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Sommaire : 

L'alumine, de forme cristalline delta, constituée de grains sphériques non poreux d'un 
diamètre do 150 A, est comprimée à froid dans une motrice sous une pression de 4 t /cm 3 , 
Lorsque les comprimés sont chauffés à 500 "C sous vide poussé, il se produit un départ d'oxy
gène du résqau superficiel d'alumine qui devient semi-conductrice de type n, Le même traite
ment, mais à 800 "C, entraîne le départ d'aluminium et^ une seml-conductivité de type p. Ces 
échantillons sont utilisés comme catalyseurs dans les réactions d'hydrogénation de l'éthylène 
et de décomposition de l'acide formique. 

L'étude cinétique de la réaction d'hydrogénation de l'éthylène à 500 nC montre que, 
lorsque ce gaz ne se trouve pas en excès dons le mélange réactionnel, la vitesse de la réaction 
est proportionnelle à la pression partielle de l'hydrogène. Les constantes de vitesse à 500 °C 
sont du même ordre de grandeur, quel que soit le traitement antérieur subi par l'alumine. Ce 
résultat provient d'une compensation entre le facteur préexponentiel et l'énergie apparente 
d'activatlon. La nature des différents sites d'adsorption de l'hydrogène est précisée dans 
chaque cas. L'énergie apparente d'activation est minimum toutes les fois que l'hydrogène se 
trouve adsorbé de façon covalente ; elle est maximum pour une adsorption ionique. 

Tous les échantillons font preuve d'une forte activité vis-à-vis de la réaction de décom
position. La deshydrogénation ne représente qu'environ 5 pour cent de la réaction totale et 
n'est pas influencée par la nature du traitement préalable de'il'alumine. Mais encore dans ce 
cas, l'énergie d'activation de la déshydrogénation est abaissée lorsque l'hydrogène se trouve 
adsorbé de façon covalente, sons libération d'électrons. 
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Summary : * ', 

The alumina, of the delta crystalline form and composed of non-porous spherical grains 
of 150 A diameter, is cold pressed in a die at a pressure of 4 metric tons/sp.cm. On heating 
to 500 °C in a high vacuum, the surface lattice of the alumina loses oxygen and becomes an 
n-type semi-conductor. The same treatment at 800 °C causes a loss of aluminium and the 
appearance of p-type semi-conductivity. These samples are used as catalysts for reactions 
involving the hydrogénation of ethylene and the decomposition of formic acid. 

The kinetic study of the ethylene hydrogénation reaction at 500 °C shows that when this 
gas is not in excess in the reaction mixture, the rate of reaction is proportional to the partial 
pressure of the hydrogen. The rate constants ot 500 °C are of the same order of magnitude, 
irrespective of the previous treatment of the alumina. This result is due to a compensation 
effect between the pre-exponentiol factor and the apparent activation energy. The nature of 
the various hydrogen adsorption sitec. is described in each case. The apparent activation 
energy is a minimum each time that the hydrogen is adsorbed covalentiy ; it is a maxumum 
for an ionic adsorption. 

All the samples show a strong activity for the decomposition of formic acid and direct 
this reaction towards the dehydration. The dehydrogenation represents only 5 per cent of the 
total reaction and is not influenced by the nature of the prior treatment of the alumina. But 
even in this cose, the activation energy for the dehydrogenotion is lowered when the hydrogen 
is adsorbed covalently, without the liberation of electrons. 
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INTRODUCTION 

Parmi les oxydes employés en catalyse hétérogène, l'alumine joue un rôle important, bien 
que rarement utilisée pure en tant que catalyseur. Elle sert plus souvent de support à une phase 
active, métallique ou oxyde. C'est le cas par exemple du catalyseur de reforming composé de pla
tine et d'alumine. Associée à un autr"e oxyde, elle peut aussi être employée comme constituant 
actif comme dans les gels silice-alumine, catalyseurs de cracking [1]. Mais peu de données existent 
concernant les propriétés catalytiques de l'alumine seule, pour des réactions autres que celles de 
déshydratation. Cependant l'alumine pure, activée par traitement thermique sous vide poussé, pré
sente une activité appréciable comme catalyseur dans les réactions d'hydrogénation et déshydrogé-
nation en général, comme l'ont montré Holm et Blue [2], et dans l'hydrogénation de l'éthylène en 
particulier, quoique son activité ne soit pas comparable à celle du catalyseur mixte alumine-
sesquioxyde de chrome. Mais jusqu'à présent toutes les études de cette réaction n'ont fait appel 
qu'aux propriétés catalytiques d'une alumine stoechiométrique, ayant un caractère peu marqué de 
semi-conducteur. 

Or, parmi les applications techniques t rès variées des semi-conducteurs, leur emploi en tant 
que catalyseur de réactions chimiques est t rès répandu, notamment dans les réactions d'oxydation 
et d'hydrogénation. C'est le cas par exemple du pentoxyde de vanadium, de l'oxyde cuivreux ou de 
l'oxyde de zinc, semi-conducteurs typiques. Après avoir tenté d'établir une corrélation entre la 
géométrie de surface d'une masse de contact dont la structure cristalline était connue, et son ac
tivité catalytique vis à vis des réactifs d'une réaction donnée [3, 4], il apparut ultérieurement aux 
expérimentateurs faisant appel aux conceptions physiques de l'état solide, qu'un transfert électro
nique pouvait avoir lieu entre l 'espèce adsorbée et le catalyseur, au cours de la chimisorption et 
de la réaction catalytique [5]. De nombreuses confirmations expérimentales ont été apportées à 
cette théorie lors de l'étude des oxydes semi-conducteurs et des catalyseurs métalliques. Wolkenstein 
[6] montre que les propriétés catalytiques des semi-conducteurs doivent être t rès étroitement liées 
aux phénomènes électroniques qui se déroulent à l ' intérieur et à la surface de ceux-ci. 

Après que Dowden [7] eut relié la structure électronique à l'activité de certains solides ca
talyseurs utilisés dans des réactions impliquant des gaz réducteurs ou oxydants -donc dans des 
réactions de transfert d'électrons- des théories électroniques de la catalyse ont été formulées par 
Hauffe et collaborateurs [8] en Allemagne, Aigrain et Dugas [9] en France et Boudart [10] aux 
Etats-Unis. 

Par ail leurs, il est établi depuis longtemps que tous les défauts réticula'res apparaissent 
principalement à la surface des cristaux, car l 'énergie réticulaire des ions superficiels est diffé
rente de celle des ions sous-jacents, notamment du fait d'une coordinence incomplète des premiers . 
L'importance de ces défauts dans le phénomène de migration d'ions en volume est également connue, 
et le problème de la densification de la matière divisée est essentiellement lié à ce phénomène. 
L'excès d'énergie superficielle, particulièrement important lorsque le rapport de la surface au vo
lume est élevé, comme c'est le cas pour les solides finement divisés, explique leur activité phy
sicochimique beaucoup plus grande [11. 12]. 

Utilisant ces données, Teichner et collaborateurs [13] rendirent d'abord non stoechiométrique 
une alumine amorphe par traitement thermique sous vide poussé. L'alumine hydratée amorphe, ob
tenue par hydrolyse ménagée du méthylate d'aluminium très pur, est chauffée dans le vide poussé 
(10~6 mm Hg) vers 500'fc. Elle devient grise, puis tout à fait noire après quelques heures de ce 
traitement. Elle ne contient sensiblement plus d'eau et possède un net déficit en oxygène. Un dosage 
manganimétrique, comme une évaluation à l'aide de la Balance McBain, conduisent à lui attribuer 
la formule AljO, ^ . Les mesures de conductivité électrique montrent qu'on a alors affaire à un 
semi-conducteur de type n. 
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Puis les mêmes auteurs montrèrent [14] que la compression d'une poudre d'alumine cristal
lisée, de forme 6, en sphères de 150 A de diamètre [15] crée une contrainte des ions superficiels. 
Des ions oxygènes ainsi perturbés sont ensuite aisément éliminés par un traitement sous vide à 
5 0 0 t . Ils doivent aussi être à l'origine de la formation de défauts réticulaires qui peuvent migrer 
à l 'intérieur du solide à partir de la température de Tammann. Ce traitement thermique sous vide 
poussé, alors que le réseau superficiel est perturbé, est susceptible de modifier la structure élec
tronique de l'alumine du fait qu'il entraîne un écart à la stoechiométrie concernant les ions oxy
gène. L'étude de la conductivité électrique montre alors que le solide de couleur noire, est lui 
aussi semi-conducteur de type n, à déficit d'oxygène. 

Enfin Teichner et collaborateurs [16] montrèrent que la coloration blanche réapparaît lors du 
chauffage à 800"C sous vide d'un comprimé rendu au préalable non stoechiométrique à 5 0 0 t . L'alu
minium métallique a été identifié après ce traitement, sous forme de miroir formé sur les parois de 
la balance McBain. L'excès d'aluminium de l'alumine primitivement non stoechiométrique à déficit 
d'oxygène semble donc distiller à son tour lorsque la température s'élève au-delà de 5 0 0 t , mais 
sans conduire à une alumine rigoureusement stoechiométrique, car le solide devient en effet semi
conducteur de type p. L'aluminium doit distiller en quantité supérieure à celle nécessaire pour r é 
tablir la stoechiométrie, et les lacunes de ce métal entraînent la présence de trous positifs dans 
la bande de valence. 

Quelques travaux récents [2, 17] ont montré que les alumines sont capables de catalyser les 
réactions impliquant des transferts d'électrons, après avoir été traitées sous vide à haute tempé
rature. Toutefois dans aucun travail n'a été signalée l'existence de non stoechiométrie des alumines 
ainsi t ra i tées , pas plus qu'une coloration noire. Aussi semblait-il particulièrement intéressant, au 
moment où l'accent était mis par les théories électroniques de la catalyse, sur les relations exis
tant entre les propriétés catalytiques des semi- conducteurs et les phénomènes électroniques appa
rus à leur surface, d'utiliser ces alumines stoechiométriques et non stoechiométriques, semi
conducteurs n ou p, étudiées par Teichner et collaborateurs, comme catalyseurs dans des réactions 
impliquant des transferts électroniques. Les éventuelles différences de comportement de ces divers 
types d'alumine ne pourraient provenir que des modifications dans la structure électronique du ca
talyseur, entraînées par l'existence d'un écart à la stoechiométrie concernant soit les ions oxygène, 
soit les ions aluminium, puisque les échantillons présentent par ailleurs la même structure cristal
line et la même texture. 

Il a été montré [18] que l'oxyde de zinc non stoechiométrique, semi-conducteur de type n, 
est catalyseur des réactions d'hydrogénation alors que le zinc métallique ou l'oxyde stoechiométrique 
sont par contre totalement inactifs dans de telles réactions. Il paraissait donc intéressant, après 
les travaux de Hindin et Weller [17] d'étudier la catalyse d'hydrogénation, par ces alumines stoechio
métrique et non stoechiométrique, et plus particulièrement l'hydrogénation de 1'ethylene, pour exa
miner dans quelle mesure étaient ou non affectées les propriétés catalytiques des échantillons utili
sés après qu'ils aient subi divers traitements modifiant leurs propriétés, tels que : 

- Activation par mise sous vide ou sous atmosphère contrôlée, avec chauffage à tempé
rature variable (500 - 8001) . 

- Mise sous pression des particules du catalyseur. 

L'hydrogénation de l'éthylène a été retenue parce qu'elle peut être suivie manométriquement. 
C'est une évolution simple impliquant peu de réactions secondaires, et les produits de la réaction 
se prêtent aisément à l'analyse par spectrométrie de masse. Enfin l'équilibre est suffisamment dé
placé aux températures modérées dans le sens de la formation de l'éthane pour que l'effet de la 
réaction inverse puisse ê t re généralement négligé. 

D'autres réactions ont été souvent étudiées parallèlement à l'hydrogénation de l'éthylène pour 
compléter et préciser l'action du catalyseur. L'échange hydrogène-deutérium était choisi habituelle
ment [17], ou une réaction de déshydrogénation et de déshydratation. Ainsi Schwab et collabora
teurs [19] ont fait appel à la décomposition de l'acide formique et de l'éthanol, sur des semi
conducteurs n ou p "dopés", tels que le germanium ou le silicium, après les avoir utilisés comme 
catalyseurs de la réaction d'hydrogénation de l'éthylène, et ont constaté que l 'énergie apparente 
d'activation est toujours plus grande sur les échantillons ayant une conductivité de type n que sur 
ceux de type p. 

Schwab, Block et Schultze [20] ont déposé sous vide des films de nickel, cobalt ou argent sur 
une alumine "dopée" par les oxydes de nickel, béryllium, germanium et titane (2 à 5 molécules %) 
et frittée à 1050 t . La conductivité de l'alumine, semi-conducteur de type n, diminue lors de l ' intro
duction d'ions bivalents et croît avec celle d'ions quadrivalents, l'effet Hall changeant de signe. Ces 
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catalyseurs étaient utilisés pour la décomposition de l'acide formique entre 250" et 3 8 0 t . L'énergie 
d'activation de déshydrogénation décroît dans le cas d'addition d'ions bivalents au support d'alumine 
et augmente avec celle d'ions quadrivalents. 

Il était donc intéressant de tenter d'établir éventuellement un parallèle entre les propriétés 
superficielles et le comportement des différents types d'alumine n ou p comme catalyseur de la 
réaction H2 +C2H„ et d'une seconde réaction. La décomposition de l'acide formique a été retenue 
car elle permet de préciser à la fois l'activité du catalyseur et sa sélectivité vis à vis de deux 
réactions concurrentes et simultanées, la déshydratation et la déshydrogénation. 
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PREMIÈRE PARTIE 

ÉTUDE DE L'ACTIVITÉ CATALYTIQUE DE L'ALUMINE 

POUR LA RÉACTION D'HYDROGENATION DE L'ETHYLÈNE 





CHAPITRE I 

RÉSUMÉ DES TRAVAUX ANTÉRIEURS SUR L'ÉTUDE CINETIQUE 

DE L'HYDROGÉNATION CATALYTIQUE DE L'ÉTHYLÈNE 

Ce sont Sabatier et Senderens [21] qui les premiers mirent en lumière l'intérêt de l'emploi 
d'un catalyseur, le nickel réduit de l'oxyde, dans la réaction d'hydrogénation de l'éthylène. Ces 
auteurs pensaient que la réaction faisait intervenir "une combinaison directe et spécifique du nickel 
et de l'éthylène". Par la suite, de nombreux travaux ont été effectués pour essayer d'élucider le 
mécanisme réactionnel, qui reste en fait assez mal connu. Ainsi Rideal [22] soulignait qu'il avait 
lui-même avancé successivement trois mécanismes possibles pour cette réaction, dont deux par 
conséquent erronés, et que le troisième devenait de ce fait sujet à caution. 

A - LES CATALYSEURS UTILISES -

1/ Les catalyseurs au nickel. 

La plupart des recherches se rapportant à l'hydrogénation catalytique de l'éthylène ont été 
effectuées avec le nickel comme catalyseur, se présentant sous des formes très diverses, depuis 
les travaux les plus anciens qui portaient sur le métal pulvérulent réduit de l'oxyde. De très nom
breux auteurs se sont attachés à l'étude de cette réaction : Rideal [23], Schuster [24], qui déposait 
le nickel sur charbon, Zur Strassen [25] avec un filament de nickel, A. Farkas, L. Farkas et 
Rideal [26], Schwab et Zorn [27] qui ont étudié des catalyseurs "squelettes" préparés à partir de 
Ni-Si, Ni-Al, Ni-Si2, Ni-AL,. Rideal et Twigg [28] ont utilisé des filaments activés par oxydation 
et réduction, alors que des films extrêmement actifs formés par evaporation d'un filament sous vide 
furent employés par Beek, Smith et Wheeler [29], Beeck [30] et Eucken [31]. Laidler et Townshend 
[32] ont étudié cinétiquement l'hydrogénation de l'éthylène sur des films de nickel et de fer surtout 
en fonction de l'ordre d'introduction des réactifs qui se révéla très important. Il faut citer enfin 
Sherburne et Farnsworth [33], qui ont obtenu une feuille de nickel activée par traitement thermique, 
alors que Sabatier signalait que sous une telle forme ce métal ne possède qu'une très faible acti
vité catalytique, et Pauls, Comings et Smith [34] qui déposaient de l'oxyde de nickel sur des sphères 
d'alumine puis le réduisaient. 

Il ressort de l'ensemble de ces travaux que la vitesse initiale est proportionnelle au produit 
Pu1 * P?» o u PH e s t l a pression partielle de H} et p t la pression partielle de C7H,, pour des températures 
allant jusqu'à 1 5 6 t [28] et à condition d'éviter un excès d'ethylene. Cet excès, et en particulier, 
le traitement préalable du catalyseur par ce gaz, peut diminuer très sensiblement la vitesse de- la 
réaction. Comme l'a souligné Schwab [35], l'effet d'un excès d'éthylène est au moins partiellement 
irréversible, et conduit à la formation de polymères qui empoisonnent le catalyseur, alors que 
l'éthane ajouté au mélange réactionnel se comporte comme un gaz diluant inerte. 

Ces résultats, qui se retrouvent dans la plupart des travaux mentionnés, et en particulier 
dans ceux de Rideal et Twigg [28] et ceux de Beeck [29. 30], conduisent à admettre que la surface 
du catalyseur doit être saturée d'éthylène et que la vitesse de la réaction ne dépend que de la pres
sion d'hydrogène. 

2/ Autres catalyseurs métalliques utilisés. 

Pease [36] effectua ses recherches sur le cuivre obtenu par réduction de l'oxyde et trouva 

que -rE-= k p1 p", n variant de - r à 0 t , à 1 vers 2 0 0 t . Rienâcker et Bommer [37] trouvèrent, 
dt " « 2 

au contact de cuivre en feuille, une énergie d'activation de 19,5 kcal entre 550 et 7 0 0 t . A. et 
L. Farkas [38] ont signalé eux aussi une loi du premier ordre sur une lame de platine pla
tinée. Wynkoop et Wilhelm [39] ont employé comme catalyseur le mélange CuO-MgO réduit par 
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l'hydrogène à 2 0 0 t . Faisant varier la concentration en hydrogène du mélange de 33 à 95 %, ces 
auteurs ont trouvé que la vitesse est d'ordre 1 par rapport à l'hydrogène et ne dépend pas de la 
pression d'ethylene. 

Beaucoup d'autres chercheurs, en particulier Beeck [30], ont aussi largement contribué à l a 
compréhension du mécanisme d'hydrogénation de l'éthylène catalysée par des métaux divers, et 
Eyring, Colburn et Zwolinski[40], avant d'appliquer la théorie du complexe activé à cette réaction, 
résument les connaissances acquises en précisant que : 

- l'hydrogène et l'éthylène sont rapidement adsorbés par les surfaces métalliques, même 
à des températures voisines de celles de l 'air liquide ; 

- l'énergie d'activation est de 10,7 kcal sur Ni, Rh, Co, Fe, Pd, Pt, W et Ta ; 

- la vitesse peut être exprimée par -£- = k p1 p° aux basses températures et par 
dt H

 É 

-r|- = k p* p* aux températures élevées. 

3/ Les catalyseurs oxydes. 

Après que Vaughen et Lazier [41] eurent trouvé que l'oxyde de zinc ne présentait aucune ac
tivité pour l'hydrogénation de l'éthylène à 4 0 0 t (ceci étant dû au fait qu'ils employaient des gaz 
humides), alors que l'oxyde de chrome avait une grande activité pour l'hydrogénation de la liaison 
éthylénique [42], Woodman et Taylor [43] mirent en évidence l'activité catalytique de l'oxyde de 
zinc, mais n'étudièrent pas le mécanisme de la réaction. Ils soulignèrent qu'à 5 6 1 la vitesse de 
la réaction est indépendante des pressions partielles d'hydrogène, d'éthylène et d'éthane, et que 
de faibles quantités de vapeur d'eau empoisonnent complètement la surface du catalyseur à 5 6 1 et 
même à 4 0 0 t . 

Ces travaux rejoignent ceux de Hindin et Weller [17] qui ont étudié l'activité de l'alumine en 
fonction de sa température d'activation et de son empoisonnement par l'eau. Ces auteurs ont montré 
que l'activité catalytique de l'alumine augmente avec la durée et la température d'un traitement 
préalable sous vide. Le catalyseur sec est très sensible à l'action de la vapeur d'eau, l'étendue de 
l'empoisonnement croissant avec la température à laquelle l'eau est ajoutée. Un recouvrement par 
la vapeur d'eau de 2 % seulement de la surface de la masse de contact suffit à supprimer son ac
tivité catalytique. 

Woodman, Taylor et Turkevitch [44] utilisèrent divers oxydes de molybdène comme cataly
seurs, tandis que Rozovskii et collaborateurs [45] ont employé des comprimés d'alumine servant 
de support au nickel métallique. La catalyse obéit à l'équation du premier ordre. Ces auteurs [45] 
montrent que, dans leurs conditions expérimentales, un fort retard dû à la diffusion s'observe pour 
tous leurs échantillons de catalyseur. La réaction a lieu dans la région de diffusion interne, et la 
valeur observée de l'énergie apparente d'activation est de 8,2 kcal/mole. 

Les travaux de Weller et Voltz [46] ont porté sur l'influence de l'atmosphère gazeuse sur la 
conductivité électrique, l'activité catalytique et la chimie de surface de l'oxyde chromique. Le trai
tement préalable dans l'oxygène augmente la conductivité et diminue l'activité catalytique pour 
l'échange hydrogène-deuterium et pour l'hydrogénation de l'éthylène à basse température, tandis 
qu'un traitement dans l'hydrogène diminue la conductivité et augmente l'activité. 

Taylor et Wethington [47] ont surtout étudié l'effet de l'irradiation de l'oxyde de zinc par les 
rayons Y- Mais ces auteurs ne peuvent préciser si la baisse d'activité catalytique due au traitement 
par les radiations ionisantes est la conséquence d'une modification de la structure électronique du 
catalyseur, ou d'une polymérisation de l'éthylène adsorbé, entraînée par l'irradiation. 

Aigueperse [48] a examiné l'activité catalytique de l'oxyde de zinc activé par chauffage pro
longé sous vide à 2 5 0 t , dans la réaction d'hydrogénation de l'éthylène, en relation avec les pro
priétés électroniques du catalyseur. Cet auteur a montré que la vitesse de la réaction est propor
tionnelle à la pression partielle de l'hydrogène, à la condition toutefois que l'éthylène ne se trouve 
pas en excès dans le mélange réactionnel. Un mécanisme radicalaire en chaînes est proposé et 
l'empoisonnement par l'oxygène est étudié. L'auteur conclut que la présence d'une phase particu
l ière , vraisemblablement l'oxyde de zinc non stoechiométrique semi-conducteur de type n, -»st né
cessaire à la manifestation des propriétés catalytiques de cette masse de contact. 

Cette étude fut approfondie par les travaux d'Arghiropoulos [49], portant sur la mesure de la 
conductivité électrique du catalyseur pur ou "dopé" en présence de chaque réactif et de leur mé
lange stoechiométrique, ainsi qu'au cours de la catalyse. L'activité est attribuée à la présence 
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d'une phase non stoechiométrique superficielle contenant des atomes de zinc interstitiels en excès. 
Puisque seuls les complexes covalents formés sans transfert d'électrons sont, d'après cet auteur, 
les intermédiaires actifs dans la catalyse à 150"C, l'activité catalytique de l'oxyde de zinc vis avis 
de la réaction C2 H, + H, ne peut dépendre de la structure électronique du catalyseur. Une telle 
dépendance ne saurait être mise en évidence que lorsque l'étape déterminante du processus cataly
tique implique un transfert électronique. Or, dans le cas de l'hydrogénation de l'éthylène à lSOt 
sur l'oxyde de zinc, l'étape lente de la réaction semble être la dissociation en atomes de l'hydro
gène adsorbé. A partir de ces résultats, l 'auteur envisage un mécanisme radicalaire analogue à 
celui postulé par Aigueperse, et précise les E'tes d'adsorption de l'hydrogène, de l'éthylène, des 
radicaux éthyles et des atomes d'hydrogène, 

B - CARACTERES CINETIQUES DE L'HYDROGENATION DE L'ETHYLENE -

Eley [50], à la lumière des données de la l i t térature, montre que trois schémas peuvent être 
envisagés, en interprétant les résultats cinétiques à l'aide de la théorie de Langmuir. 

1/ L'hydrogène et l'éthylène sont adsorbés réversiblement sur une même surface considérée 
comme uniforme. 

Soient v la vitesse de la réaction d'hydrogénation, k la constante de vitesse, pK la pression 
de l'hydrogène, bu son coefficient d'adsorption à l 'équilibre, et pc et bE les valeurs correspondantes 
pour l'éthylène, &„ et ftc les fractions de la surface recouvertes respectivement par l'hydrogène et 
l'éthylène. Ces fractions s'expriment par les équations : j 

b D b p 

1 + b , P , + b tP£ 1 +b»R, + b t P £ 

La vitesse v est alors donnée par : 

v = k * a e - k , b " P " , b : P K 7 <la> 

La surface est habituellement fortement recouverte par l'éthylène donc : 

l + a H p H « b t p E et v = khh. = k ' J - !_ ( lb) 
bt Pc Pc 

Dans le cas de l'hydrogénation de l'éthylène sur le cuivre [36] apparaît un ordre négatif par 
rapport à l'éthylène, et par conséquent une concurrence d'adsorptions, en accord avec le schéma 
précédent. Les résultats de Farkas [38] pour le platine, montrant une adsorption d'éthylène du 
même ordre que celle de l'hydrogène (donc bc ~- bH) se rangent aussi dans cette classe. 

2/ L'hydrogène et l'éthylène sont adsorbés réversiblement sur des sites distincts de la sur
face et l'interactio.i se produit à la frontière des phases adsorbées. Dans ce cas, les fractions % 
et %[ de la surface recouvertes respectivement par chacun des réactifs deviennent : 

A - b»P* A - b f P t 

*« " T — T T — 9t i+W* l + b t P c 

et la vitesse s'écrit 

. bHP« D EPE , „ . 

v = k . (2 a) 

1 + °»P. I + °EPE 

Si l'adsorption d'hydrogène est faible et celle d'éthylène forte : 
b , f t « 1 « b t P c et v = k b„p,, = k' pH (2b) 

La plupart des résultats obtenus en utilisant le nickel comme catalyseur sont en accord avec l'équa
tion (2 b) , de même que les travaux d'Aigueperse [48] portant sur Voxyde de zinc. 

3/ L'éthylène est adsorbé sur un type de sites qui n'adsorbent pas l'nydrogène tandis que 
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l'hydrogène et 1'ethylene se concurrencent sur un second type de sites. Les fractions ht et %H de 
la surface recouvertes par l'éthylène et par l'hydrogène sont-alors : 

b(Pt + bt'P( 

* . • 

1 + bf Pf 1 + bs pf + b, p„ 

D..PH 

1 H P . + ^ P | 

b{ étant le coefficient d'adsorption de l'éthylène sur le second type de sites. 

La vitesse de la réaction s'écrit alors : 

D«P« / b f P t b cPc \ 
v = k — ( LLL_ + — ) (3) 

1 • U.PH + btPt Kl + b l P c 1 + btp£ + b^p, ' 
Si l'adsorption d'ethylene sur les sites n'adsorbant pas l'hydrogène est importante et si 1'adsorp

tion d'ethylene et d'hydrogène sur le second type de sites est faible, ce troisième cas se rai .ène 
au deuxième. 

b£ p€ » 1 » b€'pt + bMpH et v = k bH pH identique à (2 b) 

Les travaux de Schwab et Z.orn [27] portant sur un catalyseur squelette au nickel et signalant 
un ordre complexe, peuvent être rangés dans cette classe. 

C - MECANISMES PROPOSES -

Actuellement, les différents auteurs sont généralement d'accord pour admettre que la réaction 
a lieu après adsorption chimique de l'éthylène. Cependant des divergences subsistent entre le mé
canisme de Langmuir-Hinshelwood et celui de Rideal, le premier faisant intervenir l'hydrogène 
ad sorbe, le second l'hydrogène provenant directement de la phase gazeuse. Laidler [51] représente 
ces deux processus possibles par les schémas suivants, où A et B symbolisent les espèces réagis
santes, et S les sites actifs du catalyseur. 

A B A.. .B 
i ' i i : : i i 

A + B + - S - S - -—*- S - S » - S - S - »- S - S - + produits (4) 
(complexe activé) 

Ce schéma correspond à un mécanisme de Langmuir-Hinshelwood alors que celui de Rideal peut 
être représenté par : 

A 
I 

B B 
I I I 

A + - S - —» - S - (complexe activé) —»• - S - + produits (5) 
ou : 

B 

A A 
I I I 

B + - S >• - S - (complexe activé) » - S - + produits (6) 

Si A = CjH, et B = Hj. A est beaucoup plus fortement adsorbé que B sur les surfaces utilisées, 
et l'éthane produit est adsorbé très faiblement, donc il se désorbe sans difficulté. La réaction 
devrait satisfaire au mécanisme de Langmuir-Hinshelwood (4) car la vitesse décroît pour de fortes 
concentrations en ethylene, résultat en accord avec le mécanisme (4) mais non avec (5) ni (6). Cer
tains arguments ont été invoqués par Beeck [30] en faveur de ce dernier. Mais les résultats de 
Eyring, Col burn et Zwolinski [40] rejoignent ceux de Laidler [51] pour qui le mécanisme de 
Langmuir-Hinshelwood paraît le plus probable pour expliquer l'hydrogénation catalytique de l'éthy
lène. Ce mécanisme est favorisé par l'introduction préalable de l'éthylène ou par un excès de ce 
réactif. Par contre le mécanisme de Rideal (5) entre l'hydrogène adsorbé et l'éthylène gazeux serait 
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prépondérant lorsque l'hydrogène es t admis en premier sur l e catalyseur ou lorsqu'il se trouve en 
net excès dans le mélange réactionnel [32]. 

Pour Aigueperse [48] seul le mécanisme de Langmuir-Hinshelwood permet d'interpréter tous 
s e s résultats cinétiques, quelles que soient la composition et la press ion du gaz initial. Cet auteur 
propose un mécanisme radicalaire en chaînes dérivé de celui avancé par Boudart [52] qui avait 
établi un parallèle entre la réaction catalytique et la réaction homogène, dont l e mécanisme en 
chatnes est généralement admis depuis Semenov [S3], 

Arghiropoulos [49] a complété ce mécanisme en précisant la nature des s i tes d'adsorption 
dans le cas de l'hydrogénation de l'éthylène sur oxyde de zinc et propose les séquences réaction-
nel les c i - d e s s o u s , où Zn( représente l'ion zinc interstit iel . 

O' +C 2H, ^f- ( 0 -C ,H,r 

H},,<„ + 2 Z i < ^ 2 ( Z n - H ) -

Hj , . , , , + (0-C2H„) + 2 Zn- ^=± (Zn - Hf + (Zn - C2H5f + 0 

(Zn - H)* + (0-C2H„ T Ï=± (Zn-CaH,)* + O" 

(Zn-^H, )* + H, , . , , , ^ (Zn - H)* + C 2 H t i „ 

(Zn-C2H,)* + ( Z n - Hf^=Ù2 ZnJ + CjHj,, , réaction d'interruption 

Wolkenstein [54j avance lui aussi un mécanisme radicalaire en chaînes de cette réaction, en 
faisant intervenir la théorie électronique de la catalyse . Si L es t l e symbole du réseau dans le cas 
de la chimisorption "faible" d'une particule chimisorbée C restant électriquement neutre (et que la 
l iaison CL se réa l i s e sans participation d'un électron ni d'un trou l ibre du réseau cristallin) st s i , 
dans l e cas d'une l ia ison "forte" ou l iaison donneur, pL es t le symbole du trou libre capté par la 
particule adsorbée et participant à la l ia ison C pL, l e schéma peut ê tre représenté par : 

C , ^ , , + pL _ > C2H,pL 

C2H„pI +ÏL,, , — > C2H,pL +HL 

C2H5 pL + HL > C2H,L + HpL 

C2H,L + HpL — > CjHj, , , + pL 

Un mécanisme un peu différent, mais également en chaînes et compatible avec l e cadre de la 
théorie électronique, a été étudié par Thon et Taylor [55]. Ces auteurs supposent que ce sont l e s 
atomes d'hydrogène adsorbés qui sont l e s centres" actifs et qui réagissent avec l'éthylène gazeux 
suivant un mécanisme de R ideal. 

"(••m + C j H , t g , — > C 2 H ) I M t l 

CjH,,,,^, +Hj 1 9 , —> CjH^g, + H,,,,,, 

. } 
réactions 
initiales 

réactions de 
propagation 
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CHAPITRE II 

APPAREILLAGE 

En récipient clos isotherme, l'hydrogénation de 1'ethylene se produit avec diminution de pres
sion, et est donc justiciable d'une méthode manométrique. Les variations de la pression en fonction 
du temps dans une enceinte réactionnelle à volume constant fournissent les indications nécessaires 
à l'analyse cinétique. L'appareil volumétrique décrit ci-après a été réalisé pour permettre cette 
étude dans un domaine de températures compris entre 400" et 6 0 0 t . Cet appareil, présenté sur 
la figure 1, se compose des parties suivantes : 

1/ Le groupe de pompage. 

Cet ensemble comprend une pompe à palettes, une réserve de vide, une pompe à vapeurs de 
mercure et un piège à azote liquide. Il est muni des dispositifs habituels de sécurité. Les faibles 
pressions sont mesurées soit par une jauge de McLeod (10~z à 10'* mm Hg), soit par une jauge à 
ionisation du type Herafls (10"'' à 10"6 mm Hg). 

2/ Dispositif permettant l'élaboration des mélanges gazeux, leur stockage et leur introduction 
dans le circuit réactionnel. 

Une partie de l'hydrogène utilisé est contenu dans des ampoules de pyrex à la pression at
mosphérique. Ces ampoules sont soudées directement sur la rampe à gaz. Il peut provenir aussi, 
comme l'éthylène, de bouteilles de gaz comprimés. A cet effet un robinet à trois voies permet 
l'introduction des gaz, après la purge des canalisations de raccordement à la bouteille. Une sou
pape S à mercure contrôle le débit gazeux et limite à une atmosphère la pression de remplissage 
des ballons. Une burette à mercure B, dont le réservoir inférieur peut être en communication soit 
avec le vide, soit avec une poire à compression, sert à ajuster la pression des différents réactifs 
lors de la préparation des mélanges gazeux, ainsi qu'à les homogénéiser par brassage. 

Le dispositif comporte encore un manomètre M: en communication avec la rampe de stockage, 
qui sert lors de la préparation des mélanges gazeux de composition déterminée, et un ensemble de 
ballons dans lesquels est constituée la réserve des réactifs. Le volume du ballon A calibré a été 
calculé de manière à créer par détente une pression voisine de 500 mm dans l'enceinte réaction
nelle. 

Avant introduction dans l'appareil, l'hydrogène et l'éthylène passent à travers un double piège 
refroidi à - 7 8 t pour parfaire leur dessication, afin d'éviter tout empoisonnement du catalyseur 
par la vapeur d'eau [17]. 

3 / Circuit réactionnel. 

Le catalyseur est déposé dans la cellule C, qui est un tube en U, muni d'un doigt intérieur 
servant de logement à la soudure chaude d'un thermocouple. Ce tube est en pyrex lors des chauf
fages à des températures n'excédant pas 5 0 0 t . Il est en quartz lors d'opérations à température 
plus élevée. 

Comme le volume du circuit réactionnel est important, il est nécessaire, pour l'étude ciné
tique, d'éviter qu'un processus de diffusion ne constitue l'étape à vitesse déterminante. Aussi une 
pompe centrifuge rotative R en verre pyrex, déjà décrite par Ravoire [56] assure le renouvellement 
des gaz sur le catalyseur. Le mélange gazeux circule dans le sens des flèches. La totalité des 
gaz qui participent à la réaction doit être entraînée par la pompe, afin que la concentration de 
chaque individualité soit la même dans tout le volume du circuit réactionnel. Aussi les volumes où 
une fraction de ce mélange gazeux peut être soustraite à l'action de la pompe (volumes morts) ont 
été réduits au minimum. 

Le manomètre à mercure M, sert, à la mesure des pressions dans l'enceinte, dont le volume 
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est maintenu constant. Le niveau de mercure soumis à la pression est amené au contact d'un index 
fixe au moyen d'un réservoir de mercure mobile. 

Un double piège à condensation P porté à la température de - 7 8 t a pour but d'éviter tout 
empoisonnement éventuel du catalyseur par les vapeurs de mercure du manomètre. Une ampoule D 
sert au prélèvement d'échantillons du mélange en fin de manipulation, en vue d'une analyse au 
spectromètre de masse. 

Les robinets et rodages se trouvant au contact de 1'ethylene sont lubrifiés par de la graisse 
silicone. La graisse Apiezon N employée sur les autres parties de l'appareil dissout en effet les 
vapeurs d'hydrocarbures. 

4/ Régulation thermique et mesure des températures. 

Un four électrique F entoure le tube réacteur C. Il est alimenté par un système "tout ou 
peu", pour améliorer la qualité de la régulation à une température donnée, au moyen d'un auto
transformateur, soit directement, soit par l'intermédiaire d'un rhéostat. La force électromotrice 
est mesurée par un potentiomètre MECI type ESPH d'une sensibilité de 0,01mV,pai- l'intermédiaire 
d'un couple thermoélectrique chromel-alumel dont la soudure chaude est au voisinage de l'échantil
lon de catalyseur, et la soudure froide maintenue à O t par un bain de glace fondante. La régula
tion est assurée par un régulateur "Sensilab" 131/III type p. 

5/ Techniques annexes. 

Afin d'obtenir des informations complémentaires au sujet du mécanisme de la réaction, les 
effets sur la conductibilité électrique de l'adsorption des réactifs à la surface des catalyseurs ont 
été mesurés. C'est un moyen des plus directs pour, mettre en évidence une relation éventuelle entre 
la structure électronique du catalyseur et son activité dans une réaction donnée. 

L'appareil utilisé pour ces mesures est identique à celui décrit par Arghiropoulos [49]. La 
conductivité électrique des échantillons pulvérulents a été mesurée en courant continu dans une 
cellule permettant d'appliquer à l'électrode supérieure une pression constante de 1 kg/cm2. 
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CHAPITRE III 

ALUMINES CATALYTIQUES ET MODE OPÉRATOIRE 

L'alumine utilisée dans le présent travail est une poudre blanc-bleuâtre, se présentant sous 
forme de grains sphériques non poreux, de forme cristalline 6 et d'un diamètre de l'ordre de 
150 Â [57]. La surface spécifique est voisine de 110 m*/g Le dosage des impuretés par spectro-
graphie d'émission n'accuse que des traces infimes (inférieures à quelques p. p. m.) de Ti, Si, Mg 
et Fe. Cette grande pureté autorise à attribuer les résultats expérimentaux à l'alumine seule et 
non à des impuretés telles que le fer, habituellement présentes sous forme d'oxydes en quantité de 
l'ordre de quelques millièmes. 

Lorsqu'un échantillon de cette alumine est soumis à l'action du vide (10~* mm Hg) à 500°C , 
aucun écart à la stoechiométrie n'est observé. Par contre, lorsque la poudre d'alumine est préala
blement comprimée sous 4 T/cm2 dans une matrice, sous forme de bâtonnets, un écart à la stoechio
métrie dû au départ d'ions oxygène est observé (A1,02#94) après le traitement à 5001 dans le vide 
poussé. L'étude de la conductivité électrique montre alors que le solide est semi-conducteur n. 
Si la température du traitement sous vide des comprimés d'alumine est encore plus élevée, de 
l'ordre de 8 0 0 t , l'aluminium distille à son tour, et le solide devient un semi-conducteur p. 

1/ Standardisation et compression. 

Un échantillon d'alumine stoechiométrique. en poudre fine, est préalablement "standardisé" 
par le passage, en lit fluidisé, d'un courant d'oxygène pendant une quinzaine d'heures, dans un 
four porté à 4 0 0 t , afin d'éliminer toute impureté organique éventuellement présente. 

La poudre est ensuite comprimée dans une matrice à double effet, sous une pression finale 
de 4 T/cm7 , le temps nécessaire pour atteindre cette pression étant de 2'30", la durée du maintien 
de cette pression étant de l'30". Ces temps peuvent varier dans de très larges limites sans que 
cela modifie les propriétés de l'alumine comprimée [58]. Les comprimés, de section rectangu
laire, ont un poids moyen de 200 mg. 

Lorsque l'on désire utiliser une alumine originale comme catalyseur, l'échantillon ne subit 
qu'une légère agglomération dans une matrice identique à celle utilisée par Courtois [59], opération 
destinée à diminuer le volume apparent de l'alumine et à éviter ainsi sa dispersion dans le circuit 
réactionnel sous l'effet de la pompe rotative centrifuge. 

2/ Activation de l'alumine. 

a) Activation sous vide. 

L'échantillon comprimé est chauffé dans le réacteur pendant quinze heures à une température 
de 5 0 0 t sous une pression de l'ordre de 10"6 mm Hg. Le comprimé devient non stoechiométrique, 
semi-conducteur n, et est de couleur noire Il4l. L'activation thermique sous vide poussé à 8001 
conduit à des comprimés d'alumine semi-conducteur p conservant la couleur blanche. 

Lorsque l'on désire utiliser une alumine non comprimée comme catalyseur, mais ayant subi 
le même traitement d'activation, l'échantilloi est soumis aux mêmes chauffages sous vide. Mais 
n'ayant pas été comprimé il conserve sa couleur blanche et ne présente pas d'écart à la stoechio
métrie. 

b) Activation sous atmosphère contrôlée. 

Des activations ont été effectuées sur des échantillons d'alumine comprimée ou en poudre 
par chauffage, pendant au moins quinze heures, à 500* et 8 0 0 1 . sous une pression d'oxygène de 
250 mm Hg, ou dans l'air a la pression atmosphérique. Dans ce dernier cas. l'alumine est d'abord 
chauffée sous air a la température désirée pendant un temps suffisant pour que toute l'eau adsorbôe 
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puisse se désorber et se condenser à la sortie du four. L'eau est alors évacuée par mise sous 
vide de quelques minutes, puis de l 'air desséché par passage sur une double colonne emplie de 
billes de verre et d'anhydride phosphorique est admis à la pression atmosphérique, et l'activation 
a lieu. Tout empoisonnement du catalyseur par la vapeur d'eau [17] est ainsi évité. 

La surface spécifique reste sensiblement la même dans tous les cas, et la structure cristal
line n'est pas modifiée quel que soit le mode d'activation. 

3/ Réaction d'hydrogénation. 

Toutes les expériences ont été réalisées avec le môme poids de catalyseur, soit un gramme, 
ce qui correspond à une surface de 110 m2, et sous des pressions initiales de réactifs allant de 
205 à 510 mm Hg, avec un mélange généralement équimoléculaire des réactifs. Certaines expé
riences ont été effectuées avec des mélanges contenant 50 à 90 % d'hydrogène. La réaction a été 
étudiée à des températures de 400, 450, 500, 550 et 600°C. 

Lorsque le catalyseur a été ramené à la température choisie pour une expérience (éventuel
lement après évacuation de l'atmosphère d'air ou d'oxygène) le mélange de réactifs est admis sur 
l'échantillon par détente du contenu du ballon calibré A. L'évolution de la réaction est alors suivie 
par mesure des variations de pression en fonction du temps. 

En fin de réaction, il est vérifié que la diminution totale de pression est bien conforme à 
l'équation réactionnelle par l'opération suivante. Un piège à azote liquide condense l'éthane et 
l'éthylène, ne laissant dans la phase gazeuse que l'hydrogène n'ayant pas réagi. La pression d'hy
drogène mesurée alors, doit être en accord avec la valeur calculée d'après le taux de réact ion et 
la pression initiale d'hydrogène. 

Mais une petite quantité d'huile jaunâtre est recueillie dans le piège refroidi par la carboglace. 
Quand celui-ci est ramené à la température ordinaire, l'huile se volatilise entièrement et ne laisse 
aucun résidu. Une analyse au spectrographe de masse de ce produit volatil recueilli dans l'ampoule 
D montre que des hydrocarbures autres que l'éthylène et l'éthane existent à l'état de t races. Ainsi 
a pu être décelée la présence d'hydrocarbures aliphatiques, tel que le butène et en quantité encore 
plus faible le butane, ou cycliques comme le benzène et le toluène. 

Il semble ainsi que la réaction, en plus de l'hydrogénation de l'éthylène en éthane, implique 
aussi des processus parasites de t rès faible importance. Ceci rejoint les résultats de Hindin et 
Weller [17] qui signalent que, sur alumine, la formation d'éthane est accompagnée d'une réaction 
de cracking, l'amplitude de cet effet diminuant d'ailleurs quand la température de préchauffage du 
catalyseur augmente. Woodman et Taylor [43], travaillant à 5 6 1 , trouvent que déjà à cette tem
pérature le nombre de centres actifs décroît, à cause d'un dépôt provenant sans doute d'une dé
composition ou d'une polymérisation t rès lente de l'éthylène sur la surface de l'oxyde de zinc ser
vant de catalyseur. 

En fin de réaction, l'alumine présente dans tous les cas une couleur grise plus ou moins 
foncée. Pendant la réaction il se dépose sur le catalyseur un résidu solide riche en carbone, ré
sultant de la pyrolyse incomplète de polymères non volatils ou d'hydrocarbures aromatiques formés 
au cours de la réaction, en quantité qui croît avec la température réactionnelle, comme l'indique 
le tableau 1 pour un catalyseur activé à 5 0 0 1 sous vide, comprimé ou en poudre. 

Tableau 1 

Quantité de carbone déposé en fin de réaction 

Température 
réactionnelle 

4 0 0 1 

5 0 0 t 

600°C 

Alumine 
comprimée 

0 ,73 % 

0 ,79 

1,81 

Alumine 
en poudre 

0 .42 % 

0,89 

1,65 

Hindin et Weller [17] trouvent que ce dépôt diminue lorsque la température du séchage 
préalable de l'alumine augmente. 

Le problème de la régénération du catalyseur n'a pas été étudié. En effet, si les conditions 
expérimentales exposées ci-dessus sont respectées, la mise en œuvre pour chaque expérience de 
catalyseurs frais conduit à des résultats parfaitement reproductibles. 
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4/ Autohydrogénation de 1'ethylene. 

Lorsque 1'ethylene seul est mis en présence d'alumine, une diminution de pression assez sen
sible se produit. L'analyse au spectrographe de masse du gaz recueilli dans l'ampoule D à partir 
du condensât obtenu dans le piège à carboglace P, lors d'une expérience faite à 5 0 0 t sous une 
pression de 250 mm Hg, sur un échantillon comprimé et activé à 5 0 0 1 sous vide poussé, révèle 
l'existence d'une proportion assez forte de butène et de benzène. Le butane, comme le toluène, ne 
se trouvent qu'entrés faibles quantités, et les hydrocarbures aliphatiques en C5 et C6, éthyléniques 
ou même saturés, n'ont été décelés qu'à l'état de traces. Le méthane n'a pu être mis en évidence 
puisque, n'ayant pas été piégé dans P, il a été éliminé par mise sous vide avec 1'ethylene et 
l'éthane probablement formé. Enfin, la couleur grise du catalyseur, beaucoup plus foncée en fin 
de réaction qu'au départ, traduit la présence d'un dépôt de résidu solide riche en carbone. 

D'après Hindin et Weller, une réaction de dismutation aurait lieu, et engendrerait simultané
ment des produits de poids moléculaires plus faibles et plus élevés que celui de 1'ethylene, allant 
jusqu'aux hydrocarbures en C„. Woodman et Taylor [43] signalent qu'une polymérisation de 1'ethy
lene seul a lieu lentement sur l'oxyde de zinc à 2 1 8 t , conduisant probablement à (C2H4)„, quoique 
sans formation appréciable de produits gazeux. A 4 4 5 1 , elle est rapide et s'accompagne alors de 
craquage. Les liaisons C-C et C-H sont rompues, avec formation de méthane, d'hydrogène, et 
d'un dépôt de carbone. Pour Echigoya et Shiba [60] l'alumine, présentant une nature acide -près 
avoir été mise sous vide à haute température, est active dès 260*0 vis à vis de la polymérisation 
de 1'ethylene. 

Tous ces résultats rejoignent ceux de Pauls, Comings et Smith [34]. D'après ces auteurs, 
l'éthylène s'adsorbe puis se dissocie en un résidu acétylénique et en deux atomes d'hydrogène ad-
sorbés qui doivent alors réagir avec l'éthylène, donnant ainsi lieu à une réaction d'autohydrogèna-
tion. 
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CHAPITRE IV 

ÉTUDE DE L'ADSORPTION DES RÉACTIFS SUR L'ALUMINE 

PAR MESURE DE LA CONDUCTIVITÉ ÉLECTRIQUE 

A - ADSORPTION DE L'HYDROGENE -

Quelques travaux antérieurs cités ci-après ont montré que l'hydrogène s'adsorbe sur la sur
face de l'alumine. Si aucun auteur ne précise la nature des sites sur lesquels aurait lieu la chimi-
sorption, tous s'accordent pour conclure qu'elle est lente et que seule y participe une très faible 
fraction de la surface totale de l'oxyde d'aluminium. 

Ainsi H. S. Taylor [61] note que, sous une pression de 650 mm, à 445 et 525°C, la chimi-
sorption est de l'ordre de 0,2 cm'/g et s'effectue sans formation d'eau. Schoon et Klette [62] n'avan
cent aucune donnée quantitative mais confirment l'allure en forme d'escalier de l'isotherme d'adsorp
tion. 

Russell et Stokes [63] soulignent que l'adsorption, très lente et difficilement reproductible, 
varie peu avec la pression d'hydrogène, étant proportionnelle à sa racine quatrième. Ces auteurs 
ne trouvent aucune corrélation entre l'adsorption de l'hydrogène et la valeur de la surface spéci
fique des diverses alumines étudiées. L'adsorption apparente d'hydrogène croit par exposition de 
l'alumine à l'air ou dans l'oxygène avant les mesures, et par chauffage sous vide de 750 à 900*0. 
Le taux de recouvrement de la surface n'excède jamais 1 %. 

Ceci rejoint les travaux de Topchieva et Moskovskaya [64] qui signalent un accroissement de 
l'adsorption d'hydrogène sur l'alumine dans l'intervalle de température 300 - 60010, la quantité ad-
sorbée étant faible et n'intéressant qu'une fraction de l'ordre de 0,1 % seulement de la surface. 
Cette adsorption résulterait de la formation de centres actifs instables. 

1/ Alumine en poudre. 

a) Activation à 500° à l'air. 

La poudre, agglomérée comme il a été précisé antérieurement, est chauffée pendant 15 heures 
dans l'air à la pression atmosphérique. La résistance de l'échantillon est mesurée au cours du 
refroidissement sous air. La représentation du logarithme de la conductivité o en ohm-1 cm-1, en 
fonction de l'inverse de la température absolue donne la droite A de la figure 2 (E = 37,1 kcal). 
Après chauffage à 5501 puis évacuation de l'air, 250 mm d'hydrogène sont introduits. Les mesures 
de o donnent la droite B de la figure 2 (E = 37,6 kcal). 

Il apparatt que la poudre activée dans l'air est peu conductrice (log a = - 11,2 à 500°C). 
L'adsorptioi. de l'hydrogène après élimination rapide de l'air doit être de faible importance [63, 64]. 
Elle doit avoir lieu sur des ions oxygène du réseau ou ions oxygène dûs au traitement préalable 
dans l'air. Après adsorption sous une forme vraisemblablement ionisée, cet oxygène ne doit pas 
être complètement désorbé du fait d'une mise sous vide rapide. Comme le montre l'augmentation 
de la conductivité, une faible adsorption d'hydrogène de type ionique doit se produire. Elle est 
représentée schématiquement par l'équilibre : 

1/2 H j ^ ^ H * + e" (7) 

Il y a donc une parfaite analogie avec le processus d'adsorption de l'hydrogène sur l'oxyde 
de zinc stoechiométrique [49], Les sites d'adsorption étant probablement des atomes d'oxygène 
ionisés O", la fixation de l'hydrogène s'effectue suivant l'équation : 

1 / 2 H , + O" ^ ^ OH" + e" (8) 
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Figure 2 

Alumine en poudre chauffée à 500*C 

L'augmentation de conductivité de l'adsorbant traduit la formation d'une forte liaison ionique 
entre l'hydrogène et les sites d'adsorption, et doit être en relation directe avec la quantité d'hydro
gène chimisorbêe. Or celle-ci, en accord avec toutes les données de la littérature, étant extrê
mement faible, la variation de la conductivité l'est aussi. 

b) Activation à 500° sous vide poussé. 

L'alumine est chauffée à 5 0 0 t pendant 15 heures sous vide poussé. Les mesures de conduc
tivité lors du refroidissement permettent de tracer la droite A de la figure 3 (E = 26 Kcal). Après 
élévation de la température à 550*. 250 mm d'hydrogène sont introduits et les mesures de conduc
tivité au cours du refroidissement sous hydrogène fournissent la droite B (E = 26,3 Kcal). Du fait 
de l'activation sous vide, la poudre est devenue plus conductrice qu'après traitement à l'air. Cette 
augmentation de la conductivité et la diminution de l'énergie d'activation sont probablement dues à 
ce qu'une faible quantité d'ions oxygène, indétectable à la balance McBain [14], est éliminée. La 
poudre se comporterait ainsi de manière analogue au comprimé, mais de façon bien moins pronon
cée, à l'exemple de ce qui se produit pour l'oxyde de titane [65]. 

Le chauffage sous vide doit provoquer, au moins à la surface des particules, la formation 
d'atomes d'aluminium interstitiels et leur ionisation partielle selon : 

A1,0, ± 2 Al + 3/2 O, 

Al ^=±A1* i- e" 

(9) 

(10) 
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Figure 3 

Alumine en poudre chauffé* à 500 C 

Lors de l'adsorption de l'hydrogène, la droite B de la figure 3 traduit une baisse de conduc-
tivité. Elle pourrait être due à une chimisorption de ce gaz sur l'aluminium interstitiel, comme 
c'est le cas pour l'oxyde de zinc contenant du zinc interstitiel [49], Une liaison c ovale nte avec 
l'hydrogène serait formée pour donner le complexe (Al - H) par mise en commun d'électrons et 
déplacerait l'équilibre d'ionisation (10) vers la gauche. 

Le symbole (Al - H) n'est qu'un moyen commode d'exprimer le fait qu'en présence d'hydrogène 
la concentration en électrons de conductivité diminue. Ces électrons, lorsqu'ils proviennent de 
l'équilibre (10) peuvent être immobilisés, par exemple, selon : 

1/2 H, + er HT.. 

Comme en même temps il existe des ions Al*, la réaction : 

Al* + H",,, ^ ± ( A 1 - H ) 

est probable. En effet, seuls les hydrures des métaux alcalins et alcalino-terreux sont des cristaux 
ioniques, tous les autres hydrures étant principalement covalents. Aussi est-il logique d'écrire 
(Al - H) plutôt que Al* H". 
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La diminution de la conductivité dans l'hydrogène est confirmée par l'étude de la conductivité 
en fonction de la pression de ce gaz. La droite de la figure 4 représente la variationdu logarithme 
de c en fonction de log p„2, à 500%, lors de l'établissement de pressions croissantes d'hydrogène 
sur une alumine préalablement évacuée. Il en ressort clairement que la chimisorption de l'hydrogène 
entraîne une diminution continue de la conductivité de l'échantillon. La droite, de pente égale à 
0,14, montre que la conductivité de l'oxyde varie avec la pression d'hydrogène, entre 10"' et 
250 mm Hg, selon l'équation : 

0 -- k p;0'1* 

c) Activation à 800° à l'air. 

Le processus expérimental est le même que celui défini dans le paragraphe a). La droite A 
de la figure 5 représente le logarithme de a en fonction de l'inverse de la température lorsque 
l'échantillon est sous air (E = 25 kcal). La droite B traduit une augmentation de la conductivité 
lorsque l'échantillon est dans l'hydrogène. Il apparaît ici que cette augmentation pour une tempé
rature donnée est beaucoup plus importante que dans le cas d'un traitement de la poudre à 5 0 0 1 . 
Ceci peut être interprété comme la conséquence d'une plus grande chimisorption de l'hydrogène 
sur des sites oxygène identiques à ceux précédemment définis, car la conductivité est accrue et 
les droites B des figures 2 et 5 ayant des pentes très voisines, les énergies d'activation de conduc
tion sont du même ordre (35 kcal). Ainsi, après une activation sous air à 800 °C, le catalyseur 
chimisorbe l'hydrogène suivant un mode vraisemblablement ionique. 

d) Activation à 800" sous vide. 

Le traitement sous vide à 8001 entraîne une augmentation de la conductivité de l'échantillon 
(droite A, figure 6, E = 26,5 kcal) par rapport à celle d'une alumine traitée sous air (droite A, 

Jogff 

\ A • Sous vide 

Xt t3 * tS V i0S 

T 
Fïgur* 6 . Alumine tn poudr* chauffée à 800 C 



figure 5) mais les énergies d'activation restent du même ordre de grandeur. L'adsorption d'hydro
gène (droite B, figure 6, E =28,5 kcal) ne fait pas baisser la conductivité pour une température 
donnée, contrairement à ce qui avait été enregistré pour l'alumine traitée sous vide à 500 "C (fi
gure 3). Il est donc probable que l'adsorption se fait sur les sites oxygène suivant les équilibres 
(7) et (8), c'est-à-dire par un processus essentiellement ionique. Ceci est confirmé par une mesure 
de l'effet Seebeck, qui montre que le catalyseur est alors de type p, donc avec excès d'oxygène à 
la surface. 

2/ Alumine comprimée. 

a) Activation à 500" sous air. 

L'étude de la conductivité d'un échantillon comprimé et activé pendant 15 heures sous air à 
5 0 0 t (figure 7, droite A, E = 14 kcal) puis, après évacuation rapide de l'air, sous atmosphère 
d'hydrogène à la pression de 250 mm Hg (figure 7, droite B, E = 14,1 kcal) montre que, pour une 
même valeur de l'énergie d'activation de conduction, il y a diminution de la conductivité dans le 
second cas. Ceci ne peut s'expliquer qu'en admettant une adsorption d'hydrogène sur les sites alu
minium du réseau, sites résultant d'une réduction partielle par l'hydrogène à 500°C de l'alumine 
soumise à une contrainte. 

log a A _ 
, k " A • Sous air 

Figure 7. Alumine comprimé* chauffée à 500*C 

Il y aurait alors, du fait de la formation du complexe covalent (Al-H), déplacement vers la 
gauche de l'équilibre (10), ce qui entraîne une diminution de la concentration en électrons libres , 
donc une baisse de la conductivité. 

b) Activation à 500" sous vide. 

L'activation d'un comprimé par chauffage sous vide poussé à 5001 conduit à une alumine non 
stoéchiométrique, semi-conducteur de type n [14]. Les droites de la figure 8 traduisent une très 
nette augmentation de la conductivité après admission d'hydrogène sous 250 mm de pression. Il est 
probable que l'alumine comprimée traitée sous vide possède des ions O" "sous contrainte' , qui sont 
réduits par l'hydrogène lors de l'adsorption de ce réactif. L'étude des variations de conductivité de 
l'échantillon à 5 0 0 1 , en fonction de la pression d'hydrogène, donne la courbe de la figure 9. 

Il semble d'après celle-ci que, sous faibles pressions d'hydrogène (10" à 10" mm Hj) où la 
conductivité décroît, l'adsorption soit de type covalent et donne le complexe (Al-H) avec l'alumi
nium excédentaire superficiel qui préexiste dans l'échantillon après activation. L'équilibre (10) est 
déplacé vers la gauche et il y a diminution de la conductivité. Aux pressions plus élevées, à partir 
de 40 mm d'hydrogène, l'adsorption doit s'effectuer sur les ions O", ce qui se traduit par une 
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Alumin» comprimé» chauffé* à 500*C 

augmentation de la conductivité. Enfin, pour les pressions d'hydrogène intermédiaires (10"1 à 
40 mm Hg) il y a compensation entre les réactions (8) et (10). La concentration en électrons ne 
varie donc pas, ce que traduit la partie horizontale de la courbe de la figure 9. 

c) Activation à 800° sous air. 

La conductivité de cette alumine portée à 5 0 0 t diminue d'abord pour de faibles pressions 
d'hydrogèns, et n'augmente qu'à partir d'une pression de 100 mm environ. L'allure de la courbe 
est analogue à celle de la figure 9 concernant l'échantillon précédent. De même, dans la repré
sentation du logarithme de la conductivité en fonction de l'inverse de la température, la droite 
concernant les mesures faites en présence d'hydrogène est située au-dessous de celle relative à la 
conductivité dans l'air (figure 10) comme dans le cas de la figure 7. Il est possible de conclure 
qu'en présence d'hydrogène il y a d'abord une faible réduction de l'alumine avec formation d'alumi-
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nium interstitiel qui adsorbe l'hydrogène de façon covalente. Ce n'est que pour de pins fortes pres
sions de ce gaz que les sites oxygène adsorbent l'hydrogène sous forme ionique selon l'équilibre (8). 

d) Activation à 800' sous vide. 

Lorsqu'une alumine 6, préalablement comprimée sous 4 T/cm* est chauffée sous vide poussé 
à 800°C, le solide devient semi-conducteur p [16]. L'oxygène est alors en excès, mais la structure 
de cet oxyde est incompatible avec l'existence d'atomes d'oxygène en position interstitielle. Il faut 
donc admettre que certaines positions du cation Al3* sont vacantes. Pour rétablir la neutralité élec
trique, par suite de ces vacances cationiques, et comme les ions Al3* ne peuvent acquérir une va
lence supérieure, il doit exister dans le réseau un certain nombre d'ions O*. L'étude de la varia
tion de la conductivité de cette alumine en fonction de la pression d'hydrogène à 500% (figure 11) 
montre que o reste pratiquement constante quelle que soit la pression en hydrogène jusque vers 
200 mm. Ceci suggère une adsorption covalente sur les ions oxygène O', qui doivent constituer un 
nouveau type de sites, suivant l'équilibre : 

O" + 1/2 H, r~"OH~ (11) 

Ce processus ne modifie pas la concentration en électrons libres ce qui explique la constance 
de la conductivité. Il faut noter qu'à partir d'une pression de 250 mm, il peut se produire une ad
sorption de type ionique qui se traduit sur la figure 11 par une légère augmentation de a. 

log a 

• • e * ^ 

•» » y 

2 -1 0 1 2 b g P H 2 

Figure 11 

Conductivité, en (onction do la pression d'Hj, d'une 

alumine comprimée activée à 800*C, sous vide 

En résumé, la chimisorption d'hydrogène peut avoir lieu sous forme ionique, les atomes 
d'oxygène doublement ionisés devant être alors les sites d'adsorption. La conductivité du solide 
croit en raison de l'augmentation de la concentration en électrons quasi libres provenant de la liai
son ionique entre l'hydrogène et les sites. 

D'autre part l'hydrogène peut s'adsorber par formation d'une liaison covalente. Les atomes 
d'aluminium interstitiels plus ou moins ionisés et dès ions O' constituent deux types de sites dis
tincts. La formation de cette liaison nécessite également la dissociation de la molécule d'hydrogène 
mais sans libération d'électron : 

1/2 at^=±Himtt (12) 

Une telle formation peut avoir pour conséquence secondaire une décroissance de l'ionisation 
provoquant une diminution de la concentration en électrons libres. Tous ces résultats peuvent être 
parfaitement comparés et mis en parallèle avec ceux obtenus par Arghiropoulos [49] et Eischens et 
Pliskin [66] pour l'oxyde de zinc. 

Le tableau 2 résume les résultats concernant 1'adsorption d'hydrogène par les différents 
échantillons d'alumine : 

-10' 

-10,5 
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Tableau 2 

Traitement 

500 °C 

800*C 

500 "C 

8 0 0 1 

thermique Nature de l'adsorption d'hydrogène 

Alumine en poudre 

( Air 

( Vide 

jAir 
(Vide 

OH* + e-

(Al-H) en faible quantité 

OH' + e-

OH- + e" 

Alumine en comprimés 

( Air 

(Vide 

/ Air 

{Vide 

(Al-H) 

(Al-H) et OH" + e-

(Al-H) et OH' + e-

OH* (sans e~) 

B - ADSORPTION DE L'ETHYLENE -

L'étude de l'adsorption de l'éthylène par mesure de la conductivité des divers échantillons de 
catalyseur n'a pas été possible aux températures auxquelles a lieu la réaction d'hydrogénation de 
l'éthylène. En effet, la réaction de craquage qui se produit à la surface de la masse de contact 
entraîne un dépôt de carbone, et par suite c'est la conductivité de ce carbone déposé superficiel
lement qui est mesurée et non celle du catalyseur. 

Parmi le très petit nombre de travaux effectués à ce sujet, il faut mentionner ceux de 
Lucchesi, Carter et Yates [67] à l'aide de la spectroscopic infrarouge. Ces auteurs trouvent que 
l'adsorption de l'éthylène sur l'alumine peut se produire de deux manières différentes. Il peut y 
avoir formation lente de groupements éthyles S-CHj-CH} (S représentant un site d'adsorption) ce 
qui implique une autohydrcgènation puisque l'oxyde ne fournit pas d'hydrogène, ou adsorption asso
ciative sur deux sites, ce qui conduit au complexe S-CHZ-CH2-S. 

37 



CHAPITRE V 

ÉTUDE CINÉTIQUE DE LA RÉACTION D'HYDROGÉNATION DE L'ÉTHYLÈNE 

A - DEPOUILLEMENT DES DONNEES EXPERIMENTALES -

La réaction d'hydrogénation de l'éthylène étant suivie par enregistrement des variations de la 
pression totale P en fonction du temps t, c'est à partir des courbes P = f(t) que se fait l'analyse 
cinétique du phénomène. A chaque valeur de la pression P et du temps t correspond une valeur de 

la vitesse -r—, égale à la valeur de la tangente en chaque point de ces courb'es, et qui pourra être 

déterminée d'une manière approchée par la méthode suivante : 

X ̂
-

t-AT t t+A* Ten?» 

Figure 12 a 

Temps 

Figure 12 b 

Envisageons trois points A, B, C sur une courbe P = f(t), correspondant respectivement aux 
temps t-At,t, et t+ At (figure 12a). La variation de la tangente en B peut être assimilée à la pente 
de la sécante AC. Il est ainsi possible de calculer les valeurs approchées de la vitesse réaction
nelle pour tous les points expérimentaux. Un diagramme représentant les variations de la vitesse 
en fonction du temps est tracé d'après les valeurs ainsi trouvées. On peut prendre alors pour va
leurs de la vitesse réactionnelle les points de la courbe continue qui passe le plus près possible 
des points portés sur le diagramme (figure 12 b). Soit p la pression d'un réactif n'ayant pas encore 
réagi au temps t, et po la pression initiale de ce même réactif à la température de l'expérience. 
Les résultats de toute étude cinétique peuvent être représentés par la relation : 

p î -" 
= - kt + a 

où n et a sont des constantes pour une réaction donnée. La forme différentielle de l'équation pré
cédente s'écrit : 
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d ( - ) 
dt h® 

.1® 
k 

"•' " * (i)' dt ^P0 

. est la constante de vitesse et n l'ordre de la réaction. En passant à la forme logarithmique 

cette équation devient : 

P 

log [-d £•) 
dt 

log k' + n log (-L) 

En portant log I- *•— en fonction de log {—\ on obtient une droite de pente n et d'ordonnée 
L dt J VP</ 

à l'origine log k1, ce qui permet ainsi d'accéder à l'ordre et à la constante de vitesse de la réac
tion. 

p 
Au temps O, début de la réaction, le rapport— est égal à l'unité. Il pourrait donc sembler 

Ho 

que la constante de vitesse ou vitesse initiale, définie précédemment, est identique en première 
approximation à la vitesse spécifique. Effectivement, il est possible de confondre ces deux quan
tités [68] lorsque les études cinétiques sont effectuées avec des échantillons de même poids ayant 
une surface spécifique déterminée et constante. C'est ce qui sera réalisé dans l'ensemble des tra
vaux ci-dessous, chaque expérience mettant toujours en jeu 1 g du même solide de départ, ayant 
une surface de 110 m2. 

En désignant par E l'énergie d'activation de la réaction, k la vitesse spécifique, A le facteur 
préexponentiel, R la constante des gaz parfaits et T la température absolue, l'équation d'Arrhénius 
s'écrit : 

c 
k = A e"" 

qui devient, sous sa forme logarithmique : 

Log k = - - ^ r + Log A (13) 

La courbe représentant log k en fonction de l /T est une droite dont la pente est égale à 
E 

" A 5747 (R étant exprimé en calorie, degré*1, mole"1, et les logarithmes étant ramenés aux valeurs 
décimales) et permet ainsi de calculer l'énergie d'activation de la réaction. L'équation (13) rend 
aussi possible le calcul du facteur préexponentiel A. 

B - INFLUENCE DES PRESSIONS PARTIELLES DES REACTIFS SUR LA VITESSE DE LA RE
ACTION -

L'enregistrement de la diminution de la pression totale P du mélange gazeux en fonction du 
temps permet d'avoir accès à la cinétique de la réaction, puisqu'il est aisé d'en déduire les pres
sions partielles de chaque réactif à tout instant, lorsqu'on connaît la composition du mélange initial 
et la pression totale initiale P0. 

L'influence des pressions partielles des réactifs a d'abord été étudiée, la pression initiale 
totale P„ étant toujours de l'ordre de 500 mm Hg, la température étant de 5 0 0 1 pour toutes les 
expériences. La composition des mélanges réactifs qui variait seule, est donnée dans les colonnes 
2 et 3 du tableau 3, où (pN)„. et (ptV„ représentent respectivement les pressions partielles de l'hydro
gène et de 1'ethylene dans le mélange au temps O. 
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Tableau 3 

n" de 
l'expérience 

1 

2 

3 

4 

5 

(pH)0 mm Hg 

49 

248,5 

311,5 

367,5 

448 

(p t)0 mm Hg 

455,5 

248,5 

180 

122 

57 

vitesse 
initiale à 500 °C 
mm Hg/minute 

0,34 

0,39 

0,43 

0,51 

constante 
de vitesse 

k. 103 

1,23 

1,20 

1,15 

1,13 

Le catalyseur étudié était une alumine comprimée et activée sous vide à 5 0 0 1 , donc non 
stoechiométrique. Les courbes représentant la diminution ÛP de la pression totale P en fonction du 
temps, ont été tracées pour chacune de ces expériences et sont représentées sur la figure 13. 

Pression «n mm Hg 

500 i 

» 2 

• 3 

450 

400. 

350 . 

Temps en heures 
Figure 13 
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La courbe qui correspondrait à la manipulation n° 1 traduit une diminution de pression nette
ment supérieure & la limite théorique de 49 mm dans le cas d'une hydrogénation 3impie. Un *.el 
comportement montre la prédominance d'autres réactions plus complexes quand 1'ethylene est en 
net excès par rapport à l'hydrogène (ici 9,7 % d'hydrogène et 90,3 % d'éthylène) et ne relève pas de 
la présente étude. Il est vraisemblable que l'autohydrogénation de l'éthylène est prépondérante, et 
qu'il y a formation d'autres hydrocarbures, le tout entrainant une variation de pression différente 
de celle attendue. 

Par contre, dans les autres expériences, la réaction d'hydrogénation est réalisée entièrement 
dans un temps bien défini et la diminution de pression AP maximum correspond sensiblement à la 
valeur théorique. 

Pour compléter l'étude de l'influence des pressions partielles de l'hydrogène et de l'éthylène 
sur la cinétique de la réaction, une deuxième série d'expériences a été réalisée à 500^ avec le 
seul mélange stoechiométrique des réactifs. Mais la pression totale initiale P0 variait de 500 mm 
à 205 mm Hg. Le catalyseur utilisé était l'alumine en poudre activée sous vide à 500°C. Les 
courbes de la figure 14 représentent la variation de la pression totale P en fonction du temps , 
pour chaque expérience. 

Pression en mm Hg 
500 

o 13 

» 14 

a 15 

400 

300 

200 

100 

Figure 1< 

4\ 

Temps en heures 



Tableau 4 

n° de 
l'expérience 

11 

12 

13 

14 

i 5 

Pression 
initiale Pt 
en mm Hg 

500 

426 

364 

299 

205 

vi tesse initiale à 500°C 
en mm Hg/ minute 

C.*0 

0,32 

0,28 

0,24 

0,17 

constante de v i tesse 
k x l û ' 

1,60 

1,44 

1,49 

1,47 

1,50 

Pour toute valeur de la pression P et du temps t correspond une valeur da la vitesse, déter
minée de façon approchée par la méthode exposée précédemment. Les valeurs des logarithmes de 
la vitesse sont portées en fonction du temps (figures 15 et 16) sur chacune des figures, leurs va
riations sont assez correctement représentées par des droites pratiquement parallèles. Ce résultat 
permet déjà de supposer que l 'ordre global de la réaction peut être égal à l'unité. Une extrapola
tion graphique de ces droites pour t = 0 conduit aux différentes valeurs des vitesses initiales (cf. 
tableau 3, 4ème colonne, et tableau 4, 3ème colonne;. Les vitesses initiales expérimentales cor
respondent à des périodes d'induction pour plusieurs des expériences précédentes, et ne peuvent 
pas être prises en considération dans la détermination de l 'ordre global. 

«o9 ( .dP\ * 2 

e 3 

» 5 

Temp» en heure* 

Figure 15 
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F (-%) » 11 

A 12 

Temps en heures 

Figure 16 

Il ressort des tableaux 3 et 4, que la vitesse initiale de la réaction est sensiblement propor
tionnelle à la pression partielle de l'hydrogène dans le mélange initial, à condition toutefois que 
1'ethylene ne se trouve pas en excès. 

D'après une telle proportionnalité il semble donc que la réaction doit être du premier ordre 
par rapport à la pression d'hydrogène, et indépendante de la pression d'éthylène (lorsque celui-ci 
n'est pas en excès dans le mélange). 

Cette hypothèse s'exprime par la relation 

dt p» p t or 
dP 
dt dt 

Par conséquent : 
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dp, 
dt 

- k p„ d'où 
P» 

= - k dt 

Cette équation s'écrit après intégration : 

Log p„ k t + Log (pM)o 

et en passant aux logarithmes décimaux cette équation devient : 

log J-I- = - 0,4343 k t = - k't 
«P.». 

p 
Donc toutes l es courbes représentatives des variations de log ;—j en fonction du temps doivent 

.(Pjc 
se confondre en une même droite pour chaque série d'expériences, quelle que soit la pression ini
tiale. Cette droite commune devrait passer par l'origine des axes de coordonnées et sa pente repré
sente, au facteur 0,4343 près , la constante de v i tesse de la réaction à une température donnée. 
Ceci est a s sez bien vérifié expérimentalement, puisque l e s droites très rapprochées des figures 17 
et 18 ont des pentes pratiquemeni identiques (cf. l e s colonnes 5 du tableau 3 , et 4 du tableau 4 ) , 
et confirme l'hypothèse cinétique avancée. Par conséquent, la constante de v i tesse (e l le-même 
confondue avec la v i tesse spécifique puisque la surface du catalyseur reste constante) ne dépend 
sensiblement pas de la pression initiale d'hydrogène. 

Il faut souligner cependant que lorsque la pression initiale d'hydrogène est faible, il apparaît 
une période d'induction pendant laquelle la loi cinétique du premier ordre n'est pas observée. Cette 
période d'induction est d'autant plus longue que la pression initiale es t plus faible, comme il ressort 
des courbes de la figure 14. 11 en e s t de même lorsque le rapport H2/C2H, traduisant la composition 
du mélange initial décroît pour tendre vers l'unité (figure 13). Ainsi la droite n" 2 de la figure 17 
e s t - e l l e nettement décalée par rapport aux autres. 

v 2 

• 3 

x S 

-0.2 

10 

Figure 17 
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C - INFLUENCE DU MODE D'ACTIVATION *)U CATALYSEUR -

Il doit être possible de préciser le mécanisme de la réaction d'hydrogénation de l'éthylène 
et le comportement des catalyseurs oxydes semi-conducteurs, en étudiant leur activité en fonction 
de leur structure électronique, à condition cependant qu'un transfert électronique entre catalyseur 
et réactifs intervienne dans le processus. Pour cela, les échantillons d'alumine en poudre ou en 
comprimés ont été soumis avant emploi en catalyse à un traitement activant dans l'air ou sous 
vide, aune température de 500* ou de 800°C. Puis toutes les expériences d'hydrogénation de l'éthy
lène ont été réalisées à partir d'un mélange équimoléculaire, sous une pression voisine de 500 mmHg. 

1/ Activation a 500°C. 

Tableau 5 

n° de 
l'expérience 

21 

22 

24 

25 

26 

32 

34 

36 

42 

44 

46 

53 

54 

55a 

55 

56 a 

56 

62 

34 

66 

72 

74 

76 

Etat de 
l'alumine 

Comprimés 

Comprimés 

Poudre 

Poudre 

Comprimés 

fragmentés 

Comprimés 

fragmentés 

conditions 
d'activation 

Vide 

Air 

Vide 

Air 

Vide 

Air 

Température réac -
tionnelle en °C. 

402 

450 

503 

525 

550 

450 

500 

546 

445 

512 

548 

477 

500 

518 

528 

550 

555 

452 

499 

548 

455 

508 

546 

constante de v i tesse 
k 

5 ,55 . 10'* 

1,23. 10"3 

1,68. 10"3 

2 ,37 . 10'3 

8,58 . 10'* 

1.83. 10'3 

3.19.10" 3 

6 ,26 .10 '* 

1.60. 10'3 

2 . 4 6 . 10'3 

4 .28 . 10-" 

7 .82 . 10"" 

9, 80. 10-* 

1,08.10"3 

1 ,75 .10- ' 

1,87. 10"3 

5.93.10"* 

1 .21 .10 ' 3 

2 , 4 0 . 10'3 

9.09.10"* 

1.97. 10"3 

3,28.10" 3 

a) Alumine comprimée. 

Deux séries d't xpériences ont fait appel à des alumines comprimées, activées sous vide ou 
sous air. le processus d'activation étant celui qui a été décrit précédemment. L'influence de la 
température de la réaction sur la constante de vitesse a été étudiée dans un domaine de tempéra
ture compris entre 450 et 550*. Sur la figure 19 les courbes représentent les variations de la pres
sion totale en fonction du temps pour chaque température réactionnelle, lorsque la réaction d'hydro
génation de l'éthylène est catalysée par une alumine activée sous vide à 500 "C après compression 
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.0,2 

-0,5 

PH_ * 11 

à 12 

• 13 

» 14 

a 15 

10 

Figure 18 

15 Temps en h*ur*s 

sous 4 T/cm2. Les droites traduisant les variations de log j—4- en fonction du temps pour chacune 

des expériences ont été tracées sur la figure 20 et permettent de calculer les valeurs des constantes 
de vitesse consignées dans le tableau 5. 

Les constantes de vitesse des réactions effectuées sur une alumine comprimée activée sous 
air sont atteintes à partir de réseaux de droites analogues à celles de la figure 20. Les courbes ci
nétiques montrent la présence d'une période d'induction, semblable à celle du réseau de courbes 
de la figure 19. 

b) Alumine en comprimés fragmentés. 

Afin de vérifier que l'on avait bien accès à la cinétique vraie de la réaction d'hydrogénation, 
et qu'un éventuel transfert de masse n'était pas le phénomène prépondérant capable de masquer la 
réalité du processus d'hydrogénation, dans le cas des grains d'alumine ayant subi un tassement dû 
à la compression, des comprimés ont été cassés avant d'être utilisés comme catalyseur, par mar
telage avec une baguette de verre, et non avec une lame métallique afin d'éviter que les grains 
ainsi détachés ne soient pollués par des particules de métal qui pourraient intervenir ultérieure
ment et ne permettraient donc plus d'attribuer les résultats expérimentaux & l'alumine seule. D'autre 
part, tout broyage a été évité, afin de ne pas rompre la contrainte d'ions superficiels provoquée 
par la compression. 

Puis ces grains ont été activés sous vide ou sous air a 500% et la réaction d'hydrogé
nation a eu lieu ensuite. Les courbes sont tout a fait semblables à celles obtenues lorsque les 
comprimés sont utilisés entiers et montrent que le catalyseur est, dans tous les cas, parfaitement 
et entièrement accessible aux molécules des réactifs gazeux. Un transfert de masse éventuel n'est 
pas le phénomène susceptible de perturber la cinétique de la réaction. Les constantes de vitesse 
(tableau 5) pour les comprimés fragmentés sont sensiblement identiques, aux températures équiva
lentes, à celles relatives aux comprimés entiers. 
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[Pression en mm Hg 

500kl n p O Q 

402* C 

450 

400 

350 

3 0 0 . 
~S Ï5 Temps en heures 

Figure 19 

Alumine comprimée active* sous vide à 500° C 

c) Alumine en poudre. 

La réaction d'hydrogénation de l'éthylène a été conduite suivant un protocole identique lorsque 
le catalyseur utilisé était de l'alumine en poudre. L'ensemble des courbes de la figure 21 reproduit 
les diminutions de la pression totale dans l'enceinte réactionnelle au cours du temps, à des tem
pératures de 477 . 500, 528 et 5 5 0 1 , lorsque le catalyseur a été préalablement activé sous air à 
5001 . Les valeurs des constantes de vitesse relatives à cette série d'expériences, données par le 
tableau 5, ont été calculées à partir des droites de la figure 22 traduisant les variations de 

p 
1°Ê i—\ «n fonction du temps. 

'P* 'o 
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Figur* 20 

Alumfn* comprime* activé* sou» vid* à 500*C 

• 22 

* 25 

26 



5 ÏO Temps en heur*» 

Figure 21 

Alumine en poudre activée sous air à 500* C 

Il apparaît que la réaction ne suit la loi cinétique du premier ordre qu'après une période 
initiale importante. Il est à noter que dans un premier stade la diminution de pression est extrê
mement rapide et pratiquement constante quelle que soit la température réacttonnelle, alors qu'ensuite 
le palier au cours duquel la pression ne varie presque pas, et qui traduit une période d'induction, 
est d'autant plus long que la température de la réaction est plus basse (figure 21). 

Cette allure particulière des courbes cinétiques est spécifique de l'activation à l'air de l'alu
mine en poudre, car le long palier de cette période d'induction n'existe pas lorsque la poudre a 
été activée sous vide, ainsi qu'il ressort des courbes des figures 23 et 24. 

d) Energie d'activation. 

L'énergie d'activation de la réaction d'hydrogénation a été la grandeur physique retenue pour 
caractériser et comparer entre eux les divers échantillons d'alumine employés comme catalyseur 
(voir tableau ?). Les énergies apparentes d'activation ont été déterminées pour chaque catégorie 
de catalyseur en portant les valeurs de la constante de vitesse, indiquées dans le tableau 5, dans 
un diagramme d'Arrhénius représenté sur la figure 25. 
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3001 s * n^.,i-»' 
Figure 23 

Alumine en poudre activée sous vide à 500" C 

Pour un mélange initial stoechiométrique. quand on tient compte du fait que le rendement 
thermodynamique de la réaction est légèrement inférieur à l'unité et varie avec la température 
réactionnelle, la constante de vitesse est très faiblement affectée puisqu'intervient kî# vitesse de 
la réaction inverse. Lorsque, pour une série d'expériences, les valeurs des constantes de vitesse, 
corrigées en tenant compte de la réaction inverse, sont portées sur le diagramme d'Arrhénius. la 
droite obtenue est très rapprochée, et sensiblement parallèle à celle donnée par les valeurs de k 
du tableau 5. La différence entre les deux valeurs de l'énergie d'activation ainsi obtenues reste 
dans le domaine de l'erreur faite sur toutes les déterminations de E, soit ± 0 . 5 kcal/mole. 

2/ Activation à 800 "C. 

De même que pour l'activation à 5 0 0 1 , l'alumine est employée soit sous forme de compri
més, soit en poudre, et dans chaque cas l'activation est effectuée sous vide poussé, ou sous air 
sec à la pression atmosphérique. Puis la réaction d'hydrogénation est réalisée suivant le protocole 
habituel. 
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Fïgur* 24 . Alumine on poudre activé* tout vidt> à 500 C 

Tableau 6 

20 

n° de 
l'expérience 

121 

122 

123 

124 

126 

132 

134 

136 

142 

144 

146 

154 

155 

156 

Etat de 
l'alumine 

Comprimés 

Comprimés 

Poudre 

Poudre 

conditions 
d'activation 

Vide 

Air 

Vide 

Air 

température réac -
tionnelle en t 

- 391 

441 

488 

504 

545 

452 

500 

546 

452 

498 

550 

500 

530 

560 

constante de v i t e s se 
k 

3.80.10"* (B) 
4 .60 .10'* (A) 

5.90.10"* (B) 
8 ,25 .10 - ' (A) 

8.48.10"* (B) 
1 .21 .10 - ' (A) 

9,70.10"* (B) 
1 . 3 3 . 1 0 ' ' ( A ) 

1 .15.10"'(B) 
1.82. 10-' (A) 

7 .27. 10-* 

1.47.10"' 

2 .59 .10"' 

3.45.10"* 

9 .49 .10 '* 

2 .84 . 10"' 

3 .67 . 10"* 

6,98.10** 

1.34.10*' 

52 



x Alumine comprimé* activé* tous vide à safe 

o Alumine comprimé* active» tous air à 50(fc 

A Alumine *n poudre activée sous vide à 500C 

• Alumine «n poudre activée sous air à 500C 

Alumine en comprimés cassé» 

a) Alumine comprimée. 

Le réseau de courbes de la figure 26 représente les diminutions de la pression totale lorsque 
la réaction a lieu aux températures suivantes : 391, 441, 488, 504 et 545°C. Le catalyseur utilisé 
est une alumine comprimée puis activée sous vide à 800°, donc non stoechiométrique avec déficit 
d'aluminium et semi-conducteur de type p. Il faut noter, et ceci est particulièrement visible sur 

les droites de la figure 27 représentant les variations de log -:—r en fonction du temps pour 
«V« 

cette série d'expériences, que la réaction se produit en deux étapes bien distinctes, sans période 
d'induction. Une première étape A, durant 5 à 6 heures, intéresse la réaction à un taux de 16 à 
48 % suivant la température à laquelle elle est effectuée, suivie d'une seconde étape B au cours de 
laquelle la vitesse est beaucoup plus lente, ce qui se traduit par des pentes plus faibles pour les 
droites de la figure 27. Mais lorsque les deux séries de valeurs des constantes de vitesse, calculées 

p„ 
à partir des deux pentes de la portion A ou B des droites représentant log -.—r- = f(t) pour chaque 

expérience (cf. colonne 5 du tableau n° 6) sont portées dans un diagramme d'Arrhénius (figure 28) , 
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rresnon en mm Hg « 121 

* 122 

Temps en heures 

Figure 26 

Alumine en comprimés activée sous vide 
à 800°C 

elles permettent de tracer les deux droites A et B qui sont sensiblement parallèles. Il est ainsi 
possible de déterminer deux valeurs pratiquement identiques pour l'énergie d'activation (8,8 et 8,5 
kcal/mole respectivement) de la réaction d'hydrogénation de 1'ethylene sur cette alumine. 

Dans le cas où l'alumine comprimée est activée sous air à 8 0 0 1 , les courbes sont tout à 
fait analogues à celles obtenues pour un catalyseur t r - t é dans les mêmes conditions & 500%, et 
présentent aussi une faible période d'induction. 

b) Alumine en poudre. 

Lorsque la poudre d'alumine est activée à 800" & l'air, les courbes correspondantes présentent 
un long palier, succédant à une diminution de pression rapide et approximativement constante , 
quelle que soit la température réactionnelle, dont les profils sont tris comparables à ceux des 
courbes correspondant à des réactions réalisées sur alumine activée à 5001 dans les mêmes condi
tions, au lieu de 800% (figure 21). De plus, en considérant les valeurs beaucoup plus faibles des 
constantes de vitesse (tableau 6) il faut remarquer que de telles alumines sont alors beaucoup moins 
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Alumine en comprimés, activée sous vide à 800*C 
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Jogk * Alumine comprimé* octivé* sou» vtd*à80o£ 

a Alumine comprimé* activé* sou» air à 800C 

A Alumin* *n poudr* activé* sous vid*à 800C 

o Alumin* en poudr* activé* sous air à O00C 

«122A 

121A * 

Rgur* 28 

actives et que la réaction d'hydrogénation de l'éthylène ne se produit pratiquement pas, ou à des 
vitesses extrêmement faibles, en dessous de 500\T. 

Par contre, lorsque l'attivation de la poudre est faite sous vide à 8 0 0 t , le palier n'est plus 
observé sur les courbes enregistrées entre 450 et 550°C. Ceci rejoint ce qui avait étS signalé pour 
une poudre activée sous vide à 500"C. 

Les énergies d'activation correspondantes sont calculées à partir des pentes des droites repré
sentées sur le diagramme de la figure 28 (voir tableau 7). Ce diagramme montre qu'un très im
portant phénomène de compensation entre le facteur préexponentiel A et l'énersrie d'activation K a 
lieu pour l'alumine en comprimés activée sous vide à CCv'C. 
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I) - INTERPRETATION DES RESULTATS EXPERIMENTAUX -

L'étude cinétique de la réaction d'hydrogénation de l'éthylène catalysée par l'alumine a montré 
que la vitesse est proportionnelle à la pression partielle de l'hydrogène, à la condition cependant 
que l'éthylène ne se trouve pas en excès dans le mélange initial, et qu'elle ne dépend pas de 
celle de l'éthylène. La relation v * k p* pt° se retrouve dans la plupart des travaux qui ont été ré
sumés antérieurement (chapitre 1 A) tant sur les catalyseurs métalliques que sur les catalyseurs 
oxydes. 

Le mécanisme de Langmuir-Hinshelwood permet d'interpréter tous les résultats cinétiques 
expérimentaux, en accord avec l'équation (2 b). Les deux réactifs agissent comme s'ils étaient 
adsorbés réversiblement sur deux types de sites différents de la surface. Mais il faut que l'adsorp-
tion de l'éthylène soit forte, et que ce réactif recouvre presque entièrement tous ses sites d'adsorp
tion, alors que celle d'hydrogène doit être faible, l'interaction se produisant à la frontière des 
phases adsorbées. 

Peu d'auteurs ont émis des hypothèses sur la nature des centres actifs des différents cata
lyseurs de la réaction d'hydrogénation de l'éthylène. Beeck [30] a attribué à un facteur géométrique 
les différences d'activité qu'il notait en étudiant une série de métaux de transition sous forme de 
films. En portant le paramètre du réseau cristallin en fonction du logarithme de la constante de 
vitesse à une température donnée, il obtenait une courbe présentant un maximum pour le rhodium, 
catalyseur cent fois plus actif que le nickel, lui-même cent fois plus actif que le tantale, les 
autres métaux étudiés étant le palladium, le platine, le fer, le chrome et le tungstène. 

Cet auteur établissait aussi une corrélation entre les constantes de vitesse de la réaction 
d'hydrogénation de l'éthylène et les chaleurs d'adsorption des réactifs sur les différents catalyseurs 
métalliques utilisés. Objectant que les chaleurs d'adsorption varient dans de grandes proportions 
avec le recouvrement de la surface, Boudart [69] tient compte de la théorie de la liaison métal
lique de Pauling pour donner une autre interprétation des résultats de Beeck, proposant une cor
rélation entre le taux du caractère d de la liaison métallique et l'activité catalytique. Une telle cor
rélation a été utilisée avec succès par Hall et Emmett [70] pour l'hydrogénation de l'éthylène sur 
une série de catalyseurs métalliques faits d'alliages cuivre-nickel. 

Mais le raisonnement concernant les centres actifs des catalyseurs cités précédemment est 
très différent suivant que l'on adopte l'une ou l'autre de ces deux interprétations, puisque l'activité 
est reliée à un facteur géométrique dans le premier cas, alors qu'elle est attribuée à un facteur 
électronique dans le second. D. était cependant intéressant d'essayer de relier l'activité de l'alu
mine, oxyde semi-conducteur dans certains cas, de type n ou p. à sa structure électronique, dé
pendant directement des conditions d'activation, afin d'approcher ainsi ie processus déterminant la 
vitesse de la réaction que l'alumine catalyse. 

L'énergie d'activation de la réaction d'hydrogénation de l'éthylène catalysée par alumine ayant 
été choisie comme critère de l'activité, ses différentes valeurs calculées d'après les pentes des 
droites des figures 25 et 28, sont données en Kcal/mole dans le tableau 7, en fonction des condi
tions d'activation du catalyseur. 

Tableau 7 

Energies d'activation 

Etat de 
l'alumine 

Comprimés 

Poudre 

Conditions 
d'activation 

vide 

air 

vide 

air 

Température 
5 0 0 1 

17,2 

15 ,8 

15,4 

2 4 , 3 

s d'activ-ition 
800 °C 

8.5 

16.0 

2 5 . 4 

27 ,8 

Au chapitre 4. la nature des sites d'adsorption a été précisée dans le cas de l'hydrogène II 
ressort clairement, en comparait les indications des tableaux 2 et 7, que l'énergie d'activation ;-• 
la réaction d'hydrogénation de l'éthylène est égale à 25 Kcal/mole environ pour les alumines ~îi la 
chimisorption de l'hydrogène a lieu sur les ions oxygène O" suivant un processus ionique, et qui 

57 



après le traitement d'activation ne contiennent pas d'aluminium Interstitiel. L'énergie d'activation 
est voisine de 16 Kcal/mole lorsque l'alumine présente un déficit d'oxygène ou de l'aluminium en 
excès. Elle est de ce fait semi-conductrice de type n et contient des atomes d'aluminium inters
titiel sur lesquels l'hydrogène est adsorbé. Enfin une énergie de 8,5 Kcal/mole correspond à l'alu
mine ayant un déficit d'aluminium, semi-conductrice de type p, qui contient des ions O", sur les 
quels l'adsorption d'hydrogène se produit de manière covalente sans libération d'électron. 

La liaison ionique formée par adsorption de l'hydrogène sur les sites oxygène O— suivant la 
réaction équilibrée : 

1/2 H, + 0~^=±OH" + e" 

est certainement la plus forte, n apparaît que dans ce cas, l'énergie d'activation de la réaction 
d'hydrogénation est la plus élevée. La liaison covalente (Al - H) est certainement plus faible, et 
cela entraîne une diminution de E. L'énergie d'activation décroit encore dans le cas où l'hydrogène 
forme une liaison covalente OH', sans participation électronique avec les sites d'adsorption O". n 
faut souligner que dans ce dernier cas apparaît une nette compensation entre le facteur préexpo
nentiel A et l'énergie d'activation E. Le tableau 8 présente les valeurs des facteurs préexponentiels, 
en minute'1, obtenus à partir de l'équation 13. 

Tableau 8 

Facteurs préexponentiels 

Etat de 
l'alumine 

Comprimés 

Poudre 

Conditions 
d'activation 

Vide 

Air 

Vide 

Air 

Températures d'activation 
5 0 0 1 8 0 0 1 

86,87 

52.55 

30,87 

5 , 0 9 . 1 0 3 

0.407 (A) 0,226 (B) 

48 .64 

15 ,55 .10 3 

2 6 , 3 5 . 1 0 3 

Il apparaît donc que c'est l'adsorption de l'hydrogène ou sa dissociation en atomes qui 
conditionnent la vitesse de la réaction. Il semble probable que c'est la dissociation en atomes de 
l'hydrogène adsorbé qui détermine la vitesse globale de la réaction plutôt que l'adsorption d'hydro
gène sous forme moléculaire, car aucune période d'induction ne devrait être observée. La période 
d'induction indique probablement la difficulté initiale pour l'hydrogène de s'adsorber sur ses s i tes , 
lorsque ceux-ci sont des ions O - . 

Il y aurait donc adsorption faible de l'hydrogène (14) : 

H„„ ^ H,,.,,, (14) 

puis les molécules chimisorbées se dissocient en atomes suivant la réaction globale (15) qui doit 
être la plus lente et régir ainsi l'hydrogénation : 

H,,. , , , ^ ± 2H1W<1 (15) 

Elle peut s'effectuer suivant trois types distincts, en fonction de la nature des sites d'adsorp
tion et est alors représentée par une des trois réactions suivantes : 

1/2 Hj + O" ^=± OH" + e- (15a) 

1/2 H, + Al» ^ = ± (Al - H) (15b) 

1/2 H, + O" ï = ± OH" (15c) 

Par contre la chimisorption d'ethylene serait forte, de façon que ses sites soient saturés : 

C,H — ± C,H, M (16) 
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Elle conduirait à la formation d'un complexe intermédiaire dû à l'adsorption d'une molécule 
d'ethylene sur deux sites, par suite de l'ouverture partielle de la double liaison de la molécule 
d'éthylène, et qui serait représenté par la forme assioclative S - CH2 - CH? - S, ou à la formation 
de groupements éthyles chimisorbés S - C, H, [67], sans que la nature des sites S ait pu être pré
cisée. 

La réaction d'hydrogénation pourrait alors avoir lieu à la limite des phases adsorbées sui
vant l'ensemble des réactions : 

C t H, ( - . , + OH* + e- ^ ± C,H„M„ + O" (17a) 

C,H,,.,., + (Al-H) ^ = ± C,H„.„, + Ali (17b) 

C,H,,W„ + OH" ^==î C,HJ(W„ + Cr (17 c) 

Cependant à l'état stationnaire les radicaux éthyles adsorbés peuvent ensuite faciliter l'adsorp
tion d'hydrogène sous forme atomique selon le mécanisme radicalaire ci-dessous. Donc les étapes 
les plus lentes de la réaction peuvent être aussi celles-ci : 

C , H , ( - „ + H,,*, , + 0 ~ ^=± C f t „ + OH-+ e" (18a) 

C,H,««.. + H M - „ + Al, ^ z ± C.H,,,, + (Al - H) (18b) 

C^H,,^, + H H - „ + 0- Z=± C , ^ , , , + OH" (18c) 

La dissociation des molécules d'hydrogène chimisorbées (15) peut aussi être facilitée par 
l'action des molécules d'éthylène adsorbées sous forme assiociative suivant les réactions : 

CjH, , . , , ,* H,, . , . , + 0 ~ ^ ± C2H„.„, + OH"+ e- (19a) 

CjH, ,^ , ,* H,,. , , , + Alj ^=±C,H, I M „ + (Al - H) (19b) 

CjH,,^,, + H,,. , . , + O- ^ C.H,,,,,, + OH" (19c) 

Enfin l'éthane peut aussi être produit par les réactions : 

C^H,,.,,,, + OH" + e ' ^ = ± C,H6lf, + O" (20a) 

C.H, ,^, + (Al - H) ^ = ± C,Hé„# + Al, (2«b) 

C,H„M„ + OH" •; C,H4lfl + O" (20 c) 

Ainsi la formation d'éthane s'effectue probablement par l'intermédiaire d'un mécanisme radi
calaire en chaînes analogue au schéma proposé par Aigueperse [48] et Arghiropoulos [49] pour 
l'oxyde de zinc. L'étape initiale est le fait des réactions (15 a. b, c) ou (19 a, b. c). Le maillon 
de la chaîne est constitué par (17 a, b. c) et (18 a. b, c). Enfin les réactions (20 a, b, c) sont 
responsables de l'interruption des chaînes, lorsqu'un atome d'hydrogène et un radical éthyle chimi
sorbés se recombinent en une molécule d'éthane. Les étapes de ce mécanisme expliquent l'ordre 1 
de la réaction par rapport à la pression d'hydrogène, ainsi que les caractères cinétiques de l'hydro
génation. 

Enfin des réactions secondaires de craquage et de polymérisation conduisent à la formation 
de résidu solide riche en carbone, de méthane, et d'hydrocarbures à poids moléculaire plus élevé 
que celui de l'éthylène. 

Il ressort de la comparaison des énergies d'activation que le complexe covalent formé sans 
transfert d'électron lors de la chimisorption de l'hydrogène est celui qui est le plus apte à abais
ser l'énergie d'activation de la réaction dans la catalyse d'hydrogénation de l'éthylène. 
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DEUXIÈME PARTIE 

ÉTUDE DE L'AQIVITE CATALYTIQUE DE L'ALUMINE 

DANS LA DÉCOMPOSITION DE L'ACIDE FORMIQUE 





CHAPITRE I 

GÉNÉRALITÉS SUR LA RÉACTION DE DECOMPOSITION DE L'ACIDE FORMIQUE 

Le caractère sélectif de l'intervention d'une masse de contact vis à vis d'un système de réac
tifs susceptibles d'engendrer plusieurs systèmes finaux dans les mêmes conditions de pression et 
de température, est une des informations cinétiques les plue importantes en catalyse hétérogène • 
Pour certains catalyseurs il est aisément mis en évidence par l'étude de la décomposition d'une 
substance comme l'acide formique ou l'éthanol, capable aussi bien de se déshydrater que de se dé-
shydrogéner. 

L'acide formique peut se décomposer selon trois réactions : 

- soit en hydrogène et anhydride carbonique : 

HCOOH —> H, + CO, (21) 

- soit en eau et oxyde de carbone : 

HCOOH —> HjO + CO (22) 

- soit encore en gaz carbonique, eau et méthanal : 

2 HCOOH—» HCHO + CO, + H,0 (23) 

De plus, si les réactions (21) et (23) ont lieu simultanément, il est possible que l'hydrogène 
formé au cours de la réaction (21) réagisse sur le méthanal provenant de la réaction (23) et donne 
de l'alcool méthylique par réduction : 

3 HCOOH —» CHpU + 2 CO, + H p (24) 

n faut d'ailleurs souligner que la réaction (23) semble se produire à un taux négligeable dans 
les conditions habituelles de décomposition. Ainsi Frachon de Pradel [71] n'a signalé sa présence 
à l'état de traces qu'à des températures supérieures à 400*C. 

De même, la décomposition de l'alcool éthylique a lieu suivant des processus tout à fait ana
logues, selon une réaction de déshydrogénation ou de déshydratation : 

C,H,OH —> H2 + CH3CHO (21') 

C,H£>H —» H,0 + C,H, (22") 

n est bien connu que les métaux et certains oxydes, comme l'oxyde de zinc ou certains ca
talyseurs complexes formés de plusieurs oxydes, catalysent surtout les déshydrogénations (21) et 
(21*) tandis que d'autres oxydes, tels que l'alumine, sont plutôt des catalyseurs de déshydratation 
et favorisent les réactions (22) et (22') [72]. Sabatier [73] montra qu'en phase homogène la réaction 
de décomposition de l'acide formique débute vers 340°C. Les gaz résultants sont constitués essen
tiellement par un mélange d'hydrogène et de gaz carbonique, et l'oxyde de carbone ne s'y trouve 
qu'à l'état de traces. Mais en présence de catalyseurs, la marche de la réaction peut être profon
dément modifiée. Sur la base de sa théorie purement chimique des composés intermédiaires, 
Sabatier considérait la sélectivité comme une propriété chimique intrinsèque du catalyseur e t , 
d'après la mesure des quantités respectives de gaz recueillis, classait les masses de contact en 
trois catégories : 
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- les masses de contact exclusivement déshydrogénantes, telles que NI, Cu, etc. , 

- les catalyseurs à la fois déshydrogénants et déshydratants, 

- les catalyseurs qui favorisent uniquement la déshydratation, parmi lesquels se trouvent 
les oxydes réfractaires tels que l'alumine et la silice. 

Mais il fut bientôt reconnu qu'en plus de la nature chimique du catalyseur, son mode de pré
paration influençait sa sélectivité. Ainsi Adkins [4], en étudiant différents oxydes, concluait que les 
matériaux à pores larges favorisent la libération de l'hydrogène, et ceux à pores étroits sont fa
vorables à la déshydratation. Cet auteur soulignait ainsi que le .ode d'obtention des catalyseurs 
avait une Importance primordiale sur la sélectivité [74], Il a également montré l'importance de la 
texture du solide catalytique, hypothèse confirmée plus tard par Schwab [75], qui a étudié les dé
compositions de l'éthanol et de l'acide formique sur différents sels et oxydes. Cet auteur est arrivé 
à la conclusion que la déshydrogénation se produit sur les surfaces planes des particules de cata
lyseur, la déshydratation ayant lieu au niveau des pores qui existent entre ces particules. 

Certains auteurs [76] ont indiqué que la réaction est du premier ordre. Toutefois Schwab [77] 
a montré qu'elle est d'ordre nul si on opère en présence d'un excès d'acide formique. L'analyse 
cinétique de ce problème implique la détermination des facteurs de fréquence et des énergies d'acti-
vation «les deux réactions sur un même catalyseur et leur comparaison. 

Hinshelwood et collaborateurs [78], après avoir mis en évidence l'influence du réacteur, qui 
peut intervenir dans la réaction par la nature des matériaux le constituant ou par l'importance du 
rapport surface/volume du récipient, montrèrent que dans le cas de la décomposition de l'acide 
formique sur du verre, la différence entre les énergies d'activation des réactions de déshydrogé
nation et déshydratation est beaucoup plus grande que celle à laquelle on pourrait s'attendre à partir 
du rapport de leurs deux vitesses. Il est donc probable que les deux réactions ont lieu indépendam
ment sur des parties différentes de la surface active. 

Rideal et Hoover [79] avancèrent la notion de surfaces partielles séparées pour chaque réac
tion, en utilisant une thorine partiellement sélective comme catalyseur de la décomposition de 
l'éthanol, et montrèrent que la déshydrogénation a la plus faible énergie d'activation et qu'elle est 
sélectivement empoisonnée par l'eau et le chloroforme. 

De très nombreux travaux récents portent sur la décomposition de l'acide formique, cette 
réaction ayant été très fréquemment employée comme réaction test pour des catalyseurs que Sabatier 
groupait dans la seconde catégorie. Ce sont les plus intéressants puisque l'action de ces masses 
de contact pose le problème de la sélectivité catalytique, sur lequel les connaissances actuelles 
restent encore fragmentaires. Bien que cette réaction ait été utilisée pour l'étude de la structure 
électronique des catalyseurs et de son évolution son mécanisme est peu connu. Mais son impor
tance comme réaction de référence a continué à susciter de nouvelles recherches. 

Ainsi a été étudiée l'action des catalyseurs métalliques, et Schwab [80] a montré que la 
concentration en électrons quasi libres dans des alliages métalliques déterminait leur activité. Ce 
travail conduisit à accepter largement le concept du "facteur électronique" en catalyse, avec 
Dowden [81] Eley [82] et collaborateurs postulant un complexe activé intermédiaire tel que HCOOH* 
ou HCOO\ Les alliages or-palladium dont les lacunes électroniques de la bande d étaient considé
rées comme les vrais agents catalytiques, servirent de support à ce point de vue. Mais les t ra
vaux récents font apparaître d'importantes divergences. 

Les mesures de la conductivité électrique des films métalliques, sur lesquels l'acide formique 
était adsorbé sous forme de vapeur, effectuées par Rienacker [83] ou Suhrmann [84], auteurs ini
tialement en désaccord dans les résultats obtenus, tendaient à montrer la présence d'ions formiates 
sur des métaux tels que le cuivre, le nickel et le zinc. Ceci a été confirmé par les spectres 
d'adsorption infrarouges des complexes adsorbés. Quand l'argent était utilisé comme catalyseur 
les effets isotopiques mesurés sur les acides formiques deutérés montraient des vitesses de réaction 
dans l 'ordre décroissant suivant HCOOH > HCOOD > DCOOH > DCOOD. Bien que ceci suggéra une 
adsorption non dissociative suivie par une étape de décomposition, libérant simultanément une mo
lécule d'hydrogène. Otaki [85] montra qu'il ne pouvait pas y avoir de décomposition intramoléculaire . 

Fahrenfort, Van Reyen et Sachtler [86] montrèrent que ce sont les vitesses de formation et 
de décomposition d'un formiate à la surface du catalyseur métallique qui rendent le mieux compte 
de la décomposition de l'acide formique catalysée par les métaux. Sur un métal noble tel que l'or , 
l'étape d'adsorption détermine la vitesse de décomposition. Au contraire, avec le nickel, l 'é tape 
d'adsorption est rapide et la vitesse est déterminée par la décomposition du formiate formé sur la 
surface. Les faits expérimentaux suggèrent que la surface la plus active est celle qui, dans les 
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conditions réactionnelles. est à peu près à demi couverte par le complexe d'adsorption le plus 
stable. 

Tamaru [87] a employé l'argent, le nickel et le cuivre et effectué des mesures simultanées 
de la vitesse et du taux d'adsorption de l'acide au cours de la réaction. Si ses résultats concer
nant l'argent et le nickel sont en accord avec ceux des chercheurs hollandais, ses mesures de la 
vitesse de la réaction et de recouvrement dans le cas du cuivre ne sont concordantes que si la 
réaction se produit sur une faible fraction de la surface. Pour toutes les pressions utilisées la 
réaction est d'ordre zéro, même si les adsorptions mesurées sur la surface totale croissent 
lorsqu'augmente la pression. Ces observations tendent a faire admettre la notion de réaction li
mitée, par opposition avec une réacticn sur la surface totale. 

Eischens et Pliskin [88] ont étudié par la technique infrarouge la décomposition de l'acide 
formique catalysée par le nickel et le platine sur support de silice. Us concluent que l'ion formiate 
adsorbé peut ne pas être la principale espèce chimisorbée, et que 1'adsorption de l'ion formiate 
se produit sur le nickel oxydé plutôt que sur le métal. Le spectre des espèces adsorbées présente 
des variations avec le degré de recouvrement et avec la température du catalyseur. Ces auteurs 
insistent sur la présence en surface de ce qu'ils dénomment "acide formique chimisorbé de façon 
covalente" hybride de résonance adsorbé contenant 17 électrons par opposition à l'hybride de ré
sonance de l'ion formiate contenant 18 électrons. Cette forme covalente est d'ailleurs la moins 
stable. Aussi ces auteurs tendent à rejeter les vues de Fahrenfort et collaborateurs [89] qui mon
traient, à partir de données spectrocinétiques, avec du nickel sur silice, que la réaction impliquait 
la formation intermédiaire d'un ion formiate, ce qui exige que la déshydrogénation de la molécule 
se fasse en deux étapes séparées. Avec le platine sur silice, la décomposition de faibles quantités 
d'acide à - 60°C a lieu pour un tiers par déshydratation et le reste par déshydrogénation. 

Sachtler et de Boer [90] ont employé l'or comme catalyseur. Lors de la décomposition sur 
ce métal, la surface est partiellement recouverte, à l'état stationnaire, par des atomes d'hydrogène. 
Les conclusions proposées par ces auteurs, au terme d'expériences de décomposition avec échange 
isotopique entre l'hydrogène et le deuterium, sont en accord avec le mécanisme de Taylor et 
Thon [91] qui proposent comme processus réactionnel : 

HCOOH,,,—> H ( ,d„ + COOH,.d„ (0) 

H,.„, + HCOOH,,, *H2l)l + COOH,,,,,, (1) 

COOH,,,,,, > C 0 2 „ , + H,ld„ (2) 

La chimisorption constituant l'étape (0) est la réaction productrice de centres actifs. C'est 
l'étape (1) qui contrôle la vitesse, un atome d'hydrogène adsorbé réagissant avec une molécule 
d'acide de la phase gazeuse. Enfin l'étape (2) est supposée extrêmement rapide. Ainsi les étapes (1) 
et (2) constituent un mécanisme en chaînes. Là vitesse mesurée dépend du nombre de centres ac
tifs, de la longueur de la chaîne et de la fréquence des collisions. 

Hirota et collaborateurs [92] ont étudié par la technique infrarouge l'adsorption de l'acide for
mique sur du nickel en poudre fine. Ils trouvent que l'acide est adsorbé facilement sur le métal 
sous forme d'ions formiates, et probablement sous forme d'acide non dissocié sur la couche d'ions 
formiates. Ces auteurs ont aussi utilisé la silice et l'alumine comme catalyseur de décomposition. 
Sur silice, HCOOH est seulement adsorbé physiquement à la surface, sans dissociation en ions 
formiates et en atomes ou ions hydrogène. Le mouvement des groupements carboxyles de l'acide 
est empêché, probablement à cause de la formation d'une liaison hydrogène. Au contraire, l'acide 
formique adsorbé sur alumine en couche unimoléculaire se dissocie en ions formiates et en atomes 
ou ions hydrogène. Quand la couche unimoléculaire est complète, l'acide s'adsorbe sous forme non 
dissociée dans les couches supérieures. Les résultats, obtenus avec un catalyseur de silice-alumine 
sont semblables à ceux observés avec l'alumine seule. Les mêmes auteurs proposent une suite 
d'étapes consécutives dans le mécanisme de décomposition, mais ne peuvent décider entre plusieurs 
alternatives. La déshydratation est l'étape primaire sur la silice tandis que sur alumine se pro
duiraient à la fois un mécanisme unimoléculaire et un mécanisme faisant intervenir les ions for
miates. Enfin de nombreux auteurs ont employé les catalyseurs métalliques, généralement le pla
tine ou le nickel, sous forme de fils chauffés électriquement [93]. 

Dalaiai, Frachon de Pradel et Imelik ont étudié la décomposition de l'acide formique sur les 
gels de silice et sur les verres [94] en vue de déterminer le mécanisme réactionnel. Avec tous 
les catalyseurs employés la réaction était d'ordre zéro et les énergies d'activation pour la déshy
drogénation et la déshydratation étaient constantes. Seules variaient l'activité et la sélectivité sui-
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vant la nature du gel, mais la sélectivité n'était pas reliée aux énergies d'activatlon et l'activité 
n'était pas proportionnelle aux surfaces mesurées par la méthode B.E.T. Les centres actifs des 
gels de silice et des verres, distincts et caractéristiques pour les différentes réactions de décom
position de l'acide formique, sont identifiés avec les sites topographiques des éléments structuraux 
de la silice. Les OH de la surface du catalyseur sont le siège de la réaction de déshydratation et 
les atomes d'oxygène de certaines liaisons Si-O-Si à la surface sont les centres de déshydrogéna-
tion. Si le nombre de groupements OH en surface exerce une grande Influence sur l'activité et la 
sélectivité de la surface, les autres centres actifs ont des propriétés semblables, conduisant les 
auteurs à considérer la surface du solide comme une entité reliée directement à la structure du 
solide lui-même. Pour des gels ayant des pores de taille variable, les auteurs concluent que les 
pores eux-mêmes ne sont pas le siège de l'action sélective, comme ceci a été quelquefois proposé. 

Fisher et Sebba [95] ont étudié l'activité d'une série de catalyseurs silice-alumine dans la 
décomposition de l'acide formique, choisissant l'énergie d'activation plutôt que la constante de vi
tesse de la réaction comme critère de l'activité. L'énergie d'activation de la réaction globale de 
décomposition est reliée à l'acidité du catalyseur mesurée par titration à la n-butylamine. La plus 
forte valeur de l'énergie d'activation (21,4 Kcal/mole} est obtenue dans le cas de l'alumine pure, 
l'acidité étant alors la plus faible, alors que pour les catalyseurs les plus acides, les énergies 
d'activation sont voisines de 8,5 Kcal/mole. 

Enfin Komarov et collaborateurs [96] apportent une preuve supplémentaire quant à la forma
tion intermédiaire de formiates lors de la décomposition de l'acide formique catalysée par l'alumine 
et l'oxyde de fer, en démontrant l'identité de composition de la phase gazeuse au cours de cette 
réaction et au cours de la décomposition des formiates de fer et d'aluminium. Par ailleurs, l'addi
tion de "dopes" à l'alumine y (une molécule % de Th 0 „ Mg O, Cr20} ou Zr 02) n'a pratiquement 
aucun effet sur sa sélectivité mais affecte son activité catalytique, qui croit généralement, dans la 
décomposition de l'acide formique. Il en est de même dans le cas de l'oxyde de fer. 
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CHAPITRE II 

TECHNIQUES EXPÉRIMENTALES 

C'est la méthode dynamique qui a été retenue pour la présente étude, car l'activité et la 
sélectivité des divers types de catalyseurs utilisés peuvent être aisément comparées par mesure di
recte du débit des produits gazeux formés au cours de la réaction. Le principe de cette méthode 
consiste à faire passer les vapeurs d'acide formique en quantité suffisante et avec un débit cons
tant sur le catalyseur chauffé à la température choisie pour l'expérience, puis de déterminer la 
nature et le débit des gaz produits par la réaction de décomposition. 

Le dispositif utilisé est inspiré de l'appareil de Schwab [97] auquel certaines modifications 
ont été apportées. La réalisation de ses diverses parties a été faite en verre pyrex, les raccords 
étant en chlorure de polyvinyl, matériau résistant très bien à l'acide formique. Les rodages et 
robinets sont graissés avec de la graisse silicone, inerte vis à vis de HCOOH et sans actior. sur 
la réaction. 

Le dispositif expérimental représenté schématiquement sur la figure 29 se compose essen
tiellement des parties suivantes : 

1/ Ensemble donnant un débit constant d'acide formique. 

Une burette graduée B sert de réserve d'acide formique, qui s'écoule dans une ampoule A 1 
fixe munie d'un trop plein, de façon a ce que le niveau du liquide réactif soit toujours constant. 
L'ampoule A 2 recueille l'excédent d'acide. 

A l'entrée de l'enceinte réactionn<>Ue R se trouvent les deux tubes T 1 et T 2 communiquant 
par un "accord avec A l . Le tube bouilleur T 1 est constitué dans sa moitié inférieure par un ca
pillaire, qui s'élargit à la partie supérieure. Cette moit'é supérieure est chauffée par une résis
tance électrique enroulée sur ruban d'amiante. Le niveau d'acide formique est maintenu constant 
au haut du capillaire. Le tube T 2 muni d'un repère sert à vérifier la constance de ce niveau. Le 
tube T 1, où se produit la vaporisation, doit assurer une ebullition aussi régulière que possible de 
l'acide, condition indispensable à une bonne reproductibilité des résultats et permettant d'atteindre 
une précision suffisante pour la détermination des caractères cinétiques. Aussi, pour éviter qu'une 
partie des vapeurs se condensant éventuellement à l'entrée du tube réactionnel ne retombe dans T 1 
et rende ainsi 1'ebullition irrégulière, ce tube est décentré par rapport à l'axe de R. 

Le chauffage du tube bouilleur doit assurer la présence d'un excès des vapeurs d'acide for
mique dans l'enceinte réactionnelle à toute température expérimentale afin de saturer la surface 
du catalyseur. Par suite, l'ordre de la réaction est nul, ce qui permet le calcul direct de l'éner
gie d'activation à partir des mesures du débit des produits gazeux postréactionnels. 

2/ Ensemble réactionnel. 

Le catalyseur est déposé dans le réacteur R sur de la laine de quartz retenue par des sail
l ies de l'enceinte formant pointes, à l'endroit où le gradient de température est minimum à l'inté
rieur du four F. La soudure chaude du thermocouple est logée dans une gaine placée au sein 
même de l'échantillon. Un double réfrigérant à eau R 1 et R2 permet la condensation de l'acide 
formique non dissocié et de la vapeur d'eau formée, qui sont recueillis en C. Pour améliorer cette 
condensation, C peut être placé dans un vase Dewar contenant de la glace fondante. Le condensât 
peut être prélevé en vue de mesures de densités, ce qui permet de connaître les teneurs respec
tives en eau et acide formique, et ainsi la quantité d'acide non décomposé. Enfin, pour parachever 
la condensation, car dans le cas contraire les mesures de débit aussi bien que l'analyse des gaz 
seraient erronées, ces gaz passent dans le piège P 1 maintenu à 0°C. 
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3/ Ensemble analytique. 

a) Mesures continues. 

A la sortie de P1 restent en présence H2, CO et C02 . Leur débit est mesuré par le débi-
mètre à bulles D 1. Un ensemble de quatre pièges P2 à P5 maintenu à - 78°C retient le gaz car-
bcniqu?. Le débimètre D2 mesure donc uniquement la quantité d'hydrogène et d'oxyde de carbone 
formés. Les débits des différents gaz produits par la double réaction de déshydratation et déshy-
drogénation sont ainsi o< r.uus, et on a de cette façon accès à la cinétique du phénomène. 

Cette méthode de mesures rapide et continue manque toutefois de précision dans le cas où les 
débits mesurés en D 1 et D2 sont t rès voisins, c 'est-à-dire lorsqu'une faible quantité de C02 est 
produite au cours de la décomposition, orientée par le catalyseur dans le sens de la déshydratation. 
Aussi un deuxième système a-t-il été élaboré. 

b) Mesures discontinues. 

La burette graduée G, remplie d'une solution saturée de chlorure de sodium, acidulée par 
quelques gouttes d'acide chlorhydrique et colorée par le rouge de méthyle, sert à la mesure du 
débit total. Le barbotteur S, de type Hermann-Moritz, permet le dosage du gaz carbonique contenu 
dans les gaz formés par absorption dans une solution de potasse, suivie d'une mesure des gaz ré
siduels dans la burette G. Le dosage de l'o.:yde de carbone par absorption dans du chlorure cui
vreux ammoniacal manque de précision et n'apporte pas de renseignement complémentaire. Aussi, 
après mesure du débit et dosage du gaz carbonique, les gaz restants sont expulsés à l'extérieur par 
le robinet r 1 et non par r 2 , peur ne pas perturber les mesures ultérieures. 

Figure 29 
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4/ Mode opératoire 

La manipulation consiste à mesurer pour chaque température choisie : 

- le débit total des gaz formés par la réaction de décomposition ; 

- le pourcentage de gaz carbonique produit. 

L'acide formique utilisé est de l'acide Merck 264. Le domaine de températures expérimentales 
retenu est de 305 à 405°C, les débits des produits de la réaction étant, en dehors de cet inter
valle, trop forts ou trop faibles pour être mesurés. 

Toutes les expériences ont été faites avec le même poids de catalyseur (1 g). Après intro
duction de l'échantillon dans le réacteur R, et lorsque l'acide formique pur est porté à sa tempé
rature d'ébullition et le four réglé à la température expérimentale Tx choisie, l'appareil fonctionne 
pendant trois heures au moins avant le commencement des mesures, pour que tout l'air contenu 
dans l'ensemble de l'appareil soit entièrement chassé et que le régime d'ébullition régulière soit 
bien établi. Pour chaque température une dizaine de mesures du débit total et de la concentration 
en gaz carbonique sont effectuées afin d'établir une valeur moyenne. Puis le catalyseur est porté 
à la température T2 supérieure à T1# et un nouveau cycle de mesures est effectué, lorsque le ré
gime régulier est à nouveau atteint, les températures des expériences successives étant toujours 
croissantes. 
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CHAPITRE III 

RÉSULTATS EXPÉRIMENTAUX 

1/ Détermination de l'ordre de la réaction. 

Dans les conditions expérimentales envisagées, la décomposition de l'acide formique a lieu 
suivant les deux processus : 

HCOOH »• CO + H20 HCOOH — » C 0 2 + H2 

La réaction est d'ordre O quand elle est indépendante de la pression des vapeurs d'acide for
mique. 

L'enceinte en pyrex ajoute son effet catalytique à celui des masses de contact étudiées. Aussi 
une première série d'expériences a servi à déterminer le rôle joué par le réacteur et la laine de 
quartz qui retient le catalyseur dans l'enceinte réactionnelle, en fonction de la température et de 
la quantité d'acide vaporisé, afin de connaître ultérieurement la part exacte qui revient au cataly
seur dans la réaction de décomposition. 

Il a été démontré que la réaction est d'ordre O à toute température dès que le débit d'acide 
formique sous forme liquide atteint environ 10 cm3/heure. Dès lors, le débit des gaz produits par 
la réaction à une certaine température, est constant dans le temps et ne varie plus avec la pres
sion des vapeurs d'acide, dont seule une plus ou moins grande partie est recueillie dans le conden
seur C. Ceci traduit une adsorption importante de réactif, garantissant le recouvrement total de 
la surface active. 

Chaque échantillon de catalyseur a été caractérisé par les énergies d'activation relatives à la 
formation d'oxyde de carbone et de gaz carbonique. 

2/ Influence du mode d'activation du catalyseur. 

a) Activation à 500°. 

La double réaction de déshydratation et déshydrogénation a été réalisée sur des catalyseurs 
activés de la manière indiquée dans la première partie. Une première série d'expériences a fait 
appel à des comprimés d'alumine, chauffés sous air ou sous vide poussé. De l'alumine en poudre, 
activée dans des conditions semblables a été utilisée dans une deuxième série de manipulations. 
L'influence de la température réactionnelle sur les constantes de vitesse k et k' des réactions de 
déshydratation et déshydrogénation a été étudiée dans l'intervalle de température de 300 à 400°C 
avec les différents échantillons de catalyseur. 

Les courbes de la figure 30 représentent les variations du logarithme de la constante de vi
tesse dans le cas de la déshydratation (c'est-à-dire le logarithme du débit de CO en cm3/min) en 
fonction de l'inverse de la température, et sur la figure 32 est porté log k' (c'est-à-dire le loga
rithme du débit de C02 en cm3/min) en fonction de l /T pour la réaction de déshydrogénation. 

Les pentes de ces droites donnent les valeurs des énergies d'activation des deux réactions. 
Les valeurs moyennes des débits ainsi que celles des proportions respectives en CO et CO2 pour 
les températures extrêmes de l'intervalle étudié sont données pour chaque échantillon de catalyseur 
dans le tableau n° 9. 

b) Activation à 800°. 

Les résultats expérimentaux sont consignés de manière analogue dans la seconde partie du 
tableau n° 9 et les droites des figures 31 et 33 représentent respectivement les variations des lo
garithmes des débits en CO et CO, en fonction de l'inverse de la température pour chaque catégorie 
d'échantillons activés à 800°C. 
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1/5 

log k 
«v 1 . Alumin* comprimé* activé* sous vtd* à 500*C 

x 2 .Alumin* comprimé* activé* tous air à 500'C 

• 3 - Alumin* *n poudr* activé* sous vid* à 500*C 

o 4 . Alumin* en poudr* activé* sous air à 500'C 

TÔT 
T 

1.5 us 

Figur* SO 

Réaction d* déshydratation 

1.7 

Tableau 9 

n* de 
l'expérience 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

Température 
d'activation 

500° 

500* 

500* 

500* 

800* 

800* 

800* 

800* 

E u t de 
l'alumine 

Comprimé 

Comprimé 

Poudre 

Poudre 

Comprimé 

Comprimé 

Poudre 

Poudre 

Conditions 
d'activation 

Vide 

Air 

Vide 

Air 

Vide 

Air 

Vide 

Air 

Intervalle 
de température 

réactionnelle 

310 - 404 

321 - 398 

306 - 393 

308 - 397 

320 - 407 

308 - 404 

308 - 394 

310 - 396 

Débit 
total 

cm3/ min 

20.2 - 64.9 

2 3 , 0 - 58.8 

56,4 - 142,8 

43.3 - 128.1 

2 6 , 5 - 75,5 

18.9 - 60,7 

82.6 - 221,5 

59.1 - 168,0 

% CO 

95.4 - 96.8 

97.4 - 95.2 

97,7 - 96.3 

97,0 - 95.0 

91,0 - 92,8 

97.4 - 94.4 

95,4 - 93,6 

98,0 - 95,0 

% COj 

2,3 - 1.6 

1,3 - 2,4 

1.15- 1.6 

1.5 - 2 . 5 

4,5 - 3 , 6 

1,3 - 2 . 8 

2.3 - 3.2 

1.0 - 2 . 5 

3/ Discussion des résultats. 

a) Réaction de déshydratation. 

Il ressort du tableau n" 9 et de l'ensemble des figures 30 à 33 que l'alumine a une activité 
presqu'exclusivement déshydratante puisque le pourcentage moyen de CO sur l'ensemble des expé
riences, est d'environ 95 %. Les 8 droites des figures 30 et 31 sont toutes pratiquement parallèles, 
n s'ensuit que dans tous les cas, l'énergie d'activation de la réaction de déshydratation est la 
même et égale & 9,1 kcal ± 0 , 5 . D. apparaît aussi, d'après les valeurs des constantes de vitesse 
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2 . 

1,5 

log k 

A S _ Alumin* comprimé* activé* «ou» vid* à 000*C 

K 6* .Alumin* comprimé* activé* sous a i r à 600*C 

v 7_ Alumin* *n poudr* activé* sou» v t d * à 6 0 0 * C 

• 8 - Alumin* *n poudr* activé* sou» air â 6 0 0 * C 

° * - - - - Akimint *n comprimât cassés 

activé* sous vid* à 800*C 

1,5 16 

Rgur* 31 

Réaction d * déshydratation 

XT 10» 
T 

pour une température donnée (figures 30 et 31), que l'alumine sous forme de poudre est toujours 
plus active que sous forme de comprimé. Ceci est dû à une accessibil ité plus grande de la masse 
de contact vis à vis de l'acide formique dans le premier cas . Cette hypothèse est confirmée lorsque 
les comprimés sont util isés sous forme fragmentée après activation à 8 0 0 1 sous vide (voir 1ère 
partie). La droite 5' (figure 31) correspondant à cette expérience, toujours parallèle aux autres se 
situe à distance intermédiaire entre la droite 5 (comprimé intact activé dans l e s mêmes conditions) 
et la droite 7 (alumine en poudre). 

Il faut souligner d'autre part que dans tous les cas (alumine en poudre ou comprimée, acti
vation à 500 ou 800°) l'activité du catalyseur mesurée par la constante de vitesse est plus grande 
vis à vis de la réaction de déshydratation après une activation sous vide qu'après un traitement à 
l'air, ce fait étant plus marqué pour la poudre. 

Enfin, a lors que l'activité déshydratante est sensiblement identique après activation à 500° ou 
800°C dans le cas du comprimé, (droites 1 et 2 , figure 30 et S et 6 figure 31), il n'en est pas de 
même dans l e cas de la poudre qui se montre plus active après chauffage à température plus é l e 
vée (droites 3 et 4 figure 30, et 7 et 8 figure 31). Donc la poudre, plus active vis à vis de la réaction 
de déshydratation car présentant une surface plus accessible au réactif, se montre aussi plus sen
sible que le comprimé aux conditions d'activation (température et nature de l'atmosphère). 

b) Réaction de déshydrogénation. 

Les différentes valeurs, en Kcal/mole, de l'énergie d'activation de la réaction de déshydro
génation de l'acide formique, calculées à partir des pentes des droites des figures 32 et 33 sont 
consignées, en fonction des conditions d'activation de la masse de contact, dans le tableau 10. 
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0.5 

•OS 

logk 

A 1 _ Alumine comprimé» active* sous vide à 500*C 

M 2 _ Alumine comprimée activée sous air à 500°C 

e 3 . Alumine en poudre activée sous vide â 500*C 

• 4 - Alumine en poudre activée sous air â 500°C 

1* V 
Figure 32 

Réaction de déshydrogénation 

V JÔ! 
T 

Tableau 10 

Energies d'activation 

Etat de 
l'alumine 

Comprimés 

Poudre 

Conditions 
d'activation 

Vide 

Air 

Vide 

Air 

Température 
5 0 0 t 

7 .0 

15.5 

11 ,4 

14,2 

s d'activation 
800 °C 

8 .1 

15.8 

U . 8 

15 .8 

L'alumine, quel qu'ait été le mode de son activation, ne se montre que très faiblement déshy-
drogénante, et pour une température donnée, la poudre est toujours plus active que le comprimé, 
comme vis à vis de la réaction de déshydratation. Lorsque l'activation a lieu à l'air, les compri
més et la poudre présentent une activité qui ne dépend pas de la température du prétraitement ac
tivant (500 ou 800°C). Les quatre droites, sensiblement parallèles, se superposent 2 à 2 (droites 
2 et 6 pour les comprimés. 4 et 8 pour la poudre). 
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JOflk' 

0,5 

-0.5 

* 5 - Alumrne comprimée activé* sous vide à 800*C 

x 6-Alumine comprimée activée sous air à 800*C 

v 7-Alumine en poudre activée sous video BOO'C 

• 8-Alumine en poudre activée sous air à 800 C 

T 
V 1.6 V 

Figure 33 

Réaction de déshydrogénation 

Mais lorsque 1'activation a lieu sous vide, après chauffage à 800" l'activité est sensiblement 
plus élevée pour les deux types d'échantillon qu'après chauffage à 500* (droites 1 et 5 pour les 
comprimés, 3 et ? pour la poudre). D'autre part, pour le comprimé activé sous vide à toute tem
pérature, l'énergie d'activation est nettement plus faible et elle devient alors inférieure à l'énergie 
d'activation de la déshydratation. Alors que dans tous les autres cas, l'augmentation de la tempé
rature réactionnelle entraînait une diminution de la teneur en CO et faisait croître la teneur en 
C0 2 , c'est l'inverse qui se produit alors (tableau 9 expériences 1 et 5). Ainsi le traitement sous 
vide permet-il un abaissement plus important de l'énergie apparente d'activation lorsqu'il s'agit de 
comprimés. 

Comme, pour une température donnée, la constante de vitesse k dépend de l'accessibilité du 
solide (poudre ou comprimé), l'activité catalytique est traduite par les énergies d'activation, mais 
aussi par les facteurs préexponentiels, donnés dans le tableau 11. 
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Tableau 11 

Facteurs préexponentiels 

Etat de 
l'alumine 

Comprimés 

Poudre 

Conditions 
d'acthration 

Vide 

Air 

Vide 

Air 

Températures 
500 "C 

1.78.102 

1.56.10' 

1,29.10" 

1,37. 10' 

d'activation 
800 "C 

1,10.103 

2,26.10' 

5,15.10" 

5,29. ÎO5 

L'activation sous vide à 500° et 800"C est toujours bénéfique par rapport à l'activation à l'air 
pour abaisser l'énergie apparente d'activation, aussi bien pour la poudre que pour le comprimé. 
Mais il se produit corrélativement un net phénomène de compensation, car le facteur de fréquence 
diminue d'une puissance de dix dans le cas de la poudre, et de 2 à 3 puissances de 10 dans le 
cas du comprimé. 

Les échantillons de catalyseur n'ont pas été soumis à l'action de l'hydrogène vers 500°C, donc 
le raisonnement concernant les modifications apportées par l'hydrogène et les types d'adsorption de 
l'hydrogène (1ère partie - Chapitre 4) ne s'applique pas ici. Mais on peut constater que l'alumine 
des comprimés chauffés sous vide à 500 °C est non stoechiométrique du fait de son déficit d'oxygène 
et possède des atomes d'aluminium interstitiels, alors que celle des comprimés chauffés sous vide 
à 800CC est aussi non stoechiométrique mais avec déficit en aluminium et ions O" en surface. Dans 
tous les autres cas (comprimés activés à l'air, poudre activée à l'air ou sous vide) l'écart à la 
stoechiométrie est certainement beaucoup plus faible [58]. Donc la présence des ions O - et très 
probablement des atomes Ali favorise la diminution de l'énergie d'activation, bien que se produise 
en même temps un phénomène très net de compensation. Cependant la constatation précédente milite 
en faveur d'un mécanisme réactionnel par covalence plutôt qu'avec transfert d'électron, les réac
tions : 

O" + HCOOH + O" —»• 2 OH" + COJt,, *• 2 O" + H2,,, (25) 

ou : 

Al» + HCOOH + Al i—*2(A1-H)+C0 2 , , , — > 2Ali + H2l,, (26) 

devant être plus faciles que la réaction (27) : 

O" + HCOOH + O"—*• 2 C0 2 l , , + 2 O H' + 2e > 2 0 " + H2(,, (27) 
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RÉSUMÉ ET CONCLUSIONS GÉNÉRALES 

Les buts principaux des travaux qui viennent d'être exposés étaient d'examiner le comporte
ment d'échantillons d'alumine ayant subi divers traitements en vue de leur activation (compression 
sous 4 T/cm2 ou non, chauffage à 500° ou 800" sous vide poussé ou sous air). Ces traitements 
peuvent provoquer un écart à la stoechiométrie qui entraîne l'apparition d'une conductivité de type 
n ou p. Les échantillons ont été utilisés comme catalyseurs dans les réactions d'hydrogénation 
de l1 ethylene et de décomposition de l'acide formique. 11 s'agissait d'établir si l'activité catalytique 
et la sélectivité des masses de contact employées sont ou non directement en relation avec les 
propriétés électroniques du catalyseur. 

La réaction d'hydrogénation de 1'ethylene ayant lieu avec diminution de pression, un appareil 
ayant un circuit réactionnel à volume constant a été réalisé. Les expériences ont été effectuées 
sous une pression voisine de 500 mm Hg, dans un intervalle de température de 400 à 550"C. Des 
mesures manométriques permettent de suivre l'évolution en fonction du temps. Pour la décomposi
tion de l'acide formique, la mesure des débits des gaz produits par la réaction réalisée dans un 
domaine de température de 300 à 400"C et la détermination de leur nature, ont été effectuées, 
suivant une méthode dynamique, permettant ainsi de préciser l'activité et la sélectivité des cata
lyseurs. 

L'étude cinétique de la réaction d'hydrogénation de l'éthylène a montré que lorsque l'éthylène 
ne se trouve pas en excès dans le mélange réactionnel, la vitesse de la réaction est proportion
nelle à la pression partielle de l'hydrogène. Tous les échantillons utilisés, subissant l'action de 
l'hydrogène à température élevée du fait de sa présence dans le mélange réactionnel, sont cata
lyseurs, qu'ils soient ou non stoechiométriques, ce qui n'est pas le cas pour l'oxyde de zinc [48] . 
Les constantes de vitesse de la réaction effectuée à 500°C sont du même ordre de grandeur, quel 
que soit le traitement antérieur subi par la masse de contact. Cela résulte d'une compensation 
entre le facteur préexponentiel A et l'énergie apparente d'activation E. 

La nature des différents sites d'adsorption de l'hydrogène a été précisée dans chacun des cas 
et elle parait être en relation directe avec l'énergie apparente d'activation de la réaction (tableaux 
2 et 7). Un mécanisme radicalaire en chaînes analogue à celui proposé par Semenov [53] pour la 
réaction homogène a été avancé. 

Tous les échantillons font preuve d'une forte activité vis à vis de la réaction de décomposi
tion de l'acide formique et orientent celle-ci dans le sens de la déshydratation. La sélectivité n'est 
sensiblement pas influencée par la nature du traitement qu'a subi l'alumine avant son emploi comme 
catalyseur, puisque la teneur en oxyde de carbone dans les gaz. produits est pratiquement constante 
et voisine de 95 %. Seule l'activité varie, la poudre se montrant toujours plus active que les com
primés parce que plus accessible au réactif. Les traitements thermiques à 800°C sous vide aug
mentent notablement l'activité. Il apparaît que les sites actifs dans la réaction de déshydratation ne 
sont pas modifiés par les divers traitements thermiques, et l'énergie d'activation reste la même 
pour tous les échantillons. Mais, pour une alumine non stoechiométrique à déficit d'oxygène ou 
d'aluminium, une diminution sensible de l'énergie d'activation de la réaction de déshydrogénation 
est observée. Toutefois un important phénomène de compensation se produit simultanément du fait 
d'une diminution notable du facteur de fréquence. 

Les phénomènes de compensation pour chacune des deux réactions d'hydrogénation de l'éthylène 
et de déshydrogénation de l'acide formique semblent d'ailleurs liés entre eux. Lorsque, pour chaque 
catalyseur employé, le logarithme du facteur préexponentiel est porté en fonction de l'énergie d'acti
vation, le diagramme de la figure 34 donne une droite pour chacune des deux réactions étudiées. 
Les deux droites sont d'ailleurs pratiquement parallèles. Dans chaque cas il existe donc une rela
tion linéaire de la forme : 
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log-A 

4 

* Réaction d'hydrogénation de C2H4 

o Réaction dedéshydrogénafion de HCOOH 

10 15 

Figure 34 

20 25 E en Kcal 



log A = a E + b (28) 

Cette expression rejoint la relation appelée "règle thêta" [98] qui s 'écrit : 

log A = - ^ + log A0 (29) 

En identifiant les équations (28) et (29) il vient : 

a " "p j b = log A0 

% est une constante de proportionnalité qui a la dimension d'une température. 

Pour la réaction d'hydrogénation de l'éthylène v~450°C. A0-^ 1.10". 

Pour la réaction de déshydrogénation de HCOOH #-450°C. A 0 ~ 5. 

Ce type de compensation se rencontre lorsqu'un même catalyseur a subi des traitements préa
lables susceptibles de changer sa composition. Dans ce cas, des centres actifs superficiels de na
ture différente peuvent agir simultanément comme sites de la réaction catalytique. L'effet de com
pensation est dû au fait que les proportions de ces différents centres actifs, impliquant des éner
gies d'activation différentes, sont modifiées par les divers traitements du catalyseur [99], 

Il ressor t de ces faits que l'hypothèse selon laquelle l'activité de l'alumine serait due à la 
formation d'un semi-conducteur de type n, par perte d'atomes d'oxygène au cours d'un traitement 
préalable [100] n'est pas seule à retenir , puisqu'il est apparu au cours de ces travaux qu'une struc
ture déficitaire en oxygène n'est pas nécessaire pour que l'alumine soit active en catalyse. Son com
portement est plutôt à mettre en parallèle avec les effets des traitements thermiques, ayant pour 
conséquence de créer des tensions à la surface de l'alumine, donc d'accroître fortement l'énergie 
superficielle, ce qui est en accord avec les hypothèses émises par Hindin et Weller [17]. Mills et 
Hindin [101], Weyl [102], Cornelius et collaborateurs [103], avaient signalé auparavant que la sur
face des catalyseurs oxydes devait être le siège de tensions après déshydratation et que la catalyse 
de certaines réactions par cette surface était la conséquence d'une diminution de ces tensions. 
L'importance pour l'activité catalytique des défauts de structure dûs au départ d'eau, est aussi 
soulignée par Egorov [104] dans le cas de l'alumine. 

Les activations thermiques créent des si tes, identifies avec certains éléments structuraux du 
réseau, aptes à chimisorber et à activer les réactifs d'une manière réversible, mais sans qu'un 
déficit stoechiométrique de la masse de contact soit indispensable. Ces résultats sont importants 
du point de vue fondamental car ils indiquent soit que la réaction d'hydrogénation de l'éthylène n'est 
pas régie par un mécanisme électronique, soit que celui-ci ne représente pas l'étape la plus lente 
du processus réactionnel global. Ils n'apportent donc pas une confirmation de la théorie électronique 
de la catalyse et suggèrent même que d'autres types de corrélations devraient être établis [98] 
faisant intervenir les défauts de structure du catalyseur, puisque seuls les défauts liés à la chimi-
sorption des réactifs doivent être en relation avec l'activité de la masse de contact. 

Un fait reste cependant certain. C'est qu'aussi bien pour l'hydrogénation de l'éthylène que 
pour la déshydrogénation de l'acide formique, l 'énergie d'activation est abaissée, dès qu'un trai te
ment thermique convenable donne à l'hydrogène la possibilité de s'adsorber de façon co valent e , 
sans libération d'électron. 
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