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INTRODUCTION GENERALE 

 

L’industrie chimique représente une part importante de l’économie mondiale. Malgré 

l’amélioration constante de ses procédés, elle est sans cesse confrontée aux difficultés de 

gestion des effluents et des produits usagés qu’elle produit. Certains de ces produits sont 

rejetés dans les eaux naturelles sans qu’ils soient détruits systématiquement par des procédés 

de traitement mais les législations régulent de plus en plus sévèrement la gestion de ces rejets. 

En particulier, de nombreux composés organiques contenus dans les effluents industriels sont 

toxiques pour l’environnement. Le procédé de traitement le plus répandu des rejets 

organiques est la voie biologique ; toutefois les micro-organismes sont inadaptés dans le cas 

de produits bioréfractaires ou toxiques. Parmi les techniques physico-chimiques alternatives, 

l’électrochimie est aujourd’hui à prendre en considération, pour réaliser, dans le cas des 

produits toxiques, soit le prétraitement précédant le procédé biologique soit la dégradation 

jusqu’au terme ultime en dioxyde de carbone et eau. Ce procédé ne nécessite aucun ajout 

d’oxydant chimique et la possibilité qu’il offre d’un recyclage complet des effluents aqueux 

est particulièrement attractive du point de vue industriel. 

 

La dégradation totale de composés organiques en dioxyde de carbone et en eau est un 

processus énergétique difficile et dont le mécanisme est très complexe. La difficulté est de 

trouver un matériau d’anode stable permettant de réaliser la dégradation du squelette 

moléculaire pour aboutir aux termes de dioxyde de carbone et d’eau. La complexité résulte du 

fait que le simple transfert d’électrons à l’interface électrode-solution ne permet pas, à lui 

seul, d’accomplir la dégradation. Il faut en effet imaginer la possibilité de débiter atome par 

atome le squelette carboné de la molécule à traiter via le transfert d’atomes d’oxygène. La 

génération de dioxygène en milieu aqueux ne suffit pas, par elle-même, pour réaliser cette 

opération. C’est donc l’utilisation d’anodes aux propriétés spécifiques qu’il faut envisager. Il 

est nécessaire de travailler à des potentiels élevés, dans le domaine de la décharge de l’eau 

pour générer des oxydants puissants tels que les radicaux hydroxyles. Le matériau de l’anode 

constitue alors le verrou technologique de ce procédé. Outre la nécessité de posséder une 

surtension au dégagement d’oxygène élevée pour minéraliser des composés organiques, les 

matériaux envisageables industriellement doivent posséder une bonne résistance chimique 

dans les milieux acides et caustiques mais aussi une durée de vie importante. A la fin des 
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années 80, Pleskov a mis en évidence les propriétés électrochimiques remarquables du 

diamant dopé au bore (DDB) un nouveau matériau d’électrode possédant une surtension au 

dégagement d’oxygène plus importante que les oxydes de métaux utilisés à cette même 

époque. Plus récemment, en 1995, le DDB a été breveté par la société Kodak pour procéder à 

la dépollution d’effluents particulièrement toxiques de l’industrie photographique. 

L’utilisation du DDB a démontré une forte inertie chimique aux milieux acides et basiques. 

Cette anode, malgré son prix actuel, semble plus performante que les autres pour minéraliser 

les composés organiques. En ce sens, ce travail s’inscrit dans une suite de projets visant à 

améliorer la connaissance des mécanismes des réactions impliquées dans l’oxydation 

électrochimique des composés organiques sur une électrode de diamant dopé au bore. 

 

Dans le Chapitre I, les différents types de pollutions des effluents industriels seront 

présentés. L’électrochimie sera située parmi les techniques alternatives au procédé biologique 

traditionnel. Un état des lieux des principaux travaux d’oxydation électrochimique sera dressé 

afin d’étayer le choix des matériaux d’électrode, ainsi que des composés organiques solubles 

dans l’eau tels que le phénol ou les acides carboxyliques simples utilisés comme molécules 

modèles des effluents industriels. 

Le Chapitre II présentera les dispositifs expérimentaux utilisés pour la réalisation des 

électrolyses et des études électrochimiques. Il sera aussi développé un bilan matière 

macroscopique pour ce type de dispositif. 

Le Chapitre III sera consacré à la comparaison des performances de deux matériaux 

d’anode : le dioxyde de plomb (développé à l’échelle industrielle) et le diamant. L’oxydation 

du phénol sera choisie comme réaction modèle. L’examen sera effectué en termes de 

performances, de quantité et de nature des intermédiaires d’oxydation, mais aussi de 

consommation énergétique. 

Des acides carboxyliques simples, régulièrement identifiés comme intermédiaires de fin de 

réaction de nombreux composés organiques, seront étudiés dans le Chapitre IV. L’acide 

maléique, symbole de l’ouverture d’un cycle aromatique, est choisi de par sa position 

charnière entre les composés aromatiques et aliphatiques ; les acides oxalique et formique 

sont présents lors de l’oxydation des chaînes aliphatiques. Après une étude de l’oxydation de 

l’acide maléique sur une électrode de DDB, la compétition vis-à-vis de l’oxydation de ces 

trois acides présents simultanément en solution sera réalisée. Cette étude permettra aussi de 

dégager quelques éléments du mécanisme de minéralisation de ces composés avec l’électrode 

de DDB. 
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Enfin, le champ d’application de la dépollution par voie électrochimique sera élargi, dans le 

Chapitre V, à un type d’effluents moins étudié actuellement : les émulsions présentes dans 

les effluents de l’industrie métallurgique par exemple ou des effluents urbains. En premier 

lieu, le comportement électrochimique d’un tensioactif commun, le dodécylbenzènesulfonate 

de sodium (DBS), sera étudié. Puis, ce tensioactif sera mis en contact avec des acides et 

alcools gras afin de réaliser une émulsion huile dans eau. Le comportement de ces émulsions 

sous polarisation anodique sera alors étudié, dans une cellule avec et sans recirculation, et 

sous des conditions galvanostatiques. 

L’utilisation des matériaux à forte surtension d’oxygène implique la production d’oxydants 

puissants, comme le radical hydroxyle, pouvant être acteurs de la minéralisation des espèces 

organiques ; mais ceux-ci sont malheureusement difficilement quantifiables car très réactifs et 

non sélectifs. Des réactions compétitives peuvent alors apparaître dans la zone de réaction. Un 

modèle sera proposé au Chapitre VI pour mettre en évidence les épaisseurs des couches de 

réaction et de diffusion de ces oxydants et des composés organiques, et pour permettre de 

prévoir la part de chaque réaction mise en jeu. 
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I. L’ELECTROCHIMIE, UNE SOLUTION POUR LE 
TRAITEMENT DES EFFLUENTS ORGANIQUES 

L’industrie chimique représente une part importante de l’économie mondiale et est estimée à 

1500 milliards de dollars américains en 1998 (Environmental Outlook for the Chemical 

Industry, 2001). Or, une grande partie de ces produits se trouve, après usage, dans les eaux 

naturelles sans qu’ils soient détruits systématiquement par des procédés dont beaucoup restent 

à inventer. 

Outre les pollutions accidentelles, il y a des effets à plus long terme qui ne sont pas les moins 

dangereux, car souvent irréversibles : (i) modification de la répartition des espèces animales et 

végétales avec disparition des espèces les plus fragiles ; (ii) eutrophisation des lacs et rivières 

à faible courant, qui accélère la croissance des algues et raréfie le dioxygène dissous…. ; sans 

compter les maladies transmises à l’homme par l’intermédiaire de l’eau. 

L’objet de ce chapitre est de définir les différents types de pollutions, les procédés de 

traitement déjà existants, et de situer l’apport de la technique électrochimique dans la 

dépollution de deux types d’effluents : les composés organiques parfaitement miscibles, et les 

composés organiques contenus dans les émulsions. 

 

I.1. Traitement des effluents industriels aqueux 

 

Les effluents industriels sont émis sous différentes formes physiques ; dans le cadre de ce 

travail, seules les informations relatives aux effluents aqueux seront prises en considération. 

 

I.1.1. Les réglementations environnementales 

Le texte réglementaire français de référence pour les industriels est l’arrêté du 2 février 1998 

[1]. Les eaux résiduaires industrielles ont des caractéristiques très différentes des eaux 

résiduaires domestiques, tant par leur volume que par leur composition. Ces caractéristiques 

peuvent aussi être très variables pour les différents établissements inclus dans une même 

branche industrielle. Les paramètres physico-chimiques permettant de caractériser la 

composition de tels effluents peuvent être soit globaux, soit spécifiques. Parmi les paramètres 

globaux, la Demande Chimique en Oxygène (DCO), la Demande Biologique en Oxygène 

(DBO5), la quantité de Matière En Suspension (MES) et le Carbone Organique Total (COT) 
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sont des outils d’analyse très répandus. Les paramètres spécifiques concernent la température 

ou le pH de la solution, ainsi que la quantification de familles de produits (azotés, chlorés, 

métaux, indice phénol…). La pollution des eaux superficielles par des composés organiques 

doit être contrôlée, car de nombreux effluents industriels aqueux contiennent des composés 

organiques qui sont, pour la plupart, dangereux pour l’environnement. Au-delà de leur 

toxicité naturelle et de l’effet qu’ils pourraient avoir sur les êtres vivants, ils ont aussi 

tendance à capter le dioxygène dissous dans l’eau. La minéralisation des composés 

organiques est une opération de dégradation des chaînes carbonées jusqu’à leur stade terminal 

de dioxyde de carbone. Cette oxydation, en milieu naturel, a lieu par l’intermédiaire de 

l’oxygène, sous l’influence d’activations diverses : catalyse, biocatalyse, photocatalyse... En 

vue de préserver l’environnement, les effluents industriels doivent être traités afin que la 

concentration résiduelle des produits organiques soit la plus faible possible. Dans le cas 

général, la réglementation est donnée par le Tableau I-1. 
 

Substances Flux maximal autorisé (F) Valeurs limites de rejet* 

Débit F (kg j-1) L’arrêté préfectoral d’autorisation fixe le débit maximal 

journalier 

Température Doit être inférieure à 30°C 

pH Doit être compris entre 5,5 et 9,5 

Matières en suspension 

totales 

Si F < 15 kg j-1 

Si F > 15 kg j-1 

100 mg L-1 

35 mg L-1 

DBO5 (sur effluent non 

décanté) 

Si F < 30 kg j-1 

Si F > 30 kg j-1 

100 mg L-1 

35 mg L-1 

DCO (sur effluent non 

décanté) 

Si F < 100 kg j-1 

Si F > 100 kg j-1 

300 mg L-1 

125 mg L-1 

Hydrocarbures totaux Si F < 100 kg j-1 10 mg L-1 

Plomb et composés (en Pb) Si F < 5 g j-1 0,5 mg L-1 

… … … 

* De nombreux cas particuliers sont susceptibles de modifier ces valeurs de « cas général ». 

Tableau I-1 : Réglementation industrielle générale concernant la qualité de l’eau, source rapport parlementaire 
annexe 35 p. 101 [2]. 

 

Pour réutiliser les eaux traitées dans un procédé ou bien les rejeter, la demande chimique en 

oxygène (DCO) de l’effluent doit être inférieure à 300 ou 125 mg L-1, en fonction du débit de 
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rejet. Concernant les pollutions aquatiques, la législation ICPE (Installations Classées pour la 

Protection de l’Environnement) distingue, outre les paramètres de base (DCO, DBO, MES 

…), cinq catégories de substances ayant un effet prononcé sur l’environnement aquatique. 

Quelques composés, organiques et minéraux, sont énoncés à titre indicatif [3]. 

- Substances très toxiques : PCB (biphényls polychlorés), Arsenic. 

- Substances toxiques ou néfastes à long terme : Benzène, Chlorophénols, 

Chloroaniline, Dichlorobenzène, Naphtalène. 

- Substances nocives : Chlorobenzène, Diéthylamine, Toluène, Atrazine. 

- Substances susceptibles d’avoir des effets néfastes : Dichloroéthylène, 

Dichloropropane. 

- Substances indésirables, parmi lesquelles le phénol dont la valeur limite est fixée à 

0,1 mg L-1, sachant que la valeur guide est de 0,01 mg L-1 (p. 179 annexe 59 de [2]). 

 

A titre d’exemple, une étude américaine portant sur plus d’une centaine de cours d’eau a mis 

en évidence la présence et la concentration de divers types de micropolluants. Cette étude a 

été rapportée par M. Lévi dans l’annexe 39 du rapport parlementaire [2]. Parmi les polluants 

de nature organique, les composés majoritaires dans la charge polluante sont les métabolites 

détergents et les plastifiants. Les métabolites sont en fait la marque de la biodégradation 

primaire des agents détergents. Les plastifiants évoquent, quant à eux, une charge organique 

importante liée à de longues chaînes carbonées, probablement associées aussi à des cycles 

aromatiques. Les polluants organiques doivent donc être éliminés des eaux avant rejet, la 

section suivante va présenter les méthodes principales utilisées actuellement dans l’industrie. 

 

I.1.2. Les principales méthodes de traitement 

Le traitement le plus utilisé pour diminuer la fraction biodégradable de la DCO dans les eaux 

usées est de type biologique, car il est bien maîtrisé et relativement peu coûteux. Mais 

malheureusement, les substances responsables de la DCO ne sont pas toutes facilement 

biodégradables ; c’est le cas des composés naturels tels que la lignine, les tannins… A 

l’opposé, des composés toxiques, comme par exemple : l’aniline, le chlorophénol, l’acide 

benzoïque… peuvent désactiver les microorganismes, le procédé biologique devient alors 

relativement lent : d’autres méthodes sont donc nécessaires pour éliminer la DCO [4]. 

Les avantages et inconvénients de quelques voies de traitement des effluents aqueux sont 

reportés dans le Tableau I-2. 
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Méthodes Avantages Inconvénients 

Biologique 
- la plus répandue actuellement 

- économique 

- recyclage impossible 

- composés bioréfractaires 

Incinération - très efficace 
- très coûteuse énergétiquement 

- charge importante (> 50g L-1) 

Oxydation 

humide (O2) 
- combustion totale 

- hautes pressions 

- hautes températures 

Réactif de Fenton - réaction catalysée 
- recyclage impossible 

- coûteuse (H2O2) 

Ph
ys

ic
o-

ch
im

iq
ue

 

Electrochimie 
- recyclage possible 

- pas d’ajout d’agent chimique 
- prix des électrodes 

 

Tableau I-2 : Avantages et inconvénients des principales méthodes de traitement des effluents industriels aqueux. 
 

L’incinération est couramment utilisée pour des effluents contenant une grande fraction de 

composés non biodégradables. Cette méthode extrêmement efficace repose sur la 

minéralisation des composés organiques par combustion à hautes températures. Cette voie est 

économiquement acceptable dans le cas de déchets fortement chargés, afin que le procédé soit 

excédentaire en énergie, ou au moins autothermique. 

La toxicité d’effluents aqueux peut être détruite en utilisant des techniques physico-chimiques 

d’oxydation performantes : oxygène sous pression en présence de catalyseur [5-7], peroxyde 

d’hydrogène [8], ozone [9], ou encore en couplant l’action de l’un de ces deux derniers 

oxydants au rayonnement UV [10]. L’objectif, dans le traitement d’effluents pollués par des 

composés organiques, peut être soit la simple destruction de la toxicité, soit la dégradation la 

plus complète possible des espèces organiques. Cette deuxième voie peut aussi s’exprimer en 

terme d’abattement de la Demande Chimique en Oxygène (DCO). Diverses techniques 

électrochimiques permettent, en effet, de réduire la quantité de composés organiques 

indésirables en solution comme : la séparation par électrofloculation [11], par 

électrocoagulation [12] ou l’oxydation par le réactif de Fenton électrogénéré [13-15]. Les 

méthodes sont efficaces, cependant ces technologies sont relativement onéreuses. 

L’électrochimie, par oxydation anodique directe sur un matériau d’électrode convenable [16-

20], est une technique alternative qui comporte d’importants avantages dans certaines 

conditions expérimentales, et permet de minéraliser intégralement la matière organique. Des 
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opérations de recyclage peuvent donc, dans ce cas, être envisagées dans le procédé et ainsi 

réduire la quantité et la toxicité des effluents. Les composés les plus toxiques sont les solvants 

chlorés et aromatiques, les résidus de pesticides, les phénols, les biphényl polychlorés…. 

Dans le cas d’une minéralisation, l’électrochimie peut intervenir comme oxydation préalable 

permettant de modifier la structure moléculaire et de réduire considérablement la toxicité [21], 

et réaliser ainsi un prétraitement avant digestion biologique : les composants réfractaires sont 

oxydés en intermédiaires, qui peuvent être traités par des méthodes biologiques [4]. 

L’oxydation électrochimique des composés organiques est donc une méthode comportant 

d’importants avantages, comme prétaitement ou comme traitement, lorsque le recyclage est 

envisagé. 

 

 

I.2. L’oxydation électrochimique pour la dépollution 

 

I.2.1. Oxydation directe 

L’oxydation d’un composé organique est réalisée par échange d’électrons entre la molécule et 

l’accepteur d’électrons (anode, oxydant). L’Eq. I-1 présente le bilan permettant d’atteindre le 

stade terminal de dioxyde de carbone en milieu aqueux. 

( ) ( )enyHnyxCOOnHOHC zyx 2222 ++++→+ +   Équation I-1 

Pour oxyder un composé sur une électrode, celle-ci doit être portée à un potentiel supérieur ou 

égal au potentiel d’oxydation du couple considéré. Le potentiel standard d’un couple oxydo-

réducteur est défini à partir de l’enthalpie libre de la réaction et du nombre d’électrons 

échangés (Eq. I-2). Pour l’équation de la réaction I-1, la relation s’écrit : 

( ) Fny

G
EE I

IOHCCO zyx 2

0
1210

1
0

/2 +

∆
== −

−      Équation I-2 

Les données thermodynamiques de l’enthalpie standard de formation des composés 

organiques [22] donnent accès à l’enthalpie libre de combustion (Eq. I-3) mais pas au 

potentiel standard des couples. En combinant les enthalpies libres de combustion des 

composés organiques et d’oxydation électrochimique de l’eau en oxygène, il est possible 

d’accéder à l’enthalpie libre de réaction de l’Eq. I-1. 
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OHyxCOOzyxOHC zyx 222 224
+→






 −++  0

3−∆ IcombG  Équation I-3 







 →++×






 −+ + OHeHOzyx 22 22

2
1

24
2   0

421 −∆ IG  Équation I-4 

( ) ( )enyHnyxCOOnHOHC zyx 2222 ++++→+ +   Équation I-1 

 

L’enthalpie libre de la réaction I-1 ( )0
121 −∆ IG  est calculée en combinant les enthalpies libres 

de l’Eq. I-3 ( )0
3−∆ IcombG  et de l’Eq. I-4 ( )0

421 −∆ IG . 

0
421

0
3

0
121 24

2 −−− ∆





 −+−∆=∆ IIcombI GzyxGG    Équation I-5 

Avec 10
421 237 −

− −=∆ molkJGI . Le potentiel standard du couple est déduit de cette enthalpie 

en tenant compte du nombre d’électrons échangés pour une mole de composé organique 

minéralisée (Eq. I-2). Le Tableau I-3 présente les valeurs de potentiels standard de couples 

calculés par la méthode proposée. Les composés organiques choisis sont le phénol, et les 

acides carboxyliques simples comme les acides maléique, oxalique et formique. 

 

Molécule 

organique 
Couple rédox (Eq. I-1) 

0
3−∆ IcombG  

(kJ mol-1) 

0
1−IE  

(V / ESH) 

Phénol eHCOOHOHC 2828611 2266 ++→+ + -3027,36 0,21 

Acide 

maléique 
eHCOOHOHC 121244 22444 ++→+ + -1426,74 -0,01 

Acide oxalique eHCOOHC 222 2422 ++→ +  -328,02 -0,47 

Acide 

formique 
eHCOHCOOH 222 ++→ +  -270,13 -0,17 

 

Tableau I-3 : Calcul des potentiels standard de quelques couples rédox. 
 

Dans chacun des cas, la valeur du potentiel standard obtenue est inférieure à celle de la 

formation du dioxygène par oxydation de l’eau (1,23 V / ESH). L’oxydation anodique 

impliquant un transfert d’oxygène depuis le solvant est en général un phénomène très 

irréversible. Les potentiels de demi-vague des réactions de transfert de l’atome d’oxygène, 
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lorsqu’ils sont observés expérimentalement, sont bien supérieurs aux données 

thermodynamiques dans le cas de matériaux communs d’électrode (Pt, Au, PbO2, 

carbone…) ; mais très peu de données expérimentales sont accessibles, notamment pour les 

composés organiques aliphatiques. Bien que ces réactions soient thermodynamiquement 

possibles, les cinétiques sont limitatives [23], elles doivent donc être catalysées ou faire 

intervenir un oxydant plus puissant que le dioxygène. Il est possible de générer par voie 

électrochimique des espèces oxygénées extrêmement oxydantes. 

 

I.2.2. Electrocatalyse 

Plusieurs méthodes existent pour catalyser des réactions, la catalyse peut être homogène ou 

hétérogène. Dans le cas d’une catalyse homogène, un médiateur est formé à l’électrode et 

réagit en solution avec le composé organique ; dans le cas d’une catalyse hétérogène, c’est le 

matériau lui-même qui est catalyseur. Nous venons de voir que les valeurs du potentiel 

d’oxydation (totale) des composés du Tableau I-3 se trouvent dans la région d’oxydation de 

l’eau en dioxygène ; les potentiels de formation des médiateurs pouvant être envisagés 

doivent alors être supérieurs à ceux de ces composés organiques. Le Tableau I-4 indique les 

valeurs des potentiels pour lesquelles des espèces telles que l’ozone [16], l’eau oxygénée [24] 

et les radicaux hydroxyles [25, 26] sont susceptibles de se former. 
 

Couple redox Potentiel standard (V / ESH) 

O2 / H2O 1,23 

O3 / H2O 1,50 

H2O2 / H2O 1,77 

OH● / H2O 2,74 
 

Tableau I-4 : Couples redox dans la région de décharge de l’eau. 
 

L’estimation du potentiel standard de production des radicaux hydroxyles par oxydation de 

l’eau n’est pas aisée, en raison de leur réactivité extrêmement élevée [27]. Ainsi les valeurs 

calculées sont comprises entre 2,6 et 2,8 V / ESH [28-31]. La valeur obtenue par Kläning [31] 

sera utilisée dans ce travail : ESHVE
OHOH

/74,20
/ 2

=• . 

Ce tableau peut être complété par les espèces labiles de l’oxygène (Figure I-1) qui se trouvent, 

elles aussi, dans ce domaine de potentiel. 
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Figure I-1. Diagramme potentiel-pH des espèces réactives de l’oxygène [32]. 

 

Ce diagramme montre que l’espèce oxygénée la plus oxydante est bien le radical hydroxyle 

(OH•). Ces radicaux s’obtiennent par la décharge d’un électron d’une molécule d’eau [23, 33, 

34] : 

[ ] [ ] −+• ++→+ eHOHMMOH 2      Équation I-6 

La plus ou moins grande disponibilité du radical hydroxyle, pour réaliser une réaction 

d’oxydation par transfert d’un atome d’oxygène, dépend de sa plus ou moins forte adsorption 

à la surface de l’anode. 

 

I.2.2.1. Catalyse de type hétérogène 

Les matériaux électrocatalytiques ont la propriété de diminuer l’énergie d’activation de la 

réaction électrochimique désirée. Dans le cas des composés organiques, l’oxydation 

électrochimique implique souvent un transfert électrochimique couplé avec un transfert 

d’atomes d’oxygène sur l’atome de carbone attaqué. Ce transfert est réalisé par l’intermédiaire 

de radicaux hydroxyles plus ou moins adsorbés sur la surface. Il est largement admis que la 

première étape du processus d’oxydation des composés organiques est la production d’un 

radical hydroxyle adsorbé, selon l’Eq. I-6. 
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Cette réaction est l’étape limitative du processus d’oxydation pour de nombreux matériaux, en 

particulier ceux possédant une faible surtension au dégagement d’oxygène (oxydes de métaux 

nobles) [34]. La plupart des auteurs [23, 34-36] suggèrent que les radicaux ainsi formés sont 

les vecteurs du transfert des atomes d’oxygène vers les atomes de carbone des composés 

organiques : 

[ ] [ ] −+• +++→+ eHROMROHM     Équation I-7 

Toutefois, les radicaux hydroxyles produits lors de la décharge de l’eau, et qui s’adsorbent sur 

des sites de l’électrode, peuvent réagir de manière compétitive avec eux même pour donner du 

dioxygène. 

 

La voie de l’oxydation électrochimique sur des anodes formées d’oxydes métalliques a été 

très étudiée par Trasatti [34] qui a proposé un schéma général du mécanisme d’oxydation. La 

première étape reste la production de radicaux adsorbés. 

( ) −+• ++→+ eHOHMOOHMO xx 2     Équation I-8 

Ces radicaux peuvent être physisorbés ou chimisorbés. 

 

Les radicaux physisorbés réagissent avec les composés organiques selon l’Eq. I-9, permettant 

d’atteindre le stade terminal de CO2 en régénérant la surface initiale de l’électrode. 

( ) xZx MOzezHCOOHMOR +++→+ −+•
2    Équation I-9 

 

Les radicaux chimisorbés modifient l’activité de l’électrode car ils en modifient la surface, les 

interactions qui suivent avec les composés organiques s’en voient modifiées. C’est le cas des 

anodes recouvertes d’oxydes d’un métal à plusieurs degrés d’oxydation (métaux nobles) : 

( ) −+
+

• ++→ eHMOOHMO xx 1      Équation I-10 

L’oxygène actif chimisorbé participe à la formation des produits d’oxydation sélective car il 

n’est pas possible d’atteindre le stade terminal de CO2. En effet, dans le cas de matériaux 

comme le platine, les liaisons carbone oxygène ainsi formées peuvent rester adsorbées sur les 

sites actifs de l’électrode, ralentissant la poursuite du processus d’oxydation des molécules 

organiques [37]. 

xx MOROMOR +→+ +1       Équation I-11 
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Pour la dégradation des composés organiques, une forte concentration de radicaux est 

nécessaire à l’anode, c’est le cas quand la vitesse de la réaction (I-8) est plus grande que le 

transfert d’oxygène dans la maille oxyde (I-10). L’efficacité de la combustion dépend de la 

vitesse relative de la réaction (I-9) par rapport à la vitesse de dégagement de l’oxygène (I-

12) : 

( ) xx MOeHOOHMO +++→ −+•
22

1     Équation I-12 

 

Il en résulte que les matériaux d’électrodes favorisant la chimisorption, comme le platine qui 

à hauts potentiels est sous forme d’oxydes, privilégient l’oxydation sélective, ce qui ne permet 

pas d’atteindre le stade terminal du dioxyde de carbone. Par contre, les oxydes tels que SnO2 

ou PbO2 permettent la minéralisation complète par l’intermédiaire des radicaux physisorbés 

[36]. La force de la liaison lors de l’adsorption est déterminante pour le domaine d’activité de 

l’électrode, plus la force d’adsorption des radicaux augmente, plus la fenêtre de potentiel 

diminue [34, 37]. 

 

I.2.2.2. Catalyse de type homogène 

La catalyse homogène nécessite la génération électrochimique d’un oxydant qui diffuse 

ensuite en solution pour oxyder les composés organiques. Les anodes en oxydes métalliques 

peuvent s’inscrire dans la catalyse homogène si les radicaux hydroxyles activent les chaînes 

carbonées (Eq. I-13) et laissent place à une réaction chimique avec l’oxygène actif produit à 

l’anode (Eq. I-14) [36]. 

OHROHRH 2+→+ ••       Équation I-13 

•• →+ ROOOR 2        Équation I-14 

Les radicaux peroxyles ainsi formés peuvent activer à leur tour de nouveaux atomes de 

carbone et créer de nouveaux radicaux organiques (Eq. I-15), ceci allant jusqu’au stade 

terminal de CO2. 

•• +→+ '' RROOHHRROO      Équation I-15 

Il reste néanmoins vrai que les radicaux hydroxyles, des oxydants puissants, semblent être les 

intermédiaires privilégiés permettant l’oxydation des molécules organiques. Une autre voie de 

production de radicaux hydroxyles libres a été aussi largement étudiée, il s’agit du réactif de 

Fenton [10, 13, 14, 38-40]. Ce réactif peut être électrogénéré ; dans ce système, le peroxyde 
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d’hydrogène est généré à la cathode par réduction du dioxygène, parfois il est ajouté pour 

accélérer la réaction, puis la production des radicaux hydroxyles est catalysée par le Fer (II) 

suivant l’Eq. I-16 ; les ions ferreux peuvent eux-mêmes être électrogénérés par 

électrodissolution d’une anode de fer. 

+−•+ ++→+ 32
22 FeOHOHFeOH     Équation I-16 

Ces radicaux oxydent alors les composés organiques par attaque électrophile. L’ajout de fer 

dans ce système introduit une toxicité acceptable pour certaines applications ; il est efficace à 

faible concentration et peut être précipité en fin de manipulation ce qui permet d’utiliser cette 

méthode à l’échelle industrielle. De plus, le Fe (II) est régénéré au cours du procédé, par 

réduction du Fe (III) à la cathode et par réaction avec des radicaux ou du peroxyde 

d’hydrogène [13]. Brillas et al. ont beaucoup utilisé le procédé électro-Fenton et photoélectro-

Fenton pour la destruction de composés nitrés [13, 15, 38, 40] ; ils ont montré que l’efficacité 

du procédé Fenton dépend de la nature de l’électrode utilisée pour générer le peroxyde 

d’hydrogène [15]. 

L’oxydation de nombreux composés organiques en solution aqueuse est réalisée par 

l’intermédiaire des radicaux hydroxyles générés à l’anode. Le choix du matériau d’électrode a 

une importance capitale pour les applications de dépollution. 

 

I.2.3. Les matériaux d’électrode 

Lorsque l’électrode est portée à un potentiel supérieur à celui du dégagement d’oxygène, des 

réactions compétitives consommant des électrons, comme la formation de composés 

peroxydés, peuvent limiter l’oxydation directe des composés organiques présents en solution. 

Toutefois, ces espèces oxydantes ont la capacité de réagir avec les composés organiques pour 

les oxyder à leur tour. Tous les matériaux d’électrodes ne produisent pas, avec la même 

efficacité, ces oxydants et notamment les radicaux hydroxyles. De nombreuses recherches ont 

été consacrées, ces quinze dernières années, à l’étude du traitement des eaux usées polluées 

par des composés organiques ; les matériaux les plus efficaces sont ceux qui possèdent des 

fortes surtensions de dégagement d’oxygène. 

Comme vu en Eq. I-1, l’oxydation des composés organiques nécessite l’apport d’atomes 

d’oxygène sur les carbones de la chaîne organique. Ces électrodes, lorsqu’elles sont portées 

au potentiel de décharge de l’eau, ont une activité catalytique suffisante pour diminuer 

l’énergie d’activation de la réaction de transfert des atomes d’oxygène lors de chaque étape de 

l’oxydation [23]. Parmi ces matériaux, on trouve des oxydes métalliques comme le dioxyde 
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d’étain [18, 19, 41] et le dioxyde de plomb [18, 42] ou d’autres combinaisons de dioxydes de 

métaux [36, 43, 44]. Dans les années 90, un nouveau matériau est apparu [20, 45] : le diamant 

dopé au bore, celui-ci possède une fenêtre électrochimique bien plus importante que les 

oxydes métalliques précédents ; à titre d’exemple, la surtension de dégagement d’oxygène est 

donnée dans le Tableau I-5 pour quelques matériaux d’électrode. 

 

Surtension au dégagement d’oxygène de différents matériaux d’électrode 

à 1 A m-2 en milieu acide. 

Matériau 

d’anode 
Pt [46] PbO2 [46] SnO2 [46] DDB [47] 

Surtension 

(V) 
0,27 0,50 0,67 1,27 

 

Tableau I-5 : Surtension au dégagement d’oxygène de quelques matériaux d’anode. 
 

La comparaison des surtensions de dégagement d’oxygène montre que les oxydes de métaux 

et le diamant dopé au bore possèdent des fenêtres électrochimiques bien plus importantes que 

celle du platine. Ceci entraîne, sous polarisation positive dans la région de l’oxydation de 

l’eau, la possibilité de production d’espèces très oxydantes très peu adsorbées, donc 

particulièrement actives pour l’oxydation. Il en résulte globalement une activité 

électrocatalytique remarquable vis-à-vis des composés organiques. En d’autres termes, la 

surtension au dégagement d’oxygène augmente avec la diminution de la force d’adsorption 

des radicaux hydroxyles sur l’électrode [34] ; par exemple, l’électrode de diamant dopé au 

bore possède de plus faibles propriétés d’adsorption [25] que le platine [48]. 

Les points suivants présentent une synthèse bibliographique sur l’oxydation électrochimique 

de divers composés organiques (aromatiques, aliphatiques, nitrés) avec les deux principaux 

types d’électrodes : dioxydes de métaux et diamant dopé au bore. 

 

I.2.3.1. Les anodes de type dioxydes de métaux 

De nombreux travaux ont permis de mettre en évidence l’oxydation de composés organiques 

avec une électrode de PbO2 dans l’objectif de réaliser des synthèses électrochimiques [17, 

49]. Un exemple classique est le cas du passage de la fonction alcool en aldéhyde puis en 

acide [49]. Pour les applications de dépollution, le phénol a été très étudié en vue de 

comprendre les mécanismes d’oxydation à la surface de l’électrode de PbO2. Le prétraitement 
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ainsi que la structure cristalline du matériau sont des facteurs influençant les performances de 

l’électrode [17, 35, 50-52], tout comme le substrat utilisé [53]. 

Les résultats obtenus par Wabner et Grambow [16] ont validé une production plus importante 

de radicaux hydroxyles avec le PbO2 par rapport au platine ; Comninellis [36] a établi la 

même conclusion avec l’électrode de SnO2. L’électrode de dioxyde d’étain a été très étudiée 

pour la dégradation d’effluents industriels en terme de réactivité, de durée de vie et de la 

nature de l’agent dopant [46]. Les électrodes de PbO2 et SnO2 ont été comparées dans les 

mêmes conditions opératoires avec des solutions synthétiques représentatives d’effluents 

aqueux (acides carboxyliques, aniline, nitrobenzène, chlorophénol, colorants….) ainsi que des 

effluents réels. La disparition des composés organiques est plus rapide avec une électrode de 

SnO2 [18]. Ceci est probablement dû aux propriétés électrocatalytiques de l’électrode de 

SnO2, en effet, celle-ci possède une surtension au dégagement d’oxygène plus élevée 

(Tableau I-5). Par contre, l’incorporation de platine à l’électrode de dioxyde d’étain la rend 

quasi inerte pour l’oxydation du glucose, alors que le dioxyde de plomb permet d’atteindre 

une disparition très rapide du composé initial pour des conditions opératoires strictement 

identiques [54]. 

En conclusion, il n’existe pas de règle stricte indiquant lequel, du dioxyde d’étain ou du 

dioxyde de plomb, est le plus efficace pour dégrader un composé organique. Il reste 

néanmoins vrai que l’électrode de SnO2, malgré une activité plus forte de minéralisation des 

composés organiques, a été seulement développée au stade de pilote (société Asea Brown 

Boveri). La production industrielle de cette électrode est probablement freinée par sa 

technique de fabrication (dépôt par pulvérisation d’une solution liquide sur le substrat, à 

température élevée [46]) alors que le dépôt de dioxyde de plomb, obtenu après quelques 

étapes d’électrolyses, est commercialisé [55]. 

 

I.2.3.2. Le Diamant Dopé au Bore (DDB) 

Le diamant dopé au bore (DDB) est apparu pour la première fois en électrochimie dans les 

travaux de Pleskov [45], puis son application en dépollution d’effluents aqueux a débutée 

avec le brevet de la société Kodak [20]. Depuis, de nombreux auteurs se sont intéressés à une 

large variété de composés modèles susceptibles d’être oxydés avec cette électrode. Les 

propriétés électrocatalytiques des anodes de DDB sont stables après traitement anodique [56], 

ce qui permet de les envisager dans les opérations de dépollution d’eaux résiduaires [57-59]. 
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Les électrolytes ont été étudiés, notamment pour la mise en évidence d’oxydants de type 

ozone, peroxyde d’hydrogène et radicaux hydroxyles [24-26, 57, 60], des espèces chlorées 

comme l’acide hypochloreux [61], ainsi que des peroxo-composés inorganiques comme les 

peroxosulfates [47, 62], les peroxophosphates [63] et les peroxocarbonates [64]. Ces peroxo 

composés sont très réactifs, pouvant eux aussi être utilisés comme oxydants puissants dans le 

traitement de déchets organiques aqueux. Quelques travaux ont aussi été menés en réduction 

dans un but de traitement, comme la réduction des nitrates en ammoniaque [65] ou la 

précipitation des métaux lourds [66]. 

Les solutions de phénol et de quinones ont été étudiées avec l’électrode de DDB [43, 67-69], 

mais aussi des composés comme le dinitrophénol [70], le 2-naphtol [71] et l’aniline [72, 73] 

ainsi que l’acide oxalique [74-77]. Il a été mis en évidence que le choix du potentiel ou bien 

de l’intensité pour réaliser l’électrolyse a un effet majeur sur la performance de la 

minéralisation ; en dessous de la région de décharge de l’eau, le phénol s’oxyde directement à 

la surface de l’électrode, mais crée un film polymère qui diminue fortement le rendement de 

l’électrode [67, 78]. Cañizares et al. ont conclu que la voie indirecte d’oxydation était 

prédominante sous de hautes densités de courant [68]. L’étude qualitative et quantitative des 

intermédiaires de dégradation du phénol a aussi permis d’expliquer des diminutions dans le 

rendement en courant du procédé ainsi proposé [67, 68]. La mise en évidence des radicaux 

hydroxyles à faibles concentrations a été effectuée en utilisant l’oxyde 5,5-diméthyl-1-

pyrroline-N qui est un piége à radicaux libres [25]. Ce composé est ajouté lors de l’électrolyse 

galvanostatique de l’électrolyte, et son activité en résonance électronique de spin indique que 

la molécule a piégé des radicaux. 

 

L’électrode de diamant est un matériau adéquat pour la production de radicaux hydroxyles, ce 

qui ouvre de nouvelles applications pour la production d’oxydants puissants à partir de 

composés inorganiques, et semble favoriser la minéralisation complète de nombreux 

composés organiques. Nous avons choisi, dans ce travail, de réaliser l’étude cinétique de 

l’oxydation sur DDB de molécules représentatives d’effluents composés de molécules 

miscibles en milieux aqueux et d’émulsions. 
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I.3. Effluents industriels : composés organiques 

miscibles 

 

Les entreprises rejettent des eaux usées de compositions très variables en fonction de la 

branche industrielle dans laquelle elles s’inscrivent. Dans cette première partie, seuls les 

composés ayant une forte solubilité dans l’eau sont considérés, contrairement aux effluents de 

l’industrie métallurgique qui comportent des émulsions (§ I.4). 

 

I.3.1. Le phénol 

Le phénol est considéré comme la molécule modèle des effluents contenant des cycles 

aromatiques ; en effet, il se retrouve dans la pétrochimie, les industries pour les textiles, 

peintures, pesticides, colorants, pharmacie…. De plus, lorsque la concentration de phénol est 

supérieure à 5 ppm, les procédés biologiques sont inefficaces et en dessous de 4000 ppm, il ne 

peut être extrait de manière économique par extraction liquide-liquide [4]. La minéralisation 

complète du phénol par l’électrochimie (Eq. I-17) nécessite 28 électrons : 

eHCOOHOHHC 2828611 2256 ++→+ +     Équation I-17 

Mais, à l’opposé, l’échange de deux électrons seulement modifie la structure moléculaire et 

transforme le phénol en hydroquinone (Eq. I-18).  

( ) eHOHHCOHOHHC 22246256 ++→+ +    Équation I-18 

L’échange d’un seul électron peut même initier son électropolymérisation (Figure I-2). 

L’oxydation électrochimique génère donc un nombre important d’intermédiaires ; la Figure 

I-2 représente les principaux : l’hydroquinone, la benzoquinone, l’acide maléique, l’acide 

oxalique et l’acide formique. Le catéchol apparaît en très faible quantité, donnant lieu à de 

faibles quantités d’o-benzoquinone, laquelle n’est pas une espèce stable. L’acide maléique est 

obtenu par l’ouverture du cycle aromatique ; sa minéralisation plus poussée est représentée 

suivant deux voies, qui dépendent de la technique d’électrolyse. En effet, en présence d’un 

séparateur, l’acide maléique s’oxyde en acide oxalique, qui se minéralise totalement à son 

tour en formant du CO2. Si l’électrolyse est réalisée sans séparateur, l’acide maléique peut 

d’abord être réduit en acide succinique (saturation de la double liaison), qui sera oxydé 

successivement en d’autres intermédiaires du type acides aliphatiques avant d’atteindre le 

stade terminal de CO2.  
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Figure I-2. Mécanisme de minéralisation du phénol [41]. 

 

Sous certaines conditions opératoires, l’échange d’un électron avec l’anode génère des 

radicaux phénoxy ; c’est un phénomène surtout visible à faibles potentiels et lié à un transfert 

direct d’électrons à la surface de l’électrode [78]. Ces radicaux sont très réactifs, comme tous 

les radicaux, et sont donc difficilement quantifiables. Fleszar et Płoszyńska [17] ont étudié 

l’oxydation du phénol en mode potentiostatique, dans une cellule sans séparateur, après avoir 

montré le peu d’influence de la réduction du phénol. La vitesse d’oxydation du phénol sur 

PbO2 augmente avec l’augmentation du potentiel et les quantités d’hydroquinone et quinone 

produites aussi. De plus, la vitesse de formation de l’hydroquinone (principal intermédiaire) 
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est fortement influencée par la concentration initiale de phénol, elle diminue lorsque la 

concentration de phénol augmente [17]. Les auteurs ont mis en évidence l’absence de 

trihydroxybenzène lors de l’oxydation de l’hydroquinone, indiquant un système réversible 

entre la quinone et l’hydroquinone [17] avec l’électrode de PbO2. 

 

En conditions galvanostatiques, Comninellis et Pulgarin [19] ont étudié quantitativement les 

intermédiaires lors de l’oxydation du phénol avec des anodes de Pt et de SnO2, dans une 

cellule avec séparateur et à 70°C. Ils ont montré qu’avec une électrode de SnO2, la quantité 

d’aromatiques était plus faible. Les intermédiaires aromatiques identifiés lors de leurs 

électrolyses étaient l’hydroquinone, le catéchol, la benzoquinone. Belhadj Tahar et Savall [42] 

ont mis en évidence la p-benzoquinone comme intermédiaire prédominant lors d’électrolyses 

galvanostatiques de solutions de phénol avec l’électrode de PbO2, dans une cellule avec 

séparateur. L’hydroquinone et le catéchol apparaissent en concentration inférieure à 0,5 mM 

pour une solution électrolysée contenant initialement 20 mM de phénol [42]. Les 

manipulations étaient réalisées à 70°C et une augmentation de la température permettait d’une 

part d’améliorer la vitesse de minéralisation, et d’autre part d’augmenter très fortement la 

vitesse apparente d’oxydation de la p-benzoquinone. En effet, la solubilité de la p-

benzoquinone augmentant avec la température, l’oxydation est favorisée. Avec une électrode 

de platine, le pic d’oxydation du phénol lors de voltampérométries augmente avec la 

température [79]. 

 

Les intermédiaires aromatiques obtenus lors de l’oxydation du phénol peuvent donner lieu à 

des phénomènes de polymérisation, quel que soit le matériau d’électrode. La variation des 

paramètres opératoires avec l’électrode de PbO2 a montré qu’une augmentation simultanée de 

la densité de courant et de la concentration favorise la production de polymères insolubles 

[42], mais aussi la quantité de phénol minéralisée [80]. En dessous de la zone de décharge de 

l’eau, ces intermédiaires prennent part à la modification de la surface de l’électrode de PbO2, 

ce phénomène disparaît lorsque l’électrode est portée au potentiel de production de 

dioxygène. A ce potentiel, la vitesse de production d’hydroquinone augmente et la vitesse 

d’oxydation de l’eau est limitante, confirmant la participation des produits de la décharge de 

l’eau dans l’oxydation du phénol [17]. Les électrolyses galvanostatiques avec des anodes 

couplées d’acier inox et de carbone activé, sans séparateur, favorisent aussi la formation de 

polymères lors de l’augmentation de la densité de courant [81]. La quantité de phénol 

subissant la polymérisation est inférieure à 10% molaire en conditions galvanostatiques [42] 
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alors qu’elle a été estimée à moins de 20% dans les conditions potentiostatiques [17]. Les 

études menées avec l’électrode de DDB n’ont pas mis en évidence la formation de polymères 

insolubles lors d’électrolyses galvanostatiques [24], mais en conditions potentiostatiques (E < 

2,3 V / ESH), un film apparaît à la surface de l’électrode, confirmant un transfert direct 

d’électrons [67]. 

 

Parmi les composés aromatiques, les électrolyses galvanostatiques sans séparateur réalisées 

avec une électrode de DDB laissent apparaître une quantité de p-benzoquinone bien 

supérieure à l’hydroquinone [24]. La plus faible quantité d’hydroquinone par rapport à la p-

benzoquinone indique que la p-benzoquinone ne se réduit probablement que très peu en 

hydroquinone [24]. Ce système est en effet irréversible avec une anode de DDB [82]. Polcaro 

et al. [83] ont comparé deux solutions contenant du phénol et de la p-benzoquinone à la même 

concentration, la vitesse de disparition de la p-benzoquinone est bien inférieure à celle du 

phénol, et comme ce composé est plus toxique que le phénol lui-même [84], ils ont conclu 

que le DDB n’était pas un matériau adéquat pour augmenter la biodégradabilité de solutions 

contenant une grande quantité de p-benzoquinone [83]. Cañizares et al. ont montré, dans leurs 

conditions expérimentales, des quantités très faibles de p-benzoquinone, hydroquinone et 

d’acides, et parmi tous les composés, l’acide oxalique est le principal intermédiaire indiquant 

que l’attaque du cycle présente une vitesse d’oxydation supérieure à celle des acides 

carboxyliques [68]. 

 

Les acides carboxyliques apparaissent nécessairement après l’ouverture du cycle aromatique. 

Le premier d’entre eux est l’acide maléique, qui possède une double liaison en configuration 

cis. Le processus d’oxydation de l’acide maléique conduit à d’autres acides aliphatiques. En 

conditions galvanostatiques, Comninellis et Pulgarin [19] ont identifié, lors de leurs 

électrolyses de solutions de phénol, les acides maléique, fumarique et oxalique. Outre d’autres 

intermédiaires non identifiés, qui représentent une quantité non négligeable, les acides 

maléique et oxalique apparaissent en plus grande quantité. Dans une cellule avec séparateur, 

l’électrode de PbO2 favorise la production d’acide maléique comme intermédiaire 

prédominant. Le glyoxal et les acides fumarique, glyoxalique et formique apparaissent en 

quantité inférieure à 2,5% de la concentration initiale [42]. 

 

En conclusion, quel que soit le matériau d’électrode utilisé, les intermédiaires majeurs 

identifiés sont les mêmes (Figure I-2), mais les vitesses de réaction de chacun des 
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intermédiaires sont différentes suivant les matériaux [41, 44, 53, 78, 85]. L’augmentation de 

la densité de courant a montré une augmentation de la quantité de polymères [42, 81], alors 

que les radicaux phénoxy sont produits à faibles potentiels [78] ; ceci doit probablement 

s’expliquer par le fait que la quantité d’hydroquinone est plus importante à hauts potentiels 

avec des électrodes de type dioxydes de métaux et donc favorise cette polymérisation. 

 

I.3.2. Les acides carboxyliques 

Les acides carboxyliques ne sont pas des composés hautement toxiques, ils ne sont pas 

répertoriés dans les « classes d’effluents ». Par contre, ils apparaissent comme intermédiaires 

de fin de réaction pour un bon nombre de composés, et en particulier le phénol. L’acide 

maléique ainsi que l’acide oxalique présentent le plus grand intérêt au sein des acides 

carboxyliques. En effet, l’acide maléique (HOOC-CH=CH-COOH cis) est le résultat de 

l’ouverture d’un cycle aromatique alors que l’acide oxalique (HOOC-COOH), bien que 

provenant aussi de l’acide maléique, est un produit d’oxydation électrochimique des 

composés organiques. L’acide formique, quant à lui, n’étant composé que d’un seul carbone 

(HCOOH), il apparaît en toute fin de chaîne d’oxydation, juste avant le stade terminal de CO2. 

 

Des solutions synthétiques d’acide maléique, oxalique ou formique ont été soumises à un 

procédé d’oxydation catalysée par voie humide ; dans ces conditions opératoires, l’acide 

maléique est oxydé en acide oxalique et non en : acide acrylique (CH2=CH-COOH) puis 

malonique (HOOC-CH2-COOH) et acétique (CH3-COOH) [7]. L’acide acétique, comme pour 

son oxydation électrochimique avec une électrode de PbO2, est réfractaire à ce type de 

traitement [86]. Cette méthode étant mise en œuvre sous pression, et avec un catalyseur à base 

de platine favorisant fortement l’adsorption, ce chemin réactionnel ne peut être étendu aux cas 

d’oxydation électrochimique. 

 

Les travaux de Johnson et al. [87] ont montré une nette amélioration de la vitesse de 

dégradation des acides malonique et acétique à hautes températures (95°C) et en milieu acide 

avec une électrode de platine. Les vitesses de dégradation des acides maléique et malonique, 

dans cette même étude, ont été comparées pour différents dopants de l’électrode de dioxyde 

de plomb. Dans tous les cas, la quantité de dioxyde de carbone apparaissant lors de 

l’oxydation est la plus importante en début d’électrolyse, indiquant la réalisation d’une 

minéralisation complète. 
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L’oxydation de l’acide oxalique ainsi que d’autres composés organiques a été étudiée par 

Schümann et Gründler [80] avec une électrode de PbO2 et la performance de la minéralisation 

a été déterminée par la mesure du CO2 produit. La structure chimique de la molécule a une 

influence importante sur les vitesses de réaction entre les radicaux hydroxyles et les 

molécules. En effet, ces constantes de vitesse sont plus faibles pour les chaînes courtes 

saturées à cause de l’effet désactivant du groupe carboxyle vis-à-vis de l’attaque électrophile 

des radicaux [80]. Dans cette expérience, la vitesse de minéralisation de l’acide oxalique étant 

plus importante que celle de l’acide acétique, et compte tenu des valeurs des constantes de 

vitesse, les auteurs ont conclu que l’oxydation directe à la surface de l’électrode doit jouer un 

rôle, même à haute densité de courant. Dans le cas de ces molécules, une couche de composés 

organiques adsorbée à la surface de l’électrode inhibe l’oxydation de l’eau, et donc la 

production de radicaux, alors le phénomène direct est favorisé [88]. 

 

L’oxydation électrochimique des acides formique, oxalique et maléique a lieu dans la région 

de décharge de l’eau avec une électrode de diamant dopé au bore [75, 76]. Des électrolyses 

galvanostatiques de solutions contenant chacun de ces acides ont été réalisées en modifiant les 

paramètres opératoires suivants : température, densité de courant et électrolyte support [76]. 

Les résultats ont montré en premier lieu un comportement différent de chacune de ces 

solutions vis-à-vis de la modification des conditions expérimentales : la variation de la 

concentration de l’acide formique au cours de l’électrolyse est la plus sensible à ces 

changements. Dans les trois cas, seule la valeur de la densité de courant dans la gamme 

choisie est sans effet. La température n’a pas d’influence sur la vitesse de disparition de 

l’acide oxalique alors que les vitesses de disparition de l’acide maléique et de l’acide 

formique sont inférieures à des températures plus élevées. Enfin, le remplacement de l’acide 

sulfurique par l’acide phosphorique diminue plus fortement les performances des électrolyses 

lorsque le nombre de carbones est le plus faible. Les effets de ces deux paramètres semblent 

être liés à la formation de persulfates, possible avec une électrode de DDB, et cette réaction 

est favorisée à basses températures [62]. 

 

L’étude d’une solution, contenant de l’acide formique et de l’acide oxalique à la même 

concentration, a par ailleurs montré que l’acide oxalique ne commençait à disparaître qu’une 

fois l’acide formique totalement minéralisé [24, 25], ceci s’expliquant par le fait que la 

constante de vitesse de l’acide formique avec les radicaux hydroxyles est 100 fois plus grande 

que celle avec l’acide oxalique. L’acide oxalique, pourtant aisément oxydable avec une 
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électrode de PbO2 [80], est souvent l’intermédiaire résiduel principal d’oxydation avec une 

électrode de DDB, comme par exemple le phénol [68] ou le paracétamol [39]. Comprendre 

son comportement électrochimique sur ce type d’électrode permettrait d’améliorer ses 

performances de minéralisation. 

Précisément, la comparaison des vitesses de dégradation électrochimique de l’acide oxalique 

sur différents matériaux d’électrodes a été étudiée par Martínez-Huitle et al. [77, 89]. En 

voltamétrie cyclique, les électrodes de Ti/IrO2-Ta2O5 ne démontrent pas de courant 

d’oxydation spécifique en présence d’acide oxalique, alors qu’un pic est parfaitement défini 

sur une électrode de platine ou d’or. Avec une électrode de PbO2, un pseudo-plateau avant la 

décharge de l’eau témoigne de l’oxydation de l’acide alors qu’avec une électrode de DDB, le 

courant d’oxydation de l’acide est observé dans la zone de décharge de l’eau. Ces mêmes 

matériaux ont été utilisés pour des électrolyses galvanostatiques sans circulation [77] ; le 

PbO2, pour lequel l’adsorption d’acide oxalique est importante, démontre les meilleures 

performances. Les électrodes en oxyde d’iridium, sur lesquelles aucune adsorption n’a lieu, 

ne permettent que très peu l’oxydation de l’acide oxalique. Le cas du diamant, qui pourtant a 

une faible capacité d’adsorption, permet, malgré tout, la dégradation de l’acide oxalique. Dans 

le cas d’une cellule d’électrolyse avec circulation [89], le platine, le dioxyde de plomb et le 

diamant permettent sensiblement les mêmes vitesses de dégradation de l’acide oxalique. 

 

La minéralisation des acides carboxyliques est réalisée avec une électrode de DDB, la 

présence des radicaux hydroxyles semble nécessaire au mécanisme d’oxydation. Chaque 

acide a un comportement spécifique qu’il n’est pas possible de généraliser avec toutes les 

autres molécules aliphatiques. Mais ils ont tous comme point commun d’apparaître en fin de 

processus d’oxydation des molécules organiques aliphatiques et aromatiques, nous étudierons 

donc ces trois molécules. Notons que l’acide formique possède une seule fonction acide 

carboxylique, l’acide oxalique en possède deux, tout comme l’acide maléique. Mais l’acide 

maléique se différencie de l’acide oxalique par sa double liaison ainsi que la présence de deux 

atomes de carbone de degré d’oxydation très faible. Ces composés sont choisis pour étudier le 

comportement d’une large gamme de composés représentatifs d’effluents aqueux homogènes. 

Analysons le cas des effluents de l’industrie métallurgiques qui présentent la particularité de 

contenir des émulsions. 
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I.4. Exemple d’effluents de l’industrie métallurgique 

Les huiles de laminage sont utilisées dans l’industrie métallurgique pour lubrifier les surfaces 

métalliques. Un produit tensioactif est alors nécessaire pour former une émulsion, permettant 

une plus grande aire d’échange entre les deux phases. Celui-ci, dans le cas d’émulsions huile 

dans l’eau, permet d’encapsuler les molécules organiques et de former l’émulsion. Après 

utilisation du lubrifiant, se pose le problème du devenir de l’émulsion. La démixtion est 

généralement difficile, le lubrifiant ne peut pas être récupéré. On peut envisager l’utilisation 

de l’électrochimie pour oxyder les constituants d’une émulsion ; mais de nombreuses 

questions se posent en raison de la juxtaposition du lubrifiant avec le tensioactif et la 

physicochimie spécifique des micelles. 

Toutefois, la formulation des huiles de laminage n’est pas aisément disponible, de plus cette 

composition est assez variable en fonction des objectifs et des utilisations qui sont faites. Tout 

comme la formulation d’un polymère, au-delà des principes actifs de lubrification, des 

additifs sont ajoutés, comme par exemple des anti-oxydants, des stabilisateurs de 

température… Ces charges peuvent servir par exemple à fixer les tensioactifs liquides dans 

les produits poudreux, mais souvent elles seront utilisées principalement pour diminuer le 

coût de revient d'un produit industriel. Divers brevets sur la formulation des huiles de 

laminage concernent l’usinage de l’aluminium [90-93], de l’acier [94, 95] et du cuivre [96]. 

 

I.4.1. Huiles pour le laminage de l’aluminium 

Dans cette partie diverses compositions seront présentées pour le laminage de l’aluminium et 

de ses alliages lors d’une opération à froid ou à chaud. Les lubrifiants à base d’huile ont été 

remplacés par des lubrifiants composés d’émulsions huiles dans l'eau car, grâce à une plus 

forte chaleur latente de vaporisation, l’eau a une excellente capacité pour absorber la chaleur 

dégagée par le frottement mécanique des pièces. L’effet lubrifiant devient ainsi plus important 

et permet de diminuer les coûts d’usinage. En fonction des applications et des problématiques, 

les compositions présentent des différences. Mais, certains paramètres demeurent constants ; 

on retrouve toujours dans les lubrifiants industriels : une phase organique, un ou des 

tensioactifs pour assurer l’émulsion et des additifs spécifiques en fonction de l’application. Le 

Tableau I-6 regroupe les informations principales des compositions des huiles de laminage 

brevetées par Baur [90], Okamoto et al. [91], Yamamoto et al. [92] et Sumitomo et al. [93] 

entre 1980 et 2005. Dans ce tableau, les compositions sont exprimées en pourcentage 

massique de la phase organique ou de l’émulsion. 
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Tableau I-6 : Compositions des huiles pour le laminage de l’aluminium et de ses alliages, à froid et / ou à chaud. 
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Les huiles minérales sont généralement des huiles de moteurs ou de turbines, la composition 

exacte de ces huiles n’est pas diffusée ; ces huiles sont un mélange d'hydrocarbures (elles 

peuvent aussi provenir de la distillation de la houille ou des schistes bitumineux). 

Les alcools gras sont des alcools issus d’huiles végétales ou de graisses animales (de 8 à 22 

carbones) ou alors des « oxo-alcools » qui sont des chaînes alkylées de 12 à 15 carbones 

combinées à quelques unités d’oxyde d’éthylène (3 à 14). 

Les acides gras sont obtenus par hydrolyse d’huiles végétales ou de graisses animales (de 6 à 

22 carbones) ; ce sont aussi des acides polymérisés produits à partir d’un monomère acide 

comme l’acide oléique. 

Les esters d’acides monocarboxyliques : le composé le plus fréquemment utilisé est le butyl 

laurate. 

Enfin, les tensioactifs qui permettent de mettre en œuvre l’émulsion sont classés en quatre 

grandes familles (voir § I.5), trois de ces familles apparaissent, mais les tensioactifs 

anioniques sont les composés les plus récemment utilisés. 

 

I.4.2. Huiles pour le laminage du cuivre et de l’acier 

Concernant le laminage de l’acier, Imazumi et Shido [94] ont proposé une émulsion contenant 

de 0,5 à 10% d’huile dans l’eau. L’huile est, comme pour les formulations précédentes, un 

mélange d’huiles minérales, synthétiques et d’esters d’acides gras. Le dispersant dans ce cas 

est de type sulfonate, donc un tensioactif anionique. 

Pour le laminage de l’acier inoxydable, Sakakibara et al. [95] ont proposé une émulsion 

réalisée avec un mélange de tensioactifs anioniques et non ioniques. 

Pour l’usinage du cuivre, l’émulsion proposée par Tadenuma et al. [96] est aussi réalisée avec 

un tensioactif anionique. 

 

I.4.3. Effluents de l’industrie métallurgique 

Les acides gras sont utilisés en raison de leur bonne adhérence à la surface des métaux, 

généralement protégés d’une très fine couche d’oxyde basique ; ceux-ci recouvrent alors le 

métal d’une couche hydrophobe qui doit être enlevée. Le dégraissage des métaux est réalisé 

avec des compositions de détergents proches des détergents de type ménagers. Dans ce cas, la 

part de tensioactif anionique est la plus importante ; il s’agit souvent d’alkylbenzènesulfonate 

de sodium. La proportion de ces tensioactifs anioniques dans les détergents est de 10 à 35%. 

Des brevets concernant le dégraissage des surfaces métalliques [97-100] indiquent la présence 
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d’agents de surface anioniques, et parfois non ioniques, en quantités de l’ordre de 0,1 à 50% 

en poids. 

Dans le cas du dégraissage, avant et après usinage, les propriétés de détergence et de 

mouillabilité des agents de surface permettent l’élimination des salissures grasses et évitent 

leur redéposition sur les pièces. Les opérations de décapage ou dérouillage nécessitent l’action 

du tensioactif pour abaisser la tension de surface du bain de décapage, et ainsi faciliter la 

pénétration des agents actifs au cœur de la couche d’oxyde d’une part, et accélérer le 

processus d’autre part. Dans certaines industries, des phosphates de fer doivent être déposés 

sur les pièces ; des agents phosphatants-dégraissants sont alors utilisés afin de réaliser les 

deux opérations simultanément. 

 

Les effluents industriels issus de l’industrie métallurgique sont donc composés de toutes les 

solutions utilisées à tous les stades de la fabrication des pièces. Ces solutions, dont les 

compositions initiales peuvent être plus ou moins bien connues ont, dans certaines situations, 

réagi chimiquement avec les métaux ou les couches graisseuses avec lesquels elles ont été en 

contact. Ce mélange n’est donc pas parfaitement représentatif des compositions initiales de 

chacun des bains. De plus, dans le cas particulier de l’usinage, le métal est abrasé donc des 

particules plus ou moins fines de métal sont captées au sein de l’émulsion et donc récupérées 

dans la zone de déchets. De ce fait, les effluents présentent en général trois phases, une phase 

boueuse constituée essentiellement de particules lourdes recouvertes d’huiles, une phase 

aqueuse (la plus grande partie) contenant des micelles d’huiles ainsi que de fines particules de 

métal et une phase huileuse à la surface qui peut être séparée par simple décantation. Le 

traitement par voie électrochimique ne concernerait que la phase aqueuse. 

 

I.4.4. Choix des molécules à étudier 

L’ensemble des informations précédentes nous conduit alors à choisir certains composés 

comme modèle pour constituer des effluents synthétiques. En résumé, les huiles de laminage 

sont constituées majoritairement d’huiles minérales, d’acides gras et / ou d’alcools gras et de 

tensioactif, permettant de faire l’émulsion, de préférence non ionique et anionique. Les agents 

détergents utilisés pour le dégraissage avant et après usinage sont des tensioactifs anioniques, 

ceux-ci vont donc à leur tour englober les gouttes d’huile de laminage chargées de particules 

retirées à la surface des métaux. Les tensioactifs anioniques représentent la part la plus 

importante de la production mondiale de tensioactifs (67%, [101]), le plus répandu parmi eux 

est le dodécylbenzènesulfonate de sodium (DBS). C’est pourquoi cette étude sera menée avec 
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ce tensioactif. Parmi les acides gras, les composés les plus fréquemment cités sont l’acide 

laurique et l’acide oléique. Parmi les alcools gras, aucun composé ne semble plus présent que 

les autres dans les formulations proposées. Les alcools gras peuvent être aussi bien linéaires 

que comporter des fonctions esters, comme les oxo-alcools. Les chaînes carbonées, dans le 

cas d’alcools primaires aliphatiques, sont comprises entre 6 et 22 carbones, alors que dans le 

cas des oxo-alcools, la chaîne alkyle est composée de 12 à 15 carbones. La longueur de chaîne 

la plus représentative semble être 12 carbones, ce qui correspond à l’alcool lauryle. 

 

 

I.5. Généralités sur les tensioactifs et les émulsions 

 

Certains composés organiques comme les huiles ne sont pas solubles dans l’eau, en effet, sans 

savon, il n’est pas possible de retirer une trace grasse sur la peau ou les textiles. Les savons, et 

tous autres produits détergents ménagers et industriels, contiennent des agents appelés 

tensioactifs permettant de rendre l’huile visiblement soluble dans l’eau, le système obtenu 

s’appelle une émulsion. Une présentation des agents tensioactifs et leurs actions sera réalisée, 

puis seront détaillées les caractéristiques des émulsions. 

 

I.5.1. Les agents de surface (tensioactifs) 

Les tensioactifs ou agents de surface sont formés par les molécules actives ayant à la fois les 

propriétés hydrophiles et lipophiles (amphiphiles). 

 

 
Figure I-3. Représentation d’une molécule amphiphile. 

 

En effet, leur tête polaire permet la solubilisation dans une phase aqueuse et la queue, 

constituée d’une chaîne comptant 4 à 30 atomes de carbone, a des propriétés hydrophobes. 

Les solutions aqueuses d'agents de surface ont une adsorption préférentielle en surface et aux 

interfaces, cela signifie que leur concentration y est plus importante qu'au sein même de la 

solution. Grâce à leur action sur la tension superficielle de l'eau, ils accélèrent la vitesse de 
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nettoyage en permettant le mouillage, l'hydratation et le décollement rapide des souillures 

avant même qu'elles ne soient complètement dissoutes par les éléments minéraux contenus 

dans la solution détergente. Leur action est également très importante en désinfection, car ce 

sont eux qui permettent le contact entre les principes actifs désinfectants et les micro-

organismes à détruire [102]. Cette amphiphilie confère aux tensioactifs des propriétés 

particulières, qui définissent leur principale activité [101]. Ils sont alors appelés : 

- Détergents : lorsqu’ils facilitent la dispersion dans l’eau de salissures. 

- Dispersants : lorsqu’ils augmentent la stabilité de dispersions de particules solides dans 

l’eau. 

- Emulsionnants : lorsqu’ils accélèrent la formation de l’émulsion d’un liquide dans un 

autre et la stabilisent. 

- Mouillants : lorsqu’ils favorisent l’étalement d’un liquide sur une surface solide et la 

pénétration dans des solides poreux. 

- Moussants ou anti-mousse : lorsqu’ils provoquent ou empêche la formation de mousses 

résultant du piégeage de l’air dans le tensioactif. 

- Solubilisants : lorsqu’ils augmentent la solubilité apparente de corps peu solubles dans 

l’eau. 

 

Mais ces molécules sont réparties en catégories, en fonction du caractère de la tête hydrophile 

et non pas de leur action. La tête hydrophile peut être : anionique, cationique, non ionique ou 

amphotère. En France, en 1989, les agents de surface les plus fabriqués sont les tensioactifs 

anioniques (66,6%) puis les non ioniques (24%), les cationiques (9%) et enfin les amphotères 

(0,4%) [101]. 

 

I.5.1.1. Les tensioactifs anioniques  

La tête s’ionise en solution aqueuse donnant naissance à un anion organique, portant le 

caractère tensioactif, et un cation de faible masse moléculaire. Ils sont ensuite classés suivant 

la nature de l’anion auquel ils donnent naissance. Les grandes catégories sont les sulfates, les 

sulfonates, les savons et les phosphates [102]. 

Les sulfonates, les plus répandus, sont obtenus à partir d’alkylarènes, de paraffines linéaires 

ou d’alphaoléfines. Les alkylbenzènesulfonates (ABS) sont remplacés depuis les années 60 

par des produits de synthèse à chaîne linéaire (LAB) de meilleure biodégradabilité quelle que 
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soit la position du groupement benzènesulfonate [103]. Les meilleures propriétés détergentes 

sont obtenues pour le docécyl-2-benzènesulfonate [104] représenté Figure I-4. 

 
Figure I-4. Représentation d’une molécule de dodécyl-2-benzènesulfonate de sodium avec n = 9 [103]. 

 

Les sulfates sont obtenus à partir d’alcools gras, ils peuvent aussi être éthoxylés, ils 

comportent donc au moins un oxygène lié directement sur la chaîne carbonée. Les savons 

portent une fonction carboxylate au niveau de la tête hydrophile et une fonction ester dans la 

chaîne lipophile, car ils sont obtenus à partir de la réaction d’un acide et d’un alcool. Les 

phosphates et phosphonates sont des agents précipitant utilisés dans les formulations des 

lessives essentiellement pour éviter la réaction des ions calcium avec les 

alkylbenzènesulfonates. Pratiquement, toutes les formules de détergents industriels comptent 

des complexants, car la déminéralisation de l'eau, qui serait une autre alternative, reste un 

procédé trop coûteux. 

Les tensioactifs anioniques sont les plus largement utilisés en raison de leurs excellentes 

propriétés de détergence. Ces composés se retrouvent en majorité dans la formulation des 

détergents ménagers en poudre ou liquides, dans les industries textile, agro-alimentaire, du 

cuir, du pétrole… ils n’apparaissent qu’en faibles quantités dans les formulations dermo-

cosmétiques car ils présentent une agression pour les muqueuses et la peau [101, 102]. 

 

I.5.1.2. Les tensioactifs non ioniques 

Les deux tiers des agents de surface non ioniques sont obtenus par condensation d’oxydes 

d’éthylène sur des corps hydrophobes comportant un ou plusieurs hydrogènes actifs [101]. 

L’hydrophilie est apportée par les groupements alcool, éther, ester ou amide. Mais, ces 

tensioactifs ont une faible contribution hydrophile, ils sont donc le plus souvent polyéthoxylés 

[102]. L’utilisation principale de ces agents de surface réside dans leur pouvoir anti mousse, 

très apprécié dans le cas de détergents utilisés en machine, dans l’industrie agro-alimentaire, 

textile…. En effet, le pouvoir hydrophile étant moins prononcé, la modification des tensions 

de surface entre la phase huileuse, la phase aqueuse et l’air sont faibles, l’air n’est donc pas 
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piégé pour former les mousses. De plus, contrairement aux composés ioniques, la solubilité 

des composés non ioniques diminue lorsque l'on augmente la température alors qu'ils donnent 

à froid des solutions limpides ; elles se troublent à partir d'une température appelée 

température de trouble, correspondant à une insolubilisation du produit, mais ce phénomène 

est parfaitement réversible. Au voisinage de cette température, ces composés possèdent un 

pouvoir moussant minimum avec un pouvoir détergent maximum [102]. Ces propriétés 

expliquent l'intérêt des amphiphiles non ioniques dans la fabrication des détergents à mousse 

contrôlée. Dans l’industrie cosmétique, ils sont aussi très appréciés lors de la formulation de 

crèmes ou laits car non agressifs pour la peau et les muqueuses. L’industrie du pétrole utilise 

ces tensioactifs pour casser les émulsions et dessaler le pétrole brut [101]. 

 

I.5.1.3. Les tensioactifs cationiques 

Les tensioactifs cationiques sont des sels « d’amines grasses » qui se dissocient en solution 

aqueuse pour former un cation. Ils s’adsorbent très facilement sur des surfaces chargées 

négativement afin de les rendre lipophiles [101]. Ces tensioactifs sont donc utilisés lorsque la 

mouillabilité doit être inversée. Plusieurs catégories existent, les amines primaires, 

secondaires, tertiaires, les diamines, les oxydes d’amines, les amino-amines et surtout les sels 

quaternaires d’ammonium, les plus utilisés [101, 102]. En effet, ils entrent dans la 

composition de tous les adoucissants ménagers, grâce à leurs propriétés lubrifiantes et 

antistatiques envers les fibres textiles. Leur caractère est beaucoup utilisé dans l’industrie 

pétrolière comme inhibiteur de corrosion, dans l’industrie du plastique pour leur propriété 

antistatique et dans les peintures pour leur propriété lipophile des surfaces [101]. Ces 

tensioactifs sont relativement peu utilisés en raison de leur toxicité, en effet leur affinité 

envers les cellules biologiques entraîne la mort de la cellule, ce qui leur confère un effet 

bactéricide [102]. Ils sont peu utilisés comme mouillants car ils sont trop réactifs avec les 

composés anioniques et sont trop sensibles à la présence des ions Ca2+ et Mg2+. Leur 

efficacité est maximum à pH 7 à 9 et vers 40 à 50° C. A partir de 80° C, ils sont détruits. 

 

I.5.1.4. Les tensioactifs amphotères 

Cette classe de tensioactifs a la particularité de posséder à la fois un centre anionique 

(carboxylate) et un centre cationique (ammonium quaternaire). Cette répartition centrale et 

équilibrée entre les charges leur permet par conséquent de se comporter comme des 

tensioactifs anioniques ou cationiques selon leurs conditions d'utilisation, et en particulier 
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selon le pH du milieu : en milieu acide ce sont des cations et en milieu alcalin, des anions 

[101]. Du fait de leur structure, ils sont insensibles aux agents de dureté de l’eau, et sont 

compatibles avec la peau et les muqueuses. Ils sont beaucoup utilisés pour leur propriété 

antimicrobienne [102]. 

 

I.5.2. Les caractéristiques des tensioactifs 

La réalisation d’émulsions, dispersion d’un liquide (ex : huile) dans un autre liquide non 

miscible (ex : eau), requiert la présence d’un ou plusieurs tensioactifs. La Figure I-5 présente 

les deux types d’émulsions réalisables. 

 
Figure I-5. Représentation de deux types d’émulsions. 

 

Les tensioactifs, permettent de former des émulsions huile dans eau (H/E) ou eau dans huile 

(E/H). Dans les deux cas, l’une des phases est dispersée à l’intérieur de l’autre sous forme de 

fines gouttelettes. Les agrégats formés pour la dispersion sont appelés micelles, ce sont des 

poches qui contiennent la phase dispersée. De manière générale, le terme micelle est affecté 

aux émulsions H/E ; dans l’autre cas, le terme employé est micelle inverse. Le rôle du 

tensioactif est de diminuer la tension interfaciale entre les deux liquides afin de permettre la 

dispersion et donc augmenter l’aire de l’interface. Par conséquent, la capacité du tensioactif à 

diminuer la tension interfaciale entre les deux phases constitue un critère de choix du 

tensioactif. En effet, l’obtention d’une émulsion du type huile dans eau nécessite un 

tensioactif à caractère plutôt hydrophile et inversement, une émulsion eau dans huile demande 

un tensioactif à caractère lipophile. La donnée physico-chimique exprimant ce caractère 

s’appelle la balance hydrophile-lipophile. 

 

I.5.2.1. Balance Hydrophile-Lipophile (HLB) 

La balance hydrophile-lipophile est beaucoup utilisée pour la caractérisation des tensioactifs, 

elle permet de préciser la nature plutôt hydrophile et lipophile du composé. C’est une échelle 
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arbitraire définie par Griffin en 1954 [105] qui attribue la valeur 0 aux molécules lipophiles 

comme les hydrocarbures et la valeur de 20 aux molécules hydrophiles comme les chaînes 

oxyéthylénées. Le calcul est aisé pour les molécules non ioniques. Pour les composés 

ioniques, la HLB ne peut pas être aussi facilement accessible. Les valeurs s’étendent de 20 

jusqu’à 40, indiquant la polarité de la molécule mais pas son état de solvatation dans le 

milieu. Le nombre HLB augmente avec le caractère hydrophile de la molécule [102]. 

Les huiles ont aussi des valeurs de HLB ; plus les HLB du tensioactif et de l’huile seront 

proches, plus l’émulsion sera stable. 

Fonction Gamme de HLB 

Agent anti mousse 1 à 3 

Emulsion eau dans huile 3 à 6 

Agent mouillant 7 à 9 

Emulsion huile dans eau 8 à 18 

Détergent 13 à 15 

Solubilisant 15 à 20 

 

Tableau I-7 : Gamme HLB et correspondance de la fonction du tensioactif non ionique [106]. 
 

Nature du tensioactif Compatibilité Incompatibilité 
Anionique 

- Sulfonate 

- Sulfate 

- Carboxylate (savon) 

Non ioniques et amphotères 

Tous pH 

5 < pH < 9,5 

pH basique 

Cationiques 

 

pH < 3,5 

pH acide, eau dure 

Cationique 

- Ammonium non quaternaire 

- Ammonium quaternaire 

Non ioniques et amphotères 

pH acide 

Tous pH 

Anioniques 

pH basique 

pH très basique à chaud 

Non ionique 

- Polyéthoxylés 

- Esters d’acides gras 

Toutes les catégories 

Tout pH 

pH acide 

 

pH > 13 

pH > 8 

Amphotère 
Toutes les catégories 

Tous pH 

 

 

Tableau I-8 : Compatibilité entre les tensioactifs [106]. 



I – L’électrochimie, une solution pour le traitement des effluents organiques 

 42 

Dans le cas d’émulsions de type eau dans huile, les tensioactifs utilisés ont des HLB < 7. Les 

tensioactifs comportant des HLB > 8 seront employés pour des émulsions de type huile dans 

eau. L’emploi d’un tensioactif ou d’un mélange de tensioactifs doit également tenir compte 

des différentes incompatibilités illustrées Tableau I-8. 

Mais l’obtention d’émulsion n’est pas un phénomène direct et instantané, dans un premier 

temps, la concentration de tensioactif doit être suffisante pour obtenir un système micellaire. 

 

I.5.2.2. Concentration Micellaire Critique (CMC) 

Lorsqu’un tensioactif en solution aqueuse est à faible concentration, les molécules 

amphiphiles sont isolées dans la solution, elles sont à l’état de monomère. Les molécules 

s’arrangent à la surface (tête hydrophile vers le bas) puis s’associent de manière irrégulière 

dans la solution, dans ce cas le terme de monomère dispersé est encore utilisé. Puis en 

augmentant encore la concentration du tensioactif, les agrégats deviennent organisés et 

s’appellent alors micelles [102, 106]. Les micelles sont des structures sphériques ou 

ellipsoïdales, avec les têtes hydrophiles en surface et les queues hydrophobes regroupées à 

l’intérieur. La concentration à partir de laquelle les molécules de tensioactif s’autoassocient 

sous forme de micelles est appelée la concentration micellaire critique (CMC). 
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Figure I-6. Courbe caractéristique tension de surface en fonction de la concentration d’amphiphile. 

 

L’effet nettoyant des tensioactifs découle du fait que les substances hydrophobes, telles que 

les matières grasses, peuvent être contenues à l’intérieur des micelles. Par contre, l’analyse de 

l’équilibre thermodynamique entre monomères et micelles montre que le phénomène n’est 
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pas discontinu car il faut aussi tenir compte des interactions entre les molécules agrégées 

(électrostatiques, stériques). La détermination de la CMC peut se faire aisément au moyen de 

la mesure de la tension de surface (Figure I-6). D’autres propriétés physiques peuvent aussi 

être utilisées pour la détermination de la CMC : conductivité, solubilisation de colorants, 

mesure de volumes molaires partiels, … 

La connaissance de la CMC est très importante, ainsi que les facteurs l’influençant, pour 

réaliser des émulsions. Dans le cas de détergence, il est important de maximiser la quantité de 

molécules d’amphiphiles à l’interface solution/solide afin d’abaisser la tension interfaciale et 

de faciliter le décrochage des graisses, or ce transfert est contrarié par la fuite des molécules 

vers les micelles. 

 

I.5.3. Les paramètres influençant la CMC 

D’après la définition précédente de la CMC, les émulsions sont donc formées une fois la 

concentration de tensioactif suffisante. La valeur de la CMC est une caractéristique du 

tensioactif : elle dépend de la nature chimique du tensioactif (longueur de la chaîne lipophile, 

nature de la tête polaire) mais également de facteurs externes tels que la température, la nature 

et la concentration des électrolytes employés et des composés organiques présents en solution. 

 

I.5.3.1. Température de Krafft 

La dissolution d’un cristal de tensioactif pur débute par une dissolution sous forme de 

monomère ; pour des concentrations supérieures à la CMC, ces monomères libres se 

regroupent progressivement pour former des micelles. Pour déterminer la concentration 

maximale de monomère en solution, le potentiel chimique du composé en solution doit être 

égal à celui du composé pur. L’équilibre s’écrit alors [102] : 

monomèremonomèremonomèrepurmonomère XRTSTH ln0 +∆−∆==− µµ  Équation I-19 

Où Xmonomère est la fraction molaire du monomère (soluté) dans la solution. La concentration 

maximale de monomère dans la solution s’écrit alors [102] : 







 ∆−∆
−=

RT
STH

X monomèremonomère
monomère expmax     Équation I-20 

Cette expression montre que plus l’enthalpie de formation du monomère sera élevée en valeur 

absolue (forte cohésion du cristal), plus la quantité de monomère en solution sera faible. Par 

contre, plus la température augmente, plus la concentration de monomère croît jusqu’à 
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atteindre et dépasser la CMC, où les monomères se réorganisent en micelles. La température 

pour laquelle le changement de comportement est observé s’appelle la température de Krafft. 

De nombreux auteurs ont utilisé les termes de « Température de Krafft », « Point de Krafft » 

ou « Gamme de Température de Micellisation ». Un historique et une justification de ces 

divers termes est détaillée par Moroi [107]. Retenons essentiellement que la température de 

Krafft correspond à une transition d’un cristal vers une solution micellaire car la valeur de la 

CMC pour cette température est la plus faible. Dans le cas des tensioactifs neutres, le terme de 

température de Krafft n’est pas approprié, il existe un point de trouble où les micelles ont 

tendance à se désagréger. 

 

I.5.3.2. Effets des contre-ions ajoutés 

Les cristaux de tensioactifs sont des sels, souvent de sodium. Une fois placés en solution, les 

sels restent au contact du monomère, ou entourent la micelle. Un bilan énergétique global de 

la formation des micelles fait apparaître plusieurs termes dont un concernant les contre-ions 

condensés. Les contre-ions condensés sur les micelles perdent leur entropie de dilution mais 

d’un autre côté gagnent de l’énergie électrostatique. Un équilibre énergétique est toujours 

établi entre la quantité de contre-ions condensés sur les micelles et ceux restant libres en 

solution. L’enthalpie libre de la formation des micelles peut s’exprimer selon l’équation I-21. 

( )sCMCCMCCMC xxkTNxkTNGBAG +×−×−∆++−=∆ lnln* ξ  Équation I-21 

Où N représente le nombre de molécules d’amphiphile constituant une micelle, xCMC est la 

fraction molaire de tensioactif mise en solution, le terme (xCMC + xs) représente la fraction 

molaire totale de contre-ion issue du tensioactif et de la quantité de sel ajoutée, ξ le taux de 

condensation des contre-ions à la surface des micelles et k la constante de Boltzmann. Cette 

enthalpie libre est aussi composée de deux termes d’énergie électrostatique (A et B), B étant 

dépendant de ξ et s’écrivant : ( ) ( )
R

lkTN
R
eNB B

r

2

0

222 1
8

1 ξ
εεπ

ξ −
=

−
= . Dans cette expression, les 

termes lB et R sont des données caractéristiques de micelles : longueur de Bjerrum et le rayon 

de la micelle. Le ∆G* est un terme défavorable à la formation des micelles (contact, 

compression…) et enfin les deux derniers termes sont les entropies de dilution du tensioactif 

libre et des contre-ions condensés. 
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Dans le cas d’un excès de sel, xs est très grand devant xCMC, le dernier terme de l’Eq. I-21 

devient alors négligeable. En se plaçant à la CMC (enthalpie libre nulle) et en détaillant la 

partie électrostatique B, l’expression de lnxCMC s’écrit selon l’Eq. I-22. 

( )
R

lN
kTN

AGx B
CMC

21*ln
ξ−

+
−∆

=      Équation I-22 

Il vient alors que si la concentration de sel (xs) est importante, le taux de condensation ξ va 

augmenter et le terme global de (1-ξ,)2 va diminuer. Le logarithme népérien de la fraction 

molaire de composé en solution pour atteindre la CMC est donc moindre, la CMC diminue 

lorsque la quantité de sel augmente [102]. 

 

I.5.4. La formation des micelles 

Le rayon de la micelle cité dans l’Eq. I-22 correspond à une micelle sphérique, la taille est 

directement liée à la longueur maximale de la chaîne étirée. Lorsque la quantité de sel est 

vraiment très importante, les micelles sphériques peuvent se réorganiser afin de donner des 

géométries cylindriques (Figure I-7), dans ce cas, le rayon subit les mêmes limitations que 

pour les micelles sphériques. Ce changement de structure diminue l’aire interfaciale par 

molécule. La forme des micelles est essentiellement due aux variations de courbure spontanée 

à l’interface hydrocarbone / eau. Dans certains cas de mélanges d’amphiphiles de tailles de 

tête polaire différentes, il est possible de rencontrer des structures en bicouches. 

 
Figure I-7. Micelle cylindrique, (a) : coupe longitudinale et (b) : coupe transversale [102]. 

 

La formation des émulsions et des microémulsions n’est pas instantanée lorsqu’on mélange de 

l’huile, de l’eau et un tensioactif, une quantité d’énergie minimale est nécessaire afin de 

cisailler le milieu et de créer les gouttes. Une simple agitation mécanique peut être suffisante. 

De manière surprenante, la taille des gouttes n’est pas dépendante de l’énergie apportée au 

système. Lors d’une émulsification forte, les fines gouttes produites doivent se recouvrir 

entièrement de tensioactif, si la quantité d’amphiphile dans le milieu est insuffisante, les 

gouttes vont coalescer. La taille finale des gouttes serait limitée par la quantité d’amphiphile 

d’une part et par la longueur de la chaîne hydrocarbonée d’autre part. L’émulsion est par 
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définition un état métastable, elles vont donc toujours évoluer naturellement vers une 

réduction de l’aire de contact par coalescence des gouttes et parfois par gravité. La cinétique 

de cette évolution peut être plus ou moins rapide [102]. 

 

I.5.5. Conclusions sur les tensioactifs et les émulsions 

Cette partie a permis de mettre en évidence les propriétés de tensioactifs et des émulsions. On 

va s’intéresser à la dégradation, en électrolyses galvanostatiques, du tensioactif seul en 

solution, puis au comportement d’émulsions H/E dans les mêmes conditions. La présence des 

micelles peut jouer un rôle important dans les propriétés de transport du tensioactif et des 

micelles mais aussi sur les tensions interfaciales entre la solution et la surface de l’électrode 

[108]. On rappelle les constituants qui seront étudiés : 

- Tensioactif anionique : le dodécylbenzènesulfonate de sodium (DBS) 

- Alcool gras : alcool lauryle 

- Acides gras : acide laurique et acide oléique 

En électrolysant ces émulsions, l’objectif est de proposer un procédé pour le traitement de ces 

solutions hétérogènes complexes, soit en réalisant la démixtion, soit en oxydant la phase 

organique. 
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II. DISPOSITIFS EXPERIMENTAUX 

Ce chapitre présente les dispositifs expérimentaux employés pour les études électrochimiques 

et les électrolyses, ainsi que les méthodes d’analyses et de caractérisation. Concernant la 

cellule d’électrolyse à recirculation, la plus largement employée au cours de ce travail, les 

équations de bilan macroscopique sont développées dans cette partie pour être ensuite 

utilisées dans l’ensemble des travaux d’électrolyses. 

 

II.1. Les matériaux d’anode 

 

Sont présentés dans cette partie les matériaux d’électrodes utilisés comme anode : le diamant 

dopé au bore, le dioxyde de plomb et le platine. 

 

II.1.1. L’électrode de diamant dopé au bore 

 

II.1.1.1. Technique de dépôt du film de diamant synthétique 

Le diamant synthétique dopé au bore est réalisé par dépôt chimique en phase vapeur avec un 

filament chaud (méthode de HF CVD). Les électrodes de diamant dopé au bore sont fournies 

par le Centre Suisse d’Electronique et de Microélectronique (CSEM) de Neuchâtel. Le gaz 

vecteur est composé d’hydrogène, le gaz réactif étant le méthane (0,5 à 1%) et le gaz dopant 

du triméthylbore à la concentration de 3 ppm [1]. Le mélange gazeux, sous la pression d’une 

centaine de millibars, rencontre le filament chaud (2440 à 2560°C) dès l’entrée dans la 

chambre de réaction. Cet apport d’énergie a pour objectif de décomposer le méthane en 

atomes et radicaux, afin de (1) générer une quantité suffisante d’espèces actives contenant du 

carbone atomique pour la réalisation du dépôt et (2) produire de l’hydrogène atomique dont 

l’action est de bloquer le dépôt de carbone non diamanté [2]. Les gaz ainsi activés atteignent 

le substrat de silicium (1 à 3 mΩ cm, Siltronix), maintenu à la température de 830°C (pour 

permettre la mobilité des adatomes) et assurent la croissance du film de diamant synthétique. 

Les cristaux formant le film sont de type colonnaire, la vitesse atteint 0,24 µm h-1 et 

l’épaisseur du dépôt obtenu est de 1 µm. Avec une concentration de 1020 à 1021 atomes de 

bore cm-3, la résistivité de l’électrode de diamant est comprise entre 20 et 40 mΩ cm. Les 

films de diamant sont polycristallins, la granulosité des grains est aléatoire [1]. 



II – Dispositifs Expérimentaux 

 58 

II.1.1.2. Choix du substrat 

Le diamant dopé au bore utilisé dans cette étude a été élaboré par le CSEM à Neuchâtel. Le 

substrat est un disque de silicium polycristallin dopé au bore, identique aux wafers utilisés en 

microélectronique. Le disque, d’épaisseur 0,5 mm, possède un diamètre de 10 cm. Les 

structures cristallines du silicium et du carbone diamant sont du même type : une maille 

cubique faces centrées avec 1 atome supplémentaire inséré au centre d’un tétraèdre sur deux 

comme représenté sur la Figure II-1. 

 

 
Figure II-1. Réseau cristallin appelé « diamant » correspondant à la structure des éléments carbone et silicium. 

 

Bien que les paramètres de maille soient différents entre les deux éléments : 3,5667 Å pour le 

carbone et 5,4307 Å pour le silicium, l’uniformité entre les structures cristallines assure une 

excellente adhérence entre le silicium et le carbone diamant. Pour le carbone diamant, la 

distance entre les atomes de carbone au sein des tétraèdres est d’environ 2 Å, cette distance 

étant constante dans toute la structure. Le carbone diamant et le silicium sont de mauvais 

conducteurs électriques, car leurs atomes sont liés par des liaisons covalentes. L’ajout de 

faibles quantités d’éléments tels que le bore crée des lacunes électroniques dans le cristal pour 

le rendre semi-conducteur, ce qui augmente sa conductivité à température ambiante. Le 

silicium, très utilisé pour la réalisation de composés microélectroniques, est toujours dopé ; le 

silicium « positif » est dopé lors de sa fabrication avec un atome trivalent comme le bore 

(rayon de covalence 0,82 Å) ou l’aluminium (rayon de covalence 1,18 Å). 

Le silicium étant mécaniquement fragile, des études ont été réalisées sur l’élaboration d’un 

dépôt synthétique de diamant sur d’autres substrats comme le titane [3], le tungstène [4], le 

molybdène [5], le graphite [6, 7] ou un substrat diélectrique de cristal simple de diamant [8]. 

Toutefois, il existe peu d’informations sur les caractéristiques de ces matériaux, en particulier 

sur leur durée de vie sous polarisation. 
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II.1.1.3. Prétraitement du diamant synthétique 

La synthèse du film étant réalisée avec l’hydrogène comme gaz vecteur, la surface du 

matériau est terminée par des liaisons hydrogène. Celles-ci confèrent au matériau une grande 

instabilité dans les domaines anodiques ainsi qu’une faible mouillabilité. 

L’électrode de diamant doit donc subir un traitement préalable pour activer sa surface c’est-à-

dire oxyder les terminaisons C-H en groupes carbonyles (C-OH). Ce traitement consiste en 

une polarisation anodique, à une densité de courant de 10 mA cm-2 pendant environ 

30 minutes dans une solution d’acide sulfurique 1 M. L’électrolyse permet alors de créer une 

quantité importante de bulles d’oxygène à la surface de l’électrode ; les liaisons C-OH 

obtenues étant très polaires, la tension interfaciale entre la surface de l’électrode et l’eau est 

abaissée, et la surface du diamant devient mouillable. Ce traitement permet d’élargir la fenêtre 

électrochimique. 

 

II.1.2. L’électrode de dioxyde de plomb 

L’analyse du diagramme potentiel-pH, Figure II-2, montre que le potentiel de réduction du 

dioxyde de plomb en plomb a lieu au potentiel de 1,4 V / ESH en milieu acide (pH = 2). Ceci 

indique que la fenêtre électrochimique sera limitée par la réduction du dioxyde de plomb 

d’une part et l’oxydation de l’eau d’autre part. 

Dans le cas de l’utilisation d’une électrode de dioxyde de plomb pour les voltampérométries 

(§ II.2.1.2), la couche de PbO2 est déposée sur une plaque de tantale par polarisation anodique 

à 100 mA cm-2 dans une solution électrolytique de Pb(NO3)2 pendant 30 min. Cette technique 

a été mise au point au LGC par Belhadj Tahar [9]. 

Pour les électrolyses réalisées dans la cellule à recirculation (§ II.2.3), l’électrode de dioxyde 

de plomb est composée d’un substrat en titane sur lequel a été fixé un dépôt de dioxyde de 

plomb d’une épaisseur de 1 mm. Cette électrode a été fournie par la société De Nora (Italie) 

qui la commercialise sous le nom de Permelec®. La méthode de fabrication a été détaillée par 

Ueda et al. [10]. Le substrat de titane est d’abord recouvert d’une couche électroconductrice 

d’oxydes de titane et de tantale (par décomposition thermique) puis d’une couche de α-PbO2 

(électrodéposition à partir d’une solution alcaline de plomb). La couche finale contient du β-

PbO2 et des particules de Ta2O5 (codéposition électrolytique dans une solution acide de plomb 

contenant les particules de Ta2O5). La résistance électrochimique dépend de la première 

couche, celle-ci doit avoir une forte surtension au dégagement d’oxygène car elle protège le 

substrat en titane de la corrosion. 
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Figure II-2. Diagramme potentiel-pH du Plomb à 25°C [11]. 

 

II.1.3. L’électrode de platine 

Le platine, matériau utilisé traditionnellement en électrochimie, est un métal noble, très bon 

conducteur d’électricité et stable dans la plupart des électrolytes. Le diagramme d’équilibre 

potentiel-pH est donné Figure II-3, celui-ci permet de connaître les domaines de stabilité du 

platine à ses différents degrés d’oxydation en fonction du pH de la solution. Dans le domaine 

de stabilité de l’eau (représenté en pointillés), diverses formes du platine apparaissent en 

fonction du potentiel de travail, notamment des formes oxydées. Son activité catalytique est 

justement liée à la présence de ces oxydes de surface [12], lesquels sont impliqués dans de 

nombreux processus d’oxydo-réduction des composés organiques. 

Cette connaissance du comportement électrochimique de l’électrode de platine est très 

importante, suivant le potentiel d’arrêt des balayages, le matériau de surface est différent et 

donc les propriétés électrocatalytiques aussi [13]. Par exemple, pour tester la capacité 

d’adsorption d’un composé organique sur une électrode dont la surface est constituée de 

platine métallique [13], il est nécessaire de stopper le traitement préalable à un potentiel situé 

autour de 0,5 V / ESH. 
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Figure II-3. Diagramme potentiel-pH à 25°C du Platine [11]. 

 

 

II.2. Dispositifs des différentes cellules 

électrochimiques 

 

Trois types de cellules sont utilisés au cours de ce travail, deux pour les études à caractère 

analytique, et une de plus grande taille pour les électrolyses galvanostatiques avec circulation. 

Les dispositifs expérimentaux de chacune de ces cellules sont détaillés. 

 

II.2.1. Etude analytique : Montage à trois électrodes 

Le montage à trois électrodes est constitué d’une électrode de travail de petite surface (< 0,5 

cm2), d’une contre électrode et d’une électrode de référence. Ces électrodes, immergées dans 

30 mL de solution électrolytique, sont reliées à un potentiostat Autolab modèle 30 commandé 

par un ordinateur (Logiciel GPES) permettant une acquisition informatique des données. Les 

électrodes de travail sont détaillées aux § II.2.1.1 à II.2.1.3, la contre électrode est une plaque 

de platine et l’électrode de référence est fonction de l’électrolyte support utilisé : 
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- Electrode au calomel saturée (Hg/Hg2Cl2, Cl-) de potentiel standard 0,244 V / ESH, 

dans le cas de solutions dont l’électrolyte est l’acide sulfurique. 

- Electrode au sulfate mercureux saturée (Hg/Hg2SO4, SO4
2-) de potentiel standard 

0,650 V / ESH, dans le cas de solutions dont l’électrolyte est l’acide perchlorique. 

 

II.2.1.1. Electrode de travail en DDB 

L’électrode de travail en diamant dopé au bore est fixée à l’amenée de courant avec de la pâte 

conductrice d’argent. Le joint torique et l’embout permettent d’avoir une surface géométrique 

fixe et de rendre l’ensemble étanche. L’embout est en Teflon® pour protéger le système des 

milieux corrosifs. La surface active de l’électrode correspond à 0,196 cm2. Le montage ainsi 

obtenu est schématisé en Figure II-4. 

 
Figure II-4. Schéma de l’électrode tournante de diamant dopé au bore. 

 

II.2.1.2. Electrode de travail en PbO2 

Dans le cas de l’utilisation d’une électrode de dioxyde de plomb pour les voltamétries 

cycliques, le dépôt est réalisé par polarisation anodique sur un substrat de tantale [9]. La 

partie immergée du dépôt correspond à une surface de 0,40 cm2. 

 

II.2.1.3. Electrode de travail en Pt 

Un disque de platine, inséré dans un embout en Teflon®, de surface égale à 0,0314 cm2 est 

utilisé après polissage mécanique sur du papier abrasif (262X imperial lapping film sheets). 

Comme pour le DDB, cet embout est fixé à un support d’électrode tournante. 
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II.2.1.4. Prétraitement 

Pour tous les matériaux, la surface de l’électrode doit être parfaitement propre. Le protocole 

de nettoyage sera toujours le même. Un maintien galvanostatique, pour un courant de 

100 mA cm-2, est réalisé dans de l’acide sulfurique 0,1 ou 1 M pendant 600 s, afin d’éliminer 

des résidus adsorbés souvent dans le cas de polymérisation de composés. Puis une série de 

10 cycles est réalisée à la vitesse de 50 mV s-1, toujours dans la solution d’acide sulfurique, 

dans la fenêtre de potentiel spécifique à chaque matériau (Tableau II-1). 

 

Matériau d’électrode Zone de balayage (en V / ECS) 

Pt 
Du potentiel d’abandon (environ 0,5 V) à 1,5 V 

puis -0,35 V et retour à 0,5 V 

PbO2 
Du potentiel d’abandon (environ 1,5 V) à 2,2 V 

puis 1,6 V 

DDB 
Du potentiel d’abandon (environ 0,5 V) à 2,5 V 

puis -1 V et retour au potentiel d’abandon 
 

Tableau II-1 : Récapitulatif des zones de balayage en potentiel pour le prétraitement des électrodes. 
 

 

II.2.2. Cellule d’électrolyse de taille analytique (DDB) 

Cette cellule comporte aussi un montage à trois électrodes, avec un rapport surface de 

l’électrode sur volume de la solution tel que des électrolyses préparatives sont réalisables en 

un temps très court. La Figure II-5 présente une vue en coupe et une vue de dessus de cette 

cellule. L’anode de diamant rectangulaire de 2,5 cm2 de surface active est disposée sur un 

support en cuivre au fond de la cellule en Teflon®. La hauteur de la cellule ainsi que les 

volumes occupés par l’électrode de référence (ECS glissée dans un capillaire) et la contre 

électrode (Acier Inox) limitent le volume de solution à 3,3 mL. La convection est assurée par 

la contre électrode tournante. Dans cette configuration, le rapport surface sur volume est 

environ égal à 0,75 cm-1. Ce système permet de réaliser des électrolyses préparatives, 

permettant une estimation de la performance de l’électrode de diamant avant passage dans la 

cellule d’électrolyse de grande dimension. 
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Figure II-5. Montage de la cellule d’électrolyses préparatives. 

 

 

II.2.3. Cellule d’électrolyse avec circulation (DDB et PbO2) 

 

II.2.3.1. Réacteur électrochimique 

Cette cellule peut accueillir les électrodes de diamant dopé au bore actuellement disponibles ; 

il s’agit de disques de 10 cm de diamètre. Un schéma de la cellule électrochimique est 

présenté en Figure II-6. Dans cette configuration, l’anode (DDB) et la cathode (Zr) sont des 

disques d’épaisseur 0,5 mm déposés sur des amenées de courant en cuivre d’épaisseur 1,2 cm. 

Le contact électrique entre les plaquettes et le support en cuivre est assuré avec de la colle 

d’argent Epotek E4110 part A. La pâte d’argent, utilisée sans ajout de fixateur, n’est pas 

adhésive. Une vis en cuivre permet d’établir le contact électrique entre l’amenée de courant et 

le fil relié au générateur. Celle-ci peut parfois modifier la planéité de l’électrode dans le plan 

du support, des ressorts sont alors utilisés pour ajuster l’inclinaison de l’amenée de courant. 

Lorsque les électrodes sont posées sur les amenées de courant, un film de silicone (CAF 4, 

Rhodia) est déposé sur le pourtour de l’électrode afin d’étanchéifier chacune des parties. Il en 

résulte une aire active de 63,6 cm2. Les deux électrodes sont séparées par une entretoise 

d’épaisseur 1 cm. Les joints permettent l’étanchéité lors de la compression des deux supports 

plastiques contenant les électrodes. 
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Figure II-6. Structure de la cellule électrochimique DiaCell® utilisée dans le système de macroélectrolyse. 

Image issue du manuel fourni par le CSEM. 
 

Le même réacteur est utilisé avec une anode en dioxyde de plomb. Le film de dioxyde de 

plomb est alors déposé directement sur une amenée de courant en titane. 

 

II.2.3.2. Appareillage 

Le montage global est résumé en Figure II-7. 
 

+ 

BDD 

Zr 

(1) 

(2) 

(3) 

- 

 
Figure II-7. Montage du système de macroélectrolyse. 
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La solution à traiter est stockée dans un réservoir thermorégulé en verre d’un litre (1), 

surmonté d’un réfrigérant, et circule dans le réacteur électrochimique (3) par l’intermédiaire 

d’une pompe péristaltique (Masterflex 77601-60). Avec un diamètre intérieur de tuyau de 

9,5 mm, la pompe permet de balayer une gamme de débits de 42 à 336 L h-1. 

Les tuyaux utilisés au niveau de la pompe sont de la marque Masterflex et sont choisis en 

fonction de leurs critères de stabilité dans les solutions traitées (Tygon 6408-73 et Néoprène 

6402-73 particulièrement pour les solutions de phénol). 

 

II.2.3.3. Hydrodynamique 

Le coefficient de transfert de matière de la cellule à recirculation utilisée dans ce travail a été 

mesuré par Michaud [14] dans une cellule identique. Pour cela, Michaud a réalisé des mesures 

de courant limite d’une solution équimolaire de ferri/ferrocyanure dans NaOH 1 M en 

utilisant deux disques de nickel comme électrodes. Le courant limite, IL, est directement lié au 

coefficient de transfert de matière par la relation II-1. 

CAFn
I

k L
d =        Équation II-1 

Où kd est en m s-1 ; IL en A ; n le nombre d’électrons échangés (= 1) ; F la constante de 

Faraday en C mol-1 ; A la surface de l’électrode en m2 et C la concentration en mol m-3. Les 

mesures ont été réalisées à débit constant (200 L h-1) dans une gamme de concentration de 0 à 

0,08 mol L-1. La droite de IL en fonction de C permet de calculer kd pour un débit fixé. Le 

coefficient de transfert kd (m s-1) varie en fonction du débit Φ (L h-1) suivant la relation : 

38,061078,2 Φ×= −
dk       Équation II-2 

La corrélation (Eq. II-2) est valable dans le domaine : 30 – 200 L h-1. Dans la plupart des 

expériences, le débit est de 42 ou 200 L h-1 ; kd vaut alors respectivement : 

15

15

1000,2

1014,1
−−

−−

×≈

×≈

smk

smk

d

d       Équation II-3 

Dans un système contrôlé par la diffusion, le coefficient de diffusion est relié au coefficient de 

transfert de matière (Eq. II-4). 

δ
Dkd =         Équation II-4 
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Où D est le coefficient de diffusion exprimé en m2 s-1 et δ est l’épaisseur de la couche de 

diffusion (m). 

Le système ferri/ferro est un système électrochimique rapide pour lequel le nombre 

d’électrons échangés est bien connu (Eq. II-5), ce n’est pas le cas pour chacune des réactions 

rédox accompagnant la dégradation oxydative d’une molécule organique. Pour le phénol par 

exemple, ce sont 28 électrons qui sont indirectement échangés pour la dégradation complète 

de la molécule. Nous verrons au § II.5.2 comment le paramètre global demande chimique en 

oxygène (DCO) permet d’utiliser l’Eq. II-1 pour les réactions de dégradation. 

( )[ ] ( )[ ] −− →+ 4
6

3
6 CNFeeCNFe      Équation II-5 

 

 

II.3. Les méthodes d’analyses 

 

Trois méthodes d’analyses sont utilisées pour évaluer la performance des électrolyses, les 

deux premières techniques sont des paramètres globaux de la solution, la troisième permet 

une étude plus spécifique des composés organiques. 

 

II.3.1. Le Carbone Organique Total (COT) 

Le carbone organique total est un paramètre global permettant d’estimer l’efficacité de la 

minéralisation. En effet, cette mesure donne lieu à la connaissance de la quantité de carbone 

présente sous forme organique dans la solution (mg de carbone par litre de solution). Pour un 

composé du type CxHyOz, le COT en solution se calcule suivant l’Eq. II-6. 

][ zyxC OHCMxCOT =       Équation II-6 

La masse molaire MC est en g mol-1, la concentration [CxHyOz] en mol L-1, et le COT est 

donné en g de Carbone par litre. 

Lorsque le COT diminue au cours de l’électrolyse, du dioxyde de carbone est produit à partir 

des composés organiques, sans indication supplémentaire de la nature de ces composés en 

solution. Les analyses sont réalisées à l’aide des appareils Shimadzu TOC-VSCN et 

Shimadzu TOC 5050-A. La valeur de COT n’est pas obtenue par mesure directe, elle est le 

résultat de la différence entre la valeur du Carbone Total (CT) et du Carbone Inorganique 

(CI), comme illustré Figure II-8. 
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Figure II-8. Composition du carbone total. 
 

II.3.1.1. Principe de l’appareillage 

Le principe de la mesure est basé sur la conversion complète des atomes de carbone du 

composé organique en CO2, afin de doser ce gaz. L’appareil est composé de deux chambres 

de traitement des échantillons. La vanne d’injection alimente l’une ou l’autre voie en fonction 

de la mesure spécifiée, le volume injecté dépend de la gamme de mesure. La mesure du 

carbone total est réalisée dans une chambre de combustion à la température de 680°C sous un 

flux d’oxygène pur. La combustion complète des matières organiques et inorganiques produit 

une quantité de dioxyde de carbone qui est dosée par spectroscopie IR à la sortie du four, le 

calibrage de l’appareil est vérifié régulièrement avec des solutions étalons. L’appareil affiche 

directement la masse de carbone par litre de solution. La mesure du carbone inorganique est 

réalisée lors d’une nouvelle injection ; l’échantillon est acidifié (pH < 2) par une quantité 

précise d’acide chlorhydrique afin de transformer les carbonates en CO2, puis soumis à un 

bullage à l’air synthétique qualité 5.0. Ce traitement libère le carbone inorganique dissous 
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Non Purgeable  
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dans la solution (CO3
2-, HCO3

-, H2CO3) sous forme de dioxyde de carbone gazeux qui est, 

lui aussi, dosé par spectroscopie IR. La valeur du COT est déduite de la différence de ces 

deux valeurs. Des précautions sont à prendre lorsque les échantillons proviennent d’une 

solution fortement basique, la quantité d’acide injectée pour la lecture du CI doit être 

suffisante pour obtenir un échantillon de pH inférieur à 2, de manière à éliminer toutes les 

substances inorganiques contenues dans l’échantillon. 

 

II.3.1.2. Précision de la mesure 

L’utilisateur doit fixer la gamme de concentration pour les deux types de mesures (CT et CI) 

dans un large domaine allant de 1 à 4000 mg L-1 en CT et de 10 à 4000 mg L-1 en CI. Dans 

toutes les études, le nombre d’injections choisi pour le calcul des valeurs de CT et CI est fixé 

à 2, et le nombre maximal d’injection est de 3 pour le CT. Lorsque l’écart entre les deux 

premières mesures est supérieur à 2%, dans la gamme de concentration étudiée, une injection 

supplémentaire est réalisée afin d’obtenir un écart de moins de 2% entre les 2 valeurs utilisées 

dans le calcul. 

Dans le cadre de cette étude, les résultats obtenus lors de mesures de COT avec des solutions 

homogènes (acides, phénol, tensioactif seul) présentaient des écarts inférieurs à 0,5%. Par 

contre dans le cas des solutions contenant des matières en suspension (insolubles, polymères), 

le volume de solution injecté étant faible, il a été nécessaire d’agiter la solution avant 

d’effectuer le prélèvement. 

 

II.3.2. La Demande Chimique en Oxygène (DCO) 

La demande chimique en oxygène est un paramètre global caractérisant la solution, elle 

représente la quantité équivalente de dioxygène consommé, dans les conditions de l’essai, par 

les matières oxydables contenues dans l’échantillon. L’équation générale de transformation 

d’un composé organique en dioxyde de carbone et en eau s’écrit : 

OHyxCOOzyxOHC zyx 222 2)24( +→−++    Équation II-7 

Le calcul de la DCO, c'est-à-dire la masse de dioxygène par litre de solution, est donc : 

][)24(
2 zyxO OHCMzyxDCO −+=     Équation II-8 

Dans cette équation, la masse molaire est en g mol-1, la concentration en mol L-1, et donc la 

DCO est en masse équivalente de dioxygène par litre de solution. 
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Cette mesure fait actuellement référence en matière d’évaluation de la pollution des eaux 

usées par des éléments carbonés. C’est l’une des données de base qui permet de définir la 

qualité de l’eau du point de vue de la réglementation en France. La mise en œuvre de la 

méthode d’analyse implique le chauffage de l’échantillon pendant 2 h à 150°C en présence de 

solutions concentrées d’acide sulfurique et de dichromate de potassium (Equation II-9). 

OHyxCOmCrOmCrOHC H
zyx 22

32
72 2

2 ++→+ +− +

  Équation II-9 

 

II.3.2.1. Principe de la mesure 

La DCO d’un échantillon est déterminée par l’intermédiaire d’une réaction chimique puis par 

la détection d’un des produits de réaction. Dans cette étude, des tubes de réactifs (Dr Lange) 

ont été utilisés. Ils contiennent une solution de dichromate de potassium dans de l’acide 

sulfurique (90%) en présence de sulfate d’argent. La réaction chimique est réalisée en 

maintenant le tube à 148°C pendant 2 h. 

La concentration des ions Cr3+, dont la formation est accompagnée par un changement de 

coloration au cours du temps, est mesurée par spectrophotométrie à une longueur d’onde de 

440 nm pour la gamme 15-150 mg L-1 et 605 nm pour la gamme 150-1000 mg L-1. Le 

spectrophotomètre de poche est de type « LASA Aqua ». La mesure spectrophotométrique 

doit être réalisée après refroidissement de l’échantillon jusqu’à la température ambiante. 

 

II.3.2.2. Précision de la mesure 

La mesure est effectuée par spectrophotométrie, des précautions sont à prendre pour éviter des 

erreurs de mesures. Les parois de la cuve doivent être parfaitement propres et la solution ne 

doit contenir aucune matière en suspension. Afin de limiter ces erreurs, chaque mesure de 

DCO présentée est la moyenne de trois valeurs prises en faisant pivoter le tube sur lui-même 

entre chaque lecture. Une autre source d’erreur possible provient de l’incertitude sur le 

volume d’échantillon. Celui-ci doit être de 2 mL et la pipette automatique donne une 

incertitude absolue de 0,01 mL. Le fournisseur estime une erreur de moins de 5% par rapport 

à la méthode normalisée, tous les paramètres pouvant influencer la mesure n’augmentent pas 

l’erreur de mesure à plus de 10%. 
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II.3.3. Chromatographie Liquide Haute Performance 

(HPLC) 

La séparation chromatographique des solutés contenus dans une solution met en jeu la 

compétition des interactions entre ces solutés et le solvant d’une part, et la phase stationnaire 

d’autre part. Les polarités des divers acteurs, ainsi que les interactions générées, permettent la 

séparation des composés, puis la quantification s’effectue par spectroscopie d’absorption 

après la sortie de la colonne. 

 

II.3.3.1. Solutions contenant des aromatiques 

Une colonne de type mixte (exclusion d’ion et partage) PRP-X 300 (Hamilton) a été choisie 

pour identifier [9] et doser des composés aromatiques et aliphatiques de type acides 

carboxyliques. La phase mobile est composée de H2SO4 0,01 M et d’acétonitrile dont les 

proportions varient en fonction du temps comme présenté au Tableau II-2.  

 

Intervalle de temps (min) % acétonitrile en volume 

De 0 à 5 min De 5 à 25% 

De 5 à 15 min De 25 à 40 % 

De 15 à 17 min 40% 

De 17 à 20 min De 40 à 5% 
 

Tableau II-2 : Gradients de concentration de l’acétonitrile dans l’éluant pour l’analyse avec 
la colonne PRP-X 300. 

 

Pour la détection de l’ensemble des composés la longueur d’onde utilisée est 220 nm, à 

l’exception de la p-Benzoquinone (250 nm). Le débit d’éluant dans la colonne est fixé à 

1,3 mL min-1. Les temps de rétentions obtenus pour chaque composé sont répertoriés dans le 

Tableau II-3. 

La colonne Hamilton PRP-X 300 a une longueur de 250 mm et un diamètre de 4,1 mm, la 

taille des pores est de 7 µm. En amont de la colonne, une précolonne est utilisée pour la 

filtration. Les solvants et les solutions sont filtrés avant injection dans la colonne. Les filtres 

utilisés pour les éluants sont les suivants : HVLP 0,45 µm Millipore pour l’acide sulfurique et 

Nylon 0,45 µm Whatman pour l’acétonitrile ; pour les échantillons, les filtres sont : PTFE 

0,45 µm Whatman. 
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Composé Temps de rétention (min) 
Longueur d’onde 

d’analyse 

Acide oxalique 1,6 220 nm 

Acide formique 2,3 220 nm 

Acide maléique 2,9 220 nm 

Hydroquinone 6,0 220 nm 

Catéchol 8,4 220 nm 

p-Benzoquinone 9,0 250 nm 

Phénol 13,0 220 nm 

 

Tableau II-3 : Temps de rétention des composés organiques aromatiques et des acides carboxyliques analysés 
avec la colonne PRP-X 300 avec un gradient d’éluant acétonitrile / acide sulfurique au débit de 1,3 mL min-1. 

 

II.3.3.2. Solutions contenant des acides carboxyliques 

La colonne chromatographique permettant la séparation des acides carboxyliques obtenus lors 

de la dégradation de l’acide maléique est une Supelcogel C-610H fonctionnant sur le principe 

de l’exclusion ionique. La phase mobile est une solution de H3PO4 à 0,018 M ; son débit est 

fixé à 0,5 mL min-1. Tous les composés sont détectés à 210 nm et les temps de rétention 

obtenus pour chaque composé sont répertoriés dans le Tableau II-4. 

 
 

Composé Temps de rétention (min) 

Acide oxalique 9,3 

Acide maléique 12,3 

Acide tartrique 12,6 

Acide malonique 14,9 

Acide succinique et acide lactique 17,9 

Acide formique 19,4 

Acide acétique 21,1 

Acide fumarique 23,8 

Acide acrylique 26,6 

 

Tableau II-4 : Temps de rétention des acides carboxyliques analysés avec la colonne Supelcogel C-610H en 
utilisant un éluant d’acide phosphorique à 0,5 mL min-1. 
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La colonne Supelcogel C-610H a une longueur de 300 mm et un diamètre de 7,8 mm, et la 

précolonne utilisée est Supelguard H, de longueur 50 mm et de diamètre 4,6 mm. Le filtre 

utilisé pour l’éluant est HVLP 0,45 µm Millipore. Les échantillons sont eux aussi filtrés 

(PTFE 0,45 µm Whatman) avant injection. 

 

II.3.3.3. Précision de la mesure 

La méthode chromatographique permet d’accéder à une surface de pic, donc à une 

concentration avec un étalonnage préalable, mais au cours du temps une déviation du 

détecteur peut apparaître. L’utilisation d’un étalon interne permet de s’affranchir de la dérive 

du signal au cours du temps. Dans ce cas, ce sont les rapports d’aires qui sont utilisés pour 

déterminer les concentrations. Du fait du grand nombre de composés intermédiaires 

apparaissant lors de l’électrolyse de l’acide maléique, aucun composé pouvant servir d’étalon 

interne et donc ayant un temps de rétention spécifique n’a pu être sélectionné. Pour limiter le 

problème de variation du détecteur au cours du temps, une solution étalon, après vérification 

de sa stabilité dans le temps, est injectée en début de chaque journée afin de vérifier la bonne 

correspondance des aires. 

De plus, l’aire de pic est directement dépendante de l’absorbance du composé, et donc de son 

coefficient d’extinction molaire. Certains composés organiques ont des coefficients très 

faibles, comme par exemple l’acide formique, et sont donc soumis à une incertitude plus 

importante. Il est difficile de donner avec précision un pourcentage d’erreur de l’appareil, 

mais la limite inférieure de lecture de l’appareil est d’environ 0,01 mAU (milliabsorbance), et 

la limite supérieure est de 2 AU. Pour respecter la linéarité de la loi de Beer-Lambert, il est 

préférable de travailler dans une zone inférieure à 500 mAU. 

 

 

II.4. Les mesures de tension de surface 

 

Dans le cadre des travaux réalisés avec des solutions de tensioactif, la concentration 

micellaire critique a dû être déterminée. La mesure de tension de surface en fonction de la 

concentration de tensioactif permet de déterminer cette valeur caractéristique de 

concentration. L’appareil de mesure de tension de surface des solutions est un tensiomètre 

GBX Instruments 3S, fonctionnant selon la méthode de la plaque de Wilhelmy (Figure II-9). 
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Figure II-9. Schéma du tensiomètre. 

 

Une cellule thermostatée, dans laquelle la solution à étudier est stockée, est animée d’un 

mouvement de montée et de descente pour la mise en contact de la plaque de platine avec la 

solution. Cette plaque, qui doit être parfaitement lisse et propre, est nettoyée au préalable au 

dessus d’une flamme puis suspendue à une balance fixe. Le réservoir monte afin de plonger la 

plaque dans la solution jusqu’à une profondeur de 3 mm. Ensuite le module descend à la 

vitesse de 100 µm s-1, et la masse de la plaque est enregistrée en fonction de sa position dans 

la solution. La vitesse de détection est fixée à 200 µm s-1 et le seuil de détection est défini à 

2500 µg. Lorsque la plaque sort de la solution, un décrochage de la courbe de la masse en 

fonction de la pesée apparaît et la valeur de la tension de surface est déterminée à partir de la 

force exercée par le liquide sur la plaque. 

θγ cosLVpF =        Équation II-10 

Où F est la force en mN, γLV la tension superficielle du liquide en mN m-1, p le périmètre de la 

lame et θ l’angle de contact en degrés. La plaque de platine est précisément choisie car l’angle 

de contact avec les solutions aqueuses est égal à 0. 
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Le module est relié directement à un ordinateur, et à la fin de la manipulation, la valeur de la 

tension superficielle est donnée immédiatement avec la température correspondante du 

liquide. La mesure de la tension de surface dépend de la propreté de la plaque de platine et de 

la température, la précision de la mesure de la masse de la plaque est liée au seuil de 

détection. 

 

 

II.5. Bilan macroscopique du réacteur 

électrochimique à recirculation 

 

Le réacteur électrochimique présenté au paragraphe II.2.3 fonctionne en mode 

galvanostatique lors des électrolyses. Ce réacteur comporte deux électrodes ayant la forme de 

disques plans. De ce fait, la section droite traversée par le fluide varie en fonction de la 

position à l’intérieur du réacteur électrochimique, ce qui implique une variation du nombre de 

Reynolds, qui caractérise l’écoulement : 

µ
ρvdh=Re        Équation II-11 

Où dh est le diamètre hydraulique (m), v  la vitesse linéaire de déplacement du fluide (m s-1), 

ρ la masse volumique (kg m-3) et µ la viscosité dynamique (kg m-1 s-1). La vitesse de 

déplacement du fluide est le rapport entre le débit et la section droite traversée par le fluide ; 

dans notre cas, cette section varie en fonction de la position dans le réacteur. La géométrie 

particulière de notre système nécessite de calculer la valeur de ce diamètre hydraulique selon 

la relation suivante : 

fluideleparmouilléesurface
fluideleparoccupévolumedh 4=     Équation II-12 

Réalisons alors le calcul du nombre de Reynolds pour une solution aqueuse contenant un 

produit organique, à une température de 20°C, et assimilons la masse volumique et la 

viscosité de la solution à celles de l’eau (1000 kg m-3 et 10-3 kg m-1 s-1). Les calculs sont 

effectués en deux points de la cellule, à l’entrée du réacteur électrochimique, lorsque le 

liquide se trouve encore dans le tube d’alimentation, et au milieu du réacteur, où la section 

traversée par le fluide est la plus importante. Le débit choisi est 200 L h-1. 
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- A l’entrée du réacteur : 

Dans ce cas, le diamètre hydraulique correspond au diamètre du tube (9,5 mm), celui-ci 

permet de calculer S la section droite traversée par le fluide, alors le nombre de Reynolds 

vaut : 

7410Re =
Φ

=
S

d
entrée µ

ρ       Équation II-13 

 

- Au milieu du réacteur : 

Pour le calcul du diamètre hydraulique moyen de la cellule, le volume occupé par le fluide 

correspond à la surface de l’électrode (A) multipliée par la distance entre les électrodes (e). Et 

la surface mouillée par le fluide correspond à la surface du cylindre considéré, que l’on 

calcule avec P, le périmètre du disque (le diamètre de l’électrode est égal à 9 cm). 

m
ePA

eAdh
2106,1

2
4 −×=

+
=      Équation II-14 

L’aire de la section traversée par le fluide en ce point est alors un rectangle de côtés égaux à 

l’épaisseur de l’entretoise et au diamètre du disque. Alors le nombre de Reynolds vaut : 

880Re =milieu         Équation II-15 

 

Le nombre de Reynolds, et donc aussi la vitesse d’écoulement de l’électrolyte dans le 

réacteur, varie en fonction de la position le long du diamètre défini par l’entrée et la sortie du 

fluide. Les hypothèses liées à un réacteur à écoulement piston ne peuvent pas être utilisées. 

De plus, le dégagement gazeux d’oxygène se produisant à l’anode et d’hydrogène à la cathode 

assurent une convection au système permettant d’assimiler ce réacteur électrochimique à un 

réacteur parfaitement agité. 

 

 

II.5.1. Equations de variation de la concentration 

 

II.5.1.1. Représentation du système et hypothèses 

Le bilan sur le composé organique à oxyder est réalisé sur le système présenté à la Figure 

II-10. 
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Figure II-10. Schématisation du réacteur électrochimique parfaitement agité avec un réservoir de recyclage. 

 

Pour la suite, les hypothèses suivantes sont considérées : 

- Le débit volumique est constant (Φ en m3 s-1) durant la durée de l’électrolyse. 

- Le volume du réservoir (VT = 1 L) est très grand par rapport à celui du réacteur 

électrochimique (VR = 63 mL). 

- La réaction de consommation des composés organiques n’a lieu que dans le réacteur 

électrochimique. 

- Le débit est suffisamment important pour que la concentration soit identique dans tout 

le volume du réservoir. 

 

II.5.1.2. Bilan sur le réacteur électrochimique 

Le bilan sur le réacteur électrochimique sur toute la surface de l’électrode s’écrit [15] : 

( )( ))(2 tCtCAr −Φ−=       Équation II-16 

Dans l’Eq. II-16, r est la vitesse surfacique de la réaction électrochimique. Cette vitesse est 

simplement liée à la densité de courant imposée lorsque le rendement en courant est de 

100% ; mais la totalité du courant ne sert pas nécessairement à consommer le composé 

organique considéré. Cette vitesse est dépendante du régime cinétique, son expression sera 

développée plus loin. 

 

II.5.1.3. Bilan sur le réservoir 

Le bilan réalisé sur le volume du réservoir (VT) s’écrit : 

( ) ( ) ( )( )tCtC
dt

tdCVT −Φ= 2       Équation II-17 

Réservoir 

Φ 
C (t) 

C2 (t) 
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En injectant l’Eq. II-16 dans l’Eq. II-17, on obtient : 

( ) Ar
dt

tdCVT −=        Équation II-18 

 
II.5.1.4. Les régimes cinétiques électrochimiques : cas des 

réactions pour lesquelles le nombre d’électrons échangés 

est bien défini 

Les réactions pour lesquelles le nombre d’électrons échangés est bien défini sont du type : 

enoxred +→        Équation II-19 

En fonction de la densité de courant imposée, deux régimes d’électrolyse galvanostatique 

peuvent être définis : 

- La densité de courant imposée est supérieure à la densité de courant limite de l’espèce 

en solution : dans ce cas la vitesse de réaction de cette espèce à l’électrode est limitée 

par la diffusion. 

- La densité de courant imposée est inférieure à la densité de courant limite de l’espèce 

considérée : la réaction est alors limitée par le transfert de charge. 

Par exemple au temps t = 0, où la concentration initiale de l’espèce qui réagit à l’électrode est 

notée C°, la densité de courant limite initiale est calculée avec la relation II-20 : 

00
lim CkFni d=        Équation II-20 

Où n est le nombre d’électrons échangés. La résolution de l’Eq. II-18 est justement 

dépendante de ces différences de régime. 

 

- Régime de diffusion pure : 

La vitesse de la réaction II-19 est alors définie comme le flux de diffusion vers l’électrode : 

( ) ( ) ( ) ( )tCktCktCCkr d
solution

d
électrodesolution

d λλ ==−=  Équation II-21 

Le paramètre λ est fonction du temps dans ce réacteur électrochimique avec recyclage mais ne 

dépend pas de la position le long de l’électrode, il est défini à partir de la concentration en 

solution et de la concentration à la surface de l’électrode. Il s’écrit : 

( ) ( ) ( )
( )tC

tCtCt solution

électrodesolution −
=λ       Équation II-22 
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La concentration en solution dans l’Eq. II-22 équivaut à la concentration notée C(t). La 

concentration en solution varie au cours du temps, mais en régime de diffusion pure la 

concentration à la surface de l’électrode est toujours nulle ; alors : 1=λ . Dans ce cas, 

l’intégration de l’Eq. II-18 conduit au profil de concentration au cours du temps (Eq. II-23) : 

( ) 





−=

τ
tCtC exp0        Équation II-23 

Où τ est le temps de séjour caractéristique du réservoir couplé au réacteur électrochimique 

fonctionnant en mode discontinu : 

d

T

kA
V

=τ         Équation II-24 

 

- Régime contrôlé par le transfert de charge : 

La concentration des espèces organiques n’est plus nulle à la surface de l’électrode alors la 

vitesse de réaction s’exprime directement en fonction de la densité de courant imposée et du 

nombre d’électrons échangés par molécules : 
Fn

ir =  ; l’intégration de l’Eq. II-18 conduit 

à : 

( ) 





 −=−=

τ
α tCt

VFn
AiCtC

T

100     Équation II-25 

Où α est un paramètre adimensionnel correspondant au rapport entre la densité de courant 

imposée et la densité de courant limite initiale de la solution : 

0
limi
i

=α         Équation II-26 

 

II.5.1.5. Les régimes cinétiques électrochimiques : cas des 

réactions de dégradation de composés organiques 

Il est difficile pour les réactions de dégradation de composés organiques d’utiliser les 

concepts classiques de la cinétique électrochimique. Cette difficulté résulte du très grand 

nombre de charges élémentaires nécessaires pour dégrader une molécule organique (102 

électrons pour le DBS, 28 pour le phénol, 12 pour l’AM) et du très grand nombre de couples 

rédox pouvant être mis en jeu. De plus, les solutions électrolysées dans cette étude sont 
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préparées à partir de systèmes mono ou multi constituants ; donc au cours de l’électrolyse des 

intermédiaires apparaissent ; il est donc quasi-impossible d’accéder à la valeur de la densité 

de courant limite de la solution à chaque instant. En effet, à l’Eq. II-20, lorsque la réaction 

électrochimique est bien identifiée (un seul réactif et un seul produit par exemple), le nombre 

d’électrons n est connu sans incertitude, et la concentration du composé aussi. Pour les 

réactions d’oxydation sur un matériau à surtension de dégagement d’oxygène élevée, ce 

nombre n n’est pas connu avec exactitude. Il est alors pratique d’exprimer la densité de 

courant limite en fonction d’un paramètre global comme la demande chimique en oxygène 

(DCO). 

 

II.5.2. Equations exprimées en fonction de la DCO 

La demande chimique en oxygène est un paramètre global défini au § II.3.2, sa variation au 

cours de l’électrolyse met en évidence l’oxydation des composés organiques. D’autre part, 

l’oxydation électrochimique de l’eau conduit à la formation d’une molécule de dioxygène par 

échange de 4 électrons ; il en résulte que le nombre n d’électrons utilisé dans l’Eq. II-20 peut 

être substitué par son équivalent en DCO (g équivalent de O2 par litre de solution), et la 

densité de courant limite de la solution peut être calculée à n’importe quel instant de 

l’électrolyse [16] : 

2

4lim
O

d M
DCOkFi =        Équation II-27 

En reprenant l’Eq. II-17 et en l’exprimant en termes de DCO, on obtient : 

( ) ( ) ( )( ) ArtDCOtDCO
dt

tdDCOV DCOT −=−Φ= 2    Équation II-28 

La variation de la DCO à l’intérieur du réacteur électrochimique résulte de la réaction de 

disparition dont la vitesse est notée rDCO, à distinguer de r qui correspond à la vitesse de 

disparition de l’espèce chimique initiale. La vitesse rDCO s’exprime différemment en fonction 

du régime contrôlant la réaction. 

 

II.5.2.1. Contrôle par le transfert de charge 

Lorsque la densité de courant imposée est inférieure à la densité de courant limite définie par 

l’Eq. II-27, le rendement en courant est de 100% ; toutes les charges sont utilisées pour 
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l’oxydation du composé organique initial et de ses intermédiaires d’oxydation. La vitesse de 

disparition de la DCO s’exprime alors : 
F
irDCO 4

= , et l’Eq. II-28 devient : 

( ) A
F
i

dt
tdDCOVT 4

−=       Équation II-29 

L’intégration de cette équation selon le temps conduit à l’expression II-30, exprimant la 

variation de la DCO au cours de l’électrolyse galvanostatique : 

( ) 





 −=

τ
α tDCOtDCO 10       Équation II-30 

 

II.5.2.2. Contrôle par la diffusion 

Lorsque la réaction est, à tout moment de l’électrolyse galvanostatique, contrôlée par la 

diffusion des espèces à l’électrode, la vitesse de disparition de la DCO s’exprime alors 

directement à partir de la densité de flux de diffusion de la DCO : 

( ) ADCOk
dt

tdDCOV dT −=       Équation II-31 

L’intégration de l’équation différentielle II-31 conduit à l’expression de la DCO au cours du 

temps : 

( ) 





−=

τ
tDCOtDCO exp0       Équation II-32 

Le rendement instantané en courant est le rapport entre la quantité de DCO disparue 

réellement et la DCO maximale qui aurait pu disparaître, compte tenu de la densité de courant 

imposée. L’expression du rendement instantané théorique est alors : 







−=−=

τα
η t

dt
dDCO

MI
VF

O

T
th exp14

2

    Équation II-33 

Le rendement faradique expérimental peut aussi être calculé à partir des points 

expérimentaux. La dérivée devient alors une différence entre les valeurs expérimentales de 

DCO (t) et DCO (t+∆t) qui sont respectivement les valeurs expérimentales de DCO exprimées 

en concentration massique aux temps t et t+∆t : 

( )[ ]
t

ttDCOtDCO
MI

VF

O

T

∆
∆+−

=
)(4

2

expη     Équation II-34 
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II.5.2.3. Succession des deux régimes cinétiques au cours des 

électrolyses 

Ce régime correspond aux cas où l’électrolyse galvanostatique démarre sous contrôle du 

transfert de charge puis devient, à partir du temps critique, contrôlée par la diffusion lorsque 

la concentration des espèces en solution a suffisamment diminué. Jusqu’au temps critique, la 

variation de la DCO s’exprime selon l’Eq. II-30, au-delà du temps critique, l’intégration de 

l’Eq. II-28 doit être réalisée entre le temps critique et le temps t : 

( ) 





 −
−=

τ
crit

crit
tt

DCOtDCO exp      Équation II-35 

Pour simplifier cette expression, exprimons la DCO critique et le temps critique en fonction 

des paramètres définis précédemment. La DCO critique correspond au moment où la densité 

limite de courant de la solution est égale à la densité de courant imposée ; on en déduit alors à 

partir de la définition de α (Eq. II-26) et de l’Eq. II-27 : 

0DCODCOcrit α=        Équation II-36 

Le temps critique correspondant est obtenu à partir de l’Eq. II-30 : 

τ
α
α

τ
α 






 −

=⇒





 −=

110
crit

crit
crit t

t
DCODCO    Équation II-37 

En introduisant les expressions de la DCO critique (Eq. II-36) et du temps critique (Eq. II-37) 

dans l’Eq. II-35, on obtient la variation de la DCO au cours du temps après changement de 

régime. 

( ) 





 −

+−=
α
α

τ
α 1exp0 tDCOtDCO     Équation II-38 

 

Pour ce régime, au delà du temps critique, le rendement expérimental en courant calculé à 

partir de la DCO n’est plus égal à 1 et se calcule avec l’Eq. II-34. L’expression du rendement 

théorique s’écrit aussi à partir de la dérivée partielle de la DCO par rapport au temps : 







 −

+−=−=
α
α

τα
η 1exp0

0 t
dt

dDCO
DCO
t

th    Équation II-39 
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II.5.3. Remarques 

Les équations de variation de la DCO ou de la concentration ne sont valables que dans le cas 

des hypothèses émises au départ, c’est-à-dire principalement pour un réacteur électrochimique 

de courte longueur impliquant pour chaque passage de l’électrolyte un faible taux 

d’avancement de la réaction électrochimique. L’autre hypothèse importante est de cantonner 

la réaction exclusivement dans le réacteur électrochimique, or les réactions d’oxydation 

impliquant les radicaux hydroxyles sont des réactions chimiques. Nous avons supposé que les 

radicaux hydroxyles ne pouvaient pas diffuser en dehors du réacteur électrochimique, cette 

hypothèse sera confirmée au Chap. VI, où les bilans seront établis de manière microscopique 

et nous avons négligé les réactions indirectes d’oxydation par les peroxo-composés 

inorganiques (comme les persulfates) en raison de leur faible contribution. 
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III. OXYDATION DU PHENOL 

Cette partie présente une étude comparative de la dégradation électrochimique du phénol en 

utilisant une électrode de PbO2 et une électrode de DDB. Le dioxyde de plomb a été choisi 

pour la comparaison avec le diamant car c’est un matériau stable, possédant une surtension de 

dégagement d’oxygène élevée, et disponible commercialement. Les électrolyses ont été 

réalisées dans la même cellule d’électrolyse avec circulation sous les mêmes conditions 

hydrodynamiques. L’influence des paramètres opératoires, tels que la densité de courant et le 

débit, a été étudiée en vue d’une comparaison énergétique pour éliminer la toxicité de la 

solution. La benzoquinone, intermédiaire de dégradation du phénol, est plus toxique que le 

phénol lui-même [1] ; en conséquence, l’effluent est considéré comme dépollué seulement 

lorsque la benzoquinone a disparu. 

 

III.1. Intermédiaires de dégradation du phénol 

 

Des études antérieures réalisées avec différents matériaux d’électrode ont montré que les 

intermédiaires d’oxydation du phénol sont : l’hydroquinone, le catéchol, la benzoquinone 

ainsi que les acides maléique, oxalique et formique. Par contre, les intermédiaires 

prédominants sont différents en fonction de l’activité électrocatalytique du matériau et de la 

présence ou non d’un séparateur entre les électrodes [2-5]. Un résumé bibliographique est 

présenté Chap. I (§ I.3.1). 

Au cours de ce travail, des électrolyses de solutions de phénol à 0,02 M ont été réalisées dans 

un réacteur électrochimique sans séparateur, dans les mêmes conditions hydrodynamiques, 

sous deux densités de courant constantes (47 et 142 mA cm-2) respectivement inférieure et 

supérieure à la densité de courant limite initiale calculée avec la DCO (Eq. II-27 : 

108 mA cm-2) dans l’objectif de comparer deux matériaux d’anode : PbO2 et DDB. 

 

III.1.1. Electrolyses galvanostatiques à iimposé < ilim° 

 

III.1.1.1. Avec une anode en dioxyde de plomb 

Avec l’électrode de PbO2, la Figure III-1 montre que le phénol disparaît complètement vers 

25 Ah L-1 ; les principaux intermédiaires sont l’hydroquinone, la p-benzoquinone et l’acide 
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oxalique. La très faible quantité d’acide maléique (C4H4O4) formé pour le réacteur sans 

séparateur (Figure III-1) peut s’expliquer par son hydrogénation en acide succinique (C4H6O4) 

sur la cathode (Annexe 2). Dans les conditions de la Figure III-1, la quantité d’acide oxalique 

est relativement importante (plus de 5 mM), or cet acide est aisément oxydable sur une 

électrode de PbO2 [6], il doit probablement être produit en grandes quantités. Dans le cas de 

l’anode de PbO2 (Figure III-1), et en l’absence de séparateur, le couple quinone/hydroquinone 

fonctionne réversiblement entre l’anode et la cathode, et ceci explique les plus grandes 

quantités d’hydroquinone obtenues dans nos expériences en comparaison des résultats de 

Belhadj Tahar et Savall [4]. Ceci est confirmé par l’étude réalisée par Fleszar et Płoszyńska 

[2] qui ont mis en évidence la réversibilité de ce système électrochimique sur PbO2. 
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Figure III-1. Variation de la concentration des composés organiques lors de l’électrolyse de 1 L de solution de 

H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; 
Anode : PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr ; i = 47 mA cm-2; ilim° = 108 mA cm-2. 

 

La Figure III-1 montre que l’hydroquinone reste présente plus longtemps que la p-

benzoquinone qui disparaît vers 15 Ah L-1 ; parallèlement la solution prend très rapidement 

(30 min ou 1,5 Ah L-1) une coloration orange vif, qui devient très intense entre 6 et 15 Ah L-1 

et persiste jusqu’à 40 Ah L-1, comme présenté à la Figure III-2. La p-benzoquinone est, parmi 

les intermédiaires identifiés, le seul composé coloré. Toutefois sa couleur oscille entre le 

brun-orangé pour les concentrations à la limite de solubilité (environ 10-3 M), et le jaune très 

clair lorsqu’il se trouve à l’état de traces. La couleur orange vif observée lors de l’électrolyse 

n’est donc pas caractéristique de la p-benzoquinone, de plus cette couleur est encore observée 

alors que le composé n’est plus détecté en solution par HPLC (pour des charges supérieures à 
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15 Ah L-1). Une injection test a été réalisée dans la colonne d’HPLC avec une détection à une 

longueur d’onde de 450 nm, caractéristique de la couleur de la solution. Un pic apparaît alors 

avec un temps de rétention identique à celui de l’hydroquinone. Or l’hydroquinone n’est pas 

un composé coloré ; il se forme donc un intermédiaire coloré de même temps de rétention que 

l’hydroquinone, mais que nous n’avons pu ni identifier, ni quantifier. Cela indique aussi que 

les concentrations d’hydroquinone présentées à la Figure III-1 ne sont pas représentatives de 

la concentration réelle d’hydroquinone ; de plus l’intensité de la couleur concorde avec le 

maximum de surface de pic obtenu pour le pic d’hydroquinone. La plupart des oligomères 

issus du phénol sont des composés colorés en orange (l’alizarine ou rouge de garance, le 

lawson ou henné, …) et l’oxydation du phénol tend à former des polymères insolubles sur 

différents matériaux d’électrode [2, 4, 7]. La quantité de phénol transformée par la 

polymérisation est inférieure en conditions galvanostatiques [4] par rapport à des conditions 

potentiostatiques avec une anode de PbO2 [2]. De plus, une augmentation de la densité de 

courant et / ou de la concentration favorise la production de polymères insolubles [4]. 

 

 
Figure III-2. Variation de la couleur des échantillons prélevés lors de l’électrolyse de 1 L de solution de H2SO4 

0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; 
Anode : PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr ; i = 47 mA cm-2; ilim° = 108 mA cm-2. 

 

La Figure III-3 présente la comparaison entre le COT mesuré (a) et le COT calculé à partir de 

la concentration des composés identifiés (b et c) apparaissant à la Figure III-1. Etant donné 

que le temps de rétention de l’hydroquinone est le même que celui d’un ou plusieurs 

composés colorés, le COT est calculé avec (b) et sans (c) la contribution de la concentration 

de l’hydroquinone proposée à la Figure III-1. Le COT calculé est inférieur au COT mesuré 

expérimentalement dans les deux cas, et ce dès le début de l’électrolyse. Les intermédiaires 

identifiés représentent donc une faible partie du COT présent dans la solution. Par exemple, à 

la fin de l’électrolyse représentée Figure III-3, pour une charge électrique de 42 Ah L-1, la 

quantité de matière organique contenue dans la solution est encore importante 
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(COT ≈ 0,35 g L-1 et DCO ≈ 0,85 g L-1) alors que le COT calculé est quasi nul (0,02 g L-1). 

Ce carbone organique non identifié en HPLC, et non négligeable, peut être justifié par la 

présence des oligomères dans la solution, en regard de la couleur orange vif observée au cours 

de l’électrolyse (Figure III-2). 
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Figure III-3. Comparaison entre le COT expérimental (a) et le COT calculé en tenant compte du pic 

d’hydroquinone (b) et sans en tenir compte (c) lors de l’électrolyse de 1 L de solution de H2SO4 0,1 M contenant 
0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; Anode : PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr ; 

i = 47 mA cm-2; ilim° = 108 mA cm-2. 
 

III.1.1.2. Avec une anode en diamant dopé au bore 

Dans le cas d’électrolyses réalisées avec l’électrode de DDB (Figure III-4), le phénol a 

totalement disparu après une charge de 13 Ah L-1. Les composés intermédiaires détectés et 

identifiés sont en faibles quantités, et l’acide formique est le plus abondant. L’hydroquinone 

et l’acide oxalique ont des concentrations faibles mais appréciables, alors que la p-

benzoquinone n’est observée qu’à l’état de traces et le catéchol n’est pas détecté. En l’absence 

de séparateur, la réduction de la p-benzoquinone pourrait être envisageable comme avec 

PbO2, mais les vitesses d’oxydation de l’hydroquinone et de la p-benzoquinone sont tellement 

élevées que ces deux intermédiaires n’atteignent pas des concentrations significatives. 

Cañizares et al. avaient aussi montré des quantités très faibles de p-benzoquinone, 

d’hydroquinone et d’acides, l’acide oxalique étant l’intermédiaire principal en terme de 

carbone, et représentant moins de 5% du carbone initial [5]. Contrairement à l’expérience 

décrite à la Figure III-1, la solution prend une couleur jaune pâle (Figure III-5), caractéristique 

de la p-benzoquinone et en accord avec les concentrations mesurées (moins de 1 mM). Cette 
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couleur apparaît essentiellement sur les premiers temps de l’électrolyse et disparaît assez 

rapidement. 
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Figure III-4. Variation de la concentration des composés organiques lors de l’électrolyse de 1 L de solution de 

H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; 
Anode : DDB (63,6 cm2) et cathode : Zr ; i = 47 mA cm-2; ilim° = 108 mA cm-2. 

 

 
Figure III-5. Variation de la couleur des échantillons prélevés lors de l’électrolyse de 1 L de solution de H2SO4 

0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; 
Anode : DDB (63,6 cm2) et cathode : Zr ; i = 47 mA cm-2; ilim° = 108 mA cm-2. 

 

Les résultats de la Figure III-1 et de la Figure III-4 montrent que la disparition du phénol est 

réalisée globalement plus rapidement avec une électrode de diamant dopé au bore (13 Ah L-1) 

qu’avec une électrode de dioxyde de plomb (25 Ah L-1). Ajouté à cela, les intermédiaires 

mesurés en solution sont en quantité moindre dans le cas de l’électrolyse sur le DDB. 

L’examen visuel de la couleur de la solution au cours de l’électrolyse met en évidence la 

production d’un intermédiaire intensément coloré en utilisant l’électrode de PbO2. Les 

électrolyses présentées étaient réalisées pour des conditions où le transfert de charge est 

limitatif, ces résultats suggèrent que les activités électrocatalytiques du dioxyde de plomb et 

du diamant sont différentes. 
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III.1.2. Electrolyses galvanostatiques à iimposé > ilim° 

Les électrolyses suivantes sont réalisées dans la même cellule, avec les deux matériaux 

d’anode, et à une densité de courant de 142 mA cm-2, supérieure à la densité de courant limite 

initiale calculée à partir de la DCO (108 mA cm-2). 

 

III.1.2.1. Avec une anode en dioxyde de plomb 

La Figure III-6 présente les variations de concentration du phénol et de ses intermédiaires lors 

d’une électrolyse galvanostatique réalisée avec une densité de courant imposée supérieure à la 

densité de courant limite initiale. La concentration du phénol atteint une valeur pratiquement 

nulle vers 40 Ah L-1. A partir de 60 Ah L-1, la disparition totale des composés aromatiques est 

atteinte. Les intermédiaires sont les mêmes que ceux identifiés dans l’expérience précédente 

(i = 47 mA cm-2) et présentent les mêmes profils au cours de l’électrolyse, mais les 

concentrations maximales observées sont légèrement inférieures. 
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Figure III-6. Variation de la concentration des composés organiques lors de l’électrolyse de 1 L de solution de 

H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; 
Anode : PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr ; i = 142 mA cm-2; ilim° = 108 mA cm-2. 

 

Le pic correspondant à l’hydroquinone (détection de l’hydroquinone et probablement 

d’oligomères) montre que ces composés persistent plus longtemps que la p-benzoquinone, 

comme pour l’expérience de la Figure III-1. De plus, la solution prend une couleur orange vif, 

comparable à celle de l’expérience de la Figure III-1, dès les premiers instants de 

l’électrolyse. Le pic d’intensité de la couleur est repéré pour une charge environ égale à 

25 Ah L-1 ; ce qui correspond à une surface de pic de l’hydroquinone encore importante (fin 
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du plateau). Cette coloration disparaît vers 60 Ah L-1 (Figure III-7), ce qui concorde avec la 

disparition du pic lié à l’hydroquinone et aux composés colorés. 

 
Figure III-7. Variation de la couleur des échantillons prélevés lors de l’électrolyse de 1 L de solution de H2SO4 

0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; 
Anode : PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr ; i = 142 mA cm-2; ilim° = 108 mA cm-2. 

 

Parallèlement aux observations liées aux couleurs, l’écart entre le COT mesuré et le COT 

calculé, avec ou sans la contribution du pic d’hydroquinone, reste important à cette densité de 

courant (Figure III-8), tout au long de l’électrolyse. En exemple, en fin d’électrolyse pour une 

charge de 70 Ah L-1, le COT calculé est proche de zéro alors que le COT mesuré est juste 

inférieur à 500 mg L-1. 
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Figure III-8. Comparaison entre le COT expérimental (a) et le COT calculé en tenant compte du pic 

d’hydroquinone (b) et sans en tenir compte (c) lors de l’électrolyse de 1 L de solution de H2SO4 0,1 M contenant 
0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; Anode : PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr ; 

i = 142 mA cm-2; ilim° = 108 mA cm-2. 
 

Les courbes (c) (Figure III-8 et Figure III-3) présentent un palier, respectivement aux 

alentours de 20-30 Ah L-1 et 10-15 Ah L-1, correspondant aussi au maximum de l’intensité de 

la couleur dans les deux cas. L’apparition de la couleur orange lors des expériences menées 

pour les deux densités de courant, inférieures et supérieures à la densité de courant limite 

initiale, suggère un mécanisme de réaction identique, favorisant l’apparition d’oligomères. 
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III.1.2.2. Avec une anode en diamant dopé au bore 

La Figure III-9 montre les résultats de l’électrolyse réalisée sous une densité de courant de 

142 mA cm-2 en utilisant une anode de DDB. Le phénol disparaît totalement vers 40 Ah L-1, 

et pour cette même charge, tous les composés aromatiques ont disparu. La concentration des 

intermédiaires recherchés est très faible ou nulle, et contrairement à l’expérience réalisée à 

47 mA cm-2 (Figure III-4), l’acide formique n’est pas détecté en quantités significatives. Une 

très légère coloration en jaune pâle est observée (Figure III-10), en accord avec la très faible 

quantité de p-benzoquinone mesurée par HPLC (ordre de grandeur de 1 mM). De plus, le 

COT calculé et le COT mesuré sont très proches (encart Figure III-9), ce qui indique que les 

composés identifiés représentent la majeure partie des intermédiaires d’oxydation du phénol. 
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Figure III-9. Variation de la concentration des composés organiques lors de l’électrolyse de 1 L de solution de 

H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol (sans séparateur). Débit = 200 L h-1; 
Anode : DDB (63,6 cm2) et cathode : Zr ; i = 142 mA cm-2; ilim° = 108 mA cm-2. 

Encart : COT expérimental et calculé. 
 

 
Figure III-10. Variation de la couleur des échantillons prélevés lors de l’électrolyse de 1 L de solution de H2SO4 

0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; 
Anode : DDB (63,6 cm2) et cathode : Zr ; i = 142 mA cm-2; ilim° = 108 mA cm-2. 
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III.1.3. Conclusions 

Lorsque les électrolyses sont réalisées sous une densité de courant de 47 mA cm-2 (inférieure 

à ilim°), l’anode de DDB permet d’atteindre plus rapidement la disparition du phénol. Par 

contre, avec 142 mA cm-2 (supérieure à ilim°), les deux matériaux d’électrodes nécessitent le 

même temps pour faire disparaître totalement le phénol, mais la disparition quasi-totale des 

intermédiaires nécessite quelques heures supplémentaires d’électrolyse. La Figure III-11 

présente la variation de la concentration adimensionnelle du phénol en fonction du temps, 

pour les quatre électrolyses précédemment détaillées. 
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Figure III-11. Variation de la concentration adimensionnelle du phénol lors des électrolyses de 1 L de solution de 

H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; S = 63,6 cm2. 
i = 142 mA cm-2 (a) : PbO2 et (b) : DDB; i = 47 mA cm-2 (c) : DDB et (d) : PbO2 

 

Les courbes se regroupent en fonction de la densité de courant appliquée, plutôt que par 

rapport au matériau d’électrode. Les vitesses d’oxydation augmentent avec l’augmentation de 

l’intensité. Dans le cas des électrolyses réalisées à 142 mA cm-2 (courbes a et b) et jusqu’à un 

temps d’environ 2 h (autour de 20 Ah L-1) indiquant 90% environ de disparition du phénol, 

les profils de concentrations sont très proches, le PbO2 présentant même une efficacité un peu 

meilleure. Dans cette première zone, le profil linéaire du logarithme de la concentration est 

cohérent avec le fait que la plupart des réactions d’oxydation du phénol sont limitées par le 

transfert de matière. Toutefois, bien que le phénol disparaisse à la même vitesse sur les deux 

matériaux dans cette zone, le diamant a la particularité de transformer immédiatement tout le 

phénol en CO2 et en eau (Figure III-9), ce qui n’est pas le cas du dioxyde de plomb. 
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Les courbes représentant les électrolyses réalisées à 47 mA cm-2 (c et d) avec les deux 

matériaux montrent que la vitesse de disparition du phénol est plus rapide avec le DDB. Ces 

courbes sont assez proches de la linéarité, ce qui indique une vitesse de disparition du phénol 

selon un processus limité par le transfert de matière. En effet, la densité de courant limite 

initiale calculée avec l’Eq. II-20 nécessite la détermination du nombre d’électrons échangés, 

ce nombre est fonction de la réaction prise en compte. Le Tableau III-1 donne quelques 

valeurs de densité de courant limite initiale calculée pour trois cas de conversion partielle de 

la molécule de phénol et le cas de minéralisation. 

 

Réaction 
ilim° (mA cm-2) 

Eq. II-20 

( ) eHOHHCOHOHHC 22246256 ++→+ +  8 

eHOHCOHOHHC 44246256 ++→+ +  15 

eHCOOHCOHOHHC 161627 2444256 +++→+ +  62 

eHCOOHOHHC 2828611 2256 ++→+ +  108 

 

Tableau III-1 : Valeurs de la densité de courant limite initiale calculée avec l’Eq. II-20 dans laquelle le nombre 
d’électrons est déterminé par la réaction électrochimique considérée. Les calculs sont réalisés à partir d’une 

concentration de phénol de 20 mM. 
 

Les valeurs contenues dans le Tableau III-1 indiquent que, par exemple, pour une densité de 

courant imposée de 47 mA cm-2, la cinétique de la réaction d’oxydation du phénol en 

hydroquinone est limitée par le transfert de matière (ilim° = 8 < iimposé) alors que la cinétique de 

minéralisation du phénol est limitée par le transfert de charge (ilim° = 108 > iimposé).  

La Figure III-11 montre que l’oxydation du phénol est moins efficace avec l’électrode de 

PbO2 lorsque la densité de courant imposée est la plus faible. Ces légères différences 

observées entre les courbes (a) et (b) d’une part, et (c) et (d) d’autre part, sont peu 

significatives et résultent probablement de la production d’oxygène qui augmente avec 

l’intensité imposée et qui améliore le transfert de matière [8], ceci sera confirmé, avec nos 

conditions expérimentales, au § III.2.3.3. 
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III.2. Influence de l’intensité sur les paramètres 

globaux 

 

Il a été montré précédemment que la densité de courant imposée lors de l’électrolyse 

influence de manière importante la concentration des intermédiaires d’oxydation du phénol. 

Etudions donc son effet, en utilisant les paramètres globaux d’oxydation (COT et DCO). 

La disparition d’une molécule de phénol par oxydation électrochimique apparaît dès lors que 

deux électrons sont échangés (Tableau III-1). En effet, la variation de la concentration de 

phénol au cours de l’électrolyse est identique, que le phénol soit transformé en hydroquinone 

ou en dioxyde de carbone. Par contre, les paramètres globaux comme le carbone organique 

total et la demande chimique en oxygène permettent d’obtenir, en plus de l’analyse HPLC des 

intermédiaires d’oxydation, une évaluation de la performance de l’électrode vis-à-vis de 

l’oxydation. Le Tableau III-2 montre quelques exemples de réactions partielles et la réaction 

totale d’oxydation du phénol avec les correspondances en terme de DCO et COT (en g L-1), 

dans le cas où l’intégralité du phénol a été oxydée. 
 

Réaction DCO0 DCOf COT0 COTf 

( ) eHOHHCOHOHHC 22246256 ++→+ +  44,8 41,6 14,4 14,4 

eHOHCOHOHHC 44246256 ++→+ +  44,8 38,4 14,4 14,4 

eHCOOHCOHOHHC 16167 2444256 +++→+ + 44,8 19,2 14,4 9,6 

eHCOOHOHHC 2828611 2256 ++→+ +  44,8 0 14,4 0 

Tableau III-2 : Importance des paramètres globaux (DCO et COT en g L-1) pour l’estimation des performances 
des électrolyses. Les calculs sont réalisés à partir d’une concentration de phénol de 20 mM. 

 

Ce tableau met en évidence l’importance du suivi du COT en fonction de la densité de courant 

imposée, celui-ci est indicatif de la minéralisation totale des composés organiques. La DCO 

est aussi étudiée, en particulier en vue de déterminer les performances des électrolyses avec le 

rendement en courant calculé à partir des valeurs de la DCO expérimentale. 

 

III.2.1. Variation du Carbone Organique Total 

La Figure III-12 présente la variation de l’abattement en COT en fonction du temps pour trois 

densités de courant, en utilisant les anodes de DDB et de PbO2. Dans tous les cas présentés, 
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l’efficacité de l’électrode de DDB est supérieure à celle de PbO2, seules les premières valeurs 

de 100 mA cm-2 sur PbO2 et 47 mA cm-2 sur DDB sont proches. L’électrode de PbO2 ne 

permet pas d’atteindre, dans les temps considérés (une dizaine d’heures), un abattement 

supérieur à 80%. La Figure III-12 permet de conclure que le temps de traitement diminue 

lorsque l’intensité augmente, et qu’il est possible en des temps relativement courts d’obtenir 

un abattement supérieur à 95% avec une électrode de DDB. Quel que soit le matériau 

d’électrode, l’abattement obtenu pour un même temps d’électrolyse avec les deux densités de 

courant les plus importantes diffère très peu, il n’est donc pas nécessaire d’utiliser un courant 

très supérieur au courant limite initial obtenu à partir de la composition de la solution. Le 

Tableau III-3 présente, à titre d’exemple, le temps et la charge nécessaires obtenus 

expérimentalement pour atteindre 65% d’abattement en COT. 
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Figure III-12. Variation de l’abattement en COT en fonction du temps lors des électrolyses de 1 L de solution de 
H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; Anode : DDB ou 

PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr. i = 47; 100 et 142 mA cm-2. ilim° = 108 mA cm-2. 
 

Matériau 

d’électrode 

Densité de courant 

imposée (mA cm-2) 

Temps 

nécessaire (h) 

Charge nécessaire 

(Ah L-1) 

47 10,6 35 

100 6,1 40 PbO2 

142 5,8 63 

47 3,7 12 

100 2,1 13 DDB 

142 1,6 15 

Tableau III-3 : Comparaison des temps et charges nécessaires à l’obtention de 65% d’abattement en COT. 
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Le Tableau III-3 montre que pour atteindre un abattement en COT donné, si la densité de 

courant augmente, le temps diminue avec une augmentation de la charge. L’abattement en 

COT est alors représenté en fonction de la charge en Figure III-13 ; deux groupes de courbes 

associés aux deux matériaux d’électrode sont observés de manière plus marquée qu’en Figure 

III-12. La représentation des résultats en fonction de la charge montre que l’abattement en 

COT augmente avec la diminution de l’intensité. Dans le cas du diamant, les courbes de 

variation du COT sont confondues pour une charge inférieure à 7 Ah L-1, dans le cas des deux 

plus faibles densités de courant (Figure III-13). Au-delà de cette charge, l’abattement en COT 

pour une charge donnée est d’autant plus élevé que la densité de courant est faible, et les 

courbes représentatives des expériences conduites à 100 et 142 mA cm-2 sont relativement 

peu différentes. La meilleure performance est observée pour l’intensité la plus faible. Avec 

l’électrode de PbO2, l’abattement en COT au cours de la charge pour les densités de courant 

de 47 et 100 mA cm-2 sont quasi similaires jusqu’à 20 Ah L-1. En travaillant à densité de 

courant supérieure à la densité de courant limite (108 mA cm-2), l’abattement est identique 

pour une charge donnée. 
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Figure III-13 : Variation de l’abattement en COT en fonction de la charge lors des électrolyses de 1 L de solution 
de H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; Anode : DDB 

ou PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr. i = 47; 100 et 142 mA cm-2. ilim° = 108 mA cm-2. 
 

III.2.2. Variation de la Demande Chimique en Oxygène 

La variation de la DCO peut être représentée en fonction de la charge ou du temps, nous 

présentons seulement la variation en fonction de la charge. La Figure III-14 confirme le 

résultat obtenu Figure III-12, à savoir l’abattement en DCO est plus efficace avec le DDB 
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qu’avec le PbO2, quelle que soit la densité de courant utilisée. L’utilisation du DDB permet 

d’atteindre des abattements en DCO très proches de 100% alors que dans les mêmes 

conditions, le PbO2 permet tout juste d’atteindre 80%. L’abattement en fonction de la charge 

augmente avec la diminution de la densité de courant appliquée pour les deux matériaux ; et 

les profils des deux plus hautes densités de courant sont assez similaires. Les courbes 

correspondant aux trois densités de courant avec le DDB sont très proches les unes des autres, 

contrairement aux courbes représentatives du PbO2. Cela signifie que pour le DDB, la charge 

nécessaire est presque identique pour un objectif d’abattement donné. Avec PbO2, par contre, 

l’augmentation de la densité de courant correspond aussi à une augmentation de la charge 

nécessaire. On remarque que seuls les premiers instants des électrolyses de 47 mA cm-2 sur 

PbO2 et 142 mA cm-2 sur DDB sont proches, mais très rapidement la charge augmente pour 

atteindre un même abattement en DCO. La connaissance de la DCO expérimentale est un 

atout pour évaluer le rendement instantané en courant des électrolyses. 
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Figure III-14. Variation de l’abattement en DCO en fonction de la charge lors des électrolyses de 1 L de solution 

de H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; 
Anode : DDB ou PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr. i = 47; 100 et 142 mA cm-2. ilim° = 108 mA cm-2. 

 

III.2.3. Rendement instantané en courant 

 

III.2.3.1. Avec une anode en dioxyde de plomb 

La Figure III-15 présente les rendements instantanés en courant (Eq. II-34) obtenus lors des 

électrolyses à différentes densités de courant. Dans le cas de l’électrode de dioxyde de plomb, 

quelle que soit la densité de courant, le rendement instantané en courant calculé à partir de la 
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DCO ne permet pas d’atteindre 100%. La densité de courant la plus faible correspond à une 

zone où le transfert de charge est limitatif en début d’électrolyse, le rendement en courant 

devrait donc être égal à 1 jusqu’à ce que la densité de courant limite de la solution définie à 

partir de la DCO soit égale à la densité de courant imposée. Ceci signifie que même dans une 

zone limitée par le transfert de charge, une partie importante de l’énergie n’est pas utilisée 

pour la conversion, partielle ou totale, des composés organiques. 
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Figure III-15. Rendement en courant expérimental (Eq. II-34) lors des électrolyses de 1 L de solution de H2SO4 
0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; Anode : PbO2 (63,6 cm2) 

et cathode : Zr. i = 47 ; 100 et 142 mA cm-2. ilim° = 108 mA cm-2. 
 

III.2.3.2. Avec une anode en diamant dopé au bore 

La Figure III-16 présente les rendements instantanés en courant (Eq. II-34) obtenus lors de 

l’électrolyse à 47 mA cm-2 avec le DDB, le rendement théorique (Eq. II-39) en trait plein et la 

variation de concentration du phénol. A cette densité de courant, le changement de régime 

cinétique de la DCO apparaît au bout d’environ 3 h d’électrolyse ; et il coïncide avec la 

disparition de plus de 75% de la concentration initiale de phénol. Cette figure montre bien la 

grande différence entre le régime cinétique de transfert de matière lorsqu’on parle de la 

disparition de la DCO et de la vitesse de disparition de la molécule organique initiale qui, 

d’après la Figure III-11 est essentiellement contrôlée par la diffusion. 
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Figure III-16. Variation de la concentration du phénol et du rendement en courant expérimental (symboles) et 
théorique (ligne) lors des électrolyses de 1 L de solution de H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol (sans 

séparateur). Débit = 200 L h-1; Anode : DDB (63,6 cm2) et cathode : Zr. i = 47 mA cm-2. 
 

La Figure III-17 montre les rendements en courant obtenus pour les trois densités de courant, 

lorsque les électrolyses sont réalisées avec une électrode de DDB. Afin de ne pas alourdir la 

figure, seul le profil de rendement théorique de l’expérience à la plus faible densité de courant 

est représenté. 
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Figure III-17. Rendement en courant expérimental et théorique lors des électrolyses de 1 L de solution de H2SO4 
0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; Anode : DDB (63,6 cm2) 

et cathode : Zr. i = 47 ; 100 et 142 mA cm-2. ilim° = 108 mA cm-2. 
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Dans le cas de l’électrode de DDB, la représentation du rendement faradique instantané pour 

une densité de courant de 47 mA cm-2, est en bon accord avec le profil calculé avec l’Eq. II-

39. Dans les premiers instants de l’électrolyse, le rendement est proche de 1, ce qui indique 

que l’électrode de DDB a une activité électrocatalytique qui permet de ne pas avoir de 

déperdition d’énergie électrique, contrairement au cas de l’électrode de PbO2. Pour les plus 

hautes densités de courant, le rendement instantané en courant diminue au cours de 

l’électrolyse, ce qui est en accord avec le fait que la cinétique de disparition de la DCO soit 

contrôlée par la diffusion (Eq. II-32). Dans ce cas, les profils de rendement en courant pour 

ces deux densités de courant sont très proches, ce qui est en accord avec les observations de la 

Figure III-14, où les courbes d’abattement en DCO en fonction de la charge sont quasiment 

identiques pour ces deux cas. Le profil du rendement en courant pour la plus haute densité de 

courant dénote une valeur proche de 1 au début de l’électrolyse. Alors que la densité de 

courant limite initiale vaut 108 mA cm-2 à cette concentration de phénol, le rendement devrait 

être largement inférieur à 1 dès le début de l’électrolyse. En travaillant à de hautes densités de 

courant, la réaction de dégagement d’oxygène est non négligeable, la production de ces bulles 

modifie alors l’hydrodynamique de la cellule [8]. Nous allons voir, au prochain paragraphe, 

dans quelle mesure le dégagement d’oxygène augmente le transfert de matière. 

 

III.2.3.3. Densité de courant et hydrodynamique 

A la Figure III-11, nous avions vu que la vitesse de disparition du phénol était identique lors 

des électrolyses à 142 mA cm-2 avec les deux matériaux d’électrodes. Comme les profils 

d’abattement en DCO entre ces deux matériaux sont très différents, le rendement en courant 

est présenté Figure III-18, accompagné du rendement théorique (Eq. II-33). Le rendement 

obtenu avec l’électrode de PbO2 est nettement inférieur à celui obtenu avec l’électrode de 

DDB. Par exemple à 0,75 h, le rendement vaut 81% avec le DDB alors qu’il atteint tout juste 

30% avec le PbO2. Même dans la zone diffusionnelle, l’électrode de PbO2 est globalement 

moins efficace que le DDB. Par contre, pour le DDB, les points expérimentaux ne sont pas du 

tout en accord avec la courbe théorique (en trait plein) calculée à partir d’une valeur de kd 

proposée au § II.2.3.3, le rendement expérimental est meilleur. En ajustant la valeur du 

coefficient de transfert de matière, on tient compte de la modification de l’hydrodynamique de 

la cellule provenant d’un dégagement plus important de gaz à la surface des électrodes. En 

donnant au coefficient de transfert de matière la valeur de 3,3×10-5 m s-1 au lieu de la valeur 
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de 2×10-5 m s-1 dans l’Eq. II-33, une nouvelle courbe de rendement théorique (pointillés) est 

superposable aux points expérimentaux.  
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Figure III-18. Rendement en courant expérimental (symboles) et théorique (trait) lors des électrolyses de 1 L de 

solution de H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1;  
Anode : DDB ou PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr. i = 142 mA cm-2. ilim° = 108 mA cm-2.  

Trait plein : kd = 2×10-5 m s-1 et Pointillé : kd = 3,3×10-5 m s-1. 
 

Beck [9] a montré que le coefficient de transfert de matière dk  est alors la somme des 

contributions liées au débit de recyclage h
dk  et à la convection forcée due aux bulles b

dk  (Eq. 

III-1). 

b
d

h
dd kkk +=         Équation III-1 

Vogt [10] a testé et proposé une corrélation plus précise qui tient compte de l’influence du 

débit sur le rayon de la bulle avant décrochement : 

5,02

1



















+= b

d

h
db

dd k
k

kk       Équation III-2 

Pour ces deux équations, la valeur du coefficient de transfert de matière lié au débit est fixe 

(Eq. II-2), avec un débit de 200 L h-1, 15102 −−×= smk h
d .  

Le terme b
dk  dépend du flux de production de gaz 













 •

A
VG  qui est fonction de la densité de 

courant imposée [8] : 
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


=

•

      Équation III-3 

Dans cette équation, D est le coefficient de diffusion du gaz dans la phase liquide. La valeur 

de la constante est caractéristique des bulles et dépend notamment du facteur de forme, du 

rayon de la bulle avant décrochement et de la fraction de surface recouverte par les bulles de 

gaz. De nombreux auteurs ont déterminé expérimentalement la valeur de m en fonction de la 

nature du gaz produit. Pour le dioxygène en milieu acide, la valeur moyenne du paramètre m 

est égale à 0,5 [9, 11, 12]. Avec les manipulations aux deux densités de courant les plus 

élevées, nous allons évaluer la valeur de la constante dans les deux cas. Comme la 

température est régulée pour l’ensemble des expériences, le coefficient de diffusion du gaz 

dans la phase liquide est intégré dans la constante, nous obtenons alors : 

m

Gb
d A

V
kDconst

−•














== 5,0χ      Équation III-4 

La valeur du coefficient de transfert de matière global ajusté afin de s’approcher du profil 

expérimental de variation de DCO est égal à 2,7×10-5 m s-1, pour une densité de courant de 

100 mA cm-2. Le flux de production du gaz est calculé à partir de la densité de courant utilisée 

pour produire du dioxygène. Pour l’électrolyse réalisée avec une densité de courant de 

100 mA cm-2, les premiers instants de l’électrolyse, environ 45 minutes, correspondent à un 

régime de transfert de charge pour la disparition de la DCO. Dans ces conditions, il n’y pas 

production de dioxygène. La densité de courant choisie pour réaliser le calcul doit donc être 

significative, nous choisissons de nous placer au milieu de l’électrolyse (t = 3 h). La densité 

de courant correspondant à la production d’oxygène est donc : 

( ) ( )htiihti solution
imposéO 33 lim2

=−==      Équation III-5 

Pour les deux densités de courant, nous choisissons de calculer la valeur de la constante χ, 

dans les deux cas, pour un temps de 3 h d’électrolyse. Le flux de production est donc le 

produit de la vitesse de production du dioxygène par le volume molaire (Eq. III-6). 

mol
OG V
Fn

i
A

V 2=












 •

       Équation III-6 

La réaction de production électrochimique d’une mole de dioxygène nécessite 4 électrons : 
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eHOOH 442 22 ++→ +       Équation III-7 

Le volume molaire est calculé avec la loi des gaz parfaits, et dans les conditions opératoires 

considérées, T = 20°C et P = 1 Atm, le volume molaire vaut : 

1331005,24 −−×== molm
P

RTVmol      Équation III-8 

Nous pouvons donc déterminer la valeur de la constante χ définie dans l’Eq. III-3, par les 

deux valeurs de densité de courant : 
 

imposéi  

(A m-2) 

2Oi  

(A m-2) 

b
dk  (m s-1) 

(Eq. III-1) 

b
dk  (m s-1) 

(Eq. III-2) 












 •

A
VG  

(m s-1) 

χ  

(Eq. III-1) 

χ  

(Eq. III-2) 

1000 707 5107,0 −×  51081,1 −×  51041,4 −×  31006,1 −×  31072,2 −×  

1420 1234 5103,1 −×  51062,2 −× 51069,7 −× 31048,1 −×  31099,2 −×  

 
Tableau III-4 : Calcul de la constante χ par les deux méthodes. 

 

Les valeurs de la constante pour le calcul réalisé avec l’Eq. III-1 sont du même ordre de 

grandeur, mais l’erreur est tout de même de près de 20%. Par contre dans le cas du calcul avec 

la définition du transfert de matière par l’Eq. III-2, l’erreur est de 5%. 

Dans ce deuxième cas, il est possible de considérer que l’erreur n’est pas significative, donc 

les valeurs expérimentales du coefficient de transfert de matière global évaluées 

graphiquement sont cohérentes. Dans le cas d’électrolyses réalisées avec des densités de 

courant supérieures à la densité de courant limite de la solution calculée avec la DCO, la DCO 

diminue exponentiellement en fonction du temps. Alors, quel que soit le courant imposé, la 

DCO présentera le même profil au cours du temps. 

Nous pouvons alors généraliser le calcul du coefficient de transfert de matière lié aux bulles 

pour des électrolyses réalisées : dans notre réacteur, à densité de courant supérieure à la 

densité de courant limite et pour un temps de 3 h d’électrolyse, en utilisant la valeur de la 

constante calculée pour le cas de la densité de courant supérieure à la densité de courant limite 

initiale. 
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Il est aussi possible de définir le coefficient de transfert de matière lié aux bulles à partir de la 

densité de courant limite initiale de la solution et de la densité de courant imposée, lorsque 

celle-ci est nécessairement supérieure à la densité de courant limite initiale. La constante est 

alors recalculée à partir des valeurs au temps initial : 

5,0
0
lim3

4
1069,5 












 −
×= −

mol
imposéb

d V
F

ii
k     Équation III-10 

De ce fait, il est possible de tracer sur une même courbe les trois coefficients de transfert de 

matière, sachant que ce graphe est valable pour le réacteur considéré, fonctionnant à densité 

de courant constante supérieure, dès le temps initial, à la valeur de la densité de courant limite 

de la solution calculée avec la DCO, et pour une température de 20°C. 
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Figure III-19. Représentation du coefficient de transfert de matière lié aux bulles (Eq. III-10), lié au débit et 

global (Eq. III-2) pour des électrolyses de 1 L de solution de H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol (ilim° = 
108 mA cm-2) dans une cellule sans séparateur. Débit = 200 L h-1; Anode : DDB (63,6 cm2) et cathode : Zr. 

T = 20°C. Valable pour iimposé > 1080 A m-2. 
 

La Figure III-19 montre que le b
dk  tend rapidement vers les valeurs du dk  global, cette figure 

montre bien l’importance et l’influence de la densité de courant imposée, et donc de la 

quantité de bulles susceptibles d’être formées, sur la valeur du coefficient de transfert de 

matière de la cellule. Donc, à haute densité de courant, en régime diffusionnel, la convection 

due aux bulles améliore considérablement le transfert de matière. 
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III.2.3.4. Conclusions 

L’utilisation de ces matériaux comme anode lors de l’électrolyse du phénol permet d’atteindre 

80% d’abattement en COT et DCO avec le PbO2 et plus de 95% avec le DDB, dans les 

conditions opératoires considérées. Ces courbes présentant l’abattement en COT et DCO en 

fonction de la charge ou du temps ont permis de montrer, non seulement que les électrodes de 

DDB étaient plus efficaces que les électrodes de PbO2 vis-à-vis de la dégradation 

électrochimique du phénol, mais aussi qu’une diminution de rendement apparaît lors de 

l’utilisation d’un courant élevé d’électrolyse avec les électrodes de PbO2. L’hydrodynamique, 

nous l’avons vu à la Figure III-18, influence le rendement en courant ; l’effet du débit doit 

donc être étudié. 

 

 

III.3. Influence du débit 

Afin de réaliser l’électrolyse sous contrôle du transfert de charge puis de la diffusion, la 

densité de courant imposée est choisie inférieure à la densité de courant limite initiale de la 

solution. Avec les conditions opératoires d’électrolyse (i = 47 mA cm-2, Φ = 200 L h-1 et C0 = 

20 mM), la cinétique d’abattement de la DCO est contrôlée par le transfert de charge jusqu’à 

7,7 Ah L-1. Cette charge critique indique que la densité de courant limite de la solution 

devient égale à la densité de courant imposée. La Figure III-20 présente la variation de 

l’abattement en COT en fonction de la charge lors de l’électrolyse des solutions de phénol 

sous une densité de courant de 47 mA cm-2, pour des débits de 42 ; 200 et 336 L h-1 avec les 

deux matériaux d’anode. Les courbes de la Figure III-20 mettent en évidence une différence 

très marquée d’efficacité entre les deux matériaux d’électrode, et ce quel que soit le débit. Le 

profil d’abattement en COT au cours du temps est identique pour tous les débits dans le cas 

du dioxyde de plomb. Le fait que le débit n’ait aucune influence sur la vitesse d’oxydation 

signifie que la diffusion ne semble pas être le facteur limitatif du processus global de 

dégradation du phénol sur le PbO2. Analysée en termes de COT, ou de DCO (non montré), la 

réaction est donc limitée par le transfert de charge ; cette limitation est liée aux propriétés 

électrocatalytiques du matériau d’électrode. Les expériences menées avec l’électrode de DDB 

montrent que dans une première zone, jusqu’à environ 8 Ah L-1, l’abattement en COT est 

assez proche pour les trois débits. Par contre au-delà de cette charge, l’abattement augmente 

avec une augmentation du débit, cette observation est en bon accord avec le changement de 
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régime cinétique. Au-delà de cette charge, les performances des électrolyses réalisées avec les 

deux plus importants débits sont identiques. Dans cette zone, c’est l’acide formique, une 

molécule de petite taille, qui est l’espèce prédominante (Figure III-4) mais il se trouve à une 

concentration inférieure à 2 mM. Dans ces conditions, la probabilité pour une molécule de 

rencontrer des radicaux hydroxyles est faible et l’augmentation du débit ne permet pas 

d’améliorer cette probabilité. Alors, l’énergie dépensée pour augmenter le débit ne crée pas de 

gain d’efficacité. L’étude comparative de l’efficacité des deux matériaux d’électrode pour 

l’oxydation du phénol et la disparition de la toxicité de la solution est abordée maintenant en 

termes de consommation énergétique. 
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Figure III-20. Variation de l’abattement en COT en fonction de la charge lors des électrolyses de 1 L de solution 
de H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. Anode : DDB ou PbO2 (63,6 cm2) 

et cathode : Zr. i = 47 mA cm-2. Débit = 42 ; 200 et 336 L h-1. 
 

 

III.4. Comparaison énergétique 

Cette partie vise à évaluer les consommations énergétiques pour le traitement électrochimique 

de solutions de phénol en utilisant les deux matériaux d’électrode. Pour un réacteur 

électrochimique, fonctionnant en mode galvanostatique, l’énergie d’électrolyse est donnée par 

l’Eq. III-11 : 

dtItUE
t
∫= )(        Équation III-11 
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La tension aux bornes de la cellule U(t) est donnée par la somme des termes : 

∑+++= RIUU CA ηη0 . Où, U0 est la différence de potentiel à courant nul, ηA et ηC sont 

respectivement les surtensions anodiques et cathodiques et Σ (RI) représente essentiellement 

la chute ohmique à travers la solution ; elle résulte du passage du courant dans l’électrolyte de 

résistance R. La tension aux bornes est mesurée directement au cours des électrolyses, mais le 

Tableau III-5 fournit un ordre de grandeur des différents termes composant la tension aux 

bornes de la cellule, pour les deux matériaux d’électrode et pour une densité de courant de 

47 mA cm-2. Pour l’ensemble des électrolyses réalisées, avec trois densités de courant ainsi 

que les deux matériaux d’électrodes, on observe une diminution de la tension aux bornes au 

cours du temps. Cette diminution n’excède pas 10% dans tous les cas, et elle est moins 

importante avec l’électrode de DDB. La variation de la tension aux bornes est due à la 

variation de la chute ohmique de la solution, puisque la composition est modifiée. 

 

Terme de 

tension (V) 
U0 ηA ηC Σ (RI) 

U(t) 

évalué 

U(t) moyen 

mesuré 

Anode : PbO2 

Cathode : Zr 
1,2 1,5 0,5 1 4,2 4,5 

Anode : DDB 

Cathode : Zr 
1,2 2,5 0,5 1 5,2 5,6 

 

Tableau III-5 : Ordre de grandeur de chaque terme U(t) pour une densité de courant de 47 mA cm-2. 
Epaisseur de la tranche d’électrolyte = 1 cm et T = 20°C. 

 

Le calcul d’énergie est réalisé pour une cellule traitant 1 m3 de solution et ayant le même 

rapport surface / volume, que la cellule utilisée (0,0636 cm-1). La surface de l’électrode serait 

6,36 m² et elle serait obtenue en associant plusieurs électrodes. S’il est possible, aujourd’hui 

de disposer d’électrodes de PbO2 (déposé sur du titane) d’une surface unitaire de l’ordre du 

m2, des éléments en DDB d’une surface identique ne semblent pas encore disponibles 

commercialement. En conservant le même rapport S / V, en utilisant les mêmes densités de 

courant et la même composition de la solution, les ddp mesurées expérimentalement aux 

bornes de la cellule peuvent être utilisées à cette nouvelle échelle. 

 

Le critère choisi pour comparer les différentes expériences est la disparition de la toxicité ; on 

admet que la toxicité est essentiellement liée à la présence de composés aromatiques. En effet, 
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le phénol est un composé toxique, mais les quinones issues de son oxydation le sont encore 

plus [1]. Connaissant les concentrations de ces composés au cours de l’électrolyse, il est 

possible d’établir la quantité de composés aromatiques présents en solution à tout instant. La 

stoechiométrie des réactions de production des composés aromatiques à partir du phénol 

initial est égale à 1 ; ceci signifie que la concentration maximale en espèces aromatiques dans 

la solution ne peut excéder la concentration initiale de phénol. La solution est détoxifiée dès 

lors que la concentration des intermédiaires quinoniques est inférieure à 1% de la 

concentration initiale de phénol. Nous avons vu dans la partie III.1 que la concentration de 

l’hydroquinone, avec l’électrode de PbO2, n’était pas fiable de par la présence d’un composé 

coloré ayant le même temps de rétention. Mais nous avons aussi noté que le pic 

d’hydroquinone disparaissait avec la disparition de la couleur. En utilisant dans le calcul la 

disparition de la concentration de composés aromatiques, on réalise une erreur sur la 

concentration réelle à chaque instant, mais cela permet d’obtenir une valeur probablement 

sous-estimée de la consommation énergétique avec PbO2. L’abattement en composé 

aromatique (Eq. III-12) est d’abord représenté sur la Figure III-21, en fonction du temps. 
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Figure III-21. Variation de l’abattement de la concentration d’aromatiques en fonction du temps lors des 

électrolyses de 1 L de solution de H2SO4 0,1 M contenant 0,02 M de phénol dans une cellule sans séparateur. 
Anode : DDB ou PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr. i = 47 et 142 mA cm-2. Débit = 200 L h-1. 
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Tout comme à la Figure III-13 et à la Figure III-14, l’électrode de DDB permet d’atteindre un 

meilleur abattement que l’électrode de PbO2 en fonction du temps. L’expérience réalisée avec 

l’électrode de dioxyde de plomb sous 47 mA cm-2 est nettement moins efficace que celles 

utilisant le DDB. Toutefois, on note que les manipulations réalisées sous une densité de 

courant de 47 mA cm-2 avec DDB et 142 mA cm-2 avec le PbO2 permettent d’atteindre 99% 

d’abattement en composés aromatiques en environ 5 h (Figure III-21). Pour ces 

expérimentations, la quantité d’énergie nécessaire est représentée en Figure III-22. Pour 

détruire 99% des composés aromatiques, la quantité d’énergie nécessaire vaut 80 kWh m-3 

(DDB, 47 mA cm-2), alors qu’avec PbO2 sous une densité de courant de 142 mA cm-2, il faut 

330 kWh m-3. En France, le prix du kWh industriel est d’environ 5 centimes d’euros en 2006, 

les consommations seraient évaluées à : 4,00 € m-3 avec l’anode de DDB et 16,50 € m-3 avec 

l’anode de PbO2. L’électrode de diamant est donc plus efficace énergétiquement que le PbO2, 

cette différence est liée au temps de travail mais aussi à l’activité électrocatalytique, en effet 

rappelons qu’avec une densité de courant inférieure à la densité limite, l’activité 

électrocatalytique du dioxyde de plomb est largement plus faible que celle du diamant. Mais 

pour compléter cette étude énergétique, il faudrait aussi tenir compte du coût d’investissement 

des électrodes et de leur durée de vie. 
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Figure III-22. Variation de l’abattement de la concentration d’aromatiques en fonction de l’énergie consommée 

lors des électrolyses de 1 L de solution de H2SO4 0,1 M contenant 20 mM de phénol dans une cellule sans 
séparateur. Anode : DDB ou PbO2 (63,6 cm2) et cathode : Zr. i =47 et 142 mA cm-2. Débit =200 L h-1. 
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III.5. Conclusions 

La comparaison des performances de deux matériaux d’électrodes (PbO2, DDB) utilisés dans 

le même dispositif d’électrolyse pour la dégradation d’une molécule modèle comme le phénol 

a permis de mettre en évidence la différence d’activité de ces matériaux vis-à-vis du phénol et 

de ses intermédiaires. Sous contrôle du transfert de charge, la disparition du phénol et un fort 

abattement en COT et DCO est atteint beaucoup plus rapidement avec une anode en DDB 

qu’en PbO2. Lorsque la cinétique de réaction est initialement contrôlée par la diffusion, la 

vitesse de disparition du phénol est la même sur les deux matériaux mais en terme de COT et 

DCO, le DDB est largement plus efficace. De plus, la quantité et le nombre des intermédiaires 

de réaction sont plus importants avec PbO2. De ce fait, on conclut que l’activité 

électrocatalytique du DDB est meilleure, car le nombre d’électrons échangés pour chaque 

molécule est proche du nombre maximal (peu d’intermédiaires). Les ddp mesurées aux bornes 

de la cellule étant quasiment identiques pour une densité de courant donnée avec les deux 

matériaux, c’est le temps nécessaire pour atteindre la spécification qui détermine avec 

précision la consommation énergétique. De ce fait, la disparition du phénol et de ses 

intermédiaires aromatiques nécessite plus de temps avec PbO2 donc plus d’énergie. Par 

exemple, les manipulations réalisées sous une densité de courant de 47 mA cm-2 avec DDB et 

142 mA cm-2 avec le PbO2 permettent d’atteindre 99% d’abattement en composés 

aromatiques en environ 5 h (Figure III-21). Pour ces expérimentations, la quantité d’énergie 

nécessaire vaut 80 kWh m-3 (DDB, 47 mA cm-2), alors qu’avec PbO2 sous une densité de 

courant de 142 mA cm-2, il faut 330 kWh m-3. 
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IV. OXYDATION DES ACIDES CARBOXYLIQUES 
SIMPLES 

L’étude cinétique de la dégradation électrochimique des composés contenant un groupe 

phényl a mis en évidence le passage par des intermédiaires résultant de l’ouverture du cycle 

aromatique [1, 2]. Ces intermédiaires sont essentiellement l’acide maléique (AM), un diacide 

composé de 4 atomes de carbone en configuration cis et des acides carboxyliques, parmi 

lesquels on trouve les acides oxalique (AO) et formique (AF). Un intérêt tout particulier est 

porté à l’acide maléique, car c’est le composé charnière entre les cycles aromatiques et les 

chaînes aliphatiques. 

 

IV.1. Etude électrochimique 

 

IV.1.1. Acides seuls en solution 

Des voltamogrammes cycliques de solutions d’acide perchlorique 1 M contenant différentes 

concentrations de chacun des acides (de 0,0001 ou 0,001 à 0,25 M) ont été réalisés. 

 

IV.1.1.1. L’Acide Maléique (AM) 

Les voltamogrammes cycliques des solutions à différentes concentrations en acide maléique 

(de 0,0001 à 0,25 M) sont reportés à la Figure IV-1. Les courbes correspondant aux plus 

faibles concentrations (0,0001 et 0,001 M) présentent un courant spécifique d’oxydation situé 

dans la zone de décharge de l’eau (2,0 à 2,1 V / ESM). Cañizares et al. [3] ont observé le 

même comportement de l’acide maléique dans cette gamme de concentration (< 0,004 M), 

l’oxydation de l’acide maléique est alors réalisée par transfert direct d’électrons. Ce nombre 

d’électrons n’a pas été déterminé. 

Pour les concentrations d’AM supérieures à 0,01 M, les voltamogrammes sont situés en 

dessous de la courbe du solvant. L’activité de la surface de l’électrode est donc réduite. Or 

l’électrode ayant été prétraitée par anodisation dans l’acide sulfurique avant chaque cycle, 

l’état de surface initial est le même pour chacune des courbes considérées. Chollier et al. [4] 

ont mis en évidence, à température ambiante, une forte adsorption de l’AM sur du Pt, 

empêchant le transfert direct d’électrons. Bien que l’électrode de DDB soit reconnue pour sa 

faible capacité d’adsorption [5], des travaux antérieurs ont montré que le triclosan [6] et 
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l’acide malique [7] sont adsorbés. Nous pouvons admettre que l’inhibition de la surface 

résulte de l’adsorption de l’AM. L’adsorption est un phénomène spontané qui stabilise l’état 

du système, l’oxydation de l’AM devient plus difficile. Au-delà de 0,05 M, la surface est 

probablement totalement saturée, car les courbes n’évoluent presque plus. 

0

5

10

15

20

25

1,4 1,8 2,2
Potentiel (V / ESM)

0,001 M

0,05 M
0,25 M

0,01 M

HClO40,0001 M

D
en

si
té

 d
e 

co
ur

an
t (

m
A

 c
m

-2
)

 
Figure IV-1. Voltamogrammes cycliques pour différentes concentrations d’acide maléique dans une solution 

d’acide perchlorique 1 M. Electrode de travail : DDB (0,196 cm²), Contre électrode : Pt, Electrode de référence : 
ESM. Vitesse de balayage : 50 mV s-1. 

 

IV.1.1.2. L’Acide Oxalique (AO) 

La Figure IV-2 présente les voltamogrammes cycliques de solutions d’acide oxalique pour 

des concentrations comprises entre 0,001 et 0,25 M. L’augmentation de la concentration de 

l’AO (≥ 0,05 M) laisse apparaître une vague d’oxydation avant la décharge de l’eau. L’acide 

oxalique est donc oxydé directement à l’électrode, sans transfert d’atomes d’oxygène comme 

indiqué en Eq. IV-1. 

eHCOCOOHHOOC 222 2 ++→− +     Équation IV-1 

Au potentiel de 2 V / ESM, le rapport des valeurs de l’intensité des pseudo-plateaux est 

comparable à celui des concentrations pour les deux solutions les plus concentrées (0,05 et 

0,25 M). Dans ces conditions, cette réaction semble donc limitée par le transfert de matière. 

Pour des concentrations comprises entre 0 et 0,004 M, Cañizares et al. [3] avaient aussi 

observé un courant d’oxydation de l’AO avant la décharge de l’eau en milieu acide sulfurique 

/ sulfate de sodium (pH = 2). Par contre, dans d’autres études, des voltamogrammes de l’AO 

réalisés en milieu acide perchlorique n’avaient pas démontré de pic avant la décharge de l’eau 
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car les balayages avaient été réalisés jusqu’à un potentiel de 1,8 V / ESM [8-10] ou 1,9 V / 

ESM [11]. 
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Figure IV-2. Voltamogrammes cycliques pour différentes concentrations d’acide oxalique dans une solution 

d’acide perchlorique 1 M. Electrode de travail : DDB (0,196 cm²), Contre électrode : Pt, Electrode de référence : 
ESM. Vitesse de balayage : 50 mV s-1. 

 

IV.1.1.3. L’Acide Formique (AF) 

Dans le cas de l’acide formique (Figure IV-3), une vague d’oxydation apparaît avant la 

décharge de l’eau. 
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Figure IV-3. Voltamogrammes cycliques pour différentes concentrations d’acide formique dans une solution 

d’acide perchlorique 1 M. Electrode de travail : DDB (0,196 cm²), Contre électrode : Pt, Electrode de référence : 
ESM. Vitesse de balayage : 50 mV s-1. 
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Comme pour l’acide oxalique, la densité de courant mesurée sur les pseudo-plateaux (2 V / 

ESM) varie proportionnellement avec la concentration. Nous pouvons admettre que 

l’oxydation directe de l’AF est limitée par le transfert de matière. De même que pour l’AO, 

l’oxydation de l’AF peut avoir lieu par simple transfert d’électrons (Eq. IV-2). 

eHCOHCOOH 222 ++→ +      Équation IV-2 

Aussi dans le cas de l’AF, des balayages stoppés avant 2,1 V / ESM n’avaient pas mis en 

évidence le pic avant la décharge de l’eau [8-11]. 

 

IV.1.1.4. Conclusions 

L’acide formique et l’acide oxalique sont oxydés par transfert direct d’électrons avant le 

potentiel standard de production des radicaux hydroxyles par oxydation de l’eau (2,1 V / 

ESM, ou 2,75 V / ESH) [12]. Dans les conditions potentiostatiques, l’oxydation de l’AM est 

inhibée par son adsorption sur l’électrode de DDB. 

 

 

IV.1.2. Solutions contenant plusieurs acides 

Des solutions aqueuses contenant simultanément l’AM avec d’autres acides (chacun à une 

concentration de 0,05 M), dans l’acide perchlorique 1 M, ont été étudiées par voltamétrie 

cyclique. 

 

IV.1.2.1. Acide Maléique et Acide Formique 

Le voltamogramme de la solution contenant les deux acides, présenté à la Figure IV-4, montre 

une allure proche de la courbe obtenue pour l’acide maléique seul. Alors que l’acide 

formique, lorsqu’il est seul en solution, présente un pic avant la décharge de l’eau, la présence 

d’acide maléique dans le milieu bloque l’activité de l’électrode. Dans la zone de potentiel 

comprise entre 1,7 et 2,1 V / ESM, un courant d’oxydation supérieur à celui de l’AM seul est 

perceptible pour la solution contenant les deux acides. L’oxydation de l’AF est donc ralentie 

en raison de l’adsorption de l’AM sur l’électrode. 
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Figure IV-4. Voltamogrammes cycliques de solutions contenant 0,05 M d’AM, 0,05 M d’AF et 0,05 M de AM 
et AF dans HClO4 1 M. Electrode de travail : DDB (0,196 cm²), Contre électrode : Pt, Electrode de référence : 

ESM. Vitesse de balayage : 50 mV s-1. 
 

IV.1.2.2. Acide Maléique et Acide Oxalique 

Pour une solution contenant l’acide maléique et l’acide oxalique (Figure IV-5), le 

comportement est du même type qu’avec une solution contenant l’AM et l’AF (§ IV.1.2.1). 
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Figure IV-5. Voltamogrammes cycliques de solutions contenant 0,05 M d’AM, 0,05 M d’AO et 0,05 M de AM 
et AO dans HClO4 1 M. Electrode de travail : DDB (0,196 cm²), Contre électrode : Pt, Electrode de référence : 

ESM. Vitesse de balayage : 50 mV s-1. 
 

L’AO peut s’oxyder directement à la surface de l’électrode. Il s’agit probablement d’un 

transfert direct d’électrons puisque la vague s’étale de 1,6 à 1,9 V / ESM, avant l’oxydation 
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de l’eau (courbe AO, Figure IV-5). Dans la zone de potentiel d’oxydation de l’AO (environ 

1,6 - 1,9 V / ESM), le voltamogramme de la solution contenant l’AM et l’AO montre un 

courant d’oxydation très faiblement supérieur à celui de l’AM seul (Figure IV-5). Par contre, 

dans la zone de potentiel juste avant la décharge de l’eau, de 2 à 2,1 V / ESM, la densité de 

courant augmente par rapport à celle de l’AM seul. Dans la zone de potentiel caractéristique 

de l’oxydation de l’acide oxalique, l’acide maléique a donc modifié la surface de l’électrode, 

en empêchant le transfert direct d’électrons entre l’AO et la surface de DDB. 

 

IV.1.2.3. Acide Maléique, Acide Oxalique et Acide Formique 

La Figure IV-6 montre les voltamogrammes cycliques comparés de chacun des acides seuls 

en solution et d’une solution contenant simultanément les trois acides à la même 

concentration. Comme dans les deux cas précédemment étudiés, la présence de l’acide 

maléique modifie probablement la surface de l’électrode ce qui ralentit considérablement le 

transfert direct d’électrons avec les molécules d’acide oxalique et formique. 
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Figure IV-6. Voltamogrammes cycliques de solutions contenant 0,05 M d’AM, 0,05 M d’AO et 0,05 M de AM, 

AO et AF dans HClO4 1 M. Electrode de travail : DDB (0,196 cm²), Contre électrode : Pt, Electrode de 
référence : ESM. Vitesse de balayage : 50 mV s-1. 

 

Le profil obtenu dans le cas d’une solution contenant les trois acides est ressemblant au 

comportement déjà observé en Figure IV-4 dans une solution contenant seulement l’AM et 

l’AF. En effet, dans la zone correspondant aux pseudo plateaux d’oxydation de l’AO et de 

l’AF (1,9 V / ESM), un léger courant d’oxydation étendu sur une large plage de potentiel (de 
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1,6 à 2,1 V / ESM) est observé. La zone précédant la décharge du solvant ne permet pas de 

distinguer une densité de courant supérieure à l’AM seul, comme à la Figure IV-5. 

 

IV.1.2.4. Conclusions 

La présence de l’acide maléique à la concentration de 0,05 M implique une importante 

diminution de la densité de courant des pseudos-plateaux caractéristiques de l’oxydation de 

l’AO et de l’AF. La présence de l’AM inhibe donc l’oxydation directe de l’AO et de l’AF. On 

peut supposer que l’adsorption de l’AM empêche le transfert direct d’électrons entre ces 

acides et l’électrode. En mode potentiostatique, il est nécessaire de fixer une valeur de 

potentiel suffisamment élevée pour démarrer le mécanisme d’oxydation. Les études suivantes 

seront réalisées en mode galvanostatique de manière à se situer dans la zone de décharge de 

l’eau. Les performances des électrolyses seront analysées à l’aide de paramètres globaux, et 

l’étude cinétique comparée se basera sur les concentrations obtenues par analyses HPLC. 

 

 

IV.2. Etude cinétique comparative 

 

Les électrolyses réalisées à hautes densités de courant permettent la production de radicaux 

hydroxyles. Les constantes de vitesse de réaction entre les radicaux hydroxyles et les 

composés organiques sont, en général, plus faibles pour les chaînes courtes saturées [13]. 

Pour les acides carboxyliques considérés, ces valeurs sont répertoriées dans le Tableau IV-1. 
 

Réaction 
Constante de vitesse 

(L mol-1 s-1) 
Référence 

COOHCHOHHCHOOCOHOHC −−−→+ ••
444  6×109 [14] 

→+− •OHCOOHHOOC  1,4×106 [15] 

OHOOHCOHHCOOH 2+→+ ••  1,3×108 [16] 
 

Tableau IV-1 : Constantes de vitesse de réaction de acides carboxyliques avec les radicaux hydroxyles. 
 

La comparaison des constantes de vitesses de réaction des composés organiques avec les 

radicaux hydroxyles permet de comprendre les vitesses d’oxydation des composés mis 

initialement dans la même solution. En effet, dans une solution contenant l’AO et l’AF, à la 
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même concentration, la disparition quasi-totale de l’AF est achevée avant que l’oxydation de 

l’AO ne débute [8, 9]. Le Tableau IV-1 montre que la constante de vitesse de réaction de l’AF 

avec les radicaux hydroxyles est 100 fois plus élevée que celle correspondant à l’AO. 

 

IV.2.1. L’Acide Maléique 

L’acide maléique, à une concentration de 0,09 M dans de l’acide perchlorique 1 M, a été 

oxydé sous une densité de courant constante de 40 mA cm-2. Avec un débit de 200 L h-1, la 

densité de courant limite calculée avec la DCO (Eq. II-27) vaut 210 mA cm-2. L’équation de 

minéralisation de ce composé s’écrit : 

eHCOOHCOOHCHCHHOOC 121244 22 ++→+−=− +  Équation IV-3 

IV.2.1.1. Variation des concentrations au cours de l’électrolyse 

Les analyses HPLC réalisées au cours de l’électrolyse montrent simultanément la diminution 

de la concentration d’AM et la formation de petites quantités d’AO et d’AF (Figure IV-7). La 

courbe de concentration de l’acide maléique présente un premier changement de pente autour 

de 4 Ah L-1 (disparition de 60% de l’AM) puis un second vers 11 Ah L-1 (disparition de 95% 

de l’AM). La première zone semble relativement linéaire, la vitesse de disparition de l’acide 

maléique est donc constante. Dans la deuxième zone, la diminution de la concentration de 

l’AM est aussi assez linéaire, mais la vitesse est moins importante que dans la première zone. 

Enfin, au-delà de 11 Ah L-1, la concentration de l’acide maléique varie beaucoup plus 

lentement, probablement selon une exponentielle décroissante. L’oxydation électrochimique 

de l’AM (10 mM) dans la région de décharge de l’eau avec une électrode de diamant dopé au 

bore a été réalisée par Cañizares et al. [3], dans une solution de Na2SO4 (5 g L-1, pH = 2). Une 

seule zone linéaire avait été observée, jusqu’à 80% de disparition du composé initial. 

Au tout début de la réaction (charge < 2 Ah L-1), la diminution de la concentration d’acide 

maléique semble résulter à peu près exclusivement de sa dégradation complète en CO2 et 

H2O. En effet, la diminution de la concentration de l’AM (∆C = 0,026 M) n’est que très 

faiblement compensée par les quantités d’acides oxalique et formique formés en solution. De 

plus, la Figure IV-9 montre que la variation de COT calculé avec les valeurs de concentration 

obtenues lors des analyses HPLC est très peu différente de celle donnée par la mesure directe. 

Johnson et al. [17] avaient montré que la quantité de dioxyde de carbone produite lors de 

l’électrolyse d’acide maléique avec une électrode de PbO2 était plus importante au tout début 

de l’électrolyse. 
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Figure IV-7. Variation des concentrations des acides lors de l’électrolyse galvanostatique de 0,5 L d’une solution 

de HClO4 1 M contenant 0,09 M d’acide maléique. i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, 
Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 210 mA cm-2. 

 

La Figure IV-7 montre que lors du processus d’oxydation de l’AM, il se forme une quantité 

plus importante d’AF que d’AO. Un maximum de concentration de l’acide formique est 

atteint quand la quantité d’acide maléique devient presque nulle (vers 11 Ah L-1). Ce 

maximum de concentration correspond à 8 mM et donc à environ un dixième de la 

concentration initiale d’AM. Mais la concentration mesurée de l’AF à chaque instant de 

l’électrolyse, tout comme l’AO, résulte de sa production par oxydation de l’AM mais aussi de 

sa disparition par oxydation. De ce fait, l’oxydation de l’acide maléique conduit soit à une 

production plus importante d’AF que d’AO, soit la vitesse d’oxydation de l’AO est plus 

rapide. Le profil de concentration de l’AO présente un plateau entre 15 Ah L-1 et 32 Ah L-1, 

charge à partir de laquelle la concentration commence à baisser (non présenté en Figure IV-7). 

La présence de ce plateau est soit la résultante d’un équilibre des vitesses de disparition et 

d’apparition, soit synonyme d’une faible électroactivité couplée à une faible production. 

L’acide oxalique est souvent l’intermédiaire résiduel principal d’oxydation des composés 

organiques [2, 18] avec une électrode de DDB, donc la présence de ce plateau est sûrement 

synonyme d’une plus grande difficulté de l’acide oxalique à être oxydé. Alors, le processus 

d’oxydation de l’acide maléique favorise l’apparition de l’acide formique plutôt que l’acide 

oxalique. 
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IV.2.1.2. Variation des paramètres globaux 

La Figure IV-8 montre les variations de DCO et COT au cours de l’électrolyse d’une solution 

d’acide maléique à 0,09 M. 
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Figure IV-8. Variation du COT et de la DCO en fonction de la charge lors de l’électrolyse galvanostatique d’une 

solution d’acide perchlorique 1 M contenant 0,09 M d’AM (0,5 L). Conditions opératoires : i = 40 mA cm-2, 
T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 210 mA cm-2. 

 

L’acide maléique peut être quasiment entièrement minéralisé sur l’électrode de DDB ; en 

effet, pour une charge de 27 Ah L-1, les abattements en COT et DCO atteignent 

respectivement 93% et 94%. Durant la première phase de l’électrolyse (théoriquement jusqu’à 

24 Ah L-1), la réaction est sous contrôle du transfert de charge du point de vue de la DCO ; la 

vitesse de disparition de la DCO devrait donc être constante. Pourtant, un changement de 

pente est observé pour les courbes de DCO et de COT vers 4 Ah L-1 (abattement de 30 à 

40%). Sur la Figure IV-7, le même changement de pente se produit sur la courbe représentant 

la concentration de l’AM. De part et d’autre de cette charge, les profils sont linéaires, 

indiquant que dans chacune des zones les vitesses de disparition du COT et de la DCO sont 

constantes. L’oxydation de l’acide maléique est susceptible de donner lieu à divers 

intermédiaires, mais leur identification exhaustive est un problème délicat [19-23] souligné 

dans l’Annexe 2. Des vitesses de réaction différentes de ces intermédiaires pourraient 

expliquer le changement de pente. 
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IV.2.1.3. Contribution des intermédiaires identifiés 

Le changement de pente pour les trois courbes (Figure IV-7 et Figure IV-8) intervient pour 

une charge d’environ 4 Ah L-1 : les abattements en COT et DCO atteignent 30% tandis que 

60% d’AM a disparu. La différence entre ces pourcentages est probablement due aux 

intermédiaires d’oxydation. La Figure IV-9 compare la contribution au COT des trois acides 

(AM, AO, AF), calculée à partir des concentrations mesurées par HPLC, et la courbe de COT 

mesuré. Jusqu’à environ 7 Ah L-1, les profils des deux courbes sont proches, puis une 

différence apparaît, due certainement à d’autres intermédiaires. Par exemple, pour une charge 

de 13 Ah L-1, le COT mesuré vaut 1,69 g L-1 alors que le COT calculé atteint 1,17 g L-1, ce 

qui représente une différence de 31%. 
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Figure IV-9. Comparaison du COT calculé et du COT mesuré lors de l’électrolyse galvanostatique de 0,5 L 

d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 1 M contenant 0,09 M d’AM. Conditions opératoires : 
i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 210 mA cm-2. 

 

En résumé, bien que la quantité des intermédiaires non identifiés soit non négligeable, l’AO et 

l’AF sont les principaux produits de l’oxydation de l’AM en terme de carbone. D’autre part, 

la vitesse observée à 4 Ah L-1 dans le cas de l’oxydation de l’AM intervient dans une zone où 

l’AO et l’AF sont les deux principaux produits connus. L’acide oxalique et l’acide formique 

étant les principaux produits de l’oxydation de l’acide maléique, des études comparatives de 

cinétique ont été entreprises. 

 

IV.2.2. Acide Maléique et Acide Formique 

La Figure IV-10 montre le suivi de l’électrolyse d’une solution contenant initialement l’AM 

et l’AF, chacun à la concentration initiale de 0,05 M. 
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Figure IV-10. Variation des concentrations des acides lors de l’électrolyse galvanostatique de 0,5 L d’une 

solution de HClO4 1 M. Concentrations initiales d’AM et d’AF : 0,05 M. i = 40 mA cm-2, T = 20°C, 
débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. (a) : AM, (b) : AO, (c) : AF. ilim° = 110 mA cm-2. 

 

Au début de l’électrolyse, l’AM est rapidement oxydé tandis que l’AF est oxydé plus 

lentement. La vitesse d’oxydation de l’AF augmente avec la diminution de la concentration de 

l’AM et passe par un maximum quand la concentration de l’AM atteint 0,001 M, autour de 

10 Ah L-1. La courbe de diminution de la concentration de l’AM ne présente pas deux pentes 

différentes comme dans l’expérience précédente, et ceci peut être expliqué de deux manières. 

Dans l’expérience décrite précédemment (Figure IV-7), la concentration de l’AM était à peu 

près deux fois supérieure à la valeur actuelle, et d’un autre côté, l’environnement de 

l’électrode change car deux acides sont présents initialement à la même concentration. Pour 

une charge de 7 Ah L-1, la concentration d’AM a diminué de plus de 87% tandis que la 

concentration de l’AF n’a diminué que de 20%. Or, la concentration d’AF résulte de la 

somme entre sa quantité formée par oxydation de l’AM et la quantité détruite lors de sa 

propre oxydation. La Figure IV-7 montre que la quantité d’AF produite lors de l’oxydation de 

l’AM est faible (maximum de 9% molaire) et sa contribution ne peut pas expliquer à elle 

seule la faible vitesse de disparition de l’AF comparée à celle de l’AM. Les constantes de 

vitesse de réaction entre les radicaux hydroxyles et les acides valent : 1,3×108 L mol-1 s-1 [16] 

pour l’AF et 6,0×109 L mol-1 s-1 [14] pour l’AM. Si l’oxydation des deux acides se produisait 

par l’action des radicaux hydroxyles, la vitesse de consommation de l’AM devrait être 

supérieure à celle de l’AF. Les courbes de concentration de la Figure IV-10 sont en bon 

accord avec cette hypothèse de l’oxydation des acides organiques par les radicaux hydroxyles. 

En conséquence, en régime intentiostatique, l’oxydation de l’AF en présence d’AM ne semble 
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pas être réalisée seulement par transfert direct d’électrons, comme indiqué en commentaire 

des voltampérogrammes de la Figure IV-3 (contrôle potentiostatique). 

La Figure IV-11 présente, pour l’électrolyse galvanostatique de la solution composée d’AM et 

d’AF initialement à la même concentration, les courbes du COT mesuré (a) et du COT calculé 

avec les concentrations : d’AM, d’AO et d’AF pour la courbe (b) et seulement d’AM en 

courbe (c). Jusqu’à 8 Ah L-1, l’écart entre les courbes (b) et (c) est quasi constant, ceci indique 

que la contribution au COT de l’AF et de l’AO produit est constante. De plus, ce résultat 

concorde avec le fait que l’AF atteint une vitesse de disparition significative à partir de cette 

même charge. 
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Figure IV-11. Comparaison du COT mesuré (a) et du COT calculé (b et c) lors de l’électrolyse galvanostatique 
de 0,5 L d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 1 M contenant 0,05 M d’AM et 0,05 M d’AF. COT 
calculé avec les concentrations de : AM, AO et AF (b) et AM seulement (c). Conditions opératoires : T = 20°C, 

i = 40 mA cm-2, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 110 mA cm-2. 
 

Lors de l’électrolyse de l’AM seul (Figure IV-9), l’AM se dégradait complètement en CO2, la 

présence d’AF met en évidence une différence sensible entre le COT expérimental et le COT 

calculé (Figure IV-11). Cette différence entre les courbes (a) et (b) est d’environ 33% après 

seulement 4 Ah L-1. La présence d’AF semble jouer un rôle dans le mécanisme de réaction de 

l’AM, favorisant la production d’intermédiaires plutôt que la minéralisation. 

 

IV.2.3. Acide Maléique et Acide Oxalique 

La Figure IV-12 présente la variation des concentrations d’AM, d’AO et d’AF pour une 

solution électrolysée sous une densité de courant anodique constante de 40 mA cm-2 et 

contenant initialement l’AM et l’AO, chacun à la concentration initiale de 0,05 M. 
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Figure IV-12. Variation des concentrations des acides lors de l’électrolyse galvanostatique de 0,5 L d’une 

solution électrolytique de HClO4 1 M contenant initialement 0,05 M d’AM et d’AO. Conditions opératoires : 
i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr.  

(a) : AM, (b) : AO, (c) : AF. ilim° = 120 mA cm-2. 
 

Le profil de concentration de l’AO (courbe b) est très similaire à celui de l’AM (courbe a), les 

concentrations de ces deux acides diminuent à des vitesses du même ordre. La Figure IV-7, 

relative à l’électrolyse d’une solution ne contenant que l’AM, montre que la quantité d’AO 

produite ne dépasse pas 10% de la concentration initiale d’AM. En conséquence, les 

processus d’oxydation de l’AM et l’AO ont probablement des étapes limitatives du même 

type. 

La valeur de la constante de vitesse de la réaction entre les radicaux hydroxyles et l’AO en 

solution aqueuse est de 1,4×106 L mol-1 s-1 [15] ; cette constante est 4285 fois plus faible que 

celle de la réaction entre les radicaux hydroxyles et l’AM. Si l’oxydation de l’AM et de l’AO 

résultait seulement de leur réaction avec les radicaux hydroxyles, la vitesse de disparition de 

l’AM devrait être beaucoup plus grande que celle de l’AO. Les courbes (a) et (b) de la Figure 

IV-12 prouvent que, sous des conditions galvanostatiques, l’adsorption de l’AM sur la surface 

de l’électrode (§ IV.1.2.2) ne peut limiter la vitesse d’oxydation de l’AO, très probablement 

en raison de la réaction très rapide entre l’AM et les radicaux hydroxyles. En conséquence, 

contrairement aux conditions potentiostatiques (Figure IV-5), l’oxydation de l’AO ne peut pas 

être masquée par l’adsorption de l’AM. D’autre part, l’étude en voltamétrie cyclique a montré 

que l’AO peut s’oxyder par transfert direct d’électrons (§ IV.1.1.2). Il semble donc que le 

même processus d’oxydation de l’AO par transfert direct d’électron soit possible sous des 

conditions galvanostatiques. Dans le cas d’un processus d’oxydation où la vitesse est limitée 
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par le transfert de matière, la concentration de AO devrait varier en suivant une exponentielle 

décroissante du temps (Eq. II-23). La Figure IV-13 représente la variation de la concentration 

expérimentale adimensionnelle des deux acides en fonction du temps, ainsi que la courbe 

calculée par l’Eq. II-23. Les points expérimentaux de l’AO correspondent parfaitement avec 

la courbe théorique de la limitation par le transfert de matière, ce qui n’est pas exactement le 

cas de l’AM. 

Martínez-Huitle et al. se sont intéressés à l’oxydation de l’AO sur divers matériaux 

d’électrodes en conditions galvanostatiques avec [24] et sans recirculation [11]. Sans 

recirculation, le PbO2, sur lequel l’adsorption d’acide oxalique est importante, démontre les 

meilleures performances. Par contre dans le second cas, assimilable au nôtre, le dioxyde de 

plomb et le diamant révèlent sensiblement les mêmes vitesses de dégradation et les profils de 

concentration de l’AO à différentes densités de courant étaient plutôt linéaires. 
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Figure IV-13. Variation des concentrations expérimentales d’AM et d’AO en fonction du temps lors de 

l’électrolyse galvanostatique, comparée à la variation théorique en régime de diffusion. Conditions opératoires : 
i = 40 mA cm-2, T = 20°C, V = 0,5 L, [HClO4] = 1 M, [AM] = [AO] = 0,05 M, débit = 200 L h-1, Anode : DDB 

(S = 50 cm2) et cathode : Zr. (Un temps de 1 h équivaut à une charge de 4 Ah L-1). 
 

En résumé, dans les conditions de l’expérience, l’oxydation de l’AO apparaît par transfert 

direct d’électrons avec l’anode selon l’Eq. IV-1. Ces composés ont donc un mécanisme 

d’oxydation différent quand ils sont tous deux en compétition pour l’oxydation. De plus, nous 

pouvons remarquer que la valeur du rapport des concentrations de l’AF et de l’AM à la Figure 

IV-12 est identique à celle obtenue à la Figure IV-7. Donc la présence d’AO ne semble pas 

modifier le mécanisme de dégradation de l’AM, alors que la présence d’AM a un effet sur le 

mécanisme de dégradation de l’AO. 
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IV.2.4. Acide Maléique, Oxalique et Formique présents 

simultanément dans la même solution 

La Figure IV-14 montre la variation de la concentration de chacun des acides présents 

initialement à la même concentration (0,05 M) dans la solution. L’acide oxalique et l’acide 

maléique, comme en Figure IV-12, sont consommés avec des vitesses très proches. Quand la 

concentration de ces acides atteint 40% de la valeur initiale, la concentration d’acide formique 

commence seulement à décroître. Au tout début de l’électrolyse, la concentration d’AF croît 

légèrement, ceci indique que la vitesse de production de l’AF par oxydation de l’AM est 

supérieure à la vitesse d’oxydation de l’AF. 
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Figure IV-14. Variation des concentrations des acides lors de l’électrolyse galvanostatique de 0,5 L d’une 

solution d’acide perchlorique 1 M contenant l’AM, l’AO et l’AF chacun à la concentration initiale de 0,05 M. 
Conditions opératoires : i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. 

(a) : AM, (b) : AO, (c) : AF. ilim° = 140 mA cm-2. 
 

Comme dans le cas de l’électrolyse d’une solution contenant l’AO et l’AM à la même 

concentration initiale (Figure IV-13), la variation de concentration de l’AO suit aussi un profil 

exponentiel (Figure IV-15). Sous les conditions galvanostatiques, l’oxydation de l’AO doit 

probablement être réalisée par transfert direct d’électrons. Il est notable que la présence de 

l’AM modifie les vitesses relatives d’oxydation de l’AO et de l’AF avec l’électrode de DDB. 

En effet, Marselli et al. [9] ont montré que dans le cas d’une solution contenant l’AO et l’AF 

à la même concentration initiale, l’AO ne commence à disparaître que lorsque la 

concentration de l’AF atteint une valeur presque nulle, ce qui est en bon accord avec un 

mécanisme d’oxydation de ces deux acides par l’action des radicaux hydroxyles (Tableau 

IV-1). 
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Figure IV-15. Variation de la concentration expérimentale d’AO lors de l’électrolyse galvanostatique, comparée 
à la variation calculée pour un régime diffusionnel. Conditions opératoires : i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 

200 L h-1, V = 0,5 L, [HClO4] = 1 M, [AM] = [AO] = [AF] = 0,05 M. Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. 
(Un temps de 1 h équivaut à une charge de 4 Ah L-1) 

 

IV.2.5. Conclusions 

L’acide maléique, malgré sa capacité d’adsorption sur l’électrode de DDB, peut être oxydé 

efficacement en mode galvanostatique. Alors que l’AF et l’AO réagissent avec les radicaux 

hydroxyles dans une solution contenant ces deux acides [9], la présence de l’AM modifie 

fortement le processus d’oxydation ; il en résulte que l’AO s’oxyde avec une vitesse proche 

de celle de l’AM. La forme exponentielle décroissante que prend la concentration d’AO au 

cours de l’électrolyse laisse penser à un phénomène d’oxydation directe plutôt qu’à une 

réaction chimique avec les radicaux hydroxyles. La section suivante présente la variation des 

paramètres globaux au cours des électrolyses, permettant d’affiner les hypothèses cinétiques. 

 

 

IV.3. Performance des électrolyses galvanostatiques 

 

IV.3.1. L’Acide Maléique 

L’acide maléique, à une concentration de 0,09 M dans de l’acide perchlorique 1 M, a été 

oxydé sous une densité de courant constante de 40 mA cm-2. A cette concentration, la densité 

de courant limite initiale exprimée en fonction de la DCO (Eq. II-27) vaut 210 mA cm-2. En 

termes de vitesse de transfert d’atomes d’oxygène, la réaction de dégradation de l’AM est 
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donc limitée par la vitesse du transfert de charge. Le changement de pente des courbes de 

variation de la DCO et du COT en Figure IV-8 indique un changement de vitesse du transfert 

des atomes d’oxygène. Dans le cas de l’électrolyse galvanostatique de la solution d’AM, le 

rendement instantané (ηinst) expérimental (Eq. II-34) et le rendement théorique (Eq. II-39) 

sont représentés en Figure IV-16. Le rendement instantané en courant (ηinst) présente pour le 

premier point (Q = 2 Ah L-1) une déviation positive d’environ 240% par rapport au rendement 

théorique (trait plein) ; l’incertitude expérimentale étant de l’ordre de 10%, on ne peut pas 

attribuer la valeur anormalement élevée du rendement à une incertitude d’origine 

expérimentale sur la mesure de la DCO. Les points calculés pour des charges plus grandes 

sont assez proches de la valeur théorique de 1 (à 10% près). La courbe représentative du 

rendement instantané en courant peut être interprétée en admettant l’existence d’un 

phénomène chimique associé à la réaction électrochimique (rendement > 1) ; ce phénomène 

n’a d’effets mesurables que dans les premiers instants de l’électrolyse (Q < 10 Ah L-1 ou 

t < 2,5 h). La réaction chimique intervient essentiellement en début d’électrolyse, elle entre en 

jeu pour la dégradation de l’acide maléique plutôt que de ses intermédiaires. Une tentative 

d’identification et d’explication concernant cette réaction chimique additive sera proposée au 

paragraphe IV.4.3. 
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Figure IV-16. Rendement en courant calculé à partir des valeurs de DCO mesurées lors de l’électrolyse 

galvanostatique de 0,5 L d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 1 M contenant 0,09 M d’acide 
maléique. Conditions opératoires : i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, 

Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 210 mA cm-2. 
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IV.3.2. Rendement en courant dans le cas de solutions 

contenant 2 ou 3 acides 

Le rendement en courant a été calculé de la même façon dans le cas des solutions contenant 

plusieurs acides, afin de détecter l’existence éventuelle d’un couplage d’une réaction 

chimique au processus électrochimique. 

 

IV.3.2.1. Acide Maléique et Acide Formique 

Pour une solution contenant l’acide maléique et l’acide formique à la même concentration au 

temps initial, la Figure IV-17 présente le rendement en courant instantané. Malgré quelques 

oscillations, le rendement instantané en courant est assez proche de la valeur théorique, 

contrairement à l’expérience précédente (Figure IV-16). Pour cette expérience, la charge 

critique est située autour de 10 Ah L-1, et d’après la Figure IV-10, cette charge correspond à la 

quasi disparition de l’acide maléique dans la solution. Par rapport à l’expérience précédente, 

deux paramètres ont varié : la concentration initiale d’AM a été divisée par deux et la solution 

contient deux acides, ceci pouvant expliquer cette différence de comportement. Nous avons 

déjà vu que l’AF jouait un rôle important sur le mécanisme de dégradation de l’AM 

(§ IV.2.2), notamment sur la présence d’intermédiaires, il semble donc que la réaction 

chimique évoquée dans le cas d’une solution ne contenant que de l’AM n’ait pas lieu en 

présence simultanée d’AM et d’AF. 
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Figure IV-17. Rendement en courant calculé à partir des valeurs de DCO mesurées lors de l’électrolyse 

galvanostatique de 0,5 L d’une solution d’acide perchlorique 1 M contenant 0,05 M d’AM et d’AF. Conditions 
opératoires : i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1. Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. 

ilim° = 110 mA cm-2. 
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IV.3.2.2. Acide Maléique et Acide Oxalique 

La Figure IV-18 présente le rendement en courant pour l’électrolyse galvanostatique d’une 

solution contenant initialement l’acide oxalique et l’acide maléique à la même concentration 

(0,05 M). La valeur initiale du rendement instantané en courant est, dans ce cas, supérieure à 

1 comme en Figure IV-16, mais l’écart à la valeur 1 (1,4 en Figure IV-16 et 2,4 en Figure 

IV-18) est plus faible. Rappelons que l’analyse HPLC de cette solution a montré que jusqu’à 

10 Ah L-1, l’AM et l’AO disparaissent avec des vitesses d’oxydation proches ; par contre au-

delà de cette charge, l’AM disparaît plus rapidement que l’AO, et la concentration d’AM 

devient quasi nulle dès 20 Ah L-1. 
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Figure IV-18. Rendement en courant calculé à partir des valeurs de DCO mesurées lors de l’électrolyse 

galvanostatique de 0,5 L d’une solution de HClO4 1 M contenant 0,05 M d’AM et d’AO. Conditions 
opératoires : i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. 

ilim° = 120 mA cm-2. 
 

IV.3.2.3. Acides Maléique, Oxalique et Formique présents 

simultanément 

La Figure IV-19 présente le rendement en courant instantané pour une solution contenant les 

trois acides initialement à la même concentration de 0,05 M. Dans cette situation, le 

rendement dans les premiers instants de l’électrolyse est supérieur à 1, comme dans le cas de 

l’AM, puis devient inférieur à la valeur théorique avant d’atteindre la charge critique 

(14 Ah L-1), comme dans le cas d’une solution contenant l’AM et l’AF. Après la charge 

critique (14 Ah L-1), le rendement instantané est proche de la valeur théorique, comme dans le 

cas d’une solution contenant initialement l’AM et l’AO. La disparition de l’acide formique 
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démarre vers 7 Ah L-1, lorsque près de 60% des quantités initiales d’acides oxalique et 

maléique ont disparues (Figure IV-14). La disparition quasi-totale de l’AM survient peu avant 

20 Ah L-1. Les comportements observés dans les deux cas précédents sont retrouvés dans 

cette expérience, la présence des trois acides en solution influence fortement les vitesses 

d’oxydation de chacun d’entre eux mais aussi le rendement instantané. 
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Figure IV-19. Rendement en courant calculé à partir des valeurs de DCO mesurées lors de l’électrolyse 

galvanostatique de 0,5 L d’une solution de HClO4 1 M contenant 0,05 M d’AM, d’AO et d’AF. Conditions 
opératoires : i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 50 cm2) et cathode : Zr. 

ilim° = 140 mA cm-2. 
 

IV.3.3. Conclusions 

Le rendement instantané obtenu au début de l’électrolyse est supérieur à 1 dans trois des cas 

étudiés, et la valeur la plus élevée est obtenue dans le cas de l’acide maléique seul. Seul le 

rendement instantané correspondant à la solution composée d’acide maléique et d’acide 

formique ne dépasse pas la valeur de 1. Les rendements instantanés supérieurs à 1, indiquent 

que seul le processus électrochimique ne peut être responsable de la dégradation des 

composés organiques de la solution. Il semble donc qu’un processus chimique soit couplé au 

processus électrochimique. Il est admis que la première étape d’un processus d’oxydation 

utilisant une anode de DDB à un potentiel suffisamment élevé pour produire du dioxygène 

implique la production des radicaux hydroxyles [9, 25] : 

eHOHOH ++→ +•
2       Équation IV-4 

Pour obtenir un rendement supérieur à 1, il faut qu’une autre espèce présente en solution ait la 

capacité d’être activée par un électron et puisse transférer plus d’un atome d’oxygène à la 
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molécule organique de façon à obtenir un rendement proche de 2. Les différents phénomènes 

pouvant être envisagés sont les suivants : 

- Oxydation directe : 

eHCOOHCOOHCHCHHOOC 121244 22 ++→+−=− +  Équation IV-3 

La dégradation totale par oxydation directe est peu probable en raison du grand 

nombre d’électrons à échanger, et ne peut expliquer un rendement élevé. 

- Oxydation indirecte via les radicaux hydroxyles : 

Le bilan de la dégradation complète de l’AM s’écrit : 

eHCOOHOHC 8844 2444 ++→+ +•     Équation IV-5 

La Figure IV-8 et la Figure IV-9 prouvent que, sur l’électrode de DDB, la 

minéralisation de l’AM (Eq. IV-5) a lieu dès le début de l’électrolyse. L’oxydation par 

les radicaux hydroxyles permet d’atteindre un rendement de 1 au maximum. 

- Recombinaison des radicaux pour donner de l’eau oxygénée : 

222 OHOH →•        Équation IV-6 

Dans cette situation, l’eau oxygénée peut effectivement transmettre deux atomes 

d’oxygène mais comme elle naît de la recombinaison de deux radicaux, une molécule 

de peroxyde d’hydrogène correspond alors à deux électrons. 

- Production d’autres oxydants issus de l’eau : 

eHOOH 442 22 ++→ +       Équation IV-7 

eHOOH 663 32 ++→ +       Équation IV-8 

eHOHOH 222 222 ++→ +       Équation IV-9 

Pour chacune des équations, le rapport correspondant aux nombre maximal d’atomes 

d’oxygène pouvant être transmis sur le nombre d’électrons nécessaires à la formation 

des produits n’atteint pas 2. En aucun cas, une réaction chimique éventuelle de l’AM 

avec les oxydants générés par l’oxydation de l’eau ne peut expliquer un rendement 

supérieur à 1. 

- Réaction des radicaux avec l’électrolyte support : il est possible d’observer 

l’oxydation de l’électrolyte support à l’électrode, comme par exemple l’ont montré 

Serrano et al. [26] avec des solutions d’acide sulfurique. 
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Dans nos conditions expérimentales, la disparition de l’AM a une vitesse initiale très grande, 

la valeur très supérieure à 1 du rendement instantané en courant en début d’électrolyse (Figure 

IV-16) laisse à penser qu’un phénomène supplémentaire au transfert électronique ait lieu. La 

Figure IV-10 prouve que l’acide formique s’oxyde par les radicaux hydroxyles lorsque l’AM 

a pratiquement disparu ; mais il semble empêcher ou ralentir la réaction chimique 

complémentaire puisque le rendement initial en courant est très proche de 1 (Figure IV-17). 

L’acide oxalique s’oxyde directement à l’électrode (Eq. IV-1 et Figure IV-12), mais sa 

présence, contrairement à l’AF, n’a pas la capacité d’empêcher la réaction chimique 

complémentaire. Le paragraphe suivant a pour objectif de proposer une explication à la valeur 

anormalement élevée du rendement en courant instantané observée au début de la dégradation 

de l’AM. 

 

 

IV.4. Influence de l’électrolyte support 

 

IV.4.1. Mise au point bibliographique 

Parmi les électrolytes support, les plus communément employés dans les études de 

dégradation de composés organiques sont fréquemment des acides : acide sulfurique [5], 

perchlorique [5, 9] ou phosphorique [3], plus rarement des sels. L’acide perchlorique est 

employé dans des études fondamentales en raison des faibles pouvoirs polarisants et 

complexants de l’ion perchlorate. 

L’oxydation de l’acide sulfurique en utilisant une électrode de diamant dopée au bore a été 

étudiée par Serrano et al. [26] en vue de produire l’acide peroxodisulfurique, un oxydant 

puissant. Cette production d’acide peroxodisulfurique est favorisée à basses températures 

(9°C) et pour des solutions d’acide sulfurique concentrées (> 2 M). La production de 

peroxodiphosphates, étudiée par Cañizares et al. [27] est favorisée pour des pH élevés et plus 

particulièrement à pH 12,5. En milieu acide phosphorique, la production d’oxydants de type 

inorganique est moins performante et le mécanisme plus complexe [27]. 

De plus, Cañizares et al. ont étudié le comportement des acides maléique, oxalique et 

formique seuls en solution sous différentes conditions opératoires telles que la température, la 

densité de courant et la nature de l’électrolyte support [3]. L’utilisation de l’acide 

phosphorique comme électrolyte support à la place de l’acide sulfurique a pour effet de 

diminuer les performances des électrolyses des solutions d’acide formique. En effet, pour une 
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même charge (4 Ah L-1), 90% de la quantité d’AF initiale a disparu en milieu acide sulfurique 

/ sulfate de sodium, alors que seulement 40% ont été oxydés en milieu acide phosphorique / 

phosphate de sodium. Dans cette étude, la concentration d’acide maléique n’est pas influencée 

par ce changement d’électrolyte alors que l’acide oxalique voit son efficacité diminuer 

légèrement. La production d’intermédiaires de type peroxosulfates est favorisée par rapport à 

des peroxophosphates dans ces conditions de pH, ce qui explique cette différence d’efficacité. 

L’électrolyte support peut donc avoir une influence importante sur les processus d’oxydation. 

L’acide perchlorique, quant à lui, n’a pas fait l’objet d’études sur sa capacité à produire des 

peroxo-composés, il est même considéré comme stable vis-à-vis des radicaux hydroxyles [5]. 

Afin de vérifier si l’acide perchlorique, joue un rôle dans une réaction chimique additionnelle, 

des électrolyses galvanostatiques sont réalisées en modifiant la quantité et la nature de 

l’électrolyte support. 

 

IV.4.2. Influence de l’acide perchlorique 

Les électrolyses suivantes ont été réalisées avec des solutions contenant initialement de l’AM 

à la concentration de 0,05 M, dont la charge critique correspondante est de 11 Ah L-1. Les 

solutions sont préparées avec l’électrolyte support HClO4 à différentes concentrations : 0,5 ; 

0,05 et 0,005 M, correspondant à des valeurs du rapport [ ] [ ]AMHClO4  respectivement 

égales à 10 ; 1 et 0,1. La quatrième solution contient H2SO4 à la concentration de 0,5 M 

(rapport de 10). Les résultats de l’étude expérimentale sont présentés en termes de variation 

du COT, de la DCO et du rendement instantané, en fonction du rapport [ ] [ ]AMHClO4 . 

 

IV.4.2.1. Paramètres Globaux et Rendement en Courant 

La Figure IV-20 montre la variation du COT au cours de l’électrolyse dans les quatre milieux 

électrolytiques différents. Les courbes (b) et (c) sont quasi identiques, celles-ci correspondent 

à une solution contenant respectivement 0,5 et 0,05 M d’acide perchlorique. Un changement 

de pente est observé dans la variation du COT vers 2,5 Ah L-1. En diminuant la concentration 

d’acide perchlorique, outre le changement de ddp aux bornes de la cellule, la courbe (a) se 

distingue des concentrations d’acide perchlorique plus élevées et apparaît moins efficace. 

Enfin, le remplacement de l’acide perchlorique (c) par de l’acide sulfurique (d) se traduit par 

une faible perte de vitesse de disparition du COT. Mais, aucun changement de pente brutal 

dans le profil n’est observé ; les points s’alignent sur une droite, néanmoins une légère 

déviation est observée pour le point à 2,5 Ah L-1.  
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Figure IV-20. Influence de l’électrolyte sur la variation du COT lors de l’électrolyse galvanostatique de 1 L 
d’une solution contenant 0,05 M d’acide maléique. (a) = 0,005 M HClO4, (b) = 0,05 M HClO4, (c) = 0,5 M 

HClO4 et (d) = 0,5 M H2SO4. Conditions opératoires : i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, 
Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 120 mA cm-2. 

 

La variation de la DCO dans les quatre solutions électrolytiques est présentée en Figure 

IV-21. La courbe théorique de la DCO dans ces conditions de densité de courant et de débit 

est ajoutée en pointillés suivant l’Eq. II-30. 
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Figure IV-21. Influence de l’électrolyte sur la variation de la DCO lors de l’électrolyse galvanostatique de 1 L de 

solution contenant 0,05 M d’acide maléique. (a) = 0,005 M HClO4, (b) = 0,05 M HClO4, (c) = 0,5 M HClO4 et 
(d) = 0,5 M H2SO4. Courbe en pointillés = variation théorique de la DCO. Conditions opératoires : i = 40 mA 

cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 120 mA cm-2. 
 

Les courbes (b), (c) et (d) à la Figure IV-21 sont pratiquement superposables ; la vitesse de 

disparition de la DCO est donc pratiquement la même pour ces trois solutions. Mais à la 

Figure IV-20, la courbe (d) n’était pas superposable avec les courbes (b) et (c). Cette 
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différence obtenue sur le profil du COT, alors que la DCO varie de manière identique aux 

deux autres courbes, indique qu’un ou plusieurs composés s’oxyde(nt), mais atteigne(nt) le 

stade terminal de CO2 à des vitesses plus faibles. Néanmoins, comme à la Figure IV-20, c’est 

pour une solution contenant des concentrations identiques d’électrolyte et de composé 

organique que la vitesse de disparition de la DCO est la plus rapide ; l’acide sulfurique (d) 

atteint des performances légèrement inférieures à celles de l’acide perchlorique pour une 

même concentration. Le changement de pente est aussi observé vers 2,5 Ah L-1. De plus, les 

valeurs expérimentales de DCO (courbes b, c et d de la Figure IV-21) sont systématiquement 

plus faibles que les valeurs théoriques, sauf en présence d’une très faible quantité d’acide 

perchlorique. Ceci indique que les rendements instantanés en courant correspondant aux 

courbes (b), (c) et (d) seront supérieurs à 1, ce qui est montré à la Figure IV-22. 
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Figure IV-22. Influence de l’électrolyte sur le rendement instantané en courant lors de l’électrolyse 

galvanostatique de 1 L de solution contenant 0,05 M d’acide maléique. Conditions opératoires : i = 40 mA cm-2, 
T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. 

 

En effet, les rendements instantanés en courant obtenus pour les deux plus grandes 

concentrations d’acide perchlorique sont supérieurs à 1 jusqu’à une charge de 5 Ah L-1, puis 

deviennent légèrement inférieurs à la théorie (trait plein). En milieu acide sulfurique, le 

rendement instantané en courant est aussi supérieur à 1 dans les premiers instants mais en 

moindre mesure, par contre celui-ci est inférieur à 1 dans un milieu faiblement concentré 

d’acide perchlorique. Il semble donc que l’acide perchlorique ait un effet sur l’oxydation des 

composés organiques en solution. Regardons maintenant plus précisément la concentration 



IV – Oxydation des Acides Carboxyliques Simples 

 143

d’acide maléique au cours de ces électrolyses, puisque l’acide perchlorique semblerait avoir 

un effet plus prononcé sur cet acide. 

 

IV.4.2.2. Variation des concentrations 

La Figure IV-23 montre la variation de la concentration de l’acide maléique, mesurée par 

HPLC, au cours d’électrolyses réalisées avec différentes concentrations d’électrolytes 

supports. En encart est rappelé la Figure IV-21, représentant pour ces mêmes expériences la 

variation de la DCO en fonction de la charge. Au début des électrolyses, jusqu’à une charge 

de 2,5 Ah L-1, la disparition de l’AM est moins rapide en présence d’acide sulfurique qu’en 

présence d’acide perchlorique, quelle que soit sa concentration. Par exemple à 2,5 Ah L-1, la 

concentration adimensionnelle vaut 0,34 (courbe b) et 0,51 (courbe d) pour respectivement 

HClO4 et H2SO4. Cet écart équivaut à près de 20% de la concentration initiale, ce qui est très 

important. Ce résultat est différent de celui observé précédemment avec le paramètre global 

DCO (encart).  
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Figure IV-23. Influence de l’électrolyte sur la variation de [AM] lors de l’électrolyse galvanostatique de 1 L 
d’une solution contenant 0,05 M d’acide maléique. (a) = 0,005 M HClO4, (b) = 0,05 M HClO4, (c) = 0,5 M 

HClO4 et (d) = 0,5 M H2SO4. Conditions opératoires : i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, 
Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 120 mA cm-2. 

 

Dans le cas où l’électrolyte support est l’acide perchlorique, le profil de concentration de 

l’AM est le même jusqu’à 2,5 Ah L-1, quelle que soit la concentration d’acide perchlorique 

employée. Au-delà de 5 Ah L-1, la concentration d’AM est très faible, la majorité des 

composés organiques représentant le COT ou la DCO sont des intermédiaires issus de la 

réaction de l’AM avec les radicaux hydroxyles et de la réaction chimique supplémentaire. Les 
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deux mécanismes étant différents, l’importance de chacun des mécanismes varie suivant la 

nature de l’électrolyte utilisé ; cela est mis en évidence par la variation du rendement 

instantané présenté à la Figure IV-22. Les produits formés sont donc différents, ce qui peut 

expliquer les différences de concentration en DCO et COT. Lors d’une série d’électrolyses de 

solution d’AM en utilisant une électrode de DDB, Cañizares et al. [3] ont mis en évidence que 

l’augmentation du rendement n’était pas une fonction linéaire de la concentration ; ces auteurs 

ont alors conclu que plus d’un mécanisme d’oxydation était impliqué dans le processus. De ce 

fait, ces auteurs ont admis la possibilité d’une intervention des peroxodisulfates dans la 

médiation de la réaction, une hypothèse validée en changeant la température. Les expériences 

de variation de température d’une part et de remplacement de l’électrolyte d’autre part ont 

aussi été réalisées avec l’acide oxalique (pas de différence) et l’acide formique (meilleurs 

résultats avec la température) [3]. Ces observations ont tendance à confirmer la présence d’un 

seul processus d’oxydation pour l’acide oxalique, et pour l’acide formique, un mécanisme 

dépendant de l’électrolyte support. Regardons alors les concentrations de ces deux acides lors 

de l’oxydation de l’AM dans les quatre solutions électrolytiques. 
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Figure IV-24. Influence de l’électrolyte sur la variation de [AF] lors de l’électrolyse galvanostatique de 1 L 
d’une solution contenant 0,05 M d’acide maléique. (a) = 0,005 M HClO4, (b) = 0,05 M HClO4, (c) = 0,5 M 

HClO4 et (d) = 0,5 M H2SO4. Conditions opératoires : i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, 
Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 120 mA cm-2. 

 

La Figure IV-24 montre la variation de la concentration d’acide formique au cours de 

l’oxydation galvanostatique de l’acide maléique. Pour les solutions contenant de l’acide 

perchlorique, la quantité d’acide formique restante est supérieure, à faibles concentrations 

d’acide perchlorique. En effet, pour une charge de 5 Ah L-1, la quantité d’AF est près de deux 
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fois plus grande en milieu faiblement concentré en HClO4. Par contre en milieu acide 

sulfurique, pour un même rapport de concentrations, la concentration d’AF est plus 

importante en solution. Il n’est pas possible de déterminer si cette quantité plus importante est 

due à une production accrue d’AF formé lors de l’oxydation de l’AM ou à une vitesse de 

consommation plus lente d’AF. Compte tenu que l’AF s’oxyde beaucoup plus rapidement en 

milieu sulfate que phosphate [3], que la quantité d’oxydants formés à partir des phosphates 

(peroxomonophosphates, peroxodiphosphates..) est très faible à pH acide, la présence de 

perchlorate peut agir fortement sur la réaction et probablement l’accélérer. 

La Figure IV-25 présente les profils de concentration de l’acide oxalique au cours des 

électrolyses. 
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Figure IV-25. Influence de l’électrolyte sur la variation de [AO] lors de l’électrolyse galvanostatique de 1 L 
d’une solution contenant 0,05 M d’acide maléique. (a) = 0,005 M HClO4, (b) = 0,05 M HClO4, (c) = 0,5 M 

HClO4 et (d) = 0,5 M H2SO4. Conditions opératoires : i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1  
Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 120 mA cm-2. 

 

On observe que l’AO apparaît à partir d’une charge de l’ordre de 4 Ah L-1 quelle que soit la 

concentration de l’électrolyte, ce comportement est semblable à celui observé à la Figure 

IV-7, pour une concentration initiale d’AM deux fois supérieure. A ce stade de l’électrolyse, 

80% de l’AM a disparu. L’AO est formé via l’oxydation des composés intermédiaires issus de 

l’oxydation de l’AM. Au-delà de 7 Ah L-1, on constate que plus la concentration d’acide 

perchlorique augmente dans le milieu, plus la quantité résiduelle d’acide oxalique est 

importante. A noter que celle-ci est très faible quand la concentration d’acide perchlorique 

vaut 0,005 M. La courbe (d) montre globalement la plus grande quantité d’AO dans le milieu. 

Pour la courbe (a) au-delà de 2,5 Ah L-1, compte tenu que l’acide oxalique peut se dégrader 
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directement à l’électrode en présence d’AM (Figure IV-12), cette faible quantité d’AO est 

peut-être synonyme d’un état stationnaire entre les vitesses de production et de 

consommation. Le profil obtenu pour la courbe (d) montre un saut de concentration d’AO 

vers 7 Ah L-1, dépassant celle de la courbe (c). Ces courbes se croisent probablement à cause 

d’un changement de comportement de la solution : au-delà de 7 Ah L-1, la quantité d’acide 

maléique est presque nulle (< 10%) dans le milieu et donc la production d’AO devient 

beaucoup plus faible que dans le milieu contenant l’acide sulfurique. Ces expériences 

confirment donc que l’acide perchlorique influence le mécanisme d’oxydation de l’AM, un 

mécanisme impliquant l’acide perchlorique comme médiateur est alors proposé. 

 

IV.4.3. Mécanisme d’oxydation de l’acide maléique : 

intervention de l’électrolyte support 

Les résultats expérimentaux du § IV.4.2 peuvent servir de base pour proposer un mécanisme 

réactionnel expliquant la valeur inattendue du rendement instantané en courant. 

 

IV.4.3.1. Réactivité de l’acide perchlorique 

L’acide perchlorique est un acide très fort (pKa = -7), il est donc complètement dissocié (H+, 

ClO4
-) dans les conditions des expériences. C’est aussi un bon oxydant, le potentiel standard 

du couple ClO3
- / ClO4

- est 1,19 V / ESH. Le potentiel standard du couple AM / CO2, calculé 

au Chap. I, étant égal à -0,01 V, la réaction est favorisée thermodynamiquement, mais la 

cinétique semble limitative. En effet, une solution contenant l’acide maléique et l’acide 

perchlorique a été mise en circulation dans la cellule, sans application du courant, pendant 

3 h. La DCO de cette solution n’a pas varié au cours du temps, indiquant donc qu’aucune 

oxydation directe entre les composés n’a lieu. 

 

IV.4.3.2. Rôle de la contre électrode 

La cellule utilisée ne comporte pas de séparateur ; en conséquence, des réactions de réduction 

peuvent prendre part au processus électrochimique global. D’une part, la réduction de l’acide 

maléique en acide succinique (Eq. IV-10) pourrait modifier la vitesse de transformation de la 

DCO. 

464444 22 OHCeHOHC →++ +     Équation IV-10 
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La Figure IV-26 montre la variation de la DCO au cours de deux expériences réalisées avec 

(b) et sans (a) séparateur, sous les mêmes conditions opératoires. 
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Figure IV-26. Variation de la DCO lors de l’électrolyse galvanostatique d’une solution de HClO4 0,5 M 

contenant 0,05 M d’acide maléique (1 L). (a) sans séparateur, (b) = avec séparateur. i = 40 mA cm-2 , 
T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. ilim° = 120 mA cm-2. 

 

Cette expérience met en évidence que les profils de DCO sont assez proches avec ou sans 

séparateur ; la DCO diminue même un peu plus rapidement (dans la zone de 5 à 10 Ah L-1) 

lors de l’électrolyse avec séparateur. 

 

D’autre part, la réduction de l’ion perchlorate en ion chlorate, qui peut réagir avec les 

radicaux hydroxyles [28], pourrait entraîner une réaction chimique avec l’acide maléique. Les 

différentes réactions de réduction des espèces oxygénées du chlore sont données par les Eq. 

IV-11 à IV-13. 

OHClOeHClO 234 22 +→++ −+−  E° = 1,19 V / ESH  Équation IV-11 

OHClOeHClO 223 2 +→++ +−  E° = 1,15 V / ESH  Équation IV-12 

−→+ 22 ClOeClO    E° = 0,93 V / ESH  Équation IV-13 

Ces réactions, favorisées thermodynamiquement, sont en compétition avec la réduction de 

l’eau en dihydrogène, mais cette dernière est plus favorisée cinétiquement. Malgré tout, ces 

ions, s’ils sont produits, peuvent ensuite réagir avec les radicaux hydroxyles et former des 

produits, radicalaires ou non, oxydant l’AM. La constante de vitesse de réaction est inférieure 
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à 106 L mol-1 s-1 [28] pour l’ion chlorate ( −
3ClO ), et égale à 6,1×109 L mol-1 s-1 pour l’ion 

chlorite ( −
2ClO ) [28], et l’ion chlorite pourrait transmettre deux oxygènes avec seulement un 

radical hydroxyle nécessaire à son activation. La valeur de la constante de vitesse des 

radicaux hydroxyles avec les ions chlorates est faible en regard de la constante de vitesse des 

radicaux sur l’acide maléique alors que celle de l’ion chlorite est du même ordre de grandeur 

que celle de l’AM. Une réduction des ions perchlorate n’est donc pas envisageable pour 

expliquer les valeurs de rendement en courant anormalement élevées (Figure IV-26). 

 

IV.4.3.3. Proposition sur le rôle de l’acide perchlorique 

La recherche bibliographique n’a pas permis d’obtenir d’informations sur la réaction entre 

l’ion perchlorate et le radical hydroxyle. Le Tableau IV-2 rassemble les constantes de vitesse 

de réaction entre certains composés chlorés et les radicaux hydroxyles. 
 

Réaction Constante de vitesse (L mol-1 s-1) Référence 
−•− →+ ClOHOHCl  4,3×109 [29] 

−••− +→+ OHClOOHClO  8,8×109 [28] 
−•− +→+ OHClOOHClO 22  6,1×109 [28] 

→+ •− OHClO3  <1×106 [28] 

 

Tableau IV-2 : Constantes de vitesse de réaction de composés chlorés avec les radicaux hydroxyles. 
 

La vitesse de réaction la plus rapide est obtenue pour l’ion hypochlorite, le produit de cette 

réaction est un radical et donc cet élément est susceptible d’être très réactif. Un format 

identique est alors proposé pour la réaction de l’ion perchlorate : 

−••− +→+ OHClOOHClO 44      Équation IV-14 

A notre connaissance, cette équation n’a jamais été proposée. On peut imaginer que le radical 

perchlorate constitue, en raison de son déficit électronique, un bon réactif vis-à-vis de la 

double liaison éthylénique de l’acide maléique. 

La représentation spatiale d’une molécule d’acide maléique est donnée en Figure IV-27. La 

configuration cis du diacide et l’existence de la liaison intra moléculaire par pont hydrogène 

favorisent une attaque aisée des atomes de carbone de la double liaison. La distance entre les 
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atomes de carbone de la double liaison est de 1,337 Å et la distance entre l’oxygène et 

l’hydrogène qui forment la liaison intra moléculaire est de 1,595 Å [30]. 

 

Figure IV-27. Représentation spatiale d’une molécule d’acide maléique avec la liaison intra moléculaire. 

 

Le radical perchlorate, en se basant sur l’ion perchlorate correspondant, peut être représenté 

comme un tétraèdre. Pour l’ion perchlorate, les valeurs de la distance entre l’atome de chlore 

et les différents atomes d’oxygène sont identiques, tout comme les valeurs des angles. Ceci 

n’est pas le cas pour la molécule d’acide perchlorique. Pour l’ion perchlorate, avec un angle 

O-Cl-O de 109,5° et une distance Cl-O de 1,44 Å [31], la distance entre deux atomes 

d’oxygène vaut alors 2,35 Å. 

 

Figure IV-28. Représentation spatiale d’un ion perchlorate. 

 

Une attaque du radical perchlorate directement sur la double liaison de l’AM permettrait de 

transférer deux atomes d’oxygène alors que l’activation n’a nécessité qu’un seul radical 

hydroxyle. 

 

L’action précise du radical perchlorate n’est pas connue, mais il est possible d’envisager 

différents chemins, comme une attaque symétrique sur les deux carbones centraux, formant 

ainsi un pont, le radical étant probablement porté par un des atomes d’oxygène. La distance 

entre les deux atomes de carbone de la molécule d’acide maléique est près de deux fois 
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inférieure à la distance séparant deux atomes d’oxygène dans l’ion perchlorate. Ces distances 

ne coïncident pas, mais on peut penser que les distances inter atomiques puissent être 

modifiées entre l’ion et le radical, comme ils le sont entre l’acide perchlorique (≈ 2,57 Å) et 

l’ion perchlorate (2,35 Å). 

 

 

→+•
4444 OHCClO        Équation IV-15 

 

 

Ce pontage entraînerait alors la rupture de la liaison entre les deux carbones centraux, 

induisant alors la production de deux molécules identiques : l’acide glyoxylique selon l’Eq. 

IV-16. 

•• +→+ 23224444 2 ClOOHCOHCClO     Équation IV-16 

 

Une attaque plus dissymétrique peut être aussi envisagée si le radical perchlorate agit 

consécutivement à un radical hydroxyle : il se formerait dans une première étape une 

molécule d’acide 3-hydroxy-2-propénoïque avec libération du radical •HOOC  : 

343444 OHCHOOCOHCOH +→+ ••     Équation IV-17 

Dans un second temps, on peut envisager l’action du radical perchlorate sur la double liaison 

d’acide 3-hydroxy-2-propénoïque, ce qui conduirait alors à la rupture de la liaison carbone-

carbone, en produisant deux molécules différentes : l’acide formique et l’acide glyoxylique : 

•• ++→+ 23224343 ClOHCOOHOHCClOOHC    Équation IV-18 

 

Le Tableau IV-3 propose, parmi les nombreuses étapes d’une telle réaction, deux points clés 

du processus d’oxydation de l’acide maléique par le radical perchlorate selon les atomes 

cibles de l’attaque. La molécule d’acide glyoxylique, qui apparaît pour les deux mécanismes 

proposés, peut conduire soit à une molécule d’acide oxalique si un radical hydroxyle attaque 

l’hydrogène porté par le carbone de la fonction aldéhyde, soit à deux molécules d’acide 

formique si le radical attaque le carbone portant la fonction aldéhyde. 
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1ère étape d’attaque 
Selon Eq. IV-16 

(sur les 2 C) 

Selon Eq. IV-17 et IV-18 

(OH• puis ClO4
•) 

Intermédiaires 

susceptibles 

d’apparaître 

Radical perchlorate 

ponté sur AM 
HOOC-CH=CHOH 

Composé formé 

prédominant 
2 HOOC-CHO HOOC-CHO + HCOOH 

Tableau IV-3 : Grandes lignes des mécanismes de réaction proposés entre l’acide maléique et le radical 
perchlorate en fonction du mécanisme supposé d’attaque. 

 

L’arrêt de cette réaction pourrait alors être dû d’une part à la diminution importante de la 

quantité d’acide maléique dans le milieu. En effet, l’action de cette réaction supplémentaire 

n’est observable que jusqu’à 60 à 80% de disparition de la quantité initiale d’acide maléique. 

Cette hypothèse, selon laquelle un radical perchlorate attaquerait la double liaison de l’AM, 

expliquerait ainsi un rendement en courant supérieur à 1, lors des électrolyses réalisées avec 

l’AM seul, en présence d’AO ou en présence d’AO et d’AF. Par contre, le rendement en 

courant n’est pas supérieur à 1 lorsque que la solution contient initialement de l’AF à la même 

concentration que l’AM (Figure IV-17). En présence d’acide formique, une compétition entre 

les liaisons intra et intermoléculaires de l’AM peut apparaître, car l’acide formique est une 

petite molécule. En présence d’acide oxalique, ce type de liaisons intermoléculaires n’est pas 

possible, en raison de la taille de la molécule. Les représentations de ces deux types de 

liaisons sont données à la Figure IV-27 et à la Figure IV-29. 

 
Figure IV-29. Liaisons intermoléculaires entre l’acide maléique et l’acide formique. 
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Ces liaisons intermoléculaires créent une zone d’encombrement stérique au niveau de la 

double liaison limitant ainsi l’accès du radical perchlorate. Dans les expériences de cinétique 

comparative, les concentrations molaires des deux acides sont identiques ; il est alors possible 

qu’une seule molécule d’AF en liaison intermoléculaire avec une molécule d’AM soit 

suffisante pour empêcher le radical perchlorate d’atteindre la double liaison. Une 

connaissance plus approfondie des intermédiaires obtenus lors de l’oxydation de l’acide 

maléique pourrait aider à la compréhension du mécanisme de dégradation (Annexe 2). 

 

IV.4.4. Conclusions 

Dans les conditions de l’expérience, la nature ainsi que la concentration de l’électrolyte 

support (HClO4 ou H2SO4) ont une influence sur la vitesse de disparition de l’acide maléique, 

mais aussi sur la vitesse de diminution des paramètres globaux comme la DCO et le COT. 

Pour des rapports de concentration entre l’acide perchlorique et l’AM de 1 ou 10, les vitesses 

de disparition de la DCO, du COT et de l’acide maléique sont assez proches. Par contre, pour 

un rapport de concentration valant 0,1, le COT et la DCO diminuent beaucoup plus lentement. 

Lorsque l’acide perchlorique est remplacé par de l’acide sulfurique, avec un rapport de 

concentration de 10, le COT et la DCO diminuent un peu plus lentement qu’avec l’acide 

perchlorique, mais surtout la vitesse de disparition de l’AM est nettement plus faible. Le 

rendement en courant calculé à partir des valeurs expérimentales de DCO est égal à 1,5 pour 

les plus hautes concentrations d’acide perchlorique, à 1 pour la plus faible concentration et à 

1,1 en présence d’acide sulfurique, et celui-ci diminue plus rapidement qu’en milieu 

perchlorate. Ces résultats montrent que l’acide perchlorique joue un rôle dans le mécanisme 

d’oxydation de l’acide maléique, impliquant des rendements en courant anormalement élevés. 

Parmi les différentes hypothèses envisagées, les résultats expérimentaux ont écartés la 

possibilité d’une réaction directe entre l’AM et l’acide perchlorique, ainsi que des réactions en 

réduction pouvant expliquer ce phénomène. Une réaction impliquant l’oxydation de l’ion 

perchlorate par le radical hydroxyle, permettant de produire un radical perchlorate qui se 

substituerait à la réaction de l’AM avec les radicaux hydroxyles semble alors la plus 

plausible. L’addition du radical perchlorate sur l’AM libérant par exemple du dioxyde de 

chlore et de l’acide glyoxylique permettrait d’interpréter un rendement en courant supérieur à 

1. Cette hypothèse semble aussi être en accord avec le rendement en courant observé dans le 

cas de l’électrolyse d’une solution contenant initialement de l’AM et de l’AF. Dans ce cas, 

des liaisons intermoléculaires établies entre l’acide maléique et l’acide formique, qui se 

trouvent tous deux à la même concentration, empêcheraient l’accès du radical perchlorate à la 
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double liaison de l’AM. Dans ce cas, la valeur du rendement en courant est conforme à la 

valeur théorique de 1. Pour des solutions contenant seulement l’AM et l’acide perchlorique à 

une concentration 10 fois supérieure, étudions l’effet de la densité de courant. 

 

 

IV.5. Influence de la densité de courant  

 

La densité de courant limite initiale pour une solution d’acide maléique à 0,05 M, en utilisant 

un débit de 200 L h-1, correspond à environ 120 mA cm-2 (7,5 A). Les expériences sont alors 

réalisées sous des densités de courant inférieures (40 mA cm-2) et égales ou supérieures (120 

et 160 mA cm-2) à cette densité de courant limite. Dans ces conditions, les deux régimes 

cinétiques peuvent être étudiés dès le début des électrolyses. Les paramètres globaux ainsi que 

la quantité d’intermédiaires au cours de l’électrolyse seront comparés entre ces trois cas 

d’électrolyses. 

 

IV.5.1. Variation des paramètres globaux 

L’acide maléique est le seul composé organique présent au départ dans la solution, la Figure 

IV-30 présente la variation, au cours du temps et de la charge, du COT en fonction de la 

densité de courant appliquée. 
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Figure IV-30. Variation du COT en fonction de la charge et du temps (encart) lors des électrolyses 

galvanostatiques de 1 L d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide 
maléique. Conditions opératoires : T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr, 

i = 40 mA cm-2 ; 120 mA cm-2 ; 160 mA cm-2. ilim° = 120 mA cm-2. 
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La Figure IV-30 montre que l’abattement en COT augmente, pour une charge donnée, avec la 

diminution de l’intensité ; la variation se produit en sens inverse lorsqu’un temps donné est 

considéré. Pour les deux intensités les plus importantes, les profils en temps et en charge sont 

assez proches ; la vitesse de disparition du COT est alors la même, et une augmentation de 

l’intensité imposée n’a pas permis d’augmenter l’efficacité de traitement. Dans ces 

conditions, la diffusion est bien le facteur contrôlant la vitesse de la réaction électrochimique. 

Le profil d’abattement en fonction du temps est moins rapide à faible densité de courant 

imposée, cette observation est en accord avec une limitation par le transfert de charge. Les 

profils d’abattement en DCO tracés en fonction du temps ou de la charge permettent 

d’atteindre les mêmes conclusions (non montré) ; les tracés des rendements en courant 

calculés à partir de l’Eq. II-34 sur la base des valeurs expérimentales de la DCO sont montrés 

en Figure IV-31. 

0

0,5

1

1,5

0 5 10
Temps (h)

re
nd

em
en

t i
ns

ta
nt

an
é 2,5 A

2,5 A (th)
7,5 A
10 A

  40 mA cm-2

  40 mA cm-2 (Th)
120 mA cm-2

160 mA cm-2

 
Figure IV-31. Rendement instantané en courant calculé avec les résultats expérimentaux de DCO en fonction du 

temps lors des électrolyses galvanostatiques de 1 L d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 0,5 M 
contenant 0,05 M d’acide maléique. Conditions opératoires : T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB 

(S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. i = 40 mA cm-2 ; 120 mA cm-2 ; 160 mA cm-2. ilim° = 120 mA cm-2. 
 

Le rendement en courant atteint une valeur très supérieure à 1 pour le premier point de la 

densité de courant la plus faible. Ce résultat était prévisible, compte tenu des expériences 

détaillées précédemment (§ IV.3.1). Au-delà de ce point, la théorie et l’expérience sont en 

accord. Pour les deux densités de courant supérieures à la densité de courant limite, le 

rendement instantané en courant diminue en permanence et il est meilleur à 120 mA cm-2 qu’à 

160. Ce résultat montre bien que dans la zone contrôlée par la diffusion, l’augmentation de la 

densité de courant conduit à une augmentation de la part des réactions compétitives utilisant 
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les radicaux hydroxyles. Mais les valeurs absolues de ces rendements sont supérieures aux 

valeurs théoriques (non tracées) obtenues avec l’Eq. II-33 et en considérant le coefficient de 

transfert de matière égal à 2×10-5 m s-1. L’influence de l’augmentation de la densité de 

courant sur le coefficient de transfert de matière a été abordée au Chap. III (§ III.2.3.3). 

D’après la Figure III-19, une valeur du coefficient de transfert de matière permet de relier plus 

fidèlement les résultats expérimentaux de DCO aux valeurs théoriques calculées avec l’Eq. II-

33 (non montré). Ces valeurs de rendement en courant supérieures aux valeurs calculées 

théoriquement sont dues à une modification de l’hydrodynamique de la cellule. Il n’est alors 

pas possible de mettre en évidence la part d’une réaction chimique impliquant l’électrolyte 

support. 

D’un point de vue global, l’augmentation de la densité de courant imposée permet de 

diminuer le temps de traitement pour obtenir le même abattement en DCO ou en COT, mais 

la Figure IV-31 montre que la perte énergétique augmente puisque le dégagement d’oxygène 

augmente. D’un point de vue plus spécifique, en considérant les résultats obtenus par HPLC, 

l’influence de l’augmentation de la densité de courant va être interprétée sur la base des 

concentrations de l’acide maléique et de ses principaux intermédiaires. 

 

IV.5.2. Variation des concentrations des acides 

Dans un premier temps, le comportement de l’acide maléique qui est le composé initialement 

présent en solution est exposé. Dans un second temps, les variations de concentration de 

l’acide oxalique et de l’acide formique sont présentées. L’Annexe 2 développe l’identification 

de quelques uns des nombreux pics détectés lors des analyses des échantillons par HPLC. La 

variation de la surface de ces pics, correspondant à des composés organiques identifiés ou 

non, est présentée en Annexe 3, en fonction de la densité de courant imposée. 

 

IV.5.2.1. Acide Maléique 

Tout d’abord, la variation de la concentration de l’acide maléique est tracée en fonction du 

temps pour les trois densités de courant considérées. La Figure IV-32 montre que la vitesse de 

disparition de l’acide maléique en fonction de la charge augmente avec la diminution de la 

densité de courant. L’AM disparaît plus rapidement en fonction du temps, et à la même 

vitesse pour les deux plus hautes densités de courant ; ceci étant en accord avec le fait que la 

vitesse de disparition de l’AM est contrôlée par la diffusion. Ces comportements étaient 

prévisibles, ce qui n’est pas le cas pour le temps nécessaire à l’apparition des intermédiaires 
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ou bien leur quantité détectée en solution, qui peut être directement influencée par la densité 

de courant imposée. 
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Figure IV-32. Variation de la concentration d’AM en fonction de la charge et du temps (encart) lors des 

électrolyses galvanostatiques de 1 L d’une solution électrolytique à 0,5 M d’acide perchlorique contenant 0,05 M 
d’AM. Conditions opératoires : T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. 

i = 40 mA cm-2 ; 120 mA cm-2 ; 160 mA cm-2. ilim° = 120 mA cm-2. 
 

IV.5.2.2. Acide Oxalique 

La Figure IV-33 montre la variation de la concentration d’acide oxalique au cours du temps 

pour les différentes densités de courant. 
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Figure IV-33. Variation de la concentration d’AO en fonction du temps lors des électrolyses galvanostatiques de 

1 L d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide maléique. Conditions 
opératoires : T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. 

i = 40 mA cm-2 ; 120 mA cm-2 ; 160 mA cm-2. ilim° = 120 mA cm-2. 
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A faible densité de courant, l’acide oxalique apparaît en quantités significatives à partir de 2 h 

d’électrolyse. Pour les plus hautes densités de courant, ce temps correspond à peu près au 

maximum de concentration détecté. La concentration maximale d’acide oxalique en solution 

augmente avec l’augmentation de la densité de courant. La Figure IV-32 indique que le 

maximum de concentration d’acide oxalique correspond à une disparition de près de 80% 

d’AM pour les deux plus hautes densités de courant et une disparition quasi-totale de l’AM 

dans le cas de la plus faible densité de courant. Le maximum de concentration d’acide 

oxalique semble être dépendant de la densité de courant imposée. 

L’augmentation de la quantité d’acide oxalique en solution, compte tenu de sa difficulté à être 

oxydé par les radicaux hydroxyles, pourrait provenir d’une production accrue ou d’une 

diminution de la vitesse de disparition. Comme le coefficient de transfert de matière de la 

cellule augmente avec l’augmentation de la densité de courant (§ III.2.3.3), la diffusion est 

alors facilitée. Il n’est donc pas possible de conclure si l’augmentation de la densité de 

courant a conduit à une augmentation de la production d’acide oxalique, mais la quantité et la 

nature des intermédiaires donnant naissance à l’AO peuvent être modifiées. 

 

IV.5.2.3. Acide Formique 

La Figure IV-34 montre la variation de la concentration d’acide formique au cours du temps, 

pour les trois densités de courant considérées. 
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Figure IV-34. Variation de la concentration d’AF en fonction du temps lors des électrolyses galvanostatiques de 
1 L d’une solution électrolytique à 0,5 M d’acide perchlorique contenant 0,05 M d’acide maléique. Conditions 

opératoires : T = 20°C, débit = 200 L h-1, Anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. 
i = 40 mA cm-2 ; 120 mA cm-2 ; 160 mA cm-2. ilim° = 120 mA cm-2. 
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La concentration est quasi identique au cours du temps dans les trois cas de densité de 

courant. Cela signifie que les équilibres entre les réactions de production et de consommation 

sont les mêmes, quelle que soit la densité de courant imposée. La Figure IV-32 indique que le 

maximum de concentration d’acide formique correspond à une disparition de plus de 80% 

d’AM pour les trois densités de courant ; le comportement de l’acide formique semble être 

identique quelle que soit la densité de courant imposée. 

La concentration maximale mesurée en solution augmente légèrement pour la densité de 

courant intermédiaire. Cette augmentation de 0,4 mM au maximum de concentration peut être 

corrélée à l’augmentation du coefficient de transfert de matière mais aussi au changement de 

concentration de l’acide succinique dans le milieu (Annexe 3). 

 

IV.5.3. Conclusions 

L’augmentation de la densité de courant, et en particulier la transition vers un régime 

cinétique contrôlé par la diffusion, permet de dégrader plus rapidement l’acide maléique. 

Dans ce cas, la quantité d’énergie dépensée pour la production de dioxygène est, elle aussi, 

plus importante. Mais ce dégagement gazeux a aussi pour effet d’augmenter le coefficient de 

transfert de matière de la cellule électrochimique, ce qui permet d’atteindre des rendements en 

courant supérieurs à ceux attendus avec la valeur du coefficient de transfert de matière lié 

seulement au débit. 

 

En régime de diffusion, les résultats expérimentaux confirment que les vitesses de disparition 

en fonction du temps de l’acide maléique et du COT sont quasi identiques, quelle que soit la 

densité de courant imposée. Par contre, les concentrations mesurées des différents 

intermédiaires ne subissent pas les mêmes effets lors de cette augmentation de la densité de 

courant. En effet, la concentration maximale en solution d’acide oxalique augmente avec 

l’augmentation de la densité de courant imposée, alors que la concentration maximale d’acide 

formique est quasi constante. La quantité et le nombre d’intermédiaires ne sont pas forcément 

diminués de manière significative lorsque la densité de courant est supérieure à la densité de 

courant limite initiale. Seul un développement du modèle (Chap. VI) en tenant compte de 

toutes les réactions intermédiaires pourrait fournir une première réponse. 
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IV.6. Conclusions 

 

Les voltamogrammes cycliques tracés dans des solutions contenant l’AM ont mis en évidence 

une oxydation par transfert direct d’électrons à faibles concentrations. A plus hautes 

concentrations, une passivation de la surface, probablement par adsorption de l’AM, empêche 

ce transfert direct. Par contre, quelle que soit leur concentration dans le domaine étudié, les 

acides oxalique et formique sont oxydables directement avant la décharge de l’eau. Lorsque 

l’AM est ajouté à une solution constituée d’acide oxalique, d’acide formique ou de ces deux 

acides, la présence d’AM inhibe la surface de l’électrode, ceci ayant pour effet de ralentir le 

phénomène d’oxydation directe de l’AO et de l’AF à l’électrode. 

 

En mode galvanostatique, pour des densités de courant de 40 mA cm-2, l’AM (0,09 M) ne 

démontre pas de difficultés d’oxydation liées à sa possible adsorption. Avec l’électrode de 

DDB, la minéralisation de l’AM est réalisée efficacement. L’acide oxalique et l’acide 

formique sont les intermédiaires principaux identifiés par HPLC lors de la dégradation 

électrochimique de l’AM. Une étude de cinétique comparative de dégradation de ces deux 

composés en présence d’AM a été réalisée. Pour une solution contenant de l’AM et de l’AF 

initialement à la même concentration, la vitesse de dégradation de l’AM est supérieure à celle 

de l’AF et l’AM a quasiment disparu avant que l’AF ne commence à s’oxyder. Ces 

différences de vitesse de dégradation ont été interprétées en tenant compte que la constante de 

vitesse de l’AM avec les radicaux hydroxyles est supérieure à celle de l’AF avec ces mêmes 

radicaux. Par contre, alors que la constante de vitesse de réaction d’AM avec les radicaux 

hydroxyles est plus de 4000 fois supérieure à celle de l’AO, ces deux composés ont des 

vitesses de disparition comparables lorsqu’ils sont présents en concentration initiale identique. 

Le profil de concentration de l’AO au cours du temps indique un phénomène de limitation par 

la diffusion (exponentielle décroissante). Les mécanismes de dégradation des composés 

organiques sont donc différents. Les deux observations précédentes sont également 

confirmées lorsque la solution électrolysée contient l’AM, l’AO et l’AF à la même 

concentration. 

Avec les valeurs expérimentales de DCO, les rendements en courant ont pu être évalués pour 

ces électrolyses galvanostatiques. En début d’électrolyse, le rendement est supérieur à 1, pour 

les solutions contenant l’AM seul (η = 2,4), l’AM et l’AO et celle constituée des trois acides. 

Ce résultat indique qu’une réaction chimique supplémentaire est responsable de la diminution 
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accrue de la DCO. Dans le cas de la solution contenant l’AM et l’AF, les valeurs de 

rendement en courant sont comparables aux valeurs théoriques, voire plus faibles. Ceci tend à 

montrer que la réaction chimique évoquée précédemment n’a pas lieu dans ces conditions 

expérimentales. 

Ces valeurs de rendement en courant anormalement élevées ainsi que le comportement 

particulier en présence d’AF sont expliquées en proposant un mécanisme de réaction 

chimique impliquant un composé oxygéné activé par un seul radical hydroxyle (1 électron) et 

capable de transférer au minimum deux atomes d’oxygène à une molécule d’AM. Parmi les 

composés susceptibles d’être produits, il a été proposé une réaction entre le radical hydroxyle 

et l’ion perchlorate (électrolyte support), donnant naissance à un radical perchlorate. 

L’influence de l’électrolyte support sur la vitesse de disparition de la DCO et la vitesse de 

variation de la concentration de l’AM a été montrée. En effet, à faibles concentrations d’acide 

perchlorique ou en remplaçant l’acide perchlorique par l’acide sulfurique, les performances de 

l’électrolyse sont diminuées de manière significative. De plus, la possibilité d’une liaison 

intermoléculaire établie entre l’acide maléique et l’acide formique entraînerait un 

encombrement stérique important, empêchant alors l’attaque du radical perchlorate sur la 

double liaison de l’AM. 

 

L’augmentation de la densité de courant permet de dégrader plus rapidement l’acide 

maléique. Le dégagement gazeux est aussi plus important, celui-ci ayant pour effet 

d’augmenter le coefficient de transfert de matière et donc le rendement en courant. De ce fait 

l’augmentation de la densité de courant n’a pas permis de mettre en évidence de manière 

quantitative l’influence de l’électrolyte support. 

En régime de diffusion, les concentrations mesurées des acides oxalique et formique ne 

varient pas de la même manière avec cette augmentation de la densité de courant. En effet, la 

concentration maximale en solution d’acide oxalique augmente avec l’augmentation de la 

densité de courant imposée, alors que la concentration maximale d’acide formique est quasi 

constante. Les concentrations de ces acides résultent d’un équilibre entre leur vitesse de 

production lors de l’oxydation de l’AM et de ses intermédiaires, et leur vitesse d’oxydation. 

La part de chacune de ces réactions ne peut être évaluée, il est donc délicat de conclure, à ce 

jour, de ces observations expérimentales. 
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V. OXYDATION DU TENSIOACTIF ET 
D’EMULSIONS H/E 

L’objectif de ce chapitre est d’étudier le comportement d’émulsions huile dans eau lors 

d’électrolyses galvanostatiques. Les émulsions H/E sont des systèmes métastables constitués 

de tensioactif sous forme micellaire et de composés organiques hydrophobes contenus dans 

les micelles. Ces micelles sont alors dispersées dans une phase aqueuse. La présence de ces 

micelles peut influencer de manière importante la diffusion et les propriétés d’adsorption à la 

surface de l’électrode [1]. De plus, dans certains cas, le composé organique se dissocie de la 

micelle avant de réaliser le transfert électronique [1]. L’objectif de ce travail est de déterminer 

si l’électrolyse d’une solution de ce type conduira : (1) à la démixtion de la solution, la 

séparation de phases étant réalisée après décantation, ou (2) à la dégradation des micelles 

(tensioactif et composé organique), la solution étant alors dépolluée. Dans ce second cas, il 

serait intéressant d’étudier la vitesse de dégradation des micelles, avec et sans la présence 

d’une huile ; mais aussi la performance de la minéralisation pour envisager ou non le 

recyclage de l’effluent traité. Avant d’étudier ces systèmes complexes lors d’électrolyses 

galvanostatiques, le comportement électrochimique du dodécylbenzènesulfonate de sodium 

(DBS) doit être connu. 

 

L’oxydation électrochimique d’alkylbenzènesulfonates et plus précisément du DBS a fait 

l’objet de quelques études avec différents matériaux d’électrodes [2-4]. Avec des électrodes 

en fonte, Leu et al. [2] ont oxydé le tensioactif par oxydation du chlorure de sodium, afin de 

produire de l’acide hypochlorique, couplé à la coagulation chimique. L’addition de peroxyde 

d’hydrogène (réaction de Fenton) a permis d’améliorer le procédé. Lissens et al. [3] ont utilisé 

plusieurs types d’électrodes à base de carbone (carbone vitreux, granules de graphite, disque 

de graphite, feutre de carbone, DDB). Les électrodes de graphite et de feutre de carbone se 

sont délitées, ajoutant une quantité de carbone organique dans les solutions de DBS. 

L’abattement en COT était le plus important avec une électrode DDB, pour une charge 

donnée. Plus récemment, Panizza et al. [4] se sont intéressés à la dégradation du DBS lors 

d’électrolyses galvanostatiques sur une électrode d’oxyde ternaire de Ti-Ru-Sn (sur un 

substrat de Ti) et une électrode de DDB. Contrairement au cas du DDB, la minéralisation 

totale avec l’électrode d’oxyde ternaire est obtenue uniquement en présence de chlorures, qui 

jouent le rôle de médiateurs. Basé sur les mesures de DCO, la comparaison des deux 
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matériaux indique que la minéralisation est atteinte plus rapidement avec l’électrode 

d’oxydes, à condition, dans ce cas, d’ajouter des chlorures en concentration suffisante. 

 

Dans cette partie, le comportement électrochimique du DBS est étudié avec des électrodes de 

platine, de dioxyde de plomb et de diamant dopé au bore, en tenant compte de l’état 

physicochimique du tensioactif (monomères ou micelles). Ensuite, des électrolyses 

galvanostatiques sont réalisées dans les mêmes conditions expérimentales pour comparer les 

performances du PbO2 (disponible commercialement) et du DDB (pas encore à l’échelle 

industrielle [5]). Puis l’influence des différents paramètres opératoires est étudiée avec 

l’électrode de DDB sous conditions galvanostatiques, avant de réaliser l’électrolyse 

d’émulsions huile dans eau. 

 

 

V.1. Etat monomère et micellaire du tensioactif 

 

Un tensioactif, lorsqu’il est placé en solution, ne forme pas spontanément des micelles, il faut 

atteindre une concentration minimale appelée Concentration Micellaire Critique (CMC) pour 

que les molécules de monomère se réarrangent en micelles. Cette CMC est déterminée par la 

mesure de la tension de surface, avant d’étudier le comportement électrochimique des 

solutions en fonction de l’état monomère ou micellaire. 

 

V.1.1. Détermination de la CMC 

Le dodécylbenzènesulfonate de sodium (C18H29SO3Na, DBS) est utilisé comme molécule 

modèle. La plupart des auteurs ont défini la CMC du tensioactif à partir des mesures de 

tension de surface [6-9] ou des mesures conductimétriques [10]. Les valeurs de CMC du DBS 

obtenues, de 0,54 [8] à 2,1 mM [10] sont quelque peu différentes en raison des conditions 

opératoires : purification des réactifs avant mesures, température et électrolyte. 
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Figure V-1. Variation de la tension de surface en fonction du logarithme de la concentration de tensioactif (C) à 
température ambiante (24°C), pour quatre solutions électrolytiques : (a) = eau distillée ; (b) = Na2SO4 0,01 M ; 

(c) = H2SO4 0,1 M et (d) = Na2SO4 0,1 M. 
 

Le produit utilisé dans cette étude est pur à 80% et les 20% restants sont composés de 

molécules de longueur de chaîne variable, dont on peut supposer que les propriétés 

électrochimiques seront peu différentes de la molécule prédominante. En raison de cette 

pureté, la mesure de la CMC dans notre étude est donc donnée pour la solution de tensioactif, 

majoritairement composée de DBS. Les expériences de détermination de la CMC ont été 

réalisées avec des solutions contenant différentes concentrations de tensioactif et 

d’électrolyte, à la température de 24°C. La Figure V-1 présente la variation de la tension de 

surface en fonction du logarithme de la concentration de tensioactif, le changement de pente 

obtenu pour chacune de ces quatre courbes définit la CMC du tensioactif. Les solvants utilisés 

sont l’eau distillée (courbe a), le sulfate de sodium 0,01 M (courbe b) et 0,1 M (courbe d) et 

l’acide sulfurique 0,1 M (courbe c). 

Le changement de pente apparaît dans la même région de concentration pour les courbes (a) et 

(b) d’une part, et les courbes (c) et (d) d’autre part. Les valeurs de CMC sont rassemblées 

dans le Tableau V-1, les résultats extrapolés à partir des droites obtenues sur le tracé semi-

logarithmique sont présentés en terme de domaine de valeur de concentration pour chaque 

électrolyte. La valeur de la CMC obtenue dans l’eau (entre 0,41 et 0,48 mM) est plus faible 

que les valeurs présentées dans la bibliographie. Le Tableau V-1 montre qu’une faible 

quantité de Na2SO4 n’a qu’une très faible influence sur la CMC. Par contre, quand la 

concentration de sulfate de sodium est portée à 0,1 M, la valeur de la CMC est divisée par 5 



V – Oxydation du Tensioactif et d’Emulsions H/E 

 168 

par rapport à une solution sans sulfate de sodium. Rybicki [7] a étudié l’influence de la 

concentration du sulfate de sodium sur la CMC du DBS, le rapport entre les valeurs de CMC 

obtenues était proche de 3 pour les mêmes concentrations d’électrolyte. 

 

Electrolyte Valeur min 
(mM) 

Valeur max 
(mM) 

Valeur min 
(mg L-1) 

Valeur max 
(mg L-1) 

Eau 0,41 0,48 142,9 167,3 

Na2SO4 0,01 M 0,39 0,46 135,9 160,3 

H2SO4 0,1 M 0,076 0,081 26,5 28,2 

Na2SO4 0,1 M 0,082 0,095 28,6 33,1 
 

Tableau V-1 : Détermination de la valeur de la CMC du tensioactif (T = 24°C) dans les quatre milieux 
électrolytiques présentés à la Figure V-1. 

 

La comparaison entre les courbes (c) et (d) montre l’influence de la nature du cation. Les 

valeurs de CMC obtenues pour une même concentration d’acide sulfurique et de sulfate de 

sodium sont identiques. Bien que la quantité de cations hydratés soit différente dans les deux 

solutions, les valeurs de tension de surface et de CMC sont les mêmes. Danov et al. [11] 

avaient conclu que le pH était sans influence sur la valeur de la CMC, dans des solutions 

électrolytiques de NaCl à pH 2,5 et 6. En fait, nous pouvons aussi conclure que le pH n’a pas 

d’influence si les concentrations d’acide sulfurique et de sulfate de sodium sont identiques, 

signifiant qu’un contre-ion différent de celui du tensioactif (Na+ pour le DBS) diminue aussi 

la valeur de la CMC du DBS. 

Connaissant maintenant la valeur de la CMC en présence d’électrolytes à différentes 

concentrations, le comportement électrochimique est étudié dans les deux configurations : 

monomères (ou agrégats près de la valeur de la CMC) et micelles. 

 

V.1.2. Influence de la micellisation sur l’oxydation 

A la Figure V-2, la concentration de contre-ion (Na+) est maintenue constante (0,2 M) et la 

concentration de tensioactif varie de 25 à 1220 mg L-1. A une concentration de 25 mg L-1, 

d’après les résultats obtenus Figure V-1, le tensioactif est sous forme monomère ; pour les 

autres valeurs de concentration, il est sous forme micellaire. A la plus faible concentration, le 

pic d’oxydation se trouvant à 2 V / ECS atteint la valeur la plus élevée. L’augmentation de la 

concentration (122 mg L-1) au-delà de la CMC induit une diminution importante de la densité 
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de courant de pic, la courbe présente plutôt une vague, mais celle-ci augmente de nouveau 

lorsque la concentration est encore élevée (1220 mg L-1). A température constante, Cheng et 

Gulari [12] ont montré que le coefficient de diffusion du DBS diminue lorsque la 

concentration de NaCl augmente. Ils ont conclu que cette diminution était due à la 

micellisation du DBS et à la forme des micelles. De plus, une étude a été menée par Yeh et 

Kuwana [13] avec le ferrocène qui forme des micelles avec le Tween 20 (M = 1650 g mol-1), 

un tensioactif non ionique. Ces auteurs ont mis en évidence la grande différence entre les 

valeurs du coefficient de transfert de matière pour les formes monomères et micellaires, 

lorsque les conditions hydrodynamiques sont similaires. Ils ont conclu que les coefficients de 

transfert de matière étaient liés tels que : kmicelles = 10-2 kmonomères, donc le coefficient de 

diffusion des micelles est inférieur à celui des monomères. Ceci peut expliquer l’importante 

chute de la densité de courant de pic entre les deux concentrations : 25 et 122 mg L-1 (Figure 

V-2). A la concentration de 1220 mg L-1, dix fois supérieure à la précédente, la quantité de 

micelles étant supérieure, la densité de courant augmente à nouveau. Cette expérience montre 

clairement que l’état, monomère ou micellaire, a un effet important sur le comportement du 

DBS en oxydation directe. Le DBS peut être oxydé directement avec l’anode de DDB en 

milieu sulfate, la section suivante est destinée à étudier le comportement électrochimique du 

DBS en fonction du matériau d’électrode utilisé. 
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Figure V-2. Voltamogrammes cycliques dans des solutions de Na2SO4 0,1 M contenant des concentrations 
variables de tensioactif. [DBS] = 25 mg L-1 (monomères ou agrégats); 122 mg L-1 (micelles) et 1220 mg L-1 

(micelles). T = 20°C. DDB (S = 19,6 mm²), contre électrode : Pt, Référence : ECS, 
Vitesse de balayage = 50 mV s-1. 
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V.2. Oxydation du DBS : influence du matériau 

d’électrode 

 

Le comportement du tensioactif, en fonction de la nature du matériau d’anode (Pt, PbO2, 

DDB), est d’abord étudié en utilisant la technique de la voltamétrie cyclique puis en 

électrolyse galvanostatique. 

 

V.2.1. Comportement électrochimique 

Le tensioactif modifie la tension de surface d’un matériau en abaissant sa tension interfaciale. 

De ce fait, les propriétés d’adsorption de ce matériau peuvent être largement modifiées car un 

tensioactif anionique s’adsorbe sur une surface oxyde chargée positivement sous forme d’une 

bicouche, même à concentration inférieure à la CMC [1]. Dans cette partie, le comportement 

des solutions de DBS est étudié lors de balayages successifs dans une zone de potentiel 

appropriée à chaque matériau. 

 

V.2.1.1. Avec une anode en platine 

Avec une électrode de platine, les balayages successifs sont réalisés dans une solution de 

H2SO4 1 M contenant 0,3 mM de DBS (122 mg L-1). Dans ces conditions, le tensioactif se 

trouve à l’état de micelles dans la solution. La Figure V-3 présente cinq des dix cycles 

successifs réalisés dans le domaine de potentiel de 0,65 V (potentiel d’abandon) à 1,4 V / 

ECS. La Figure V-3 montre que lors du premier balayage dans une solution contenant du 

DBS, la courbe courant – tension présente des caractéristiques proches de celle du solvant, en 

effet, il n’y a pas de courant spécifique d’oxydation du composé organique. La densité de 

courant relevée lors du balayage dans le solvant, dans la zone de potentiel de 0,7 à 1,2 V / 

ECS, correspond à l’oxydation de la surface du platine en oxydes de platine [14]. Dès le 

deuxième balayage, une chute importante de la densité de courant dans la zone de 0,7 à 1,3 V 

/ ECS est observée. Après le premier balayage en oxydation, l’électrode a été oxydée puis lors 

du balayage retour la surface n’est pas réduite et reste à l’état d’oxydes de platine. En 

commençant le deuxième balayage, c’est une électrode d’oxyde de platine qui est utilisée, il 

est donc logique de voir diminuer la densité de courant puisque l’oxydation de la surface n’a 

pas lieu. Par contre, dans cette zone, il n’apparaît pas de courant spécifique d’oxydation du 

composé organique sur l’électrode d’oxydes de platine, puisque la densité de courant diminue 
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au cours des cycles. Il semble donc que l’oxydation du DBS ne puisse être réalisée ni avec 

l’électrode de platine, ni avec les oxydes de platine ainsi formés. 
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Figure V-3. Voltamogrammes cycliques dans une solution de H2SO4 1 M contenant 122 mg L-1 de tensioactif 
(micelles). Cycles successifs réalisés entre le potentiel d’abandon (0,65 V) et 1,4 V / ECS en oxydation puis 

retour au potentiel d’abandon. Electrode de travail : Pt (S = 3,14 mm²), contre électrode : Pt, Référence : ECS. 
Vitesse de balayage = 50 mV s-1, T = 20°C. 

 

La Figure V-4 présente trois des dix cycles successifs réalisés entre le potentiel d’abandon 

(0,65 V / ECS) et 1,4 V puis 0 V / ECS. 
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Figure V-4. Voltamogrammes cycliques dans une solution de H2SO4 1 M contenant 122 mg L-1 de tensioactif 

(micelles). Cycles successifs réalisés entre le potentiel d’abandon (0,65 V) et 1,4 V en oxydation puis 0 V / ECS 
en réduction. Electrode de travail : Pt (S = 3,14 mm²), contre électrode : Pt, Référence : ECS. Vitesse de 

balayage = 50 mV s-1, T = 20°C. 
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La Figure V-4 montre que le premier balayage se trouve légèrement sous la courbe du solvant 

et les autres balayages démontrent des densités de courant supérieures à celle du solvant, 

indiquant ainsi que le tensioactif peut s’oxyder directement sur cette électrode à un potentiel 

de l’ordre de 1,2 V / ECS. Dans cette zone de potentiel, la courbe courant-tension obtenue 

pour le résiduel représente l’oxydation du platine ; la réduction de ces oxydes est observée 

lors des balayages retour à un potentiel de 0,4 V / ECS. Lors du premier balayage, comme le 

platine est un matériau possédant de hautes capacités d’adsorption, on pourrait alors penser 

que les molécules de tensioactif s’adsorbent fortement sur la surface et modifient alors le 

comportement de l’électrode, empêchant l’oxydation du platine. Par la suite, plus le nombre 

de balayages augmente, plus la densité de courant relevée dans la zone de potentiel de 0,7 à 

1,3 V / ECS augmente, indiquant alors un pic spécifique d’oxydation lié à la présence du 

tensioactif. On peut supposer qu’à partir du deuxième balayage, la surface de l’électrode a été 

renouvelée (réduction des oxydes de platine) et le temps imparti à l’adsorption des molécules 

sur la surface de l’électrode est plus court. Le pic spécifique d’oxydation du tensioactif peut 

alors être observé sur la surface de platine oxydée. Besio et al. [15] ont étudié l’adsorption du 

dodécylsulfate de sodium (SDS) sur une électrode de platine, polarisée à potentiel constant 

(entre 0 et 0, 768 V / ECS) pendant 2 h. Les auteurs ont montré que l’épaisseur de la couche 

de SDS adsorbée sur l’électrode augmente à partir de 0,368 V / ECS, et se stabilise dans la 

zone du potentiel de formation des oxydes de platine. De plus, la majeure partie de 

l’adsorption est réalisée dans les premières minutes du maintien potentiostatique. Ces résultats 

expérimentaux observés avec le SDS pourraient expliquer l’importance du temps écoulé entre 

le premier et le deuxième cycle de la Figure V-4. 

 

Afin de mettre en évidence l’importance de l’état de surface de l’électrode, un autre 

voltamogramme a été réalisé dans une zone de potentiel identique en oxydation mais plus 

élargie en réduction : jusqu’à -0,3 V / ECS afin d’observer la réduction du proton adsorbé [14, 

16]. Lorsque les balayages successifs sont réalisés jusqu’à -0,3 V / ECS en réduction, les 

voltamogrammes présentent les mêmes caractéristiques que pour les conditions opératoires de 

la Figure V-4. En tenant compte des résultats de la Figure V-3 et de la Figure V-4, il semble 

donc que le DBS ne puisse s’oxyder avec une électrode de platine que simultanément avec 

l’oxydation de la surface du platine et que le DBS semble s’adsorber fortement à la surface du 

platine nu. 
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V.2.1.2. Avec une anode en dioxyde de plomb 

Les cycles successifs sont réalisés avec une électrode de dioxyde de plomb dans une solution 

contenant 122 mg L-1 (Figure V-5) et 1220 mg L-1 (Figure V-6) de tensioactif.  
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Figure V-5. Voltamogrammes cycliques dans une solution de H2SO4 1 M contenant 122 mg L-1 de tensioactif 

(micelles). Cycles successifs réalisés entre le potentiel d’abandon (1,4 V) et 2,2 V / ECS en oxydation puis retour 
au potentiel d’abandon. Electrode de travail : PbO2 (S = 400 mm²), contre électrode : Pt, Référence : ECS. 

Vitesse de balayage = 50 mV s-1, T = 20°C. 
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Figure V-6. Voltamogrammes cycliques dans une solution de H2SO4 1 M contenant 1220 mg L-1 de tensioactif 
(micelles). Cycles successifs lors de balayages réalisés entre le potentiel d’abandon (1,4 V) et 2,2V / ECS en 

oxydation puis retour au potentiel d’abandon. Electrode de travail : PbO2 (S = 400 mm²), contre électrode : Pt, 
Référence : ECS. Vitesse de balayage = 50 mV s-1, T = 20°C. 
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Quelle que soit la concentration de tensioactif, le premier balayage réalisé dans cette gamme 

de potentiel montre un courant d’oxydation pour un potentiel de 1,95 V / ECS. Mais au-delà 

de 2 V / ECS, la courbe passe sous celle du résiduel, indiquant une modification de la surface 

de l’électrode. Par la suite, les balayages successifs ne présentent pas de courant spécifique 

d’oxydation. Pour une concentration dix fois supérieure, les voltamogrammes présentent les 

mêmes caractéristiques (Figure V-6) et les mêmes densités de courant d’oxydation. Un 

agrandissement dans la gamme des faibles densités de courant est présenté Figure V-6. 

Ces résultats indiquent que l’électrode de dioxyde de plomb permettrait l’oxydation directe du 

tensioactif sous forme micellaire lors du premier cycle, cependant la surface de l’électrode est 

rapidement modifiée dès le deuxième cycle, probablement par adsorption du tensioactif et / ou 

formation de polymères, et ne permet plus l’oxydation du tensioactif. De plus, quelle que soit 

la concentration de ce tensioactif en solution, la densité de courant relevée est la même, ceci 

indique que le transfert de charge limite la réaction d’oxydation. La quantité de DBS oxydée 

de manière directe est toutefois limitée. 

 

V.2.1.3. Avec une anode en diamant dopé au bore 

Les voltamogrammes cycliques obtenus Figure V-7 sont réalisés dans une solution d’acide 

sulfurique 1 M avec et sans le tensioactif (122 mg L-1). 
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Figure V-7. Voltamogrammes cycliques dans une solution de H2SO4 1 M contenant 122 mg L-1 de tensioactif 
(micelles). Cycles successifs lors de balayages réalisés entre le potentiel d’abandon (0,45 V) et 2,2 V / ECS en 
oxydation puis -1 V en réduction. Electrode de travail : DDB (S = 19,6 mm²), contre électrode : Pt, Référence : 

ECS. Vitesse de balayage = 50 mV s-1, T = 20°C. 
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Pour tous les cycles et dans une région de potentiel supérieure à 1,7 V / ECS, la densité de 

courant obtenue est supérieure à la densité de courant de l’acide sulfurique. Mais au cours des 

balayages, la densité de courant diminue, ceci indique une modification de la surface de 

l’électrode. Mais contrairement au cas de la Figure V-3 (Pt) et de la Figure V-5 (PbO2), la 

densité de courant diminue, mais n’est pas inférieure à celle du solvant. La modification de la 

surface est alors probablement réalisée progressivement. Lorsque l’expérience est réalisée 

avec une concentration dix fois supérieure à celle-ci, la densité de courant du premier 

balayage augmente légèrement dans cette zone de potentiel, mais n’est pas dix fois supérieure 

(Figure non présentée). On peut penser, aussi dans ce cas, que le transfert de charge est l’étape 

limitative du processus d’oxydation. 

 

V.2.1.4. Conclusions 

L’oxydation directe du DBS est observable sur les trois matériaux d’électrode, dans une 

solution électrolytique d’acide sulfurique 1 M. L’oxydation du DBS montre une vague 

d’oxydation lorsque la solution est à l’état micellaire, plutôt qu’un pic, sur une zone assez 

large de potentiel. Il est donc très difficile de comparer des maximums de pic entre les 

matériaux, il faudrait plutôt comparer des surfaces de pic, mais il semble visiblement que la 

surface du pic soit plus importante avec le DDB puis avec le platine (en considérant le 2ème 

cycle) puis avec le dioxyde de plomb. 

La désactivation de la surface observée en voltamétrie cyclique pour les trois matériaux 

d’anode pourrait être expliquée par le dépôt d’un film protecteur. En effet, le DBS possède un 

cycle aromatique qui peut aisément initialiser un phénomène de polymérisation par échange 

d’un électron lors de l’oxydation directe. D’autre part, le DBS est un tensioactif qui peut 

diffuser aisément à l’intérieur des pores de la couche de polymère, cependant, cette couche de 

polymère diminue fortement la vitesse d’oxydation. De plus, les surfaces d’oxydes de métaux 

étant probablement plus poreuses que la surface du diamant, la diminution de la densité de 

courant est alors plus progressive avec le DDB car la saturation de la surface est progressive. 

Donc, les matériaux d’anode utilisés montrent des capacités oxydantes vis-à-vis du DBS très 

différentes (surface du pic d’oxydation) et un comportement au cours des cycles successifs 

très différent aussi (inhibition partielle ou totale de la surface). Le diamant semble avoir l’aire 

du pic d’oxydation la plus importante et le dioxyde de plomb possède la plus faible ; et 

concernant l’inhibition de la surface, l’anode de dioxyde de plomb est modifiée 

immédiatement alors que l’électrode de DDB est modifiée graduellement. En ce sens, le 
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diamant et le dioxyde de plomb sont utilisés pour des électrolyses galvanostatiques afin de 

comparer leurs efficacités pour la minéralisation du tensioactif. 

 

V.2.2. Comparaison DDB et PbO2 lors d’électrolyses 

La Figure V-8 montre la variation de l’abattement en COT pour des électrolyses 

galvanostatiques réalisées dans une cellule sans séparateur avec deux matériaux d’anodes 

différents : PbO2 et DDB, sous strictement les mêmes conditions hydrodynamiques, et à 

température régulée durant toute l’électrolyse. 
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Figure V-8. Variation de l’abattement en COT en fonction du temps lors d’électrolyses galvanostatiques d’un 

litre de solutions contenant 250 mg L-1 de DBS. Electrolyte : Na2SO4 0,118 M + H2SO4 0,005 M (pH =2). 
Anode : DDB ou PbO2

 (63,6 cm2), Cathode : Zr. i = 12 mA cm-2, débit = 42 L h-1. ilim° = 6,8 mA cm-2. 
T = 20°C (symboles pleins), T = 65°C (symboles vides).  

 

La comparaison entre le DDB et le PbO2 pour les températures de 20°C (symboles pleins) 

montre que, pour un temps de 10 h, la minéralisation du DBS sous forme micellaire, à la 

concentration initiale de 250 mg L-1, atteint plus de 80% avec une électrode de DDB, alors 

qu’avec l’électrode de PbO2, pour ce même temps, la minéralisation est de seulement 25%. 

Cependant, des études précédentes à propos de l’oxydation de solutions de phénol sur une 

électrode de PbO2 avaient montré que la température était un paramètre important [17]. En 

effet, Belhadj Tahar et Savall avaient mis en évidence que l’oxydation à une température 

comprise entre 60 et 90°C était adaptée pour la minéralisation complète du phénol [17]. 

L’électrolyse a alors été réalisée à 65°C avec le dioxyde de plomb ainsi que le diamant dopé 

au bore. Avec une anode de PbO2, l’augmentation de température ne permet pas d’atteindre 

de meilleures performances de minéralisation du tensioactif, la performance est même réduite. 
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Donc, le comportement du DBS sur le PbO2 semble être différent de celui du phénol. Cette 

différence est probablement due au fait que le phénol s’oxyde en benzoquinone qui est plus 

soluble à hautes températures et donc est oxydée plus rapidement. Ceci implique alors, pour 

des solutions de phénol, une augmentation de la performance de la minéralisation à hautes 

températures. Par contre, dans le cas de l’oxydation du DBS, des intermédiaires aromatiques 

insolubles ne doivent pas apparaître à cause de la présence du groupement sulfonate sur le 

cycle aromatique ; l’augmentation de température n’accélère donc pas la minéralisation de la 

solution. 

Concernant l’expérience réalisée à 65°C sur le DDB, l’abattement en COT varie d’une 

manière quasi similaire lors de l’augmentation de température. A cette température, la valeur 

de la CMC est modifiée (Température de Krafft du DBS = 57°C [18]) ce qui peut avoir une 

influence sur le réarrangement des molécules au cours de l’électrolyse. En effet, quelle que 

soit la température, les solutions sont sous forme micellaire dès le début des expériences, mais 

au cours de l’électrolyse, la concentration du tensioactif diminue ; à plus haute température, la 

solution reste à l’état de micelles pour des concentrations beaucoup plus faibles qu’à 

température ambiante. Des mesures de tension de surface au cours de l’électrolyse pourraient 

fournir des indications sur l’état monomère ou micellaire des solutions traitées aux deux 

températures, et aider à l’interprétation des résultats. 

 

 

V.2.3. Conclusions 

L’anode en DDB est plus efficace que le PbO2 pour la minéralisation du tensioactif sous les 

conditions expérimentales utilisées et pour les deux températures. L’augmentation de 

température ne permet pas d’améliorer les performances de l’électrode de PbO2, comme cela 

est le cas pour des solutions contenant du phénol. Lors des voltamétries cycliques avec une 

anode en DDB, l’oxydation directe du DBS, puisque l’oxydation de l’eau en radicaux 

hydroxyles commence théoriquement vers 2,5 V / ECS, est possible en milieu acide 

sulfurique (Figure V-7) et en milieu sulfate (Figure V-2). Mais les densités de courant et la 

forme des vagues obtenues pour une même concentration de tensioactif semblent assez 

différentes, étudions alors l’effet du pH de l’électrolyte en utilisant l’électrode de diamant 

dopé au bore. 
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V.3. Influence de la nature de l’électrolyte et du pH 

initial 

 

Des expériences préalables ont montré que l’oxydation directe du DBS est observable avec 

l’électrode de DDB mais que son comportement est influencé par le pH de la solution. Dans 

la cellule d’électrolyse, la densité de courant est fixée à une valeur telle que le potentiel de 

l’anode soit dans la région de la décharge de l’eau ; dans ce cas là, des réactions compétitives 

peuvent apparaître (oxydation de l’électrolyte). Nous allons donc étudier l’effet du pH initial, 

mais aussi les effets cumulés du pH et de la quantité d’électrolyte. 

 

V.3.1. Influence du pH initial 

 

V.3.1.1. Electrolyses galvanostatiques 

La Figure V-9 montre la variation de l’abattement en COT au cours des électrolyses 

galvanostatiques (4 mA cm-2) menées à différents pH initiaux. Les courbes correspondant aux 

pH 2, 4 et 7 sont très similaires ; dans cette gamme, le pH ne semble pas avoir réellement 

d’influence sur les performances de minéralisation. La mesure du pH au cours des 

électrolyses (Figure V-9, encart) montre clairement une acidification du milieu.  
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Figure V-9. Variation de l’abattement en COT et du pH (encart) lors d’électrolyses galvanostatiques de solutions 

de 1 L de Na2SO4 0,01 M contenant 25 mg L-1 de DBS, à différents pH initiaux (2, 4, 7, 10 et 12) ajustés avec 
H2SO4 ou NaOH. T = 20°C. i= 4 mA cm-2, Débit = 42 L h-1. Anode : DDB (63,6 cm2), Cathode : Zr. 

ilim° = 0,68 mA cm-2. 
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A l’anode, l’oxydation complète du DBS génère des protons et à la cathode, des protons sont 

consommés. Le bilan sur les réactions anodiques et cathodiques met en évidence que la 

minéralisation complète d’une mole de DBS conduit à la génération d’un proton selon l’Eq. 

V-3, ce qui explique l’acidification du milieu : 

Anode : eHSOCOOHSOHC 1021031837 2
42232918 +++→+ +−−  Équation V-1 

Cathode : 22
1 HeH →++       Équation V-2 

Bilan : 2
2
42232918 511837 HHSOCOOHSOHC +++→+ +−−  Équation V-3 

D’après la Figure V-9, seules les solutions à pH 2 et 12 peuvent être considérées comme des 

milieux tamponnés. Par contre les autres expériences, même celle à un pH initial de 10, sont 

réalisées en plus grande partie en milieu acide. Entre les expériences de pH initial 2, 4 et 7, les 

profils d’abattement sont assez semblables, et l’expérience réalisée avec un pH initial de 10 

est un peu moins efficace du point de vue de l’abattement, mais permet de bonnes 

performances de minéralisation. Par contre, la manipulation réalisée à pH basique (12) est 

nettement moins performante pour l’oxydation complète du tensioactif. Examinons alors le 

comportement électrochimique du tensioactif dans des milieux de pH différents. 

 

V.3.1.2. Etudes en voltamétrie cyclique 

Pour étudier l’influence du pH de l’électrolyte, la solution contient 25 mg L-1 de DBS dans 

trois électrolytes différents : H2SO4 (pH acide), Na2SO4 (pH neutre) et NaOH (pH basique). 

Les électrolytes sont utilisés à la concentration de 0,1 M ; dans les milieux acides et neutres, 

le tensioactif est donc à l’état de monomère (Tableau V-1). 

La Figure V-10 montre les voltamogrammes cycliques réalisés avec une électrode de DDB 

dans ces trois électrolytes. Dans chaque cas, un signal d’oxydation du DBS apparaît avant la 

décharge de l’eau. En milieu acide (Figure V-10 a), l’oxydation du DBS commence à 1,7 V / 

ECS. En milieu neutre (b), l’oxydation du DBS apparaît dès 1,5 V / ECS et atteint un 

maximum à 2 V, pour lequel la densité de courant vaut alors 1,2 mA cm-2. En milieu basique 

(c), un courant spécifique apparaît vers 1 V / ECS. Pour les courbes (a) et (b), le tensioactif 

est à l’état de monomères ou sous forme de petits agrégats, la différence entre les densités de 

courant de ces deux pics n’est pas due à l’état du tensioactif dans la solution. Cette différence 

suggère alors que le pH, ou la nature des contre-ions condensés, a une influence sur le 

comportement électrochimique du tensioactif. 
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Figure V-10. Voltamogrammes cycliques d’une solution contenant 25 mg L-1 de tensioactif (monomères) dans 
(a) : H2SO4 0,1 M ; (b) : Na2SO4 0,1 M et (c) : NaOH 0,1 M. Electrode de travail : DDB (S = 19,6 mm²), contre 

électrode : Pt, Référence : ECS. Vitesse de balayage = 50 mV s-1, T = 20°C. 
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La courbe (c), en milieu basique, montre que la densité de courant de pic est plus faible qu’en 

milieu neutre (courbe b), mais plus importante qu’à pH acide (courbe a). Le milieu hydroxyde 

de soude comporte le même cation que le sulfate de sodium mais en quantité deux fois 

inférieure, alors que le maximum de pic est trois fois plus faible en milieu basique. Il semble 

donc que la nature du cation ne soit pas seule responsable de la capacité du DBS à s’oxyder 

directement à l’électrode. Bien que le potentiel d’oxydation directe du DBS en milieu basique 

soit moins positif (réaction thermodynamiquement favorisée), c’est en milieu neutre que la 

densité de courant de pic est la plus importante. A pH 13 (NaOH 0,1 M), en travaillant en 

système ouvert, il ne faut pas négliger la présence de carbonates dissous issus de 

l’atmosphère. 

 

V.3.1.3. Importance des carbonates en milieu basique 

Lors des électrolyses galvanostatiques présentées en Figure V-9, la quantité de carbone 

inorganique (CI) a été mesurée. Seules les variations pour trois des cinq électrolyses sont 

présentées à la Figure V-11. La variation du CI est due au dioxyde de carbone dissous dans la 

solution, provenant de l’atmosphère et du CO2 produit continuellement au cours de la 

minéralisation des composés organiques. A pH 12, la Figure V-11 montre une augmentation 

très importante du CI, or le pH a un effet important sur la solubilité du dioxyde de carbone en 

milieu aqueux. 
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Figure V-11. Variation du carbone inorganique lors d’électrolyses galvanostatiques de solutions de 1 L de 

Na2SO4 0,01 M contenant 25 mg L-1 de DBS, à différents pH initiaux (2, 10 et 12) ajustés avec H2SO4 ou NaOH. 
Anode : DDB (63,6 cm2), Cathode : Zr. T = 20°C. i= 4 mA cm-2 (I = 0,25 A), Débit = 42 L h-1. 

ilim° = 0,68 mA cm-2. 
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En effet, à température et à pression constantes, la concentration totale de carbonates 

augmente avec le pH [19] ; les deux pKa de l’acide carbonique (25°C) sont : 

−+ +↔+ 33322 HCOOHCOHOH   pKa1 = 6,37  Équation V-4 

−+− +↔+ 2
3332 COOHHCOOH   pKa2 = 10,25  Équation V-5 

De plus, le protocole d’analyse des échantillons a nécessité une acidification préalable pour 

les échantillons initialement à pH 12, donc la concentration en carbone inorganique mesurée 

est inférieure à la quantité réelle. 

La Figure V-12 montre les voltamogrammes cycliques tracés dans une solution de soude puis 

dans cette solution contenant une quantité fixée de carbonates dissous (0,005 et 0,01 M). 
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Figure V-12. Voltamogrammes cycliques d’une solution de NaOH 0,1 M (pH = 13) avec ou sans Na2CO3. 
Electrode de travail : DDB (S = 19,6 mm²), contre électrode : Pt, Référence : ECS. T = 20°C. Vitesse de 

balayage = 50 mV s-1. 
 

Pour un potentiel de 1,4 V / ECS, en présence de carbonate de sodium, une densité de courant 

spécifique d’oxydation est relevée. Les carbonates peuvent donc être oxydés directement sur 

une électrode de diamant dopé au bore, avant la décharge de l’eau. On peut donc penser que 

l’oxydation des carbonates entre en concurrence avec l’oxydation des molécules organiques 

et, comme à pH très basique la quantité de carbonates est importante, cette réaction 

compétitive devient non négligeable. De plus, la présence des carbonates n’est pas sans effets 

vis-à-vis du tensioactif, et en particulier sur la valeur de la CMC. Par exemple, Oates et 

Schechter [20] ont étudié cet effet particulier dans le cas du dodécylsulfate de sodium (SDS). 

Ils avaient conclu que la CMC diminuait avec l’augmentation de la pression de CO2, et l’effet 
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est plus important sans sels ajoutés. Ceci indique que la solution reste probablement plus 

longtemps à l’état micellaire dans les conditions de pH 12 (Figure V-9) ; et en plus, une part 

des électrons est utilisée pour la réaction compétitive d’oxydation des carbonates. Les 

électrolytes utilisés, comme l’acide sulfurique [21] ou l’acide phosphorique [22], peuvent 

aussi prendre part à des réactions compétitives, nous allons donc étudier l’influence couplée 

du pH et de la quantité d’électrolyte sur la minéralisation du DBS. 

 

V.3.2. Comparaison des influences : pH et électrolyte 

En milieu acide sulfurique, la conversion en peroxodisulfates par oxydation anodique [21] 

présente la meilleure efficacité à faibles températures (9°C) et à hautes concentrations (2 M). 

eHOSHSO 222 2
824 ++→ +−−  E° = 2,123 V / ESH  Équation V-6 

eOSSO 22 2
82

2
4 +→ −−    E° = 2,010 V / ESH  Équation V-7 

Pour les expériences d’oxydation du DBS, les conditions opératoires étant pH 2 ou 7 à 20°C, 

la formation des peroxodisulfates ne devrait pas être importante. Les solutions contiennent 

250 mg L-1 de tensioactif, dans un milieu électrolytique composé de sulfate de sodium ou une 

association de sulfate de sodium et d’acide sulfurique, tel que le rapport entre les 

concentrations molaires d’électrolyte et de tensioactif soit égal à 10 et à 200. Par exemple à 

pH 2, lorsque R = 200, l’électrolyte est constitué de sulfate de sodium 0,118 M et d’acide 

sulfurique 0,005 M. D’après les résultats du Tableau V-1, toutes les solutions sont préparées 

au delà de la concentration micellaire critique, donc les quatre électrolyses débutent avec une 

solution micellaire. La Figure V-13 montre la variation de l’abattement en COT au cours de la 

charge pour les quatre électrolyses galvanostatiques (40 mA cm-2). Jusqu’à une charge de 

2 Ah L-1, l’abattement en COT est identique dans les quatre cas, ensuite, les quatre courbes se 

séparent mais on peut noter deux profils distincts de deux courbes, liés à la quantité 

d’électrolyte plutôt qu’au pH. La meilleure performance en terme de minéralisation est 

observée alors pour le rapport R le plus faible, c’est à dire pour la plus faible quantité 

d’électrolyte dans le milieu. Pour chacun des deux profils distincts, le pH (2 ou 7) n’a pas 

d’influence, ce qui est en accord avec les résultats de la Figure V-9. Par contre, la quantité 

d’électrolyte dans le milieu modifie de manière non négligeable l’abattement obtenu, par 

exemple, pour une charge de 15 A h L-1, l’abattement en COT atteint 90% en présence de peu 

d’électrolyte et lorsque la quantité d’électrolyte augmente, l’abattement en COT dépasse à 

peine 75%. Pour une faible quantité initiale de sulfate de sodium, la probabilité pour un ion 
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sulfate de réagir avec les radicaux hydroxyles pour s’oxyder est faible. Bien que la réaction 

impliquant ces deux composés ne soit pas favorisée de par la température et la concentration, 

la différence d’abattement relevée entre les deux rapport de concentration montre que la 

réaction d’oxydation de l’électrolyte ne peut pas être écartée. 
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Figure V-13. Variation de l’abattement en COT lors d’électrolyses galvanostatiques de solutions contenant 250 
mg L-1 de DBS et en utilisant deux rapport molaires de concentration d’électrolyte par rapport au DBS (10 et 

200). Electrolyte : Na2SO4, pH ajusté avec H2SO4. Anode : DDB (63,6 cm2), Cathode : Zr. T = 20°C. 
Débit = 42 L h-1. i= 40 mA cm-2. ilim° = 6,8 mA cm-2. 

 

Le même type d’expériences a été réalisé avec une concentration de tensioactif plus faible 

(25 mg L-1), en utilisant les mêmes rapports de concentrations et sous une densité de courant 

de 0,6 mA cm-2. Dans ces conditions, aucune différence nette n’a été mise en évidence pour 

l’influence de la quantité de sulfates dans le milieu (figure non présentée). 

 

V.3.3. Conclusions 

Ces expériences ont montré que les réactions compétitives d’oxydation des carbonates en 

milieu basique et des sulfates en milieu acide et neutre induisent une diminution des 

performances de minéralisation du DBS sur l’électrode de DDB. Mais, pour des faibles 

concentrations d’électrolyte, la résistivité de la solution est trop importante pour permettre de 

travailler avec de hautes densités de courant. Pour l’étude de l’influence des paramètres 

opératoires sur la performance des électrolyses, compte tenu de l’ensemble des résultats 

présentés, la concentration molaire d’électrolyte sera toujours 200 fois supérieure à la 

concentration molaire de DBS, afin de permettre l’utilisation d’une large gamme de densités 
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de courant. Concernant le pH, il pourra être utilisé indifféremment égal à 2 ou 7 étant donné 

que les résultats sont très similaires. 

 

 

V.4. Electrolyses galvanostatiques de solutions de 

DBS : influence des paramètres opératoires et 

performance 

 

Après avoir étudié les paramètres liés à l’environnement du DBS en solution, il est intéressant 

maintenant d’étudier l’influence des paramètres opératoires ayant un effet sur les rendements 

d’électrolyse, comme : la densité de courant, la concentration initiale de tensioactif et le débit 

de recirculation. En effet, l’Eq. II-20 et l’Eq. II-27, permettant de calculer la densité de 

courant limite initiale, sont directement liées au coefficient de transfert de matière de la 

cellule, lequel est dépendant du débit utilisé. D’autre part, cette équation nécessite la 

connaissance de la concentration initiale de tensioactif. Ces paramètres dépendent les uns des 

autres et influencent l’efficacité de l’oxydation. 

 

V.4.1. Influence de la densité de courant imposée 

 

V.4.1.1. Variation du COT 

La Figure V-14 montre la variation du COT en fonction de la charge pour différentes densités 

de courant imposées : de 0,63 à 12 mA cm-2. Pour une solution de sulfate de sodium 0,012 M 

contenant du DBS à la concentration initiale de 25 mg L-1, les solutions sont initialement sous 

forme de monomères (Tableau V-1). De plus, avec ces conditions opératoires de débit 

(kd = 1,14×10-5 m s-1) et de concentration initiale, la densité de courant limite initiale est donc 

de 0,68 mA cm-2. Ceci indique que la disparition de la DCO de cette solution est contrôlée par 

le transfert de charge en début d’électrolyse pour la courbe (a) seulement de la Figure V-14. 

Pour toutes les autres densités de courant, la vitesse de disparition de la DCO est régie dès le 

début par la diffusion. 

A la Figure V-14, les mesures d’abattement en COT, aux deux plus faibles densités de 

courant (0,63 et 1,0 mA cm-2), sont très proches et permettent, en fonction de la charge, 

d’atteindre les meilleures performances. Pour ces deux expériences, on peut penser que la 
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totalité, ou du moins la grande majorité des électrons ou des radicaux hydroxyles produits 

réagissent avec le DBS et ses produits d’oxydation. 
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Figure V-14. Variation de l’abattement en COT lors d’électrolyses galvanostatiques d’un litre de solution de 

Na2SO4
 0,012 M contenant 25 mg L-1 de DBS sous différentes densités de courant : 

(a) : 0,63 ; (b) : 1 ; (c) : 4 ; (d) : 8 et (e) : 12 mA cm-2. 
Anode : DDB (63,6 cm2), Cathode : Zr. T = 20°C. Débit = 42 L h-1. ilim° = 0,68 mA cm-2. 

 

A plus hautes densités de courant, notamment largement supérieures à la densité de courant 

limite initiale (courbes c, d et e), l’efficacité diminue en fonction de la charge. Les courbes (d) 

et (e) sont très proches. Le profil d’abattement en COT présente deux zones : au début de 

l’électrolyse, l’abattement en COT augmente très rapidement puis il se stabilise. Le plateau 

obtenu aux deux plus hautes densités de courant correspond à la valeur la plus faible 

d’abattement en COT obtenue Figure V-14. Pour ces hautes densités de courant, on admet que 

les réactions compétitives et en particulier la recombinaison des radicaux hydroxyles en 

peroxyde d’hydrogène consomme une part importante du courant. Et plus l’oxydation de la 

molécule de tensioactif est avancée, plus la longueur de chaîne des molécules doit diminuer. 

De ce fait, les radicaux hydroxyles auront plus de difficultés à rencontrer les espèces pour les 

oxyder. Afin de mettre en évidence la dégradation de la chaîne carbonée et du noyau 

aromatique du DBS, les solutions ont été analysées par HPLC au cours de quelques 

électrolyses. 

 

V.4.1.2. Détection des intermédiaires aliphatiques 

Afin de comprendre la diminution de l’abattement en COT dans la deuxième partie de 

l’électrolyse à hautes densités de courant, le COT et les concentrations massiques des acides 
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carboxyliques : acide maléique (AM), acide oxalique (AO) et acide formique (AF) sont 

représentés sur la même figure. La Figure V-15 et la Figure V-16 présentent ces résultats pour 

deux concentrations initiales de DBS, respectivement 25 et 250 mg L-1, et pour une même 

densité de courant (40 mA cm-2), supérieure dans les deux cas à la densité de courant limite 

initiale (respectivement 1,2 et 12 mA cm-2, avec un débit de 200 L h-1). 

On remarque que l’acide oxalique est formé dès le début de l’électrolyse dans les deux cas, et 

que la concentration d’AF est négligeable tout au long de l’électrolyse. Le maximum de 

concentration de l’AO est atteint lorsque le COT se stabilise. La concentration de l’AO 

présente un quasi-plateau pour les deux cas d’électrolyse, sur un temps assez long. Ce plateau 

est le résultat de la différence entre les vitesses de production et de disparition. 
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Figure V-15. Variation des concentrations d’AM, AO et AF et du COT lors d’une électrolyse galvanostatique 
(40 mA cm-2) de 0,5 L de solution de Na2SO4

 0,012 M contenant 25 mg L-1 de DBS. Anode : DDB (50 cm2), 
Cathode : Zr. T = 20°C. Débit = 200 L h-1. ilim° = 1,2 mA cm-2. 

 

La formation d’AM commence seulement lorsque la vitesse de minéralisation du COT est 

stabilisée (autour de 1 Ah L-1, Figure V-15). La concentration d’AM atteint alors un 

maximum puis diminue rapidement jusqu’à une valeur de concentration nulle. La présence 

d’AM ne peut provenir que de l’ouverture du cycle aromatique [17]. Dans les deux cas de 

concentration (Figure V-15 et Figure V-16), l’acide maléique apparaît plus tard que l’acide 

oxalique, cela signifie que la chaîne aliphatique de la molécule de tensioactif est attaquée plus 

facilement que la tête hydrophile contenant le cycle. De plus, on peut noter que le COT 

diminue rapidement avant l’apparition de l’AM en solution, ce qui indique aussi que la chaîne 

carbonée est aisément oxydable en dioxyde de carbone. Ensuite, le cycle aromatique qui est 
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plus stable que la chaîne aliphatique, est oxydé en donnant naissance à de l’acide maléique 

qui s’oxydera en acide oxalique et en acide formique (Chap. IV). 
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Figure V-16. Variation des concentrations d’AM, AO et AF et du COT lors d’une électrolyse galvanostatique 

(40 mA cm-2) de 0,5 L de solution de Na2SO4 0,118 M et H2SO4 0,005 M contenant 250 mg L-1 de DBS. 
Anode : DDB (50 cm2), Cathode : Zr. T = 20°C. Débit = 200 L h-1. ilim° = 12 mA cm-2. 

 

Quand la valeur de COT est faible, en fin d’électrolyse, la solution est majoritairement 

composée d’espèces de petite taille, la probabilité de rencontre avec les radicaux hydroxyles 

diminue, c’est pourquoi le COT diminue beaucoup plus lentement. Le COT permet d’évaluer 

la performance de la minéralisation des composés organiques contenus dans la solution, il est 

intéressant maintenant d’analyser la performance de l’oxydation, ainsi que le rendement 

instantané en courant en utilisant les analyses de DCO. 

 

V.4.1.3. Rendement instantané en courant 

Lorsqu’une solution contient initialement 25 mg L-1 de DBS, la DCO initiale vaut alors 

48 mg L-1. Les variations de DCO étant nécessairement faibles, la méthode d’analyse n’est 

pas parfaitement adaptée. Les résultats de variation de DCO au cours de l’électrolyse sont 

donc présentés pour des solutions dix fois plus concentrées. Dans les conditions 

expérimentales de débit (200 L h-1) et de concentration (250 mg L-1), la densité de courant 

limite initiale vaut 12 mA cm-2. La Figure V-17 présente la variation de l’abattement en DCO 

au cours des électrolyses galvanostatiques réalisées sous des densités de courant de 1 (a) ; 12 

(b) et 40 (c) mA cm-2. Le rendement en courant, calculé à partir de l’Eq. II-34, est représenté 

en encart. Les courbes (a), (b) et (c) de la Figure V-17 et le Tableau V-2 montrent que 
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l’abattement en DCO diminue lorsque la densité de courant augmente. Le tracé du rendement 

instantané en courant en fonction du temps révèle que plus la densité de courant diminue, plus 

le rendement en courant augmente. 
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Figure V-17. Variation de l’abattement en DCO lors d’électrolyses galvanostatiques de 0,5 L de solutions de 

Na2SO4
 0,118 M et H2SO4 0,005 M contenant 250 mg L-1 de DBS sous différentes densités de courant : (a) : 1 ; 

(b) : 12 et (c) : 40 mA cm-2. Anode : DDB (50 cm2), Cathode : Zr. T = 20°C. Débit = 200 L h-1. Encart : 
rendement instantané en courant en fonction du temps (Eq. II-27). ilim° = 12 mA cm-2. 

 

En tenant compte de l’équation de minéralisation totale du DBS en dioxyde de carbone, la 

courbe (a) correspond à un régime de disparition de la DCO contrôlé par le transfert de 

charge. Au début de l’électrolyse, le rendement en courant doit donc être égal à 100%. La 

Figure V-17 montre que le rendement ne varie pas au cours du temps mais qu’il est égal à 

50% tout au long de l’électrolyse. Dans ce cas, le fait que le rendement ne soit pas égal à 

100% est probablement dû au fait que le DBS est réarrangé sous forme de micelles et qu’elles 

diffusent plus lentement vers l’électrode. Cependant, les radicaux hydroxyles sont très réactifs 

et non sélectifs ; une grande partie d’entre eux se recombinent pour former le peroxyde 

d’hydrogène. Pour les électrolyses réalisées à 12 et 40 mA cm-2 (Courbes b et c, Figure V-17), 

la disparition de la DCO est essentiellement contrôlée par la diffusion, ce qui est en accord 

avec le fait que le rendement diminue continuellement au cours de l’électrolyse. Cela signifie 

que d’autres réactions compétitives consomment des électrons pour la production de 

dioxygène essentiellement ou de peroxodisulfates (Figure V-13). 

Le Tableau V-2 donne le temps d’électrolyse et le rendement en courant correspondant pour 

abattre 50 et 70% de la DCO avec l’électrode de DDB et sous les deux densités de courant les 

plus élevées. 
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Abattement en 
DCO (%) 

Densité de 
courant 

(mA cm-2) 
Charge (Ah L-1) Temps (h) Rendement en 

courant 

12 1,80 1,50 0,41 
50% 

40 2,25 0,56 0,37 

12 3,80 3,17 0,27 
70% 

40 5,70 1,43 0,18 
 

Tableau V-2 : Rendement instantané en courant pour une solution de 250 mg L-1 de DBS électrolysée sur une 
anode de DDB. Electrolyte : Na2SO4 0,118 M et H2SO4 0,005 M (pH = 2) et T = 20°C. 

 
 

V.4.2. Influence de la concentration initiale de DBS 

La Figure V-18 montre les résultats des électrolyses réalisées sous une densité de courant 

constante (12 mA cm-2) et pour deux concentrations de DBS : 25 et 250 mg L-1. 
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Figure V-18. Variation du COT lors d’électrolyses galvanostatiques (12 mA cm-2) de 1 L de solution de Na2SO4

 

(R = 200, pH = 2) contenant (a) : 250 mg L-1 et (b) : 25 mg L-1 de DBS. Anode : DDB (63,6 cm2), Cathode : Zr. 
T = 20°C. Débit = 42 L h-1. ilim° = 6,8 (a) et 0,68 (b) mA cm-2. 

 

Dans les deux cas, la cinétique de disparition de la DCO est contrôlée par le transport de 

masse. A 250 mg L-1, le DBS est sous la forme micellaire et à la plus faible concentration, il 

est sous forme de monomère (Tableau V-1). En gardant à l’esprit que la Figure V-2 avait 

montré que la vitesse d’oxydation directe était plus faible pour la structure micellaire que pour 

la structure monomère sous conditions potentiodynamiques, on peut remarquer que la vitesse 

de minéralisation (mg de COT disparu par unité de temps) est supérieure avec une plus 
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grande concentration initiale (courbe a). En d’autres termes, la production de radicaux 

hydroxyles libres n’est pas le facteur limitatif sous ces conditions expérimentales. 

Le profil de la courbe (b) présente un plateau dû à la diminution de la vitesse de 

minéralisation. Bien que le coefficient de diffusion des micelles soit inférieur à celui des 

monomères, la vitesse d’abattement du COT est supérieure, dans le cas de la solution 

micellaire. Quand le procédé est limité par la diffusion des espèces à l’électrode, l’opportunité 

pour un radical de réagir avec une molécule organique isolée est plus faible que pour une 

micelle. Le débit pourrait permettre d’augmenter l’efficacité de dégradation lorsque le régime 

est diffusionnel. 

 

V.4.3. Influence du débit 

Avec une concentration de DBS de 25 mg L-1 et une concentration de 0,01 M de Na2SO4, les 

solutions sont à l’état de monomères. L’effet du débit est étudié avec l’électrode de DDB dans 

une gamme de 42 à 336 L h-1, les résultats sont présentés à la Figure V-19. 
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Figure V-19. Variation de l’abattement en COT lors d’électrolyses galvanostatiques (1 mA cm-2) de 1 L de 

solution de Na2SO4
 0,012 M contenant 25 mg L-1 de DBS. Anode : DDB (63,6 cm2), Cathode : Zr. T = 20°C. 

Débit = 42, 168 et 336 L h-1. 
 

Pour une charge inférieure à 0,25 Ah L-1, on remarque que le débit n’a pas d’effet significatif 

sur la disparition du COT, elles sont identiques dans les trois cas. Etant donné que l’on 

examine la variation du COT et non de la DCO, il n’est pas possible de relier une valeur de 

charge à un changement de régime. En effet, la charge critique calculée à partir du temps 

critique (Eq. II-37) fait intervenir le débit. La charge de 0,25 Ah L-1 correspond à un 

abattement en COT de 40%. En conséquence, dans la gamme de débit de recyclage étudiée, 
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l’abattement en COT change de manière appréciable après que 40% du COT initial ait 

disparu. Le paragraphe V.4.1.2 a montré que l’attaque était réalisée prioritairement sur la 

chaîne aliphatique plutôt que sur le cycle aromatique. Comme le nombre de carbones sur la 

chaîne aliphatique est deux fois plus important que sur le cycle, après 40 % d’abattement en 

COT, on peut penser que la solution contient, en majorité, des molécules aliphatiques de 

petite taille et des molécules cycliques. Les coefficients de diffusion de ces molécules sont 

probablement supérieurs à celui de la molécule initiale de DBS, même sous la forme 

monomère, et le débit peut alors avoir une influence marquée. 

 

 

V.5. Application : Cas des émulsions huile dans eau 

 

Les expériences présentées précédemment ont montré que le dodécylbenzènesulfonate de 

sodium est oxydable sur une électrode de diamant dopé au bore, que son arrangement en 

solution soit de type monomère ou micellaire. Il est donc intéressant maintenant de saturer les 

micelles de composés organiques huileux afin de réaliser des émulsions huile dans eau et 

d’étudier la capacité de ces émulsions à s’oxyder. Plusieurs étapes sont réalisées dans ce 

travail. Dans un premier temps, les solutions sont préparées avec et sans tensioactif afin de 

vérifier que le tensioactif augmente réellement la miscibilité apparente de ces composés en 

solution. Ensuite, des voltamogrammes cycliques sont tracés dans ces solutions, puis des 

électrolyses galvanostatiques sont réalisées. 

 

V.5.1. Tests de miscibilité : importance du tensioactif 

Les composés utilisés sont un alcool gras : l’alcool lauryle (C11H23CH2OH) et deux acides 

gras : l’acide laurique (C11H23COOH) et l’acide oléique (C8H17-CH=CH-C7H14COOH). 

L’alcool lauryle et l’acide laurique possèdent tous deux 12 atomes de carbone tandis que 

l’acide oléique en possède 18. Notons que l’acide oléique et l’alcool lauryle sont des liquides 

à température ambiante (25°C), mais par contre l’acide laurique est cristallisé (température de 

fusion de 44°C). Plusieurs tests de solubilité ont été réalisés, les résultats sont résumés dans le 

Tableau V-3. Les solutions sont préparées avec et sans DBS, à différentes concentrations, afin 

de mettre en évidence l’effet du DBS sur la solubilité apparente de ces composés. 
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Solution 
Concentrations 

initiales (mg L-1) 

COT théorique

(mg L-1) 

COT mesuré 

(mg L-1) 
Remarques 

DBS 25 15,4 15,2 Etat monomère 

Acide Laurique 50 36 2,665 
Ultra sons 

Très peu solubilisé 

Acide Oléique 50 38,2 16,55 
Moyennement 

solubilisé 

DBS 

Acide Laurique 

25 

50 
51,4 17,49 

Ultra sons 

Très peu solubilisé 

DBS 

Acide Oléique 

25 

50 
53,6 38,10 

Augmentation de 

la solubilité 

DBS 250 154 117 Etat micellaire 

Acide Laurique 500 359 10,70 
Chauffage 

Très peu solubilisé 

Alcool Lauryle 500 386 5,186 Très peu solubilisé 

Acide Oléique 3030 2320 112,9 Très peu solubilisé 

DBS 

Acide Laurique 

250 

500 
513 467 

Chauffage 

Augmentation de 

la solubilité 

DBS 

Alcool Lauryle 

250 

500 
540 178,5 

Augmentation de 

la solubilité 

DBS 

Acide Oléique 

250 

3030 
2474 755,6 

Augmentation de 

la solubilité 
 

Tableau V-3 : Résultats des tests de miscibilité apparente par mesure du COT pour différentes solutions d’alcool 
et d’acides gras, avec ou sans DBS. T = 25°C sauf pour l’acide laurique avec chauffage, où T = 50°C. 

 

Ces résultats montrent que le tensioactif permet d’augmenter la solubilité apparente des trois 

composés testés, que le tensioactif soit sous forme micellaire ou sous forme monomère. Les 

résultats en COT de la solution contenant l’acide laurique et le DBS montrent que la limite de 

solubilité de l’acide gras, après chauffage, n’est pas atteinte. On note que le COT a été mesuré 

immédiatement après le chauffage, les micelles contenant cet élément sont métastables et 

recristallisent au bout de 26 minutes. Par contre, sans chauffage, on remarque que l’alcool 

lauryle se dissout très peu dans la solution. Un test a été réalisé avec chauffage, car le DBS 

augmente ses propriétés de micellisation avec la température (Température de Krafft), mais 
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cette opération n’a pas permis d’améliorer les résultats. Le tensioactif choisi permet de 

micelliser une partie importante des acides et de l’alcool gras considérés, ces solutions sont 

alors étudiées en voltamétrie cyclique. 

 

V.5.2. Comportement électrochimique 

Des solutions contenant du DBS à la concentration de 250 mg L-1, en présence d’alcool ou 

d’acides gras, sont étudiées avec la voltamétrie cyclique.  

 

V.5.2.1. Solutions de DBS et d’alcool lauryle 

La Figure V-20 présente les voltamogrammes cycliques (1er balayage) réalisés dans des 

solutions d’alcool lauryle (23 et 2410 mg L-1) et de DBS (250 mg L-1). 
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Figure V-20. Voltamogrammes cycliques dans des solutions de Na2SO4 0,118 M et de H2SO4 0,005 M (pH = 2) 

contenant l’alcool lauryle à deux concentrations en présence de DBS 250 mg L-1 (micelles). Electrode de travail : 
DDB (S = 19,6 mm²), contre électrode : Pt, Référence : ECS. vitesse de balayage = 50 mV s-1, T = 20°C. 

 

Le courant spécifique d’oxydation du DBS se trouve dans la zone de potentiel entre 1,8 et 

2,2 V / ECS. Les solutions contenant l’alcool lauryle aux deux concentrations ne présentent 

pas de densités de courant spécifiques dans cette zone de potentiel lors du balayage aller. Cela 

signifie que la surface de l’électrode est probablement modifiée. Par contre, à partir de 2,2 V 

et jusqu’à 2,4 V, la densité de courant est supérieure à celle de la solution de DBS. Cela 

signifie que les micelles s’oxydent à un potentiel très proche de la décharge de l’eau. La 

micelle contenant des molécules organiques est donc plus difficilement oxydable qu’une 

micelle uniquement formée du tensioactif. 
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Lors du balayage retour, la densité de courant notée dans la zone de 1,8 et 2,2 V / ECS est 

quasi identique à celle d’une solution de DBS seul en balayage aller. 

 

V.5.2.2. Solutions de DBS et d’acide laurique 

La Figure V-21 montre les voltamogrammes cycliques tracés dans une solution de DBS 

(250 mg L-1) et dans une solution contenant simultanément du DBS (250 mg L-1) et de l’acide 

laurique (249,3 mg L-1). 
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Figure V-21. Voltamogrammes cycliques dans des solutions de Na2SO4 0,118 M et H2SO4 0,005 M (pH = 2) 
contenant l’acide laurique en présence de DBS 250 mg L-1 (micelles). Electrode de travail : DDB (S = 19,6 

mm²), contre électrode : Pt, Référence : ECS. vitesse de balayage = 50 mV s-1, T = 20°C. 
 

Les micelles constituées par le DBS contiennent, d’après les tests de miscibilité, une grande 

quantité d’acide laurique. La Figure V-21 montre, lors du balayage aller, que la densité de 

courant relevée dans la zone d’oxydation du DBS est inférieure à celle de la solution de DBS 

(de 1,8 à 2,2 V / ECS). Au-delà de 2,2 V / ECS, la courbe de la solution contenant l’acide 

laurique passe au dessus de la courbe contenant seulement le tensioactif. Cette augmentation 

est probablement due à la présence de l’acide laurique dans la solution. Dans cette zone de 

potentiel, la solution de DBS contenant l’acide laurique se comporte de la même manière que 

la solution contenant le DBS et l’alcool lauryle. Lors du balayage retour, la densité de courant 

observée dans la zone de potentiel de 1,8 et 2,2 V / ECS est supérieure à celle du balayage 

aller, mais celle-ci est inférieure à celle du DBS au balayage aller ; contrairement au cas de la 

solution contenant l’alcool lauryle (Figure V-20). 
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V.5.2.3. Solutions de DBS et d’acide oléique 

La Figure V-22 montre les voltamogrammes cycliques tracés dans une solution de DBS et 

dans des solutions contenant du DBS et de l’acide oléique, à deux concentrations différentes 

(40 et 4422 mg L-1). Quelle que soit la quantité d’acide oléique dans le milieu, la densité de 

courant dans la zone de potentiel de 1,8 à 2,2 V / ECS est quasi égale à la densité de courant 

d’une solution composée uniquement de tensioactif. Au-delà de 2,2 V / ECS, la densité de 

courante est supérieure à celle de la solution de DBS, et elle augmente avec la concentration. 

Cette différence de densité de courant est donc due à la présence de l’acide oléique solubilisé. 

Lors du balayage retour, un comportement proche de celui de l’alcool lauryle est observé. En 

effet, la densité de courant devient égale ou supérieure à celle de la solution de DBS au 

balayage aller, dans la zone de potentiel de 1,8 à 2,2 V / ECS. Contrairement à l’alcool 

lauryle, la densité de courant, notamment à la plus haute concentration d’acide oléique, est 

nettement supérieure à la densité de courant du DBS seul, ceci indique que la présence 

d’acide oléique est liée à cette augmentation de densité de courant. 

0

2

4

6

8

1,6 2,1 2,6
Potentiel (V / ECS)

D
en

si
té

 d
e 

co
ur

an
t (

m
A

 c
m

-2
)

DBS
250 mg L-1

DBS + acide oléique
4422 mg L-1

DBS + acide oléique
40 mg L-1

 
Figure V-22. Voltamogrammes cycliques dans des solutions de Na2SO4 0,118 M et H2SO4 0,005 M (pH = 2) 

contenant l’acide oléique à deux concentrations, en présence de DBS 250 mg L-1 (micelles). Electrode de 
travail : DDB (S = 19,6 mm²), contre électrode : Pt, Référence : ECS. vitesse de balayage = 50 mV s-1, T = 20°C. 
 

V.5.2.4. Conclusions 

Les voltamogrammes cycliques des solutions contenant le DBS ainsi qu’un acide ou un alcool 

gras montrent, lors du balayage aller, une densité de courant inférieure (alcool lauryle, acide 

laurique et acide oléique à faible concentration) ou égale (acide oléique à haute concentration) 

à celle du DBS seul pour une région de potentiel de 1,8 à 2,2 V / ECS. Les micelles ainsi 
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formées réduisent la capacité du DBS à s’oxyder directement à l’électrode à des potentiels de 

l’ordre de 2,1 V / ECS. Au delà de 2,2 V / ECS, un courant spécifique d’oxydation plus ou 

moins important est observé juste avant la décharge de l’eau. 

Lors des balayages retour, la densité de courant relevée, pour un potentiel de 1,8 à 2,2 V / 

ECS, est supérieure dans tous les cas à la densité de courant correspondante au DBS seul au 

balayage aller. Les profils enregistrés lors des balayages retour suggèrent deux possibilités : 

- Les molécules de composé organique, non incluses dans les micelles, sont dispersées 

dans la solution et s’adsorbent à l’électrode empêchant l’oxydation des micelles. Lors 

de la décharge de l’eau, les espèces adsorbées sont oxydées (augmentation de la 

densité de courant pour E > 2,2 V /ECS), puis, lors du balayage retour, les micelles 

sont oxydées à un potentiel correspondant à celui d’oxydation du tensioactif. 

- Le potentiel d’oxydation des micelles contenant le composé organique est plus élevé 

(E > 2,2 V / ECS) que le potentiel d’oxydation de la micelle de DBS seul (E < 2,1 V / 

ECS). L’oxydation dans la zone de décharge de l’eau déstabilise alors les micelles, 

libérant les molécules organiques qu’elles contiennent sur la surface de l’électrode. 

Lors du balayage retour, on observe l’oxydation des composés organiques adsorbés, à 

un potentiel identique à celui du DBS. 

 

Nous ne pouvons pas statuer sur ces deux mécanismes ; le potentiel d’oxydation de chaque 

composé organique ou de chaque type de micelles n’est pas connu. Par contre, les résultats 

montrent que les solutions présentent un potentiel d’oxydation proche de celui de la décharge 

de l’eau, permettant d’envisager des électrolyses galvanostatiques. 

 

V.5.3. Electrolyses galvanostatiques préparatives 

Les électrolyses préparatives sont réalisées dans la cellule sans recirculation. Le rapport 

surface sur volume vaut 0,75 cm-1, ce qui permet d’obtenir en peu de temps une variation 

appréciable du COT ; mais le volume de solution traité étant faible, une seule analyse du COT 

est réalisée à la fin de l’électrolyse. Les solutions électrolysées en conditions galvanostatiques 

sont identiques à celles utilisées précédemment en voltamétrie cyclique. Les solutions, après 

électrolyse, doivent être diluées par deux afin d’obtenir un volume suffisant pour réaliser 

l’analyse en COT. Ces dilutions, peuvent éventuellement jouer un rôle sur les micelles. Les 

résultats de ces électrolyses préparatives sont donc seulement indicatifs, d’autant plus que les 

solutions ne sont pas toujours parfaitement homogènes, ce qui fausse les analyses de COT. 

Les électrolyses sont réalisées sous une densité de courant constante de 15 mA cm-2 pendant 
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1 h pour l’acide oléique et l’alcool, et 26 minutes pour l’acide laurique, et la rotation de la 

cathode est fixée à 600 tr min-1 pour assurer l’agitation. 
 

Solution 

Durée de 

l’électrolyse 

(min) 

COT0 

(mg L-1) 

COTf 

(mg L-1) 

Abattement 

en COT (%) 

Commentaires 

d’évolution 

visuelle de la 

solution 

DBS + Alcool Lauryle 

(23 mg L-1) 
60 176 48 72,3 

Solution devient 

un peu moins 

trouble 

DBS + Alcool Lauryle 

(2410 mg L-1) 
60 848 72 91,5 

Solution devient 

beaucoup moins 

trouble 

DBS + Acide Laurique 

(249 mg L-1) 
26 230 34 85,2 

Solution devient 

transparente 

DBS + Acide Oléique 

(40 mg L-1) 
60 170 19 88,8 

Solution devient 

transparente 

DBS + Acide Oléique 

4422 mg L-1) 
60 870 753 13,4 

Solution devient 

un peu moins 

trouble 
 

Tableau V-4 : Valeurs initiales et finales du COT mesuré lors d’électrolyses galvanostatiques de solutions 
contenant du DBS (250mg L-1) et un acide ou alcool gras (alcool lauryle, acide laurique et oléique). Anode : 
DDB (2,5 cm2), Cathode : acier inox 316L, Référence : ECS. i = 15 mA cm-2, V = 3,3 mL, r = 600 tr min-1. 

Electrolyte : Na2SO4 0,118 M et H2SO4 0,005 M (pH = 2). 
 

Le Tableau V-4 montre que les solutions composées de DBS et d’acides ou d’alcool gras 

peuvent être minéralisées avec une anode de DDB sous une densité de courant constante. 

Pour l’acide laurique, le temps d’électrolyse est fixé à 26 minutes, afin de réaliser 

l’électrolyse avant le début de la recristallisation. A la fin de chaque électrolyse, notamment 

celles possédant une grande quantité de produits organiques, il n’y a pas de séparation de 

phase observée. Le procédé est efficace sauf dans le cas de la plus forte concentration en acide 

oléique. Des électrolyses dans la cellule avec recirculation ont ensuite été réalisées avec 

l’acide oléique afin de suivre la variation du COT au cours du temps. 
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V.5.4. Electrolyses dans une cellule avec recirculation 

Les électrolyses de solutions formées d’acide oléique sont réalisées dans la cellule avec 

recirculation. L’objectif est de suivre la variation du COT au cours du temps, mais aussi de 

mettre en évidence, s’il y a lieu, le rôle de la méthode de dispersion. Deux cas sont alors 

présentés, la première partie concerne une solution faiblement concentrée en tensioactif 

(25 mg L-1) et en acide oléique (72,6 mg L-1) avec ou sans utilisation d’ultrasons pour la mise 

en œuvre de la dispersion. Dans la deuxième partie, la quantité d’acide oléique en solution est 

très élevée (3,03 g L-1), comparable à la manipulation présentée dans le Tableau V-4, une 

agitation mécanique est utilisée pour réaliser l’émulsion avec le DBS et la dispersion en 

l’absence de DBS. Cette expérience est réalisée dans le cas d’une forte concentration d’acide 

oléique, afin que les variations de COT soient significatives. 

 

V.5.4.1. Rôle de la méthode de dispersion 

Pour réaliser ces expériences, le choix des quantités d’acide oléique par rapport à la quantité 

de DBS est fixé par les données des brevets [23, 24]. La quantité d’acide oléique est environ 

trois fois supérieure en poids ; la solution contient alors 25 mg L-1 de DBS et 75 mg L-1 

d’acide oléique. L’électrolyte utilisé est Na2SO4 (0,012 M) et le débit est fixé à 42 L h-1. Avec 

cette concentration de DBS, la CMC n’est pas atteinte et la quantité d’acide oléique représente 

seulement environ 0,1 mL, alors le produit a tendance à rester en surface. De ce fait, deux 

manipulations sont réalisées pour disperser la phase organique : agitation manuelle (courbe b, 

Figure V-23) et ultrasons (courbe c, Figure V-23). La courbe (a) représente la variation du 

COT d’une solution contenant seulement le tensioactif, pour des conditions opératoires 

parfaitement identiques. Au temps initial, la Figure V-23 montre que le COT des courbes (b) 

et (c) est supérieur au COT de la courbe (a) en raison de la présence de l’acide oléique ; mais 

quelle que soit la méthode de dispersion, la valeur du COT est identique. 

La courbe (b) et la courbe (a) ont les mêmes profils de variation du COT. A partir de 2 Ah L-1 

le COT de la solution contenant l’acide oléique se stabilise à une valeur d’environ 10 mg L-1 

alors que pour la solution contenant seulement le DBS la stabilisation a lieu à une valeur 

inférieure (5 mg L-1). La courbe (c) présente un profil vraiment différent de la courbe (b). En 

effet, dans les premiers temps de l’électrolyse, la vitesse de disparition du COT est plus 

élevée dans le cas de la solution agitée aux ultrasons. A partir du point noté C1, le COT 

augmente. Lors de la réalisation de cette expérience, c’est entre les points notés C1 et C2 

qu’une rupture dans le passage du courant a été observée. La seule solution efficace pour que 
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le courant passe à nouveau a été l’augmentation du débit jusqu’à une valeur de 200 L h-1 (au 

lieu de 42 L h-1 fixé initialement). La cause était probablement une adsorption à la surface de 

l’électrode de composés organiques. En effet, en tenant compte de la variation du nombre de 

Reynolds dans le réacteur, les régimes d’écoulement sont différents entre l’entrée et le milieu 

du réacteur et on peut estimer une valeur de Re de 200, correspondant à un régime laminaire 

au milieu du réacteur, lorsque le débit vaut 42 L h-1. Malgré ce changement de conditions 

opératoires, la manipulation a été poursuivie, mais les résultats ne peuvent pas être comparés, 

en raison des débits différents. Par contre, on remarque très nettement une augmentation du 

COT à la reprise du courant, après le point C2 ; ceci semble valider l’hypothèse d’une couche 

d’acide oléique adsorbée à la surface de l’électrode et l’augmentation du débit permet de 

cisailler de manière plus importante les lames de liquide, ce qui a eu pour effet de décrocher 

la pellicule adsorbée. De plus, le suivi de la différence de potentiel aux bornes de la cellule est 

parfaitement stable pour la manipulation sans ultrasons alors que la ddp n’est jamais stabilisée 

dans le cas de l’agitation avec les ultrasons ; elle varie dans un domaine de 0,3 V pour des 

valeurs de ddp de l’ordre de 9 V (3,3%). 
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Figure V-23. Variation du COT lors d’électrolyses galvanostatiques (12 mA cm-2) de 1 L de solution de Na2SO4

 

0,012 M contenant : (a) 25 mg L-1 de DBS ; (b) 25 mg L-1 de DBS et 72,6 mg L-1 d’acide oléique, agitation 
manuelle ; (c) 25 mg L-1 de DBS et 72,6 mg L-1 d’acide oléique, ultrasons. Anode : DDB (63,6 cm2), Cathode : 

Zr. T = 20°C. Débit = 42 L h-1. 
 

En conclusion, on peut penser que la présence d’énergie fournie par les ultrasons a permis de 

réaliser la dispersion de gouttelettes d’acide oléique mais ceci a eu pour effet de faciliter leur 

adsorption à la surface de l’électrode. 
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V.5.4.2. Influence de la présence du tensioactif 

Les deux expériences présentées à la Figure V-24 montrent la variation du COT lors 

d’électrolyses de solutions d’acide oléique avec (a) ou sans DBS (b), réalisées sous une 

densité de courant de 40 mA cm-2. La quantité d’acide oléique dans le milieu est de 3,03 g L-1, 

et la solution micellaire contient 250 mg L-1 de DBS. Les deux solutions sont agitées avec un 

barreau aimanté pendant 12 h avant d’être utilisées pour les électrolyses. Les deux solutions 

ainsi préparées sont initialement différentes ; en effet, la solution contenant du DBS ne 

présente pas de séparation de phases alors que la solution sans DBS est clairement formée de 

deux phases. Pour la solution contenant du DBS, le COT théorique vaut 2330 mg L-1 et il est 

mesuré seulement autour de 800 mg L-1. Pour la solution sans DBS, le COT expérimental est 

très inférieur à la valeur théorique, cette valeur n’est pas surprenante étant donné que deux 

phases sont visibles. 
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Figure V-24. Variation du COT lors d’électrolyses galvanostatiques (40 mA cm-2) de 1 L de solution de Na2SO4

 

0,123 M contenant 3,03 g L-1 d’acide oléique avec (a) ou sans DBS (b) (250 mg L-1). Anode : DDB (63,6 cm2), 
Cathode : Zr. T = 20°C. Débit = 220 L h-1. Agitation préalable pendant 12h. 

 

La variation du COT présente des profils totalement différents pour les deux manipulations. 

Concernant la solution avec DBS, le débit avait été choisi à 200 L h-1 en regard des problèmes 

rencontrés en régime laminaire, mais une rupture de courant a été observée très rapidement 

(< 1 Ah L-1) et l’augmentation de débit à 220 L h-1 a permis d’y remédier. L’augmentation du 

COT est dû à cette augmentation du débit, et donc à un décrochage probable de particules 

adsorbées et / ou accrochées sur les parois de l’appareillage. Ensuite, à partir de 5 Ah L-1, le 

COT de la solution diminue jusqu’à une valeur inférieure à 100 mg L-1. 
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Pour la solution réalisée sans ajout de DBS, le COT diminue légèrement jusqu’à 10 Ah L-1 

puis augmente brutalement et commence tout juste à diminuer à partir de 20 Ah L-1. 

En observant les solutions au cours de l’électrolyse, on remarque qu’à partir d’une charge de 

20 Ah L-1, la solution avec DBS commence à nettement s’éclaircir, alors que le COT semble 

diminuer avec une vitesse plus lente, pour devenir quasiment transparente en fin d’électrolyse. 

Par contre, à partir de 9 Ah L-1, la solution sans tensioactif se trouble de manière très 

importante. Ceci pourrait s’expliquer par le fait que des molécules d’acide gras oxydées 

pourraient avoir tendance à produire des agents tensioactifs secondaires tels que les 

carboxylates. 

Parallèlement aux mesures de COT, des mesures de DCO sont effectuées ; malheureusement 

ce type d’analyse réalisé par spectrophotométrie ne semble pas être adapté à ces solutions, un 

même échantillon donnait des valeurs très différentes (20% d’erreur). De plus, les opérations 

de dilution des solutions avant attaque par l’oxydant ont probablement une influence sur la 

stabilité des micelles. En effet, un même échantillon analysé avec et sans dilution a donné des 

valeurs très éloignées (50% d’erreur). 

 

V.5.4.3. Conclusions 

Les électrolyses réalisées dans la cellule avec recirculation ont permis de mesurer la variation 

du COT au cours du temps. Il apparaît que la mesure du COT ne permet pas de caractériser 

précisément ce type de solutions, cependant cette mesure indicative nous a permis, dans un 

premier temps, d’apprécier un phénomène d’oxydation allant jusqu’à la minéralisation de près 

de 90% du carbone contenu initialement dans la solution. La mesure de DCO, telle qu’elle est 

utilisée, n’est absolument pas adaptée à ces solutions, et les résultats n’ont aucune valeur 

indicative. 

En utilisant les résultats de la variation du COT à titre qualitatif, et en ajoutant les examens 

visuels des solutions (diminution de la turbidité), il apparaît que l’électrode de diamant permet 

d’oxyder des solutions contenant une huile dispersée dans l’eau et des solutions contenant des 

émulsions huile dans eau réalisées avec le DBS. Ceci signifie que l’application de 

l’électrochimie en vue d’oxyder des émulsions H/E permet de minéraliser les émulsions et 

non de réaliser seulement une démixtion. 

L’électrode de DDB n’étant pas naturellement hydrophile, elle semble favoriser une 

adsorption de molécules organiques (particulièrement dans le cas de l’acide oléique), qui peut 

être évitée en assurant un écoulement de la solution en régime turbulent, en tous points du 



V – Oxydation du Tensioactif et d’Emulsions H/E 

 203

réacteur. Pour caractériser cette adsorption à la surface du DDB, des mesures comparées 

d’angle de contact de gouttes constituées de tensioactif, d’acide gras et d’une émulsion 

seraient nécessaires. 

 

 

V.6. Conclusions sur l’oxydation électrochimique du 

tensioactif et des émulsions 

 

L’électrode de DDB permet de minéraliser plus de 80% du COT d’une solution contenant du 

DBS en un temps relativement court, contrairement à l’anode de PbO2 qui atteint tout juste 

25% d’abattement du COT de cette même solution, dans le même temps, et pour des 

conditions hydrodynamiques strictement identiques. Les études de voltamétrie cycliques avec 

le DDB ont suggéré que le milieu acide n’était pas le plus favorable à l’oxydation directe du 

tensioactif, mais en conditions galvanostatiques, l’oxydation compétitive des carbonates en 

milieu basique diminue le rendement en courant de l’oxydation, indiquant alors qu’un pH 

acide ou neutre permet d’augmenter les performances de l’électrolyse. L’optimisation des 

performances des électrolyses galvanostatiques dépend directement du choix concerté de la 

concentration initiale en tensioactif, de la densité de courant imposée ainsi que du débit. Les 

analyses des échantillons réalisées par HPLC au cours du temps révèlent que les acides 

oxalique et formique apparaissent avant l’acide maléique ; ceci indique que la chaîne 

aliphatique est oxydée avant le noyau aromatique. 

 

Les électrolyses galvanostatiques sans recirculation des émulsions formées avec le DBS et 

l’acide laurique ou l’alcool lauryle ont conduit à une dégradation de la matière organique 

(abattement en COT > 70%), une diminution de la turbidité de la solution, n’impliquant en 

aucun cas une séparation de phases. Dans le cas d’expériences dans la cellule avec 

recirculation, l’électrode de DDB permet d’une part la minéralisation du DBS, et d’autre part 

de réaliser la minéralisation de l’acide oléique, que celui-ci soit dispersé ou non à l’intérieur 

de micelles de tensioactif. En effet, l’électrolyse de la solution dépourvue de tensioactif a 

conduit à une micellisation au cours du temps, résultant probablement de la formation de sous 

produits d’oxydation de l’acide oléique assimilables à des molécules amphiphiles. 
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La quantité d’énergie nécessaire à la minéralisation totale d’une émulsion H/E est plus 

importante que celle nécessaire à l’oxydation du tensioactif. Dans l’objectif d’utiliser 

l’électrochimie comme méthode de prétraitement, pour déstabiliser l’émulsion et entraîner 

une séparation des phases organiques et aqueuses, on pourrait envisager d’utiliser l’électrode 

de DDB avec des densités de courant assez faibles, afin de réaliser une oxydation directe, ou 

très peu par les radicaux hydroxyles, et entraîner seulement l’oxydation de l’enveloppe des 

micelles : le tensioactif. 
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VI. MODELISATION PHYSICO-CHIMIQUE DE 
L’ACTION DES RADICAUX HYDROXYLES 

Ce chapitre a pour objectifs de décrire le fonctionnement du réacteur électrochimique utilisé 

pour les électrolyses galvanostatiques d’un point de vue microscopique. En effet, l’intérêt se 

porte sur les phénomènes engagés à proximité de l’électrode, permettant d’établir la variation 

dans le temps et l’espace de la concentration du réactif en solution soumis à l’oxydation. 

Comme les réactions de dégradation électrochimique des composés organiques sont réalisées 

principalement par l’intermédiaire des radicaux hydroxyles, et qu’ils ne sont pas quantifiables 

expérimentalement à cause de leur haute réactivité, un modèle permettrait de montrer l’action 

de ces radicaux dans le processus de dégradation des composés organiques. 

 

VI.1. La contribution des radicaux hydroxyles 

 

Les équations décrivant les variations de la concentration des espèces, dans le temps et 

l’espace, sont issues des bilans matière globaux et partiels dans un élément de volume 

quelconque de l’espace inter électrode. Les espèces sont alors soumises à des mouvements 

provoqués par les phénomènes de migration, convection et diffusion. Dans la portion d’espace 

représentée schématiquement Figure VI-1, les flux de matière sont dirigés selon les trois 

directions de l’espace. 

 
 

Figure VI-1. Représentation de l’élément de volume sur lequel les bilans sont effectués. 
 

Le modèle prend en compte : les radicaux hydroxyles produits électrochimiquement à la 

surface de l’anode, et les composés organiques identifiés présents dans le milieu. La réaction 

d’un composé organique (B) avec les radicaux hydroxyles (A) s’écrit : 

PBA →+        Équation VI-1 

x 

y 

z 
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Les équations seront établies en considérant les deux réactifs en solution : les radicaux 

hydroxyles (notés A) et un substrat organique (noté B) présent initialement en solution et le 

produit P, résultant de la réaction chimique. Les objectifs sont les suivants : (1) évaluer 

l’extension de la couche de réaction par rapport à l’épaisseur de la couche de diffusion ; (2) 

tenir compte du couplage convection-diffusion-réaction pour retrouver la variation au cours 

du temps d’une espèce oxydée sur l’électrode de DDB. 

 

VI.1.1. Bilan matière global 

Le nombre de moles d’une espèce dans un milieu réactif ne se conserve pas puisque chaque 

constituant du milieu peut être produit ou consommé par des réactions chimiques ou 

électrochimiques. Une espèce peut s’accumuler dans un élément de volume au cours d’une 

période transitoire. Il est possible d’écrire le bilan matière sous la forme suivante [1] : 

 
 

Chacun des termes issus de ce bilan matière est exprimé séparément en nombre de mol ou 

éventuellement en masse. 

 

VI.1.1.1. Accumulation de matière 

La masse totale de matière présente à l’intérieur de l’élément de volume noté (dx dy dz) à un 

instant donné s’écrit : (dx dy dz)ρ. La vitesse de variation de cette masse dans le temps 

(accumulation) est donnée par la dérivée partielle dans le temps, puisque l’observation est 

réalisée en un point fixe. L’Eq. VI-2 exprime le terme d’accumulation pour la masse totale de 

la matière (composés A, B et P) dans l’élément de volume :  

Accumulation = ( )( )ρdzdydx
t∂
∂      Équation VI-2 

Les coordonnées définissant le volume ne sont pas dépendantes du temps, la relation peut 

alors être simplifiée : 

Accumulation = ( )
t

dzdydx
∂
∂ρ      Équation VI-3 

Accumulation 
de matière 

dans l’élément 
de volume 

Flux de sortie 
de matière 

dans l’élément 
de volume 

Production ou 
disparition de 
matière par 

réaction 

Flux d’entrée 
de matière 

dans l’élément 
de volume 

= + 
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VI.1.1.2. Flux d’entrée et de sortie de matière 

Les flux d’entrée et de sortie, en rapport avec la Figure VI-1 sont écrits suivant la direction x : 

Entrée = ( )( )
x

vdzdy ρ  et Sortie = ( )( )
dxx

vdzdy
+

ρ  où v est la vitesse massique du fluide 

suivant cette direction de l’espace. 

 

Globalement, le flux de matière correspondant à l’entrée moins la sortie s’écrit : 

Entrée – Sortie = ( ) ( )
x

vdzdydx
∂

∂
−

ρ     Équation VI-4 

Le bilan (entrée – sortie) a été réalisé suivant une seule direction de l’espace et il doit aussi 

être écrit pour les deux autres directions. La somme des trois dérivées partielles ainsi obtenues 

se représente par la divergence : ( )vdiv ρ− . Dans cette équation, le vecteur vitesse représente 

une vitesse moyenne massique qui peut s’exprimer en fonction des densités de flux massiques 

propres à chaque constituant du mélange ( An , Bn , Pn ) : 

ρ
PBA nnn

v
++

=        Équation VI-5 

 

VI.1.1.3. Flux de production ou de disparition de matière 

Dans l’expression du bilan matière global réalisé en termes de masse, la masse totale de la 

matière est conservée donc le bilan entre les termes de réaction (production et disparition) est 

nul. 

 

VI.1.1.4. Expression du bilan matière global 

En reportant l’expression de chaque terme, le bilan global sur la masse s’écrit alors : 

Bilan : ( )vdiv
t

ρρ
−=

∂
∂       Équation VI-6 

Ce bilan est l’établissement de l’équation de continuité, c'est-à-dire la conservation de la 

masse. Il peut aussi s’écrire en terme de moles, mais dans ce cas, le nombre de moles n’est 

pas conservé et il n’est donc pas possible de simplifier le terme réactionnel global. Alors, la 

réaction est représentée par les termes RA, RB et RP (qui seront définis dans la partie VI.2) qui 
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peuvent être positifs ou négatifs, et la vitesse moyenne massique devient une vitesse moyenne 

molaire ( *v ), exprimée à partir des densités de flux molaires ( AN , BN , PN ). 

C
NNNv PBA ++

=*        Équation VI-7 

Le bilan global en terme de moles, où C est la concentration totale, s’écrit : 

Bilan : ( ) )(* PBA RRRvCdiv
t
C

+++−=
∂
∂     Équation VI-8 

Les Eq. VI-6 et VI-8 ont la même signification, ce sont des bilans matière globaux, l’un étant 

exprimé en fonction de la masse et l’autre mettant en jeu la quantité de matière. Ce bilan 

global ne permet pas d’accéder aux concentrations des différentes espèces dans le milieu, 

pour cela les bilans matière partiels sur chacun des solutés doivent être établis. 

 

VI.1.2. Bilan matière partiel 

L’équation générale de ce bilan est la même que celle établie pour le bilan global dans 

l’élément de volume. Les Eq. VI-6 et VI-8 sont réadaptées directement pour l’expression des 

bilans matière partiels [1, 2]. 

En termes de bilans partiels, les équations représentatives des trois solutés sont écrites en 

fonction de la densité de flux molaire (vecteur N) et des termes de réactions. La densité de 

flux molaire (vecteur N) comprend tous les mouvements qui peuvent être exercés sur le 

fluide : la convection, la diffusion et la migration. Les termes de réaction peuvent être positifs 

ou négatifs. Les bilans partiels sur les réactifs A (radicaux) et B (composé organique) 

s’écrivent : 

Bilan sur A : ( ) AA
A RNdiv

t
C

+−=
∂
∂      Équation VI-9 

Bilan sur B : ( ) BB
B RNdiv

t
C

+−=
∂
∂      Équation VI-10 

 

VI.1.2.1. Signification physique des termes 

Le phénomène de diffusion est la conséquence d’un gradient de potentiel chimique. Le 

potentiel chimique d’un soluté non ionique est défini comme ( )AAA aRT ln0 += µµ , où a est 

l’activité du soluté A. Dans le modèle de la solution idéale, l’activité est assimilée à la 
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concentration de l’espèce, et la diffusion peut alors se définir en terme de gradient de 

concentration, qui apparaît dans les zones de réaction et / ou diffusion. Dans la zone appelée 

couche de diffusion (sans convection), la densité de flux liée à la diffusion pure de A 

s’exprime par la loi de Fick :  

AAADiff
CgradDN −=       Équation VI-11 

La loi de Fick représente la diffusion pure d’une espèce en solution dans un milieu stagnant, 

n’étant pas le siège de mouvements de convection naturelle ni de convection forcée. 

 

Le terme de convection est la résultante de la convection naturelle et de la convection forcée. 

La convection naturelle est liée à des gradients de masse volumique qui résultent de gradients 

de température ou de concentration. La matière est agitée naturellement et transmet son 

mouvement, de proche en proche, par les lames de fluide. Cette convection est souvent faible 

devant le terme de convection forcée, qui apparaît lors de la mise en mouvement du fluide par 

des moyens mécaniques. Cette seconde contribution dépend du débit, ou de l’agitation, et de 

la géométrie de la cellule de travail. Il est très difficile, en milieu de convection forcée, de 

séparer les termes, ils sont donc tous les deux intégrés dans le terme de vitesse molaire car 

c’est une valeur moyenne (Eq. VI-7). La densité de flux de convection s’écrit comme suit. 

*vCN AAconv
=        Équation VI-12 

 

La migration est le phénomène de déplacement des espèces chargées sous l’effet d’un 

gradient de potentiel électrique. Dans les solutions ioniques couramment utilisées en 

électrochimie, il faut tenir compte de cette composante. La densité de flux s’exprime par la loi 

d’Ohm, généralement applicable pour les milieux électrolytiques. 

φgradCz
RT

FDN AA
A

Amig
−=      Équation VI-13 

 

Donc, en tenant compte des trois causes de transport, la densité de flux molaire de A 

s’exprime de la manière suivante : 

φgradCz
RT

FDCgradDvCN AA
A

AAAA −−= *    Équation VI-14 
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L’équation donnant la densité de flux molaire de l’espèce B s’écrit de la même façon, où la 

vitesse molaire moyenne et le champ électrique restent inchangés. Certaines hypothèses 

permettent de simplifier l’Eq. VI-14. 

 

VI.1.2.2. Hypothèses simplificatrices 

Dans les études présentées, les espèces considérées ne sont pas sous forme ionique, le terme 

de migration est donc nul. Le flux peut alors être réécrit de la manière suivante : 

AAAA CgradDvCN −= *       Équation VI-15 

La densité de flux (Eq. VI-15) est alors injectée dans l’expression du bilan matière partiel de 

A vu en Eq. VI-9. 

( ) AAAA
A RCgradDvCdiv

t
C

+−−=
∂
∂

*     Équation VI-16 

Le fluide est Newtonien donc incompressible et en considérant le coefficient de diffusion du 

soluté constant dans tout l’espace, les calculs (détails présentés en Annexe 4) conduisent à 

l’Eq. VI-17 : 

( ) AAAAAA CDCgradvCgradDvCdiv ∆−=−*    Équation VI-17 

 

VI.1.2.3. Expression simplifiée du bilan matière partiel 

En substituant l’expression de la divergence dans l’Eq. VI-16 par son expression de l’Eq. VI-

17, l’expression du bilan matière partiel simplifié s’écrit : 

AAAA
A RCgradvCD

t
C

+−∆=
∂
∂      Équation VI-18 

Cette expression est donc bien la représentation d’un bilan mêlant les contributions diffusives, 

convectives et réactionnelles. Une simplification supplémentaire peut éventuellement être 

apportée. En effet, l’utilisation de la loi de Fick pour la résolution d’un système en régime 

diffusionnel nécessite de poser l’hypothèse d’un film stagnant et donc de s’affranchir de la 

convection. Connaissant l’ordre de grandeur du coefficient de diffusion des espèces, ainsi que 

le coefficient de transfert de matière de la cellule (kd) dans les conditions de débit utilisées, 

une estimation de l’épaisseur de la couche de diffusion peut être réalisée : 
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m
k
D

d

A 5
5

9

105
102

10 −
−

−

×≈
×

≈=δ      Équation VI-19 

Par définition, le phénomène de diffusion est localisé dans la couche de diffusion, son action 

est donc réduite à un espace très proche de la surface de l’électrode. La distance séparant les 

deux électrodes dans le montage considéré sans séparateur représente 10-2 m, la couche de 

diffusion représente donc 0,5% de l’espace inter électrode. L’équation est donc simplifiée en 

éliminant la composante convectionnelle : 

AAA
A RCD

t
C

+∆=
∂
∂        Équation VI-20 

La variation de la concentration suivant les coordonnées spatiales ne sera considérée que dans 

la direction x (distance entre les électrodes). 

A
A

A
A R

x
CD

t
C

+
∂
∂

=
∂
∂

2

2

      Équation VI-21 

Donc, l’Eq. VI-21 décrit la variation de la concentration de A selon le temps et une 

coordonnée d’espace, dans l’épaisseur de la couche de diffusion. 

 

 

VI.2. Modélisation : résolution par méthodes 

numériques 

 

La résolution des bilans matière partiels dans une solution multi constituants est réalisée par 

des méthodes numériques (différences finies). Le système sera étudié en trois étapes. 

La première étape correspond à la diffusion en régime transitoire des radicaux hydroxyles 

produits à la surface de l’anode lors de la décharge de l’eau. On admet que tous les radicaux 

hydroxyles formés sur l’électrode diffusent en toute liberté dans la solution (pas 

d’adsorption). Cette hypothèse est en accord avec les faibles propriétés d’adsorption de 

l’électrode de DDB. 

Dans la deuxième étape, la haute réactivité des radicaux hydroxyles entre eux conduit à 

considérer le couplage de la diffusion avec la réaction chimique. 

Enfin, la troisième étape correspond au couplage de la diffusion avec les deux réactions 

chimiques (OH• + OH• et OH• + CxHyOz) en régime transitoire. 
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VI.2.1. Problème de diffusion instationnaire 

Le problème de diffusion en régime transitoire revient à traiter la diffusion des radicaux 

hydroxyles après leur production électrochimique à la surface de l’électrode : 

eHOHOH ++→ +•
2       Équation VI-22 

L’Eq. VI-23 est résolue dans la couche de diffusion (film stagnant d’épaisseur L). 

2

2

x
C

D
t

C OH
OH

OH

∂

∂
=

∂

∂ •

•

•

      Équation VI-23 

La condition initiale et les conditions aux limites dans ce problème sont : 

( ) 00,0 ==≠∀• txCOH  et ( ) 00,0 •• ===
OHOH

CtxC   Équation VI-24 

( ) 0,0 •• =∀=
OHOH

CtxC       Équation VI-25 

( ) 0, =∀=• tLxC
OH       Équation VI-26 

Pour obtenir les profils de concentration des radicaux hydroxyles dans le temps et l’espace, la 

résolution de l’Eq. VI-23 est réalisée de manière numérique par la méthode des différences 

finies. Pour cela, l’expression doit être discrétisée et résolue de manière implicite car le 

problème est inconditionnellement stable [3, 4]. 

 

VI.2.1.1. Numérisation de l’équation différentielle 

Le problème est tout d’abord adimensionnalisé, les expressions de la concentration, de la 

distance et du temps adimensionnel sont alors : 

0
•

•

• =∗

OH

OH
OH C

C
C   

L
xx =∗    2L

Dt
t OH •

=∗   Équation VI-27 

Où 0
•OHC est la concentration maximale des radicaux hydroxyles, elle est calculée à partir de la 

densité de courant imposée et du coefficient de transfert de matière, mais, en 

adimensionnalisant le problème, on s’affranchit de la connaissance de cette valeur. L est 

l’épaisseur, suivant la direction x, sur laquelle l’étude est menée et •OH
D  est le coefficient de 

diffusion des radicaux hydroxyles. 
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En utilisant les paramètres adimensionnalisés, l’équation différentielle (Eq. VI-27) est réécrite 

en tenant compte des données constantes comme la concentration initiale, l’épaisseur de la 

couche de diffusion, le coefficient de transfert de matière et le coefficient de diffusion. 

2

2

∗

∗

∗

∗

∂

∂
=

∂

∂ ••

x
C

t
C OHOH        Équation VI-28 

La discrétisation sur le temps de l’Eq. VI-28 est réalisée en choisissant n intervalles de temps 

et donc le nombre de points de calcul est (n+1). L’intervalle de temps s’écrit alors : 
n
t ∗

=τ . 

La dérivée de la concentration par rapport au temps est écrite au point (i, j) ; i désignant 

l’espace et j le temps. 

τ

∗
−

∗

∗

∗ −
=











∂

∂ • 1,,

,

jiji

ji

OH CC
t

C
      Équation VI-29 

L’Eq. VI-29 montre que le calcul au temps (t+dt) ne peut être réalisé qu’en connaissant le 

temps au point précédent, une condition initiale sera donc nécessaire pour la résolution du 

système. 

L’espace est discrétisé en m intervalles, ce qui correspond à (m+1) points de calcul. 

L’intervalle d’espace s’écrit 
m

h 1
= . Avec la méthode implicite, la discrétisation sur l’espace 

est réalisée au point j et s’écrit : 

²
2 *

,1
*
,

*
,1

,

2

2

h
CCC

x
C jijiji

ji

OH −+
∗

∗ +−
=











∂

∂ •

    Équation VI-30 

L’Eq. VI-30 permettant le calcul de la concentration au point d’espace i nécessite la 

connaissance des concentrations aux bornes de l’intervalle, c’est-à-dire à la surface de 

l’électrode et à la limite de la couche de diffusion. Le calcul numérique ne pourra être résolu 

que si les deux conditions aux limites sont exprimées. Notons que le calcul se déroulera 

jusqu’au point m-1. 

L’expression de l’équation différentielle (Eq. VI-28) au point (i, j) discrétisée en temps et en 

espace devient : 

²
2 *

,1
*
,

*
,11,,

h
CCCCC jijijijiji −+

∗
−

∗ +−
=

−

τ
     Équation VI-31 
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Numériquement, ce système peut être aisément représenté par un produit matriciel (Eq. VI-

32), impliquant le vecteur colonne des concentrations au temps j fixé, avec I la matrice 

identité et M la matrice tridiagonale représentative du membre de droite de l’Eq. VI-30. 

*
1

*

² −=





 − jj CCM

h
I τ       Équation VI-32 

La condition initiale et les conditions aux limites dans ce problème adimensionnel sont alors : 

( ) 00,0 ==≠∀ ∗∗∗
• txCOH  et ( ) 10,0 === ∗∗∗

• txCOH   Équation VI-33 

( ) 1,0 =∀= ∗∗∗
• txCOH       Équation VI-34 

( ) 0,1 =∀= ∗∗∗
• txCOH       Équation VI-35 

Les détails des calculs, l’algorithme et le programme sont présentés en Annexe 5. 

 

VI.2.1.2. Résultats de simulations 

Les arguments nécessaires au calcul sont : 

- m : nombre d’intervalles d’espace 

- n : nombre d’intervalles en temps 

- t : temps sur lequel le calcul est réalisé 

- •OH
D  : coefficient de diffusion des radicaux hydroxyles 

- L : épaisseur de la couche diffusionnelle suivant la direction x 

Le coefficient de diffusion des radicaux hydroxyles, à 25°C, est 1291080,2 −−×=• smDOH  

[5], et l’épaisseur de la couche de diffusion est calculée à partir du coefficient de transfert de 

matière de la cellule et de la valeur du coefficient de diffusion des radicaux hydroxyles. Dans 

le Chap. II, l’Eq. II-3 donne la valeur de ce coefficient de transfert de matière pour deux 

débits les plus fréquemment utilisés dans ce travail. Choisissons la valeur du coefficient de 

transfert de matière lorsque le débit est fixé à 200 L h-1 ; l’épaisseur de la couche de diffusion 

vaut alors : mL
OH

4104,1 −×=• . Le temps, les nombres d’intervalles en temps et en espace 

sont au choix de l’utilisateur. En utilisant une méthode implicite de résolution numérique, 

chaque argument peut être choisi indépendamment des autres, par contre dans le cas d’une 

méthode explicite il est nécessaire de respecter un critère de stabilité. 
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Le nombre d’intervalles d’espace permet d’établir le maillage selon l’indice i. La valeur de la 

concentration au point i est calculée à partir des valeurs aux points (i-1) et (i+1). Ceci revient 

au calcul d’une dérivée en un point, donc plus le nombre de points de calcul sera important 

plus le résultat du calcul sera précis. En général, n doit être supérieur à 100, et la valeur de 

200 est la plus régulièrement choisie. 

Concernant le nombre d’intervalles de temps, il dépend beaucoup plus directement de la durée 

de l’étude. En effet, lors en particulier d’un phénomène de diffusion en régime transitoire 

comme celui présenté actuellement, l’important est de montrer la transition vers le régime 

stationnaire. Donc, plus la durée de l’étude est importante, plus le nombre d’intervalles de 

temps devra être important pour montrer précisément l’établissement du régime stationnaire. 

Par exemple, les courbes présentées à la Figure VI-2 illustrent le temps nécessaire à 

l’établissement du régime stationnaire dans la zone de diffusion. 

 

 
 

Figure VI-2. Profils de concentration des radicaux hydroxyles obtenus par le modèle de diffusion instationnaire 
m = 200, n = 20, t = 2 s, L = 1,4×10-4 m 

 

Lorsque le profil de concentration tend vers une droite, le régime stationnaire est atteint. Le 

temps nécessaire à l’établissement du régime stationnaire dans le cas de la couche de 

diffusion ne représente que 2 secondes. 
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L’établissement de ce modèle a permis de mettre en évidence le temps de mise en régime 

permanent du système lors de la mise sous tension de la cellule. L’étape suivante concerne 

l’étude de la diffusion instationnaire des radicaux hydroxyles en ajoutant la première réaction 

chimique. 

 

 

VI.2.2. Diffusion instationnaire et réaction chimique 

Les radicaux hydroxyles sont produits électrochimiquement à l’anode, ceux-ci sont hautement 

réactifs et peuvent réagir chimiquement entre eux selon la réaction chimique suivante : 

222 OHOH →•        Équation VI-36 

L’équation à résoudre devient alors l’Eq. VI-37, où le terme de réaction est noté négativement 

car les espèces sont consommées, la constante de vitesse de réaction des radicaux hydroxyles 

sur eux mêmes est une donnée et la concentration des radicaux hydroxyles est élevée au carré 

pour respecter la stoechiométrie de la réaction (Eq. VI-36). 
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     Équation VI-37 

La condition initiale et les conditions aux limites sont : 

( ) 00,0 ==≠∀• txCOH  et ( ) 00,0 •• === OHOH CtxC   Équation VI-38 

( ) 0,0 •• =∀= OHOH CtxC       Équation VI-39 

( ) 0, =∀=• tLxCOH       Équation VI-40 

Comme dans le cas précédent, la résolution numérique nécessite l’établissement d’un 

maillage, donc le système doit être discrétisé. 

 

VI.2.2.1. Numérisation de l’équation différentielle 

Après avoir adimensionnalisé l’Eq. VI-37, la résolution se fait à partir de l’Eq. VI-41 : 
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    Équation VI-41 

En appliquant les mêmes règles de discrétisation sur l’espace et le temps, l’équation à 

résoudre devient : 
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Et sous forme matricelle, l’Eq. VI-42 s’écrit : 
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   Équation VI-43 

L’Eq. VI-43 n’est plus une équation différentielle linéaire, elle tire sa non linéarité de la 

présence de la concentration élevée au carré. Pour linéariser le système, il faut utiliser la 

méthode de Newton-Raphson et appliquer un critère de convergence. La méthode de Gauss 

est aussi utilisée pour limiter le nombre d’opérations de calcul. Le problème ne peut être 

résolu qu’en indiquant la condition initiale et les conditions aux limites, qui sont identiques à 

celles du problème précédent (Eq. VI-33 à VI-35). 

Les détails des calculs concernant les méthodes de Gauss et de Newton-Raphson, l’algorithme 

et le programme sont présentés en Annexe 6. 

 

VI.2.2.2. Résultats de simulations 

Les arguments à introduire dans le programme sont les mêmes que précédemment (n, m, t, 

•OH
D  et L) auxquels il faut ajouter la concentration maximale des radicaux hydroxyles 

produits ainsi que la constante de vitesse de la réaction chimique. Cette concentration est 

calculée à partir de la densité de courant appliquée : 
d

OH kFn
iC =•

0 , où n est le nombre 

d’électrons échangés et kd le coefficient de transfert de matière. La constante de vitesse de 

réaction des radicaux sur eux même est 119105,5 −−×=• smolLk
OH

 [6]. 

Dans la partie précédente, nous avions admis par hypothèse que les radicaux ne réagissaient 

pas entre eux ; en moins de 2 s le régime permanent était atteint. En couplant maintenant la 

réaction à la diffusion, et avec une constante de vitesse aussi élevée, on peut s’attendre à ne 

voir apparaître les radicaux que sur une très faible épaisseur. En conservant les paramètres 

m = 200 et n = 20, le temps et la distance d’étude vont être ajustés afin de mettre en évidence 

l’établissement du régime permanent. La densité de courant est choisie égale à 40 mA cm-2 ; 

la concentration maximale des radicaux hydroxyles est alors 10 21,0 −=• LmolC
OH

. Le profil 

de concentration des radicaux dans l’espace et le temps est présenté Figure VI-3. 
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Figure VI-3. Profils de concentration des radicaux hydroxyles obtenus par le modèle de diffusion instationnaire 
couplée à la réaction des radicaux sur eux même. m = 200, n = 20, t = 10-8 s, L = 10-7 m, i = 40 mA cm-2 

 

L’obtention du régime permanent dans ce cas n’est pas une droite puisque le phénomène de 

diffusion n’est pas le seul responsable de la variation de la concentration. L’épaisseur de la 

couche de réaction montrant la présence des radicaux hydroxyles vaut moins de 10-7 m, alors 

que la couche de diffusion était estimée autour de 10-4 m, donc la couche de réaction est 1000 

fois plus petite que la couche de diffusion. L’épaisseur de la couche de réaction représente 

100 nm, ce qui équivaut seulement à quelques monocouches de molécules. L’hypothèse 

largement énoncée, que les radicaux ne sont réactifs qu’à la surface de l’anode et n’atteignent 

pas le cœur de la solution, est ici bien vérifiée. Au-delà de 10-7 m, les radicaux hydroxyles ne 

sont plus présents dans le milieu, et cette épaisseur de couche peut probablement être encore 

réduite en ajoutant les composés organiques possédant des constantes de vitesse supérieures à 

celle des radicaux sur eux-mêmes. D’autres simulations réalisées avec des concentrations 

supérieures en radicaux hydroxyles (des densités de courant supérieures) montrent que la 

couche de réaction reste dans un ordre de grandeur de 10-7 m. 

 

VI.2.3. Couplage des deux réactions chimiques 

La complexité du modèle est à présent augmentée en ajoutant un composé organique dans le 

milieu. Les radicaux hydroxyles peuvent alors réagir entre eux, mais aussi avec le composé 
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organique (Eq. VI-44). D’après les résultats obtenus précédemment, nous choisissons de 

séparer l’espace en deux zones comme présenté schématiquement à la Figure VI-4.  

produitsOHOHC zyx →+ •      Équation VI-44 

 
Figure VI-4. Représentation schématique des profils de concentrations des radicaux hydroxyles et d’un composé 

organique dans la zone proche de l’électrode. 
 

En effet, la résolution numérique nécessite un maillage très fin dans la zone de réaction, alors 

que dans la zone de diffusion, ce maillage peut être beaucoup plus large puisque le profil est 

linéaire. Afin de limiter le temps de calcul d’une part et d’éviter d’atteindre la taille limite des 

vecteurs obtenus d’autre part, les équations de ces deux zones seront résolues 

consécutivement. 

 

VI.2.3.1. Système d’équations différentielles non linéaires 

Dans la zone de réaction, les deux réactions chimiques doivent être prises en compte. Les 

bilans matières partiels sur les deux solutés sont alors : 
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La résolution de ce système par méthode numérique implique l’indication des conditions aux 

limites et des conditions initiales dans la zone de réaction (0-δ) : 

( ) 00,0 ==≠∀• txC
OH  et  ( )

d
OH kFn

itxC ===• 0,0  Équation VI-47 

( )
Fn

i
dx

tdC
D

x

OH
OH =−

=

•

•

0

      Équation VI-48 

( ) 0, =∀=• txCOH δ  et 
( )

0=
=

•

δx

OH

dx
tdC

    Équation VI-49 

L’Eq. VI-48 correspond à l’expression du flux de production à la surface de l’électrode et 

l’Eq. VI-49 correspond au flux et à la concentration nulle des radicaux pour une distance 

égale à l’épaisseur de la couche de réaction. 

 

Dans cette même zone, les conditions limites et la condition initiale sur la concentration du 

composé organique sont : 

( ) 00, orgorg CtxC ==∀       Équation VI-50 
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       Équation VI-51 
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org
org ,, =−==−
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δ
δ

  Équation VI-52 

A la surface de l’électrode, le flux de matière organique est nul (Eq. VI-51), et pour une 

distance égale à la couche de réaction, le flux est dépendant de la concentration en solution. 

 

Dans la couche de diffusion (δ-L), on ne résout que l’équation de diffusion du composé 

organique, car, hors de la couche de réaction, les radicaux hydroxyles ont une concentration 

nulle ; l’Eq. VI-46 devient alors : 
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La condition limite en L correspond à l’Eq. VI-54. 
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Lx
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−=      Équation VI-54 

 

Dans la couche de réaction, il faut alors résoudre le système non linéaire de deux équations à 

deux inconnues (Eq. VI-55 et VI-56) puis dans la couche de diffusion, un problème de 

diffusion en régime transitoire (Eq. VI-57) comme au § VI.2.1, avec 2h
τα = . 
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( ) org
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OH
jorg

org
jorg CCCkCMDI 1−=+−

•

τα    Équation VI-56 

( ) org
j

org
jorg CCMDI 1−=−α       Équation VI-57 

La non linéarité du système est imputée d’une part à la concentration élevée au carré et au 

couplage des termes de réaction entre les deux équations. Comme précédemment, la méthode 

implicite d’Euler et la linéarisation par la méthode de Newton-Raphson sont les outils 

nécessaires à la résolution numérique ; les détails des calculs, l’algorithme et le programme 

sont présentés en Annexe 6. 

 

VI.2.3.2. Tests de simulations : exemple avec l’Acide Maléique 

Comme nous l’avons vu, le processus d’oxydation anodique de l’AM est complexe ; nous ne 

nous intéresserons dans ce qui suit qu’à la cinétique de l’étape initiale d’oxydation de l’AM 

par l’action des radicaux hydroxyles, à laquelle correspond la constante de vitesse de réaction 

kAM : 

COOHCHOHHCHOOCOHOHC −−−→+ ••
444   Équation VI-58 

Les données permettant le fonctionnement du programme sont plus nombreuses que 

précédemment : 

- m : nombre d’intervalles dans la zone de réaction 

- mp : nombre d’intervalles dans la zone de diffusion 

- n : nombre d’intervalles de temps 

- δ : épaisseur de la couche de réaction (m) 

- L : épaisseur de la couche de diffusion (m) 



VI – Modélisation : Les Radicaux Hydroxyles 

 226 

- T : temps total de l’électrolyse (s) 

- i : densité de courant (A m-2) 

- kd : coefficient de transfert de matière (m s-1) 

- S : surface de l’électrode (m2) 

- VT : volume du réservoir (m3) 

Il faut ajouter les données relatives aux radicaux hydroxyles : 

- 1291080,2 −−×=• smD
OH

 [5] : coefficient de diffusion des radicaux hydroxyles  

- 119105,5 −−×=• smolLk
OH

 [6] : constante de vitesse de réaction des radicaux sur 

eux-mêmes 

Et celles correspondant au composé organique, ici c’est l’acide maléique qui est choisi : 

- 12101096,4 −−×= smDAM  [7] : coefficient de diffusion de l’AM 

- 119100,6 −−×= smolLk AM  [8] : constante de vitesse de réaction des OH° avec l’AM 

L’épaisseur de la couche de diffusion est calculée avec le coefficient de diffusion de l’acide 

maléique, cette couche de diffusion vaut alors : mL 5105,2 −×= , alors que l’épaisseur de la 

couche de réaction est choisie à 10-7 m (en regard des résultats des simulations du § VI.2.2.2). 

Le programme ainsi conçu permet d’obtenir les profils de concentration des radicaux 

hydroxyles et du composé organique dans les zones de réaction et de diffusion. D’un point de 

vue plus macroscopique, on trace également au cours du temps la variation de concentration 

des radicaux et du composé organique à la surface de l’électrode et la variation en solution de 

la concentration du composé organique. 

Dans ce premier test, l’intérêt est de vérifier si le programme est physico-chimiquement 

acceptable. Comme nous l’avons vu au § VI.2.2.2, le temps d’étude devait nécessairement 

être très faible pour observer une variation des profils de concentration des radicaux 

hydroxyles au cours du temps. En fait, la durée d’étude est choisie égale à 6 h pour une 

concentration en acide maléique de 0,09 M et une densité de courant plus faible que celles 

utilisées dans les expériences des Chap. III et IV : 23 mA cm-2. Cette densité de courant est 

choisie de manière à mettre en évidence la variation du profil de concentration des radicaux 

hydroxyles au cours du temps. Le nombre d’intervalles d’espace dans la zone de réaction est 

1000, ce qui équivaut à un pas d’espace de 10-10 m, qui est environ la taille d’une molécule 

donc 1000 est le nombre d’intervalles maximal que l’on peut utiliser en conservant un sens 

physique. Dans la zone de diffusion le profil est linéaire ; dans ce cas le nombre d’intervalles 

est choisi égal à 100. Les simulations sont réalisées pour des temps importants d’électrolyse, 
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le nombre d’intervalles de temps doit permettre d’obtenir un pas de temps au maximum de 

l’ordre de 30 secondes, donc n sera généralement compris entre 500 et 2000 en fonction du 

temps d’électrolyse. La Figure VI-5 présente le profil de concentration de l’acide maléique au 

cours de l’électrolyse dans la zone de diffusion. 

 
Figure VI-5. Profils de concentration (mM) de l’acide maléique dans la zone de diffusion, lors de l’électrolyse 

d’une solution d’AM à 0,09 M avec : n = 800, m = 1000, mp = 100, t = 6 h, δ = 10-7 m, L = 2,5×10-5 m, 
i = 23 mA cm-2. En encart : variation de la concentration calculée de l’AM en solution en fonction du temps. 

 

La concentration d’acide maléique en solution diminue au cours du temps. A cette échelle, les 

profils de concentration en fonction de la distance à l’électrode sont linéaires, ce qui est en 

accord avec le fait que le phénomène de diffusion soit le seul responsable de la variation de la 

concentration dans cette zone. La Figure VI-6 présente un agrandissement de la Figure VI-5, 

afin de mettre en évidence les profils dans la zone de réaction. 

Dans cette zone, le profil n’est pas linéaire, puisque la diffusion et la réaction sont 

responsables de la disparition de l’AM. La concentration à la surface de l’électrode tend vers 

0 au cours de l’électrolyse, la surface de l’électrode s’appauvrit lentement et progressivement 

en composé organique. Ce comportement est en accord avec le profil de concentration des 

radicaux hydroxyles dans la couche de réaction (Figure VI-7). Sur l’épaisseur de la couche de 

réaction, la concentration des radicaux hydroxyles augmente au cours du temps. La constante 

de vitesse de réaction des radicaux hydroxyles avec l’acide maléique étant supérieure à la 

constante de vitesse de réaction des radicaux sur eux-mêmes ; la concentration de radicaux 

augmente lorsque l’environnement s’appauvrit en composé organique. 
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Figure VI-6. Profils de concentration (mM) de l’acide maléique dans la zone de réaction, lors de l’électrolyse 

d’une solution d’AM à 0,09 M avec : n = 800, m = 1000, mp = 100, t = 6 h, δ = 10-7 m, L = 2,5×10-5 m, 
i = 23 mA cm-2. En encart : variation de la concentration calculée de l’AM à l’électrode en fonction du temps. 

 

 
Figure VI-7. Profils de concentration (mM) des radicaux hydroxyles, lors de l’électrolyse d’une solution d’AM à 

0,09 M avec : n = 800, m = 1000, mp = 100, t = 6 h, δ = 10-7 m, L = 2,5×10-5 m, i = 23 mA cm-2. 
En encart : variation de la concentration des radicaux à l’électrode en fonction du temps. 

 

La simulation de ce cas d’électrolyse montre que le programme réalisé présente une réalité 

physique : tant dans le sens de variation de la concentration (augmentation ou diminution), 

que dans l’amplitude de ces variations. Pour la partie suivante, les conditions opératoires sont 

choisies de manière à comparer les résultats théoriques et expérimentaux. 
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VI.3. Modélisation : comparaison théorie / expériences 

Les composés organiques étudiés dans ce travail sont le phénol, les acides carboxyliques 

simples et un tensioactif (dodécylbenzènesulfonate de sodium). Les électrolyses des solutions 

de phénol et d’acide maléique sont suivies par analyses HPLC ; la variation de concentration 

au cours de l’électrolyse de ces deux composés, initialement présents en solution, est alors 

connue expérimentalement. Les résultats de ces expériences, détaillées dans les Chap. III et 

IV, sont utilisés pour la validation du modèle. 

 

VI.3.1. Cas de l’Acide Maléique 

Les données caractéristiques pour l’acide maléique sont : 

- 12101096,4 −−×= smDAM  : coefficient de diffusion de l’AM 

- 119100,6 −−×= smolLk AM  : constante de vitesse de réaction des radicaux avec l’AM 

Plusieurs cas d’électrolyses sont présentés, mettant en évidence les régimes contrôlés par le 

transfert de charge, la diffusion et le régime mixte. 

 

VI.3.1.1. Electrolyse galvanostatique, régime d’activation 

Cette première simulation correspond à l’électrolyse d’une solution contenant de l’acide 

maléique à environ 0,09 M sous une densité de courant de 40 mA cm-2. 
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Figure VI-8. Variation expérimentale et théorique de la concentration de AM lors de l’électrolyse d’une solution 
d’acide maléique à 0,09 M dans HClO4 1 M ; i = 40 mA cm-2, Φ = 200 L h-1, T=20°C, S = 50 cm2 et V = 0,5 L. 

Conditions de simulation : n = 800, m = 1000, mp = 100, t = 6 h, δ = 10-7 m, L = 2,5×10-5 m. 
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Avec cette concentration d’AM, le temps critique en terme de DCO (Eq. II-37) est égal à 6 h. 

Le profil de concentration des radicaux hydroxyles dans la zone de réaction est identique pour 

chaque instant de calcul avec les paramètres choisis. La concentration d’acide maléique à la 

surface de l’électrode est quasi égale à 0 dès le premier instant de calcul. Les graphes obtenus 

ne sont pas présentés, en revanche, la Figure VI-8 montre le profil de concentration d’acide 

maléique en solution lors de la simulation d’électrolyse. Le profil théorique et les points 

expérimentaux sont en bon accord pour cette expérience. Le modèle semble donc être adapté 

pour décrire la variation de concentration du composé organique au cours d’une électrolyse 

réalisée en totalité sous contrôle du transfert de charge. 

 

VI.3.1.2. Electrolyse galvanostatique, régime d’activation puis 

de diffusion 

La simulation est réalisée pour une solution d’acide maléique à 0,05 M et sous une densité de 

courant de 40 mA cm-2. Dans ces conditions, le temps critique en terme de DCO, définissant 

la transition entre le régime sous contrôle du transfert de charge et le régime de diffusion, est 

égal à 3,85 h. La Figure VI-9 montre la variation de concentration théorique obtenue avec le 

modèle et la variation expérimentale de la concentration d’acide maléique. Au début de 

l’électrolyse, malgré un petit écart, les points expérimentaux et théoriques sont assez proches. 

Par contre au-delà de 3,5 h, un écart est visible entre la théorie et l’expérience jusqu’à la fin 

de l’électrolyse. Ce temps correspond environ au temps critique calculé à partir de la DCO. 
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Figure VI-9. Variation expérimentale et théorique de la concentration de AM lors de l’électrolyse d’une solution 
d’acide maléique à 0,05 M dans HClO4 0,1 M ; i = 40 mA cm-2, Φ = 200 L h-1, T=20°C, S = 63,6 cm2 et V = 1 L. 

Conditions de simulation : n = 800, m = 1000, mp = 100, t = 10 h, δ = 10-7 m, L = 2,5×10-5 m. 
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VI.3.1.3. Electrolyse galvanostatique, régime de diffusion 

La Figure VI-10 présente les valeurs expérimentales obtenues lors de l’électrolyse, sous 

120 mA cm-2, d’une solution d’acide maléique à 0,05 M pour laquelle la densité limite de 

courant initiale est d’environ 120 mA cm-2. L’électrolyse est alors réalisée entièrement sous 

contrôle de la diffusion de l’espèce organique jusqu’à l’électrode. 

 

0

20

40

60

0 2 4 6
Temps (h)

[A
M

] (
m

M
)

(a)

(b)

 
Figure VI-10. Variation expérimentale et théorique de la concentration d’AM lors de l’électrolyse d’une solution 
d’acide maléique à 0,05 M dans HClO4 0,1 M ; i = 120 mA cm-2, Φ = 200 L h-1, T=20°C, S = 63,6 cm2 V = 1 L. 
Conditions de simulation : n = 1000, m = 1000, mp = 100, t = 6 h, δ = 10-7 m. En encart, Variation expérimentale 

et théorique de la DCO, Courbes théoriques (Eq. II-32) tracées avec 2 valeurs de kd : 
(a) : L = 2,5×10-5 m (kd = 2×10-5 m s-1) et (b) : L = 1,65×10-5 m (kd = 3×10-5 m s-1). 

 

La courbe théorique (a) est tracée en utilisant le coefficient de transfert de matière égal à 

2×10-5 m s-1 comme il a été défini dans le Chap. II. Dans ces conditions de simulation, un 

écart assez important entre la théorie et l’expérience apparaît dès une heure d’électrolyse. 

Nous avons vu au Chap. III comment varie le coefficient de transfert de matière lorsque le 

dégagement gazeux est pris en compte, pour des électrolyses galvanostatiques sous contrôle 

de la diffusion. Au vu de ce calcul, une valeur de coefficient de transfert de matière global de 

3×10-5 m s-1 est réaliste, compte tenu de la concentration initiale et de la densité de courant 

imposée. La simulation (courbe b) a été réalisée avec la valeur du coefficient de transfert de 

matière supérieure (3×10-5 m s-1). Le choix de cette valeur a été guidé par le tracé de la DCO 

au cours de l’électrolyse (Figure VI-10, encart). 
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VI.3.2. Cas du phénol 

Les données caractéristiques le phénol sont : 

- 1291000,1 −−×= smDPH  [9, 10] : coefficient de diffusion du phénol 

- 119106,6 −−×= smolLkPH  [11] : constante de vitesse de réaction des radicaux sur le 

phénol 

La Figure VI-11 montre la variation de concentration de phénol au cours du temps lors d’une 

électrolyse réalisée sous une densité de courant de 47 mA cm-2. Avec une concentration de 

20 mM en phénol, l’électrolyse est réalisée sous contrôle du transfert de charge jusqu’à 

environ 2,5 h puis la diffusion contrôle la vitesse de réaction. Comme présenté dans le 

§ VI.3.1.2 avec une solution d’acide maléique, lors d’un régime mixte, les valeurs des 

premiers temps de l’électrolyse sont proches de l’expérience. Par contre un petit écart apparaît 

lors du régime diffusionnel, probablement dû à l’augmentation du coefficient de transfert de 

matière. 
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Figure VI-11. Variation expérimentale et théorique de la concentration de phénol lors de l’électrolyse d’une 

solution contenant 0,02 M de phénol dans Na2SO4 0,123 M (pH = 2) ; 
i = 47 mA cm-2, Φ = 200 L h-1, T = 20°C, S = 63,6 cm2 et V = 1 L. 

Conditions de simulation : n = 500, m = 1000, mp = 100, t = 6,5 h, δ = 10-7 m, L = 5×10-5 m. 
 

VI.3.3. Conclusions 

Le modèle physico-chimique présenté dans ce chapitre tient compte du transport de matière 

par diffusion-convection et du couplage avec les deux réactions chimiques. Le calcul montre 

qu’en raison de la très grande valeur de la constante de vitesse de réaction des radicaux 

hydroxyles, soit sur eux-mêmes soit sur les substrats organiques étudiés, l’épaisseur de la 



VI – Modélisation : Les Radicaux Hydroxyles 

 233

couche de réaction est de l’ordre de 10-7 m. La couche de diffusion est environ 1000 fois plus 

épaisse. Les calculs confirment que les radicaux hydroxyles ne sont réactifs qu’à la surface de 

l’anode. Le modèle permet de retrouver les résultats cinétiques fondamentaux d’électrolyses 

réalisées sous des conditions pour lesquelles le courant imposé est initialement inférieur au 

courant limite défini en termes de DCO. L’accord théorie / expériences est moins bon lorsque 

la valeur du coefficient de transfert est modifiée par le co-dégagement d’oxygène. 

Des améliorations de ce modèle devraient permettre de traiter les cas d’électrolyses où deux 

solutés organiques sont initialement présents en solution. 
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CONCLUSION GENERALE 

 

Dans cette étude, l’anode de diamant dopé au bore utilisée dans des conditions 

galvanostatiques a démontré une grande capacité à minéraliser les composés organiques. Ce 

travail, portant sur diverses molécules modèles, a mis en évidence deux voies d’oxydation 

possibles avec cette anode : d’une part, le transfert direct d’électrons et d’autre part, 

l’oxydation indirecte via des oxydants puissants électrogénérés. 

 

La comparaison des performances de la minéralisation du phénol en solution aqueuse a 

montré que le DDB est largement plus efficace que le dioxyde de plomb disponible 

commercialement. En effet, la nature et la quantité d’intermédiaires sont très différentes dans 

ces deux cas ; le DDB permet un transfert d’atomes d’oxygène plus efficace pour le phénol, 

ce qui se concrétise par une faible quantité d’intermédiaires détectée au cours de l’électrolyse. 

De plus, des oligomères non identifiés structuralement mais de couleur orange vif 

apparaissent uniquement lors des électrolyses utilisant l’anode de PbO2. Cette différence 

d’activité électrocatalytique entre les deux matériaux a pour conséquence une différence 

importante de consommation énergétique. En effet, pour atteindre la détoxification de la 

solution, définie par une concentration en intermédiaires aromatiques inférieure à 1% de la 

concentration initiale de phénol, la consommation énergétique est quatre fois supérieure avec 

l’électrode de PbO2. Les performances de l’anode de diamant, nettement supérieures à celles 

du PbO2, justifient donc un développement de ce matériau à l’échelle industrielle, pour 

concurrencer le dioxyde de plomb actuellement commercialisé. 

 

Les acides carboxyliques simples tels que les acides maléique, oxalique et formique ont 

suscité une attention particulière du point de vue de leur cinétique de dégradation. L’acide 

maléique est extrêmement important car c’est le premier composé aliphatique produit lors de 

l’ouverture d’un cycle aromatique. Tout d’abord, l’oxydation de l’acide maléique a été 

étudiée en milieu acide perchlorique ; l’étude a mis en évidence des vitesses de disparition de 

la DCO supérieures à celles prévues par un processus électrochimique de nature faradique. 

Ces résultats sont interprétés en admettant l’intervention de l’électrolyte support dans le 

processus d’oxydation. En effet, l’ion perchlorate serait activé chimiquement par un radical 

hydroxyle, puis le radical résultant, particulièrement riche en atomes d’oxygène, réagirait sur 
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la double liaison de l’acide maléique. Ce phénomène disparaît lorsque l’acide maléique est en 

présence d’acide formique. 

Les expériences de cinétique compétitive ont été réalisées avec l’acide maléique et l’acide 

oxalique ou l’acide formique initialement en solution à la même concentration. Compte tenu 

de la capacité de production des radicaux hydroxyles du DDB, des constantes de vitesse entre 

les acides et ces radicaux, ainsi que de la variation des concentrations de ces acides au cours 

de l’électrolyse, nous avons admis que l’acide oxalique pouvait s’oxyder directement à 

l’électrode alors que les acides maléique et formique réagissaient avec les radicaux 

hydroxyles. 

 

En vue de proposer une méthode de traitement des effluents issus de l’industrie métallurgique 

composés d’émulsions, l’oxydation d’un tensioactif très répandu dans les effluents a été 

étudiée. Les agents de surface ont un comportement en solution (monomères ou micelles) qui 

diffère en fonction de la température et de la concentration. Le dodécylbenzènesulfonate de 

sodium (DBS) a été minéralisé en totalité avec une électrode de DDB, dans une large gamme 

de conditions opératoires. Quel que soit l’électrolyte utilisé (H2SO4, Na2SO4), celui-ci a une 

influence sur la valeur de la concentration micellaire critique du tensioactif, même à 

température ambiante. L’étude de l’électrolyse d’une solution à pH fortement basique 

(pH = 12), et en système ouvert à l’atmosphère, montre que l’abattement de la DCO est moins 

performant qu’en milieu acide ; en effet, dans ces conditions, les carbonates dissous 

s’accumulent et leur oxydation devient alors une réaction compétitive. Lors des électrolyses à 

pH acide ou neutre, un suivi par HPLC a mis en évidence que la chaîne aliphatique était 

dégradée avant le noyau aromatique de la molécule. 

La minéralisation du DBS étant possible avec l’électrode de DDB, des électrolyses 

préparatives visant à traiter des solutions synthétiques constituées d’un composé huileux mis 

en émulsion dans l’eau avec le DBS ont été alors réalisées dans une cellule sans recirculation. 

La diminution du COT indique que la phase organique des émulsions, constituée soit d’alcool 

lauryle, soit d’acide laurique ou bien encore d’acide oléique, a été dégradée avec une 

électrode de DDB sous conditions galvanostatiques. Bien que les mesures du COT ne soient 

pas fiables, à cause de l’hétérogénéité de ce type de solutions, les examens visuels confirment 

que la phase organique a bien été dégradée en partie, puisque la turbidité diminue ; toutefois, 

aucune séparation de phases n’a été observée. Néanmoins, les électrolyses galvanostatiques, 

réalisées dans une cellule avec recirculation, ont mis en évidence des problèmes d’adsorption 

de l’acide oléique à la surface de l’électrode de diamant. 
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Toutes les conclusions présentées valident l’hypothèse de la production des radicaux 

hydroxyles, mais en aucun cas ceux-ci ont été quantifiés ni même mis en évidence. A défaut 

de les observer expérimentalement, un modèle physico-chimique permettant de prévoir les 

concentrations du composé organique et des radicaux hydroxyles, au cours du temps et dans 

l’espace, a été réalisé. La résolution numérique des équations du modèle couplant diffusion-

convection et réaction a mis en évidence que la zone de réaction des radicaux hydroxyles avec 

eux mêmes, ou avec tout autre composé, est de l’ordre de 10-8 à 10-7 m, ce qui équivaut à 

seulement quelques monocouches de molécules. La zone de diffusion des espèces organiques 

représente une épaisseur 1000 à 10000 fois supérieure à celle de la zone de réaction. On peut 

alors estimer que l’oxydation électrochimique des composés organiques, par transfert direct 

d’électrons ou par transfert d’oxygène via les radicaux hydroxyles, se déroule quasiment à la 

surface de l’électrode. 

 

 

Les deux premières parties expérimentales de ce travail ont concerné des molécules modèles, 

ayant au préalable fait l’objet d’études avec l’électrode de DDB. Le point concernant la 

présence d’un radical perchlorate pourrait être approfondi en associant une méthode de 

détection de ce type de radicaux lors des électrolyses, ou en étudiant la vitesse de réaction des 

radicaux avec les ions perchlorates par radiolyse pulsée par exemple. La recherche des 

intermédiaires de l’oxydation de l’acide maléique serait aussi nécessaire en vue d’améliorer le 

modèle proposé. En effet, en connaissant l’ensemble des intermédiaires ainsi que leur vitesse 

de réaction avec les radicaux hydroxyles, une modélisation complète de la variation de la 

concentration de l’acide maléique et de tous ses intermédiaires, au cours du temps et de 

l’espace, pourrait alors être réalisée. 

Concernant la cellule électrochimique, les résultats donnés par le modèle coïncident avec les 

résultats des expériences réalisées en régime d’activation du point de vue de la DCO, par 

contre, en régime de diffusion on note un décalage plus ou moins sensible. Ceci est dû à la 

variation du coefficient de transfert de matière, provoquée par le dégagement de dioxygène 

qui augmente au cours du temps. Une étude plus poussée de la variation de ce coefficient de 

transfert de matière en fonction de la densité de courant appliquée devrait permettre 

d’améliorer le modèle dans la zone de diffusion. 

En milieu basique, la réaction d’oxydation des carbonates semble prendre une part importante 

du courant, il serait intéressant d’étudier les produits de cette oxydation, ceux-ci pouvant aussi 

être des oxydants inorganiques puissants. En étudiant ce mécanisme de génération et la 



Conclusion Générale 

 238 

réactivité de ces produits avec des composés organiques, ils pourraient être appliqués à la 

dépollution en milieu basique, avec l’électrode de diamant. 

Actuellement, la technologie de fabrication de l’électrode de diamant, et le substrat silicium 

sur lequel le film de diamant est déposé, est un frein au développement industriel d’un tel 

procédé. Il serait intéressant de développer le film de diamant sur des substrats métalliques 

plus résistants mécaniquement que le silicium, permettant aussi de produire des électrodes de 

surface plus importante, car aujourd’hui la taille maximale des substrats de silicium n’excède 

pas 30 cm de diamètre. Un procédé de dépollution de déchets industriels spéciaux est possible 

avec la technologie actuelle de fabrication de l’électrode de DDB, mais uniquement pour de 

faibles volumes, comme par exemple pour le traitement d’eaux de piscines, d’effluents 

médicaux chargés de composés organiques bioréfractaires… 
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ANNEXE 1 : LISTE DES PRODUITS 

 

1. Les acides carboxyliques simples 

Une étude portant sur l’électrolyse de solutions d’acides carboxyliques simples a été menée. 

L’analyse par Chromatographie Liquide (HPLC) des intermédiaires réactionnels a semblé 

utile pour la compréhension du mécanisme réactionnel. Dans ce but, les solutions de 

composés identifiés comme susceptibles d’être des intermédiaires ont été préparées. 

L’électrolyte support utilisé dans ce cas est l’acide perchlorique 0,5 ou 1 mol L-1. 
 

Produit Formule semi développée M (g mol-1) Fournisseur Pureté 

Acide Perchlorique HClO4 100,46 Prolabo 70% 

Acide Phosphorique H3PO4 98 Aldrich 85% 

Acide Maléique HOOC-CH=CH-COOH 116,07 Aldrich 99% 

Acide Fumarique HOOC-CH=CH-COOH 116,07 Merck 99% 

Acide Tartrique HOOC-CHOH-CHOH-COOH, H2O 168,10 Fluka pur 

Acide Succinique HOOC-CH2-CH2-COOH 118,1 Sigma pur 

Acide Malique HOOC-CH2-CHOH-COOH (L) 134,09 Janssen Chimica 99% 

Acide Malonique HOOC-CH2-COOH 104,06 Prolabo 99% 

Acide Acrylique CH2=CH-COOH 72,06 Aldrich 98% 

Acide Lactique CH3-CHOH-COOH (DL) 96,01 Sigma 98% 

Acide Oxalique HOOC-COOH, 2H2O 126,07 Prolabo 99% 

Acide Formique H-COOH 46,03 Prolabo 99% 
 

Tableau 1 : Produits utilisés dans le cadre de l’étude sur les acides carboxyliques (Chap. IV). 
 

L’acide tartrique est fourni sous forme d’acide méso-tartrique. Ce composé, de formule 

C4H6O6, possède deux carbones asymétriques, il peut donc se trouver sous la forme de deux 

stéréoisomères : (2R, 3R) identique à (2S, 3S) et (2R, 3S). La forme prédominante dans le 

flacon est donc le (2R, 3S), car il possède un plan de symétrie. L’acide malique (L) et l’acide 

lactique (DL) possèdent tous deux un carbone asymétrique et présentent donc deux 

configurations absolues (R et S). L’acide malique est présent majoritairement sous la 

configuration R et l’acide lactique est probablement un mélange racémique de R et de S. 
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L’acide acrylique est disponible sous forme liquide, il est pur à 98% et stabilisé avec 0,02% 

d’hydroquinone monométhyléther. 

 

2. Le phénol et les composés aromatiques 

Au cours de l’étude de la dégradation électrochimique du phénol sur différents matériaux 

d’électrodes, les solutions de phénol ont été préparées avec de l’acide sulfurique 0,1 mol L-1 

et la concentration de phénol a été de 20 mmol L-1. Des analyses ont aussi été réalisées par 

HPLC afin de quantifier les intermédiaires réactionnels obtenus lors de l’électrolyse. De 

nombreux travaux concernant la dégradation du phénol ont été réalisés en utilisant des anodes 

de SnO2 [1-4], PbO2 [3, 5] ou DDB [6, 7]. Les auteurs ont généralement identifié les 

composés organiques suivants comme intermédiaires réactionnels principaux : hydroquinone, 

p-benzoquinone et catéchol pour les aromatiques ainsi que les acides maléique, oxalique et 

formique (voir § 1). La fixation d’un radical hydroxyle sur le phénol n’est pas sélective et 

conduit aux trois quinones. La suite du processus, c’est-à-dire la perte des H+, produit la 

benzoquinone dans les trois mêmes configurations. L’ortho et la métha-benzoquinone ne sont 

pas des composés stables, ils n’ont pas été étudiés par les auteurs précédemment cités. 
 

Produit Formule semi développée M (g mol-1) Fournisseur Pureté 

Acide Sulfurique H2SO4 98,07 Prolabo 95% 

Phénol C6H5 - OH 94,11 Prolabo 99% 

Hydroquinone HO – C6H4 – OH (para) 110,11 Prolabo 99,9% 

Catéchol HO – C6H4 – OH (ortho) 110,11 Aldrich 99% 

p-Benzoquinone O = C6H4 = O (para) 108,1 Aldrich 98% 
 

Tableau 2 : Produits utilisés dans le cadre de l’étude sur le phénol (Chap. III). 
 

3. Les solutions de tensioactif et les émulsions 

En fonction des études réalisées, les solutions sont préparées avec de l’acide sulfurique (voir 

§ 2), du sulfate de sodium ou un mélange des deux. Le pH est ajusté lors des études en 

voltamétrie cyclique avec de l’hydroxyde de sodium. 

Concernant le sodium dodecylbenzènesulfonate (DBS) la pureté est donnée à 80%, les 20% 

restants sont des alkylbenzènesulfonates de sodium dont la chaîne linéaire est plus ou moins 

longue. De plus, chaque alkylbenzènesulfonate est susceptible d’être présent sous forme de 

plusieurs isomères de position du groupement benzènesulfonate. 
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Produit Formule semi développée M (g mol-1) Fournisseur Pureté 

Sulfate de sodium Na2SO4 142,04 Prolabo 99,5% 

DBS C12H25 - C6H4 - SO3
-, Na+ 348,48 Fluka 80% 

Acide Laurique C11H23 - COOH 200,32 Prolabo 99% 

Acide Oléique C9H18 = C8H15 - COOH 282,47 Prolabo 97% 

Alcool Lauryle C11H23 - CH2OH 186,34 Prolabo 99% 

Soude Na-OH 40 Aldrich 97% 
 

Tableau 3 : Produits utilisés dans le cadre de l’étude sur le tensioactif et les émulsions (Chap. V). 
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ANNEXE 2 : INTERMEDIAIRES D’OXYDATION DE 
L’ACIDE MALEIQUE 

Les analyses par HPLC des échantillons prélevés au cours de l’électrolyse galvanostatique 

d’une solution d’acide maléique sous 40 mA cm-2 montrent un grand nombre de pics en plus 

des composés déjà identifiés (Tableau 1). On rappelle les temps de rétention des composés 

identifiés : 9,3 min pour l’acide oxalique, 12,3 min pour l’acide maléique et 19,4 min pour 

l’acide formique. L’identification de certains des pics du Tableau 1 avec des composés 

organiques pourrait aider à la compréhension du mécanisme réactionnel. Pour compléter 

l’étude et mettre en évidence les pics issus de la réduction de l’acide maléique ou d’autres 

espèces, un séparateur a été ajouté entre les compartiments anodiques et cathodiques. 

 

Temps de rétention des pics inconnus (min) 

9,8 10,7 11,1 11,7 13,7 14,8 15,3 17,9 21,0 23,8 25,8 26,6 

 
Tableau 1 : Liste des temps de rétention des pics non identifiés lors de l’électrolyse galvanostatique, avec et sans 
séparateur, d’une solution d’acide maléique (0,05 M dans HClO4 0,5 M). V = 1 L, S = 63,6 cm2, T = 20°C, i = 
40 mA cm-2, avec une anode de DDB et une cathode de Zr. Colonne Supelcogel C-610H. Éluant composé de 

H3PO4 à 0,018 M circulant au débit de 0,5 mL min-1 à la température de 20°C. 
 

1. Proposition de quelques intermédiaires 

Une liste d’intermédiaires a été établie, elle comprend des composés linéaires formés de 1 à 4 

atomes de carbone, et comportant des fonctions alcool, aldéhyde et acide carboxylique, issues 

de l’oxydation de l’acide maléique. Les intermédiaires considérés sont répertoriés dans le 

Tableau 2. L’acide fumarique n’est pas un intermédiaire, c’est la configuration trans de la 

molécule d’acide maléique. Le chromatogramme de la solution formée d’acide maléique 

commercial montre un pic vers 23,8 min, caractéristique de l’acide fumarique.  

Des solutions ont été préparées avec des concentrations différentes de composés organiques 

(Tableau 2), permettant ainsi de déterminer les temps de rétention et de réaliser un étalonnage. 

Le chromatogramme de l’acide perchlorique ne montre pas de pic avec un temps de rétention 

pouvant interférer avec les pics non identifiés, il apparaît seulement un artéfact négatif avant 9 

minutes, n’ayant aucune incidence sur la lecture des aires de pic. Seuls les acides 

hydroxymaléique, 3-hydroxy-2-propénoïque et glyoxylique du Tableau 2 n’ont pas être testés.  
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nom du composé 
formule chimique semi 

développée 
nom du composé 

formule chimique semi 

développée 

Acide tartrique 

(C4H6O6) 

HOOC-CHOH-CHOH-

COOH 
Glyoxal (C2H2O2) O=CH-CH=O 

Acide 

hydroxymaléique 

(C4H4O5) 

HOOC-COH=CH-COOH 
Acide glyoxylique 

(C2H2O3) 
HOOC-CHO 

Acide succinique 

(C4H6O4) 
HOOC-CH2-CH2-COOH 

Acide oxalique 

(C2H2O4) 
HOOC-COOH 

Acide malique 

(C4H6O5) 
HOOC-CH2-CHOH-COOH 

Acide éthanoïque 

(C2H4O2) 
CH3-COOH 

Acide malonique 

(C3H4O4) 
HOOC-CH2-COOH Ethanol (C2H6O) CH3-CH2OH 

Acide acrylique 

(C3H4O2) 
CH2=CH-COOH Méthanol (CH4O) H3COH 

Acide lactique 

(C3H6O3) 
CH3-CHOH-COOH 

Acide formique 

(CH2O2) 
HCOOH 

Acide 3-hydoxy-2-

propénoïque (C3H4O3) 
HOOC-CH=CHOH 

Tableau 2 : Intermédiaires pouvant apparaître lors de l’oxydation de l’acide maléique. 

 

2. Les composés possédant quatre atomes de carbone 

Dans cette partie, les intermédiaires possédant quatre atomes de carbone sont étudiés : les 

acides tartrique, succinique et malique, ceux-ci pouvant apparaître lors de réactions 

d’oxydation ou de réduction. 

 

L’Acide Tartrique 

L’oxydation de l’acide maléique en acide tartrique est possible (Eq. 1). 

eHOHCOHOHC 222 6642444 ++→+ +     Équation 1 

L’acide tartrique est fourni sous forme d’acide méso-tartrique, ce composé de formule 

C4H6O6 peut se trouver sous la forme de deux stéréoisomères et la forme prédominante admet 

un plan de symétrie. Le pic attribué à l’acide méso-tartrique se situe à 12,6 min. Par contre, le 

pic d’acide maléique est détecté à 12,3 min dans les différentes expériences d’électrolyse, ceci 

signifie que si l’acide tartrique est produit au cours de l’électrolyse, son pic produira une 

interférence avec l’acide maléique. 
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L’Acide Succinique 

L’acide succinique est obtenu par réduction de l’acide maléique sur la cathode (Eq. 2). 

464444 22 OHCeHOHC →++ +      Équation 2 

Le pic correspondant à l’acide succinique se trouve à 17,9 min. L’acide succinique étant 

composé de quatre atomes de carbone, il devrait donc apparaître préférentiellement en début 

d’électrolyse. La Figure 1 présente la variation de la surface du pic au cours des électrolyses 

avec et sans séparateur. Un composé au temps de rétention de 17,9 min est bien détecté dès le 

début de l’électrolyse sans séparateur. En supposant que ce soit de l’acide succinique, la 

concentration maximale atteinte en solution est égale à 7 mM. Cette concentration est non 

négligeable, elle représente près de 10% de la concentration d’AM initiale (90 mM). Il est 

possible qu’un autre composé ayant le même temps de rétention que l’acide succinique se 

forme lors de l’électrolyse avec séparateur (Figure 1, courbe b), on verra au § 3 qu’il peut 

s’agir de l’acide lactique. 
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Figure 1. Variation de la surface du pic à 17,9 min lors de l’électrolyse galvanostatique de 1 L d’une solution 

d’acide perchlorique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide maléique. (a) sans séparateur, (b) avec séparateur. 
i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. 

 

L’Acide Malique 

L’obtention d’acide malique à partir d’acide maléique est donnée par l’équation globale : 

5642444 OHCOHOHC →+       Équation 3 

La solution est préparée avec le composé L(-) acide malique. Le pic au temps de rétention de 

14,4 min correspond à la configuration prédominante (L ou R) de l’acide malique. Il n’y a pas 
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de pic inconnu donnant lieu à ce temps de rétention, l’acide malique n’est donc pas un 

intermédiaire de dégradation de l’acide maléique. 

 

3. Les composés possédant trois atomes de carbone 

Parmi les intermédiaires susceptibles d’apparaître, les acides malonique, acrylique et lactique 

possèdent trois atomes de carbone, leur temps de rétention est identifié en HPLC. 

 

L’Acide Malonique 

L’acide malonique est un composé à trois atomes de carbone, son obtention à partir de l’acide 

maléique doit nécessiter plusieurs étapes, Le processus réactionnel pourrait se détailler 

comme suit : 

343444 OHCHOOCOHOHC +→+ ••     Équation 4 

OHOHCOHOHC H
2443343 2 +→+

+•     Équation 5 
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Figure 2. Variation de la concentration d’acide malonique lors de l’électrolyse galvanostatique de 1 L d’une 

solution d’acide perchlorique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide maléique. 
i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. 

 

L’acide malonique n’est probablement pas obtenu lors de l’attaque de l’acide maléique par un 

radical perchlorate. Le pic représentant l’acide malonique a un temps de rétention de 14,9 

min. Ce pic n’apparaît qu’après une heure d’électrolyse, ce qui semble correspondre au fait 

que plusieurs étapes soient nécessaires à sa formation. La Figure 2 présente la variation de 

concentration de l’acide malonique au cours du temps de l’électrolyse. La concentration 
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maximale de ce composé dans la solution n’excède pas 1 mM alors que la concentration 

initiale d’AM est de 90 mM, mais l’acide malonique est formé de trois atomes de carbone et 

sa contribution dans le COT de la solution est non négligeable. On peut alors penser qu’une 

faible partie de l’AM donne naissance à l’acide malonique. 

 

L’Acide Acrylique 

Ce composé ne peut être obtenu que par réduction de l’acide maléique : 

243444 22 OHCHCOOHeHOHC +→++ +    Équation 6 

Le pic se trouve à 26,6 min, mais il est assez étalé même pour de faibles concentrations. Il a 

tendance à interférer avec le pic à 25,8 min (non identifié). L’aire de ce pic est quasiment 

nulle lorsque la manipulation est réalisée avec un séparateur (Figure 3). Cette observation 

confirme que le pic correspond à un composé issu d’une réaction de réduction. Le maximum 

du pic pour une électrolyse sans séparateur correspond à une concentration maximale de 

0,9 mM ce qui représente au maximum 1% de la concentration initiale de l’AM. Ce 

mécanisme est donc peu important. 
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Figure 3. Variation de la surface du pic à 26,6 min (acide acrylique) lors de l’électrolyse galvanostatique de 1 L 

d’une solution d’acide perchlorique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide maléique. (a) sans séparateur, (b) avec 
séparateur. i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. 

 

L’Acide Lactique 

L’oxydation de l’acide maléique peut conduire à l’acide lactique en faisant intervenir une 

molécule d’eau, le mécanisme de réaction n’implique pas l’attaque par le radical perchlorate : 
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23632444 COOHCOHOHC +→+      Équation 7 

La solution injectée en HPLC est préparée avec le composé DL - acide lactique ; un seul pic 

est observé à 18 min. Le temps de rétention est donc le même que celui déterminé pour 

l’acide succinique. Cette observation explique alors pourquoi l’aire de pic à la Figure 1 n’est 

pas nulle lorsque l’électrolyse est réalisée avec séparateur, le maximum de ce pic lors de 

l’électrolyse représente alors une concentration maximale de 0,6 mM. Cette quantité est donc 

très faible, l’acide lactique n’est pas un intermédiaire principal de la dégradation de l’AM. 

 

4. Les composés possédant un ou deux atomes de carbone 

Des molécules comme le glyoxal, l’éthanol et le méthanol ont été testées dans les mêmes 

conditions opératoires. Les résultats des chromatogrammes n’ont pas permis de mettre en 

évidence les pics de ces composés. La colonne n’est peut-être pas adaptée pour la séparation 

de ces composés. On ne peut pas affirmer que ces composés n’apparaissent pas lors de 

l’électrolyse de l’acide maléique, par contre aucun de ces trois composés ne peut correspondre 

à l’un des temps de rétention des pics inconnus proposés dans le Tableau 1. L’acide acétique 

par contre, correspond au pic à 21 minutes, et ce composé apparaît dès les premiers instants 

de l’électrolyse, avec une concentration maximale relevée de 1,7 mM. 

 

5. Proposition d’un mécanisme d’oxydation 

Parmi les composés testés certains ont des temps de rétention identiques aux pics observés 

pour les échantillons de solution prélevés au cours de l’électrolyse d’une solution d’acide 

maléique. Les composés identifiés par leur temps de rétention sont les acides malonique, 

succinique (en réduction), lactique, acétique et acrylique. L’acide tartrique ne peut pas être 

quantifié car il a le même temps de rétention que l’acide maléique. La Figure 3 a montré que 

l’acide acrylique n’était observable que dans l’expérience sans séparateur, de ce fait il est le 

produit exclusif de la réduction de l’acide maléique. La présence d’acide succinique et d’acide 

acrylique indique que la réduction de l’acide maléique en absence de séparateur est possible. 

La présence d’acide malonique et d’acide lactique résulte probablement d’une voie 

d’oxydation sans les radicaux perchlorates ; mais ces acides se forment en très faible quantité. 

Malheureusement il n’a pas été possible de tester les composés pouvant valider l’attaque par 

le radical perchlorate. La différence entre le COT calculé et mesuré ne peut pas être seulement 

expliqué par les quelques composés identifiés et beaucoup de pics restent encore non 

attribués. En raisonnant sur le principe de fonctionnement de la colonne, il est possible de 
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donner des idées pour classifier ces pics. Le Tableau 3 résume tous les temps de rétention des 

pics relevés, pour les composés identifiés, le pKa est indiqué et dans le cas d’un diacide, seul 

le premier pKa est indiqué. 
 

Temps de 

rétention (min) 
Composé organique pKa 

9,3 Acide oxalique                       HOOC-COOH 1,19 

9,8   

10,7   

11,1   

11,7   

12,3 Acide maléique                  HOOC-CH=CH-COOH cis 3,40 

12,6 Acide tartrique        HOOC-CHOH-CHOH-COOH méso 3,02 

13,7   

14,4 Acide malique           HOOC-CH2-CHOH-COOH 3,40 

14,8 Acide malonique             HOOC-CH2-COOH 2,85 

15,3   

17,9 Acide succinique       HOOC-CH2-CH2-COOH 4,19 

18,0 Acide lactique                   CH3-CHOH-COOH 3,86 

19,4 Acide formique                          HCOOH 3,75 

21,0 Acide acétique                       CH3-COOH 4,76 

23,8 Acide fumarique           HOOC-CH=CH-COOH trans 3,03 

25,8   

26,6 Acide acrylique                CH2=CO-COOH 4,26 

Tableau 3 : pKa et temps de rétention des composés organiques identifiés. 

 

6. Réflexion sur les pics non identifiés 

La colonne de HPLC utilisée fonctionne sur le principe d’exclusion ionique, le critère de 

séparation est le pKa des composés organiques puis l’hydrophobicité. Plus le pKa est faible 



Annexe 2 : Intermédiaires d’Oxydation de l’AM 

 250 

plus le temps de rétention est petit. Ensuite des différences peuvent apparaître, liées à 

l’hydrophobicité que l’on peut corréler à l’encombrement stérique. A pKa identique, une 

molécule étant fortement encombrée aura un temps de rétention plus petit, en effet l’acide 

maléique (sp2) est plus encombré que l’acide malique (sp3) et le temps de rétention de l’acide 

maléique est plus faible. L’acide tartrique testé pour déterminer le temps de rétention est le 

méso-acide tartrique. Celui-ci possède un plan de symétrie situé entre les deux atomes de 

carbone centraux. L’autre forme de cet acide sera moins encombrée stériquement ; pour un 

même pKa, on peut imaginer alors que cette molécule ait un temps de rétention supérieur à 

12,6 min. On pourrait envisager un temps de rétention de 13,7 ou de 15,3 min. Rappelons les 

composés qui n’ont pas été étudiés : 

- Acide glyoxylique : HOOC-CHO avec pKath = 2,61 

- Acide 3-hydroxy-2-propénoïque : HOOC-CH=CHOH avec pKath = 2,98 

- Acide hydroxymaléique : HOOC-CH=COH-COOH avec pKath = 1,25 

La molécule d’acide hydroxymaléique sera plus encombrée qu’une molécule d’acide 

maléique de par le groupement hydroxyle à la place d’un atome d’hydrogène. De plus, cette 

molécule possède un pKa très faible, le temps de rétention devrait se trouver entre 9,8 et 

11,7 min. La molécule possédant trois atomes de carbone peut être comparée, de par sa 

structure et son pKa, à la molécule d’acide malonique. La structure de l’acide 3-hydroxy-2-

propénoïque est plane puisque les trois atomes de carbone sont hydridés sp2. On peut penser 

que cette structure présente un encombrement stérique légèrement supérieur et envisager un 

temps de rétention avant 14,8 min. Enfin, l’acide glyoxylique avec un pKa faible et un 

encombrement légèrement inférieur à l’AO peut être envisagé entre 9,8 et 11,7 min. Ces 

remarques laissent penser que le pic à 9,8 min pourrait être l’acide hydroxymaléique, celui à 

10,7 ou 11,1 min représenterait l’acide glyoxylique. Ensuite l’acide 3-hydroxy-2-propénoïque 

pourrait avoir un temps de rétention de 11,7 ou 13,7 min et enfin, l’acide tartrique du type 

(R, S) se trouverait alors peut être à 15,3 min. 

Les surfaces des pics inconnus sont comparées pour les électrolyses réalisées dans les 

électrolytes HClO4 et H2SO4, pour un rapport [ ] [ ]AMeélectrolyt  de 10. Un pic 

supplémentaire est obtenu en milieu H2SO4, celui-ci correspond à un temps de rétention de 

8,9 min. On retiendra essentiellement que les pics aux temps de rétention 9,8 ; 11,1 et 

11,7 min sont présents en très faible quantité pour l’électrolyse avec l’acide sulfurique. La 

Figure 4 montre l’exemple du pic ayant un temps de rétention de 11,7 min. Ces trois pics sont 

les seuls à être presque absents de l’électrolyse en milieu acide sulfurique ; ces pics pourraient 

donc être caractéristiques du mécanisme impliquant le radical perchlorate.  
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Figure 4. Variation de la surface du pic à 11,7 min lors de l’électrolyse galvanostatique de 1 L d’une solution 

d’acide perchlorique ou d’acide sulfurique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide maléique. 
i = 40 mA cm-2, T = 20°C, débit = 200 L h-1, anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr. 

 

L’acide malonique est plus sable en milieu H2SO4 que HClO4. D’autre part, si l’on considère 

que la quantité d’acide succinique issu de la réduction de l’AM est identique quel que soit 

l’électrolyte support, l’acide lactique (même temps de rétention que l’acide succinique) serait 

lui aussi plus stable en milieu H2SO4 que HClO4. Ces composés sont en plus faible quantité 

en milieu perchlorate et ne peuvent pas être issus de l’oxydation de l’AM par le radical 

perchlorate, ces observations vont alors dans le sens de l’hypothèse d’un radical perchlorate. 

Notons que la surface du pic à 23,8 min varie de manière identique pour les deux expériences 

(acide fumarique). Globalement, les surfaces de pic sont plus importantes en milieu HClO4, 

ceci est probablement dû au fait que la quantité d’AM disparue lors de l’électrolyse avec cet 

électrolyte est plus importante qu’avec H2SO4 (Figure IV-23). 
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ANNEXE 3 : INFLUENCE DE LA DENSITE DE 
COURANT SUR LE COMPORTEMENT DES 
INTERMEDIAIRES D’OXYDATION DE L’AM 

 

La densité de courant limite initiale pour une solution d’acide maléique à 0,05 M, en utilisant 

un débit de 200 L h-1, correspond à environ 120 mA cm-2. Les expériences sont alors réalisées 

sous des densités de courant inférieure (40 mA cm-2) et égale ou supérieure (120 et 

160 mA cm-2) à cette densité de courant limite. Dans ces conditions, les deux régimes 

cinétiques peuvent être étudiés dès le début des électrolyses. 

Les études préalablement menées par plusieurs auteurs, notamment sur le phénol, avaient 

montré qu’à des densités de courant très supérieures à la densité de courant limite initiale, le 

nombre et la quantité d’intermédiaires d’oxydation diminuait de manière très significative, ce 

qui a justifié l’expression d’incinération électrochimique (Thèse P.A. Michaud, EPFL, 2002). 

La variation de la surface des pics est donc étudiée en fonction de l’augmentation de la 

densité de courant imposée. La quantité et le nombre d’intermédiaires au cours de 

l’électrolyse seront comparés entre ces trois cas d’électrolyses. 

 

1. Variation des surfaces des pics 

Les pics, identifiés ou non, sont classés en fonction de leur comportement vis-à-vis de 

l’augmentation de la densité de courant. Tous les pics sont présentés en terme d’aire et non de 

concentration. Les quatre comportements observés sont les suivants : 

- Premier comportement : les profils de surface en fonction du temps sont identiques 

pour les deux plus fortes densités de courant et le cas à 40 mA cm-2 présente une 

surface maximale supérieure ou inférieure à la surface maximale relevée pour les 

autres densités de courant. 

- Deuxième comportement : la surface de pic diminue lorsque la densité de courant 

augmente. 

- Troisième comportement : la surface de pic augmente lorsque la densité de courant 

augmente. 

- Quatrième comportement : les profils sont quasi identiques pour les trois densités de 

courant, et parfois la concentration maximale est supérieure pour la densité de courant 

intermédiaire. 
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Cas particuliers : molécules possédant 4 atomes de carbone 

Les pics correspondants aux molécules possédant quatre atomes de carbone sont 17,9 min 

pour l’acide succinique, et 23,8 min pour l’acide fumarique. L’acide fumarique est une 

impureté de la solution initiale, il ne peut donc que se dégrader au cours de l’électrolyse et les 

profils obtenus pour les deux plus hautes densités de courant sont identiques. Comme pour 

l’acide maléique la disparition de l’acide fumarique est plus lente au cours du temps lorsque 

la densité de courant est la plus faible. 

L’acide succinique est issu de la réduction directe de l’acide maléique sur la cathode. La 

surface maximale de pic augmente fortement entre 40 et 120 mA cm-2 mais le maximum du 

pic est plus faible à 160 mA cm-2 (Figure 1). Cet écart ne peut pas être dû seulement aux 

incertitudes de lecture de la surface du pic. Il est possible que la quantité d’acide succinique 

diminue en solution à 160 mA cm-2, car sa consommation augmente. En effet, une molécule 

de grande taille augmente sa probabilité, même à faible concentration, de réagir avec les 

radicaux hydroxyles lorsque le régime est diffusionnel. 
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Figure 1. Variation de l’aire du pic à 17,9 min (acide succinique) en fonction du temps lors des électrolyses 
galvanostatiques de 1 L d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide 
maléique. Conditions opératoires : T = 20°C, débit = 200 L h-1, anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr 

i = 40 mA cm-2 ; 120 mA cm-2 ; 160 mA cm-2. 
 

Premier type de comportement 

Les pics analysés en HPLC aux temps de rétention : 11,1 (intermédiaire supposé issu de 

l’action du radical perchlorate) et 25,8 min présentent tous un profil du même type que celui 

de la Figure 2. Pour les deux densités de courant supérieures à la densité de courant limite 
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initiale, l’aire varie de la même manière au cours du temps et présente le même maximum. 

Pour la densité de courant la plus faible, les composés ayant ces temps de rétention sont 

produits en quantités beaucoup plus importantes. Ce comportement valide l’hypothèse selon 

laquelle la quantité d’intermédiaires d’oxydation diminue de manière très significative lorsque 

la densité de courant imposée est supérieure à la densité de courant limite initiale (Thèse P.A. 

Michaud, EPFL, 2002). Mais les pics ayant les temps de rétention à 13,7 et à 14,8 min (acide 

malonique) se distinguent de la Figure 2, car le maximum du pic est obtenu pour les plus 

hautes densités de courant plutôt que pour la plus faible. Dans ce cas, c’est lors de 

l’augmentation de la densité de courant que ces composés ont une concentration résiduelle 

plus importante en solution, ceci provenant : d’une plus forte production ou d’une 

consommation plus faible à l’électrode. Ces pics ayant les mêmes profils et l’acide malonique 

ne pouvant être le résultat de l’action du radical perchlorate, il est possible que le pic à 

13,7 min puisse être un intermédiaire ne provenant pas lui aussi de l’attaque du radical 

perchlorate sur la molécule d’acide maléique. 
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Figure 2. Variation de l’aire du pic à 25,8 min en fonction du temps lors des électrolyses galvanostatiques de 1 L 

d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide maléique. 
Conditions opératoires : T = 20°C, débit = 200 L h-1, anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr, 

i = 40 mA cm-2 ; 120 mA cm-2 ; 160 mA cm-2. 
 

Deuxième type de comportement 

Les surfaces maximales des pics à 15,3 ; 21 (acide acétique) et 26,6 min (acide acrylique) 

augmentent lorsque la densité de courant diminue, comme à la Figure 3. A faibles densités de 

courant la zone inter électrode est alimentée en quantité importante de matière, puisque la 

diffusion ne limite pas le processus, on peut alors imaginer que dans ces conditions, les 
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réactions de réduction seront plus favorisées qu’aux hautes densités de courant où la diffusion 

est limitante. 
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Figure 3. Variation de surface du pic à 21 min (acide acétique) en fonction du temps lors des électrolyses 

galvanostatiques de 1 L d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide 
maléique. Conditions opératoires : T = 20°C, débit = 200 L h-1, anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr 

i = 40 mA cm-2 ; 120 mA cm-2 ; 160 mA cm-2. 
 

Troisième type de comportement 

Le troisième comportement est observé pour le pic à 9,8 min (intermédiaire supposé 

spécifique issu de l’action du radical perchlorate). La Figure 4 illustre ce comportement. 
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Figure 4. Variation de la surface du pic à 9,8 min en fonction du temps lors des électrolyses galvanostatiques de 

1 L d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide maléique. Conditions 
opératoires : T = 20°C, débit = 200 L h-1, anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr 

i = 40 mA cm-2 ; 120 mA cm-2 ; 160 mA cm-2. 
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La surface maximale du pic augmente avec la densité de courant, même si la différence entre 

les deux plus faibles densités de courant est peu importante. Le composé ayant ce temps de 

rétention n’apparaît pas immédiatement dès le début de l’électrolyse, et le pic est assez étalé 

dans le temps, comme dans le cas de l’acide oxalique. On peut penser que cet élément, 

comme l’acide oxalique, s’oxyde lentement avec l’électrode de diamant. 

 

Quatrième type de comportement 

Ce dernier comportement est observé pour les pics : 10,7 et 11,7 (intermédiaire supposé 

spécifique issu de l’action du radical perchlorate). La Figure 5 montre le comportement dans 

le cas du pic au temps de rétention de 11,7 min. Le profil de surface au cours du temps est 

quasi identique dans les trois cas de densité de courant. Cela signifie que les équilibres entre 

les réactions de production et de consommation sont les mêmes quelle que soit la densité de 

courant imposée. On remarque aussi que ce composé n’apparaît pas immédiatement dès le 

début de l’électrolyse. 
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Figure 5. Variation de la surface du pic à 11,7 min en fonction du temps lors des électrolyses galvanostatiques de 

1 L d’une solution électrolytique d’acide perchlorique 0,5 M contenant 0,05 M d’acide maléique. Conditions 
opératoires : T = 20°C, débit = 200 L h-1, anode : DDB (S = 63,6 cm2) et cathode : Zr 

i = 40 mA cm-2 ; 120 mA cm-2 ; 160 mA cm-2. 
 

2. Conclusions 

Les surfaces de pic des différents intermédiaires, identifiés ou non, ne subissent pas les 

mêmes effets lors de cette augmentation de la densité de courant. Dans ce domaine de courant 

utilisé, la quantité et le nombre d’intermédiaires ne sont pas forcément diminués de manière 

significative lorsque la densité de courant est supérieure à la densité de courant limite initiale.  
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En considérant l’ensemble de ces résultats, il faudrait rechercher les intermédiaires encore non 

identifiés en tenant compte de leurs pKa d’une part, par rapport à la colonne de HPLC utilisée, 

et de l’influence de la densité de courant d’autre part. 
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ANNEXE 4 : SIMPLIFICATION DE L’EXPRESSION DE 
LA DENSITE DE FLUX MOLAIRE 

 

Dans le paragraphe VI.1.2.3, le bilan partiel sur le soluté A a été établi : 

( ) AAAA
A RCgradDvCdiv

t
C

+−−=
∂
∂ *     Équation 1 

Les équations suivantes vont montrer les étapes de calcul permettant la simplification de la 

divergence de la densité de flux (Eq. 2). 

AAAA CgradDvCN −= *       Équation 2 

La divergence d’une somme s’écrit comme la somme des divergences. Le développement de 

l’opérateur divergence de l’Eq. 1 conduit à : 

( ) ( ) ( )AAAAAA CgradDdivvCdivCgradDvCdiv −=− **   Équation 3 

L’opérateur divergence s’applique à un vecteur et donne un scalaire comme résultat, il 

correspond à la somme des dérivées partielles par rapport à chaque coordonnée spatiale du 

vecteur. Les équations s’écrivent alors : 

( ) ( ) AAA CgradvvdivCvCdiv *** +=     Équation 4 

( ) ( ) AAAAAA DgradCgradCgraddivDCgradDdiv +=   Équation 5 

Avant d’introduire les expressions de l’opérateur divergence dans l’expression 1, les 

expressions des Eq. 4 et 5 peuvent être aisément simplifiées par les hypothèses suivantes. 

Le coefficient de diffusion est constant dans tout l’espace, alors 0=ADgrad , donc : 

( ) AAAA CDCgradDdiv ∆=      Équation 6 

Le fluide est newtonien donc incompressible (Eq. 7), dans laquelle le vecteur v  représente la 

vitesse massique. 

( ) 0=vdiv         Équation 7 

Il n’est pas possible de simplifier l’Eq. 4, dans laquelle le vecteur ∗v  est une vitesse molaire. 

Nous allons donc exprimer ∗v  en fonction de v . 
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On rappelle les équations de bilans partiels sur A en terme de masse et de concentration : 

( ) AA
A rndiv

t
+−=

∂
∂ρ  avec  AAAA gradDvn ρρ −=   Équation 8 

( ) AA
A RNdiv

t
C

+−=
∂
∂  avec AAAA CgradDvCN −= *   Équation 9 

L’équation correspondant au bilan partiel en terme de masse (Eq. 8) peut être divisée par la 

masse molaire de A afin de faire apparaître la concentration : 

( ) AAAA
A RCgradDvCdiv

t
C

+−−=
∂
∂     Équation 10 

En égalant les Eq. 9 et 10, l’Eq. 11 est obtenue : 

( ) ( ) AAAAAAAA RCgradDvCdivRCgradDvCdiv +−−=+−− *  Équation 11 

Puisque la divergence d’une somme est la somme des divergences, l’Eq. 11 se simplifie :  

( ) ( )*vCdivvCdiv AA =       Équation 12 

Le développement de l’opérateur divergence conduit à : 

( ) ( ) AAA CgradvvdivCvCdiv +=      Équation 13 

Comme le fluide est Newtonien ( ( ) 0=vdiv ), la relation liant la vitesse molaire moyenne à la 

vitesse massique moyenne est alors obtenue : 

( ) AA CgradvvCdiv =*      Équation 14 

 

L’expression de la divergence de la densité de flux s’exprime alors en fonction de la vitesse 

massique moyenne et de la concentration du soluté A : 

( ) AAAAAA CDCgradvCgradDvCdiv ∆−=−*    Équation 15 

Alors l’expression du bilan matière partiel (Eq. 1) s’écrit : 

AAAA
A RCgradvCD

t
C

+−∆=
∂
∂      Équation 16 
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ANNEXE 5 : DIFFUSION INSTATIONNAIRE 

Les paramètres m et n sont les nombres d’intervalles d’espace et de temps, alors le nombre de 

points de calcul devient (m+1) et (n+1). 

 

Algorithme de résolution (Equation différentielle linéaire) 

L’équation à résoudre est la suivante : 

( ) *
1

*
−=− jj CCMI α        Équation 1 

L’expression de la matrice tridiagonale est donnée Eq. 2, pour une variable d’espace i allant 

de 1 à (m-1), puisque les conditions aux limites sont exclues. 























−

−

=

2100
1
00

1
0012

L

OOOM

OOO

MOOO

L

M      Équation 2 

L’équation à résoudre, en détaillant les matrices et les vecteurs est alors : 























−

=





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













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




















+−
−

−
−+

∗
−

∗
−

∗

∗

)1(

)1(

)1(

)1(

2100

00

0021

1

1

mC

C

mC

C

j

j

j

j

M

M

M

M

M

M

L

OOOM

OOO

MOOO

L

αα
α

α
αα

 Équation 3 

La condition initiale et les conditions aux limites dans ce problème adimensionnel sont : 

( ) 00,0 ==≠∀ ∗∗∗
• txCOH  et ( ) 10,0 === ∗∗∗

• txCOH   Équation 4 

( ) 1,0 =∀= ∗∗∗
• txCOH       Équation 5 

( ) 0,1 =∀= ∗∗∗
• txCOH       Équation 6 

L’Eq. 1 peut être résolue directement dans MatLab en utilisant un opérateur noté \ qui permet 

le calcul de la division des matrices, sans coder l’inversion de matrice. Par contre ce calcul 

implique le traitement de chaque élément de la matrice, ce qui peut allonger le temps de 

calcul. 
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Une autre solution pour l’algorithme est envisageable en tenant compte des propriétés 

particulières de la matrice tridiagonale M (Eq. 2). Elle est définie négative et le facteur 

multiplicatif α est positif, donc globalement ( )MIA α−=  est une matrice symétrique 

définie positive, donc le déterminant de cette matrice est différent de 0. Ce système peut être 

résolu par la variante tridiagonale de la méthode de Gauss. Le système correspondant à l’Eq. 

1 s’écrit : 

FCA j =
*         Équation 7 

Par l’algorithme d’élimination de Gauss, il devient un produit matrice vecteur où D est une 

matrice triangulaire supérieure : 

GCD j =
*         Équation 8 

 

Les matrices et les vecteurs s’écrivent alors : 
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 Équation 9 
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Où les éléments des matrices D est G sont définis tels que : 

1

2

1
1

11

21

21

−
−

−

−+=−=

+==

i
i

i

i
ii d

b
d
cad

ad
αα

α
     Équation 11 

)1()(

)1(

1
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11
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111

−+=−=

==

∗
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−

∗
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iC
d

iCg
d
cfg

Cfg

j
i

ji
i

i
ii

j

α    Équation 12 
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Le système à résoudre, GCD j =
*  (Eq. 8), s’écrit alors : 

1,2,....,2,
)1(

)(

)1(
1

1

−=
+−

=

=−

∗
∗

−

−∗

mi
d

iCbg
iC

d
gmC

i

jii
j

m

m
j

    Équation 13 
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)2()1(1)1(
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
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


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miiCiC
d
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d

iC

mC
d

mC
d

mC

jj
i

j
i

j

j
n

j
n

j

αα

α

Équation 14 

Pour ce système, il est nécessaire de commencer par les éléments (m-2) puis remonter au 

premier élément car la division du vecteur G par la matrice triangulaire D nécessite 

l’inversion de matrice qui est obtenu immédiatement dans le cas de la matrice triangulaire. En 

remarque, on note que la résolution de ce système conduit à (8n-7) opérations arithmétiques 

au lieu de (2n3/3) dans le cas du traitement de tous les éléments de la matrice. 

 

 

L’algorithme s’écrit alors (programme présenté en suivant) : 
% expression des conditions limites et initiales 

% expression de la matrice tridiagonale A 

% transformation de Gauss de la matrice A en matrice D : Eq. 11 

% boucle sur le temps (CI exclue) 

 % expression du second membre 

 % transformation de Gauss du second membre : Eq. 12 

 % boucle de calcul sur l’espace (bornes exclues) : Eq. 14 

% fin de la boucle en temps 

 

 

Présentation du programme 

 



F:\Mes documents\Mes docs Thèse\MatLab\diffinstatspit.m
3 novembre 2006

Page 1
15:46:46

% résolution du problème numérique : Cj=(I-T*Diff*n²/(m*L²)*M)\Cj-1
% x: vecteur des points de l'espace 
% t: vecteur des points du temps 
% C0: matrice de la concentration en ces points de calcul
% travail en coordonnées adimensionnelles
% condition initiale : C*(x*,0)=0 et aux limites C*(0,t*)=1 ; C*(1,t*)=0
% données du pb : Diff, T : durée de l'étude, L : longueur de l'espace
%
% M : nb d'intervalles total dc M+1 points de calcul d'espace 
M=200;
% longueur L (adimensionnelle)
L = 1;
% H : Pas de discretisation en espace : L/(nb intervalles)
H=L/M;
% x: vecteur colonne
xligne=[0:H:1]; x=xligne';
%
% T : Horizon (temps adimensionnel t*=Diff*T/L²)
% tps étude, coeff diff, longueur étude
temps=2;
Diff=2.8*10^-9;
longueur=1.4*10^-4;
T = temps*Diff/(longueur^2);
% N : nb d'intervalles total de temps dc N+1 points de calcul
N= 20;
% Pas de discretisation en temps : tau=t*/(nb intervalles)
Tau = T/N;
%
% Alpha, correspond à Cj=(I-alpha*M)\Cj-1
ALPHA=Tau/H^2;
%
%
% calculs réalisés avec CL exclues donc M-1 points
% C.I. C0 initialisée A ZERO
for i=1:M-1
    C0(1,i)=0.;
end
%
% Matrice M tridiagonale, expression de la diago ds un vecteur
for i=1:M-1
    DIAG(1,i)=1.+ALPHA*2.;
end
%
% Transformation de GAUSS pour la diagonale de la matrice uniquement
for i=2:M-1
    DIAG(1,i)=DIAG(1,i)-ALPHA*ALPHA/DIAG(1,i-1);
end
%
%
%
% début du calcul
% Boucle en temps, démarre au premier point après CI
figure(1);
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Page 2
15:46:46

hold on;
for k=1:N
    % calcul du second membre : 1er terme
    % les autres termes sont nuls
    C0(1,1)=C0(1,1)+ALPHA;
    % Transformation de GAUSS du second membre
    for i=2:M-1
        C0(1,i)=C0(1,i)+ALPHA*C0(1,i-1)/DIAG(1,i-1);
    end
    % Remontée : calcul de Cj(i) en commençant par le dernier terme
    C0(1,M-1)=C0(1,M-1)/DIAG(1,M-1);
    for j=1:M-2
        i=M-1-j;
        C0(1,i)=(C0(1,i)+ALPHA*C0(1,i+1))/DIAG(1,i);
    end
    % fin du calcul des concentrations
    %
    % remplissage de Ccomp (vecteur) avec les CL+valeurs calculées
    Ccomp(1,1)=1; Ccomp(1,M+1)=0;
    for i=2:M
        Ccomp(1,i)=C0(1,i-1);
    end
    % remplissage matrice : colonne = temps et ligne = espace
    % définie sur k car ds boucle de tps
    for i=1:M+1
        Cmat(k,i)=Ccomp(1,i);
    end
    % affichage de la matrice contenant les conc à chq pt de tps et esp
    % méthode implique une couleur différente à chaque fois
    plot(x,Cmat)
    legend('temps adimensionnel');
    xlabel('longueur adimensionnelle');
    ylabel('concentration adimensionnelle');
end
hold off;
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ANNEXE 6 : DIFFUSION INSTATIONNAIRE ET UNE 
REACTION CHIMIQUE 

Les paramètres m et n sont les nombres d’intervalles d’espace et de temps, alors le nombre de 

points de calcul devient (m+1) et (n+1). 

 

Algorithme de résolution (Equation différentielle non linéaire) 

L’équation à résoudre écrite sous forme matricelle est la suivante : 

( ) ( ) *
1

2**
−=+− jjj CCMULTCMI α     Équation 1 

Pour linéariser le système, il faut utiliser la méthode de Newton-Raphson et appliquer un 

critère de convergence. La méthode de Gauss est aussi utilisée pour limiter le nombre 

d’opérations de calcul. Le problème ne peut être résolu qu’en indiquant la condition initiale et 

les conditions aux limites : 

( ) 00,0 ==≠∀ ∗∗∗
• txCOH  et ( ) 10,0 === ∗∗∗

• txCOH   Équation 2 

( ) 1,0 =∀= ∗∗∗
• txC

OH       Équation 3 

( ) 0,1 =∀= ∗∗∗
• txC

OH       Équation 4 

 

La linéarisation est opérée avec la méthode de Newton-Raphson. Soit l’Eq. 1 que l’on peut 

écrire sous la forme d’une fonction : 

( ) ( ) ( )ufCCMULTCMI jjj ==−+− − 0*
1

2**α   Équation 5 

Soit u0 une approximation de u, alors 00 uuu ∆+= , la fonction s’écrit : 

( ) ( ) ( ) ( ) ε+′∆+=∆+= 00000 ufuufuufuf    Équation 6 

Où ε est un terme négligeable. Alors, comme cette fonction est nulle, 0u∆  peut s’écrire : 

( )
( )

0
0

0
0 uu

uf
ufu −≅
′

−=∆       Équation 7 

Le signe « à peu près égal » traduit un développement limité en série de Taylor à l’ordre 1. La 

valeur de u est alors approximée à la valeur de u1, ce qui implique la forme générale : 
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( )
( )

pp
p

p
pp uu

uf
ufuu ∆+=
′

−=+1      Équation 8 

Cette méthode itérative s’appelle aussi la méthode de la tangente car l’itéré up+1 est obtenu 

comme l’intersection de la tangente à la courbe f(u) au point (up, f(up)) et l’axe des abscisses. 

La convergence de cette méthode est quadratique donc rapide. Ce qui nous amène donc à 

calculer de manière itérative la valeur de u, correspondant à la valeur de la concentration 

adimensionnelle. L’équation générale à résoudre est alors : 

( ) ( )ppp ufuuf −=∆′       Équation 9 

C’est donc le vecteur au temps j noté puiC ∆=)(1  qui va être calculé et testé par le critère de 

convergence. Dans un premier temps, l’Eq. 5 est dérivée par rapport à la concentration 

adimensionnelle au temps j, sachant que l’expression de la concentration adimensionnelle au 

temps (j-1) est une constante : 

( ) *2)( jCMULTMIuf +−=′ α     Équation 10 

 

Le calcul ne peut démarrer qu’à partir des valeurs de concentration au temps précédent ; le 

vecteur b contient ces valeurs et est défini sur l’espace en exceptant les conditions limites, 

donc pour i allant de 1 à (m-1) : 

( ) ( )iCib j
*

1−=         Équation 11 

Le vecteur représentatif du second membre correspond au calcul de la fonction (Eq. 5) en 

utilisant les valeurs de concentration au temps précédent, il s’écrit alors (CL exclues) : 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )( )2*
1

*
11 iCMULTiCMIibiC jj −− −−−= α   Équation 12 

 

La transformation de Gauss est appliquée à la diagonale de la matrice (symétrique positive) 

contenant les valeurs de la dérivée de la fonction et au vecteur des concentrations C1. Les 

nouvelles valeurs de la concentration sont directement réintégrées dans le vecteur d’origine. 

Alors le système à résoudre selon le pas d’espace, en exceptant les conditions limites, est 

donné Eq. 13. 
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( )

( ) ( )
( ) 1,2,....,2,

1
)(

)(
1

)1(

11
1

1
1

−=
++

=

−
=−

mi
idiag

iCiC
iC

mdiag
mC

mC

α
   Équation 13 

 

 

L’algorithme s’écrit alors (programme présenté en suivant) : 
% expression des conditions limites et initiales 

% boucle sur le temps (CI exclue) 

 % expression du second membre à partir des valeurs à l’instant précédent : Eq. 11 

 % boucle while norme>eps (critère de convergence) 

  % diagonale de la matrice contenant la dérivée de la fonction : Eq. 10 

  % calcul du second membre du système linéarisé : Eq. 12 

  % transformation de Gauss de la diagonale de la matrice 

  % transformation de Gauss du second membre 

  % boucle de calcul sur l’espace (bornes exclues) : Eq. 13 

  % test du critère de converge 

 % fin de la boucle while 

% fin de la boucle en temps 

 

 

Présentation du programme 
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% résolution du problème non linéaire
% (I-alpha*M)Cj+MULT(Cj)²=Cj-1
% x: vecteur des points de l'espace 
% t: vecteur des points du temps 
% C0: matrice de la concentration en ces points de calcul
% travail en coordonnées adimensionnelles
% condition initiale : C*(x*,0)=0 et aux limites C*(0,t*)=1 ; C*(1,t*)=0
% données du pb : Diff, T : durée de l'étude, L : longueur de l'espace
% C° concentration max de radicaux à la surface de l'électrode
%
% M : nb d'intervalles total d'espace donc M+1 points de calcul
M=200;
% longueur adimensionnelle L
L =1;
% H : Pas de discretisation en espace : L/(nb intervalles)
H=L/M;
% x: vecteur colonne
xligne=[0:H:1]; x=xligne';
%
% T : Horizon (temps adimensionnel t*=Diff*T/L²)
% tps étude, coeff diff, longueur étude
temps=10^-8;
Diff=2.8*10^-9;
longueur=10^-7;
T = temps*Diff/(longueur^2);
% N : nb d'intervalles total de temps dc N+1 points de calcul
N=20;
% Pas de discretisation en temps : tau=t*/(nb intervalles)
Tau=T/N;
%
% Alpha : coeff multiplicateur de la matrice tridiagonale
ALPHA=Tau/H^2;
%
% MULT : coefficient multiplicateur du terme réaction
% MULT = kOH*C°*Tau*L²/Diff
KOH=5.5*10^9;
CINIT=7.5/(63.6*10^-4*96500*2*10^-5*1000);
MULT=KOH*Tau*CINIT*longueur^2/Diff;
%
% ordre de la reaction
p=2;
%
%
% calculs réalisés avec CL exclues donc M-1 points
% C.I. C0 initialisée A ZERO
for i=1:M-1
    C0(i)=0.;
end
%
% precision : critère de convergence de la boucle while
eps=10.^-05;
%
%
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% Début du calcul
% Boucle en temps
figure(1);
hold on;
for k=1:N
    % expression du second membre à partir des valeurs à l'instant précé
dent
    b(1)=(C0(1)+ALPHA);
    for i=2:M-1
        b(i)=C0(i);
    end
    % valeur de norme permettant de rentrer ds la boucle while
    norme=1.0+eps;
    iter=0;
    %
    % boucle de calcul de convergence
    while norme > eps
        % diagonale contenant les valeurs de la dérivée de la fonction
        for i=1:M-1
            DIAG(i)=(1.+ALPHA*2.+MULT*p*C0(i)^(p-1));
        end
        %
        % calcul de la fonction (second membre) avec valeurs à l'inst j-
1
        % valeur du premier élément
        C1(1)=b(1)-((1.+ALPHA*2.)*C0(1)-ALPHA*C0(2) + MULT*C0(1)^p);
        % valeurs des autres éléments
        for i=2:M-2
            C1(i)=b(i)-(-ALPHA*C0(i-1)+(1.+ALPHA*2.)*C0(i)-ALPHA*C0(i+1)
+ MULT*C0(i)^p);
        end
        % valeur du dernier élément
        C1(M-1)=b(M-1)-(-ALPHA*C0(M-2)+(1.+ALPHA*2.)*C0(M-1)+MULT*C0(M-1
)^p);
        % Transformation de GAUSS pour la diagonale de la matrice unique
ment
        for i=2:M-1
            DIAG(i)=DIAG(i)-ALPHA*ALPHA/DIAG(i-1);
        end  
       % Transformation par GAUSS du second membre
        for i=2:M-1
            C1(i)=C1(i)+ALPHA*C1(i-1)/DIAG(i-1);
        end
        % Remontee
        C1(M-1)=C1(M-1)/DIAG(M-1);
        for j=1:M-2
            i=M-1-j;
            C1(i)=(C1(i)+ALPHA*C1(i+1))/DIAG(i);
        end
        norme=0.;
        for i=1:M-1
            norme=norme+C1(i)^2;
            C0(i)=C0(i)+C1(i);
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        end 
        norme=sqrt(norme);
        iter=iter+1;
   end
   % fin du calcul des concentrations
   % affichage
   % remplissage de Ccomp (vecteur) avec les CL+valeurs calculées
    Ccomp(1)=1; Ccomp(M+1)=0;
    for i=2:M
        Ccomp(i)=C0(i-1);
    end
    % remplissage matrice : colonne = temps et ligne = espace
    % définie sur k car ds boucle de tps
    for i=1:M+1
        Cmat(k,i)=Ccomp(1,i);
    end
    % affichage de la matrice contenant les conc à chq pt de tps et esp
    % méthode implique une couleur différente à chaque fois
    plot(x,Cmat)
    legend('temps adimensionnel');
    xlabel('longueur adimensionnelle');
    ylabel('concentration adimensionnelle');
end
hold off;



Annexe 7 : Diffusion Instationnaire et Deux Réactions Chimiques 

 269

ANNEXE 7 : DIFFUSION INSTATIONNAIRE ET DEUX 
REACTIONS CHIMIQUES 

Le paramètre n est le nombre d’intervalles de temps, alors le nombre de points de calcul 

devient (n+1). L’espace est traité en deux zones, dans la zone de réaction le nombre 

d’intervalles est m, ce qui correspond à (m+1) points de calcul. Dans la zone de diffusion, le 

nombre d’intervalles est mp alors le nombre de points de calcul est (mp+1). Le nombre total 

de point de calcul, est (m+mp+1) car le point charnière entre les deux zones a été compté 

deux fois. Dans ce problème, les grandeurs ne sont pas adimensionnalisées, donc les 

paramètres τ et h sont calculés directement avec les longueurs et temps réels de l’étude. Dans 

la zone de réaction, le problème contient un système d’équations différentielles non linéaires, 

mais dans la zone de diffusion, la concentration du composé organique est obtenue par 

résolution d’une équation linéaire (diffusion instationnaire, comme en Annexe 5). 

 

Algorithme de résolution (Système d’ED non linéaires) 

 Zone de réaction : 

Dans la zone de réaction, les formes matricielles des équations différentielles correspondant 

aux bilans partiels sont : 

( ) ( ) •••

•

•

• −=++− OH
j

org
j

OH
jorg

OH
jOH

OH
jOH

CCCkCkCMDI 1

2
ττα Équation 1 

( ) org
j

org
j

OH
jorg

org
jorg CCCkCMDI 1−=+−

•

τα    Équation 2 

Les conditions aux limites et les conditions initiales sur les radicaux hydroxyles sont 

exprimées en terme de concentration et de flux. 

( ) 00,0 ==≠∀• txC
OH  et  ( )

d
OH kFn

itxC ===• 0,0  Équation 3 

Fn
i

dx
dC

D
x

OH
OH =−

=

•

•

0

      Équation 4 

( ) 0, =∀=• txCOH δ  et 0=
=

•

δx

OH

dx
dC

    Équation 5 

Dans ce problème, les conditions aux limites sont du type Neumann, lorsque la condition est 

sur la concentration, et de type Dirichlet lorsque la condition limite est exprimée par rapport 
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au flux. A la fin de la couche de réaction, on applique deux conditions limites : la 

concentration et le flux sont nuls (Eq. 5). 

Dans cette même zone, les conditions limites et la condition initiale sur la concentration du 

composé organique sont : 

( ) 00, orgorg CtxC ==∀       Équation 6 

0
0

=
=x

org

dx
dC

       Équation 7 

( ) ( )( )tLxCtxCk
dx

dC
D orgorgd

x

org
org ,, =−==−

=

δ
δ

  Équation 8 

A la surface de l’électrode, le flux de matière organique est nul (Eq. 7), et à la sortie de la 

couche de réaction, le flux est dépendant de la concentration en solution. 

Il faut alors résoudre le système non linéaire de deux équations à deux inconnues, le système 

est linéarisé en utilisant la méthode de Newton-Raphson. Soit les fonctions f et g telles que : 

( ) ( ) •••

•

•

• −−++−= OH
j

org
j

OH
jorg

OH
jOH

OH
jOH

CCCkCkCMDIf 1

2
ττα Équation 9 

( ) org
j

org
j

OH
jorg

org
jorg CCCkCMDIg 1−−+−=

•

τα    Équation 10 

Dans la zone de réaction, la dérivation des deux équations par rapport aux concentrations 

conduit aux écritures suivantes : 

( ) org
jorg

OH
jOHOHOH

j

CkCkMDI
C

f ττα ++−=
∂

∂ •

••• 2  Équation 11 

( ) •

+−=
∂
∂ OH

jorgorgorg
j

CkMDI
C

g τα     Équation 12 

L’objectif est de minimiser le vecteur de concentration à un temps j donné (∆C) issu du 

développement en série de Taylor. Les équations à résoudre à l’itération p sont du type : 

fC
C

f p
OH

OH

−=∆
∂
∂

•

•

       Équation 13 

La matrice représentative du membre de gauche, en excluant les conditions aux limites, s’écrit 

alors : 
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  Équation 14 

Cette matrice est tridiagonale, les éléments de la diagonale sont directement issus de la 

dérivée de la fonction (Eq. 11). Les éléments des codiagonales supérieures et inférieures, issus 

de la matrice M ne sont pas identiques quel que soit i dans ce problème, car il faut tenir 

compte des conditions aux limites de type Dirichlet (condition sur le flux et non sur la 

concentration). Alors, les éléments de la matrice sont définis par les équations suivantes. 

Dans un premier temps la valeur de la concentration initiale en radicaux hydroxyles est 

notée : 

( )
d

OH kFn
iC =• 1        Équation 15 

La condition sur le flux à la surface de l’électrode (Eq. 4) conduit à : 

( ) ( )( ) ( )121 •••

•

=−
OHOHOH

d

OH CCC
hk

D
     Équation 16 

En δ, la condition limite est mixte : d’une part la concentration des radicaux est nulle et 

d’autre part le flux est aussi nul, alors : 

( ) ( ) 01 ==+ •• mCmC
OHOH       Équation 17 

Les éléments particuliers de la matrice (calculés jusqu’à m-1) sont alors définis tels que : 

hk

D
DIAG

d

OH •

=)1(        Équation 18 

hk

D
CODIAGSUP

d

OH •

−=)1(       Équation 19 
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0)1( =CODIAGINF       Équation 20 

Et les autres éléments contenus dans la matrice sont alors : 

( ) org
jorg

OH
jOHOH

CkCkDiDIAG 11221)( −− +++=
•

•• ττα  Équation 21 

•−== OHDiCODIAGINFiCODIAGSUP α)()(    Équation 22 

Le calcul ne peut être entamé qu’à partir des valeurs de concentrations au temps précédent, 

alors : 

( ) ( )iCib OH
j

•

−= 1        Équation 23 

( ) ( ) ( ) ( )( )21111 ••

•

−−=
OHOH

d

OH CC
hk

D
bC     Équation 24 

Le vecteur représentatif du second membre est le calcul de la fonction en utilisant les valeurs 

de concentrations du temps précédent, il s’écrit alors (jusqu’à m-1) : 

( ) ( ) ( ) ( )211111
•

•

••

• −−−− −−−−= OH
jOH

OH
j

org
jorg

OH
jOH

CkCCkCMDIibiC ττα Équation 25 

La transformation de Gauss est appliquée à la diagonale de la matrice (symétrique positive) 

contenant les valeurs de la dérivée de la fonction et au vecteur des concentrations C1, les 

valeurs sont directement réintégrées dans les vecteurs d’origines. Alors le système à résoudre 

selon le pas d’espace est : 

( )

( ) ( ) ( )
( ) 1,2,....,2,

1
)(

)1(
1)1(

11
1

1
1

−=
++

=

−
−

=−

mi
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iCiCODIAGSUPiC
iC

mDIAG
mCmC

  Équation 26 

Dans cette même zone de réaction, il faut maintenant résoudre l’équation de bilan sur la 

concentration du composé organique. La matrice représentative du membre de gauche est 

représentée, comme pour les concentrations des radicaux hydroxyles, par les dérivées. 

Comme les conditions limites en 0 et δ sont du type Dirichlet (Eq. 7 et 8), les éléments de la 

matrice doivent en tenir compte : 

h
PDIAG 1)1( =  et d

org k
h

D
mPDIAG +=+ )1(    Équation 27 
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h
PCODIAGSUP 1)1( −=  et 0)1( =+mPCODIAGSUP  Équation 28 

0)1( =PCODIAGINF  et 
h

D
mPCODIAGINF org−=+ )1(  Équation 29 

Et les autres éléments contenus dans la matrice sont alors : 

( ) •

−++= OH
jorgorg CkDiPDIAG 121)( τα    Équation 30 

orgDiPCODIAGINFiPCODIAGSUP α−== )()(   Équation 31 

Le vecteur représentatif du second membre est le calcul de la fonction en utilisant les valeurs 

de concentrations du temps précédent, il s’écrit : 

( ) 011 =CC         Équation 32 

( ) ( )LxCkmCC org
jd ==+ −11 1      Équation 33 

( ) ( ) ( ) •

−−−− −−−= OH
j

org
jorg
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jorg
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j CCkCMDIiCiCC 11111 τα  Équation 34 

La transformation de Gauss est appliquée à la diagonale de la matrice (symétrique positive) 

contenant les valeurs de la dérivée de la fonction et au vecteur des concentrations Corg, les 

valeurs sont directement réintégrées dans les vecteurs d’origines. Alors le système à résoudre 

selon le pas d’espace est : 
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 Équation 35 

 

 Zone de diffusion : 

Dans la zone de diffusion, entre δ et L, une seule équation est à résoudre, elle s’écrit : 

( ) org
j

org
jorg CCMDI 1−=−α       Équation 36 

Cette deuxième partie est équivalente à la résolution du système présenté en Annexe 5, mais 

les conditions aux limites sont différentes puisqu’elles sont du type Dirichlet aux deux limites 

(condition sur le flux et non la concentration). 
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−=      Équation 37 
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Dans la zone de diffusion, sans détailler les étapes, le système à résoudre s’écrit comme suit : 

( )

( ) ( ) ( )
( ) 1,2,....,2,1)(

)1(
1)1(

−=
++

=

−
−

=−

mpi
iPPDIAG

iCiPPPCODIAGSUiCiC

mpPPDIAG
mpCmpC

 Équation 38 

 

 

L’algorithme s’écrit alors (programme présenté en suivant) : 
% condition initiale sur la concentration des radicaux hydroxyles 

% boucle sur le temps (CI exclue) 

 % expression du second membre à partir des valeurs à l’instant précédent : Eq. 23 

 % boucle while norme>eps (critère de convergence) : ZONE REACTION 

      % calcul du vecteur de concentration des radicaux 

  % diagonale de la matrice contenant la dérivée de la fonction : Eq. 18 et 21 

  % calcul du second membre du système linéarisé : Eq. 25 

  % transformation de Gauss de la diagonale de la matrice 

  % transformation de Gauss du second membre 

  % boucle de calcul sur l’espace (bornes exclues) : Eq. 26 

  % test du critère de convergence 

      % calcul du vecteur de concentration du composé organique 

  % diagonale de la matrice contenant la dérivée de la fonction : Eq. 27 et 30 

  % calcul du second membre du système linéarisé : Eq. 34 

  % transformation de Gauss de la diagonale de la matrice 

  % transformation de Gauss du second membre 

  % boucle de calcul sur l’espace (bornes exclues) : Eq. 35 

 % fin de la boucle while 

    % calcul du vecteur de concentration du composé organique : ZONE DIFFUSION 

 % expression du second membre 

 % transformation de Gauss du second membre 

 % boucle de calcul sur l’espace (bornes exclues) : Eq. 38 

% fin de la boucle en temps 

 

 

Présentation du programme 
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% les données du problème de diff instat + reactions
% OH°+OH° et OH°+ORG
%
% coeff de diff des OH° en m2/s
% cte de vit des OH° en mol/m3/s
DOH=2.8*10^-9;
KOH=5.5*10^6;
% coeff de diff et cte de vitesse de AM (memes unités)
KAM=6*10^6;
DAM=4.96*10^-10;
% conc initiale en AM en mol/m-3
CAM0=0.0915*10^3;
% densité de courant imposée en A/m²
II=2/(50*10^-4);
% constante de faraday (coulombs)
FF=96500;
% coeff de transfert de matière (dp du débit) en m/s
KK=2*10^-5;
% surface de l'électrode et vol du réservoir (m² et m3)
S=50*10^-4;
VR=0.5*10^-3;
% conc max des radicaux (mol/m-3 = mM)
RAP=II/(FF*KK);
% épaisseur couche réaction (delta) et diff (L)en m
DELTA= 1.*10^-07;
L = 2.5*10^-5;
% T : temps de l'électrolyse en secondes
T = 3600*6;
%
% M : nb d'intervalles dans la zone de réaction
% MP : nb d'intervalles dans la zone de diffusion
% Nombre de points totaux sur l'espace :
% M+1+MP+1-1= M+MP+1 (car point x=DELTA compté deux fois)
M=1000;
MP=100;
% precision
eps=10.^-05;
% H : Pas de discretisation en espace
H= DELTA/M;
HP=(L-DELTA)/MP;
% x points d'abscisses sur [0,delta]
for i=1:M+1
    x(i)=(i-1)*H;
    xx(i)=(i-1)*H;
end
% xx points d'abscisses sur ]delta,L]
for i=1:MP
    xx(M+1+i)=DELTA+i*HP;
end
% N : nb de points sur (O,T)
N= 800;
% Pas de discretisation en temps
Tau = T/N;
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% Alpha
H2=H*H;
HP2=HP*HP;
ALPHA = Tau/H2;
ALPHAP=Tau/HP2;
%
% vecteur de conc de AM en t=0
CAM=ones(1,M+MP+1);
for i=1:M+MP+1
    CAM(i)=CAM(i)*CAM0;
end
% ordre de la reaction
p=2;
% C.I. C0H initialisée A ZERO
for i=1:M+1
    COH(i) = 0;
end
COH(1) = RAP;
%
%
% début du calcul
% Boucle en temps
for k=1:N
    % Calcul  de COH sur l'intervalle ]O,DELTA[
    % calcul du second membre - valeur à l'instant précédent
    b(1)=RAP;
    for i=2:M-1
        b(i)=COH(i);
    end
    % définition de la norme        
    norme=1.0+eps;
    iter=0;
    %
    % boucle while permettant de résoudre le système non linéaire
    % ZONE DE REACTION
    while norme > eps
        % CALCUL DE COH
        % conditions limites en delta sur COH
        COH(M+1)=0;
        COH(M)=0;
        % Matrice jacobienne
        % comme  les deux derniers termes sont nuls (CL+pt avant)
        % le calcul est réalisé sans ces 3 points
        DIAG(1)=DOH/(KK*H);
        CODIAGSUP(1)=-DOH/(KK*H);
        CODIAGINF(1)=0;
        for i=2:M-1
            DIAG(i)=(1.+ALPHA*2.*DOH+Tau*KAM*CAM(i)+Tau*KOH*p*COH(i)^(p-
1));
            CODIAGSUP(i)= - DOH*ALPHA;
            CODIAGINF(i)= - DOH*ALPHA;
        end
        % calcul du second membre du système linéarise
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        % produit matrice vecteur
        C1(1)=b(1)-(DOH/(KK*H))*(COH(1)-COH(2));
        for i=2:M-1
             C1(i)=b(i)-(-ALPHA*DOH*COH(i-1)+(1.+ALPHA*2.*DOH+Tau*KAM*CA
M(i))*COH(i)-ALPHA*DOH*COH(i+1)+ Tau*KOH*COH(i)^p);
        end
        % Transformation de GAUSS pour la diagonale de la matrice unique
ment
        for i=2:M-1
             DIAG(i)=DIAG(i)-CODIAGINF(i)*CODIAGSUP(i-1)/DIAG(i-1);
        end
        % Transformation par GAUSS du second membre
        for i=2:M-1
             C1(i)=C1(i)-CODIAGINF(i)*C1(i-1)/DIAG(i-1);
        end
        % Remontee
        C1(M-1)=C1(M-1)/DIAG(M-1);
        for j=2:M-1
             i=M-j;
             C1(i)=(C1(i)-CODIAGSUP(i)*C1(i+1))/DIAG(i);
        end
        % expresion de la norme
        norme=0.;
        for i=1:M-1
             norme=norme+C1(i)^2;
             COH(i)=COH(i)+C1(i);
        end
        % calcul de la norme        
        norme=sqrt(norme);
        %
        %
        % CALCUL DE CAM
        % CL en L
        CAM(M+MP+1)=CAM(M+MP+1)-Tau*DAM*S/VR*(CAM(M+MP+1)-CAM(M+MP))/HP;
        % Calcul réalisé sans les CL dc de i=2:M
        % Systeme lineaire : matrice
        PDIAG(1)=1./H;
        PCODIAGSUP(1)=-1./H;
        PCODIAGINF(1)=0;
        for i=2:M
             PDIAG(i)=1.+ALPHA*2.*DAM+Tau*KAM*COH(i);
             PCODIAGSUP(i)= -DAM*ALPHA;
             PCODIAGINF(i)= -DAM*ALPHA;
        end
        PDIAG(M+1)=DAM/H+KK;
        PCODIAGINF(M+1)=-DAM/H;
        PCODIAGSUP(M+1)=0;
        % Systeme lineaire : second membre
        CC1(1)=0;
        for i=2:M
            CC1(i)=CAM(i);
        end
        CC1(M+1)=KK*CAM(M+MP+1);
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        % Transformation de GAUSS pour la diagonale de la matrice unique
ment
        for i=2:M+1
            PDIAG(i)=PDIAG(i)-PCODIAGINF(i)*PCODIAGSUP(i-1)/PDIAG(i-1);
        end
        % Transformation par GAUSS du second membre
        for i=2:M+1
            CC1(i)=CC1(i)-PCODIAGINF(i)*CC1(i-1)/PDIAG(i-1);
        end
        % Remontee
        CAM(M+1)=CC1(M+1)/PDIAG(M+1);
        for j=1:M
            i=M+1-j;
              CAM(i)=(CC1(i)-PCODIAGSUP(i)*CAM(i+1))/PDIAG(i);
        end
        iter=iter+1;
        % fin de la boucle de newton
        % end du while
    end
    %
    %
    %
    % ZONE DE DIFFUSION - système linéaire
    % Calcul de CAM
    % Systeme lineaire : second membre
    for j=1:MP-1
        C(j)=CAM(M+1+j);
    end
    % conditions limites
    C(1)=C(1)+ALPHAP*DAM*CAM(M+1);
    C(MP-1)=C(MP-1)+ ALPHAP*DAM*CAM(M+MP+1);
    % système linéaire : matrice sur ]delta,L[
    for j=1:MP-1
        PPDIAG(j)=1.+2.*ALPHAP*DAM;
        PPCODIAGSUP(j)= -DAM*ALPHAP;
        PPCODIAGINF(j)= -DAM*ALPHAP;
    end
    % valeurs modifiées à cause de condition sur flux
    PPCODIAGSUP(MP-1)=0;
    PPCODIAGINF(1)=0;
    % Transformation de GAUSS pour la diagonale de la matrice uniquement
    for i=2:MP-1
        PPDIAG(i)=PPDIAG(i)-PPCODIAGINF(i)*PPCODIAGSUP(i-1)/PPDIAG(i-1);
    end
    % Transformation par GAUSS du second membre
    for i=2:MP-1
        C(i)=C(i)-PPCODIAGINF(i)*C(i-1)/PPDIAG(i-1);
    end
    % Remontée
    C(MP-1)=C(MP-1)/PPDIAG(MP-1);
    for j=1:MP-2
        i=MP-1-j;
        C(i)=(C(i)-PPCODIAGSUP(i)*C(i+1))/PPDIAG(i);
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    end
    % Mise a jour de CAM
    l=M+1;
    for i=1:MP-1
        CAM(l+i)=C(i);
    end
    CMACRO(k,1)=CAM(M+MP+1);
    COHELEC(k,1)=COH(1);
    CAMELEC(k,1)=CAM(1);
    figure(1);
    hold on;
    plot(x,COH)
    hold off;
    figure(2);
    hold on;
    plot(xx,CAM)
    hold off;
end
CMACRO
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LISTE DES SYMBOLES 

Ce tableau comprend la liste des principaux symboles utilisés dans tout ce travail, 

accompagnés des définitions et des unités les plus couramment utilisées. 

 

Symbole Définition Unité 

A Surface de l’électrode m2 

C Concentration molaire mol m-3 ou mol L-1 

COT Carbone Organique Total mg de C L-1 

DCO Demande Chimique en Oxygène mg d’éq. O2 L-1 

DA Coefficient de diffusion de A m2 s-1 

dh Diamètre hydraulique m 

E0 Potentiel standard V / ESH 

E Energie consommée par l’électrolyse kWh m-3 

F Constante de Faraday C mol-1= A s mol-1 

i Densité de courant A m-2 ou mA cm-2 

I Intensité A 

kd Coefficient de transfert de matière m s-1 

kd
h Coefficient de transfert de matière lié au débit de 

recirculation m s-1 

kd
b Coefficient de transfert de matière lié aux bulles de gaz 

produites m s-1 

n Nombre d’électrons échangés  

n Densité de flux massique kg m-2 s-1 

N Densité de flux molaire mol m-2 s-1 

RA Vitesse de réaction chimique du composé A mol m-3 s-1 

RT Constante des gaz parfait x Température J mol-1 = A V s 
mol-1 

Re Nombre de Reynolds  
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S Section droite traversée par le fluide m2 

U Tension aux bornes V 

U0 Tension aux bornes à intensité nulle V 

VT, VR Volume du réservoir, du réacteur m3 

VG/A Densité de flux de production de gaz m s-1 

<v> Vitesse linéaire de déplacement du fluide m s-1 

v Vitesse moyenne massique m s-1 

v* Vitesse moyenne molaire m s-1 

   

α Rapport de la densité de courant imposée / densité de 
courant limite de la solution  

δ Epaisseur de la couche de diffusion m 

∆rG Enthalpie libre de réaction kJ mol-1 

η Rendement en courant calculé à partir de l’équivalent 
électrons / DCO  

ηA, ηC Surtension anodique et cathodique V 

µ Viscosité kg m-1 s-1 

µ Potentiel chimique J mol-1 

ρ Masse volumique kg m-3 

Σ(RI) Tension liée à la résistance de la solution V 

τ Temps de séjour caractéristique du réacteur avec 
recyclage s 

Φ Débit volumique L h-1 ou m3 s-1 

φ  Potentiel électrique V 
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