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Dans un dossier récent concernant le développement de la catalyse, on trouve
I‘analyse suivante : « La catalyse est une voie privilégiée d’accés a une chimie propre et
performante ». Sans étre consommeé, un catalyseur est un moyen d’accéder a des nouvelles
structures, d’améliorer la productivité des installations, de diminuer les consommations de
matiéres premieres et d’énergie, de diminuer I’impact des procédéssur I’environnement, en
minimisant les sous-produits ou en traitant des emissions et rejets divers.

En effet la catalyse hétérogene faisait souvent référence aux tres grandes unités du
raffinage ou de la pétrochimie ; la Ghimie Organique Fine suggérant quant a elle la
synthése en petite quantité de produits complexes et tres chers. Il est facile de
constater, en effet, la croissance rapide de I’intérét porté a la catalyse hétérogéne par les
specialistes de science de surface et les ingénieures chimistes. Cet impacte provient du
développement actuel des problémes d’environnement, d’énergie, d’élimination et de
matériaux. De nombreuses solutions ont déja été fournies par la catalyse hétérogene.
Citons, par exemple, la pollution et le traitement des gaz d’échappement d’automobile, la
dégradation ou la synthese photocatalytique et la synthése d‘essence a indice d’octaneélevé.

Le support pédagogique contient des cours et des exercices sur la catalyse hétérogene et
Imécanismede réaction catalytique. Laréalisation cece support pédagogiqueest basé beaucoup
sur des livres de notre bibliothéque notamment la thermodynamique, la cinétique et catalyse

et lacinétique des réactions en catalyse hétérogene.
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Chapitre 1
Concepts et Définitions

Un catalyseur est un composé qui permet une réaction souvaent inobservable en son
absence. Ajouté en quantité trés inferieure a la stoechiométrie (entre10° et 10%), il est en
principe retrouvé intact en fin de réaction. 1l ne figure donc pas dans le bilan
steechiométrique (pour souligner cet aspect essentiel, on ’écrit sur la fleche de réaction) :

A+B &, C+D

Modifiant le chemin réactionnel, c’est-a-dire la cinétique, le catalyseur ne joue pas sur la
thermodynamique d’une réaction donné. En particulier, il ne permet pas a une réaction
thermodynamiquement impossible de se produire. On distingue différents type de catalyse :



e Catalyse acide et basique : rencontrées généralement en chimie organique
(exemple : hydrolyse des esters) mais parfois aussi dans la catalyse par les métaux de
transition

e Electrocatalyse : catalyse par transfert d’électron ou d’atome en chaine

e Photocatalyse : Cela peut étre I’induction d’une réaction par la lumiére ou par un
photocatalyseur appelé photosensibilisateur. Dans ces deux cas une quantité
stoechiométrique de lumiére est utilisée. Par exemple dans la photocatalyse de
coupure de I’eau , I’excitation en lumiére visible d’un complexe catalyseur color¢ tel
que [Ru(bpy)s]?* permet de stocker I’energie correspondant & la coupure de 1’eau par
réaction entre I’eau et 1’état photo-excité du catalyseur.

e Catalyse homogéne : 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 a la connaissance du mécanisme. Cette demarche permet d’améliorer
I’efficacité et la sélectivité du catalyseur , I’inconvinient est que le catalyseur est
difficile a séparer en fin de la reaction.

e Catalyse rédox: catalyse d’une reduction ou d’une oxydation peut etre realize en
phase homogene (chimie, photochimie, biologie) ou hétérogene (électrochimie) en
utilisant un catalyseur rédox organique, inorganique ou organometalligue.

1.1 Introduction

La catalyse hétérogéne domaine de la dynamique est le point de convergence d’un
ensemble de sciences fondamentales qui y trouvent un terrain de prédilection pour
I’application de leurs théories. Le développement de la physicochimie des surfaces
métalliques, a particulier amené les cinéticiens a reconsidérer, pour les concepts anciens de
la catalyse par les métaux purs et alliages, pour les adapter aux situations nouvelles crées
par I’avancement des recherches des découvertes et des techniques. La composition et la
texture des catalyseurs dépendent évidement de leur préparation ; celle-ci commence a étre
régie aujourd’hui d’une facon 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 héterogéne



L’importance industrielle de la catalyse hétérogéne est considérable : on cite souvent le
chiffre 80% des produits manufacturés qui subissent une étape de catalyse hétérogéne au
cours de leur synthése. Il faut ajouter le rdle joué par la catalyse hétérogene dans la
dépollution des oxydes d’azote : soit leur formation est évitée par la mise en ceuvre de
combustions catalytiques. La catalyse hétérogéne est aujourd’hui essentiellement impliquée
dans des procédés conduisent a de fort tonnages. La catalyse hétérogéne a un réle important
a jouer pour remplacer certains procédés de chimie fine, rappelons par exemple que dans les
procédés d’acylation ou d’alkylation de Friedel et Crafts, 1’acide de lewis (chlorure
d’aluminium le plus souvent) est introduit en proportions steechiométriques ce qui conduit a
des rejets tres importants. 1l serait trés intéressant de mettre au point un procédé permettant
de faire cette méme réaction sur un catalyseur hétérogene sans rejet de sels métalliques dans
I’environnement.

Les nanosciences connaissent en effet un développement considérable en raison
d’applications déterminantes dans les domaines de [I’électronique, du magnétisme, du
stockage d’informations, ces revétements,... 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 a mesure que leur « nanodéfinition » augmente. La catalyse hétérogéne utilise ou
tente d’utiliser depuis toujours des nanomatériaux, c’est d’ailleurs I’un des domaines
d’application les plus anciens.

1.1.2 Quelle est la nature des catalyseurs hétérogenes ?

Les catalyseurs mises en ceuvre dans toutes ces réactions font appel a : des métaux
supportés, des solides acides, basiques ; des oxydes, sulfures, fluorures;des matériaux
multifonctionnels, de porosité controlée, des matériaux hybrides pouvant induire une
chiralité des biocatalyseurs. Dans un premier temps des réactions simples ont été mises en
ceuvre, puis avec le développement des travaux sur la préparation, la chimie des surfaces, la
chimie organométallique, des réactions multiétapes (multistades) sont maintenant mises en
ceuvre.

1.1.3 Aspect qualitatif de I’acte catalytique en catalyse hétérogene

On distingue selon BALLANDIN cinq étapes

- Diffusion des réactifs

- Adsorption des réactifs

- Reaction 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 etapes 2,3 et 4 sont des étapes chimiques



1-

Diffusion : la diffusion est une phénomene physique qui sert a égaliser les
concentration comme sur au niveau de la surface du catalyseurs que les réactifs
disparaissent c’est a cette endroit que leur concentration sera plus faible, donc il
s’établi un courant de diffusion de la phase homogéne vers la surface .

La diffusion se fait en deux éetapes :

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 Cy-Cs avec

Ch : concentration en phase homogéne

Cs : concentration a la surface externe du catalyseur

Diffusion interne : la porosité du catalyseur permet aux réactifs ’accés a la surface
interne du solide.

Adsorption : au voisinage de la surface les molécules vont s’adsorbé et devient plus
réactif, elles interagissent entre elles, 1’adsorption se fait en deux étapes

Adsorption physique

Les forces mise en jeu sont de nature physique (Vanderwals) elles ne détruisent pas
I’individualité des molécules, sont de méme type que celle qui assure la cohesion
dans les liquides.

L’adsorption physique est caractérisé par une réversibilité parfaite ¢ a d par un
simple chauffage les molécules sont restitué.

L’équilibre est rapidement atteins entre la phase homogene et la phase hétérogene.
L’adsorption physique est un processus non activé, les molécules sont retenus a la
surface dés quel atteindre.

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

Il est non spécifique c.-a-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
I’individualit¢ de la molécule. La plus part des adsorptions chimiques sont
réversibles.

Elle conduit a la formation du monocouche contrairement a 1’adsorption physique.

Transformation des espéces adsorbés

Les atomes, radicaux, ou de fagon plus géneérale les complexes de surface formées a
I’issu de 1’étape d’adsorption ne restent pas figés dans cette état adsorbé et si la
température est suffisante ils s’activent a leurs tour en accourront une certaine
mobilité a la surface et la réaction chimique se deroule

Il est difficile de connaitre le mécanisme intime de 1’acte catalytique en catalyse
hétérogene car il est difficile d’identifié la nature de complexes de surface a I’issu de
I’étape d’adsorption.

Pour I’établissement du meécanisme réactionnel dans la cinétique hétérogeéne il est
impératif d’identifi¢ la nature des complexes de surfaces apres 1’adsorption des
réactifs et avant la désorption des produits cette identification reste un probleme
difficile a résoudre méme avec 1’appui des techniques physicochimique les plus
moderne.

Désorption des produits

La désorption est le phénomene inverse de I’adsorption donc il obéit a les méme
lois de 1’adsorption.



Les produits ne doivent pas étre fortement adsorbé si non ils peuvent empéchés
I’accés des réactifs a la surface active.

1.2 Cinétique des réactions en catalyse hétérogéne

En cinétique formelle les équations de vitesse sont relatives a des concentrations, des
pressions, ou toutes grandeurs directement reliés a la concentration.

en cinéetique hétérogene la vitesse est en fonction de la concentration en phase
adsorbé. Le probléme est de trouver une relation entre la concentration en phase
adsorbé et celle en phase homogeéne. Cette relation nous y donné par les isothermes
d’adsorption.

1.2.1 Equation steechiométrique et coefficients stoechiométrique
D’une fagon générale, la relation entre les réactifs et les produits d’une réaction
chimique globale peut toujours s’écrire sous la forme

DT A= 0 1
Ou les yisont les coefficients steechiométriques obéissant au principe de conversation
de la matiére y;est positif pour les produits et négatif pour les réactifs.la somme est
prise sur tous les composant A; du systeme.

1.2.2 Degré d’avancement de la réaction
Le degré d’avancement représente le nombre de mole de constituants transformés en
produits, rapporté a un coefficient steechiométrique unité :
» . Tl == Tl
Limol) = ————

T/
L]

ni et nj 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

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

a, b, c,d les coefficients steechiométriques.

Vitesse totale

Dans ces conditions, on définit la vitesse totale de la réaction a un instant t rapportee
au réactif A par ’expression :

Compte tenu des coefficients stoechiométriques, a ce méme instant t , la vitesse par
rapport au réactifs B s’écrit :

__ drig bdn 4 B
Veg==—F==———=—14
dt a dt i 4




Dans le cas de réactions simples univoques, la vitesse peut étre rapportée a
I’apparition de 1’un des produits, C par exemple :

__ dne  cdngy
Ve=+—S=-2A="y 1—-\.-;
ai i at (1

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

I’unité de volume réactionnel.
Soit :

Deux cas sont distingues alors :

La réaction se déroule a volume constant (cas de réaction dans un solvant liquide en
générale et des réactions en phase gaz en autoclave) v : volume constant,
I’expression de la vitesse spécifique s’€crit :

v, = i l(i’i'__l‘xl _ _r."C'_.1

dft \ v dt 7

............

Ca : est par définition la concentration du réactif A dans le volume réactionnel v
C’est le cas des réactions en phase liquide mettant en ceuvre des concentration
élevées en réactifs et des réaction en phase gaz a pression constante avec variation
du nombre totale de moles.

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

Na/v
s’écrit
A 1 dr 4 1 du
44y 2 ——— =T
rrr v v dt = it
............... 8
1l dn, ) A
——— A=V, et — =, alistant ¢
Ou v di g
l,frr 4 4 du d 4
() =1+ 2 = =
Tt \ v v dit dt
Donc
dlnw 1 du dl” dlnv
— = L = —2=1V,+CA
Et comme it Ut il vient il dt
) r.(_" dln v
. Vy= - - Ca
Autrement dit (dt D e 9

En phase gazeuse, en faisant I’hypothése des gaz parfaits ; la vitesse s’écrit :

Pyv=n4RT Py= “2RT = C4RT
_rfJi'jq _ _RTF|F1
s at 10

1.2.4 Energie d’activation



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

suedois Svante August Arrhenius, aprés avoir constaté la loi empirique qui porte son
nom et qui décrit I’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 a deux températures différentes. Le rapport des vitesses de réaction (donc
des constantes de vitesses) fait disparaitre le facteur préexponentiel et donne acces

a B

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 ou lI'enzyme se dégrade.
La vitesse est alors de plus en plus lente quand la température augmente car I'enzyme
est de moins en moins actif ;

- certaines réactions de polymeérisation qui deviennent réversibles (dépolymérisation) a
haute température ;

- le cas de I'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 = KINO]J?[O2]

avec : k = 35 (en valeur relative) a 0 °C, k=17,6 a 100 °C, k =11,3 4 300 °C.

Loi d’Arrhenius (1859-1927)

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

constante de vitesse une loi qui s’écrit :
K = Kyexp(—E,/RT) 11

Ou KO est une constante appelée facteur de fréquence dont la signification
n’apparaitre qu’avec le développement de la théorie des collisions ; cette constante
est propre a 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.

In K=-E_,/RT + In K 12

Cette €quation prend la forme d’une droite y=b+mx, pour la quelle InKO est
I’ordonnée a I’origine, et —Ea/R est la pente, dans un graphique de InK en fonction de
UT.

Un seul couple de mesure ne permet pas de calculer KO 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 :

In K, = =E,/RT; + In K et In Ky ==E,/RT, = In K,
T, R
E, = T — i’_-_ In{ i,/ Ky)


https://fr.wikipedia.org/wiki/Svante_August_Arrhenius
https://fr.wikipedia.org/wiki/Enzyme
https://fr.wikipedia.org/wiki/Polym%C3%A9risation
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Figure signification de I’énergie d’activation.
Aux extrémités gauche et droite de la figure, 1I’énergie potentielle est la somme des
énergies potentielles respectives des réactifs et des produits. Entre les extrémités, on
remarque 1’énergie potentielle accrue provoquant de la conversion de 1’énergie
cinétique en énergie potentielle dans le complexe activé, et cette énergie potentielle
additionnelle doit nécessairement étre ajoutée a I’énergie potentielle déja présente
dans le systéeme.
Lorsque A et B entrent en collision 1’énergie potentielle totale de A+B augmente
car I’énergie cinétique de mouvement s’est transformée en énergie potentielle et s’est
ajoutée a celle que I’ensemble A+B possede lorsque les molécules A et B sont
largement séparées 1’une de ’autre.
Le complexe activé représente le maximum d’énergie potentielle obtenue par le
systeme A+B et a partir de ce moment le systéeme 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 systeme chimique
est d'autant plus rapide que les concentrations en reactifs sont elevées. La réaction
chimique se fait grace 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(S,0s*
) 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 méme quantité de fer.



1.3.3- Influence de la température En genéral, I'évolution d'un systeme 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. 1l faut un amorcgage par
élévation de température, c'est le rble de I'allumette. Une chute de température
rapide, permet de ralentir voire d'arréter les réactions chimiques : - c'est le role du
réfrigérateur pour la conservation des aliments, le développement des bactéries se
voit considérablement atténué. - C'est le r6le de la trempe (refroidissement brutale
par un bain de glace) en chimie

1.3.4- Autres facteurs cinétiques La synthese de la chlorophylle ou de la vitamine D
dans l'organisme ne se font quavec de la lumiere. L'éclairement du milieu
réactionnel par une radiation joue le role de facteur cinétique. Le solvant dans lequel
sont dilués les réactifs influent aussi sur la cinétique de la réaction. (Ethanol plutdt

que eau)

Certaines substances, en trés faible quantité, n'intervenant pas dans I'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 role de stopper ou
d'empécher la réaction.

En catalyse hétérogene c’est surtout 1’adsorption chimique qui interviennent et
comme elle se fait en couche monomoléculaire c’est le modéle de Langmir que 1’on
considere, d’apres ce modele la surface est homogeéne cad que les sites sont thermo
équivalent ou encore que la chaleur d’adsorption est constante en fonction de taux de
recouvrement.

1.4 Exercices d’application

Exercise 1.1

La synthése du chlorure d'hvdrogéne est effectuée 4 partir de 0,75 mol de dilp-
drogéne et de 1.2 mol de dichlore.

a) Quelle est la valeur maximale atteinte par I'avancement de la réaction?

b) Quelle est la quantité de chlorure d’hydrogéne formeé?

c) Quelle serait cette valeur si 'équation stoechiomeétrique de la réaction était

écrite avec des nombres stoechiométriques égaux 4 la moitié des nombres stoe-
chiométriques précédemment ntilisés 7



Solution 1.1

On peut écrire 'équation stoechiométrique de la réaction proposée selon :

Hy(g) + Clylg) <= 2HClI(g)

Les quantités initiales de réactif sont : n;(H,) = 0,75 mol et n;(Cly) = 1.2 mol

A la fin de la réaction, les quantités finales de réactifs et de produit peuvent
s'exprimer en fonction

de la valeur finale de 'avancement de réaction ({mazx) :

ng(Ha) = 0.73mol — (max et ng(Cl)=12mol — (max et
ng = (HCI)= 2( max

a) Le réactif limitant est celul qui est minoritaire c'est-a-dire celul qui est en
moindre grande proportion : ici c'est le dihwvdrogéne dont la quantité initiale est
mférieure 4 celle du dichlore

alors qu'elle devrait lui étre égale (puisque leurs nombres stoechiométriques sont
éganx).

Si la réaction est totale, le réactif limitant est épuisé le premier : la réaction
s'arréte nécessairement

(il ne reste plus que dn dichlore). On peut alors écrire :

np(Ha) = 0,7amol = ( max = ()

On en dédnit :
¢ max = (), Tomaol

b) La quantité de chlorure d’hyvdrogéne formé est donc :
ni{HCI) = 2( max = 1,50maol

¢} Réécrivons 'équation stoechiométrique de la réaction avec des nombres stoe-
chiométriques
ézanx 4 la moitié des précédents :



1/2H,(g) + 1/2Ch(g) <= HCl(g)

Les quantités finales de réactif s’écrivent alors :

ng(Hs) = 0.73mol = 1/2¢ max =0 ng(Cly) = 1,2mol = 1/2¢ max = ()
niHCl) = (max=10
On a donc :
Cmax = 1, 530maol

La valeur de { max dépend de la valeur des nombres stoechiométriques
La quantité de chlorure d’hydrogéne formé s'écrit dans ces conditions :

nf(HCI) = (max = 1, 530 mol

La mesure de la quantité de chlorure d’hydrogéne formé (1,50 mol) ne dépend
pas de la valeur des nombres stoechiométriques.

Exercise 1.2

Dans une premiére expérience on réalise dans les conditions appropriées, une
étude cinétique de la réaction (1) suivante (solvant Ho0; T = 208 K :

CrO;"(aq) k Cr** (ag) = Oa(ag) (1.4.1)

La réaction a pour constante de vitesse by, = 2,5.107 575, A linstant #; = 10%s
la concentration en ion CrO3™ est :[Cr07%;, = 1,510 mol L~

1) Quel est l'ordre de cette réaction 7

2) Calculer la concentration initiale en CrO3" 7

3) Déterminer le temps de demi-réaction t; 5. en secondes, pour la réaction (1).

4) Dans une deuxiéme expérience on effectue, dans les conditions appropriées,
I'étude cinétique de la réaction (2) suivante (solvant Ho(); T = 298 K) :



Solution 1.2

de la réaction sulvante :

ke
Cr** (ag) = Oz (ag) = CrO3" (ag)
k1

1) L'unité de k(s~') nous permet d’affirmer que la réaction est d’ordre 1

2) Soit Cy la concentration initiale de CrO; et C sa concentration instantanée
ai cours de la réaction (1). Si la réaction suit une cinétique d’ordre 1 la vitesse de
la réaction (qui s'identifie

avec la vitesse de disparition de Cr(03" ) sécrit :

C

Vi==———=k
L pm 1C

En intégrant cette équation, on peut écrire :

C = Cp.exp(=Fkit)
Cr**(aq) + Oy(aq) _k; CrO3* (aq)

Les conditions initiales sont :[Cr?*"])g = [Oa]o = 1,5.107 mel. L™".

La réaction. a pour constante de vitesse ks = 1,6.10%mol~'.L.s'. Déterminer
l'ordre global de cette réaction, ainsi que son temps de demi-réaction #; . en se-
condes.

5) En supposant que les ordres partiels en Cr°" et (J; sont identique pour la
réaction (2), déterminer la constante d’équilibre k;

[CrO3*
P or[0d]

s0It

r 2k f:l ; —4 -1

Cr0y op=0Ch=————=1926.10" "mol.L

: : exp(—kyt;)
3) Pour une cinétique d’ordre 1 : it1l_-'2:%E aver.ci: o =1et k= k.
D'on

t'l..-"z =In Euirl =2773 s

1) La réaction (2) est la réaction inverse de la réaction (1). Soit Cy la concen-
tration initiale de Cr** et C sa concentration instantanée an cours de la réaction
(2).

e L'unité de k(mol~".L.s7") nous permet d'affirmer que la réaction est d’ordre 2

# Les réactifs sont initialement en proportions stoechiométriques :

Cr*tla (O
11

Ch =
ils le sont done 4 chague instant :

vt C=[0r] =04



e 5i la réaction suit une cinétique d'ordre 2 la vitesse de la réaction (qui s'identifie

avec la vitesse de disparition de C'r*") 'écrit :
Vi = =22 = kIOr P05 = k0P = kyC?
o 3
| —§=k'2l/dt—r mité—cin=kgt
C 0

e Au temps

. 1 _
t=1t12: C=0p/2 donne tyys = — =4,17.10 s
kCh
5) La réaction (3) résulte des deux réactions (1) et (2) se faisant en sens inverses.
Bien comprendre : Clest un équilibre lorsque les 2 réactions ont la méme vitesse,
done lorsoue

V=1

Donc : ]
Vi =k[Cr0y ] = Vo= ks [OF%F] [0

Cro;T ko
Cr+l 0, Ky

Exercise 1.3

Le toluéne est le solvant (M = 92g.mol~! : masse volumique 0, 866 Kg.L—!).on
snit la disparition du chlore en fonction du temps; l'ordre par rapport an chlore est
1. la concentration initiale en chlore est de 0, 1 mol. L=' celle du chlorure stannique
est de 0,001 maol L7

on a noté les résultats suivants @



t°C 20| 15 | 26 | 35| 42
typ(min) | 20 | 118 | 7.5 [ 5,1 | 3,7

calculer I'énergie d’activation de la maniére la plus direct possible.
on calenle k appartir de la relation snivante

oo n2
ty 2
T(*C) 9,9 15 26 35 12
/T (1K) | 359E-03 | 34TE-03 | 3.34E-03 | 3.25E-03 | 3.17E-03
ty2(min) 20) 11,8 7.5 3.1 3.7
k (.03 (.06 (1,09 (0,14 (1,19
In /X -3.01 -2.81 -241 -1.97 -1.66

On trace la courbe Ink = f{1/T) et on effectue une régression linéaire

-1,5 5

-2,0 -

=254

Ln K

3,0+

35
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0,0034
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T
0,0038

Fig. 1.4.1 — Courbe linéare de la loi d"Arrhenins




La droite obtenue a pour coefficient directeur E,/R et pour ordonnée a
l'origineln K :

Le coefficient directeur de la droite permet donc de déterminer la valeur de
I'énergie d'activation de cette réaction

E
-?” = —4293.21

EFa = 4205, 21=1,087 = &,53 Keal.mol ™
EFa = 4205.21=8.314 = 35.71 K.Jmol ™!

L'ordonnée a l'origine permet de déterminer #,

InkKy = 11,98
Ky = 1,39.107" min—-1



Chapitre 2

Adsorption

2.1 Définition :

L’adsorption peut étre définie comme 1’opération fondamentale de Génie Chimique qui
exploite DI’aptitude de certains solides a 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 1’adsorbat que nous I’appellerons plus couramment soluté afin
d’éviter toute confusion avec I’adsorbant.

Rappelons qu’il existe deux types d’adsorption qui se différent complétement par les
énergies mises en jeu et par leur nature.

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

- D’adsorption chimique ou chimiesorption ou encore adsorption activée.
L’adsorption physique est un phénomene 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 1’adsorbat. Il y alors formation d’un compose chimique a la
surface de 1’adsorbant.

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

A titre d’exemple, nous donnons les enthalpies de transformation accompagnant la
condensation d’azote sur du fer divise :

- liquéfaction normale AH = - 1360 kcal/mol
- adsorption physique AH = - 2000 kcal/mol
- adsorption chimique AH = - 3500 kcal/mol

2.2 Les deux types d’adsorption

Il faut tout de suite distinguer chimisorption et physisorption. Les deux phénomenes
sont trés 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 effectues pour différents cas tenant compte des forces d‘attraction et de répulsion. On
obtientun bon ordre de grandeur des énergies mises en jeu pendant 1‘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 a faire quelques évaluations de chaleurs d‘adsorption a partir des
énergies de rupture de liaison.

2.2.2 Chaleur d’adsorption

L’adsorption est généralement un phénomene spontané qui se produit avec diminution
de AG I’enthalpie libre du systeme :
Le terme 6S est tres généralement négatif puisqu‘on va dans le sens désordre a ordre. Si on veut que
AG soit négatif, il faut donc que AH, I‘enthalpic de la transformation état gaxeux a état adsorbé, soit
négative. Le processus d‘adsorption est exothermique. cependant, comme il n’y a pas d’ambiguité, on
utilise souvent le terme « chaleur d‘adsorption » sans lui donner designe.
Physisorption

La physisorption fait intervenir des forces analogues a celles qui provoquent la
condensation des liquides. D’ailleurs, s’il existe une tension de vapeur saturante pour
I’adsorbat & la température d’adsorption, on ne peut faire croitre indéfiniment la pression :
quand P atteint cette pression saturante P, 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 étre bien plus grande, mais
on doit toujours la comparer a la chaleur latente de condensation. Le passage de 1’état
adsorbé a I’état liquide montre que la physisorp- tion est multicouche. Des molécules
s’adsorbent sur la surface, mais de nouvelles molécules se fixent sur I’adsorbat. La valeur
de la chaleur d’adsorption ne suffit pas a caractériser une physisorption, les chaleurs latente
ont en effet des valeurs trés variable selon les composes.

Chimisorption

la chimisorption correspond & 1’établissement d‘un lien direct entre la molécule
adsorbée et la surface : 1‘adsorption est monocouche. Les chaleurs de chimisorption sont en
général élevées; elles varientselon le recouvrement de la surface.



2.2.3 Applications
Les applications des deux types d‘adsorption sont extrémement différentes.

Le tableau résume ce qui vient d‘étre dit.

Adsorptiom
Chimisorptiom ] Physisorptiom
Utilisationde 1‘adsorption
Catalyse hétérogéne Interface ettexture
Calcul d‘appareillage adsorbants
Caractéristique de 1‘adsorption
Liaisons Affinité chimique Van der waals
Spécifique Passage d‘un adsorbanta un autre

Energies Fortes-monocouches Faible-multicouches
Vitesses activées Non activées
Emplois Réactionchimique Séparation connaissance dessolides

2.3 Equilibres d’adsorption

La performance d’une adsorption dépend en grande partie de I’équilibre entre les deux
phases. Cet équilibre fixe en effet la capacité maximale qui peut étre 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 1’équilibre :

- Isothermes ou I’on porte la masse de soluté (m) adsorbe par I’unité de masse de
I’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 a pression
partielle constante de I’adsorbat dans la phase gazeuse.

- Isostéres 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 cing types generaux :

—type I: c’est le type de LANGMUIR (1916). La forme est hyperbolique et la
courbe m = f(P/P,) approche asymptotiquement une valeur limite constante. Ce type
d’isotherme se rencontre lorsque le solide adsorbe une seule couche d’adsorbat et en

adsorptionchimique.
Remarque: P: Représente la pression partielle ; P, : Tension de vapeur du solute, et

P/P, : Activité ou saturation relative du soluté.
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Fig 2.3.1 - Type I isotherme

-type 11 : c‘est le type appelé sigmoide. La courbe m = f(P/P,) admet une
asymptote pour P/P, = fi. Gest le type le plus fréquent et selon BRUNAUER,
EMMET et TELLER (B.E.T.), la premiére partie de la courbe correspond a une
adsorption monomoléculaire, ensuite il se forme une couche multimoléculaire d*épais-
seurindéfinie

—type 111 : La concavité des courbes de ce type est tournée vers 1’axe des ordonnées
(masse). La quantité de gax adsorbée croit sans limite jusqu’a ce que P/Po tende vers fi.
Une couche multimoléculaire infinie peut se former a la surface de 1’adsorbant. La
chaleur d’adsorption correspondant a ce type d‘isotherme est inférieure a la chaleur de
liquéfaction de I’adsorbat.

m

p ';I’po >

Fig 2.3.2 -Type Il et 111
-type 1V : les isothermes de ce type sont semblables a celles de type Il mais la
quantité adsorbée de gax atteint une valeur finie pour P/Pg = fi. Dans ce cas, il y a un
phénomeéne de condensation capillaire, le maximum obtenu pour la quantité adsorbée
correspond au remplissage complet de toutes les capillarités.




Fig2.3.3-Type IV et V

2.3.3 Isotherme de 1. LANGMUIR (1916)

Moyennant les hypothéses suivantes:

-Lesmoléculessontadsorbéessurdessitesbiendefinisalasurface de1’adsorbant

-Tous les sites sont identiques.

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

-L’énergie de chaque molécule adsorbée est indépendante de sa position sur la
surface LANGMUIR a pu exprimer 1’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 laforme
P ] ] 1 1

— = — (2.3.1)
o1l ¥ | )

1_:1_ Py p——
1.‘.".- 'I"'lrr'.-‘ﬁ

™1 +bP

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 1‘équation ; son ordonnée a 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 :

_ PNV,
n= BT

N : nombre d‘Avogadro.
La surface (S) est obtenue en multipliant ce nombre par la surface moyenne occupée

par une molécule 7, a cette température :

S =no (2.3.3)

Cettesurface “ est calculée a partir des caractéristiques de la molécule gaxeuse. Lasurface
specifiqueestlasurfacedusolideramenéeal‘unitéde lamassesolide:

'L:h—z
T

m est la masse de 1°échantillon de catalyseur utilisé.

(2.3.4)

.y o

1 m




.

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

BRUNAUER, EMMETT et TELLER ont proposé une généralisation de la théorie de
LANGMUIR a I’adsorption en couche multimoléculaires a la surface du solide. Les auteurs
ont adopté des hypotheses semblables a celles émises par LANGMUIR. La principale
différence résulte du fait que les molécules de soluté peuvent s’adsorber sur les sites déja
occupés. La chaleur libérée au cours de 1’adsorption sur de tels sites est alors égale a la
chaleur normale de liquéfaction. L’équation d’équilibre obtenue a partir de cette théorie et
pour un nombre infini de couche est :

P 1 O=1F

— - = — e —— — (2.3.5)
! :._PI'I = P 1rrzC 'lr:'.-r:u Ji'-jli'l '

P est la pression du gax ; P, sa pression de liquification a la température de
I‘expérience; P/Pyest donc la pression réduite (Pr) :

P 1 =1
V(l=-PR) ™ V,,C V,C

P, (2.3.6)

Vest le volume adsorbé sous la pression P

Vm est le volume adsorbé correspondant a une seule couche des molécules recou- vrant
totalement la masse de solide mis en jeu

C est une constante propre a ce propre a ce systeme étudié.

La Vérification de cette théorie a représenter la variation du permier terme P/V
(Po — P ) en foction de P/P( ; la droite obtenu permet, en combinant pente et ordonnée a
1°‘orgine; de calaculer Vm et éventuellement la constante C.

Notons que 1‘équation de B.E.T., pour un nombre n fini de couches, s‘écrit sous la
forme

e f v Eym { £ yn+l (2.3.7)
C+ ( l = (n= ]% - n% (2.3.7)
}_'

[ ' {2 yn+l
- F 1= (C-DE-CH™

Fy

SiC>1etn=1:onobtient une isotherme de type 1

C >1etn>1:onobtient une isotherme de type 2
C<1letn>1:uneisotherme de type 3



Hystérésis, loi de Kelvim

L’isotherme de BET donne des résultats corrects des pression réduites (P;) in-
férieures a 05; au-dela; les phénomene de condensation dans les cavités du solide entrainent
des perturbation ; en effet, ta tos de Ketssn montre qu’il y a condensation (ou liquéfaction) a
une pression P infrérieure a la pression de liquéfaction Po lorsque la surface du liquide au
lieu d*étre plane présente la forme d’un ménisque de rayon de courbure r ; P et Py sont liés
par la relation :

In i = 21V (2.3.9)
Py rRT ’

ou y est la relation superficiellle de liquide, Vm son volume molaire, f la tempé-
rature enKelvin

Cette liquéfaction "anticipée” se produit notamment dans les cavités du solide
désignéesparletermede pores.

Lorsque lapression du gax est abaissée, la courbe de désorption ne se superpose pas a 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 a lafois; comme ces défaut de surface sont trésirréguliers, les
mesures reposent sur deux hypothéses grossiéres : les pores d’un échantillon donné ont tous le
méme diameétre et la méme profondeur.

Méthode de Gurvitsch

Mesure de sotume des pores. Picnométries a I’hélium et au mercure. La méthode au mercure est la
plus utilisé ; elle consiste a mesurer le volume occupé par une masse m de solide par
déplacement du volume V; de gax d’hélium d‘une part, du volumeV, de mercure d‘autre part.
L‘hélium gax monoatomique faible, donc de volume atomique trés petit, pénetrera dans la
quasitotalité des pores, tandis que le mercure, atome de volume plus élevé ne le pourra pas. Le
volume V; est donc plus grand queVet la différence V, -V, représente le volume des pores. En
appelantd le diametre, h la profondeur et n le nombre de pores, la différence V,—V1 estégalea:

md2hn
1

=1, = (2.3.10)

Comme lasurface mesurée pour laméme de masse de solide est égale pratiquement a la
surface interne des pores, soit IT d h n, la valeur de d est

V. =1 Tvdihn d .
- —_ (2.3.11)
A Ardhn 1 ’

d=4(V, = 11)/A (2.3.12)



Si la porosité est due a des mésopores cylindriques, 1‘expression mathématique reliant le
diametre moyen d (nm) des pores au volume et a la surface des pores est la suivante :

V =volume mésoporeux (mJ.g™)

A= surface spécifique (m2.g%)
Avec une approche similaire, si la porosité est engendrée par un agrégat de sphéres,
1‘expression mathématique suivantenousrenseignerasur le diamétremoyen des sphéres d(jum)

S=surface spécifique (m?.g?)

p = masse volumique du matériau (g.cm™)

Il faut garder a 1°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 :

¢ s‘exprimeaussi enfonctiondes massesvolumiques. Sip estlamasse volumique varie et pt

la massse volumique apparente, la relation devient :

w=1- ’—’; (2.3.14)
i ’

2.3.6 Surfaces non uniformes
VVoyons maintenant trés rapidement les modéles proposés par Temkin et Freund- lich
Modele de Temkim

Temkin suppose que la chaleur d‘adsorption diminue linéairement avec le taux de
recouvrement. Adoptons, comme le veut la coutume, la notion:

Q. = =AH, (2.3.15)

(e -estlachaleurd équilibre d‘adsorption et AHe,1‘enthalpie d“adsorption ona
donc:

Qe = Qull = ab) (2.3.16)
Avec
@<= chaleur d‘adsorption quand © = 0

ainsi :

EJI e .
—  — M= AeEF (2.3.17)
i—0)P ¢ S

Soit;

E!I gl =)

= PAe™ FT



etsil’onpose

AeH = 2,
On obtient
Qe g N
4 = == 4+ (2.3.18)
In P = In Al =T In =9 (2.3.18)

on peut comparer 1‘importance des deux termes du deuxieme membre de cette égalité.
le terme o @eQ étant grand devant RT (chimisorption), si le recouvrement est
moyen", on pourra negliger

In . .
(=] on obtient donc :

O= RT/Qeoc. In AoP =BInAoP (2.3.19)
Modeéle 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:bpl/Z
on peut trouver cette isotherme en suposant une distribution de sites partticulieére du
type :

ni = nigee e

En sommant les ni et pour de faibles valeurs de ©, on peut justifier la formule :
In©= RT/Qeo INA+ RT/Qeo INP (2.3.20)

et on peut facilement vérifier que le modéle est suivi en tracant Ing = f(ln P)



On obtient une droite pour chaque isotherme.De plus, ces droites convrgent en un
point : g= gM

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

L’isotherme de Freundlich représente certaines chimisorption, mais aussi certain
types d’adsorption physique.C’est une autre forme de 1’équation de Dubinin
représentant des solides microporeux que 1’on étudiera plus loin .A signaler enfin

que la méme représentation de freundlich convient pour les adsorptions
dissociatives.

2.4 Exercices d’application

Exercise 2.1 surface réelle d’un gel de silice

A partir de N=otherme de B.E.T. Caleuler la surface réelle d'un gel de silice 4

I'aide des résultats expérimentanx sulvant :

VN2 ml/g 96,6 110 121,3
P mmHg 44,6 81,7 119,1
Po mmHg 801 801 801

Faire un premier calcule en supposant que ' — 1 est pen différent de C. puis
faire un calcul plus précis et comparer
La surface occupée par une molécule de N, a cette teméprature : 16.2 107 m*
Solution 2.1

- = - H — £/ %
on trace la courbe rp—p = [P/ Fy)
On caleule aver O =1= Vm=110.66 em® = A=1782 m?.g!
C=1=2C=1,=112.2 em® = A=1818 m’.g~
Exercise 2.2 Adsorption du butane

L'adsorption physique du butane est suivie 4 (°C en mesurant le volume de gaz
adsorbé ramené 4 1 afm. sur un échantillon de 6.602 g de 1i0);.

PmmHg 53 85 137 200 328 570

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

— Calculer le volume de butane (17,) nécessaire pour recouvrir par une couche

monomoléculaire de T9(.
— Calculer le constante C de l'isotherme de B.E. T pour cette expérience

— Ouelle est la surface spécifique de cet échantillon ?
— Déterminer le diamétre movenne des grain d’oxyde de titane, en supposant

que 'échantillon est constitué de particules sphériques

Données : Pression de liquéfaction du butane a4 0 °C : 777 mmHg. Surface

occupée par une malécule de butane : 32,1 107*¥ m* ;masse volumique de Ti(); =
4, 26g.mL~
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Fig. 2.4.1 — Transformation linéare de BET



Solution 2.2

e 1 . P _ rip/P)
on trace la courbe =T = fIP/Fy)

0,25 4

0,20

0.057 y=0,1855x+0,0118

0,00 . , . , .
0,0 0,2 04 0.6 08

PIPO

Fig. 2.4.2 — Courbe linéare de BET

le volume de butane nécessaire pour recouvrir par une conche monomaoléculaire
de Ti0; est Vi, = 5.1 mL et C' = 16,61 mmHg

la surface spécifique

Le nombre de molécule de gaz adsorbé est déduit de Vi par la relation

PV N
RT

=

avec N est le nombre Avogadro N = 6. (23,102

1,022=5,1.107% = 6,023.107% .
"= O'n‘ 0821 =273 = 1. 4107 molécule

la surface movenne occupée par une maolécule

S=nr=1410"""%32.1.107%" = 44. 95 m?

la surface spécifique

S 44,95 .
A= = —6.81 m>.
m 6602 m-g



le diameétre movenne des grain d’oxyde de titane en supposant que 'échantillon
est constitué de particules sphériques
Avec une approche similaire, si la porosité est engendrée par un agrégat de
sphéres. 'expression mathématique suivante nous renseignera sur le diamétre moven
P L Y— A
des sphéres d (um) :

5 = surface spécifique (m*/g)
p = masse volumique du matérian {g/cm?)
avec

6

- 0.2
A= G 8i=azg 220 Hm

Exercise 2.3 Aire spécifigue d’un catalyseur Fe — Ala(Jq

On a étudié l'adsorption de I'azote 4-193, 8 C' par un catalyseur Fe—AlxOgutilisé
pour la synthése de 'ammoniac.les résultats obtenus sont consigne dans le tablean
ci-dessous donnant le volume de gaz adsorbé V( en Cm® CNT P) en fonction de la
pression P de gaz & la surface de I'adsorbant (en mmHg).

P| 8 3001 50 [ 102 | 130 | 148 | 233 | 258 | 320 | 442 | 480 | 507
Vo103 | 116 | 130 | 148 | 159 | 163 | 188 | 198 | 221 | 270 | 294 | 316

Calculer I'aire spécifique de cet échantillon (en m®.g~") sachant que :
. Lamasse d’adsorbant est de 30, 4g
. La tension de vapeur de l'azote 4 -195, 8 est Fy = latm

. La masse volumique de I'azote liquide 4 195, 8 °C est p = 808 kg.m*(surface]
occupée par une molécule d’azote 4 cette teméprature @ 16,2 10727 m?)

Solution 2.3

e 1 . P _ [Py
on trace la courbe VTP —F] = FiP/Fy)
pente et ordonnée & Uorgine nous donnent : V5, = 133 em

mL.g~" et l'on l'aire spécifique : A = 115 m?%.g7"

3 pour Slgsoit2, 66

Exercise 2.4 Adsorption de ’hydrogéne sur le germanium

(n a déterminé les isothermes d'adsorption de Uhvdrogéne sur un film de ger-
manium i trois température. Le tablean ci-dessous donnent les résultats expérimen-
taux : volume adsorbé V (em® CNT P) en fonction de la pression P (mmHg).

T=278°C T=318°C T= 348 °C
V P V P V P
0.0226 | 0,084 | 0,0214 | 0,25 | 0,0131 | 0,189
00353 | 0,219 | 0,0322 | 0,599 | 0,015 | (.25
0.0439 | 0,356 | 0.0407 1 0.0214 | 0,527
006209 | 0,815 | 0,0465 | 1,346 | 00288 1
(0.0685 1 0.0581 | 2,25 | 0.0418 | 2.25
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70
G0 =
S50~ T=318 °C, y=22,149x+2,43
1 A
- f-
40 — ____d-v""-f
i T
30 - I,/’/?:z?a °C, y=12,094x+2,51
- .-d_'__.-';ﬂ-
20 - /_/-”
. -
10 y T T T T T T T ¥ T ¥ T 1
05 10 15 20 25 30 35

(1/P)"*

Un sait plus que, 51 on met un mélange d’hvdrogéne et de deutérium au contact
i1 germaninm.
On demande de discuter les représentations par les modéles de Langmuir et de

Freundlich.

L. Calculer le volume maximal adsorbé (saturation).
2. Calculer la chaleur isostérique d’adsorption pour un tanx de recouvrement
(f =0.076).

Solution 2.4

Les réactions possibles entre Hs et I font penser qu'un dissociation appréciable
existe. On essale donc le modéle de Langmuir avec dissociation. S1 on porte 1/ =
i 2 = = . r
Fl(1/ F}l- < mn obtient des droites donnant toutes la mém valenr 1V, = 0.4 mL

Fi1Gc. 2.4.4 — Représentation de Langmuir avec dissociation & trois températures

On en tire aussi les valeurs de b & chaque température :

T=C 278 318 348
b (mmHg™") 430,107 1:20.107% 6,60.107°

On peut tracer lnb= f(1/T) on obtient une honne droite



A

T

1
Inh = Inkl - —
nh=Ink -

)

3.0

]

1 y =9245 8x-19,97
3.5
2 40
45
'5|{J —
T N T v T 1
0,0016 0,0017 0,0018

1T

FiG. 2.4.5 — Variation de b avec la température

donc
AH = =76, 9K.Jmaol~" = 18,49 K Cal.mal ™"

Cependant on ne peut pas en tirer la valeur du volume maximal adsorbé par
le point de convergence des ces droites. 51 on utilise la valeur Vi déterminée par
le modéle de Langmmir, on peut caleuler le volume V' ocorrespondent 4 un taux de
reconvrement & = 0, 076 : on trouve V5, = 0.0304 on®. On obtient une honne droite
et la valeur de la chaleur d’adsorption qui en découle est trés voisine de celle calculée
précédemment : AH = =83, 8K Jmol~'Les autres ont signalé qu'en prenant une
gamme bien plus large, seul le modéle de Freundlich convenait (il est susceptible de
représenter une adsorption avec dissociation). Les droites de Freundlich convergent
alors en donnant une valeur du volume maximal : V;, = 0. dem®.



-2.5 4

T=278 °C; y=0,4467x-2,6741
T=318 °C; y=0,4556x-3,207 1
3,0
> 35
T=348 °C, y=0,4684x-3,5503
4.0
-4.5 T T T T T T
-2 -1 0 1
InP
Fic. 2.4.6 — Représentation Freundlich
0.5+
0,0
y=-1,01E+04x+1,64E+01
05
o
L
=1,0 1
-1,5
=20

T T T ¥ T T T T T T !
0,00160 000185 000170 000175 000180  0,00185
1T

variation de P en fonction de T avec un volume de (0.034 cm3



Un échantillon de &, (11g de glancolsil est par adsorption de 'azote & 77TH. Ona
obtenu les résultats suivant :

P (mmHg) | 6 | 25 | 140 | 230 | 285 | 320 | 430 | 505
Voml (TPN) | 61 | 127 | 170 | 197 | 215 | 230 | 277 | 395

A 77K, l'azote bout sous pression normal de 760 mm H g. Déterminer la surface
spécifique de cet échantillon en m?.g~".

Surface occupée par une molécule d’azote @ 16, 2.107%m?

Solution 2.5 § =274 m?.g~"

Deux catalvseurs de craquage 4 base de silice et d’alumine ont la caractéristique

suivant
1 2
masse volumique apparente gomZL~™" 1,126 0,962 (par déplacement de Hg)
masse volumique réelle g.mfL ™" 237 2,37 (par dépalcement de Hg)
Surface me.g~" 467 372

les surfaces ont été déterminées par la méthode de B.E.T.
Claculer le ravon moven de chaque pore dans chaque échantillon ; conclusion.

Solution 2.6 r, = 20,107 m r2=33.10""m



Chapitre 3

Cinétique des réactions en
catalyse hétérogene

3.1 Introduction

En cinétique formelle les équations de vitesse sont relative a des concentrations, des
pressions, onatouts grandeurs directement reliés a laconcentration. En cinétique hétérogene, la
vitesse est fonction de la concentration en phase adsorbé. Le probleme est de trouver une
relation entre la concentration en phase adsorbé et celle en phase homogene. Cette relation
nous y donné par les isotherme d’adsorption.

3.2 Analyse du cycle catalytique

3.2.1 Differentes étapes du cycle catalytique

La réaction ayant lieu non pas dans tout le volume d’une phase fluide, mais a
I’interface solide-fluide, la formation des especes 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 cing étapes :

1-transfert des réactifs vers la surface du solide;

2— adsorption des réactifs sur le catalyseur;

3— interaction entre réactifs adsorbés a 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 a
des processus physiques de transfert de matiere.

Considérons une quantité élémentaire de catalyseur en régime permanent. A chaque
instant, c‘est le méme nombre de molécules qui est impliqué dans chacune des étapes du
cycle.Parconséquent, touteslesétapessedéroulentalamémevitesse, qui est celle du processus
global. Selon les cas, c’est I’une ou ’autre des étapes qui limitent la vitesse. La loi de
vitesse expérimentale permet en principe de cerner I’étape limitante.

Souvent, c¢’est I’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 delai par les étapes de transfert, et la concentration de ces molécules est laméme a toute
distance de la surface. L’énergie d’activation estalors celle de I’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 apparait 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 trés faible de 1’énergie d’activation mesurée.

Analysonsbrievementchacunedesétapesducycle.



3.2.2. Diffusion des réactifs et des produits

La diffusion, processus physique, tend a égaliser les concentrations dans la phase fluide. Un
courant de diffusion s’établit donc au voisinage de I’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 J; (exprimé en molS*.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.

Danslapratique, lecatalyseurseprésentesousformedegrainsdesurfaceexterne
Sextet 1’0n a:

Sext *Ji =nombre de moles M; converties par le grain en une seconde. Deux cas sonta considérer.

La diffusion externe

Dans une couche fluide d’épaisseur 6 entourant le grain de catalyseur, il s’établit un flux permanent de
réactif M; qui a pour effet d’abaisser sa concentration de la valeur Cy au sein de 1’espace
intergranulaire a la valeur Cey; sur la face externe du grain. Un gradient de signe opposé s’établit pour
les molécules des produits formés. C’est la diffusionexterne.

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 1’accés est
toujours réglé par la diffusion. Celle-ci tend a abaisser la concentration en réactif Mj de la
valeur Cext a la valeur Cint au fur et a mesure que celui-ci pénétre dans le grain. Plusieurs
mécanismes de diffusion interne sont a considérer selon que le diamétre moyen des pores est
supérieur ou inférieur au libre parcours moyen des molécules. L’abaissement de la
concentration Cint du réactif Mj lelong du pore résulte non seulement de la diffusion, mais
aussi de la disparition de Mj par la réaction, de sorte que 1‘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-a-dire si 1’on avait C,, =
Cext = Cinr)- Dans le cas dune limitation diffusionnelle intragranu-laire, on définit un
facteur defficacité, qui est le quotient de la vitesse observée par la vitesse attendue en
I’absence de limitation diffusionnelle. De plus, beaucoup de réactions sont exothermiques
et le transfert de chaleur peut provoquer I’apparition de gradients de temperature, a
I‘intérieur comme & 1’extérieur du grain. Au laboratoire, ils sont minimisés en diluant le
catalyseur a 1’aide d’un solide inerte. Dans la pratique industrielle, ou des taux de
conversion éleves sont recherchés, on observe des gradients de température qui peuvent étre
tres importants.
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Fic. 3.2.1 — Influence de la diffusion sur la concentration dn catalvseur et sur la
température dans un grain sphérique

3.3 Adsorption selon le model LANGMUIR

3.3.1 Adsorption d’un seul gaz

Soit la relation:

ka
:11[@1: + = = A= [.:531:'
L
Va=k Py =

Va=kaPa(1-6)S

Vy = by [A=] = k88
A I’equilibre
Vo=Vi= k,Py(1-0)5 =kstS

ka .
EPA (1-6)=46

bP

- 3.3.2)
1= 0P (9:3:2)




avec S : la surfacetotale
O : fraction des sites occupes (O: varié en fonction de taux de recouvrement :

0 <O6<1).
OS :lasurface dessitésoccupés.

(1-6)S : lasurface des sités libre

b : coefFFicient d’adsorptson (b =KL<—a) a la concentration d’équilibre.

- A faible taux de recouvrement (6 — 0)

BP
f = =0 —=H&FP]
1 - &8P .

f=bP (3.3.3)

Atauxde recouvrementélevé (6 —»1)

(3.3.4)

3.3.2.Adsorption d’un gax avec dissociation
Ilarrive dans le casdes moléculesdiatomiques ou polyatomiques, qu’il estdis-

sociation au méme temps qu’adsorption
- (3.3.5)

—

B2~ 2% = 90«

s,
L,

V, =k, Py[(1-8)8]"

- P—
Vi=ks(05)

a I’équilibre:
V,=Vi= k,P[(1-6)5"=ks(85)

—P(1-6)=8¢

ka
‘- (3.3.6)

fl= —_—
1 +vhP



3.3.3 Adsorption de deux gaz

A== = A=
kaa
k':l..E
B - = : BH
kin

Vaa = koaPa(l =64 =0g)

Vaa = kaafla

Vag = kapPg(l =84 —f)

Vie = kagflp

a ’équilibre

T'.-,g_,.'l = 1_4,_1 — .EE&APAIII - I5|,_1 - HB:: = .l_‘d,_'llﬁ',q...lzl}

Tr';g = T'-d_H —1 .EJ&HFHI:I — I5|,_1 — Iﬁlgj = kdgﬂg.....lz

(1} _ kaAFA(l -, = HH} _ ka0 4
(2)  kapPo(l=04—6g) kipfp

B — -Es‘mkaﬂpﬂﬁ
E— 9 o @4
'E';&.-I'EJJHFA

b g
O = ——f1...(3)
5= gap, )

enremplacel’équation(3)dans(1)
b g

baalPall =4 — B4 = kb
A A|: A bals Al 4404
b P
hAFA(I_HA_hinHA} = f4
ba Py
IE‘I..-'I. ==
1=byFPy=bgPy
bg Py
g =

1+ byPs=+bgPs

2

i
4

(3.3.7)

(3.3.8)

(3.3.9)

(3.3.10)

(3.3.11)



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

L (3.3.12)

1+ ifjiﬂ-

3.3.4 Influence de la température sur I’adsorption

#;

La température est influencée sur I’adsorption et désorption selon 1’équation
d’Arrhenius:

ke kg €5/
L, — L, g—Ea/RT

ke kop g 5e/

: = kgn €= Ea/ R

.1 (Eq—E.)/RT ‘190
b= bg e mdT T (3.3.13)

ka : constant de vitesse d’adsorption
Kp : constant de vitesse désorption
b : coefficientd’adsorption

elle déplace I’équation selon 1’équation de Vant hoff

ilnb  AH, .
= = (3.3.14)

T RT?

Eﬂ' - Er_'
RT
AH,
RT

Inb = Inby+

Inb = Inby -
par identification :

E;—E,=-AH,=Q (3.3.15)



3.4 Cinétique des réactions em catalyse hétérogene

on va considerer que 1’etape déterminante est la réaction proprement dite ; et c’est le
mécanisme de Langmuir-Hinshelwood (la réaction se fait entre deux réactifs adsorbés)

3.4.1Réaction simple

e Réactson d’ordre un

I
Rad

A+ A=
'Il"s'.-'L
Ax = Pix
. P P khs P,
V=K A< = 0.5 = k4 = A
o l =baPs+bpFp

i) cinétique initiale
Catalyseur saturé

f—1 = ;P 1:V=8—»
ordre apparent =0

Catalyseur peu couvert

=) = |'-J_.1.P_.1 ':': 1V =k II-J'_.]_P.]_ = '1*1!'!3535"?'1

ordre apparent =1

i) Cinétique courante
V=kOa

Il faut tenir compte de concentration des produits en surface

- Produits faiblement adsorbés
ijP}_.

f = - - — [ = 1<+b,FP, )} bpP,
d 1 = |'J__1.Fr_1 -'-I'J'}.-P}.- At er
he Pp ., bhaPa

H}.l = —_— = 1. = k————————

1 - |'J..1.|n:.1 1 = IIJ'..]_F..]_ .. oL

on retombesurlacinétique initiale
-Produits fortementadsorbés
L’;—-PH . -

fp = - - — 1 =1=b4P (| bgF
F | + b Py~ bpPp Jalg \\ Oplp

hpP, haP. P,
0p = iprp _..]:;'[:.‘:H A , A

= kn IEIEF

FJ_.;P.; - FJ;-IF;—! Ia



b) réaction d’ordre deux

L
A = A=
i
kap
B+ = 5 B=
Kip

V= k[A=] [B=] = k8,0,

i) Cinétique initiale
Vo= k= k—oAln b L
1+ Ir..l_q_.F.__"_ - II-J_HFH 1+ IrJ__l.F'__"_-'- II-J_HPH
V = k IrJ__'L.F'__'LIrJHPH

i] -~ IrJ__'L.P__'L - IrJHFH::'E

Catalyseur saturé

. _ baPabgP,
o+l —1 = baPy ~bgPs))1:V =k—o 288 -
(baFP4 +bpPg)”

a1

montre dans ce cas que la vitesse passe par un maximum quand Haba
baPa=bgePs

- Catalyseur peu couvert

EJI__"_ - E‘IH — [] = IrJ__"__F'__"_ - IrJH.PH '::':: 1: EJI__"_ - EJIH = IrJ__"_.F'__i - IrJHFH

V. = kbyFPy—+bgPg= kappF,Py

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

i) Cinétique courante

baP, bgP
V = kafp=k A R
1+ IrJ__'L_P__"_ - II-JHPH - IrJ}-lP;-l 1+ IrJ__'l.P__'l - IrJHFH - IrJ}-IFH

vV = baPabgFg

L]. - II-J__"_.F.__"_ - II-JHPH - II-J}_IFF::'E
-Produits faiblementadsorbés

II-J}.IFP y
f = — ] hoPe ({1 <hsPy ~bhaP
: 1+baPy+bgPg +bpPe = bplp (| Jar A Tt

balFPa

- _
[1*fJ_qPq+fJHFH::'_ .. ..
on retombe sur la cinétique initiale

Vo=

=0 =



-Produits fortementadsorbés

II:J}_I_P}.I
Bp = —
1- IEJ_.'l.P_.'l - IEJHPH T IEJFPH
- ltJ__'L.P__UtJHPH -P_-'L-PH
V = k————0F = kapp——
(hpPp)” (Pp)

=1+ IFJ__1P__1 - IFJHPH '::':: IFJ;-IP}-I

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

3.4.2 Réaction composees

a) réaction opposée

V= .k‘__'llal_q - L‘HEJIH

a I’équilibre

6y = bl g bs P
4T 1+IEJ_.1.P_-1"IEJH.PH‘-IEJFFF‘ o ]__fJ__IR_I__[tJHFH__[[JFFF
. kb Py =kghpPg )
Vo= =0 =V =kybaPy — kpbpPg =0
1_._[[‘1-'1F.-1_._[[‘IHFH"'[[JFFF = Alal g Blgig
.L__.lf.l__'l -EJ_H -_1; :1
kghg P, .

K= constant d’équilibre

b) Réaction paralleles
1) Réactiongumelles

APy

dt
APy

dt

drP
_,!ﬂa kabaPy

% a kb, Pa
/ iPy =
Py




i t=0 =FPg=0e Fo=10

kab | kab

Pg= g Po—> 22 = ——

A Pe KW,
kaba
K,

c’est le rapport de réactivité

2) Réactionconcurrents

—F = .EJAHAHH
dPA' T
-— k60
=G _ kabafa _ dPa _ kabaPa
AP, " kaba Eaba [
— A 2 gp, =224 [ p P,
P, | B Py YR, / ATTA
kb
nPy = ——InPy+C
'E"‘,-lh,-l

t=0.Pi=Fs4, . Py=PFPig = C=111PA:_’E4%4111PA&

-P.-L:: kaba P Ay
In = In —=
Fa kW, Py

F,_'lﬁ .i»:,_'llril,.'l FAL
= In

Pao—P iU, Py P

aver Figae = P+~ P



b) Réaction successive

A kyby B kghy C

dP, L kaba Py dP4 kabaPy
_— r“- =kaby = : == r:,-. = ——:_
1+ Y biP L+ hiP
dPg . kabafay kgbpPg
I =katla = kpllp = : = ;
1+ biP 1+ BiF
ff.lnb _ ::_.:1'_.1I'-5_.1P.1 —_— L'bll-:b.lnb 1 l‘b"’bE
r."f-‘_.1 Lp'al F’_.1 Lp'al F:q
il P - P i k L
— = =1+ K== avec K = 1‘5‘5
dPy Py KAl A

3.5 Exercices d’application

Exercice 3.1 étude de ladéshydrogénatior du cyclohexane sur oxydede chrome
La réaction est effectuée en phase gaxeuse, a volume constant et suivie par variation de
la pression totale :

CeHiz —»CeHs + 3H2

A partir d’une série d’expériences effectuées a 350°C sur 0,559 de catalyseur (15%
d’oxyde de chrome dispersé sur du charbon actif) pour des pressions initiales P, de
cyclohexane différentes, on détermine les vitesses initiales V, par la méthode des tangentes a
1’origine des courbes.

Po(cmHg) 0,154 | 0,423 | 0,538 | 0,846 | 1,385 | 2,538 | 4,385 | 6,731
103 *V,(cmHg.S™) 1,25 | 295 | 342 | 467 | 6,27 | 842 | 995 | 10,06

Ecrire I’expression de la vitesse initiale en fonction de la pression initiale.
Calculer les grandeurs accessibles (constante de vitesse, coefficients d’adsorption).

A 421°C, on trouve un coefficient d’adsorption du cyclohexane de 0,380 cmHg'l.
Déterminer

alors la chaleur d’adsorption du cyclohexane sur 1‘oxyde de chrome. Conclure.

Partant de cyclohexane pur, la vitesse initiale pourra étre 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 AP/At soit constant).

—‘.I"P}_";F.:":l _ 1 AP
At T3 At

Vo =




pour savoire si laréactionadmetun ordre, InV, =f(InP)

-4 =
] L |
L

-5 .
= ]
- 4
=

| |
|
- -
|
-7 T T T T T 1
-2 -1 0 1 2
In PO

Fic. 3.5.1 — Recherche d'un ordre pour la réaction

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

Si I’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 1’étape limitative. dans ces condition, la vitesse de la réaction
s’écrit :

- .L‘n'-i._f; F’(;
.1:1 = -
1 = be Fr

avecC étantattribué au cyclohexane. et
On porte de tracer 1/Vo =T1(1/P,)



200 +
GO0 =
= i
<
— 4|:|.|:|_
y=111,33x+78,585

200 H

D T T T T T ¥ T ¥ 1

4] 2 4 B )

1/Pc
Fia. 3.5.2 — Influence de la pression de cyclohexane sur la vitesse initiale de la

réaction
D’oul’ontire:k=1,27.10"2CmHg.S et
bC =ordonnée a I’origine /pente =0,706 CmHg.S™?
A T’aide des deux valeurs de bc a deux températures, on peut évaluer la chaleur
isostérique d’adsorption du cyclohexane sur ce catalyseur : AHiso = -29,2 KJ.mol™1

Exercise 3.2: hydrogénation catalytique de 1’acétyléne

La reaction d’hydrogénation de I’acétyléne sur le nickel a 30 Cest représentée par
I’équation suivante :

CoH2(A)+ 2H2(B) — CoHe (C)

On se propose dans cette étude, de déterminer des valeurs absolues des coefficients
d’adsorption des réactifs ; a partir de mesures de vitesse de réaction (ramenées a la surface
unitaire decatalyseur).

On considére que seuls réactifs peuvent s’adsorber sur le catalyseur et que la réaction
est d’ordre fi par rapport a chacun d’eux.

En supposant que la réaction de surface régit la cinétique, donner 1’expression de la
vitesse initiale (V) 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 ; a partir de mesures de vitesse de réaction (ramenées a la surface
unitaire decatalyseur).

On considére que seuls réactifs peuvent s’adsorber sur le catalyseur et que la réaction
est d’ordre 1 par rapport a chacun d’eux.

En supposant que la réaction de surface régit la cinétique, donner 1’expression de la
vitesse initiale (V) de la réaction dans les divers cas suivants :

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

1.2 L’acétylene et 1°hydrogene sont tous deux adsorbes (sans dissociation) de fagon
importante, mais la réaction de surface a lieu entre 1‘acétyléne adsorbé et hydrogéne gazeux



1.3 L’acétylene et I’hydrogéne sont tous deux adsorbés (sans dissociation), et la
réactionde surface alieu uniqguement entre espéces adsorbées.
On effectue plusieurs série d’expérience au cours des quelles on mesure la vitesse
initiale de réaction pour des pressions identiques en hydrogéne et variable en acétyléne.
2.1 Transformer les expressions de la vitesse correspondant a chacun des cas proposeés a
la question fi pour obtenir une forme linéaire : Y=MPa + N

(Y enfonctionde P etV,, M et N sont des constantes, a une température données)

2.2 Ondonne letableau 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 1’on peut donner une expression linéaire du rapport N/M en fonction
de la pression d‘hydrogéne Pg

-Déduire desrésultats expérimentaux les valeurs des coefficients d’adsorption de
L’hydrogene et I’acétyléne, ainsi que la constante de vitesse.

Pg =5 Pg=17 | Pg =35 P =92
Pa | V010" | Pa | V010 | Py | V104 | PA | VO.10%
2 | 154 | 35| 172 |31 26,7 | 5 | 313
32 10,3 | 53| 125 |62 167 | 10 | 104
48 81 |5 | 101 91| 126 | 14 | 159
62 66 | 9 | 82 |13 93 192 123

LespressionssontdonnéesencmHg et lavitesseencm Hg.min'1
Solution 3.1
Expressions des vitesses:
- - . - . baPaPg
1.1 Voo = K1SaPs soit VY= Ki——
o i AtH o i ] " .ID]_II)]_
. - . - - b _1]'-‘_1]'-“._,;
1.2 Vor = K54 Px s0it Vor = K -
0 AT s 0 1+ P.U'J_q - JD}:;IIJ}:;
. - _ . . haPybig Py
1.3 1.;13 = I'L:i.."}..'l.li'j‘l_-i st Tln;i = I'h:i - A _'1 i —
_] + Pabgy --PJI:;l'J,I:;__

et les transformation linéaires respectives : Y=MPa + N

O Py 1 1
| Voo K P KbaPs
.ID]_ ] IrJB

=l
Tlng I\EPH I 2|'J_.1

. [Pa | ba Py s 1 + bp Pg
: VVe | KibaPs ' /RKibabsls



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

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

avec les pentes et les ordonnées a I’origine, on peut exprimer le rapport N/M en fonction
de la pressionPg

N _ f:b p ]

ﬂ B : s I'-*'_.l

D’ou I’on tire : by =2,5 cmHg'1 bg =14, 0.10'2CmHg et K =4cmHg. min"L

Exercise 3.3 Estérification de Uacide acétigue par le méthanol

o

100 4
80+

60 - ]

PN

40 -

20 5

Fig. 3.5.3 = Modeles 1.1 et 1.2
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Fic. 3.5.5 — Modéle 1.3 pour différentes pressions d hydrogéne
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F1G. 3.5.6 — Rapport N/M en fonction de la pression d’hydrogéne

L'étude de la réaction d’estérification de l'acide acétique par le méthanol en phase
gazeuse sur Th() a 260°C conduit anx conclusions suivantes :

- le réaction est biomoléculaire 4 la surface du catalyseur:

-le catalvseur est saturé:

-lisotherme de Langmuir est bien vérifiée;

-la vitesse initiale passe par un maximum pour une pression partielle de méthanol
égale 4 (0, 8 aftm et une pression partielle d’acide acétique égale a4 (), 2 atm

1 Ecrire I'équation de vitesse 1 de la réaction :
CHCOOH + (CH3OH — CHCOOCH; <+ Hx0O
2 Montrer que la vitesse nitiale passe par un maximum lorsque by P, =
bas Pag
3 Calculer le rapport des coefficients d’adsorption b /bay.
4 L'osque 'acide acétique est mis en contacte seul avec la Thorine, on ohserve

la réaction de décarboxylation :

20HC00H == CHCOCHy = H.O = C(y

Le catalyvseur étant saturé, quelle est U'expression de la vitesse initialelade cette
réaction 7

3 En réalité, les deux réactions se produisent simultanément lorsqu’il v a
acide acétique et méthanol en présence; exprimer la vitesse initiale de la réaction de
décarboxyvlation 17/, en présence de méthanaol ; écrire ensnite expression du rapport

Vi Vs



(Juelle est la valeur de ce rapport lorsque la vitesse d’estérification est maximum

a260°C?

Solution 3.2

La vitesse initaile ;
baPabys Pag
(1+ baPa + by Py )®

Vi=Fkbably =k

le catalyseur est saturé = #4 ~fy =1 —  baPy+by Py 31
Vi=k hAPA h.'lf'Fl.'lI
i =k 5
(baPa+ baPas)
Posons : B = ba /by et N = Py/Py
RN
Vi=k—m—uu—
"= =RN)
A1l TAaXImm ; %} =1 —_— AN =1 — R=1/N
s01t
b4 ( P, ) 1
bas Far J e
A1l AN ¢ (P_:) =1/4 = ;Tﬂ_r =4

calenl de la vitesse de la réaction 11 sans méthanol
Vi = ks

calcul de la vitesse de la réaction 1T en présence méthanol

S ( baPaby Py )2
iz — M
hA FA E h.'l.f -P.'I.I

T-"JE'E _ A
o
Via L., [ baPabuPu
2 baPa+bne Py
a1l maximum baly = by Py = % =



Exercise 3.4 Hydrogénation de la pyridine en phase liguide de présence

de Ni de Raney

Sous une pression constante en hydrogéne de 50 atm. La réaction est ordre un
par rapport 4 la pvridine et d’ordre Zéro par rapport 4 'hvdrogéne :

Pyridine (R) + 3H, —  Pépiridine (P)

La pipéridine reste adsorbée en partie comme le montrent les mesures de vitesse
expérimentales. La vitesse exprimée en mole d'hydrogéne par minute et par gramme
de catalvseur est donnée a 200 °C en fonction du rapport des concentrations de
pyridine (Cy) et de la pipéridine (Cp).

V=107 2119 1.7 | L5 | 1.4 | 1.2 {095
Cp/Cp 011027035055 ]0.78[ 1,10 | 136

1 Ecrire I'équation de vitesse de la réaction en tenant compte des conditions
de la réaction.

2 Calculer le rapport des coefficients bp /by ; et, la constante de vitesse de la
réaction.

3 Aprés avolr complété le tablean ci-dessous, déterminer la différence entre
les chaleurs d’adsorption de pipéridine et de la pyridine sur le catalyseur.

T (°C) | 140 | 160 | 170 | 180 | 200
bp/br | 0.3 | 0.4 | 055 | 0.7 | 7

1) En phase liquide , le catalyseur est saturé; donc la vitesse égale :

brCrPy
1 +bgCr=bpCp

V =k =k

V= kr bHCH
hpChr + beCp
= filp=flp=1 _— bl =bpCe 31

DY g 1 _ C'py
2) on trace ¢ = f(£2)
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FiG. 3.5.7 — Vitesse en fonction du rapport des concentration (Cp/CR)

done 1= =09 K =2310"2 mol de H, min~" (g de cata)™*
3) Détermine la différence entre les chalenrs d’adsorption de pipéridine et de la

pvridine sur le catalyseur

b = bgge *®HT
bp = bpge /T
I[JF _ IIJH] ={Ap=Ag)/RT
|E|H N IEJH:]E
—_—
In h—H =In g + e = )\H}l
l[.l;-l l[.l;-l.:] R T

b fl
on trace la courbe In & = f(1/T)
P ! !



0,0+

0,2

-0,4 -

¥ 06 y=-3765,98x+7 882

b, /b

0,8 -

1,04

-1,2 4

T T I T T T I T T T I T T 1
0,00210 0,00215 0,00220 0,00225 0,00230 0,00235 0,00240 0,00245
1T

F16. 3.5.8 — Rapport bP/bR en fonction de la température

(Ap = Ag)
-7 R 1L = —3765, 08 = Ap=Ap =7.533 KCal.mol=* =31,48 K .Jmol=*

comime e conclusion. L'adsorption chimique de la pipéridine est plus exother-
mique que celle de la pyridine et (Ap = Ay) = donc le produit est plus adsorbé
que le réactif

done le produit est un inhibiteur.

Exercise 3.5 Hydrogénation du phénol en cycloheranone et en cyclohera-
nol sur Ni de Raney.

L'hvdrogenation dn phénol conduit an cyvclohexanaol

CﬁHﬁ{.} - HHE — CﬁHm[} _._HE — CﬁHlE(}

Dans 'hyvdrogénation du phénol en cyvelohexanol, 11 apparait intermédiairement
de la cyvelohexanone et le tableau suivant, donne en fonctions molaire, la répartition
du réactif et des produits an cours de 'hvdrogénation d'une charge de phénol en
présence Nide Raney 4 14(° C sous pression d'hyvdrogéne de 33 atmosphéres.



Phénol | Cyclohexanone | Cyclohexanol
1.00 0.00 (0,00
0.87 0,08 (0,05
0,72 0,12 (0,16
(.65 (0,14 (1,22
(1,58 0,14 (0,28
0,52 (1,135 (.35
(0,39 0,12 (.50
(0,26 0.09 (.65
(0,14 0,05 (.81
(.05 0,01 (1,94
(1,00 0,00 1,00
1. Déterminer le rapport des réactivités du phénol (indice 1) et de la cyelo-
hexanone (indice 2)
.Eo:[ l[.l[
= kabo
2. Les vitesses initiales d’hvdrogénation du phénol et de cyvclohexanone sont

dans les conditions données :
Pour phénaol :
Vi = 4,0.107* mol. min =1(g de cata)™"



Solution 3.3 Enufilisant Uabague pour dés réaction consécutive o 'ordre 1 on ob-

tient fiil =0.20 et g_; = (). 465

Exercise 3.6 Déshydrogénation d’alcools secondaire enconcurrence.

On opére en phase liquide; en présence de Ni comime catalvseur en maintenant
les cétones dans le mélange réactionnel a I'aide d'un réfrigérant ascendant. La vitesse
est mesurée par dégagement d'hydrogéne et composition du systéme est suivie sur
des prises d'échantillons.

Les cétone produits sont séparées par distillation et dosées séparément. Le ta-
bleau suivant résume les résultats expérimentaux. les concentration étant exprimées
en mol L7

. Cy:T,15mol.L7" 2  C%:3,04mol L= [3. C4%:1,73 mol.L™"
C%: 3,58 mol. L7 C% 6,08 mol L1 C% 16,85 mol. L™}
Tr=90°C r=104°C T=110°C
Nomaz = 105 Nonaz = 26,5% Komaz = 32%
Cyp Cyq Cp Cy Cp Cy
(.29 0,059 (.34 (1,235 (0,33 0,47
0.37 0,070 0.40 (1,350 0.42 0.62
0.50 (0,113 (.58 (0,480 (.46 (.87
(0,70 (0,140 (.68 (0.670 (.61 0,107
(.56 (1,180 (.92 0,740 0,76 1.210)
- - 1.01 (1,930 (.95 1.,910)

- - 1.20) 1,19 - -

Mélange : {sopropanol : A Méthyl — dpentanol — 2 1 B; Acétone : P Méthyl — 4 pentanone

A partir de ces résultats, pouvez-vous caleuler pour chaque température, le rap-
nort des réactivité des deny alennls seeomdaire -

. kaby
L=
kpbg
Les deux réactions ayant la méme énergie d’activation, quelle est I'influence de
la température sur le rapport coefficients d’adsorption ?

Solution 3.4 Erprimer V4 et Vg et aprés intégration, construire le graphe In(C'y =
fllnCg) : § =2.5 ; les chaleurs d’adsorption des deuz alcools sont voisines.
les énergies d’activation des deur réaction sont identique. la température n'a pas
d'influence sur le rapport %ﬁg et done sur le rapport f:

N =

Pour la cvelohexanone :
Vo = 9.3.107% mol. min —=1(g de cata)™"

En admettant que le catalvseur est toujours totalement saturé, Calculer le rap-
port des coeficient d’adsorption du phénol et la cvelohexaone.



Chapitre 4

Préeparation et mise en ceuvre des
catalyseurs solides

4.1 Choix d’un catalyseur

Le catalyseur a utiliser pour réaliser une transformation est un solide complexe,
comportant au moins une phase active et un support. Ses caractéristiques doivent répondre
atoutun ensemble de conditions indiquées ci-apres.

En premier lieu viennent les caractéristiques chimiques. L’activité du catalyseur est
exprimée par la vitesse spécifique (par kg), ou par la vitesse intrinséque (par m?). Ces
grandeurs ne sont caractéristiques que s’il n’y a pas de limitation diffusionnelle. Le
catalyseur doit aussi étre 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 a maintenir une bonne dispersion de la phase active,
notamment s’il s’agit de métaux qui ont une tendance au frittage.

Les caractéristigues mécaniques : résistances a I’écrasement, a D’attrition OU aux
variations de pression, conditionnent le choix du support et sa mise en forme.

Les considérations de prix de revient conduisenta éviter le plus possible de recou- rir a des
constituants rares et chers ou a des formules catalytiques dont I’élaboration est longue et
complexe. Un dernier critere essentiel est la dépendance ou I’indépendance vis-a-vis de
brevets : I’utilisation d’un catalyseur pour une application faisant 1’objet d’un brevet
necessite 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 ducatalyseur.

Activité
Quantité catalyseur\
Basse température \

MR =T/ I R
A= ———=(mol.m™" .5

SBET * 1
on peut calculer la conversion a partir le nombre de mole des réactifs a to et tf :

Con(%) = (22~ "ty . 100
%) = (= —)



4.2.2. Sélectivité

Accélere uniquement la réaction désirée fraction du réactif A converti en produit voulu
P. La vitesse de formation des sous produits doit rester faible méme 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 a I’intérieur du réacteur. Une réaction
parasite, trés souvent rencontrée, le dépot de coke, qui fait baisser 1’activité du catalyseur
impose souvent I’intervalle entre deux régénérations.

Sp% = (np/Y.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 a augmenter la température de ré- action. Il faut donc
réaliser un solide peu sensible aux poisons, au dép6t de coke. Mais il faut aussi que le
solide supporte bien des chocs provoqués par le démar- rage de 1‘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 colt du catalyseur a la tonne produite. Cependant, qui
détient le catalyseur détient le procédé. Il n’est donc pas du tout étonnant que de
nombreuseaspects de lacatalyse restentsecrets.

4.3 Types de catalyseurs - préparation

L’obtention de catalyseurs performants reléve du savoir faire des laboratoires, et des
industriels. Gependant, il atoujours été difficile d*établirI’influence des étapes du procédé
et de comprendre I’importance du choix des matiéres premiéres (supports, précurseurs
métalliques, solvant. . .) sur I’activité et la sélectivité d’un catalyseur (propriétés
d’usages du catalyseur).

4.3.1 Catalyseurs massifs

La premiére étape dans I’élaboration d’un catalyseur est souvent 1’obtention d’un
oxyde a texture développée. Un tel solide peut constituer une phase active, tellela 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 contrdle de cette étape et des suivantes permet de maitriser 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 filiére sol-gel

Certainesréactionsdeprécipitationenmilieuaqueuxfournissentdesgels,amorphes ou tres
mal cristallisés (silice, zircone, etc.). La premiere étape est la formation d’un sol, qui est
une solution colloidale limpide dont les micelles ont des tailles allantde 5 a 100 nm.

Ces micelles résultent d’une condensation tridimensionnelle de motifs tels que Si(OH),
ou Zr(OH),et portent une charge extérieure négative qui empéche 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 I’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 mdrissement. L’hydrolyse d’un alkoxyde en hydroxyde métallique
passe en général par cette filiere sol -gel. métaux finement divisés (Ni Raney)

Ni/Al(S) + OH @g+ H2O0 i R + 3/2 H, (g) + AlO2 ™ ag)
oxydes métalliques, matériaux supportés (silice, alumine, charbon actif,...)

Obtention de précipités cristallisés

Ils sont constitués de particules organisées de taille variant de fium a quelques
dixaines de microns. La structure du produit formé dépend trés 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 CO, sur un aluminate,
conduit a un hydroxyde AI(OH); avec la structure de I’hydrargillite (= gibbsite,
produitstable) ou lastructure de la bayerite (métastable).

La précipitation d’un sel d’aluminium par I’ammoniaque se produit & un pH
moins basique et fournitlaboehmite AIO (OH) ou un précipité amorphe.

La formation d’un solide a partir d’une solution sursaturée se déroule en deux étapes:
nucléation puis croissance des cristaux. laformation des germesest d’autant plus rapide que la
sursaturation est plus importante. La vitesse de croissance V¢ des faces cristallines varie de
facon plus lente. Il en résulte que, aux faibles sursaturations, la nucléation est limitante et les
cristallites seront plus gros que ceux obtenus a forte sursaturation. On peut jouer sur 1’étape
de nucleation par apport de germes.

Catalyseurs supporteés

Imprégnation des supports par un précurseur

L’imprégnation d’un support par un précurseur de phase active peut étre en- visagée
par voie seche (méthode de dépdt 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 I’agent précurseur de
facon que la phase active obtenue par réduction ou sulfuration ultérieure soit elle-méme
bien dispersée. 1l est donc souhaitable de créer une interaction entre le composé actif et le
support dés la phase d’imprégnation. Les techniques employées varientselon les supports.



4.4 Activation du catalyseur

La calcination, effectuée a I’air et a une température superieure a 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 1’hydrogéne 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 a contréler. 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)
pénétre dans les pores du solide préalablement séche. Le phénomeéne est tres exothermique et
le grain doit résister a des pressions internes considérables, opposées a 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 1’ordre de dix minutes.
Dans le mouillage avec une solution, il faut évaporer le liquide en exces; le dépdt est alors
moins uniforme et le controle de la quantité déposee est moins précis.

Imprégnation-précipitation La technique a été développée pour realiser des dépots
d’hydroxyde de nickel sur des surfaces de silice. La technique repose sur le fait que, lorsque
I’on ajoute une base & une solution de Ni%, le pH auquel Ni(OH), précipite est abaissé si
I’on met de la silice en suspension dans la solution. Les premiers germes prennent
naissance sur la surface du support. L’ajout contr6lé de base provoque la croissance de la
couche d’hydroxyde a 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 I'urée @ 90 °C peut étre employée pour provoquer 1’ajout controlé de
base. En raison de I’interaction initiale entre le précurseur au nickel partiellement hydrolysé
et lasurface, la phase active est mieux dispersée que dans I’imprégnation classique.

4.5. Desactivation des catalyseurs

On observe fréquemment une baisse plus ou moins rapide de I’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 régenerer le catalyseur. Si la désactivation
est due a une évolution de la structure ou de la texture, le catalyseur doit souvent étre
remplacé.



4.5.1 Empoisonnement par des impuretés

Des impuretés, comme le monoxyvde de carbone on les amines contennes en faible
muantité dans les réactifs, abaissent nettement 'activité catalytique des métaux pour
I'hvdrogénation des alcénes et des aromatiques. Les composés sulfurés (H S, mercap-
tans...), encore plus toxiques, affectent aussi hydrogénolyse des liaisons carbone-
carbone.

En général. les produits considérés comme poisons des catalvsenrs métalliques
sont des molécules hétéroatomiques portant des doublets libres. Les 1ons (ou atomes)
métalliques ayant une conche électronique d pleine (Pbh, Hg) ou plus qu'a demi rem-
plie [:fTuE_ ) sont également nocifs. De méme, les amines empoisonnent les catalyseurs
acides emplovés en cragquage ou en isomérisation. Raisonnons sur des molécules ga-
zenses. La fraction de la surface couverte par le poison P pendant la réaction du
réactif A est égale 4 :

réactif A est égale 4 :

_ I[J}.IP}.I
B 1= IIJ__'l.P__'l - IFJ;-IP;-I

B

La constante d’adsorption bp du poison est tres élevée si sa chaleur d‘adsorption Zp est

tres supérieure a celle (Z») du réactif A. La fraction de la surface restant disponible
pour 1’adsorption des réactifs, et donc pour la réaction, sera approxima- tivement :

1

fp = —————
g l-hl[JFF}-l
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