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 Dans un dossier récent concernant le développement de la catalyse, on trouve 

l‘analyse suivante : « La catalyse est une voie privilégiée d’accès à une chimie propre et 

performante ». Sans être consommé, un catalyseur est un moyen d’accéder à des nouvelles 

structures, d’améliorer la productivité des installations, de diminuer les consommations de 

matières premières et d’énergie, de diminuer l’impact des procédés sur l’environnement, en 

minimisant les sous-produits ou en traitant des émissions et rejets divers. 

En effet la catalyse hétérogène faisait souvent référence aux très grandes unités du 

raffinage ou de la pétrochimie ; la Ghimie Organique Fine suggérant quant à elle la 

synthèse en petite quantité de produits complexes et très chers. Il est facile de 

constater, en effet, la croissance rapide de l’intérêt porté à la catalyse hétérogène par les 

spécialistes de science de surface et les ingénieures chimistes. Cet impacte provient du 

développement actuel des problèmes d’environnement, d’énergie, d’élimination et de 

matériaux. De nombreuses solutions ont déjà été fournies par la catalyse hétérogène. 

Citons, par exemple, la pollution et le traitement des gaz d’échappement d’automobile, la 

dégradation ou la synthèse photocatalytique et la synthèse d‘essence à indice d’octane élevé. 

Le support pédagogique contient des cours et des exercices sur la catalyse hétérogène et 

lmécanisme de réaction catalytique. La réalisation de ce support pédagogique est basé beaucoup 

sur des livres de notre bibliothèque notamment la thermodynamique, la cinétique et catalyse 

et la cinétique des réactions en catalyse hétérogène. 

 

 

 

 

 

 

 



               

  



                

 

 

 

 

 

Chapitre  1 

Concepts et Définitions 

         Un catalyseur est   un composé qui permet une réaction souvaent inobservable en son 

absence. Ajouté en quantité très inferieure à la stoechiométrie (entre10-6 et 10-1), il est en 

principe retrouvé intact en fin de réaction. Il ne figure donc pas dans le bilan 

stœchiométrique (pour souligner cet aspect essentiel, on l’écrit sur la flèche de réaction) : 

A + B                        C + D  

Modifiant le chemin réactionnel, c’est-à-dire la cinétique, le catalyseur ne joue pas sur la 

thermodynamique d’une réaction donné. En  particulier, il ne permet pas à une réaction 

thermodynamiquement impossible de se produire. On distingue différents type de catalyse : 

Cata  



 Catalyse acide et basique : rencontrées généralement en chimie organique 

(exemple : hydrolyse des esters) mais parfois aussi dans la catalyse par les métaux de 

transition  

 Électrocatalyse : catalyse par transfert d’électron ou d’atome en chaine  
 

 Photocatalyse : Cela   peut être l’induction  d’une réaction par la lumière ou par un 

photocatalyseur appelé photosensibilisateur. Dans ces deux cas une quantité 

stoechiométrique de lumière est utilisée. Par exemple dans la photocatalyse de 

coupure de l’eau , l’excitation en lumière visible d’un complexe catalyseur coloré tel 

que [Ru(bpy)3]
2+ permet de stocker l’energie correspondant à la coupure de l’eau par 

réaction entre l’eau et l’état photo-excité du catalyseur. 

 Catalyse homogène : tout est soluble dans la phase liquid y compris le catalyseur, 

complexe moléculaire d’un metal de transition, lanthanide ou actinide. L’avantage 

est de pouvoir réaliser des etudes spectroscopiques et cinétique conduisant le plus 

souvent à la connaissance du mécanisme. Cette demarche permet d’améliorer 

l’efficacité et la sélectivité du catalyseur , l’inconvinient est que le catalyseur est 

difficile à séparer en fin de la reaction. 

 Catalyse rédox: catalyse d’une reduction ou d’une oxydation peut etre realize en 

phase homogène (chimie, photochimie, biologie) ou hétérogène (électrochimie) en 

utilisant un catalyseur  rédox organique, inorganique ou organométallique.  

 

 

 

 

 

 

1.1    Introduction  

        La catalyse hétérogène domaine de la dynamique est le point de convergence d’un 

ensemble de sciences fondamentales qui y trouvent un terrain de prédilection pour 

l’application de leurs théories. Le développement de la physicochimie des surfaces 

métalliques, a particulier amené les cinéticiens à reconsidérer, pour les concepts anciens de 

la catalyse par  les métaux purs et alliages, pour les adapter aux situations nouvelles crées 

par l’avancement des recherches des découvertes et des techniques. La composition et la 

texture des catalyseurs dépendent évidement de leur préparation ; celle-ci commence à être 

régie aujourd’hui d’une façon rationnelle, par les lois de la chimie des solutions et des 

colloides, de la chimie des organométalliques et de la chimie du solide.  

1.1.1    Importance industrielle de la catalyse hétérogène  



         L’importance industrielle de la catalyse hétérogène est considérable : on cite souvent le 

chiffre 80% des produits manufacturés qui subissent une étape de catalyse hétérogène au 

cours de leur synthèse. Il faut ajouter le  rôle joué par la catalyse hétérogène dans la 

dépollution des oxydes d’azote : soit leur formation est évitée par la mise en œuvre de 

combustions catalytiques. La catalyse hétérogène est aujourd’hui essentiellement impliquée 

dans des procédés conduisent  à de fort tonnages. La catalyse hétérogène a un rôle important 

à jouer pour remplacer certains procédés de chimie fine, rappelons par exemple que dans les 

procédés d’acylation ou d’alkylation de Friedel et Crafts, l’acide de lewis (chlorure 

d’aluminium le plus souvent) est introduit en proportions stœchiométriques ce qui conduit à 

des rejets très importants. Il serait très intéressant de mettre au point un procédé permettant 

de faire cette même réaction  sur un catalyseur hétérogène sans rejet de sels métalliques dans 

l’environnement.    

      Les nanosciences connaissent en effet un développement considérable en raison 

d’applications déterminantes dans les domaines de l’électronique, du magnétisme, du 

stockage d’informations, ces revêtements,… Les nanomatériaux qui résultent de ces travaux 

ont des performances de plus en plus grandes , de plus en plus appropriées, voire nouvelles 

au fur et à mesure que leur «  nanodéfinition » augmente. La catalyse hétérogène utilise ou 

tente d’utiliser depuis toujours des nanomatériaux, c’est d’ailleurs l’un des domaines 

d’application les plus anciens. 

1.1.2    Quelle est la nature des catalyseurs hétérogènes ? 

         Les catalyseurs mises en œuvre dans toutes  ces réactions font appel à : des métaux 

supportés, des solides acides, basiques ; des  oxydes, sulfures, fluorures;des matériaux 

multifonctionnels, de porosité contrôlée, des matériaux hybrides pouvant induire une 

chiralité des biocatalyseurs. Dans un premier temps des réactions simples ont été mises en 

œuvre, puis avec le développement des travaux sur la préparation, la chimie des surfaces, la 

chimie  organométallique, des réactions multiétapes (multistades) sont maintenant mises en 

œuvre.   

 

 

1.1.3  Aspect qualitatif de l’acte catalytique en catalyse hétérogène  

On distingue selon BALLANDIN cinq étapes  

- Diffusion des réactifs  
- Adsorption des réactifs  

- Réaction en phase adsorbé  

- Désorption des produits 

- Diffusion des produits vers la phase solide 

Les étapes 1 et 5 sont des étapes diffusionaire qu’ils sont des processus physiques 

Les étapes 2,3 et 4  sont des étapes chimiques  



1- Diffusion : la diffusion est une phénomène physique qui sert à égaliser les 

concentration comme sur au niveau de la surface du catalyseurs que les réactifs 

disparaissent c’est à cette endroit que leur concentration sera plus faible, donc il 

s’établi un courant de diffusion de la phase homogène vers la surface . 

La diffusion se fait en deux étapes : 

Diffusion externe : les grains du catalyseur est entouré d’une couche laminaire 

immobile épaisse (formé de réactifs et de produits). 

Pour atteindre la surface interne du catalyseur les réactifs doivent traverser cette 

couche qui présente une certaine résistance au passage des réactifs ce qui est traduit 

par une diminution de la concentration ce qui est la Force motrice de la diffusion, le 

flux des réactifs est proportionnel avec Ch-Cs avec  

Ch : concentration en phase homogène 

Cs : concentration à la surface externe du catalyseur 

Diffusion interne : la porosité du catalyseur permet aux réactifs l’accès  à la surface 

interne du solide.  

2- Adsorption : au voisinage de la surface les molécules vont s’adsorbé et devient plus 

réactif, elles interagissent entre elles, l’adsorption se fait en deux étapes 

Adsorption physique 

Les forces mise en jeu sont de nature physique (Vanderwals) elles ne détruisent pas 

l’individualité des molécules, sont de même type que celle qui assure la cohesion 

dans les liquides. 

L’adsorption physique est caractérisé par une réversibilité parfaite c à d par un 

simple chauffage   les molécules sont restitué. 

L’équilibre est rapidement atteins entre la  phase  homogène et la phase hétérogène.  

L’adsorption physique est un processus non activé, les molécules sont retenus à la 

surface dés  quel atteindre. 

Dès qu’on augmente la pression il y a formation de multicouche.  

Il est non spécifique c.-à-d.  que tout solide a une affinité pour tout gaz 

Désorption facile  

 

 Adsorption chimique 

Les liaisons mise en jeu son chimique (covalente ou ionique) elles détruisent 

l’individualité de la molécule. La plus part des adsorptions chimiques sont 

réversibles. 

Elle conduit à la formation du monocouche contrairement à l’adsorption physique. 

 

 

 

3- Transformation des espèces adsorbés 

 

Les atomes, radicaux, ou de façon plus générale les complexes de surface formées à 

l’issu de l’étape d’adsorption ne restent pas figés dans cette état adsorbé et si la 

température est suffisante ils s’activent à leurs tour en accourront une certaine 

mobilité à la surface et la réaction chimique se déroule  

Il est difficile de connaître  le mécanisme intime de l’acte catalytique en catalyse 

hétérogène car il est difficile d’identifié la nature de complexes de surface à l’issu de 

l’étape d’adsorption. 

Pour l’établissement du mécanisme réactionnel dans la cinétique hétérogène il est 

impératif d’identifié la nature des  complexes de surfaces après l’adsorption des 

réactifs et avant la désorption des produits cette identification reste un problème 

difficile à résoudre même avec l’appui des techniques physicochimique les  plus 

moderne. 

4- Désorption des produits  
La  désorption est le phénomène inverse de l’adsorption donc il obéit  à les même 

lois de l’adsorption. 



Les produits ne doivent pas être fortement adsorbé si non ils peuvent empêchés 

l’accès des réactifs à la surface active.  

 

1.2   Cinétique des réactions en catalyse hétérogène  

 
En cinétique formelle les équations de vitesse sont relatives à des concentrations, des 

pressions, ou toutes grandeurs directement reliés à la concentration. 

en cinétique hétérogène la vitesse est en fonction de la concentration en phase 

adsorbé. Le problème est de trouver une relation entre la concentration en phase 

adsorbé et celle en phase homogène. Cette relation nous y donné par les isothermes 

d’adsorption. 

 

1.2.1   Equation stœchiométrique et coefficients stœchiométrique 
D’une façon générale, la relation entre les réactifs et les produits d’une réaction 

chimique globale peut toujours s’écrire sous la forme  

∑ɣi  Ai = 0 ……………………………………………………….1 
Où les ɣi sont les coefficients stœchiométriques obéissant au principe de conversation 

de la matière ɣi est positif pour les produits et négatif pour les réactifs.la somme est 

prise sur tous les composant Ai du système. 

 

1.2.2   Degré d’avancement de la réaction  
Le degré d’avancement représente le nombre de mole de constituants transformés en 

produits, rapporté à un coefficient stœchiométrique unité : 

………………………………. 2 

ƞi et ni sont respectivement les nombres de mole au t=0 et un temps t donné. 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

1.2.3  Différents de vitesse de la réaction  
 

Une réaction chimique s’écrit : 

aA+bB            cC + dD  

Où A et B sont les molécules de réactifs ; C et D sont les molécules de produits : 

a, b, c, d  les coefficients stœchiométriques. 

Vitesse totale  

Dans ces conditions, on définit la vitesse totale de la réaction à un instant t rapportée 

au réactif A par l’expression : 

 …………………………3 

Compte tenu des coefficients stœchiométriques, à ce même instant t , la vitesse par 

rapport au réactifs B s’écrit : 

………4 



Dans le cas de réactions simples univoques, la vitesse peut être rapportée à 

l’apparition de l’un des produits,  C par exemple : 

  

 …….5 

Vitesse spécifique 
La vitesse spécifique est par définition la valeur de la vitesse totale rapportée à 

l’unité de volume réactionnel. 

Soit : 

 

……….6 
Deux cas sont distingués alors : 

 La réaction  se déroule à volume constant (cas de réaction dans un solvant liquide en 

générale et des réactions en phase gaz en autoclave) ʋ : volume constant, 

l’expression de la vitesse spécifique s’écrit : 

 

…………7 

CA : est par définition la concentration du réactif A dans le volume réactionnel ʋ 
C’est le cas des réactions en phase liquide mettant en œuvre des concentration 

élevées en  réactifs et des réaction en phase gaz à pression constante avec variation 

du nombre totale de moles.  

Dans ce cas ʋ est une variable  en fonction du temps ; la différentielle du rapport 

Ƞa/ʋ 

s’écrit   

 

 

                       

                                                   ……………8 

Ou  

Donc  

 Et comme         il vient  
 

 Autrement dit …………………9 
En phase gazeuse, en faisant l’hypothèse des gaz parfaits ; la vitesse s’écrit : 

 

 

……….10 

1.2.4   Energie d’activation 

 



L'énergie d'activation est une notion introduite en 1889 par le scientifique 

suédois Svante August Arrhenius, après avoir constaté la loi empirique qui porte son 

nom et qui décrit l’évolution d’une vitesse de réaction chimique avec la température. 

pour déterminer une énergie d'activation, il est nécessaire de déterminer la vitesse de 

la réaction à deux températures différentes. Le rapport des vitesses de réaction (donc 

des constantes de vitesses) fait disparaître le facteur préexponentiel et donne accès 

à . 

Les valeurs trouvées sont toujours positives sauf dans le cas d'une réaction dont la 

vitesse diminuerait quand la température augmente. Trois cas existent : 

- les réactions enzymatiques dans la zone de température où l'enzyme se dégrade.  

La vitesse est alors de plus en plus lente quand la température augmente car l'enzyme 

est de moins en moins actif ; 

- certaines réactions de polymérisation qui deviennent réversibles (dépolymérisation) à 

haute température ; 

- le cas de l'oxydation de NO, qui est le seul cas de réaction en une étape. L'équation de 

la réaction est : 

2NO(g) + O2(g) → 2NO2 

la vitesse est v = k[NO]2[O2] 

avec : k = 35 (en valeur relative) à 0 °C, k = 17,6 à 100 °C, k = 11,3 à 300 °C. 

Loi d’Arrhenius (1859-1927) 

Svante Arrhenius proposa pour rendre compte de l’influence de la température sur la 

constante de vitesse une loi qui s’écrit : 

………….11 

Où K0 est une constante appelée facteur de fréquence dont la signification 

n’apparaître qu’avec le développement de la théorie des collisions ; cette constante 

est propre à la réaction étudiée. 

Ea est une autre constante caractéristique de la réaction appelée d’activation ; elle 

s’exprime  en calorie par moles ou joule par moles.  

 

………….12 

Cette équation prend la forme d’une droite y=b+mx, pour la quelle lnK0 est 

l’ordonnée à l’origine, et –Ea/R est la pente, dans un graphique de lnK en fonction de 

1/T. 

Un seul couple de mesure ne permet pas de calculer K0 ni Ea. Il est indispensable 

d’avoir au minimum deux couples de mesure K1 et T1 d’une part, K2 et T2 d’autre 

part il vient alors : 

 

………...13 

https://fr.wikipedia.org/wiki/Svante_August_Arrhenius
https://fr.wikipedia.org/wiki/Enzyme
https://fr.wikipedia.org/wiki/Polym%C3%A9risation


 
 

Figure signification de l’énergie d’activation. 

Aux extrémités gauche et droite de la figure, l’énergie potentielle est  la somme des 

énergies potentielles respectives des réactifs et des produits. Entre les extrémités, on 

remarque l’énergie potentielle accrue provoquant de la conversion de l’énergie 

cinétique en énergie potentielle dans le complexe activé, et cette énergie potentielle 

additionnelle doit nécessairement être ajoutée à l’énergie potentielle déjà présente 

dans le système. 

Lorsque A et B   entrent en collision l’énergie potentielle totale de A+B augmente 

car l’énergie cinétique de mouvement s’est transformée en énergie potentielle et s’est 

ajoutée à celle que l’ensemble A+B possède lorsque les molécules A et B sont 

largement séparées l’une de l’autre. 

Le complexe activé représente le maximum d’énergie potentielle obtenue par le 

système A+B et à partir de ce moment le système peut évoluer dans les deux 

directions, soit vers les réactifs soit vers les produits. 

Remarquez qu’il n’est pas essentiel de considérer que tous les complexes activés se 

décomposent en produits mais que seuls certains d’entre eux y parviennent. 

 

 

1.3    Les facteurs cinétiques de la réaction.  
 

1.3.1- Influence de la concentration des réactifs L'évolution d'un système chimique 

est d'autant plus rapide que les concentrations en réactifs sont élevées. La réaction 

chimique se fait grâce aux chocs entre les molécules réactives. En augmentant leurs 

concentrations, on augmente la probabilité de chocs, et la réaction est plus grande. 

Exemple: cas de la réaction entre les ions iodure I- et les ions peroxodisulfate(S2O8
2-

). Plus la concentration en ion iodure est importante plus la vitesse de la réaction est 

importante.  

 

1.3.2- Influence de la surface de contact Lorsqu'un des réactifs est un solide, la 

réaction est plus rapide si le solide présente une grande surface de contact. C'est le 

cas lorsqu'il est broyé finement. Le fer en poudre rouille plus rapidement qu'un clou. 

Pour une même quantité de fer. 



1.3.3- Influence de la température En général, l'évolution d'un système chimique est 

plus rapide lorsque sa température augmente. L'élévation de température permet 

l'augmentation des chocs moléculaires entre réactifs. Ex : la cuisson des aliments 

dans un cocotte-minute. La température permet parfois de déclencher les réactions : 

exemple le mélange comburant-combustible est inerte. Il faut un amorçage par 

élévation de température, c'est le rôle de l'allumette. Une chute de température 

rapide, permet de ralentir voire d'arrêter les réactions chimiques : - c'est le rôle du 

réfrigérateur pour la conservation des aliments, le développement des bactéries se 

voit considérablement atténué. - C'est le rôle de la trempe (refroidissement brutale 

par un bain de glace) en chimie 

1.3.4- Autres facteurs cinétiques La synthèse de la chlorophylle ou de la vitamine D 

dans l'organisme ne se font qu'avec de la lumière. L'éclairement du milieu 

réactionnel par une radiation joue le rôle de facteur cinétique. Le solvant dans lequel 

sont dilués les réactifs influent aussi sur la cinétique de la réaction. (Éthanol plutôt 

que eau) 

Certaines substances, en très faible quantité, n'intervenant pas dans l'équation-bilan 

d'une réaction chimique, permettent cependant d'augmenter la vitesse de réaction, 

c'est le cas des catalyseurs. Au contraire un inhibiteur aura pour rôle de stopper ou 

d'empêcher la réaction. 

En catalyse hétérogène c’est surtout l’adsorption chimique qui interviennent et 

comme elle se fait en couche monomoléculaire c’est le modèle de Langmir que l’on 

considère, d’après ce modèle la surface est homogène càd que les sites sont thermo 

équivalent ou encore que la chaleur d’adsorption est constante en fonction de taux de 

recouvrement. 

  

 

 

 

 



 

 



 

 



 

 

 



 

 

 



 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Chapitre 2 

Adsorption 

2.1    Définition : 

L’adsorption peut être définie comme l’opération fondamentale de Génie Chimique qui 

exploite l’aptitude de certains solides à concentrer spécifiquement a leur surface les 

constituants d’une solution permettant ainsi leur séparation. Le solide est appelé adsorbant et 

la substance qui ’adsorbe est l’adsorbat que nous l’appellerons plus couramment soluté afin 

d’éviter toute confusion avec l’adsorbant.  

Rappelons qu’il existe deux types d’adsorption qui se diffèrent complètement par les 

énergies mises en jeu et par leur nature.  

- l’adsorption physique ou adsorption de Van der Waals. 

- l’adsorption chimique ou chimiesorption ou encore adsorption activée. 

L’adsorption physique est un phénomène réversible qui résulte des forces intermoléculaires 

d’attraction entre les molécules du solide et celles de la substance adsorbée.  

L’adsorption chimique résulte d’une interaction chimique qui se traduit par un transfert 

d’électrons entre le solide et l’adsorbat. Il y alors formation d’un compose chimique a la 

surface de l’adsorbant. 

Ce type d’adsorption se développe a haute température et met en jeu une enthalpie de 

transformation élevée. 

A titre d’exemple, nous donnons les enthalpies de transformation accompagnant la 

condensation d’azote sur du fer divise : 

- liquéfaction normale ∆H = - 1360 kcal/mol 

- adsorption physique ∆H = - 2000 kcal/mol 

- adsorption chimique ∆H = - 3500 kcal/mol 

 

 2.2  Les deux types d’adsorption 

Il faut tout de suite distinguer chimisorption et physisorption. Les deux phénomènes 

sont très différents, cependant comme dans toute classification, il y a des cas limites. 

 

  

  

  

  



 2.2.1   Origine des forces d’adsorption 

Physisorption 

La physisorption entre dans le cadre des interactions qui font intervenir les forces de 

dispersion de London et éventuellement des forces liées aux polarités permanentes. Des calcules 

ont été effectués pour différents cas tenant compte des forces d‘attraction et de répulsion. On 

obtient un bon ordre de grandeur des énergies mises en jeu pendant l‘adsorption. 

 

 

Chimisorption 

En chimisorption, on peut rencontrer tous les types de liaisons chimique : ioniques, 

covalentes et par transfert de charge. Parfois les propriétés massiques du solide suffisent 

pour expliquer la liaison. Souvent au contraire, on ne doit tenir compte que des propriétés 

superficielles. On a réussi à faire quelques évaluations de chaleurs d‘adsorption à partir des 

énergies de rupture de liaison. 

 

 2.2.2   Chaleur d’adsorption 

 

L’adsorption est généralement un phénomène spontané qui se produit avec diminution 

de ∆G l’enthalpie libre du système  : 

Le terme 6S est très généralement négatif puisqu‘on va dans le sens désordre à ordre. Si on veut que 

∆G soit négatif, il faut donc que ∆H, l‘enthalpie de la transformation état gaxeux à état adsorbé, soit 

négative. Le processus d‘adsorption est exothermique. cependant, comme il n’y a pas d’ambiguïté, on 

utilise souvent le terme « chaleur d‘adsorption » sans lui donner de signe. 

Physisorption 

La physisorption fait intervenir des forces analogues à celles qui provoquent la 

condensation des liquides. D’ailleurs, s’il existe une tension de vapeur saturante pour 

l’adsorbat à la température d’adsorption, on ne peut faire croître indéfiniment la pression : 

quand P atteint cette pression saturante P0, la quantité adsorbée de- vient infinie. La couche 

d’adsorption est le liquide. La chaleur d’adsorption est alors la chaleur latente de 

condensation. A basse pression, la chaleur d’adsorption peut être bien plus grande, mais 

on doit toujours la comparer à la chaleur latente de condensation. Le passage de l’état 

adsorbé à l’état liquide montre que la physisorp- tion est multicouche. Des molécules 

s’adsorbent sur la surface, mais de nouvelles molécules se fixent sur l’adsorbat. La valeur 

de la chaleur d’adsorption ne suffit pas à caractériser une physisorption, les chaleurs latente 

ont en effet des valeurs très variable selon les composes. 

 

Chimisorption 

la chimisorption correspond à l’établissement d‘un lien direct entre la molécule 

adsorbée et la surface : l‘adsorption est monocouche. Les chaleurs de chimisorption sont en 

général élevées ; elles varient selon le recouvrement de la surface. 

  

  

  

  

  



 2.2.3  Applications 

Les applications des deux types d‘adsorption sont extrêmement différentes.  

Le tableau résume ce qui vient d‘être dit. 

Adsorptiom 

Chimisorptiom Physisorptiom 

Utilisation de l‘adsorption 

Catalyse hétérogène Interface et texture 

Calcul  d‘appareillage adsorbants 

Caractéristique de l‘adsorption 

Liaisons Affinité chimique Van der waals 

 Spécifique Passage d‘un adsorbant à un autre 

Energies Fortes-monocouches Faible-multicouches 

Vitesses activées Non activées 

Emplois Réaction chimique Séparation connaissance des solides 

 

 

2.3     Equilibres d’adsorption 

La performance d’une adsorption dépend en grande partie de l’équilibre entre les deux 

phases. Cet équilibre fixe en effet la capacité maximale qui peut être atteinte dans les 

conditions opératoires. 

2.3.1  Modes des representation  

L’équilibre est généralement représente sous forme graphique. Il rend compte de la relation 

entre la concentration en soluté adsorbe et la concentration en soluté dans la phase fluide. Il 

y a trois grandes familles de représentations de l’équilibre : 

- Isothermes où l’on porte la masse de soluté (m) adsorbe par l’unité de masse de 

l’adsorbant en fonction de la pression partielle du gaz dans la phase vapeur a 

température constante 

- Isobares qui traduisent les variations de m en fonction de la température à pression 

partielle constante de l’adsorbat dans la phase gazeuse. 

- Isostères qui donnent la pression partielle du soluté dans la phase gaxeuse en fonction de 

la température a masse adsorbée constante. 

 

2.3.2 Isothermes 

BRUNAUER a classe les isothermes d’adsorption en cinq types generaux : 

−type I: c’est le type de LANGMUIR (1916). La forme est hyperbolique et la 

courbe m = f(P/Po) approche asymptotiquement une valeur limite constante. Ce type 

d’isotherme se rencontre lorsque le solide adsorbe une seule couche d’adsorbat et en 

adsorption chimique. 

Remarque: P: Représente la pression partielle ; Po : Tension de vapeur du soluté, et 

P/Po  : Activité ou saturation relative du  soluté. 

 



 

Fig 2.3.1 – Type I isotherme 

 

-type II : c‘est le type appelé sigmoïde. La courbe m = f(P/Po) admet une 

asymptote pour P/Po = fi. G‘est le type le plus fréquent et selon BRUNAUER, 

EMMET et TELLER (B.E.T.), la première partie de la courbe correspond à une 

adsorption monomoléculaire, ensuite il se forme une couche multimoléculaire d‘épais- 

seur indéfinie 

−type III : La concavité des courbes de ce type est tournée vers l’axe des ordonnées 

(masse). La quantité de gax adsorbée croît sans limite jusqu’à ce que P/Po tende vers fi. 

Une couche multimoléculaire infinie peut se former à la surface de l’adsorbant. La 

chaleur d’adsorption correspondant à ce type d‘isotherme est inférieure à la chaleur de 

liquéfaction de l’adsorbat. 

 

 

 

 

 

 

                                 Fig 2.3.2 –Type II et III 

-type IV : les isothermes de ce type sont semblables à celles de type II mais la 

quantité adsorbée de gax atteint une valeur finie pour P/Po = fi. Dans ce cas, il y a un 

phénomène de condensation capillaire, le maximum obtenu pour la quantité adsorbée 

correspond au remplissage complet de toutes les capillarités. 

 



 

                                        Fig 2.3.3 – Type IV et V 

  
 2.3.3    Isotherme de I. LANGMUIR (1916) 

Moyennant les hypothèses suivantes : 

-Les molécules sont adsorbées sur des sites bien définis à la surface de l’adsorbant 

-Tous les sites sont identiques. 

-Chaque site ne peut fixer qu‘une seule molécule, donc l’adsorption s’effectue 

suivant une couche monomoléculaire 

-L’énergie de chaque molécule adsorbée est indépendante de sa position sur la 

surface LANGMUIR a pu exprimer l’existence d’un équilibre dynamique entre les 

molécules qui se fixent sur la surface et celles qui quittent la surface.  

 

Il a établi une équation de la forme   

 

La valeur de Vm correspond au recouvrement par une couche monmoléculaire de 

gax toute la surface accessible du solide; b est appelé coefficient d‘adsorption ; P : est 

la pression du gax. 

On vérifie la relation de Langmuir en représentant fi/V en fonction de fi/P ; la 

droite obtenue valide l‘équation ; son ordonnée à permet de calculer Vm et sa pente 

donne la valeur de b. Le nombre de molécule de gax adsorbé est déduit de Vm par la 

relation suivent :   

 

N : nombre d‘Avogadro. 

La surface (S) est obtenue en multipliant ce nombre par la surface moyenne occupée 

par une molécule , a cette température : 

 

Cette surface  est calculée à partir des caractéristiques de la molécule gaxeuse. La surface 

spécifique est la surface du solide ramenée à l‘unité de la masse solide : 

 
m est la masse de l‘échantillon de catalyseur utilisé. 



  

  

 2.3.4     Isotherme de S. Brumauer, P.H Emmett et E. Teller (BET) 

 

BRUNAUER, EMMETT et TELLER ont proposé une généralisation de la théorie de 

LANGMUIR à l’adsorption en couche multimoléculaires à la surface du solide. Les auteurs 

ont adopté des hypothèses semblables à celles émises par LANGMUIR. La principale 

différence résulte du fait que les molécules de soluté peuvent s’adsorber sur les sites déjà 

occupés. La chaleur libérée au cours de l’adsorption sur de tels sites est alors égale à la 

chaleur normale de liquéfaction. L’équation d’équilibre obtenue à partir de cette théorie et 

pour un nombre infini de couche est : 

 

P est la pression du gax ; P0 sa pression de liquification à la température de 

l‘expérience ; P/P0est donc la pression réduite (Pr) : 

 
 

Vest le volume adsorbé sous la pression P 

Vm est le volume adsorbé correspondant à une seule couche des molécules recou- vrant 

totalement la masse de solide mis en jeu 

C est une constante propre à ce propre à ce système étudié. 

La vérification de cette théorie à représenter la variation du permier terme P/V 

(P0 — P ) en foction de P/P0 ; la droite obtenu permet, en combinant pente et ordonnée à 

l‘orgine ; de calaculer Vm et éventuellement la constante C. 

Notons que l‘équation de B.E.T., pour un nombre n fini de couches, s‘écrit sous la 

forme                    

                              

 

Si C > 1 et n = 1 : on obtient une isotherme de type 1 

 

 

 

C > 1 et n > 1 : on obtient une isotherme de type 2 

C < 1 e t n > 1 : une isotherme de type 3 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

Hystérésis, loi de Kelvim 

 

L’isotherme de BET donne des résultats corrects des pression réduites (Pr) in- 

férieures à 0,5 ; au-delà ; les phénomène de condensation dans les cavités du solide entraînent 

des perturbation ; en effet, ta tos de Ketssn montre qu’il y a condensation (ou liquéfaction) à 

une pression P infrérieure à la pression de liquéfaction PO lorsque la surface du liquide au 

lieu d‘être plane présente la forme d’un ménisque de rayon de courbure r ; P et P0  sont liés 

par la relation : 

 
où ɣ est la relation superficiellle de liquide, Vm son volume molaire, f la tempé- 

rature en Kelvin 

Cette liquéfaction "anticipée" se produit notamment dans les cavités du solide 

désignées par le terme de pores. 

Lorsque la pression du gax est abaissée, la courbe de désorption ne se superpose pas à celle 

d’adsorption : dans les pores, la vaporisation est retardée, il y a hystérésis. 

  
  
 2.3.5.Diametre des pores-Porosité d’ume solide 

  
La géométrie des pores n’est pas accessible directement : le microscope électronique ne 

permet d’observer qu’une cavité à la fois ; comme ces défaut de surface sont très irréguliers, les 

mesures reposent sur deux hypothèses grossières : les pores d’un échantillon donné ont tous le 

même diamètre et la même profondeur. 

 

Méthode de Gurvitsch 

Mesure de sotume des pores. Picnométries à l’hélium et au mercure. La méthode au mercure est la 

plus utilisé ; elle consiste à mesurer le volume occupé par une masse m de solide par 

déplacement du volume V1 de gax d’hélium d‘une part, du volumeV2 de mercure d‘autre part. 

L‘hélium gax monoatomique faible, donc de volume atomique très petit, pénètrera dans la 

quasitotalité des pores, tandis que le mercure, atome de volume plus élevé ne le pourra pas. Le 

volume V2 est donc plus grand queV1et la différence V2 -V1 représente le volume des pores. En 

appelant d le diamètre, h la profondeur et n le nombre de pores, la différence V2 –V1 est égale à : 

 

Comme la surface mesurée pour la même de masse de solide est égale pratiquement à la 

surface interne des pores, soit Π d h n, la valeur de d    est 

 

 

 



Si la porosité est due à des mésopores cylindriques, l‘expression mathématique reliant le 

diamètre moyen d (nm) des pores au volume et à la surface des pores est la suivante : 

V =volume mésoporeux (mJ.g-1) 

A = surface spécifique (m2.g-1) 

Avec une approche similaire, si la porosité est engendrée par un agrégat de sphères, 

l‘expression mathématique suivante nous renseignera sur le diamètre moyen des sphères d(µm) 

: 

6 
d = 

Sp 
 

S = surface spécifique (m2.g-1) 

ρ = masse volumique du matériau (g.cm-3) 

Il faut garder à l‘esprit que les résultats donnés par ce type de méthode sous- entendent 

que les particules ou les pores sont uniformes. Dans le cas contraire il s‘agira d‘une 

evaluation moyenne. 

La porosité d‘un solide est égale au rapport entre le volume occupé par les pores et le volume 

apparent d‘une masse m de solide : 

 
 

φ s‘exprime aussi en fonction des masses volumiques. Si p est la masse volumique varie et pt 

la massse volumique apparente, la relation devient : 

 

 

 2.3.6   Surfaces non uniformes 

Voyons maintenant très rapidement les modèles proposés par Temkin et Freund- lich 

Modèle de Temkim 

Temkin suppose que la chaleur d‘adsorption diminue linéairement avec le taux de 

recouvrement. Adoptons, comme le veut la coutume, la notion : 

 

 :est la chaleur d‘équilibre d‘adsorption et ΔHe,l‘enthalpie d‘adsorption on a 

donc : 

 

Avec  

= chaleur d‘adsorption quand Ɵ = 0 

 
ainsi : 

 

Soit:  

  



et  si l’on pose     

 

On obtient  

 

on peut comparer l‘importance des deux termes du deuxième membre de cette égalité. 

le terme α ØeO étant grand devant RT (chimisorption), si le recouvrement est " 

moyen", on pourra negliger   

         

         on obtient donc :   

 

 

Ɵ=  RT/Qe0α  ln A0P =BlnA0P                           (2.3.19) 

 

Modèle de Freundlich 

 

L’isotherme de Freundlich a une origine purement empirique. On a trouvé qu’un 

certain nombre d’isothermes d’adsorption de type I se représentaient bien par la 

forme:  

 

q=bp1/2 

on peut trouver cette isotherme en suposant une distribution de sites partticulière du 

type : 

 

 

En sommant les ƞi et pour de faibles valeurs de Ɵ, on peut justifier la formule : 

lnƟ= RT/Qe0 lnA+ RT/Qe0 lnP                                          (2.3.20) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



On obtient une droite pour chaque isotherme.De plus, ces droites convrgent en un 

point : q= qM 

Il est évident que les valeurs de q superieurs à prendre en considération. 

L’isotherme de Freundlich représente certaines chimisorption, mais aussi certain 

types d’adsorption physique.C’est une autre forme de l’équation de Dubinin 

représentant des solides microporeux que l’on étudiera plus loin .A signaler enfin 

que la même représentation de freundlich convient pour les adsorptions 

dissociatives. 

 

 

 

 

 

 

 

 

VN2 ml/g 96,6 110 121,3 

P  mmHg 44,6 81,7 119,1 

P0   mmHg 801 801 801 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  

 

PmmHg 53 85 137 200 328 570 

V  mL 2,94 3,82 4,85 5,89 8,07 12,65 

  

 

 

 

  

 

 

  



 

 

 



 

 



 

 

 



 



 

 



 

 



 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Chapitre 3 

Cinétique des réactions en 

catalyse hétérogène 

 3.1  Introduction 

En cinétique formelle les équations de vitesse sont relative a des concentrations, des 

pressions, on atouts grandeurs directement reliés à la concentration. En cinétique hétérogène, la 

vitesse est fonction de la concentration en phase adsorbé. Le problème est de trouver une 

relation entre la concentration en phase adsorbé et celle en phase homogène. Cette relation 

nous y donné par les isotherme d’adsorption. 

 3.2 Analyse du cycle catalytique 

 3.2.1 Différentes étapes du cycle catalytique 

La réaction ayant lieu non pas dans tout le volume d’une phase fluide, mais à 

l’interface solide-fluide, la formation des espèces adsorbées actives implique un transport 

des molécules vers la surface, suivi d’adsorption. La réaction de surface donne des 

produits qui doivent d‘abord se désorber du solide, puis migrer dans la phase fluide. Un 

cycle catalytique se déroule donc en cinq étapes : 

1– transfert des réactifs vers la surface du solide ; 

2– adsorption des réactifs sur le catalyseur ; 

      3– interaction entre réactifs adsorbés à la surface ;    

      4 – désorption des produits de la surface catalytique ; 

5 – transfert des produits quittant le catalyseur. 

Les étapes 2, 3 et 4 sont de nature chimique, alors que les étapes 1 et 5 correspondent à 

des processus physiques de transfert de matière. 

Considérons une quantité élémentaire de catalyseur en régime permanent. À chaque 

instant, c‘est le même nombre de molécules qui est impliqué dans chacune des étapes du 

cycle. Par conséquent, toutes les étapes se déroulent à la même vitesse, qui est celle du processus 

global. Selon les cas, c’est l’une ou l’autre des étapes qui limitent la vitesse. La loi de 

vitesse expérimentale permet en principe de cerner l’étape limitante. 

Souvent, c’est l’étape chimique 3 qui est limitante (par abus de langage, on la nomme 

étape lente). Le renouvellement des molécules au voisinage immédiat de la surface est assuré 

sans délai par les étapes de transfert, et la concentration de ces molécules est la même à toute 

distance de la surface. L’énergie d’activation est alors celle de l’étape 3. 

Mais parfois les étapes chimiques sont plus efficaces que les étapes de transfert. Au 

voisinage immédiat de la surface, il y a donc appauvrissement en molécules de départ et 

enrichissement en produits formés. Il apparaît autour du catalyseur un gradient de 

concentration pour chacun des réactifs et des produits. On observe alors une limitation 

diffusionnelle, qui se traduit par une valeur très faible de l’énergie d’activation mesurée. 

Analysons brièvement chacune des étapes du cycle. 

 

 

 



 3.2.2.  Diffusion des réactifs et des produits 

La diffusion, processus physique, tend à égaliser les concentrations dans la phase fluide. Un 

courant de diffusion s’établit donc au voisinage de l’interface solide-fluide, lorsque la 

consommation des réactifs sur la surface et la formation de produits provoquent dans 

cette région des gradients de concentration. 

En régime permanent, le flux Ji (exprImé en molS-1.m-2) d’une substance (vers la 

surface du catalyseur) est proportionnel au gradient de la concentration Cs de cette 

substance. Le facteur de proportionnalité, appelé coefficient de diffusion est beaucoup 

plus faible dans les liquides que dans les gaz. 

Dans la pratique, le catalyseur se présente sous forme de grains de surface externe 

Sext et l’on a : 

Sext * Ji =nombre de moles Mi converties par le grain en une seconde. Deux cas sont à considérer. 

La diffusion externe 

Dans une couche fluide d’épaisseur δ entourant le grain de catalyseur, il s’établit un flux permanent de 

réactif Mi qui a pour effet d’abaisser sa concentration de la valeur Ch au sein de l’espace 

intergranulaire à la valeur Cext sur la face externe du grain. Un gradient de signe opposé s’établit pour 

les molécules des produits formés. C’est la diffusion externe. 

La diffusiom interne 

L’extérieur du grain ne représente qu’une faible fraction de la surface du cata- lyseur si 

celui-ci est poreux. La surface interne du catalyseur est formée de canaux dont l’accès est 

toujours réglé par la diffusion. Celle-ci tend à abaisser la concentration en réactif Mi de la 

valeur Cext à la valeur Cint au fur et à mesure que celui-ci pénètre dans le grain. Plusieurs 

mécanismes de diffusion interne sont à considérer selon que le diamètre moyen des pores est 

supérieur ou inférieur au libre parcours moyen des molécules. L’abaissement de la 

concentration Cint du réactif Mi le long du pore résulte non seulement de la diffusion, mais 

aussi de la disparition de Mi par la réaction, de sorte que l‘on obtient le profil de 

concentration donné par la figure suivamte. 

En conclusion, les limitations diffusionnelles abaissent la vitesse de réaction au- dessous 

de celle qui serait observée si le flux de réactif était suffisant (c’est-à-dire si l’on avait Ch = 

Cext = Cint). Dans le cas d‘une limitation diffusionnelle intragranu- laire, on définit un 

facteur defficacité, qui est le quotient de la vitesse observée par la vitesse attendue en 

l’absence de limitation diffusionnelle. De plus, beaucoup de réactions sont exothermiques 

et le transfert de chaleur peut provoquer l’apparition de gradients de température, à 

l‘intérieur comme à l’extérieur du grain. Au laboratoire, ils sont minimisés en diluant le 

catalyseur à l’aide d’un solide inerte. Dans la pratique industrielle, où des taux de 

conversion élevés sont recherchés, on observe des gradients de température qui peuvent être 

très importants. 

 

 

 

 

 



 

 
 3.3  Adsorption selon le model LANGMUIR 

    3.3.1 Adsorption d’un seul  gaz 

Soit la relation : 

 

À l’equilibre 

 

 

 



Kd 

avec  S : la surface totale 

Ɵ : fraction des sites occupés (Ɵ: varié en fonction de taux de recouvrement :

 0  <Ɵ<1). 

ƟS : la surface des sités occupés. 

 

(1-Ɵ) S : la surface des sités libre 

 

b : coefficient d’adsorptson  (b = Ka ) à la concentration d’équilibre. 

 

- A faible taux de recouvrement ( Ɵ      0) 

 

 

A taux de recouvrement élevé ( Ɵ      1) 

 

  

 3.3.2.Adsorption d’un gax avec dissociation 

Il arrive dans le cas des molécules diatomiques ou polyatomiques, qu’il est dis- 

sociation au même temps qu’adsorption 

  

à l’équilibre : 

  

  



 3.3.3   Adsorption de deux gaz 

  

 à l’équilibre 

  

en remplace l’équation (3) dans (1) 

 

 

 

 

 



D’une façon genérale, si on a (i) gaz qui s’adsorbent 

 

 3.3.4  Influence de la température sur l’adsorption 

La température est influencée sur l’adsorption et désorption selon l’équation 

d’Arrhenius : 

 

  

ka : constant de vitesse d’adsorption  

kb  : constant de vitesse désorption    

b : coefficient d’adsorption 

 

elle déplace l’équation selon l’équation de Vant hoff 

  
par identification : 

  
  

  

  

  

  

  

  

  

  

  



 3.4 Cinétique des réactions em catalyse hétérogène 

on va considerer que l’etape déterminante est la réaction proprement dite ; et c’est le 

mécanisme de Langmuir-Hinshelwood (la réaction se fait entre deux réactifs adsorbés) 

 

 

 3.4.1 Réaction simple 

 Réactson d’ordre un 

  

i) cinétique initiale  : 

Catalyseur saturé 

            ordre apparent =0 

Catalyseur peu couvert 

             ordre apparent =1 

ii) Cinétique courante 

V=kƟA 

Il faut tenir compte de concentration des produits en surface 

 

- Produits faiblement adsorbés 

 

 on   retombe sur la cinétique initiale 

-Produits fortement  adsorbés 

 

 

 

 

 



b) réaction d’ordre deux 

 

 

i) Cinétique initiale  

 

- Catalyseur saturé  

 

montre dans ce cas que la vitesse passe par un maximum quand  

b A P A = b B P B  

- Catalyseur peu couvert 

 

ordre un pour le reactif A et reactif B en globale ordre deux. 

 

ii) Cinétique courante  

 

-Produits faiblement  adsorbés 

  

on retombe sur la cinétique initiale  



-Produits fortement  adsorbés

 

ordre un par rapport A et B et ordre (-2) par rapport le produit. 

  

 3.4.2  Réaction composées 

a) réaction opposée 

 

à l’équilibre  

 

K= constant d’équilibre  

b) Réaction paralleles  

1) Réaction gumelles 

 



  

 c’est le rapport de réactivité 

 

2) Réaction concurrents 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



b) Réaction successive 

 

 

3.5   Exercices d’application 

Exercice 3.1 étude de la déshydrogénatioı du cyclohexane sur oxyde de chrome 

La réaction est effectuée en phase gaxeuse, à volume constant et suivie par variation de 

la pression totale : 

 

C6H12                  C6H6  + 3H2 

 

A partir d’une série d’expériences effectuées à 350°C sur 0,55g de catalyseur (15% 

d’oxyde de chrome dispersé sur du charbon actif) pour des pressions initiales P0 de 

cyclohexane différentes, on détermine les vitesses initiales V0 par la méthode des tangentes à 

l’origine des courbes. 

P0(cmHg) 

 

 

0,154 0,423 0,538 0,846 1,385 2,538 4,385 6,731 

103 * V0(cmHg.S-1) 

 

1,25 2,95 3,42 4,67 6,27 8,42 9,95 10,06 

 

 

Ecrire l’expression de la vitesse initiale en fonction de la pression initiale.  

Calculer les grandeurs accessibles (constante de vitesse, coefficients d’adsorption). 

 

A 427°C, on trouve un coefficient d’adsorption du cyclohexane de 0,380 cmHg-1. 

Déterminer 

alors la chaleur d’adsorption du cyclohexane sur l‘oxyde de chrome. Conclure. 

Partant de cyclohexane pur, la vitesse initiale pourra être déterminé par mesure de la 

variation de pression totale un intervalle de temps suffisamment faible pour qu’elle soit 

négligeable devant la pression initiale (et que ΔP/Δt soit constant). 

 

 

 

 



pour savoire si la réaction admet un ordre, ln V0 = f(ln P0) 

 
 

la relation n’étant pas linéare, la réaction n’admet pas ordre. 

Si l’on imagine maintenant une réaction unimoléculaire en surface, toujours en 

cinétique intiale ; on doit considérer que le cyclohexane s’adsorbe (équilibre instantané) et 

que la réaction en surface est l’étape limitative. dans ces condition, la vitesse de la réaction 

s’écrit : 

 

avec C étant attribué au cyclohexane. et 

On porte de tracer 1/VO = f(1/P0) 



 

D’où l’on tire : k = 1, 27.10-2CmHg.S-1 et  

bC =ordonnée à l’origine /pente = 0, 706 CmHg.S-1 

A l’aide des deux valeurs de bc à deux températures, on peut évaluer la chaleur 

isostérique d’adsorption du cyclohexane sur ce catalyseur : ΔHiso = -29, 2 KJ.mol-1 

 

Exercise 3.2: hydrogénation catalytique de l’acétylène  

La réaction d’hydrogénation de l’acétylène sur le nickel à 30°Cest représentée par 

l’équation suivante : 

 

C2H2 (A) +     2H2 (B)                      C2H6 (C) 

On se propose dans cette étude, de déterminer des valeurs absolues des coefficients 

d’adsorption des réactifs ; à partir de mesures de vitesse de réaction (ramenées à la surface 

unitaire de catalyseur). 

On considère que seuls réactifs peuvent s’adsorber sur le catalyseur et que la réaction 

est d’ordre fi par rapport à chacun d’eux. 

En supposant que la réaction de surface régit la cinétique, donner l’expression de la 

vitesse initiale (V0) de la réaction dans les divers cas suivants : 

On se propose dans cette étude, de déterminer des valeurs absolues des coefficients 

d’adsorption des réactifs ; à partir de mesures de vitesse de réaction (ramenées à la surface 

unitaire de catalyseur). 

On considère que seuls réactifs peuvent s’adsorber sur le catalyseur et que la réaction 

est d’ordre 1 par rapport à chacun d’eux. 

En supposant que la réaction de surface régit la cinétique, donner l’expression de la 

vitesse initiale (V0) de la réaction dans les divers cas suivants : 

1.1 Seul l’acétylène adsorbé (sans dissociation) sur le catalyseur. 

1.2  L’acétylène et l‘hydrogène sont tous deux adsorbés (sans  dissociation) de façon 

importante, mais la réaction de surface a lieu entre l‘acétylène adsorbé et hydrogène gazeux 

 



1.3   L’acétylène et l’hydrogène sont tous deux adsorbés (sans dissociation), et la 

réaction de surface a lieu uniquement entre espèces adsorbées. 

On effectue plusieurs série d’expérience au cours des quelles on mesure la vitesse 

initiale de réaction pour des pressions identiques en hydrogène et variable en acétylène. 

2.1 Transformer les expressions de la vitesse correspondant à chacun des cas proposés à 

la question fi pour obtenir une forme linéaire : Y=MPA + N 

 

(Y en fonction de PA et V0, M et N sont des constantes, à une température données) 

2.2 On donne le tableau de valeurs expérimentales ci-dessous : 

- Permet-il de trancher entre les trois processus proposés ? 

- Si oui, calculer M et N pour chaque série d’expérience 

2.3 Montrer que l’on peut donner une expression linéaire du rapport N/M en fonction 

de la pression d‘hydrogène PB 

-Déduire des résultats expérimentaux les valeurs des coefficients d’adsorption de 

L’hydrogène et l’acétylène, ainsi que la constante de vitesse. 

 

PB  = 5 PB = 17 PB  = 35 PB  = 92 

PA V0.10
2
 PA V0.10

2
 PA V0.102 PA VO.102 

2 15,4 3,5 17,2 3,1 26,7 5 31,3 

3,2 10,3 5,3 12,5 6,2 16,7 10 10,4 

4,8 8,1 5 10,1 9,1 12,6 14 15,9 

6,2 6,6 9 8,2 13 9,3 19,2 12,3 

Les pressions sont données en cmHg et la vitesse en cmHg.min-1 

 

Solution 3.1 

Expressions des vitesses : 

 

 
et les transformation linéaires respectives : Y=MPA + N 

 
 

 



On recherche alors la meilleure représentation (1.1; 1.2 et 1.3) : c’est celle qui 

correspond à la dernière expression. 

donc on peut tracer les quatre droite avec l’expression (1.3). 

avec les pentes et les ordonnées à l’origine, on peut exprimer le rapport N/M en fonction 

de la pression PB 

 

D’où l’on tire :   bA  = 2, 5 cmHg-1  bB  = 4, 0.10-2CmHg et K’ =4cmHg. min-1 

 

 



 

 



 

 



 

 



 

 

 



 

 



 

 



 



 

 



Chapitre 4 

Préparation et mise en œuvre des 

catalyseurs solides 

 4.1 Choix d’un catalyseur 

Le catalyseur à utiliser pour réaliser une transformation est un solide complexe, 

comportant au moins une phase active et un support. Ses caractéristiques doivent répondre 

à tout un ensemble de conditions indiquées ci-après. 

En premier lieu viennent les caractéristiques chimiques. L’activité du catalyseur est 

exprimée par la vitesse spécifique (par kg), ou par la vitesse intrinsèque (par m2). Ces 

grandeurs ne sont caractéristiques que s’il n’y a pas de limitation diffusionnelle. Le 

catalyseur doit aussi être sélectif et ses propriétés doivent rester stables en cours de 

fonctionnement. Cependant, il se désactive progressivement et il faut le régénérer 

périodiquement : le catalyseur doit pouvoir résister aux cycles de régénération. 

Parmi les caractéristiques physiques, il faut citer la texture du support (surface 

spécifique, porosité) et son aptitude à maintenir une bonne dispersion de la phase active, 

notamment s’il s’agit de métaux qui ont une tendance au frittage. 

Les caractéristiques mécaniques : résistances à l’écrasement, à l’attrition ou aux 

variations de pression, conditionnent le choix du support et sa mise en forme. 

Les considérations de prix de revient conduisent à éviter le plus possible de recou- rir à des 

constituants rares et chers ou à des formules catalytiques dont l’élaboration est longue et 

complexe. Un dernier critère essentiel est la dépendance ou l’indépendance vis-à-vis de 

brevets : l’utilisation d’un catalyseur pour une application faisant l’objet d’un brevet 

nécessite une licence. 

 4.2 Propriétés d’un bon catalyseur 

 4.2.1 Activité 

Capable d’accélérer les réactions désirées mesure la vitesse de réaction(s) en présence de 

catalyseur. La principale conséquence d’une bonne activité est la reduction du volume du 

réacteur ou éventuellement du prix du catalyseur. 

Activité 

Quantité catalyseur 

Basse température 

 

on peut calculer la conversion a partir le nombre de mole des réactifs à tO  et tf   : 

 

 



 

 

 4.2.2. Sélectivité 

Accélère uniquement la réaction désirée fraction du réactif A converti en produit voulu 

P. La vitesse de formation des sous produits doit rester faible même pour des taux de 

conversion élevés. En général en le couple activité-sélectivité varie avec la température de 

la réaction, mais aussi avec les pressions partielles à l’intérieur du réacteur. Une réaction 

parasite, très souvent rencontrée, le dépôt de coke, qui fait baisser l’activité du catalyseur 

impose souvent l’intervalle entre deux régénérations. 

 

Sp% = (np/∑np )*100 

 4.2.3  Stabilié 

L’activité et la sélectivité varient au cours du temps et pour maintenir une production 

sensiblement constante on est amené à augmenter la température de ré- action. Il faut donc 

réaliser un solide peu sensible aux poisons, au dépôt de coke. Mais il faut aussi que le 

solide supporte bien des chocs provoqués par le démar- rage de l‘installassions ainsi que 

les écarts par rapport au fonctionnement idéal. Un autre aspect essentiel est la résistance 

mécanique qui doit se maintenir pendant le fonctionnement du catalyseur. 

  
 4.2.4 Prix 

Le prix d’un catalyseur qui, n’intervient que pour une faible part dans la fabrication, 

s’évalue souvent par le rapport du coût du catalyseur à la tonne produite. Cependant, qui 

détient le catalyseur détient le procédé. Il n’est donc pas du tout étonnant que de 

nombreuse aspects de la catalyse restent secrets. 

 4.3  Types de catalyseurs - préparation 
L’obtention de catalyseurs performants relève du savoir faire des laboratoires, et des 

industriels. Gependant, il a toujours été difficile d‘établir l’influence des étapes du procédé 

et de comprendre l’importance du choix des matières premières (supports, précurseurs 

métalliques, solvant. . . ) sur l’activité et la sélectivité d’un catalyseur (propriétés 

d’usages du catalyseur). 

  
 4.3.1  Catalyseurs massifs 

La première étape dans l’élaboration d’un catalyseur est souvent l’obtention d’un 

oxyde à texture développée. Un tel solide peut constituer une phase active, telle la silice-

alumine. Le plus souvent, il servira de support sur lequel on fixera ensuite une phase 

active. L’obtention d’un oxyde divisé implique d’abord une étape de précipitation en 

phase aqueuse ; le contrôle de cette étape et des suivantes permet de maîtriser la structure et, 

dans une certaine mesure, la texture du solide recherché. Schématiquement, on distingue 

plusieurs types de processus, suivant la nature, amorphe ou cristallisée, du produit 

recherché. 

 

 

 

 



 

 

Précipitatiom par la filière sol-gel 

Certaines réactions de précipitation en milieu aqueux fournissent des gels, amorphes ou très 

mal cristallisés (silice, zircone, etc.). La première étape est la formation d’un sol, qui est 

une solution colloïdale limpide dont les micelles ont des tailles allant de 5 à 100 nm.  

Ces micelles résultent d’une condensation tridimensionnelle de motifs tels que Si(OH)4 

ou Zr(OH)4et portent une charge extérieure négative qui empêche leur coagulation en 

particules plurimicellaires. 

Par agglomération des micelles, le sol se transforme ensuite en un gel. Selon les cas, 

on obtient un hydrogel, charpente solide emprisonnant un grand nombre de molécules 

d’eau, ou un floculat, précipité gélatineux résultant de la diminution ou de l’annulation 

des charges micellaires. Les vitesses de gélification ou de floculation dépendent des 

conditions de milieu, mais, dans les deux cas, la particule élémen- taire du solide a les 

dimensions de la micelle d’origine. On peut modifier la taille des micelles ou des 

agglomérats par un mûrissement. L’hydrolyse d’un alkoxyde en hydroxyde métallique 

passe en général par cette filière sol -gel. métaux finement divisés (Ni Raney) 

 

Ni/Al(s)  + OH-
(aq) + H2O             Ni Raney + 3/2 H2 (g) + AlO2 

– (aq) 

 

oxydes métalliques, matériaux supportés (silice, alumine, charbon actif,. . . ) 

 

Obtention de précipités cristallisés 

Ils sont constitués de particules organisées de taille variant de fiµm à quelques 

dixaines de microns. La structure du produit formé dépend très précisément de la 

composition et du pH de la solution de départ, mais aussi de la température. Ainsi la 

précipitation d’une alumine en milieu basique, par action de CO2 sur un aluminate, 

conduit à un hydroxyde Al(OH)3 avec la structure de l’hydrargillite (= gibbsite, 

produit stable) ou la structure de la bayerite (métastable). 

La précipitation d’un sel d’aluminium par l’ammoniaque se produit à un pH 

moins basique et fournit la boehmite AIO (OH) ou un précipité amorphe. 

La formation d’un solide à partir d’une solution sursaturée se déroule en deux étapes : 

nucléation puis croissance des cristaux. la formation des germes est d’autant plus rapide que la 

sursaturation est plus importante. La vitesse de croissance VC des faces cristallines varie de 

façon plus lente. Il en résulte que, aux faibles sursaturations, la nucléation est limitante et les 

cristallites seront plus gros que ceux obtenus à forte sursaturation. On peut jouer sur l’étape 

de nucléation par apport de germes. 

 Catalyseurs supportés 

Imprégnation des supports par un précurseur 

L’imprégnation d’un support par un précurseur de phase active peut être en- visagée 

par voie sèche (méthode de dépôt chimique en phase vapeur) mais, plus généralement, on 

mouille le solide par une solution des sels précurseurs, puis on chasse le solvant par 

chauffage. 

L’objectif est d’obtenir la meilleure dispersion possible de l’agent précurseur de 

façon que la phase active obtenue par réduction ou sulfuration ultérieure soit elle-même 

bien dispersée. Il est donc souhaitable de créer une interaction entre le composé actif et le 

support dès la phase d’imprégnation. Les techniques employées varient selon les supports. 



  

 4.4 Activation du catalyseur 

La calcination, effectuée à l’air et à une température supérieure à celle de tous les 

traitements ultérieurs, permet d’obtenir une structure bien déterminée du support et des 

phases actives éventuellement déposées. Elle provoque aussi un ajustement des propriétés 

texturales permettant d’obtenir une bonne résistance mécanique. Les catalyseurs métalliques 

sont enfin réduits par l’hydrogène ou par CO et la dispersion du métal dans le catalyseur 

final est d’autant meilleure que les conditions de calcination et de réduction sont plus 

douces. La tendance au frittage est générale et malaisée à contrôler. On doit en particulier 

éviter les conditions de réduction favorisant la formation de composés volatils du métal, 

qui peut intervenir dans le cas du platine et du palladium. 

Imprégmatiom capillaire L’interaction obtenue est minime. Une solution contenant un 

sel (nitrate de nickel, molybdate d’ammonium) ou un complexe neutre (acétylacétonate) 

pénètre dans les pores du solide préalablement séché. Le phénomène est très exothermique et 

le grain doit résister à des pressions internes considérables, opposées à celles qui s’exercent 

lors de la déshydratation. Le remplissage des plus petits pores n’est pas instantané ; par 

exemple pour des pores de 10 nm, le temps de remplissage est de l’ordre de dix minutes. 

Dans le mouillage avec une solution, il faut évaporer le liquide en excès ; le dépôt est alors 

moins uniforme et le contrôle de la quantité déposée est moins précis. 

Imprégnation-précipitation La technique a été développée pour réaliser des dépôts 

d’hydroxyde de nickel sur des surfaces de silice. La technique repose sur le fait que, lorsque 

l’on ajoute une base à une solution de Ni2‡, le pH auquel Ni(OH)2 précipite est abaissé si 

l’on met de la silice en suspension dans la solution. Les premiers germes prennent 

naissance sur la surface du support. L’ajout contrôlé de base provoque la croissance de la 

couche d’hydroxyde à la surface du support et, si les sursaturations locales sont évitées par 

une bonne agitation du milieu, il n’y a pas de précipitation au sein de la solution. 

L’hydrolyse de l’urée à 90 ○C peut être employée pour provoquer l’ajout contrôlé de 

base. En raison de l’interaction initiale entre le précurseur au nickel partiellement hydrolysé 

et la surface, la phase active est mieux dispersée que dans l’imprégnation classique. 

  
 4.5.  Désactivation des catalyseurs 

On observe fréquemment une baisse plus ou moins rapide de l’activité ou de la 

sélectivité du catalyseur, par disparition ou blocage progressif des centres actifs. Si la baisse 

d’activité a une cause chimique, présence d’impuretés dans les réactifs ou encrassement par 

des produits non désorbables, on peut tenter de régénérer le catalyseur. Si la désactivation 

est due à une évolution de la structure ou de la texture, le catalyseur doit souvent être 

remplacé. 

 

 

 

 

 

 



 

 
 

 

 
 

 
La constante d’adsorption bP du poison est très élevée si sa chaleur d‘adsorption ZP est 

très supérieure à celle (ZA) du réactif A. La fraction de la surface restant disponible 

pour l’adsorption des réactifs, et donc pour la réaction, sera approxima- tivement : 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  
 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 


