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RESUME

Nous avons entrepris l'étude de 11 oxydation du cétène CE^ = CO en 

phase gazeuse, car cette molécule intervient comme produit intermédiaire dans 

de nombreuses oxydations de dérivés oxygénés d'hydrocarbures. Le seul travail 

à ce sujet est celui de BARNARD et KIRSCHNER (34) publié au cours de nos re­

cherches, ces auteurs ayant surtout étudié la combustion à haute température 

(475°C).

Nous avons étudié la combustion du cétène dans un réacteur de verre 

VYCOR (longueur 30 cm, diamètre 4 cm, volume 370 cm3), entre 280°C et 500°C, 

pour différents mélanges cétène-oxygène, les pressions totales variant de 

20 à 200 mm Hg.

Les mélanges stoechiométriques cétène-oxygène (CT^COrC^ = 1:2) présen­

tent une limite d'explosion, des limites de flammes froides uniques et mul­

tiples, et une limite inférieure de combustion lente.

La combustion lente a une nature autocatalytique: la période d'induc­

tion plus ou moins longue est suivie par une augmentation en "S" rapide de 

la pression. Nous avons étudié les variations des paramètres cinétiques

(vitesse maximum de la combustion), t (temps qui correspond 
max max

à la vitesse maximum) et <j> (constante d'accélération qui caractérise 1 'aug­

mentation exponentielle de la pression jusqu'au temps t 1, en fonction de 

la pression totale, des pressions partielles de cétène et d'oxygène, et de 

la température.

Nous avons mis ainsi en évidence deux domaines de combustion lente: 

le premier domaine de "hautes températures" (370°C < 0 < 500°C) est affecté 

d'une faible énergie globale d'activation comprise entre 4.3 et 16.0 kcal/mole
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suivant le paramètre cinétique étudié. Les produits principaux de la combus­

tion incomplète sont le formaldéhyde, le monoxyde de carbone, l'eau et 1'anhy­

dride carbonique, accompagnés de traces de méthane, de méthanol, d'hydrogène, 

d'acide acétique, d'acétaldéhyde et de peroxyde d'hydrogène. Le formaldéhyde 

joue un rôle catalytique très marqué :

- sa concentration passe par un maximum au moment où la vitesse de consomma­

tion du cétène est elle-même maximum.

- 1'addition à l'instant initial d'une quantité de formaldéhyde égale à la 

concentration maximum supprime totalement la période d'induction.

- la pression maximum de formaldéhyde varie linéairement avec la pression 

initiale de cétène, et sa variation en fonction de la température suit une 

loi d'Arrhénius, le facteur de température étant de 4.6 ± 0.3 kcal/mole.

Nous proposons un schéma cinétique de réactions en chaînes, faisant 

intervenir les réactions du cétène avec les radicaux. -OHaet «HOy/la ramifi­

cation étant'due à 1'Oxydation du formaldéhyde.

propagation P,

propagation P2

CH2CO + • -ce ->. CH20 + -CHO

•CHO + 02 co + -ho2

CH2CO + •> ch2o + CO +

CH2CO + •OH -b H20 + -CHCO

•CHCO + °2 -b 2CO + -OH

•CHO + 02 cho2 •+ 0

cho2* + CH20 -b HCOOH + -CHO

2CH2CO + 02 -> 2CH20 + 2CO

CH2CO + 02 -» H20 + 2CO

CH20 + 02 + HCOOH + Oramification
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Le second domaine, de "basses températures" (280°C < 6 < 350°C) est 

affecté d'une énergie globale d'activation de 42 kcal/mole. Les principaux 

produits de combustion sont les mêmes qu'à 420°C, la différence fondamentale 

étant la présence de peroxydes (surtout des hydroperoxydes), l'absence de 

méthane et la formation de traces d'acétone. Dans ce domaine, les peroxydes 

sont les intermédiaires actifs: la vitesse de la réaction et la concentra­

tion des peroxydes varient parallèlement en fonction du temps, le formaldéhyde 

introduit à l'instant initial n'affecte ni la période d'induction, ni la vites­

se maximum de la réaction. Nous proposons un schéma réactionnel dans lequel 

1'hydroperoxyde de méthyle est responsable de la ramification:

ŒLOOH -> CHjO* + -OH

Dans ces deux domaines 1'éthylène est absent, même à l'état de traces, 

ce qui nous a permis de choisir une initiation par addition de 1'oxygène sur 

la double liaison C = C du cétène, plutôt que par la rupture de cette double 

liaison conduisant aux radicaux :ŒL.

La vitesse de la combustion lente du cétène est peu affectée par la 

présence de gaz inerte, diminue lorsque le rapport surface/volume du réacteur 

augmente, et elle est inhibée par des revêtements de chlorure de potassium et 

surtout d'oxyde de plomb sur la paroi, ce qui indique que la combustion n'est 

pas essentiellement homogène. Les mélanges oxyde nitrique-dioxyde d'azote 

jouent un rôle complexe en accélérant l'étape initiale de la combustion et 

en inhibant son déroulement ultérieur.



CHAPITRE 1

INTRODUCTION

l.A HISTORIQUE

R1
La première synthèse de composés de formule générale R ^C = C = 0 

fut tentée sans succès par WEDEKIND (1) en 1902. Entre 1905 et 1912, H. 

STAUDINGER (2, 3, 4, 5, 6, 7) découvrit les principaux représentants de la 

famille des cétènes. Les composés préparés par STAUDINGER avaient à la 

température ambiante une forte tendance à la polymérisation, s'oxydaient 

très rapidement à l'air en donnant des produits instables et explosifs, 

comportement qui suggérait la présence de superoxydes. En 1907, WILSHORE 

(8, 9) prépara pour la première fois le cétène CH^ = C = O par pyrolyse de 

1'anhydride acétique sur un filament de platine chauffé au rouge. Il re­

cueillait un gaz condensable à -80°C, très toxique, possédant une odeur 

piquante caractéristique, dont la formule élémentaire C^H^O fut déterminée 

en faisant exploser un volume de ce gaz avec un excès d'oxygèbe. Le cé­

tène ne paraissait pas réagir avec 1'oxygène sec à la température ordinai­

re, se polymérisait lentement à l'état gazeux sous pression réduite, alors 

que la polymérisation à l'état liquide était rapide, conduisant à des pro­

duits bruns.



2

l.B PROPRIETES PHYSIQUES ET THERMODYNAMIQUES DU CETENE

Le cétène est un gaz incolore, possédant une odeur piquante caracté­

ristique, dont la toxicité est équivalente à celle du phosgène. Ses tempéra­

tures d'ébullition et de solidification sont respectivement -41°C et -156°C

(10), le liquide étant incolore et le solide blanc. Sa tension de vapeur 

à -80 C est de 100 mm Hg (10). La structure de la molécule de cétène a été 

étudiée par JOHNSON et STRANDBERG (11) qui ont mesuré les différentes lon­

gueurs de liaison:

H

= C = O

H

liaison C - H C = C C = 0

longueur de

liaison (A) 1.07 1.31 1.16

L'enthalpie standard de formation AHr et 1'entropie standard S° sont respec­

tivement -14.6 kcal/mole et 57.8 u.e. (12). La chaleur standard de com­

bustion AH°, conduisant à 11 anhydride carbonique et l'eau à l'état gazeux, 

est de -231.3 kcal/mole (13).

l.C NOMENCLATURE DES TRAVAUX EFFECTUES SUR LE CETENE

Depuis sa découverte, le cétène a fait l'objet de nombreux travaux.

On compte beaucoup de revues sur 1'importance du cétène en chimie organique 

(14, 15, 16). Quelques auteurs ont étudié la pyrolyse du cétène en phase 

gazeuse (17, 18, 19, 20), surtout R. J. YOUNG (21). Les principaux produits
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de la décomposition thermique du cétène à 500°C sont le monoxyde de carbone, 

11 anhydride carbonique, le méthane et 1'éthylène ; 11 analyse des courbes

de formation des produits et en particulier du rapport C02:C0 suggère que 

les réactions

2CH2CO -»■ ch2 = C = ch2 + co2

CH2 = C = CH2 -> C2H2 + :CH2 

:CH2 + CHgCO -> : CH^ + *CHCO

ont lieu dans les premières étapes de la réaction, suivies de 1'attaque du 

cétène par les radicaux -CH^ et :CH . La plupart des travaux portent cepen­

dant sur la photolyse du cétène: cette importance vient du fait que le cé­

tène est une source de radicaux méthylènés :ŒL, produits suivant les con­

ditions expérimentales à 1'état triplet ou singulet, et que les photochi­

mistes se sont vivement intéressés aux réactions de ce diradical avec l'oxy­

gène, les hydrocarbures et leurs dérivés. (22, 23, 24, 25).

De plus, comme le souligne SALOOJA (26), le cétène intervient comme 

composé intermédiaire dans la pyrolyse et 1'oxydation de nombreux dérivés 

oxygénés d1hydrocarbures (27, 28, 29, 30) par les réactions de décomposi­

tions radicalaires suivantes:

...  -OLCOOL + M + CH2C0 + -CH_ + M

ou -CH2CH0 -+ CH2C0 + -H

Bien que les auteurs fassent intervenir le cétène dans un mécanisme de pyro­

lyse ou de combustion, on ne connaissait que très peu d'informations sur 

1'oxydation du cétène, à part les observations qualitatives de WILSMORE 

(7, 8), 1'inhibition de la photolyse du cétène par des traces d'oxygène 

(31, 32, 33), jusqu'à la parution de 1'article récent de BARNARD et
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KIRSCHNER (34) en 1967 sur la combustion lente ducétène en phase gazeuse. 

Ces auteurs ont surtout étudié la réaction à haute température (475°C), 

dont les principaux produits de combustion sont le monoxyde de carbone,

1'anhydride carbonique, 1'eau et le formaldéhyde, accompagnés de traces de 

méthane, de méthanol, d'hydrogène et d'acide acétique ; pour expliquer la 

nature autocatalytique de la combustion, les auteurs proposent un mécanisme 

de réactions en chaînes propagées par les radicaux -OH et -HCL, avec ramifi­

cation dégénérée due à 1'oxydation du formaldéhyde suivant le schéma ciné­

tique suivant:

;ch2co' + -OH 

•QHO + 02 -*■

ch2co + -hd2 ->

CH20 + -CH)

CO + -ho2 

CO + CH20 + -OH

propagation

Œ20 + 02 •CHO + -H02 ramification

Récemment, BECKER et ses collaborateurs (35) ont observé l'émission du radi­

cal hydroxyle excité -OH* dans la réaction du cétène avec les atomes d'hy­

drogène et 1 'oxygène moléculaire (CHgCO + *H + 02) et attribuent la forma­

tion de -OH* à la réaction très exothermique :CH + 02 -> CO + «OH*.

l.D BUT DE CE TRAVAIL

Le peu de renseignements sur 1'oxydation du cétène, ainsi que la 

remarque de SALOOJA (26) nous ont conduit à étudier la combustion du cétène 

en phase gazeuse, afin d'en déterminer les caractères cinétiques et analy­

tiques, et ensuite de compléter les données insuffisantes de BARNARD et 

KIRSCHNER (34) publiées au cours de notre travail. A partir de nos résul­

tats nous essaierons de dégager un mécanisme probable de combustion lente.



CHAPITRE 2

METHODE EXPERIMENTALE

2.A MONTAGE EXPERIMENTAL

La réaction est étudiée dans un système statique en 11 absence de 

graisse et de vapeur de mercure. Le réacteur est une cellule cylindrique 

montée horizontalement dans un four. La pression est suivie par un mano­

mètre enregistreur. Nous prélevons des échantillons à différents temps de 

la combustion en vue de l'analyse.

2.A.1 SYSTEME A VIDE Il

Il est représenté schématiquement à la figure no 1.

Le vide primaire est assuré par une pompe à palettes, le vide secondaire par 

une pompe à diffusion à huiles de silicones. Le vide est mesuré par une 

jauge de type MacLeod (VIRTIS), qui indique une pression inférieure ou éga­

le à 10 3 mm Hg. Nous opérons en 1’absence de vapeur de mercure en mesurant 

les pressions par une jauge magnétique à membrane M^ (PACE ENGINEERING COM­

PANY) et en 1'absence de graisse par l'emploi de robinets en téflon (DELMAR). 

Le pompage du réacteur se fait par le piège P^ refroidi à l'azote liquide, 

afin de réaliser un bon dégazage entre chaque expérience. Les mélanges



» VIDE.

Fig. no .1 : schema de 11 appareil

O'.
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cétène-oxygène sont faits dans le ballon de mélange d'un volume de

3 3
600 cm . Les ballons et B^ d'une capacité de 2000 cm contiennent la 

réserve d'oxygène. Les ballons B^ et B. de 250 cm servent à l'introduc­

tion de gaz étrangers ou au prélèvement d'échantillons pour l'analyse. L'am­

poule A plongée dans l'azote liquide contient la réserve de cêtène. Tout le 

montage adjacent au réacteur, jusqu'à la jauge et aux robinets 1,2, 3, 4 

et 5 est réalisé en capillaire de 2 mm, chauffé par une résistance à une tem­

pérature approximative de 100°C, afin d'éviter toute condensation ou polymé­

risation des produits de la combustion.

2.A.2 LE FOUR

Il est représenté schématiquement sur la figure no 2.

Il est formé d'un manchon d'aluminium chauffé par une résistance de chrome 1 

A de 40 ohms. Il est placé dans une enceinte parallélépipédique de plaques 

d'amiante. L'isolation thermique est assurée par de la laine minérale, l'i­

solation électrique par un manchon d ' amiante. Pour éviter un gradient de 

température, 1'enroulement de la résistance est plus dense aux extrémités 

qu'au centre du manchon d'aluminium. Les deux extrémités du manchon sont 

fermées par des pièces circulaires amovibles d'aluminium. ■ Trois thermocou­

ples Tp Tg et T2 Chromel-Alumel viennent en contact avec le centre et les 

extrémités du réacteur et indiquent que la température le long de celui-ci 

est uniforme à mieux que 0.3°C près. Le four est alimenté par une tension 

variable fournie par un transformateur de type VARIAC qui permet de mainte­

nir une température constante à ±1°C près au cours d'une série d'expériences.

2.A.3 LES REACTEURS

Nous avons d'abord utilisé un réacteur de verre VYCOR, qui permettrait 

d'atteindre éventuellement des températures élevées.



Fig. no 2 : four et réacteur Vÿcor R. V. 1



â

Ballon

introduction mélanges 
cétène-oxygène

ballon 83, B, :
rig. no 3 . réacteur R. V. 2 avec injecteur introduction de gaz étrangers

et analyse

VO
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Le réacteur de Vycor no 1 que nous désignerons par R. V. 1 est une cellule 

cylindrique de longueur 30 cm et de diamètre extérieur 4 cm. Le volume 

jusqu'au capillaire de 2 mm qui la relie au système à vide est de 370 ± 1 cm3, 

le rapport surface : volume (S/Vj est de 1.1 cm 1. Le volume mort compris en- 

tre la jauge et les robinets 1, 2, 3, 4 et 5 est évalué à 3 cm , ce qui 

est faible devant le volume du réacteur. Le seul traitement préalable du 

réacteur est un lavage à l'acide nitrique concentré, suivi d'un rinçage soi­

gneux à l'eau bidistillêe.

Un autre réacteur en Vycor R. V. 2 (fig. no 3), muni d'un "injecteur", permet 

d'apporter de faibles quantités de gaz étrangers tels que le formaldéhyde ou 

l'oxyde nitrique au centre du réacteur ou de prélever des échantillons en vue 

de l'analyse.

Nous avons employé des réacteurs en Pyrex ayant les mêmes caractéristiques 

géométriques que le réacteur de Vycor R. V. 1 (cellule R. P. 3), ou ayant des 

rapports surface: volume pouvant aller jusqu'à 5 cm 1.

Nous avons utilisé aussi des réacteurs en Pyrex avec revêtement de chlorure 

de potassium (R. P. 4) ou oxyde de plomb (R. P. 5) ayant les mêmes dimensions 

que le réacteur Vycor R. V. 1. Nous réalisons un dépôt de chlorure de potas­

sium en évaporant sous vide à 10O°C une solution 20% en poids de chlorure de 

potassium dans l'eau distillée. Nous avons préparé le dépôt d'oxyde de plomb 

en évaporant sous vide à 450°C une solution 20% en poids de nitrate de plomb : 

celui-ci se décompose thermiquement en donnant l'oxyde de plomb PbO, des oxy­

des d'azote et de 1'oxygène. Pendant l'évaporation des solutions, les réac­

teurs étaient animés d'un mouvement de rotation, de telle façon que le dé­

pôt soit le plus uniforme possible.

2.A.4 MANOMETRE ENREGISTREUR: MESURE DES PRESSIONS

L'emploi de la jauge magnétique à membrane M^ nous permet de travail-
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1er en l'absence de vapeur de mercure. Le signal donné par la jauge varie 

de 0 à 100 mV et peut être facilement enregistré sur un enregistreur HEATKIT 

à multiples vitesses. Nous disposons d'une série de membranes métalliques 

dont la meilleure sensibilité correspond à un certain domaine de pression: 

ainsi la membrane marquée 1 PSI sera employée pour des mesures de pression 

comprises entre 0 et 30 mm Hg. Ces membranes en acier inoxydable ne sont'pas 

sensibles à la corrosion. La jauge est calibrée à l'aide du manomètre à 

mercure ML,.

Son montage tel qu'indiqué sur la figure no 1 permet de mesurer les pressions 

dans le ballon de mélange B , et de suivre les variations de pression AP en 

fonction du temps lors d'une réaction: la sensibilité pour les mesures de 

AP est bonne puisque l'échelle 0-100 du papier enregistreur correspond à un 

intervalle de pression 0-25 mm Hg.

2.B PRODUITS DE DEPART

2.B.1 PREPARATION DU CETENE

Nous avons choisi la méthode mise au point par G. FISHER et ses col­

laborateurs (36) qui est la pyrolyse de 1'anhydride acétique sur un filament 

chauffé à une température de 500 - 510°C

filament
a» CH2CO + CH.COOH

500 - 510°C

L'avantage de cette méthode est le rendement élevé et la rapidité dans la 

préparation d'un produit primaire déjà relativement pur. Le montage expéri­

mental est représenté à la figure no 4. La particularité principale est

l'appareil E représenté sur la figure no 5, où l'on réalise la pyrolyse cata-



f

trompe à eau

P0O

Fig. no 4 : montage expérimental pour la
préparation et la distillation du cétène ^

barbotteurs 
à soude concentrée
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Fig. no 5 : préparation du cétène: appareil E pour la pyrolyse

de 1’anhydride acétique

P—i

(W



14

lytique de l'anhydride acétique.

a) Description de la chambre de pyrolyse E:

Les entrées de courant se font par les tiges de tungstène soudées 

en A et C: 11 extrémité B est libre pour permettre la dilatation de la 

tige BC lors du chauffage du filament. Toute la chambre est en Pyrex, sauf 

le tube central en Vycor sur lequel est enroulé directement le ruban de 

Chrome! A porté à 500 - 510°C lors de la préparation. Les spires sont éloi­

gnées en moyenne de 2 à 3 mm. Le ruban est fixé aux tiges de tungstène par 

des pinces à vis, pour en permettre un remplacement rapide. Il est alimenté 

par une tension variable fournie par un Variac.

b) Description de la préparation:

Le ballon B est rempli de 100 ml d'anhydride acétique 99.5 +% 

(MATHESON, COLEMAN et BELL). Les robinets 2 et 7 étant fermés, les robinets 

1, 3, 4, 5 et 6 ouverts, nous commençons par purger tout 1'appareil de l'air 

en établissant une pression de l'ordre de 500 mm Hg, mesuré sur le manomètre 

M- par aspiration à la trompe à eau. Le piège Pq est plongé dans un bain 

acétone-glace sèche à -80°C. Les deux barbotteurs à soude concentrée absor­

bent éventuellement les vapeurs d'anhydride acétique ou de cétène, et ser­

vent aussi de débitmètres à bulles pour régler le débit de la trompe à eau. 

Tout en maintenant la pression à une valeur de l'ordre de 500 mm Hg, nous 

chauffons lentement le ballon B jusqu'à ébullition de 1'anhydride acétique. 

Lorsque celui-ci commence à refluer par le siphon S, nous plongeons les 

pièges P^ et P^ dans des bains à -80°C, nous ouvrons 2, fermons 1, et por­

tons le filament à 500°C environ. Le cétène est rapidement séparé des va­

peurs d'anhydride et d'acide acétique par le réfrigérant R, et se condense 

dans les pièges P^ et Pendant toute la synthèse, nous maintenons une
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pression de 500 mm Hg en réglant le débit de la trompe à eau. Nous sommes 

obligés d'augmenter progressivement la tension sur le filament de pyrolyse, 

car celui-ci finit par se recouvrir de carbone et perdre son activité cataly­

tique .

c) Distillation et purification du cétène:

Nous recueillons dans les pièges et le cétène liquide à -80°C.

Une première distillation a lieu sous pression réduite de 500 mm Hg du piège 

P^ que nous laissons se réchauffer jusqu'à une température de -20°C au piège 

P2 à -80°C. Dans le piège P^ nous retenons la quasi-totalité de 1'anhydride 

acétique, de l'acide acétique, de l'eau et des produits de polymérisation.

Le cétène dans le piège Pg est un liquide incolore.

Une seconde distillation a lieu sous un vide de 10 3 mm Hg. Les pièges Pg,

P^ et Pg étant plongés dans l'azote liquide, les robinets 3 et 4 étant fer­

més, nous ouvrons 7 sur le vide de la pompe à palettes. La majorité du cé­

tène est retenue dans Pg, Pg retenant les impuretés les moins volatiles telles 

que 1'anhydride et l'acide acétiques. Une troisième distillation du piège Pg 

à -80°C au piège P^ plongé dans l'azote liquide achève de purifier le cétène. 

Le cétène soigneusement dégazé est condensé à partir de P^ dans 1'ampoule A 

refroidie à la température de l'azote liquide.

d) Contrôle de la pureté du cétène:

Le cétène peut contenir des traces d'anhydride et d'acide acétiques, 

d'eau, de polymères et éventuellement de gaz carbonique. Certains auteurs, 

pour contrôler la pureté du cétène, le font "absorber" par une solution 

standard de soude, et comparent la quantité initiale de gaz à celle qui a 

été "absorbée" pour en définir le pourcentage de pureté. Cette méthode 

paraît fallacieuse, puisque si le cétène contient des traces d'acide ou
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d’anhydride acétiques, celles-ci seront elles aussi "absorbées" par la soude. 

Dans notre cas, la pureté a été contrôlée de trois façons :

- par spectrométrie infrarouge: nous comparons le spectre du cétène 

préparé avec le spectre publié par DRAYTON et THOMPSON (37) (annexe 

no 1). Nous disposons aussi comme références des spectres du di- 

cétène (38), de l'acide et de 1'anhydride acétiques/catalogues American 

Petroleum Institute: Infrared Data). Nous ne remarquons pas d’ab­

sorption aux longueurs d'onde où les absorptions du dicétène, de l’an­

hydride et de l'acide acétiques sont maximum.. Des étalonnages en 

présence d'addition de 0.5% d'acide ou d'anhydride acétique, indiquent 

que ces impuretés sont en concentrations inférieures ou égales à

0.1% dans le cétène.

- par chromatographie en phase gazeuse: la colonne employée est une 

colonne de dinonylphtalate 20% en poids sur support de célite, le 

détecteur est à ionisation de flamme (21). Nous ne trouvons pas de 

traces d'hydrocarbures.

- par spectrométrie de masse: les masses supérieures à 42, indiquant 

les pics parents de l'acide, de 1'anhydride acétique et du dimère, 

indiquent que ces impuretés sont en concentration inférieures ou 

égales à 0.3%.

e) Conservation du cétène:

Il peut être conservé à température ambiante sous une pression ré­

duite inférieure ou égale à 3 mm Hg selon une méthode mise au point par 

FREY (39). Nous avons préféré le conserver à l'abri de la lumière dans 

1'ampoule A refroidie à -196°C pour éviter toute polymérisation. Le cétène 

ainsi conservé ne s'altère pas et peut être gardé indéfiniment.
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2.B.2 OXYGENE

Nous employons de 11 oxygène médical de la compagnie OHIO 99.6 +%,

11impureté principale étant l’azote. La pureté en a été contrôlée par 

chromatographie. En plus de l'azote en concentration de l'ordre de 0.3%, 

il contient des traces de gaz carbonique (0.1%). Etant donné sa grande 

pureté, il a été employé sans aucune purification.

2.B.3 AUTRES GAZ EMPLOYES

La plupart des autres gaz proviennent de la compagnie MATHESON en 

"lecture bottles", pureté "Research grade", comme le monoxyde de carbone, 

l'oxyde nitrique.

Le formaldéhyde a été préparé par dépolymérisation à 100°C du paraformal­

déhyde .

2.B.4 PREPARATION DES MELANGES CETENE-OXYGENE

La jauge M^ permet de préparer les mélanges cétène-oxygène dans le 

ballon Bm en l'absence de vapeurs de mercure. Nous préparons un mélange 

à température ambiante avant de le détendre dans le réacteur préalablement 

évacué à une pression inférieure ou égale à 10 3 mm Hg.

A partir de 1' ampoule A contenant le cétène, les robinets 5 et 2 étant 

ouverts, 1, 4 et 3 étant fermés, nous laissons évaporer une certaine quan­

tité de cétène que nous condensons dans le doigt du ballon Bm plongé dans 

l'azote liquide. Après réchauffement, à température ambiante, nous lisons 

la pression de cétène et nous ajustons cette pression à la valeur désirée 

en recondensant une plus ou moins grande partie du cétène dans 1' ampoule A. 

En ouvrant légèrement les robinets 8 et 9, nous admettons lentement l'oxy­
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gène dans le ballon %, jusqu'à la pression totale désirée: il faut que 

la pression d'oxygène dans les ballons de réserve et B2 soit toujours 

très supérieure à la pression de cétène régnant dans le ballon Bm, pour évi­

ter la diffusion du cétène dans les tubulures d'admission de 1'oxygène.

Nous,laissons les deux gaz se mélanger pendant une demi-heure. La pression 

totale dans le ballon B^ est = P^ + PjCt^CO» -*-e raPPort de mélange est

PiCHgOO
Y tel que PiCH2C0 = Y P., P^ = (1-Y) Pi et —------ = — .

Fi°2 1-T

L' analyse chromatographique du mélange cétène-oxygène indique que celui-ci 

est réalisé à mieux que 1% près. Un mélange stoechiométrique cétène-oxygène 

(CH^COzZ Og) se conserve pendant une semaine sans altération si la pression 

totale P^ n'excède pas 100 mm Hg: il n'y a en particulier aucune diminution 

de pression, ni dépôt visible de polymères bruns sur les parois du ballon B^. 

Cependant, un mélange stoechiométrique conservé pendant un jour sous une

g
pression de 500 mm Hg dans un ballon de 1000 cm a explosé violemment en le 

détendant par ouverture d'un robinet en téflon dans une autre partie de l'ap­

pareil placée sous vide. Dans tous les cas, nous avons préparé un mélange 

frais, une demi-heure avant chaque expérience.

2.B,5 PRISE D'ECHANTILLON POUR L'ANALYSE

La réaction est interrompue à un moment donné pour prendre un échan­

tillon en vue de l'analyse. Pour connaître le temps et la pression au mo­

ment de la prise d'échantillon, nous nous fondons sur 1'enregistrement AP 

de la variation de pression en fonction du temps. Cette technique nécessi­

te que le cours de la réaction soit bien reproductible, donc 1'emploi d'un 

protocole standard comme c'est souvent le cas en combustion. Celui-ci est 

le suivant: nous préparons un mélange cétène-oxygène une demi-heure avant
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chaque expérience afin que les gaz soient bien mélangés. Nous faisons une 

série d1 expériences sans prendre d'échantillons avec un temps de pompage de 

trente minutes entre chaque combustion, jusqu'à ce que les enregistrements 

de pression soient bien reproductibles par simple superposition. Lorsque 

la reproductibilité est bonne (de l'ordre de 2%), nous prélevons les échan­

tillons pour 1'analyse en conservant le même protocole.

Pour les analyses chromatographiques, nous détendons au temps t les produits 

de combustion dans le ballon de 250 cm3, pour les analyses par spectro­

métrie infrarouge, nous détendons les produits dans la cellule à infrarouge. 

Pour les dosages chimiques, nous pompons les produits à travers un piège 

amovible refroidi à -80°C ou à -196°C. Dans tous les cas, la prise d'échan­

tillon est marquée par une chute brutale de pression très visible sur l'en­

registrement AP en fonction du temps.

2.C ANALYSE

2■C.1 DOSAGE MAGNETIQUE DE L'OXYGENE

Au début de notre travail, nous avons employé un analyseur magnéti­

que d'oxygène BECKMAN. Nous pouvions suivre la consommation d'oxygène dans 

la combustion lente du cétène avec une précision de l'ordre de 21. Cette 

méthode a été rapidement remplacée par la chromatographie en phase gazeuse.

2.C.2 ANALYSE INFRAROUGE

Nous employons des cellules cylindriques de 10 cm de longueur munies 

de fenêtres en chlorure de sodium de diamètre 5 cm et de 5 mm d'épaisseur. 

Cette méthode a permis de suivre la consommation du cétène en fonction du

temps en suivant la bande d'absorption



de constater 1'absence en quantité importante d'éthylène, et de mettre en 

évidence le formaldéhyde.

2.C.3 DOSAGE PAR CHROMATOGRAPHIE EN PHASE GAZEUSE

a) Appareil:

Le chromatographe est un appareil F/M SCIENTIFIC modèle 700, modifié 

pour 1'introduction des gaz. Nous avons employé un détecteur à conductivi­

té thermique et un détecteur à ionisation de flamme, utilisé surtout pour 

le dosage du cétène et la détection des traces. Le signal à la sortie du 

détecteur est capté et enregistré sur un enregistreur SARGENT dont la lon­

gueur de l'échelle est de 1 mV, muni d'un intégrateur mesurant la surface 

des pics. Avec le détecteur à conductivité thermique, la limite inférieure 

de la détection des produits sous flux d'hélium est de l'ordre de 10 9 mole 

de gaz, et de 10 10 mole d'hydrogène sous flux d'argon. L'emploi du détec­

teur à ionisation de flammes permet de détecter jusqu'à 10 11 mole, la ré­

ponse étant d'autant plus intense que le gaz analysé contient d'atomes de 

carbone.

b) Introduction des gaz dans le chromatographe:

Les produits de combustion à analyser sont détendus du ballon d'ana­

lyse B_ dans une boucle d'introduction reliée à un manomètre à mercure M de 

façon à mesurer la pression totale de l'échantillon (fig. no 6). Nous avons 

représenté sur la figure no 7 le détail de la boucle d'introduction: les 

tubulures sont en cuivre, les valves 1 et 2 sont en laiton, les valves 3,

4, 5 et 6 sont en acier inoxydable. Ces valves à pointeau sont étanches à 

une pression inférieure ou égale à 10 4 mm Hg. L'échantillon à analyser 

est introduit entre les valves 3, 4 et 5 dont le volume hachuré est égal à

20
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Héliumboucle
d'introduction

manomètre 
à mercure ballon d'analyse

Fig. no 6 : dispositif expérimental pour l'analyse
chromatographique

l<wl

Hélium

introduction

échantillon à

analyser

chromatographe

Fig. no 7 : détail de la boucle d’introduction
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3
3 cm . Le gaz vecteur, lorsque nous ne faisons pas l'introduction dans 

le chromatographe, circule dans la tubulure supérieure, les valves 1, 2,

3, 4 et 5 étant fermées, 6 ouverte. Pour introduire 1'échantillon, nous 

ouvrons 3 et 5, fermons 6, de telle façon que l'échantillon contenu entre 

les valves 3, 4 et 5 soit balayé par le courant d'hélium.

c) Les colonnes d'analyse:

- tamis moléculaire 5 A: nous employons un tamis moléculaire 5 A,

42 - 60 mesh. La longueur de la colonne est de 300 cm, le flux 

de gaz vecteur est de 50 ml/min, la détection se fait à 25°C avec 

le détecteur à conductivité thermique. Nous analysons 1'hydrogène, 

l'oxygène, le méthane et le monoxyde de carbone sous flux d'argon.

Tableau no 1

Caractéristiques de la colonne de tamis moléculaire 5 A

Produits Temps relatifs de rétention par rapport 
à 1'hydrogène

H2 1.00

°2 2.0

ch4 6.4

CO 10.8

gel de silice (42 - 60 mesh):

longueur de la colonne 180 cm 

gaz vecteur = hélium 50 ml/min 

température 60°C

Cette colonne permet d'analyser 1 'oxygène, le méthane, l'éthane,
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1'anhydride carbonique, l’éthylène et l'acétylène avec l'emploi 

du détecteur à conductivité thermique.

Tableau no 2

Caractéristiques de la colonne de gel de silice

Produits Temps relatifs de rétention par
rapport à l'oxygène

°2 1.00

CH4 1.8

C2H6 5.2

CO 7.6

C2H4 10.8

C2H2 23.2

- Célite 30 - 60 mesh modifiée par 20% de dinonylphtalate:

longueur 600 cm

gaz vecteur = hélium 50 ml/min

température 25°C

Le détecteur employé est le détecteur à ionisation de flamme: 

cette colonne nous a surtout permis l'analyse du cétène.

Tableau no 3

Caractéristiques de la colonne de dinonylphtalate 20% 
sur célite

Produits Temps relatifs de rétention par rapport
au cétène

C2H4 0.31

0.31
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Tableau no 5 (suite)

Produits Temps relatifs de rétention par rapport
au cétène

G# 0.63

C3H6 0.79

ch2co 1.00

aliène C3H4 1.2

- Alumine 30 - 60 mesh modifiée par 25% de carbonate de

propylene:

longueur de la colonne 600 cm 

gaz vecteur = hélium 50 ml/min 

température 25°C

Le détecteur utilisé est celui à ionisation de flamme: 

cette colonne permet d'analyser les hydrocarbures. Les temps 

relatifs de rétention par rapport à l'air ont été mesurés 

en employant le détecteur à conductivité thermique.

Tableau no 4

Caractéristiques de la colonne de carbonate de propylène 

sur alumine

Produits ' Temps relatifs de rétention par rapport
à l'air

air 1.00

CH4 1.2

%

2.2
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Tableau no 4 (suite)

Produits Temps relatifs de rétention par rapport 
à l'air

C3H8 2.9

C3H6 4.0

n-C4H10 5.7

n"C4H8 7.3

Carbowax 400 30% sur support de brique pilée 30 - 60 mesh:

longueur de la colonne 600 cm 

gaz vecteur = hélium 50 ml/min 

température 50°C

Nous avons employé le détecteur à ionisation de flamme, les 

temps relatifs de rétention par rapport à 1'air étant mesurés 

avec le détecteur à conductivité thermique. Cette colonne nous 

a permis d'analyser les composés oxygénés, acétaldéhyde, acétone, 

méthanol et éthanol.

Tableau no 5

Caractéristiques de la colonne de carbowax 400 sur brique 
pilée

Produits Temps relatifs de rétention par rapport 
à 1'air

air 1.00

CH.CH0 1.6

CH_COCH_ 2.5



Tableau no 5 (suite)

Produits Temps relatifs de rétention par rapport 
à l'air

ch3oh 3.0

CgHgOH 3.4

- Nous avons aussi employé une colonne de polyéthylèneglycol 

400 30% en poids sur support de célite: cette colonne

d’une longueur de 600 cm employée à 50°C sous flux d'hélium 

de 50 ml/min, permet d ' analyser 11 acétone, le méthanol et 

l'éthanol ainsi que le glyoxal. L'eau a été analysée avec 

une colonne de diglycérol 20% sur support de célite à la 

température de 100°C : cette colonne d'une longueur de 

600 cm permet aussi l'analyse des alcools.

d) Technique du dosage par chromatographie:

Nous avons,établi une courbe d'étalonnage pour les principaux pro­

duits de combustion. Connaissant le volume compris entre les valves 3, 4 

et 5, la pression P (mm Hg) du produit à analyser, nous avons déterminé la 

courbe d'étalonnage P mm Hg (produit) en fonction de la surface du pic mesu­

ré par le système intégrateur: dans tous les cas nous avons obtenu une 

droite passant par l'origine. De plus, nous avons contrôlé la validité 

des courbes d'étalonnages établies pour les produits principaux, soit l'oxy­

gène, le cétène, le monoxyde de carbone, 1'anhydride carbonique, l'eau, le 

méthane et 1'hydrogène avec.des mélanges de composition connue. L'impréci­

sion sur les dosages par chromatographie a été ainsi évaluée à 5%.
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Pour déterminer les pics inconnus des chromatogrammes obtenus avec les dif­

férentes colonnes employées, nous nous sommes servis des résultats donnés 

dans la littérature (40). En introduisant une quantité connue du produit 

soupçonné, nous avons remarqué si le pic correspondant croît ou non dans le 

chromatogramme, et si le test est positif, nous avons confirmé le résultat 

par 11 emploi de deux ou au moins une autre colonne, de façon à éliminer la 

possibilité que deux produits différents aient le même temps de rétention 

sur une même colonne: nous avons mis ainsi en évidence des traces d'hydro­

gène, de méthanol, de méthane, d'acétaldéhyde et d'acétone.

La méthode d'analyse par chromatographie en phase gazeuse ne nous a cepen­

dant pas permis de mettre en évidence le formaldéhyde, les acides et les 

peroxydes, que nous avons analysés par des dosages chimiques„

2oCo4 DOSAGES CHIMIQUES

a) Dosage du formaldéhyde :

Le formaldéhyde a été mis en évidence dans le spectre infrarouge des 

produits de combustion et par le test à la dimédone. Comme il est en con­

centration relativement importante, nous avons employé la méthode de dosage 

quantitatif de BRICKER et JOHNSON (41). Cette méthode permet d'analyser 

seulement le formaldéhyde. Il n'y a en particulier aucune interférence de 

la part d'autres aldéhydes. Cette méthode est décrite dans 1'annexe no 2.

Prise d'échantillons de formaldéhyde: à un moment donné de la combustion 

nous piégeons les produits de la réaction dans une cellule refroidie à 

-80°C ou par l'azote liquide. Cette cellule,qui peut être séparée du sys­

tème à vide, contient un volume d'eau bidistillée connu, de l'ordre de 

15 cm3, dégazée sous vide. Cette cellule contenant le formaldéhyde est
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ensuite réchauffée lentement" tout en: agitant vigoureusement. Le contenu 

en est versé dans un erlenmeyer, nous y ajoutons les eaux de rinçage 

(5 cm3). Nous "recherchons la quantité de formaldéhyde contenu dans une 

partie aliquo te de 1 cm3 par la méthode spe ctrophdftomé trique.

Calcul de la pression de formaldéhyde dans le mélange réactionnel:

Connaissant le volume V du réacteur, la température T de l'expérience, 

nQ^O Ie nombre de moles de formaldéhyde piégé dans la cellule, nous en 

déduisons Pq^O *-mm %) Par l°i des gaz parfaits:

Exemple : ainsi à 420°C, pour la combustion d'un mélange stoechiométrique 

de pression initiale PQ = 59 mm Hg, nous trouvons qu'après 10 secondes, 

nQ^Q = 5.14 x <10 6 mole. Sachant que V = 370 cm3, R = 0.082 litre-atm/degré- 

mole nous en déduisons:

P („ Hg) = (0.082) (695) (760) , = „-6

0.37

Des calculs analogues ont été répétés pour chaque analyse de formaldéhyde 

à différents temps de réaction.

b) Dosage des acides:

La technique de prise d'échantillon est la même que celle décrite 

pour le formaldéhyde, et en général les dosages formaldéhyde et acidité ont 

été menés de pair sur le même échantillon.

Si nous piégeons les produits de la réactibn à -80°C, nous risquons de re­

tenir une partie du cétène qui réagit vite avec l'eau pour donner de l'aci­

de acétique (20). Nous avons préféré piéger les produits de réaction à 

-196°C, déterminer l'acidité totale due au cétène et aux acides présents 

dans le milieu réactionnel, et calculer l'acidité vraie due uniquement aux 

acides par différence, connaissant directement la quantité de cétène par
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Fig, no 8 : titrage du cêtène par NaOH N/100 

sous atmosphère d’azote
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1’analyse chromatographique.

Essai préliminaire: le cétène réagit assez rapidement avec l'eau pour donner 

de l'acide acétique suivant la réaction:

OLCO + H20 = CHgCOOH

Nous avons voulu vérifier si une mole de cétène correspond à une mole d'aci­

de acétique. Dans une ampoule d'analyse contenant 15 cm3 d'eau distillée 

dégazée par pompage, nous piégeons à -196°C une quantité connue de cétène. 

Cette ampoule est réchauffée lentement jusqu'à température ambiante, tout 

en 1 'agitant vigoureusement pendant une demi-heure. Elle est rincée soi­

gneusement par 5 cm3 d'eau distillée, et nous titrons une partie aliquote de 

10 cm3 de la solution acide par la soude N/100 en présence de phénolphta- 

léine sous atmosphère d'azote. Les solutions obtenues sont incolores, et 

nous ne pouvons plus déceler l'odeur caractéristique du cétène, ce qui sem­

ble indiquer que la réaction avec l'eau a été complète. Nous le constatons 

effectivement sur la figure no 8. Cette méthode nous a montré que l'acidi­

té "vraie" est faible.

Exemple: à 420°C, pour la combustion d'un mélange stoechiométrique cétène- 

oxygène, nous trouvons qu'il faut après 17 secondes de réaction, 14.60 cm3 

de soude N/100 pour neutraliser l'acidité totale. Un calcul analogue à 

celui effectué pour le formaldéhyde donne:

^Acidité totale ^mm ^
(14.6 x 10~5) (0.082) (693) (760) _ 1? Qg

0.37

c) Dosage des peroxydes:

Nous avons déterminé qualitativement la présence de traces de 

peroxyde d'hydrogène par le test au sulfate titaneux. La présence d'autres
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peroxydes (peracides et hydroperoxydes) a été recherchée dans les expérien­

ces de combustion à 330°C. Une solution acide d'iodure de potassium en 

contact avec la solution contenant vraisemblablement des peroxydes, dont 

nous avons chassé 1'oxygène par barbottage d'azote, libère progressivement 

de l'iode, la formation d'iode étant plus importante si nous élevons la 

température de la solution à 40°C. Ce comportement nous suggère que la so­

lution contient des hydroperoxydes, et nous avons essayé d'appliquer la 

méthode de CULLIS et NEWITT (42), qui permet de doser quantitativement le 

peroxyde d'hydrogène, les peracides et les hydroperoxydes (annexe no 3). 

Cette méthode délicate nous a donné des résultats semi-quantitatifs quant 

aux proportions des différents peroxydes et quantitatifs quant à la totali­

té des peroxydes présents dans les produits de réaction. Ainsi, en analy­

sant les peroxydes provenant de la combustion lente à 330°C d'un mélange 

stoechiométrique cétène-oxygène de pression initiale Pq = 59 mm Hg, au 

moment oùest maximum, nous avons trouvé qu'il faut environ 0.4 ml de 

thiosulfate N/500 pour titrer les peracides, 0.2 ml pour titrer le peroxyde 

d'hydrogène, et 7.2 ml pour le titrage des hydropéroxydes. Cependant, ces 

valeurs ne sont données qu'à titre indicatif, car il est difficile de dé­

terminer avec, précision les frontières de titrage entre les différents 

peroxydes. Nous nous sommes astreints à doser la totalité des peroxydes en 

sachant que la concentration des hydroperoxydes est très supérieure à celles 

des peracides et du peroxyde d'hydrogène.

Théorie du dosage: En supposant que toutes les molécules de peroxydes ne 

contiennent qu'un seul atome d'oxygène actif, la réaction des peroxydes avec 

1'iodure.de potassium a lieu suivant 1'équation typique:

2 I" + HOOH -+ 2 OH" + ï2



32

En milieu neutre le thiosulfate de sodium réagit avec l'iode suivant la 

réaction:

2 S2°3 = + I2 ^ S4°6 = + 2 I™ »

donc vun litre d'une solution normale de thiosulfate correspond à 1/2 mole 

de peroxyde.

Exemple de calcul: prenons le cas de l'exemple précédent où il faut 7.8 ml 

de thiosulfate N/500 pour titrer la totalité des peroxydes. 7.8 ml de thio­

sulfate N/500 correspondent à 7.8 x 10 6 mole.de peroxyde, d'où Ppg^oxydes

(mm Hg) = V ,u A = 0.8
- (7.8 x 10 °) (0.082) (603) (760)

0.37

CONCLUSION

Nous remarquons la complexité des analyses qui peuvent être classées 

en deux groupes :

- les analyses par chromatographie en phase gazeuse

- les dosages chimiques

La difficulté est encore accrue par le fait que la réaction est très rapide, 

même à des pressions et températures assez basses, si nous la comparons aux 

vitesses habituelles de combustion des hydrocarbures. Nous devons, par con­

séquent, être très précis dans le prélèvement des échantillons, et sommes 

obligés d'adopter un protocole standard de manipulation pour obtenir une 

reproductibilité de l'ordre de 5%.



CHAPITRE 3

RESULTATS

5.A LIMITE D'EXPLOSION, LIMITES DE FLAMMES FROIDES ET LIMITE DE 

COMBUSTION LENTE POUR DES MELANGES STOECHIOMETRIQUES CETENE-

OXYGENE DANS LE REACTEUR DE VYCOR R. V. 1

3.A.1 DETERMINATION DES LIMITES

Nous avons utilisé la méthode standard décrite dans le chapitre pré­

cédent: le temps d’homogénéisation du mélange est de trente minutes, nous 

évacuons le réacteur pendant trente minutes entre chaque expérience.

a) Limite d1explosion:

Le mélange est rapidement détendu du ballon Bm au réacteur préala­

blement évacué. L'explosion, si elle a lieu, est marquée par un important 

pic de pression accompagné d'une flamme et d'un "clic" caractéristique. 

Cette limite est déterminée de proche en proche, en faisant varier la pres­

sion à température constante.

b) Limite de flammes froides :

La flamme froide est accompagnée d'une émission lumineuse, et d'une
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discontinuité' de pression (43). N'étant pas équipés pour enregistrer l'in­

tensité lumineuse, nous avons défini la limite de flamme froide comme la 

plus petite discontinuité de pression décelable sur 1'enregistrement manomé- 

trique.

c) Limite de combustion lente:

A température constante, à mesure que la pression PQ décroît, les pé­

riodes d'induction de la combustion lente tendent vers une valeur très gran­

de. Nous avons décidé arbitrairement que cette limite était caractérisée 

par des périodes d'induction d'une demi-heure. Cette définition rejoint 

celle de MALHERBE et WALSH (44): en traçant les variations de la période 

d'induction ç en fonction de PQ, ces auteurs constatent que lorsque les pé­

riodes d'induction deviennent très grandes (720 secondes), le graphique de­

vient asymptotique à la droite PQ = P' , et ces auteurs prennent P^ comme 

la limite de combustion lente.

3.A.2 FIGURES ET COMMENTAIRES

La figure no 9 représente le diagramme des différentes limites dans 

les coordonnées PQ (mm Hg) et 0 (°C). Ce diagramme comprend:

a) Une région à gauche où les périodes d'induction sont supérieures 

à 1800 secondes. Nous n'observons en particulier aucun changement de pres­

sion, ni de composition du mélange après une demi-heure de réaction.

b) Une région de combustion lente, caractérisée par une augmenta­

tion sigmoïdale de pression qui débute après une période d'induction va­

riant de 10 à 1800 secondes suivant les valeurs de PQ et6 (fig. no 10a).



Fig. no 9 : limites de réaction lente, de flammes froides et d’explosion, pour des mélanges

200 5| mm Hg



mm

167mm

temps

no 10 : enregistrements inanoméîriques d'une combustion lente (a) de une, 

deux et trois flammes froides (b, c, d, e), et d’une explosion

(f,. CH^COiO^ Réacteur Vycor R. V. 1
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c) La région de flammes froides, divisée en trois régions caractéri­

sées par une, deux ou trois flammes froides, séparées par des intervalles

de 4 à 10 secondes. Les flammes froides ne sont jamais suivies d'une explo­

sion (fig. no 10b, c, d, e).

La région de flamme froide unique a elle-même été divisée en deux: la ré­

gion supérieure, au-dessus de 370°C, correspond à une combustion rapide avec 

une grande accélération initiale, alors que le pic de pression est faible 

et n'est pas suivi par une baisse consécutive de pression (fig. no 10c). La 

région inférieure au-dessus de 370°C correspond à des flammes froides très 

bien définies (fig. no 10b) qui apparaissent après une période d'induction 

de l'ordre de 60 secondes.

d) Région d'explosion:

La période d'induction de 1'explosion est de 6 à 10 secondes durant 

laquelle nous n'enregistrons aucune variation de pression. Elle est accom­

pagnée d'une flamme bleue d'un "clic" caractéristique, ainsi que d'un pic de 

pression important (fig. no lOf). La pression finale ?£, après l'explosion, 

est égale à la pression initiale P0, ce qui correspond à la combustion com­

plète du mélange stoechiométrique:

CH2CO + 2 02 -+ 2 C02 + H20

La zone "D" correspond à la région des détonations, où le mélange explose 

violemment en détruisant la partie adjacente au réacteur. Les périodes 

d'induction sont beaucoup plus longues pouvant atteindre 120 secondes : 

pour cette raison, il nous a été impossible de déterminer la limite supé­

rieure d'explosion avec notre montage expérimental.
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3.A.3 EXAMEN DE LA REGION DES FLAMMES FROIDES

a) Remarques :

Comme nous le voyons sur les figures 10 (b, c, d et e), les pulsa­

tions de pression des flammes froides ne font que se juxtaposer à la varia­

tion de pression en "S" d'une combustion lente. L'analyse au moment du 

passage de la flamme froide nous indique une concentration importante en 

formaldéhyde et en monoxyde de carbone, alors qu'il reste une quantité nota­

ble de cétène non consommé. Ce comportement nous montre qu'il n'y a pas de 

différence fondamentale entre une combustion lente et une combustion avec

flamme froide quant aux concentrations relatives des produits finaux de la

\
réaction. ■

b) Influence, du rapport

flammes froides:

^oCHgCO

PoC>2
sur le nombre et l'intensité des

A 330°C, pour une pression initiale d'oxygène constante Pqq = 37.8 

mm Hg, nous avons constaté que le nombre de flammes froides augmente si le 

mélange devient plus riche en cétène, ce nombre étant caractérisé par le 

nombre de pics de pression successifs de 11 enregistrement manométrique. 

(Fig. no 11).

c) Température de la flamme froide unique :

Si nous considérons les flammes froides uniques telles que représen­

tées sur la figure 10b, nous pouvons trouver une relation simple entre la 

pression maximum atteinte par la flamme et la pression initiale Pq de 

la forme: P^/PQ = c + k PQ où c et k sont des constantes. Nous voyons sur 

la figure no 12 que cette relation est assez bien suivie pour des tempéra­

tures comprises entre 317°C et 367°C. En supposant que 1'augmentation de



AP mm H g

froide

Fig. no 11 : influence de la pression de cétène sur le nombre et l'allure des flammes froides.

8 = 330°C - P^Q = 37.8 mm Hg = constante. Réacteur Vycor R. V. 1 .

PqCI-^CO variable : (a) 76.2 mm; (b) 60.4 mm; (c) 52.7 mm; (d) 44.6 mm; (e) 37.8 mm. 04
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?>=

100 140 180 mm Hg

Fig. no 3 2 ; variation de P^/Pq en 

pression totale P

fonction de la

Tableau nb 6

Calcul de la ’’température” de la .flamme froide unique tff°C

8°C P mm Hg T°K
. Cm H&l

Prf/Po Tff°K

317 192 590 223 1.16 685

320 185 593 213 1.15 683

336 154 609 174 1.13 689

336 167 609 187 1.12 682

336 177 609 198 1.12 684

336 184 609 208 1.13 686

346 135 619 149 1.11 684

352 132 625 145 1.10 700

367 170 640 192 1,13 7 21
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pression AP^ = - PQ correspondant au pic de pression de la flamme

froide est due uniquement à une augmentation de la température, et non du 

nombre de moles dans le réacteur, nous pouvons calculer 11 augmentation maxi­

mum de température lors du passage de la flamme par la relation simple

ATff APff
----= —---  et trouver la température maximum atteinte par la flamme

= Tq + AÎ££ . Les résultats indiqués dans le tableau no 6, montrent 

que la température est aux erreurs d'expériences près constante dans 

11 intervalle de température compris entre 317°C et 346°C.

3.A.4 EFFET DE SURFACE

Nous n'avons pas étudié systématiquement les effets de surface sur les 

différentes limites du diagramme de la figure no 9. Nous pouvons cependant 

faire les remarques suivantes:

a) Vieillissement du réacteur Vycor R. V. 1:

Nous avons déterminé de nouveau les limites après un "vieillisse­

ment" d'un an du réacteur R. V. 1: cette passivation du réacteur affecte 

très peu la limite d'explosion, alors que la limite de combustion lente est 

fortement déplacée vers la région des basses pressions. Ainsi, nous trou­

vons qu'à- 330°C, la combustion lente d'un mélange stoechiométrique cétène- 

oxygène de pression totale 26.0 mm Hg débute après une période d'induction 

de 666 secondes, alors que 1'ancienne était supérieure à 1800 secondes.

b) Effet du revêtement de la paroi du réacteur:

Nous n'avons pas déterminé les limites d'explosion dans les réac­

teurs R. P. 4 et R. P. 5 revêtus de KC1 et PbO. Nous avons cependant cons­
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taté qu'à la température de 400°C, le mélange n'explose que pour des pres­

sions supérieures à 200 mm Hg et 240 mm Hg respectivement dans les réacteurs 

R. P. 4 et R. P. 5. Nous pouvons en conclure que 1'explosion est fortement 

inhibée par ces deux traitements de surface et que le pouvoir inhibiteur 

de PbO est supérieur à celui de KC1.

3.A.5 ETUDE DE LA LIMITE D'EXPLOSION * I II

SEMENOV (45) a établi des relations qui lient la pression Pg et la 

température Tg de l'explosion dans les hypothèses d'explosions purement ther­

miques et purement en chaînes : la théorie conduit à des relations du type

Pe A
I Ln —— = + B pour une explosion thermique

II Ln Pg = + B pour une explosion en chaînes.

De telles équations ont été appliquées avec succès par ZAGULIN (46) et 

PECHARD (47) aux limites d'explosion des hydrocarbures. La figure 13a mon­

tre 1'application de ces deux équations à la limite d'explosion des mélan­

ges stoechiométriques cétène-oxygène: les deux équations sont représentées 

par des systèmes de deux droites distinctes qui se coupent à une tempéra­

ture de 375°C. La limite de combustion lente obéit elle aussi à une rela­

tion du type II: elle peut être représentée par deux droites qui se cou­

pent à une température de 375°C (figure 13b). Dans le cas de la limite de 

combustion lente, il ne saurait être question de parler de nature thermique 

puisque la réaction évolue très lentement.

Remarquons que la température de 375°C correspond à la pression minimum du 

lobe de flamme froide unique (figure no 9).
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Fig. no 13b) : application de l'équation II à la limite de 1^ ^ 

combustion lente de mélanges stoechiométriques 
ïne-oxygène
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Un tel comportement peut être interprété comme la transition entre les mo­

des d'oxydation à hautes et basses températures, séparés par le domaine de 

flammes froides (48). Nous verrons que cette "rupture" vers 370°C sera 

confirmée en déterminant 1 * énergie globale d’activation comme la variation

de la vitesse maximum ( —\ en fonction de — pour une combustion len-
\^dt J max T

te.

Dans le tableau no 7, nous avons inscrit les différentes valeurs de A 

(°K ) et B des équations I et II relatives aux limites d'explosion et de 

combustion lente.

Limite EXPLOSION COMBUSTION LENTE

Modèle Thermique Chaîne Chaîne

Valeurs A B A B A B

290< 9 <370
1290
±75

3.1 • 
±0.1

1890
±70

-4.3'
±0.1

5700
±40

-4.7
±0.1

380< 6 <440
800
±24

3.9
±0.1

1470
±20

-3.7
±0.1

1980
±80

1.0
±0.1

Tableau no 7; Application des relations I et II aux limites d'explosion et 

de combustion lente.

p A
I Ln + B : explosion thermique

II Ln P = + B : explosion en chaînes
T

(Ln = logarithme népérien, P en mm Hg, A en ° K ).



3.B CARACTERES CINETIQUES DE LA REACTION DE COMBUSTION LENTE

3.B.1 ANALYSE DE L'AUGMENTATION DE PRESSION EN PONCTION DU TB4PS

POUR UNE COMBUSTION LENTE:

max

f sec
max

Figure 14: Enregistrement caractéristique d'une combustion lente

- 6 =360°C -ŒLCO:Oi = 1:2 - P = 72imHg
Il o a

réacteur Vÿcor R. V. 1,-

Nous avons représenté sur la figure 14 un enregistrement caractéris­

tique dans la région de combustion lente.

a) Définition des paramètres cinétiques et des variables 

utilisés :

Nous enregistrons pour chaque combustion lente l'augmentation de

pression AP = P - P en fonction du temps t, suivant les valeurs
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de PQ (mm Hg), 0 (°C) et du rapport de mélange Y

PQ est la pression initiale du mélange, (mm Hg)

6 est la température en degrés centigrades

p0CH CO

Y indique la composition du mélange, tel que —------- = ■ ^ ■■

Nous pouvons définir sur 11enregistrement typique de la figure no 14j'les 

paramètres cinétiques suivants :

APœ (mm Hg) : valeur de 11 augmentation de pression lorsque celle-ci 

est stationnaire

t (secondes): période d'induction pendant laquelle 11 augmentation 

de pression AP est nulle.

Au point I, point d'inflexion de la courbe en S, sont rattachés deux para­

mètres :

dP \
— I (mm Hg/sec) : vitesse maximum de la réaction mesurée comme 
dt ) max

la variation de P en fonction du temps . ( >'

^max (secondes): temps qui s'écoule entre l'instant initial et le 

point I. La nomenclature que nous employons est celle de SEMENOV (45).

b) Analyse mathématique de 1 'augmentation de pression:

L ' augmentation AP de pression en fonction du temps est du type "a"

dans la classification de TIPPER (49). Après une période d'induction t

pendant laquelle la variation de pression est nulle, la pression augmente

suivant une courbe en S caractéristique. Si nous définissons la vitesse de 

dP
la réaction par — , cette vitesse nplle pendant la période d'induction, 

dt
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AP mm H

? mm

t sec

mm

mm

.g. no 15 : famille de courbes AP vs temps et leurs transformées

log,20 AP vs temps, montrant la variation exponentielle

jusqu'au point I. 6 = 360°C; QHLCOtO., = 1:2; P variable.
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croît jusqu'au point I où elle est maximum pour décroître ensuite.

bl) Variation exponentielle jusqu'au point I: le début de la

variation AP en fonction du temps a une accélération exponen­

tielle et peut être représenté par 1'équation:

III AP = Ne^

<j) est la constante d’accélération (seconde * 1).

Cette équation a été vérifiée sous la forme

log1Q AP = —-— (fit + log1Q N (Figure 15).

b2) Recherche de 1’équation AP = f(t) de la variation de pression

en fonction du temps:

Les variations sigmoidales de AP nous suggèrent une réaction

en chaîne ramifiée d'allure autocatalytique: le traitement ma­

thématique d'une telle réaction a été étudié par SEMENOV (45) 

(annexe no 4) qui propose l'équation:

AP =

ou IV Ln

1 + e“^t_^max) 

P - P„

P* - P

Cette équation représente une courbe AP/temps sigmoïdale qui

est symétrique par rapport au point d'inflexion I: en effet 

d2P _ _ P- + Pr
en ce point

dt2
0 * = wet pi =

Nous remarquons sur la famille de courbes de la figure no 15 

que 1'ordonnée du point I est d'autant plus inférieure à
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que PQ est plus élevée: pour tenir compte mathémati­

quement de cette remarque, nous avons essayé de représenter les 

courbes AP/temps par l’équation différentielle suivante:

dP
dt = k(P - P^ + C) [P^ - P)

où C est un coefficient ajustable ayant les dimensions d'une 

pression, calculé de façon, à obtenir le meilleur accord entre 

les courbes théorique et expérimentale:

Nous obtenons la variation de P avec le temps t par intégration: 

P - P + C
Ln ------------ = fe(PM - P + C) t + constante.

P. - P °

La constante est calculée en tenant compte des conditions ini-

n
tiales: au temps t = 0 P = P , d'où constante = Ln ------

O Pco - Pr

Nous obtenons l'équation:

Ln
P„ + C

= fe(P - P + C) t + Ln -----—
"° P= - P.

dPLe temps t est défini par le point I où la vitesse — est 
max r r dt

maximum, soit ■ ^2 ' = 0 ^2' = k ^P°° ~ 2P + p0 + c)

qui s'annule pour Pj
Pbo + pn - C

: en prenant des valeurs

de C positives, Pj est inférieur à , ce qui justifie

à posteriori 1'introduction du coefficient C.

LnECP» - P0)/C]
Nous obtenons t

En posant a = Ln

max b(P= - P,, + C) 

P» - P
, ^

max fc(P„ - P0 + C) ’



so

mm

Fig, no 16 : expression mathématique de la variation de pression d’une

combustion lente

P - P + C
y Ln------2----- =

P» " P %ax

-S- Ct'W

6 - 360°CJ CH^COzO^ - 1:2, réacteur Vycor R. Y. 1 ,

—— enregistrement expérimental 

° valeurs calculées déduites de 1’équation V
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Tableau no 8

Valeurs calculées déduites de 11 expression mathématique V de 1'augmenta­

tion de pression.

P - P0 + C _ a
V Ln w (t"tmax)

Poo - P

6 = 360°C , CH2C0:02 = 1:2, réacteur R. V. 1 .

PQ mm Hg

Pco ™ p0 O™1 H§)

a

C (mm Hg)

a

^max
(sec-1)

(sec)

Poo - PQ + C (mm Hg)

tmax (p°° - po + C)

(mm Hg-1 sec-1)

«> * Po " C s p (mm Hg) 

2 I

(mm Hg)

max
= fe(

P* - Po + C

(mm Hg / sec)

121.0 72.0 44.0

25.7 13.0 6.1

0.53 1.16 5.24

15.2 4.1 0.03

0.058 0.044 0.063

9 26 84

40.9 17.1 6.1

1.42 .10-3 2.60 .10-3 10.40 ,10-3

126.3 76.5 47

5.3 4.5 3.0

2.39 0.76 0.39
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Tableau no 9

Comparaison entre les valeurs calculées' par V et les valeurs 

expérimentales.

0 = 360°C, CT^COïC^ = 1:2, réacteur Vycor R. V. 1

\ 
mm Hg

valeurs

expérimentales

valeurs

calculées

t
max

9 10

121 E
S

M

5.3 5.5

im

\ dt / max
2.39 2.60

^max 26 28

72 Api 4.5 4.5

(-)

V dt / max
0.76 0.62

t
max

84 82

44 APi 3.0 2.7

\ dt/ max
0.39 0.34
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nous obtenons finalement la variation de P en fonction du temps :

V Ln
P - P + C 

o

4nax
(t - w •

Nous pouvons rapprocher l'équation obtenue de celle de SEMENOV

IV Ln ITT-ïr = *(t - W •

I
nous pouvons identifier a/tmax à <p, C tenant compte dans notre 

équation de 1'asymétrie des courbes par rapport au point I.

La figure no 16, les tableaux 8 et 9 dans lesquels nous comparons 

les valeurs expérimentales aux valeurs théoriques, indiquent que 

1 'équation V s'applique raisonnablement bien.

3.B. 2 VARIATIONS DE AP , t , DE LA VITESSE MAXIMUM ( ET DE LA

--------- max' --------------------- V dt jmax---------

CONSTANTE D'ACCELERATION <j> EN FONCTION DE P , 0 et Y

La constante d ' accélération <j> sera définie à partir de 1 ' équation 

III pAP = Ne*\

Y#

:^a) Influence de la pression totale PQ:

al) Famille dé courbes : les figures 18, 19 et 20 représentent les 

variations de pression AP en fonction du temps pour différen­

tes valeurs de Pq, 0 et Y.

Remarquons les enregistrements curieux de la famille de courbes 

a de la figure 20: l'allure exponentielle jusqu'au point I 

est suivie par un "arrêt" apparent de la réaction, puisque la 

pression demeure stationnaire. Il ne peut s'agir de flamme 

froide car celle-ci est toujours suivie d'une augmentation con-
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mm

- 35.5

46

Fig. no 18 : famille de courbes à 420°C - réacteur Vycor R. V, 1 .

les chiffres indiquent les pressions initiales Pg (mm Hg)
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108.5

140.5

t sec
Fig. no 19 : famille de courbes à 360°G - reacteur Vycor R. V. 1 .

(a) -%- = (b) -2- = 0.40 (c) -%- = 0.85
1-Y 1-Y 1-Y

(ff = flamme froide)

les chiffres indiquent, les pressions initiales P (mm Hg)
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AP mm Hg

t sec

Fig. no 20 : famille de courbes à 330°C -

-, -, r

Ce)(3) *-Y. — — 2 fb) -~i—— —
1-Y 1-Y 4

réacteur Vycor R. V.

1-Y ~ 2

(ff = flamme froide)

les chiffres indiquent, les pressions initiales P0 (mm Hg)
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sécutive de pression (figure 10). Cette allure de courbe nous 

fait penser au "pic d'arrêt" de LUCQUIN (50), caractérisé par 

une brusque émission lumineuse qui se produit en fin de réaction 

au moment où 1 ' oxygène a pratiquement été entièrement consommé 

par la combustion de l'hydrocarbure. Ce pic d'arrêt ne s'observe 

que pour des mélanges riches en hydrocarbures et dans un inter­

valle de température relativement restreint (vers 300°C). Ce 

pic d'arrêt coïncide aussi avec la disparition de l'effet thermi­

que de la combustion lente observé par VANPEE (51). Nous avons 

analysé les produits de la combustion lente du mélange 

ZCHgCChlQz de pression initiale PQ = 46.6 mm Hg à 330°C, et 

constaté que 11 oxygène est presque entièrement consommé au moment 

où la pression devient stationnaire: il nous est cependant diffi­

cile de parler de "pic d'arrêt", n'ayant pas enregistré la lumi­

nescence et l'effet thermique d'une telle combustion, si nous 

voulons nous en tenir à la définition rigoureuse de LUCQUIN.

Si nous ne considérons que les variations sigmoïdales AP/temps, 

nous remarquons que pour une température et un mélange donnés,

AP., Cl/t, et <f> sont des fonctions croissantes
max dt max

de la pression initiale PQ.

a2) Définition des ordres apparents par rapport à-P : les expres­

sions mathématiques suivantes expriment les variations de APro,

fonction de P :
o
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est un nombre pur

ou a les dimensions (mm Hg) * n. sec 1

ou a les dimensions (mm Hg) m . sec

a les dimensions (mm Hg)-<1 . sec 1

Ces expressions nous ont permis de calculer les constantes

cip «2* a3 et a^ et surtout de déterminer les ordres apparents n, m

et 'q de / — | , de t___ et de cj> relativement à P .

[ dt/ max max o

a3) Résultats : nous avons représenté à titre d'exemple sur les figu­

res 21, 22, 23 et 24 les variations de AP , de t . de / — ) 

et de <(> en fonction de P_ pour les combustions lentes de mé­

langes 2CH2C0:102 à 330°C.

En général les points expérimentaux sont obtenus par une suite 

d'expériences où PQ ne varie pas de façon monotone.

Les valeurs des ordres apparents ont été calculés aux tempé­

ratures de 330°C, 360°C et 420°C pour différents mélanges : 

les résultats sont inscrits dans les tableaux 10a, b et c.

APco = ai p0

Umax = "2 IV"

mW = a3 V

♦ = a4 œ0)q
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Fig, no 21 : variation de APœ avec P

ŒgCOiOg = 2:1, 6 = 330°C, réacteur R. V, 1 , 

(ff = flamme froide),

pente •« 2

Fig, no 22 : variation de t avec P
Jlbd-jC O

CH,00:0, = 2:1, 8 = 330°C, réacteur R. V. 1 .

(ff - flamme froide)

# t en fonction de P
IlldrfN. U

OLn t en fonction de Ln Prt
JlkiA O



mm
max

pente S

mm Hg
Fig. no 23 : variation de (dP/dt) avec P

dvmax
1:2, 0 = 330°C5 réacteur R. V. 1 .

* (dP/..I en fonction de ff = flamme froide
dt'max o

o Ln en fonction de Ln Po

pente 1

v su Iuy P0 mm Hg
Fig. no 24 : variation de la constante d'accélération <j> avec PD; 

OHUCOiCL - 2:1, 6 = 330°C, réacteur R. V. 1 .

@4» en fonction de P 

Oln $ en fonction de Ln PQ

ff = flamme froide



61

Tableau no 10

Influence de la pression initiale PQ sur les différents paramè­

tres AP , t , / — | et è à différentes températures et 
00 max \ dt jmax

pour différents mélanges cétène-oxygène.

AP = cl . P
00 1 0

( “2 ' (p0)n Ln / dP) =
Ln ou + n. Ln P

dtj max \ dt ) max 2 0

t = a_
(PJm Ln t = Ln eu + m. Ln P

max 3 v CT max 3 0

<t> = a4 Ln <p = Ln a. + q. LnP0

(Ln = logarithme népérien)

Tableau 10a 9 = 330°C

Y

1-Y
al n Ln ou m Ln cy q Ln eu

0.18 2.66 -12.6 -1.96 12.9 1.00 -6.5
0.5

±0.01 ±0.10 ±0.4 ±0.12 ±0.5 ±0.08 ±0.3

0.28 2.74 -12.0 -2.09 12.7 1.01 -6.4
1.0

±0.02 ±0.15 ±0.6 ±0.24 ±0.9 ±0.11 ±0.4

0.27 2.68 -11.3 -2.11 12.6 1.02 -6.1
1.5

±0.02 ±0.18 ±0.3 ±0.19 ±0.6 ±0.08 ±0.3

0.25 2.64 -11.0 -2.15 12.6 1.01 —6.0
2.0

±0.01 ±0.21 ±0.7 ±0.21 ±0.8 ±0.13 ±0.5
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Tableau 10b 0 = 360°C

Y
1-Y al n Ln «g m Ln eu

0.85
0.32 3.42 -14.0 -2.04 11.3

±0.03 ±0.20 ±1.0 ±0.11 ±0.5

0.72
0.28 2.92 -12.9 -2.02 10.9
±0.02 ±0.18 ±0.8 ±0.15 ±0.3

0.50
0.21 2.77 -12.4 -1.68 10.5
±0.01 ±0.17 ±0.7 ±0.15 ±0.2

0.40
0.17 2.76 -12.6 -2.25 12.9
±0.01 ±0.11 ±0.5 ±0.10 ±0.2

0.28
0.13 3.24 -15.3 -2.71 15.8
±0.01 ±0.28 ±1.2 ±0.27 ±1.7

0.21
0.12 3.00 -14.7 -1.64 11.2
±0.01 ±0.20 ±0.9 ±0.21 ±0.3

Tableau 10c 6 = 420°C

1-Y
al n Ln «2 m Ln eu q Ln

0.5
0.19 3.03 -12.6 -1.91 10.6 1.89 -8.7
±0.01 ±0.21 ±0.4 ±0.06 ±0.2 ±0.06 ±0.2

1.0
0.33 3.05 -11.8 -2.28 11.5 2.23 -9.1

±0.02 ±0.05 ±0.1 ±0.10 ±0.4 ±0.14 ±0.5

1.5
0.30 3.00 -11.8 -2.12 11.5 2.13 -8.5

±0.01 ±0.03 ±0.2 ±0.09 ±0.5 ±0.15 ±0.4

2.0
0.27 2.97 -11.6 -2.16 11.4 1.92 -8.2
±0.01 ±0.04 ±0.2 ±0.07 ±0.3 ±0.22 ±0.8
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a4) Commentaires : nous avons porté sur le graphique no 25 les 

variations de en fonction du rapport de mélange —^ .

- la constante passe par un maximum pour —~ voisin de 1, 

soit pour un mélange équimolaire cétène-oxygène, aux deux 

températures de 420°C et 330°C.

- les ordres apparents n, m et q varient peu avec r~- , et

sont surtout sensibles à la température.

- l'ordre n de la vitesse maximum f —) par rapport à P_
Ut j max ^ 0

a une valeur moyenne égale à 3 à 420°C, résultat identique 

à celui obtenue par BARNARD et KIRSCHNER (34) à 475°C; à 330°C, 

la valeur moyenne de n est 2.66.

- l'ordre m de t par rapport à P varie peu en fonction de la 

température, et les valeurs calculées se répartissent autour 

de la moyenne m = -2.

- l'ordre q de la constante d'accélération 4> par rapport à PQ

a des valeurs moyennes respectivement égales à 2 et 1 à 420°C 

et 330°C.

Les valeurs moyennes des ordres apparents aux deux tempéra­

tures de 330°C et 420°C sont inscrites dans le tableau no 11.

Tableau no 11

Valeurs moyennes des ordres apparents n, m, et q

par rapport à PQ 0.5 < Y

1-Y
< 2.0

ordres/P relatifs à 420°C 330°C

n
\ dt j max

3.01 ± 0.08 2.66 ± 0.16

m t
max

-2.12 ± 0.08 -2.08 ± 0.19

q 2.04 ± 0.14 1.02 + 0.10



Fig, no 25 : variation de oy avec le rapport de melange ™ 

Réacteur R. V, 1 ,

D330°C, A360°C, O420°C.
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- remarquons qu'à 420° C, t __ et <j> varient approximativement 

suivant les puissances -2 et +2 de P . Les produits t 1 

calculés en fonction de PQ pour deux mélanges cétène-oxygène, 

sont inscrits dans le tableau no 12. La relation it = cons­

tante est relativement bien suivie: elle a été vérifiée par 

exemple pour la combustion de 11 hydrogène par KOWALSKY (52 - 

p. •109).

Tableau no 12

Variation du produit <f).tmax avec PQ à 420°C. Réacteur R. V. 1.

(a) CH2C0:02 = 1:1

(b) CH2C0:02 = 2:1

Tableau no 12a

P
0 mm Hg

^sec * sec"1
^‘^max

77.0 4.0 1.40 5.6

60.0 9.4 1.09 10.2

47.5 16.0 0.71 11.3

35.5 30.5 0.34 10.4

28.0 40.5 0.15 6.1

21.5 88 0.11 9.6

16.0 162 0.066 10.7

Tableau no 12b

P„
0 mm Hg max sec ^ sec”1 ^max

70.5 9.6 1.06 10.2

59.0 13.5 0.81 11.0

52.5 15.4 0.52 8.1
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Tableau no 12b (suite)

p„
° mm Hg max sec

^ -î
sec

^‘^max

41.5 27.6 0.27 7.5

32.0 48.0 0.24 11.8
l

24.5 93 0.13 ii\ 8

b) Influence de la pression partielle de cétène et d'oxygène :

Aux températures de 420°C, 360°C et 330°C, nous avons étudié l'in­

fluence des pressions partielles de cétène PqCH^CO et d'oxygène Pqq^ sur

les différents paramètres cinétiques AP , / ! , t et .

00 V dt / max max

bl) Influence de la pression partielle de cétène : :

bl.l) Famille de courbes: une famille de courbes correspondant 

à des combustions de mélanges cétène-oxygène à 330°C à 

pression d'oxygène constante (P^Q = 38.0 mm Hg) a été 

représentée sur la figure no 11. Sur la figure no 26, 

nous représentons une famille montrant les variations 

AP/temps à 420°C pour des mélanges à pression d'oxygène 

constante P n = 24.0 mm Hg.
ou2

bl.2) - comme nous l'avons fait lors de l'étude précédente,

nous pouvons définir des relations exprimant les varia­

tions de AP , de ( — ) , de t et de cf> en fonction
00 Vdt/max max

de P0ch2CO> de la forme:
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t sec

Fig. no 26 : influence de la pression partielle de cétène PqQ-^CO 

famille de courbes à 420°C

Pn = 24.0 mm Hg = constante, P0ch2CO variable 

Réacteur R. V. 1 .

Les chiffres indiquent les valeurs des pressions 

partielles de cétène.
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AP„ = a! »CH2CO p0CH2CO

%2'CH2C0 (P0CH2CO)nCH2CO

00

dP 

dt I max

max

et <j>

a3>CH2CO (p0CH2CO)mCH2CO 

a4>CH2C0 (p0CH2CO)qCH2C0

Nous définissons ainsi les ordres partiels itq^co , 

mCH2CO et clCH2CO Par rapport au cétène, la pression 

d'oxygène étant constante.

bl.3) Résultats : la figure no 27 représente la variation de APœ 

avec la pression partielle de cétène Pqch2CO aux trois 

températures de 420°C, 360°C et 330°C. APœ augmente linéai­

rement avec PQCH2CO tant que cette pression est inférieure 

à la pression constante d'oxygène P^n. Lorsque Pqch2CO 

devient supérieure à Pqq^ la courbe s'infléchit vers l'axe 

des pressions. Cette inflexion se produit à 360°C à partir 

d'une pression de cétène égale à 40 mm Hg, donc pratique­

ment égale à la pression d'oxygène (po02 = 38.0 mm Hg).

A 330°C et 420°C, celle-ci a lieu lorsque la pression de 

cétène est égale environ aux 3/2 de la pression initiale 

d'oxygène, soit respectivement 57 mm Hg et 35 mm Hg.

Nous avons représenté sur les figures 28, 29 et 30, les

variations de ( , de t__ et de cf) en fonction de

\ dt j max max
poCH2C0> correspondant à la famille de courbes de la fi­

gure 26. Le tableau no 13 résume les différentes valeurs 

des ordres et dés constantes calculées aux trois tempéra-
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360 C

330 C

420 C

Fig. no 27 : variation de APœ avec Pqch CO 

réacteur R. V. 1 .

(à 0 = 420°C, Pq0 = 24.0 ran Hg = constante 

à 0 = 360°C et 330°C, P Q = 38.0 mm Hg = constante). 

(ff = flamme froide)
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« tmax vs PoGHgCO

max o'-" 2

max mm Hg/sec

O Ln t— vs Ln Pqch CO (ff = flamme froide)

o
X

14

*oCH2CO

Fig. no 29 : variation de (dP/^)^. avec P^Q^CO

foCHgCO mr^

0 = 420°C, P^Q = 24.0 mm Hg, réacteur R. V. 1

*'dP/dPmax vs

OLn (dP/dt)max ^ Ln P^CHnCO
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pente 1

Ln R

Fig. no 30 : variation de $ avec Pqch CO

8 = 420°C, P Q = 24.0 mm Hg = constante 
*4 vs PyCH^ÔO 

OLn ^ vs Ln P^CHgCO

(ff = flamme froide)



tures de 330°C, 360°C et 420°C.

Tableau no 13

Influence de la pression partielle de cétène PqQH^CO = valeurs 

des ordres par rapport au cétène.

ordres

0°C
nCH2CO

Ln

a2,CH2CO mCH2C0

Ln

agiCH^GO dCH2C0

Ln

a4>CH2CO

330°C 2.12

O0
01 -1.65 9.7 1.04 -5.2

P^=38.0 ±0.07 ±0.2 ±0.06 ±0.2 ±0.09 ±0.3

360°C 3.03 -9.8 -2.28 11.2

PoÛ2=38.0 ±0.05 ±0.2 ±0.08 ±0.3

420°C 1.44 -4.6 -1.36 7.2 0.97 -3.9

P n =24.0 
0 2

±0.06 ±0.2 ±0.03 ±0.1 ±0.03 ±0.1

b2) Influence de la pression partielle d'oxygène Pqq„ : Ce paragra 

phe est le symétrique du précédent : nous avons choisi de mon­

trer une famille intéressante de courbes à 330°C, la pression 

de cétène PqQ^CO étant constante, égale à 38.0 mm Hg, celle 

d'oxygène étant variable.

b2.1) Famille de courbes: (figure no 31). Nous observons des 

enregistrements identiques à certaines courbes de la fa­

mille à la figure no 20. Ces enregistrements caractéris 

tiques s'observent eux-aussi à la même température de 

330°C, et pour des pressions partielles P0ch2CO supé­

rieures à la pression d'oxygène P^Q^.

Nous remarquons que cet arrêt apparent de la combustion
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mm Hg

t sec

Fig. no 31 : influence de la pression partielle cl'oxygène

8 = 330°C, = 38.0 mm Hg = constante

réacteur Vycor R. V. 1 .

(les chiffres indiquent les pressions partielles d’oxygène)
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se produit, compte tenu des erreurs d'expériences et de la 

reproductibilité, à un temps constant compris entre 102 et 

108 secondes, pour des pressions initiales d1 oxygène compri 

ses entre 23 et 10 mm Hg.

L'analyse indique qu'au moment où la pression devient sta­

tionnaire , 1'oxygène est presque entièrement consommé: cet 

intervalle de temps mesure donc la consommation d'oxygène, 

et puisqu'il est pratiquement indépendant de la pression 

PgQ_ , l'ordre par rapport à 1'oxygène est probablement un. 

Lorsque les variations de pression sont les courbes habitu­

elles en S, (S) max
et <j> sont des fonctions croissantes

de la pression d'oxygène, alors que t décroît avec elle.

b2.2) - nous définissons les mêmes expressions qu'au paragraphe

bl) représentant les variations de AP , de/ — ] , de

00 V dt / max

t
max

et de <j> en fonction de P n .
ou2

A?. = _ al’02 Po°2

/dP
Ut

) =
/ max

<*2'02 (Po02^2

*max =
“3'02 CW"02

et 4> =
“4-02 Cp002)q°2

b2.3) Résultats : la figure 32 représente

avec PgQy Nous obtenons des variations analogues à celles 

que nous avons obtenues au paragraphe précédent, la pres­

sion d'oxygène étant: constante et celle de cétène, varia­

ble. Aux trois températures étudiées, les graphiques
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mm

420 C

O/D

mm

Fig. no 32 : variation de AP^ avec la pression partielle d'oxygène

9 = 420°C P^CH^CO ' 24.0 mm Hg = constante 

0 = 360°C - 38.0 mm Hg = constante 

G = 330*C P CH^CO = 38.0 mm Hg = constante
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Ln t

pente *“

Fig. no 33 : variation de t avec P
max

= 38.0 ran Hg 8 = 330°C

OLn t
max

pente 0.5max

Fig. no 34 : variation de (dP/,.) avec P o

P0CH-,CO - 37.8 mm Hg 8 = 330°C réacteur R. V. 1

* (dP/dtW vs p0o2

O to (dP/^)^ vs Ln P0^9



« O®* Q-Q

pente 0*5

mm

Fig, no 35 : variation de <j> avec P q

PoCH^CO = 37.8 mm Hg
2
3 330°C

réacteur R. V. 1
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s'infléchissent lorsque la pression d'oxygène devient supé­

rieure à celle du cétène.

Les figures 33, 34 et 35 représentent les variations de 

dP'
max’

, et <j) en fonction de P n , pour la fa- 
dt I max °u2 *

mille de courbes de la figure 31: des discontinuités y 

sont nettement discernables et correspondent aux enregis­

trements singuliers que nous avons mentionnés, les ordres 

par rapport à l'oxygène étant égaux ou proches de zéro pour 

ces combustions lentes.

Le tableau no 14 résume les différentes valeurs des constan­

tes et des ordres relatifs à 1'oxygène pour les trois tem­

pératures étudiées.

Tableau no 14

Influence de la pression partielle d'oxygène P^Q . Ordres partiels 

relatifs à 1'oxygène.

Remarque : pour le domaine de validité des ordres à la température

de 330°C, il faüt se reporter aux figures 33, 34 et 35.

^^ordres
6°C^\ n°2 Ln a2»o2 mo2 Ln a3’02 % 2 pn a4’Û2

330° G = 0 = 0 = 0

poch2C0=38
ou
0.48

±0.04
-1.6
±0.1

ou
-0.67
±0.05

6.0
±0.2

ou
0.45

±0.05
-3.4
±0.3

360°C 1.33 -3.5 -0.91 6.1

p0ch2co=38 ±0.06 ±0.2 ±0.04 ±0.1

420°C 1.22 -4.3 -1.06 6.3 1.21 -3.9

p0gh2co=24 ±0.09 ±0.3 ±0.07 ±0.2 ±0.04 ±0.1
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b3) Résumé et conclusion: Nous avons résumé dans les tableaux 

nos 15 et 16 les différentes valeurs des ordres relatifs à 

PQ, P^CH^CO et PgOg » aux deux températures de 420°C et 330°C.

Tableau no 15

Ordres par rapport à la pression totale, et aux pressions partielles de 

cétène et d’oxygène, à la température de 420°C.

* P n = 24.0 mm Hg = constante
ou2 6

** Poch^20 - 24.0 mm Hg = constante

*** valeurs moyennes pour des rapports de mélange —%— compris
1—Y

entre 0.5 et 2.0 .

Ordres par 
rapport à

PoCH2C0 * Po02 ** somme des or­
dres partiels

p ***

0

1.44 1.22 2.66 3.01
y dt J max ±0.06 ±0.09 ±0.15 ±0.08

1 1.36 1.06 2.42 2.12

^max ±0.03 ±0.07 ±0.10 ±0.08

*
0.97 1.21 2.18 2.04

±0.03 ±0.04 ±0.05 ±0.14

Tableau no 16

Ordres par rapport à la pression totale et aüx pressions partielles de 

cétène et d’oxygène à la température de 330°C.

* P n = 38.0 mm Hg = constante
ou2

** PgCH^CO - 38.0 mm Hg = constante; pour le domaine de validi­

té, il faut se référer aux figures nos 33, 34 et 35

valeurs moyennes pour des rapports de mélange 

entre 0.5 et 2.0 .

*** compris
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Tableau no 16 (suite)

Ordres par 
rapport à

P0CH2CO * Po°2 ” somme des or­
dres partiels

p ***

0

2.12 = 0 ou 2.12 ±0.07 ou 2.66

\ dt /max ±0.07 0.48 ±0.04 2.60 ±0.11 ±0.16

1 1.65 §OU 1.65 ±0.06 ou 2.08

^max ±0.06 0.67 ±0.05 2.32 ±0.11 ±0.19

<f>
1.04 ^ 0 ou 1.04 ±0.09 ou 1.02

±0.09 0.45±0.05 1.49 ±0.14 ±0.10

A la température de 420°C, nous obtenons des résultats en bon 

accord avec les ordres déterminés par BARNARD et KIRSCHNER (34) 

qui trouvent à 475°C les ordres 1.7 et 1.2 respectivement par

rapport au cétène et à 11 oxygène, en suivant les variations

, - . / dP\
de la vitesse maximum —

\ dt max

Ces deux tableaux font ressortir la complexité du phénomène. 

D'une part les ordres varient suivant le paramètre étudié (la 

température étant constante), d'autre part les ordres relatifs 

à un paramètre donné changent avec la température. Cette va­

riation en fonction de la température est sans doute la plus 

instructive, car elle signifie sans doute un changement dans le

mécanisme d'oxydation lorsque l'on passe de 420°C à 530°C.

c) Influence de la température : énergies globales d'activation:

L'influence de la température, à pression et composition constante,

sur les paramètres / — \ , t v et <f> nous permet de calculer les éner-

^ dt j max max

gies globales d'activation expérimentale B (kcal/mole).



81

cl) Famille de courbes: les enregistrements de la figure 36 repré­

sentent les combustions lentes de mélanges stoechiométriques 

cétène-oxygène de pression initiale P_ = 95.0 mm Hg à différen­

tes températures.

AP , 1
et <f> sont des fonctions croissantes de la

\ dt / max tmax

température. Remarquons qualitativement qu'entre 473°C et 386°C,

la variation de — avec la température est très lente, 
dt max

alors qu'elle est beaucoup plus rapide pour des températures in­

férieures à 360°C.

c2) Energies globales d'activation: nous avons cherché si les va­

riations de ( — 1 , t v et cf) obéissent à des lois exponen-
\ dt / max max F

tielles du type:

dP\ Bre"B2/RT

dt j max

t -
B3.e'B3/RT

max

(j)
34.fVRT

définissant ainsi les énergies globales d'activation expérimen­

tales Bg, Bg et B^ .

(Les indices 2, 3 et 4 se rapportent comme dans les paragraphes

j max' ^max ^

dP

dt / max

en fonction de la température, pour la famille de courbes de 

la figure 36. Chaque valeur expérimentale correspond à la 

moyenne de trois ou quatre expériences.

précédents à ( , t et è)
V dt j max max

c3) Résultats : le tableau 17 indique les variations de
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àP mm

452 °C

419UC

386 UC
360 C

342 X

331 UC

t sec

Fig, no 36 : influence de la température

?0 = 95.0 irai Hg, CPLjCOrO^ = 1:2, réacteur Vycor R, V. 1 

"neuf”.
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Tableau no 17

Variation de ( —\ avec la température

V dtJ max
PQ = 95.0 mm Hg, CHgCOzO^ = 1:2, réacteur R. V. 1 "neuf".

6°C T°K
(®)
X dt / max
mm Hg/Sec

lo8l0
(-Ï
\dt j max

1

T

0K~1

xlO3

497 770 4.35 0.638 1.30

473 746 3.80 0.580 1.34

446 719 3.20 0.505 1.39

419 692 2.55 0.407 1.45

393 666 2.05 0.312 1.50

386 659 1.85 0.267 1.52

367 640 1.60 0.204 1.56

360 633 1.20 0.079 1.58

342 615 0.48 -0.320 1.63

331 604 0.20 -0.700 1.66

327 600 0.12 -0.921 1.67

Les énergies globales d'activation Bg sont sensibles à l'état 

de surface du réacteur. Nous avons constaté des différences 

sensibles, surtout aux températures inférieures à 350°C, entre 

les valeurs de B^ obtenues avec le réacteur de Vycor R. V. 1
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fraîchement traité à l'acide nitrique (réacteur "neuf"), et ce

même réacteur utilisé pendant un mois et plus (réacteur "passi-

vé"). Si nous passons du réacteur R. V. 1 passivé au réacteur de

Pyrex R. P. 3 lui-même passivé, les différentes valeurs de B^

concordent aux erreurs d'expérience près. L'énergie d'activation

Bg varie aussi en fonction de la composition du mélange.

Les différents résultats obtenus pour la variation de la vitesse

maximum ( —\ en fonction de la température sont indiqués
^dt j max

sur la figure 37 et dans le tableau no 18.

Tableau no 18

Valeurs de l'énergie d'activation B^ relative à 

les conditions expérimentales.

dP\
dt j max suivant

Réacteur
Conditions
expérimentales

B^ (kcal/mole) B« (kcal/mole)

8 > 370°C 8 > 350°C
mélange Po

Vycor

R. V. 1

"neuf"

Stoech. 117 7.8 ± 0.5 62.5 ± 1.4

95 7.7 ± 0.4 63.0 ± 2.5

78 7.8 ± 0.6 61.8 ± 1.7

Vycor

R. V. 1

"passivé"

Stoech. 59 4.3 ± 0.3 42.0 ± 2.0

équi. 80 7.9 ± 0.4 42.3 ± 2.6

Pyrex

R. P. 3

"passivé"

Stoech. 71 5.5 ± 0.2 42.3 ± 0.2
équi. 56 5.6 ± 0.5 41.0 ± 2.0

Dans le tableau 19a, nous avons inscrit les variations de ( — j ,
X dt/max

tmax et <J> en fonction de la température, correspondant à la com­

bustion lente d'un mélange stoechiométrique cétène-oxygène de



B= 1t7 mm

s 95 mm

—O— —Rx 59 mm “* "*0 —

Fig. no 37 : variation de la vitesse maximum avec la température. CHgCOzOg = 1-2 .

avec le réacteur R. V. 1 "neufexpériences

00
tn
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Tableau no 19

(a) Variations de ( —\ , t et <j> en fonction de la température
V dtj max’ max F

(b) Valeurs des énergies d’activation (kcal/mole)

Pq = 59.0 mm Hg, CH^COzO^ = 1:2, réacteur R. V. 1 "passivé".

Tableau no 19a

l ÔP\
t°c V dt 1 max ^max (J) x 10 

(sec-1)(mm Hg/sec) (sec)

497 0.95 6.5 8.7

452 0.80 13.8 5.2

420 0.74 23.2 3.4

388 0.65 39.5 2.4

340 0.40 132 1.0

330 0.14 214 0.5

Tableau no 19b

Energies
d'activation 8 > 370°C 8 '< 350°C

B2 4.3 ± 0.3 42.0 ± 2.0

B3 16.0 ± 0.3 32.0 ± 1.0

10.8 ± 0.6 40.0 ± 2.0



—i — :--- : —   ---- JU. _____;.... ......... I --------———
13 14 1.5 1.6

Fig. no 38 : variation de (dP/c|1-)T!iax, 'tjnax et 4> avec la température

P0 = 59.0 nan Hg CHgCOzOg = 1:2, réacteur R. V. 1 "passive’’ 

0(dP/dt)max (mm Hg / sec)
□ d> (sec-1)
V miax (sec)

-1

OO
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pression initiale PQ = 59.0 mm Hg dans le réacteur Vycor R. V. 1 

"passivé". La figure no 38 représente les variations de ces pa­

ramètres en fonction de — . Nous obtenons ainsi les différen-
T

tes valeurs des énergies globales d'activation inscrites dans 

le tableau 19b.

c4) Commentaires : l'examen des graphiques des figures 37 et 38 mon­

tre qu'il existe deux domaines bien distincts: un domaine de 

"hautes températures" à partir de 370°C, correspondant à des éner­

gies d'activation relativement faibles comprises entre 4 et 16 

kcal/mole suivant le réacteur utilisé et le paramètre étudié ; 

un domaine de "basses températures" à partir de 350°C, dans le­

quel les énergies d'activation sont comprises entre 32 et 64 

kcal/mole suivant les conditions expérimentales. Ces deux do­

maines sont séparés par une région de transition entre 370°C et 

350°C, où 1'énergie d'activation varie avec la température. L'é­

tude de la limite d'explosion a fait ressortir l'existence d'une 

transition vers 375°C. Nous pouvons raisonnablement penser que 

les énergies d'activation bien définies que nous avons mises en 

évidence correspondent à des mécanismes d'oxydation du cétène

différents : un mécanisme "hautes températures" pour des tempé­

ratures supérieures à 370°C de faible énergie d'activation, et 

un mécanisme "basses températures" pour des températures infé­

rieures à 350°C, d'énergie d'activation plus élevée. De tels 

domaines sont fréquemment observés pour les oxydations des hydro­

carbures, la région de transition étant le plus souvent marquée 

par un coefficient négatif de température, comme par exemple 

dans le cas de 1'acétone (53).
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L'énergie d1 activation B^ de "hautes températures" est en bon

accord avec la valeur approximative de 6 kcal/mole trouvée par

BARNARD et KIRSCHNER (34). Ces auteurs constatent eux-aussi

une augmentation de l'énergie d'activation pour les températures

inférieures à 350°C, puisque leur tracé log, n f en fonc-
10 V dt j max

tion de ^ commence à s'incurver à partir de cette température.

c5) Conclusion: l'étude de 1'influence de la température nous indi­

que avec beaucoup de certitude l'existence de deux régimes de 

combustion lente: un premier au-dessus de 370°C, un second au- 

dessous de 350°C. Les variations de pression AP peuvent être 

traitées comme celles d'une réaction en chaînes ramifiée avec 

branchement dégénéré. Nous nous attendons si cette hypothèse 

est exacte, à ce que la ramification pour les hautes tempéra­

tures (6 > 370°C) soit due à un aldéhyde intermédiaire, tandis 

que pour les basses températures (8 < 350°C), elle soit due à 

des peroxydes. Nous nous attendons aussi à ce que les produits 

de combustion dans ces deux domaines soient sensiblement diffé­

rents: seules les analyses peuvent nous apporter une réponse 

sans équivoque à cette question.

3.C RESULTATS ANALYTIQUES

Les analyses ont été faites dans les deux domaines de températures 

que nous avons mentionnés, soit à 420°C et 330°C, pour les combustions de 

différents mélanges cétène-oxygène.

3.C.1 ANALYSE DES PRODUITS DE COMBUSTION LENTE A 420°C:
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a)*- Produits de la combustion lente d'un melange stoechiométrique

cetène-oxygène de pression initiale PQ = 59.0 mm Hg:

Les résultats des analyses sont indiqués dans le tableau 20 et les 

figures 39 et 40. En accord avec BARNARD et KIRSCHNER (34), nous trouvons 

que les produits principaux de la combustion sont à cette température le 

monoxyde de carbone, le formaldéhyde, l'eau et 1'anhydride carbonique. Nous 

trouvons aussi des traces de méthane, d'hydrogène, de méthanol, d'acide acé­

tique, d'acétaldéhyde et de peroxyde d'hydrogène, mais 1'éthylène est absent. 

Les bilans de pression, en atomes de carbone, d'hydrogène et d'oxygène sont 

satisfaisants surtout lorsque la réaction est bien avancée (tableau 21).

Pour savoir si 1'augmentation de pression AP mesure bien 1'avancement de la 

réaction, nous avons porté sur la figure 41, les pressions partielles des 

réactifs et des produits en fonction de AP. Pour le monoxyde de carbone, 

l'eau et 1'anhydride carbonique, nous obtenons des droites passant par 1'ori­

gine. Les parties linéaires extrapolées à AP = O, pour le cétène et l'oxy­

gène, ne passent pas par les valeurs des pressions initiales. Ces déficits 

initiaux reflètent la consommation de cétène et d'oxygène pendant la pério­

de d'induction (avant que AP ne devienne positif), ainsi que la formation de 

formaldéhyde. La pression de formaldéhyde ne varie pas linéairement en

fonction de AP et passe par un maximum. Si nous omettons les premières éta-

dP
pes de la réaction, et en particulier la période d'induction, AP et — 

mesurent bien 1'avancement et la vitesse de la réaction. En cherchant les 

pentes initiales des courbes de là figure 41j nous pouvons dégager la stqe- 

chiométrie de la réaction à l'instant initial:

1.10 CH20 + 0.75 CO + 0.35 H.0 

0.15 C02 + 0.04 CH4 + 0.01 CH30H 

traces (LL,, CH^COOH, H202, CLRCHO) „

CHgCO + 0.85 02 -» 

+

+



P mm Hg

Fig. no 39 : analyse de produits de combustion lente du cétène

6 = 420°C, P = 59.0 mm Hg, CHgCCHC^ = 1:2, réacteur R. V. 1 

Produits principaux : # CH^CO V CO O CO2

OO, VH,0 (O
H



P x 10 mm Hg

10

20 î sec

Fig. no 40 : analyse de produits de combustion lente du cétène

6 -- 420°C, PQ = 59.0 mm Hg, QVCÜ:!)., = 1:2, réacteur R. V. 1

Produits secondaires : ® CH,

€?

<D CHgCOOH 

8 CHgOH 

O QLCHO vO
K)



Tableau no 20

Analyse des produits de combustion lente

0 = 420°C ' Po = 59.0 mm Hg, CH2C0 :02 = 1: 2,

réacteur R. V. 1. (Pressions en mm Hg - traces 0.05 mm Hg) °

t
(sec)

P
enr

°2 CH2C0 CO OY C°2 h2° ch4 H2 ch3oh ch3co2h ch3cho %

0 59.0 39.3 19.7 0.0 0.0 0.0 0.0 0.0 0.0 0.0 0.0 0.0 traces

14 59.1 38.1 18.1 0.1 1.0 0.0 0.0 0.0 - - - - ÎT

20.7 59.5 34.9 15.3 1.5 4.4 0.2 0.5 0.03 - 0.10 0.08 0.05 !!

22.8 60.3 35.1 13.7 2.0 5.6 0.5 1.3 0.1 0.04 0.15 0.10 0.10 H

24.0 61.1 32.5 12.2 4.4 7.6 1.0 2.4 0.3 0.09 0.15 0.05 0.10 11

25.4 62.0 31.0 10.8 5.6 7.6 1.2 3.1 0.3 0.15 0.20 0.20 0.12 TT

28.6 64.0 29.0 7.5 9.3 6.5 2.1 4.7 0.6 0.2 0.20 0.20 0.15 TT

32.4 65.5 29.7 6.4 13.3 5.4 2.7 6.7 0.7 0.25 0.16 0.20 0.10 11

37.2 66.6 28.2 5.1 16.0 5.1 3.1 7.8 0.8 0.35 0.16 0.21 0.06 11

38.3 66.7 28.4 5.0 15.9 5.0 3.2 7.9 0.8 0.3 0.15 0.25 0.10 11

56.0 68.5 27.5 3.6 18.2 4.6 3.5 9.5 0.9 0.4 0.12 0.27 0.05 TT

72.4 69.0 27.8 2.9 18.5 4.0 4.1 10.2 1.0 0.45 0.10 0.30 0.05 11

81.6 69.2 26.0 2.7 21.0 3.5 4.2 10.3 ' 1.05 0.4 0.08 0.25 0.05 TT
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Tableau no 21

Analyse des produits de combustion lente du cétène.

0 = 420°C, PQ = 59.0 mm Hg, CH^COiO^ =1:2. Réacteur R. V. 1 

bilans

X

(sec)
enr

(mm Hg)
cal 

(mm Hg)

u
mm-at mm-at

n
mm-at

0 59.0 59.0 98.4 39.3 39.3

14 59.1 57.3 95.4 37.3 38.2

20.7 59.5 57.1 92.2 37.1 41.2

22.8 60.3 58.7 94.3 36.2 43.1

24.0 61.1 59.5 92.7 36.9 44.4

25.4 62.0 59.5 91.4 36.3 44.9

28.6 64.0 61.6 92.1 35.5 44.6

32.4 65.5 67.6 99.3 37.7 46.1

37.2 66.6 68.9 99.3 37.9 45.6

38.3 66.7 69.0 99.8 37.8 41.6

56.0 68.5 68.7 98.6 35.2 40.9

72.4 69.0 69.4 100.2 34.2 40.8

81.6 69.2 69.5 98.3 35.9 39.5
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mm Hg

Fig. no 41 : analyse de produits de combustion lente du cétène

8 = 420°C, P = 59.0 mm Hg, CH^GOiOg = 1:2,

réacteur R. V. 1

O 0%

# CHLGO

V CO

" CHgO 

O (#2

V HgO
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Fig. no 42 variation de Pq| q et de la vitesse de la réaction 

dP/dt en fonction de 1'avancement AP de la réaction

6 = 420°C, P = 59.0 mm Hg, = 1:2,
réacteur R. V. 1

•“■“•“•AP 

» CH^O
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Les vitesses de consommation du cétène et de 1'oxygène, ainsi que celles de

formation des produits principaux (CO, K^O, C02) sont maximum au temps

dP
t = t pour lequel la vitesse de réaction — est maximum. A ce temps,

IïïcLX dt

la concentration de formaldéhyde passe par un maximum, pour décroître ensui­

te parallèlement à celle du cétène. Les variations de la pression de for-

dP
maldéhyde et de la vitesse — de la réaction en fonction de AP sont

dt

parallèles (figure 42): cette remarque nous suggère que le formaldéhyde 

peut être l'intermédiaire actif dans la ramification par la réaction :

CHgO + 0« *CH0 + «HOg . Lorsque la combustion est bien avancée, les 

produits principaux de la combustion sont le monoxyde de carbone et l'eau: 

la courbe de formation de l'eau est pratiquement confondue avec AP, la pres­

sion de CO est égale à deux AP. L'oxygène, le cétène et le formaldéhyde

décroissent parallèlement à AP : tout se passe comme si finalement la com­

bustion avait obéi à la réaction stoechiométrique :

CH2C0 + 02 -» 2C0 + H20,

CO et H20 étant les deux produits principaux de la combustion.

b) Influence des pressions partielles de cétène et d'oxygène:

La figure 43 représente les variations des pressions finales de cé­

tène et d'oxygène, ainsi que celles des produits principaux de la réaction, 

lorsque nous faisons varier le rapport en gardant la pression initiale

constante égale à 59.0 mm Hg. Les variations relatives à CO, HgO et Œ>2 

sont parallèles à la variation de AP qui, comme nous l'avons vu, passe par

un maximum pour un rapport de mélange —— voisin de 1. Le mélange
1-Y

"optimum" correspond ainsi à une composition voisine de celle du mélange 

équimolaire. Cette notion de rapport "optimum" de mélange peut être ratta-



O
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mmfinale

*oOz

Fig. no 43 : variation des pressions finales des produits et des 

réactifs en fonction du rapport de mélange Y/l-Y 

6 = 420°C, P = 59.0 mm Hg = constante 

réacteur R. V, 1

AP

O 0%

* CHgCO

V CO
V HgO 

O COg
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chée aux ordres que nous avons trouvés expérimentalement par rapport au 

cétène et à 1 ' oxygène en suivant la variation de ^ '

trouve
dP 

dt J max
a^p0CH2CO^1 ’ -4 (Po02^1 ou en faisant intervenir la1.22

dt j max
nous avons

pression initiale Pq:

dP
dt I max a(PoCH2C0) CVP0CH2Co)

Cette quantité passe par un maximum pour Pqch2CO = 2’"te" Po’ so^t Pour

—= 1-18 voisin de 1.
1-Y 1,22

c) Influence de la pression totale Pq:

Nous avons analysé les produits de combustion de mélanges équimolai­

res cétène-oxygène, à des pressions initiales de 59.0 mm Hg et 77.0 mm Hg: 

si nous ramenons les échelles de temps à 1'avancement AP de la réaction, 

nous voyons sur la figure no 44 que les résultats des deux expériences sont 

semblables, compte tenu des erreurs d1 expériences.

d) Influence de gaz inerte:

Le tableau no 22 montre que 11 addition d'hélium ajouté comme gaz 

inerte a peu d'influence sur les pressions finales des réactifs et des pro­

duits. Nous n'avons pas étudié l'effet d'autres gaz inertes tels que 

l'azote ou 1'anhydride carbonique.
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mm

Fig, no 44 influence de la pression initiale P

8 = 420*C, CHzOOtOg =

réacteur R, V. 1

0? consommé, O 77 mm Hg O 59.0 ran Hg

0H?C0 consommé e n ® H

œ" 9 »t 7 tï

CCL 0 „ D f f
Z

u n V „ V
tï

U r£.J

CHpO m u a tî
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Tableau no 22

Influence de 11 addition d'hélium sur les pressions finales des 

produits et réactifs:

6 = 420°C , réacteur R. V. 1 .

Pressions 
finales (mm Hg)

mélange stoech 
Pq=59.0 mm Hg

mélange stoech
P =59.0 + 59 

mm Hg He

mélange stoech 
59.0 mm + 180 
mm Hg He

ch2co 2.7 2.5 2.9

°2 26.0 25.5 26.5

CO 21.0 22.5 20.5

C02 4.2 4.8 5.0

h20 10.3 10.0 9.5

ch4 1.0 1.0 1.0

e) Rôle du formaldéhyde à 420°C et dans le domaine des hautes

températures :

L'analyse des produits de combustion nous indique que la pression 

de formaldéhyde est maximum au moment où la vitesse ^ est elle-même 

maximum. La figure 42 montre que la vitesse de la réaction et la pression 

de formaldéhyde varient parallèlement en fonction de 1 ' avancement AP de la 

réaction. Compte tenu de l'étude de 1'influence de la température, nous

pouvons penser que le formaldéhyde joue un rôle important, et qu'il peut
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être l'intermédiaire actif conduisant au branchement dégénéré.

el) Influence de l'addition de formaldéhyde: grâce à la cellule 

R. V. 2 munie de l'"injecteur", nous avons introduit à diffé­

rents moments de la combustion des quantités variables de for­

maldéhyde dans le milieu réactionnel. Nous avons pris comme 

réaction témoin, la combustion lente du mélange stoechiométrique 

de pression initiale PQ = 59.0 mm Hg à 420°C. L1 addition du 

formaldéhyde est indiquée par un brusque saut de pression lors 

de 1'enregistrement : comme le volume de 1'inj ecteur est très 

faible (1 cm3) par rapport au volume de la cellule (370 cm3), 

nous avons pris comme pression de formaldehyde ajoutée, la va­

leur en mm Hg de ce saut de pression lors de l'addition.

La figure 45a représente l'effet de formaldéhyde introduit dans 

le réacteur avant le mélange. Avec 1'addition de 8.0 mm Hg de 

formaldéhyde, la combustion débute avec la vitesse maximum, la 

période d'induction étant totalement supprimée. Il est à noter 

que 1'addition de formaldéhyde a peu d'influence sur la valeur 

de la vitesse maximum, et que les différentes courbes ont des 

tracés sensiblement parallèles. Cette quantité de formaldéhyde 

nécessaire pour supprimer la période d'induction correspond à peu 

près à la pression maximum trouvée au temps t soit 7.6 - 7.8 

mm Hg. L'addition de formaldéhyde au moment où la concentration 

critique est atteinte et après celle-ci, a peu d'influence sur 

le déroulement ultérieur de la combustion: (figure 45b).

Notons de plus comme 1'indique la figure 46, que la formation 

de formaldéhyde suit une loi exponentielle à peu près jusqu'au 

moment où la concentration critique est atteinte: les portions



1 mm C-H2O

Fig, no 45a : influence du formaldehyde

8 = 420°C, P = 59,0 mm Hg, Cli^CD:0? = 1:2, 

réacteur R. V, 2

introduction à l'instant initial t=o, avant le mélange

1
0
3
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mm

t sec

mm

Fig, no 45b : influence du formaldéhyde

6 = 420°C, P = 59.0 mm Hg, dt,C0:0^ = 1:2, 

réacteur R. V. 2

introduction au cours de la combustion ^
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mm

t sec

Fig. no 46 : variation exponentielle de AF et de

OHLO aux. instants initiaux de la réaction

6 = 42QOC, P = 59.0 mm Hg, CHgCOzO? = 1:2,

réacteur R. V. 1

* CHgO 

— AP
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linéaires des courbes log^AP vs t et log^PQ^o vs t sont 

parallèles, et la pente nous donne la constante d'accélération <j) 

égale à 3.36 x 10“1 sec"1 (tableau no 19a).

Dans le cas de la ramification dégénérée simple où les chaînes

sont terminées linéairement, le traitement mathématique conduit 

à une variation exponentielle de l'intermédiaire donnant lieu à

la ramification.(52). (Annexe no 5).

Le formaldéhyde joue un rôle important dans la combustion du 

cétène à 420°C, et nous pensons qu'il est 1'intermédiaire actif 

du branchement dégénéré. Nous avons étudié plus spécialement 

comment sa concentration maximum varie avec la pression totale P , 

les pressions partielles de cétène et d'oxygène, ainsi qu'avec la 

température.

e2) Influence de la pression totale PQ: les résultats de la figure 

47 montrent que (PcP^O^max est fonction linéaire croissante

de P . 
o

e3) Influence des pressions partielles de cétène et d'oxygène:

(figure 48). ^CH20^max; varie linéairement avec la pression de 

cétène, celle d'oxygène étant constante:

^ CHgO^max 3.15 x 10"1 P.0CH2CO

(les pressions sont exprimées en mm Hg).

La variation en fonction de la pression initiale d'oxygène est

beaucoup plus complexe. (PrH n) croît tout d'abord avec
vn2u max

PQ02 jhsqu'à PgOg - 20 mm Hg pour décroître ensuite lentement.

e4) Influence de la température : la figure 49 représente différen-
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mm Hg

Fig. no 47 : variation de (Pqj o^max avec pression totale Pq 
6 = 420°C, CH2CO:82 =1:2 

réacteur R. V. 1

mm Hg

Fig. no 48 : variation de (Pq^ o^max avec -*-es pressions partielles

P O = 39.0 ± 0.5 ;P.CH0CO = 39.0 ± 0.5
@ ° 2 o: ° 2

; p0Œ2CO variable ;_P0o variable
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mm

Fig. no 49 : influence de la température sur la pression 

maximum de formaldéhyde

P = 59.0 mm Hg, CH^COiOg = 1:2
réacteur R. V. 1

Fig. no 50 : variation de (Pq-1 •->())^ax avec température

P = 59.0 mm Hg, CHgCOdO, = 1:2,
réacteur R. V. 1
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tes courbes de formation du formaldehyde, correspondant à la

combustion d'un mélange stoechiométrique de pression initiale

PQ = 59.0 mm Hg à différentes températures: la pression maximum

de formaldéhyde croît avec la température. Dans le tableau no 23,

nous avons comparé les valeurs de (Ppu-n) et de ( —|
unZu max \ dt / max

aux différentes températures étudiées et cherché si la pression 

maximum de formaldéhyde suit une loi exponentielle en fonction 

de la température. Les rapports de ^à ^pCH20^max sont 

sensiblement constants, aux erreurs d'expériences près, et nous 

pouvons dire que la vitesse maximum de la réaction est proportion­

nelle à la pression maximum de formaldéhyde dans l'intervalle de 

température 500° - 390°C.

Tableau no 23

Influence de la température sur la pression maximum de formaldéhyde

(PcH2o)max ' P = 59. 
0

0 mm Hg, CHgCOiO, = 1:2, réacteur R. V. 1.

mm Hg
. 8°C

^ CHgO^ax
T°K T°rl(f&\ -, 

vdt j max

f-)

V dt/ maxw»

11.0 1.04 497 770 1.30 0.95 0.086

8.8 0.95 452 725 1.38 0.80 0.091

7.6 0.88 420 693 1.45 0.74 0.097

6.7 0.83 388 661 1.51 0.65 0.097

La variation de (Pruno) en fonction de — donne une droite 

d'arrhénius, et "l'énergie d'activation" calculée est de 4.6 ± 

0.3 kcal/mole, valeur qui est proche de la valeur calculée pour 

la vitesse maximum qui est de 4.3 kcal/mole, (figure 50).
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fj Conclusion:

Nous pouvons résumer le comportement du formaldéhyde dans la région 

de hautes températures (8 > 370°C):

fl) à ces températures, la pression de formaldéhyde passe par un maxi-

dP
mum alors que la vitesse — de la réaction est elle-même

dt

maximum.

f2) la vitesse de la réaction varie parallèlement à la pression de 

formaldéhyde en fonction de 1'avancement AP de la réaction.

f3) la formation de formaldéhyde suit une loi exponentielle jusqu'à 

la concentration maximum.

f4) l'addition à l'instant initial d'une concentration de formal­

déhyde égale à la concentration critique fait débuter la réaction 

avec la vitesse maximum. L'addition après le temps t ___ n'a pas 

d'influence sur le déroulement ultérieur de la combustion.

Ces preuves, en plus de l'allure autocatalytique de la variation de pres­

sion, suggèrent que la combustion du cétène est une réaction en chaînes, 

ramifiée, dégénérée par le formaldéhyde pour les températures comprises

entre 370°C et 500°C.

3.C.2 ANALYSE DES PRODUITS DE COMBUSTION A 330°C:

a) PQ = 59.0 mm Hg, CH^C0:0^ =1:2 , réacteur R. Y. 1:

Cette température de 330°C représente la combustion lente dans la 

région des basses températures. Le tableau 24 ainsi que les figures 51a 

et 51b indiquent la consommation d'oxygène et de cétène, ainsi que la



P mm Kg

30.

O.
'O,Oo

0

0

O

t
Fig. no Sla : produits principaux, de la combustion lente du cétène

6 = 330°C, P = 59.0 mm Hg, CH^CObOg = 1:2 
réacteur R. V. 1 

<3 O, * GHgO

OCH.GO V H,O

V CO 3 COg

sec

n
i



P mm Hg

O

*

t sec

Fig. no 51b : produits secondaires de combustion lente du cêtène

9 = 330°C, P = 59.0 mm Hg, CH_00:0_ = 1:2, 

réacteur R. V. 1

fi Peroxydes x 10 

e CH?0H x 10 

@ CH_C00H x 10

K CH^COŒ^ % 10

A CH^-CH-CHL x 10 
o ^

x 20

h*



Tableau no 24

Produits de combustion lente du cétène 

0 = 330°C, Pq = 59.0 mm Hg, QLCOiOg = 1:2, 

réacteur R. V. 1

(pressions en mm Hg - traces < 0.05 mm Hg)

t

(sec)

P
enr

°2 ch2co CO CH20 h2° c°2 Peroxydes ŒLOH CH3C02H H2 Oxyde 
de pro­
pylene

ch3coch3 ch4

ch3cho

0 59.0 39.3 19.7 0.0 0.0 0.0 0.0 0.0 0.00 0.0 0.00 0.0 0.0 0.0

109 59.0 37.0 16.1 0.3 1.5 0.3 0.1 0.15 0.03 0.0 traces traces traces traces

179 59.7 36.0 13.5 0.5 3.6 0.4 0.3 0.30 0.10 0.03 tt M 1! îî

195 60.5 35.6 12.2 2.6 4.7 1.3 0.6 0.40 0.15 0.05 I! îî Tî îî

209 62.0 33.8 9.8 7.6 5.9 2.0 1.2 0.58 0.30 0.10 0.1 0.05 0.05 t f

214 62.8 33.6 8.5 9.9 6.5 3.0 1.5 0.50 0.45 0.10 0.15 0.09 0.10 î!

222 63.9 33.0 6.7 12.2 7.7 3.1 2.0 0.28 0.60 0.20 0.2 0.05 0.10 TT

235 65.2 31.2 5.2 14.9 8.2 3.3 2.5 0.10 0.60 0.15 0.2 0.10 0.12 TT

278 67.0 29.4 2.7 19.8 8.2 3.7 3.2 0.05 0.85 0.20 0.25 0.05 0.15 TT

340 67.1 28.3 2.3 22.3 8.3 4.3 3.2 traces 0.90 0.20 0.20 0.10 0.15 îî

380 67.2 27.5 1.8 23.4 8.2 4.8 3.2 traces 0.95 0.25 0.30 0.12 0.15 TT
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formation des produits de combustion, pour un mélange stoechiométrique de 

pression initiale Pq = 59.0 mm Hg. La figure 52 montre que la pression 

d'oxygène et celle de cétène sont proportionnelles à 1'augmentation de pres­

sion AP à partir de la fin de la période d'induction de 100 secondes pendant 

laquelle AP = 0. Pendant cette période d'induction, une partie du cétène 

et d'oxygène sont consommées pour donner principalement du formaldéhyde, du 

monoxyde de carbone, et des peroxydes. Les bilans sont satisfaisants sur­

tout lorsque la combustion est bien avancée (tableau 25). La présence de 

quantité notable de peroxydes à cette température est la différence fonda­

mentale entre les combustions à 330°C et 420°C. Nous n'avons malheureuse­

ment pas identifié les différents peroxydes, bien que l'analyse nous ait 

indiqué que la quantité d'hydroperoxydes est très supérieure à celle des 

peracides et de l'eau oxygénée. Le temps t____ de 214 secondes est le temps 

nécessaire pour que la pression de peroxydes passe par un maximum, pour dé­

croître ensuite parallèlement au cétène: ce temps correspond par définition 

à la vitesse maximum de la réaction. La concentration des peroxydes varie 

en fonction de 1'avancement AP de la réaction parallèlement à la vitesse

dp
— , et nous pouvons dire qu'un peroxyde est sans doute 1'intermédiaire 

responsable du branchement dégénéré. Le formaldéhyde présent en quantité 

importante, atteint très vite une pression stationnaire de l'ordre de 8 mm 

Hg, et par conséquent, a peu de chance de jouer un rôle dans une ramifica­

tion; de plus, l'additipn de formaldéhyde n'a pas d'influence sur la vi­

tesse initiale de la réaction, et en particulier ne supprime pas la pério­

de d'induction comme à 420°C.

Nous trouvons comme à 420°C une quantité importante de monoxyde de carbone 

par rapport à l'eau et à 1'anhydride carbonique. La concentration de mé- 

thanol est plus grande qu'à 420°C, nous ne trouvons que des traces de 

méthane et d'acétaldéhyde, alors qu'il se forme un peu d'acétone et d'oxyde
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P mm Hg

AP mm

Fig. no 52 : consommation de cétène et d'oxygène 

en fonction de AP

8 = 330°C, P = 59.0 mm Hg, CHgCOiOg = 1:2

O Og

# CH^GO
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Produits de

0

Tableau no 25

combustion lente du cétène.

= 330°C, PQ = 59.0 mm Hg, CH^COiO^ =

bilans

1:2 . Réacteur R. V. 1

t
(sec)

P
enr

(mm Hg)

P
cal

(mm Hg)

0
mm-at

C

mm-at

H
mm-at

0 59.0 59.0 98.3 39.3 39.3

109 59.0 55 „ 5 92.4 34.1 35.9

179 59.7 54.8 90.8 31.6 35.5

195 60.5 57.6 93.5 32.6 37.2

209 62.0 61.6 95.9 35.1 37.8

214 62.8 64.3 99.0 36.1 39.7

222 63.9 66.1 100.8 36.8 39.1

235 65.2 65.6 100.1 37.6 38.1

278 67.0 68.5 98.0 38.5 35.1

340 67.1 70.2 101.8 40.4 35.7

380 67.2 70.7 101.3 40.7 36.6
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mm Kg

mm HgFig. no 53a : P^Q = 39.0 ± 0.5 mm Hg 

finale Hg

mm H g
Fig. no 53b 39.0 ± 0.5 mm Hg

□ co2 o o2
VH20 O CHLGO

Variation des pressions finales des réactifs et des 
produits avec les pressions partielles de cétène et 
d1oxygène - 6 = 330°C - réacteur R. V. 1
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de propylene. L'éthylène est absent comme à 420°C.

b) Influence des pressions partielles de cétène et d'oxygène:

Les figures 53a et 53b indiquent comment varient les pressions fi­

nales des réactifs et des produits, en fonction de la pression initiale 

de cétène d'une part d'oxygène d'autre part.

3.C.3 REMARQUE SUR LES COMBUSTIONS DE MELANGES STOECHI(METRIQUES 

CETENE-OXYGENE:

A toutes les températures que nous avons étudiées, et en particulier 

à 420°C et à 330°C, la réaction est loin d'être complète. La figure 54 

représente la variation de pression AP de la combustion lente d'un mélange 

stoechiométrique de pression initiale PQ = 91 mm Hg à la température de 

355°C> enregistrée pendant cinq heures. Sur la portion OA, comme les ana­

lyses nous l'ont indiqué, le monoxyde de carbone s'accumule tout en s'oxy­

dant lentement, malgré la présence d'eau. Au point A, le cétène a été 

entièrement consommé, la pression commence à décroître lentement, décroissan­

ce due à 1'oxydation de CO en CO^ par 1'oxygène qui reste en excès dans le 

milieu réactionnel.

3.C■4 ENERGIES D'ACTIVATION:

a) Analyse de la consommation du cétène: combustion de mélanges

stoechiométriques de pression initiale PQ = 59.0 mm Hg à 

différentes températures :

La consommation du cétène en fonction du temps suit une courbe en

S: au temps t = t , la vitesse de consommation du cétène est maximum, 
r max ’
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AP mm Hg

heures

Fig. no 54 :

6 = 355*0, P = 91.0 mm Hg, CH^COX.^ = 1:2 

réacteur R. V. ]
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environ la moitié du cétène initial a réagi. L’allure autocatalytique de 

PCH2CC/temps obéit à une loi du type:

VI Ln
pCH2CO - pfCH2CO

p0ch2co - pch2co
^CH2CO

PfCH2CO est Pa pression finale de cétène

p0CH2CO Gst la pression initiale du cétène.

Nous avons trouvé un bon accord entre les courbes théoriques et 

expérimentales (figure 55). L’application de ce modèle permet de calculer 

(|>Ch2co aux différentes températures étudiées et de voir en particulier que 

sa variation en fonction de la température suit une loi d’Arrhénius (ta­

bleau no 26).

Tableau no -26

Variation de ^q^CO (sec-1) en fonction de la température.

8°C 452 420 388 360 330

*CH2GO^^ ^ 0.102 0.072 0.048 0.034 0.018

Le tracé de p°S%o^CH2CO en fonction de — montre que les points corres­

pondant aux températures de 388°C, 420°G et 452°C sont bien alignés et 

donnent une énergie d'activation de 11.0 ± 0.5 kcal/mole. Remarquons que 

cette valeur est en excellent accord avec celle que nous avons calculée 

en prenant les variations de la constante d’accélération :

<j)(Ln AP = 4>t + constante) en fonction de ^ , qui est de 10.8 ± 0.6 kcal/ 

mole. Pour les températures inférieures à 380°C, 1'énergie d'activation



EcHgCO mm Hg

104

0

#

Fig. .no 55 : analyse mathématique de la combustion du cctène

P = 59.0 mm Hg, mél. stoechiométrique,

réacteur Vycor R. y. 1

courbe théorique

VI ni
CHgCO - -fOlgCO

" ' W> (t t 1
max-PoCHgCO - TiigCO 

PfCFRCO = 0.9 îim Hg pour t = 500 secor les

résultats analytiques #

121
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augmente: nous retrouvons par cette étude théorique, la zone de transition 

vers la température de 370°C.

b) Energies d'activation déduites des résultats analytiques:

Les analyses aux différentes températures nous indiquent que le 

temps tmax correspond à la vitesse de consommation maximum du cétène et 

de 1'oxygène, ainsi qu'à la vitesse maximum de formation du monoxyde de car­

bone, de l'eau et du gaz carbonique. Connaissant ces vitesses de consomma­

tion et de formation maximum, il est intéressant de suivre leur variation 

en fonction de la température et de calculer les différentes énergies d'acti­

vation. Nous avons pris les résultats des analyses correspondant à un 

mélange stoechiométrique de pression initiale PQ = 59.0 mm Hg. Les résul­

tats sont inscrits dans le tableau 27.

Tableau no 27

Variation des vitesses maximum de consommation de Œ^CO et CL, de formation 

de CO en fonction de la température (en mm Hg/sec) Pq = 59.0 mm Hg,

CH^COzO^ = 1:2, réacteur R. V. 1.

8°C
y dt

[CH?CO])

/ max

(- i-
^ dt !

-
1

O
K

)
^ i—

l^
. /d_

^ dt

[CO])

J max

(-] 

ydt j max

452 1.38 1.25 1.39 0.80

420 1.17 1.05 1.18 0.74

388 0.98 0.83 1.01 0.65

330 0.23 0.12 0.43 0.14
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Nous y avons adjoint les valeurs de / — | tirées du tableau 19a. Nous

\ dt j max
remarquons sur cette série de valeurs la région de transition déjà consta­

tée. Au-dessus de la température de 370° - 380°C, les points correspondant 

au tracé de log^ (vitesse maximum) en fonction de i sont bien alignés, 

et nous pouvons en tirer les énergies d'activation relatives à la consomma­

tion de CH^CO, C>2 et à la formation de CO, soient respectivement 5.1 kcal/ 

mole, 6.0 kcal/mole et 5.2 kcal/mole.

Ces valeurs sont en bon accord avec 11 énergie globale d'activation obtenue

par la variation [ , qui est de 4.3 ± 0.3 kcal/mole.
V dt / max

3.C.5 CONCLUSION:

Les résultats analytiques confirment ceux de l'étude cinétique.

Les combustions "hautes et basses températures" procèdent sans doute par 

des mécanismes différents : à 420°C et à 330°C les ordres partiels par 

rapport au cétène et à 1'oxygène sont différents. Les énergies globales 

d'activation sont elles aussi différentes dans les deux domaines de tempé­

rature. A 420°C, le formaldéhyde atteint une concentration maximum, alors 

qu'à 330°C ce sont les peroxydes. Les produits de combustion sont sensi­

blement différents, puisqu'à 330°C nous avons décelé de 1'acétone et de 

l'oxyde de propylène alors que le méthane n'est qu'à l'état de traces.

Nous pouvons penser après cette étude que la combustion du cétène est une 

réaction autocatalytique en chaînes à ramification dégénérée à haute 

température par le formaldéhyde et à basse température par un ou des 

peroxydes.
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3.D EFFETS DE SURFACE

Nous avons constaté des effets de surface en étudiant 1'influence 

de la température et en déterminant les limites d'explosion et de combustion 

lente. En particulier, le chlorure de potassium et l'oxyde de plomb inhi­

bent l'explosion à 400°C.

3.D.1 VIEILLISSEMENT DU REACTEUR:

La limite de combustion lente se déplace vers les basses pressions 

jusqu'à ce que le réacteur Vycor R. V. 1 soit complètement passivé. Notons 

que les différents résultats cinétiques et analytiques sont donnés pour le 

réacteur Vycor R. V. 1 "passivé" sauf avis contraire. De façon générale, 

un réacteur de Vycor ou Pyrex est plus long à "passiver" s'il ne subit pas 

de traitement, que s'il est lavé plusieurs fois à l'acide nitrique concen­

tré et rincé soigneusement à l'eau. La reproductibilité des résultats est 

plus longue à obtenir à basse température qu'à haute température : ce sont 

principalement les périodes d'induction x et les temps t__ qui sont les 

moins reproductibles, alors que la constante d'accélération cj) et la vitesse

maximum / — \ le sont très bien. La combustion sera un peu plus rapide
V dt ) max

dans un réacteur de Pyrex passivé que dans un réacteur de Vycor passivé, 

tous deux ayant les mêmes caractéristiques géométriques, et ayant subi le 

même traitement à l'acide nitrique (figure 56).

3.D.2 ADDITION DE GAZ INERTE:

Nous avons déjà vu dans le chapitre précédent que l'effet de gaz 

inerte est faible à 420°C, et qu'il exerce un très léger.effet inhibiteur 

lorsque sa concentration est importante relativement à celle du mélange 

combustible. Nous avons étudié plus principalement 1'influence de 1'addition



AP mm Hg

Fig. no 56 : combustion lente d'un mélange stoechiométrique

cêtêne-oxygène

b) réacteur Vycor passive, volume 370 cm3

P = 92.0 mm Hg
o

8 = 3WC

a) réacteur Pyrex passive %. P. 3, volume 370 cm

P = 91.0 mm Me 
o
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secmax

mm Hg Rgaz inerte

(d%t)max mmHysec

15
<)

O—»

I >

0.5
0

r

e

mm Hg
80

Fig. no 57 : influence de gaz inerte 

6 = 360°C, CHyC0:02 = 1=2 

réacteur R. V. 1

Prgaz inerte

S addition d’hélium P = 76.0 mm Hg
o °

O addition d'eau avant le mélange P = 91.0 mm Hg
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d'hélium et d'eau aux températures de 360° et 354°C. Les résultats repré­

sentés sur la figure 57 indiquent que l'hélium a peu d'effet sur la com­

bustion, puisque 1'addition de 90 mm Hg abaisse le temps t^^ de 47 à 43 

secondes, et la vitesse maximum de 0.87 à 0.82 mm Hg/sec. L'eau introdui­

te dans le réacteur avant le mélange a un effet beaucoup plus sensible. 

Dans les deux cas, 1'addition de gaz inerte diminue légèrement la période 

d'induction ainsi que la vitesse maximum.

3.D.3 INFLUENCE DU RAPPORT SURFACE/VOLUME. (S/V):

Le réacteur de Vycor habituellement employé a un rapport surface/vo­

lume de 1.1 cm-1. Nous avons augmenté ce rapport S/V en le remplissant 

de tubes Vycor de 1 cm de longueur et de différents diamètres, disposés 

perpendiculairement à l'axe du réacteur. La figure 58 représente les va­

riations des paramètres cinétiques AP , ( —\ et t en fonction de
dt J max ma*

la pression initiale PQ à 420°C et pour des mélanges stoechiométriques, dans 

ces différents réacteurs. L'augmentation du rapport S/V tend à diminuer 

APœ ainsi que ^ , à augmenter t^. surtout lorsque la pression

initiale PQ est faible. Nous avons représenté les variations de la cons­

tante et des ordres n et m par rapport à Pq en fonction de S/V (fi­

gure 59). Si nous extrapolons à S/V = O, nous trouvons des valeurs limites 

très bien définies puisque 0.2, n -> 3, et m -2. La figure

no 60 indique que la vitesse maximum ( —\ décroît linéairement
\dt ) max

avec le rapport S/V.

3.D.4 INFLUENCE DU REVETEMENT DE LA PAROI:

Nous avons vu que des revêtements de chlorure de potassium KC1 et 

d'oxyde de plomb PbO inhibent l'explosion à 400°C. De façon plus générale,



AF^ mm H g

P, mm Hg

mm Hg

max

P mm Hg
Fig. no 58 : influence du rapport surface:volume

8 = 420°C, CH,C0:Û2 = 1:2 

# S/V = 1.1

A S/V = 2.6
E S/V = 5.0 cm"1
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Fig. no 59 : influence du rapport surface:volume sur la

et les ordres nconstante

(dP/dt)^ P*? rapport à P^, et m de t^ P%r

rapport à P

6 = 420°C, CH,C0:02 = 1:2

Fig. no 60 : variation de la vitesse maximum en fonction de S/V

0 = 420°C, CHgOO^z = 1=2' = ^0 mm Hg



le chlorure de potassium et l'oxyde de plomb inhibent les combustions des 

hydrocarbures et de leurs dérivés (49).
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a) Influence du chlorure de potassium:

La figure 61 représente la combustion d'un mélange stoechiométrique 

dans la cellule de Pyrex passivée R. P. 3, et dans le réacteur recouvert 

de KC1, R. P. 4 à 354°C. Le chlorure de potassium a une influence inhibi­

trice importante, marquée principalement pour la période d'induction x qui

passe de 10 à 60 secondes. La vitesse maximum f —\ décroît de 0.42 à
\dtj max

0.28 mm Hg/sec, APœ de 12.9 à 9.0 mm Hg. Une analyse semi-quantitative nous 

montre que 1'anhydride carbonique a un taux de formation plus élevé dans le 

récipient revêtu de chlorure de potassium.

b) Influence de l'oxyde de plomb:

L'oxyde de plomb inhibe fortement la combustion des hydrocarbures, 

d'où son intérêt important comme antidétonant dans les moteurs à explosion. 

L'effet est des plus singulier puisqu'au lieu d'obtenir un enregistrement 

normal en S, la pression commence par décroître pour passer par un minimum 

et croître lentement ensuite (figure 62).

Pour le mélange étudié, cette pression minimum est d'autant plus rapidement 

atteinte que la température est plus élevée. Remarquons en plus que la 

pression reste égale à la pression minimum pendant un temps assez long 

(environ 15 secondes à 426°C, environ 20 secondes à 362°C), et que cette 

pression minimum atteinte semble être indépendante de la température. Une 

analyse, lorsque la pression est minimum, indique qu'il s'est formé beau­

coup d'acide acétique et de gaz carbonique. Lorsque la pression augmente 

de nouveau, nous trouvons de 1'acétone en quantité d'autant plus importante 

que la réaction est plus avancée. L'examen de la cellule, après une série
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mm Hg

t sec

Fig. no 61 : influence du revêtement de chlorure de potassium

6 = 354°C, CHgCOiCL = 1:2, P^ = 68.0 mm Hg

a) cellule pyrex R. P. 3 non revêtue

b) cellule pyrex R. P. 4 revêtue de KC1
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t sec

Fig, no 62 : influence d'un revêtement d'oxyde de plomb

P = 68.0 mm Hg, CFLCOm, = 1:2

a) cellule pyrex R. P. 3 non revêtue 6.= 354°C

b) cellule R. P. 5 revêtue de PbO 8 = 426°C

c) cellule R. P. 5 revêtue de PbO 0 - 362°C

d) cellule R. P. 5 revêtue de PbO 8 = 298°C
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de combustions montre que celle-ci est recouverte d'un dépôt métallique 

de plomb. Ces remarques peuvent être rapprochées de celles de SALOOJA 

sur la combustion de l'acide acétique en présence d'oxyde de plomb (54): 

cet auteur trouve que de l'acétone est formé en quantité relativement im­

portante au tout début de la combustion de l'acide acétique en présence 

de PbO. Le fait que nous ne trouvons de l'acétone qu'après le minimum de 

pression, et beaucoup d'acide acétique au début de la réaction, peut nous 

suggérer que la combustion du cétèrie en présence d'oxyde de plomb conduit 

à de l'acide acétique en quantité importante, et qu'ensuite (lorsque la 

pression augmente de nouveau), cet acide acétique formé donne de l'acétone. 

Remarquons qu'une réaction conduisant à la formation de quantités égales 

de CO, COg et CH^COOH à partir du mélange stoechiométrique ZCHLCO + 4 0^

—P> CO + COg + CHgCOOH + 5/2 0. , conduit à un abaissement de pression 

égal au 1/12 de la pression initiale. Dans notre cas, 1'abaissement de 

pression est de 6.2 mm Hg pour une pression initiale de 68.0 mm Hg, soit 

environ le 1/9 de la pression initiale. D'après SALOOJA, la formation 

d'acétone vient de la décomposition de l'acétate de plomb, formé par la 

réaction de l'acide acétique avec PbO. L'acétate de plomb se décompose 

thermiquement suivant la réaction:

Pb

0 - CO - CH_

+ CH- - CO - CH- + C0-+ PbO

0 - CO - CH,

La réduction de l'oxyde de plomb à l'état de plomb métallique peut venir 

de la décomposition de l'acétate suivant le schéma:

0 - CO - CH,

Pb

^ 0 - CO - CH_
2 -CH, + 2 CO 2 + Pb
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3.D.5 CONCLUSION:

Les effets de surface ne sont pas négligeables. Nous avons constaté 

que 11 addition de gaz inerte affecte peu la combustion, comme le soulignent 

BARNARD et KIRSCHNER (34). L'effet du rapport S/V est beaucoup plus sensi­

ble que l'effet de gaz inerte. Les revêtements de chlorure de potassium 

exercent un effet inhibiteur important, en allongeant considérablement la 

période d'induction. L'oxyde de plomb exerce un effet qui ressemble plus 

à une influence catalytique qu' inhibitrice „ Ce comportement suggère que la 

rupture des chaînes implique non seulement des processus homogènes, mais aussi

des processus hétérogènes, 1'importance relative de la terminaison hétéro­

gène augmentant avec le rapport S/V du réacteur et surtout avec les dépôts 

de KC1 et PbO sur les parois.

3.E EFFET DE L'OXYDE NITRIQUE NO:

L'oxyde nitrique NO est un puissant inhibiteur de réactions en chaî­

nes. Remarquons qu'en présence d'oxygène, une partie de l'oxyde nitrique NO 

est oxydée en peroxyde d'azote NOg, et que les effets que nous observons 

sont dus au mélange des deux oxydes. Ces expériences nous ont été suggé­

rées par les travaux de LEMAY et OUELLET (55) sur 1'oxydation de l'éther 

diéthylique en phase gazeuse. Nous avons introduit l'oxyde nitrique à dif­

férents moments de la réaction grâce à la cellule R. V. 2 munie de "1'in­

jectem*". La figure no 63 montre l'effet de l'oxyde nitrique introduit 

dans le réacteur avant le mélange combustible. La combustion commence 

avec une vitesse initiale mesurable indépendante de la pression de 1'inhi­

biteur . AP est peu affecté, alors que ( —\ et —--- décroissent
00 V dt / max t max

avec 1'addition de NO. Sur la figure 64, nous avons porté les variations

de ( — \ et de t en fonction de la pression de l'inhibiteur:
\ dt J max max



AP mm Hg

1.5mm NO
3.5 mm NO 

7 mm NO0 mm NO 0.5mm NO

t minutes

Fig. no 63 : influence de NO (NO.)

8 = 358°C, P = 95 mm Hg, CHgCOrO, =1:2

réacteur R. V. 2

Introduction dans le réacteur avant le 

mélange cétène-oxygène.

1
3
5
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0.5 / 50.

e e

PNOmm Hg

Fig. no 64 : influence de 1’oxyde nitrique introduit 

initialement dans le réacteur

8 = 358°C, P = 95.0 mm Hg, CH^COzO^ = 1=2' 

cellule R. V. 2



AP mm Hg

0 mm NO
_ 2 mm NO 
4 mm N 0

t minutes

Fig. no 65 : influence de NO introduit en même temps que le mélange

6 = 358°C, = 95 mm Hg, CH^COiZO^,

cellule R. V. 2

-<3



a b

mm Hg

t sec
Fig. no 66 : effet de l'oxyde nitrique introduit à différents moments de la combustion 

6 = 358°C, PQ = 95.0 mm Hg, Cl^COtC^ = 1:2, réacteur R. V. 2

a) 23 mm Hg NO c) 4.0 mm Hg NO

b) 4.5 mm Hg NO d) 10 mm IIg NO

cours normal de la réaction:----------

04
CO
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nous observons un effet identique à celui de 1'inhibition par NO de la- 

pyrolyse ou de la combustion des hydrocarbures (56). Nous obtenons des 

résultats identiques si l'oxyde nitrique est introduit en même temps que 

le mélange cétène-oxygène (figure no 65). Nous reconnaissons bien ici 

le double effet de NO/NO. qui contribue à l'initiation des chaînes en aug­

mentant la vitesse initiale de la réaction, aussi bien qu'à leur rupture, 

puisque la vitesse maximum décroît en présence d'inhibiteur. Pour vérifier 

ce comportement, nous avons introduit l'oxyde nitrique à différents moments 

de la combustion (figure 66). Si nous introduisons du NO au milieu de la 

période d'induction (figure 66a), la combustion débute immédiatement avec 

une vitesse élevée, alors que 1'augmentation ultérieure de pression est 

lente par rapport à la réaction témoin. L'addition de NO après la période 

d'induction (figure 66b, c -et d) inhibe la combustion. Cette étude nous 

suggère que la combustion du cëtène se déroule en deux étapes distinctes, 

la première correspondant à la période d'induction r pendant laquelle AP 

est nulle, la seconde pour des temps supérieurs à t et des valeurs positi­

ves de AP.

3.F ESSAIS DIVERS:

Nous plaçons dans cette rubrique des expériences qui peuvent avoir 

de l'intérêt pour l'étude de la combustion lente du cétène.

3.F.1 REACTION DU CETENE AVEC L'EAU EN PHASE GAZEUSE A 360°C

Les rapides analyses préliminaires nous avaient indiqué que l'acide 

acétique était parmi les produits de combustion (57). Nous avons pensé que 

cet acide acétique pouvait provenir de la réaction du cétène avec l'eau 

produite dans la combustion. Nous savons que cette réaction du cétène avec
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\ P mm Hg

20 t minutes

Fig. no 67 : réaction du cétène avec l’eau

6 = 360°C, réacteur Vycor R. V. 1

= 20 mm Hg

PoCHgCO = 16.5 mm Hg 

VILO 

#CH2C0 

(DCH^COOH



141

l'eau à l'état liquide est rapide à température ambiante, et qu'elle con­

duit à l'acide acétique. A 360°C, en phase gazeuse, la réaction est beau­

coup plus lente (figure no 67). Les analyses indiquent que la chute de 

pression AP correspond à l'eau et au cétène consommés et à l'acide acétique 

formé, ce qui correspond à la réaction CH^CO + H^O •* CH^COOH .

3.F.2 ESSAIS DE PYROLYSE INDUITE DU CETENE:

Depuis les travaux de NICLAUSE et Coll. (58), nous savons que de 

petites quantités d'oxygène accélèrent la pyrolyse des hydrocarbures satu­

rés. La pyrolyse du cétène a une vitesse appréciable vers 530°C pour des 

pressions initiales de l'ordre de 100 mm Hg (21). Nous voyons l'effet de 

l'addition de petites quantités d'oxygène sur la vitesse initiale de la 

pyrolyse de 118.5 mm Hg de cétène à 532°C dans le réacteur Vycor R. V. 1 

(figure 68). Contrairement à la combustion, la pyrolyse débute à une vi­

tesse mesurable y sans période d'induction et 1'addition de quelques % d'oxy­

gène augmente fortement la vitesse initiale de pyrolyse. L'oxygène est 

consommé au début de la réaction, et lorsqu'il a disparu du mélange, la 

pyrolyse se poursuit à la même vitesse que la pyrolyse en l'absence d'oxy­

gène. Nous remarquons que si nous évacuons les produits de la pyrolyse 

après un temps de l'ordre de cinq minutes, il se condense à la sortie du 

réacteur des polymères bruns du cétène. Le réacteur examiné à froid après 

les expériences de pyrolyse, n'indique pas la présence visible de polymères 

déposés sur la paroi.

3.G CONCLUSION ET RAPPEL DES PRINCIPAUX RESULTATS:

Suivant les valeurs de la pression initiale et de la température, 

les mélanges stoechiométriques cétène-oxygène présentent des domaines



10-

PÛ2 mm Hg

AP mm Hg

Fig. no 68 : pyrolyse induite du cétène par des traces d'oxygène

6 = 532°C, PoCH^CO = 118-5 mm Hg 

réacteur R. V. 1

5-

1

0

t minutes
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d'explosion, de flammes froides uniques et multiples, de réaction lente et 

de non réaction. La réaction lente en chaîne ramifiée de nature autocataly­

tique a une vitesse très rapide même pour les faibles valeurs de PQ et 6°C, 

si nous la comparons à la vitesse d'oxydation de la plupart des hydrocarbu­

res et de leurs dérivés oxygénés. Les principaux produits de réaction sont 

le monoxyde de carbone, le formaldéhyde, l'eau et le gaz carbonique. Deux 

domaines d'oxydation lente ont été identifiés: l'un de "haute température"

(8 > 370°G) dans lequel l'énergie globale d'activation est faible (4 - 16 kcal/ 

mole) et où le formaldéhyde joue un rôle important; l'autre de "basse tem­

pérature" (0 < 360°C), d'énergie d'activation de l'ordre de 40 kcal/mole et 

où les peroxydes sont les composés intermédiaires importants. En plus dans 

ces domaines, les ordres partiels par rapport au cétène et à l'oxygène ne 

sont pas les mêmes, les produits de réaction sont sensiblement différents.

Les effets de surface par addition de gaz inerte, influence du rapport,sur­

face/volume, revêtement de la paroi par KC1 et PbO, nous indiquent que 

la terminaison des chaînes met en jeu des processus homogènes et hétérogè­

nes. L'oxyde nitrique a un double effet, contribuant à l'initiation des 

chaînes, ainsi qu'à leur rupture.



CHAPITRE 4

DISCUSSION

4.A LIMITE D'EXPLOSION, LIMITES DE FLAMMES FROIDES ET LIMITE DE 

COMBUSTION LENTE POUR DES MELANGES STOECHIOMETRIQUES CETENE- 

OXYGENE

4.A.1 DISCUSSION DU DIAGRAMME (figure no 9) :

a) Limite d'explosion et de flammes froides:

Nous pouvons comparer notre diagramme à celui typique du pentane 

normal, publié par LUCQUIN (59) et indiquer les similitudes suivantes:

al) Le domaine de flammes froides se trouve dans 1'intervalle de 

températures comprises entre 300°C et 400°C, les régions de 

flammes froides multiples étant intérieures à la région de 

flammes froides uniques.

a2) Le nombre de flammes froides est d'autant plus élevé que le 

mélange est riche en cétène.

a3) L'analyse, un peu avant le passage de la première flamme, montre 

que le formaldéhyde est en concentration importante dans le mi-
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lieu réactionnel, et la faible luminosité bleue observée est 

sans doute due au formaldéhyde excité (60).

a4) La zone de détonation observée pour les températures voisines 

de 300°C et des pressions de 1.'ordre de 200 mm Hg, se situe 

au-dessous du domaine de flammes froides, et correspond à de lon­

gues périodes d'induction. Cependant, notre diagramme est beau­

coup plus simple que celui du pentane, et ceux de la plupart des 

hydrocarbures et de leurs dérivés (59, 61, 62), les limites d'ex­

plosions et de flammes froides présentent le plus souvent des 

discontinuités ou lobes. WALSH (63) a essayé de relier 1'appari­

tion des flammes froides à la structure de la molécule, en étu­

diant la combustion de nombreux cétones et esters. D'après cet 

auteur, la flamme froide est liée à un mécanisme d'oxydation im­

pliquant 1'isomérisation du radical RCL' en *R OOH, conduisant à 

la ramification, isomérisation qui n'est possible que si la molé­

cule contient au moins deux carbones portant au moins chacun un 

atome d'hydrogène: ainsi dans le cas de 1'acétone CH^COCH^, le 

radical -OOH^C - CO - CH^ s'isomérise en HOOH^C - CO - CH2, ce 

qui nécessite la présence au moins d'un atome d'hydrogène sur l'a­

tome de carbone en position a par rapport à la liaison C = 0; dans

le cas de la méthyléthylcétone, le radical CH_ - CH - CO - CH^

°s0-

se décompose suivant la réaction:

ch3 - CH - CO - ch3 -* ho2* + ch2 = CH - CO - ch3

ce qui implique la présence d'au moins un atome d'hydrogène sur 

deux atomes de carbone adjacents.
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Dans le cas du cétène, les deux atomes d'hydrogène étant portés 

par le même carbone, 1'isomérisation invoquée par WALSH est impos­

sible. La suite de réactions s'écrirait:

CL . 0? H.
CHL = C = 0 —H - C = C = 0 —G = G = 0 

^ '0 - (/

et le seul type de transfert d'hydrogène possible serait:

H. .
1 C = C = 0 -> C = C = 0
•a1 »

o
0 - H

conduisant vraisemblablement à 2C0 + "OH . Dans une publication 

récente, LUCQUIN (64) tente de relier les différents lobes obser­

vés sur les limites de flammes froides de différents composés hy­

drocarbonés à des mécanismes d'isomérisation de peroxydes radica- 

laires, sans spécifier les réactions mises en jeu. Nous pouvons 

cependant rattacher certains résultats de notre étude cinétique à 

des remarques faites par cet auteur. L'étude des différents para­

mètres AP , t , ( — ] et é nous a montré dans le cas du

cétène qu'il n'y a pas de discontinuité entre la combustion lente 

et la combustion avec flamme froide, la flamme froide apparais­

sant très progressivement. Cette limite d'explosion froide peu 

marquée est donc de "deuxième catégorie" et s'apparente à un mé­

canisme mettant en jeu une ramification due surtout à 1'oxyda­

tion du formaldéhyde, produit que nous avons trouvé effectivement 

en concentration importante dans les produits de combustion lente 

à 420°C et 330°C.

Récemment, YANG et GRAY (65) ont associé dans une théorie l'obser­

vation simultanée de trois phénomènes : les flammes froides, la
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présence de lobes sur la limite d'explosion et le coefficient 

négatif de température. Pour le cétène, nous n'observons pas 

de lobes sur la limite d'explosion, nous n'avons pas mis en évi­

dence de coefficient négatif de température en étudiant les va­

riations de la vitesse maximum [ — ] en fonction de la tem-
\ dt / max

pérature, et nous observons cependant des oscillations. Le cas 

du cétène s'apparente fortement à celui du méthane que YANG et 

GRAY traitent comme une exception à leur théorie. Notre diagram­

me de la figure no 9 a une morphologie identique à celui du mé­

thane publié par VANPEE (66): dans le cas du méthane nous remar­

quons sur la limite d'explosion un changement caractéristique de 

pente vers 475°C, température inférieure à celle de la température 

limite d'apparition de la flamme froide qui est 525°C; dans le 

cas du cétène, ce changement de pente s'observe vers 320°C, alors 

que la température minimum d'apparition de l'explosion froide est 

de 370°C. D'après YANG et GRAY, ces changements de pente peuvent 

être considérés comme une discontinuité, et leur théorie prévoit 

que le diagramme d'explosion aura la morphologie suivante obser­

vée effectivement pour le cétène et le méthane (fig. no 69).

b) Limite de combustion lente:

Cette limite, appelée aussi limite réactionnelle, a été décrite pour 

la première fois par LUCQUIN dans le cas de la combustion du pentane normal 

(59). CHERNESKEY et MRDWELL indiquent une limite réactionnelle pour la 

combustion du butane normal (62). Cette limite est le plus souvent déter­

minée arbitrairement, et la définition la plus claire en a été donnée par 

LUCQUIN (67): elle correspond à la disparition de la luminescence émise au



148

Fig. no 69 : graphique extrait de la publication de

YANG et GRAY (65): morphologie du diagramme 

dans le cas limite où il n'y a pas de lobes 

sur la limite d'explosion.

---- limite d'explosion avec "discontinuité" en a

--- limite de luminescence de la combustion lente

O région de flammes froides.
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cours de la combustion lente, et est associée à la condition limite cj) = 0 ,

<(> étant la constante d'accélération que nous avons défini antérieurement„

Cette définition rejoint d'ailleurs celle de MALHERBE et WALSH (44) qui, pour 

expliquer la disparition de la combustion lente à une certaine pression, pos­

tulent que <f> doit être de la forme cj> = f(P) - A où f (P) est une fonction 

de la pression du mélange combustible, f(P) [X] représente la vitesse de for­

mation du produit intermédiaire X dans la réaction en chaînes, et A[X] repré­

sente la vitesse de consommation de cet intermédiaire : la réaction en chaînes 

ramifiées ne peut s'installer à une température donnée que si cf> devient posi­

tif, c'est-à-dire pour une valeur de P telle que f(P) > A .

4.A.2 LIMITE D'EXPLOSION: MODELES D’EXPLOSIONS THERMIQUE ET EN CHAINES

Nous avons vu que la pression Pg et la température sur la limite 

d'explosion obéissent à des relations du type

Po
(I)

ou (II)

Ln

Ln P

_A

T
e

A

T,

+ B

+ B ,

suivant que l'on développe un modèle thermique ou en chaînes de l'explosion: 

la limite d'explosion des mélanges stoechiométriques cétène-oxygène est re­

présentée, suivant que l'on applique I ou II par des couples de droites qui 

se coupent à une température de 375°C (figure no 13).

a) Modèle thermique:

Le développement théorique dû à SEMENOV (45) compare le rendement de 

chaleur fournie par la réaction chimique, avec le rendement de chaleur perdue 

entre les gaz réagissants et la paroi du réacteur. Si le rendement de la
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n. nT11A “t> -E/rT
réaction obéit a W = C (P^) • (PQg) a e , la limite d'explosion obéit

à (I) Ln — = — + B, avec A = ----------— .
Te ^ R(n^ + n^)

On relie ainsi 1'énergie globale d'activation E au facteur de température A, 

connaissant les ordres partiels n^ et n^ par rapport au combustible et à l'oxy­

gène: cette méthode a servi à de nombreux auteurs pour calculer l'énergie glo­

bale E à partir de la limite d'explosion (48).

Pour les mélanges stoechiométriques cétène-oxygène, nous avons trouvé pour les 

températures supérieures à 370°C (domaine des "hautes températures"), un excel­

lent accord entre 1'énergie d'activation déterminée directement comme la varia-

dP
tion de la vitesse maximum

dt J max
en fonction de la température, et celle

déduite des valeurs expérimentales de A, riQ^CO et Ainsi pour 0 > 370°C,

dP\
nous avons trouve que

/

ff0o2)

dt

1«22 ±0.09

max

est proportionnel à :

.1.44 ± 0.06 (PoCHgCOJ ' e
4300 300

RT

La valeur de A = 800 ± 24°K conduit à une énergie globale d'activation de 

4250 ± 550 calories/mole en bon accord avec la valeur de 4300 ± 300 calories/ 

mole.

b) Modèle "en chaînes":

Cette théorie, due aussi à SEMENOV (45), fait intervenir la constan­

te d'accélération <#>. Si <j> obéit à la relation:

4» ce (P^A • (PoB)qB • e -E/RT , 

la limite d'explosion obéit à:

II Ln P = — + B avec A = 
e ■ T R(q.A + % + P)
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Comme dans le chapitre précédent, nous obtenons un bon accord entre l'énergie 

d'activation déterminée directement et celle déduite des valeurs de A, q^, 

et pour 0 > 370°G, nous avons trouvé:

* a (PoCHgCO) •W
- 10800 - 600 

% RT

A = 1470 ± 20°K conduit à une énergie globale d'activation de 9.5 ± 0.5 kcal/ 

mole en bon accord avec la valeur de 10.8 ± 0.6 kcal/mole.

c) Commentaires :

La concordance que nous trouvons entre les énergies d'activation dé­

duites des études de la combustion lente et de la limite d'explosion, ne per­

met pas cependant d'affirmer si l'explosion est de nature thermique ou en 

chaînes. La théorie conduit à des relations I et II qui sont équivalentes et 

qui peuvent raisonnablement s'appliquer à la limite d'explosion. La difficul­

té pour les auteurs qui déterminent l'énergie d'activation globale à partir 

du facteur de température A, réside dans la détermination des ordres près de 

la limite d'explosion où la réaction est très rapide. Les ordres que nous 

avons employés ont été déterminés pour des combustions lentes: cependant, 

comme nous l'avons remarqué,, il n'y a pas de discontinuité dans les ordres 

partiels par rapport au cétène et à l'oxygène si nous passons du régime de 

combustion lente au régime d'explosion froide, et il nous semble légal d'u­

tiliser près de la limite d'explosion les ordres relatifs à la combustion 

lente.

4.A.3 CONCLUSION

L'étude des limites d'explosion et de flammes froides nous indique 

avec beaucoup de certitude que la combustion du cétène est une réaction
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en chaînes ramifiées, probablement dégénérée. Il existe un domaine de com­

bustion lente "de hautes températures" au-dessus de 400°C, un domaine de com­

bustion lente "de basses températures" au-dessous de 350°C, séparés par la 

région des flammes froides. Cette transition a d'ailleurs été confirmée par 

l'étude de la combustion lente: à 420°C, le formaldéhyde joue le rôle d'in­

termédiaire dans la ramification dégénérée, alors qu'à 330°C, ce sont les 

peroxydes. A chacun de ces domaines correspondent des énergies globales d'ac­

tivation différentes, des ordres par rapport à la pression totale et aux 

pressions partielles de cétène et d'oxygène différents.

4.B RECHERCHE D'UN MECANISME

Il est utile avant de rechercher un mécanisme de combustion de connaî­

tre la force des différentes liaisons de la molécule oxydée. Ainsi dans un 

processus d'initiation des chaînes d'abstraction d'un atome d'hydrogène de 

1'hydrocarbure par 1'oxygène,

RH + 02 -> -R + -HO2 ,

la probabilité d'attaque croît du carbone primaire au carbone tertiaire 

puisque la force de la liaison C - H décroît dans le même sens. Les données 

concernant les forces de liaison dans la molécule de cétène sont contradic­

toires ou inexistantes, et nous avons essayé de les évaluer.

4oB,1 ENERGIES DES DIFFERENTES LIAISONS DU CETENE

a) Double liaison C = C:

L'énergie minimum pour briser la double liaison C = C en photolyse 

correspond à une énergie de 80 kcal/mole (68).

ŒLCO + hv -* :CH„ + CO
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En prenant les enthalpies standard de formation de QHLCO, de : CH2, et de CO 

respectivement égales à -15.0, 88 ± 3 et -26.4 kcal/mole (69), nous obtenons

D° (CH2 = CO) = 77 ± 3 kcal/mole.

La valeur de cette liaison peut aussi être calculée par spectrométrie de 

masse:

CH^CO + e™ -> CH2+ + CO + 2 e™ .

Le potentiel d'apparition de CH2+ à partir de CHgCO est P.A. (CH2+) = 13.8 e.V., 

le potentiel d'ionisation de :CH2 est P.I. (:CH2) = 10.3 e.V. (69).

Nous pouvons en déduire la valeur de la liaison tt du cétène:

(C = C) < P.A. (CH2+) - P.I. (:CH2)

<: 3.5 e.V. = 80.5 kcal/mole

Nous pouvons raisonnablement prendre comme valeur:

D° (C - Ç) = 77 ± 3 kcal/mole.

b) Energie des liaisons C - H:..

Pour calculer ces liaisons, il est nécessaire de connaître l'enthal- 

pie standard de formation du radical -CHCO qui n'est-pas donnée dans la lit­

térature. Si nous écrivons l'équation:

-CHCO * ÎCH + CO,

nous en déduisons :

D° (.CH = CO) = AH; (iCH) + (CO) - AH° (-CHCO) .
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Nous pouvons faire 1'approximation que D° (•CH = CO) = D° (CH2 = CO), et en

O
prenant AH£ (:CH) = 142 kcal/mole (69), nous en déduisons :

O
AH£ (-CHCO) = 39 ± 3 kcal/mole, valeur qui semble raisonnable. A partir de

O
AH£ («CHCO), nous pouvons tirer la valeur de la premiere liaison C - H,

D° (H - CHCO) dans le cétène:

D° (H - CHCO) = AH° («H) + AH° (-CHCO) - AH° (O^CO)

soit: D° (H - CHCO) = 106 ± 3 kcal/mole.

De la même façon, nous calculons:

D° (H - C20) = AH° (:C20) + AH° (-H) - AH° («CHCO) .

La valeur la plus récente de la chaleur de formation standard du radical 

:C20 est celle de BECKER et BAYES (70) soit 88 ± 5 kcal/mole. Nous en dé­

duisons :

D° (H - C20) = 101 ± 8 kcal/mole.

Ces valeurs sont conformes à celles employées récemment par BECKER et ses 

collaborateurs (35) qui prennent pour énergie de la première liaison C - H 

dans le cétène, celle de 1'éthylène, soit 106 kcal/mole. D'autre part, la 

force que nous avons calculée est en bon accord avec la valeur de la liaison 

H - CH de 106 kcal/mole donnée par BENSON (69).

c) Conclusion:

La liaison la plus faible dans le cétène est la double liaison C = C- 

Nous pouvons penser qu'un mécanisme d'initiation qui procède par une atta­

que de cette double liaison aura une probabilité plus grande qüe l'abstrac­

tion d'un atome d'hydrogène par 1'oxygène. Cette hypothèse rejoint d'ailleurs 

celle fréquemment avancée pour 1'oxydation des composés asaturés: dans le
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cas de 1'éthylène et de 1'acétylène, 1* 1initiation est une addition de l'oxy­

gène sur la double ou la triple liaison, suivant les réactions:

ŒL - CHJ -*■ 2 CH~0 (formaldéhyde)
CHg - + O2

0-0
J -+ radicaux

CH E CH + 0
2 0-0

CH = CH -> CHO - CHO (glyoxal)

-> radicaux

Les radicaux formés dans ces réactions d'initiation peuvent ensuite dans des 

réactions de propagation, attaquer la double ou la triple liaison, ou abstrai­

re un atome d'hydrogène de 1'hydrocarbure.

4.B.2 MECANISME DE COMBUSTION DU CETENE

Dans les chapitres précédents, nous avons établi la nature en chaînes 

de la combustion du cétène par des critères cinétiques et analytiques. Il 

est important en premier lieu de discuter du mode d'initiation des chaînes.

a) Initiation:

Trois modes d'initiation des chaînes semblent'a priori possibles.

Le premier processus est celui invoqué dans la photolyse et la pyrolyse du 

cétène:

[1] CH„C0 -* :ŒL + CO AH, = 77 ± 3 kcal/mole .

La photolyse du cétène à des longueurs d'onde comprises entre 2500 et 3800 

produit des radicaux méthylènes dans les états triplets ^CHg et singület 

^CH^. RUSSEL et ROWLAND (71) ont montré- que ^CH^ réagit plus rapidement 

avec 1'oxygène qu'avec le cétène, alors que le contraire se produit avec

o
<
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iCH_. Cependant, 1'oxygène même en grande concentration, ne réduit pas à 

zéro le rendement quantique de l'éthylène (72 - 73). Nous devrions donc 

nous attendre dans l'hypothèse de l'initiation [1] à trouver de 1'éthylène 

dans les produits de réaction, alors qu'il n'a pas été détecté même à l'état 

de traces dans l'intervalle de température 290°C - 500°C.

Le second mode d'initiation est l'abstraction d'un atome d'hydrogène par 

l'oxygène, initiation la plus fréquemment invoquée pour 1'oxydation des 

hydrocarbures saturés :

[2] CH2CO + CL -» -CHCO + -HCL AH_ = 59 ± 3 kcal/mole.

Le radical -CHCO a été postulé par YOUNG (21) dans l'étude de la pyrolyse 

du cétène et plus récemment par BECKER et ses collaborateurs (35) dans 1'étu­

de spectroscopique des flammes de cétène en présence d'atomes d'hydrogène 

et d'oxygène. Le spectre des produits de la réaction -H + 0^ + CH^CO révèle 

la présence du radical hydroxyle excité -OH* qui doit se former par une 

réaction très exothermique libérant au moins 107 kcal/mole, et BECKER postu­

le la réaction [3] :

[3] :CH + 02 + CO + -OH* AH^ = -159 kcal/mole .

Cette étude nous suggère que le radical cétyle -CHCO doit s'oxyder très rapi­

dement en présence d'oxygène suivant la réaction [4] :

[4] -CHCO + 02 -* 2 CO + -OH AH^ = -82 ± 3 kcal/mole.

La troisième initiation possible est 1'addition d'oxygène sur la double 

liaison du cétène, processus qui est invoqué pour la combustion des hydro­

carbures éthylëniques, comme par exemple 1'éthylène (74), soit:
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[5] CH2 = C = 0 + 02 -> ) CH2 - C = 0|

0-0

La formation de ce superoxyde est probablement exothermique. Le superoxyde 

peut se décomposer suivant la réaction [6] :

[6]
CH9— C = Ot
I Z I 

0   0
■+ ŒLO + C09 ,

ou conduire aux radicaux -OH, • CHO, et au monoxyde de carbone suivant la 

réaction [7] :

[7]
CH9 - c = o| 
I z I 

0-0
•OH + -CHO + CO

Finalement, nous pouvons résumer les trois initiations possibles par les 

réactions suivantes:

initiation 1: ŒLCO -> :CH9 + CO AH, = 77 ± 3 kcal/mole
2 2 1

initiation 2: œ2co •CHC0 + -H02 AH2 = 59 ± 3 kcal/mole

initiation 3: ch2co + 02 "
ch9 - C = 0
1z 1

0—0
-> -OH + -CHO + CO

AHg + AHy =4+2 kcal/mole.

Notons que la réaction CHgCO + 02 -> CH20 + C02 est suffisamment exo­

thermique (AH = -107 kcal/mole), pour produire le formaldéhyde à l’état 

excité (75), et que cette réaction pourrait intervenir dans le phénomène des 

flammes froides. Nous rejetons 1'initiation 1 pour des raisons énergéti­

ques (AH^ = 77 ± 3 kcal/mole), et parce que nous.ne trouvons pas d'éthylè­

ne dans les produits de combustion. Nous préférons 1'initiation 3 à 1’ini­

tiation 2 compte tenu des enthalpies de ces deux réactions, et du fait que
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dans le cas des composés éthyléniques, l'oxygène s'additionne sur la double 

liaison plutôt qu'il n'abstrait un atome d'hydrogène. L'initiation 3 pro­

duit des radicaux -OH et -CHO . En présence d'oxygène, les radicaux -CHO 

réagissent rapidement suivant la réaction [8] :

[8] -CHO + 02 CO + -H02 AHg = -27 ± 4 kcal/mole.

b) Propagation des chaînes:

La première étape dans la propagation est sans doute l'attaque du 

cétène par les radicaux -OH .

bl) Formation des produits principaux de combustion: le formaldéhy­

de se forme dans les premiers instants de la combustion aux 

deux températures de 330°C et 420°C : il provient sans doute de 

la réaction [9] :

[9] CH2CO + -OH
H2C - C = 0

0 - H
ŒLO + -CHO

AHg = -16 ± 2 kcal/mole.

Les radicaux -CHO s'oxydent suivant la réaction [8] en donnant 

les radicaux -H02 qui sont capables de réagir avec le cétène 

suivant la réaction [10] :

[10] CHgCO + -HO 2

CH9 - C = O 
I z 

O-OH
CH20 + CO + -OH

AHio = -35 ± 2 kcal/mole.

La suite de réaction [9] [8] et [10] explique les taux de forma­

tion élevés de formaldéhyde et de monoxyde de carbone. L'eau 

provient sans aucun doute de 1'attaque des radicaux -OH, d'abord
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sur le cétène suivant la réaction [11] :

[11] *QH + CH2CO -> -CHCO + H20 AHu = -13 ± 3 kcal/mole,

le radical "CHCO s'oxydant très rapidement suivant [4] :

[4] -CHCO + 02 -* 2 CO + -OH AH^ = -82 ± 3 kcal/mole.

Cependant, à mesure que la concentration en formaldéhyde augmen­

te, la réaction [11] va être concurrencée par la réaction [12] :

[12] CH20 + -OH •> "CHO + H20 AH12 = -33 ± 2 kcal/mole:

il est en effet plus facile pour le radical -OH d'abstraire un 

atome d'hydrogène du formaldéhyde que du cétène, puisque 

D° (H - CHO) = 88 kcal/mole (76) 

alors que nous avons calculé:

D° (H - CHCO) = 106 ± 3 kcal/mole.

La réaction [12] est probablement la réaction principale de 

consommation du formaldéhyde, ce qui explique que sa concentra­

tion passe par un maximum à 420°C, ou atteint très vite une 

valeur stationnaire à 330°C.

L'anhydride carbonique est formé en relativement petite quanti­

té aux deux températures de 330°C et 420°C. Une réaction possi­

ble de formation est la réaction bimoléculaire:

CH2CO + 02 -> ŒLO + C02

Une autre source probable est 1'attaque du cétène par le radical 

•OH, mais sur le groupement carbonyle = CO suivant [13] :
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[13] CH2 = C = 0 + -OH ->
H0C - C = 0( 

1
H - 0

v

"CH^ + C02

AH. ? = -56 ± 1 kcal/mole.

Remarquons aussi que 1'oxydation du monoxyde de carbone en anhy­

dride carbonique est fortement inhibée par le formaldéhyde même 

en présence d'eau (77).

Nous pouvons résumer les différentes réactions que nous avons 

écrites dans deux propagations et ?2 auxquelles nous ajoutons 

la réaction moléculaire [6] :

ch2co + -OH -* ch2o + -CHO

P. -CHO + 0. CO + -HO.

I ch2co + -ho2 ch2o + CO + -OH

[14] 2 CHgCO + 02 ->• 2 CH20 +2 CO

AH^ = -78 ± 8 kcal/mole

CH2CO + -OH -> -CHC0 + HgO

^ -CHC0 + 02 -> 2 CO + -OH

[15] CH2CO + 02 ^ 2 CO + H20 

AH^g = -95 ± 6 kcal/mole

[6] ch2co + o2 -> ch2o + co2

Le formaldéhyde s'oxyde principalement suivant la réaction [16]

[16] CH20 + 1/2 02 -»■ CO + H20 (78)

AHiô = -56 ± 2 kcal/mole.

La somme des réactions [14] [15] [6] et [16] est très compati­

ble avec nos résultats analytiques:

4 CHgCO + 3.5 02 -* 2 CHgO + 5 CO + 2 HgO + COg[17]
9
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puisque cette réaction globale conduit à:

PC0 2 AP’ PH20 = 0,8 AP et PC02 0.4 AP ,

alors que les analyses nous ont donné respectivement:

pco = 2 AP- ph20 = AP et PC02 = °-4 AP-

b2) Formation des produits mineurs: parmi les produits mineurs, nous 

avons trouvé à 420°C du'"méthane, du méthanol, de 11 hydrogène, des 

traces d’acide acétique,d’acétaldéhyde et de peroxyde d’hydrogène. 

A 330°C, le méthane est absent, et nous trouvons en revanche des 

peroxydes (surtout des hydroperoxydes) et de 1’acétone.

- Les radicaux -CH^ précurseurs du méthane peuvent provenir de 

deux sources principales. Nous avons déjà mentionné la réaction:

H G—C = O
[13] CFL = C = O + *OH -+ z | -> -CH- + C09

Z H —O ^

L’autre source possible est la réaction des atomes d’hydrogène 

avec le cétène suivant la réaction [18] :

[18] -H + CH2CO + •CHjCO AHlg = -42 kcal/mole

postulée par AVERY et CVETANOVIC dans la photolyse du cétène 

sensibilisée par le mercure (79). Le radical •CH^CO est instable 

à des températures élevées, et en particulier à 400°C, il se 

décompose suivant la réaction [19] :

•CH3CO + M + -CH3 + CO + M AH19 = 12 ± 2 kcal/mole.[19]
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Les atomes d'hydrogène que nous faisons intervenir dans la 

réaction [18] peuvent provenir de la décomposition du radical 

•CHO suivant [20] :

[20] -CHO + M -* -H + CO + M AH2Q = 18 ± 1 kcal/mole,

ou provenir de la décomposition du radical intermédiaire

ŒL - C = 0(
I 2

0 - H

suivant la réaction [21] :

[21] CH2C0 + -OH -*
ŒL - C = O 

I L
0-H

ch2o + CO + -H

AH2i = 3 ± 2 kcal/mole.

A 420°C, la vitesse d'abstraction d'un atome d'hydrogène par le 

radical méthyle est compétitive avec sa vitesse d'oxydation (80) 

Nous pouvons donc obtenir soit le méthane par la réaction [22] :

[22] °CH3 + CH2C0 + CH4 + *CHC0 AH22 = 2 ± 4 kcal/mole

ou le radical -CH^Og par la réaction [23] :

[23] -CH3 + 02 + M + .CH302 + M AH23 = -27 ± 1 kcal/mole (80).

A 420°C, le radical *CH302 se décompose suivant la réaction [24]

[24] -CH302 + M -> CH20 + -OH + M AH24 = -25 kcal/mole (81).

A 330°C, la vitesse d'oxydation de *CH3 est beaucoup plus élevée 

que la vitesse de la réaction d'abstraction (80), et le radical

•CH3C>2 a un temps de vie suffisamment long pour abstraire un
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atome d'hydrogène et conduire à 1'hydroperoxyde de méthyle 

CHgOOH suivant la réaction [25] :

[25] -CH302 + CH2CO •> CH3OOH + -CHCO AHL. = 7 ± 3 kcal/mole.

Nous expliquons ainsi l'absence de méthane à 330°C et la forma­

tion d'un hydroperoxyde à cette température, qui peut raisonna­

blement être 1'hydroperoxyde de méthyle C1L00H. Deux remarques 

analytiques viennent à l'appui de cette hypothèse. Si 1'hydro­

peroxyde que nous avons trouvé est 1'hydroperoxyde de méthyle, 

donc provient de 1'oxydation des radicaux -ŒL, nous pouvons nous 

attendre à ce que les concentrations de méthane à 420°C, et 

d’hydroperoxyde à 330°C soient du même ordre de grandeur : nous 

trouvons effectivement qu'aux maximums de vitesse,

PCH = 0.4 mm Hg à 420°C, et

peroxydes = 0.6 mm Hg à 330°C.

D'autre part, nous remarquons que le taux de formation du mé- 

thanol est plus élevé à 330°C qu'à 420°C, ce qui s'explique par 

la décomposition de CHjOOH en radicaux -ŒLO + «OH.

- Le radical *H formé par les réactions [20] et [21] peut abstrai­

re un atome d'hydrogène du cétène pour donner de 1'hydrogène molé­

culaire suivant [26] :

[26] -H + CH2C0 -+ H2 + -CHCO AH^ = 2 ± 3 kcal/mole.

L'hydrogène a été décelé aux deux températures de 330°C et 420°C.

- Les radicaux "ŒLO peuvent provenir à "basse" température de 

la décomposition de 1'hydroperoxyde de méthyle, ou de la réaction 

des radicaux *HC>2 avec le cétène:
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[27] CH2CO + -H02 ->
ŒL- C = 0 

Z I 

H 0-0
-* -ch3o + co2

AH22 = -81 ± 1 kcal/mole.

Ces radicaux par abstraction d'un atome d'hydrogène conduisent 

au methanol:

[28] •CH30 + CH2C0 -> CH30H + -CHCO AH28 = ±3 kcal/mole.

- Nous avons vu que l'acide acétique est produit par réaction 

du cétène et de l'eau en phase gazeuse à 360°C :

[29] CH2C0 + H20 ■> CH3C00H AH2g = -31 kcal/mole.

Une autre possibilité de formation est le radical qui

peut se former par la réaction [13].

- Le peroxyde d'hydrogène se forme à partir des radicaux *H02 

produits en particulier par la réaction [8]:

[8] -CHO + 02 CO + -HD2

suivie des réaction [30] et [31] :

[30] ch2co + -ho2 H202 + «CHCO 4H30 = 17 ± 3 kcal/mole,

[31] ch2o + -ho2 -> H202 + -CH) AH31 = "4 4 2 kcal/mole.

Les radicaux *H02 peuvent conduire aussi à la formation d'acide 

peracétique par réaction sur le cétène:

[32] CH2C0 + *H02 -> CH3C03 .

Le cétène peut aussi réagir directement avec le peroxyde d'hydro­

gène pour donner l'acide peracétique (82).
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- La présence de traces d'acétaldéhyde, d'acétone peut s'expli­

quer par des recombinaisons radicalaires sur la paroi telles que:

[33] -ch3 + -cm -> ch3cho

[34] -ch3 + CH2CO + -CH2COCH3

La formation d'oxyde de propylene à 330°C est difficile à expli­

quer: remarquons cependant qu'il est produit à l'état de traces 

dans l'oxydation de la méthyléthylcétone (83).

c) Réactions de ramification:

cl) à 420°C: l'étude du formaldéhyde indique qu'il est 1'intermé­

diaire donnant lieu à un branchement dégénéré. La réaction [35]

[35] CH20 + 02 -> -Cm + -H02 AH35 = 32 kcal/mole,

suivie de [8] :

[8] -CHO + CL -* CO + -m2 ,

sont les réactions généralement invoquées dans les oxydations 

où le formaldéhyde joue le rôle d'intermédiaire (84).

c2) à 330°C: à cette température, les peroxydes jouent le rôle d'in­

termédiaire, le formaldéhyde atteignant une concentration sta­

tionnaire .

L'hydroperoxyde de méthyle peut donner par dissociation:

[36] CH_OQH + CH30* + '0H AH^ = 40 ± 1 kcal/mole (81).
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Les associations formaldéhyde-peroxyde ont été fréquemment postu­

lées, pouvant conduire à la ramification:

[37] CT^O + peroxydes -+ radicaux,

et en particulier la réaction entre le formaldéhyde et le peroxy­

de d'hydrogène peut produire les peroxydes CH^(OH)(00H) et 

(CH^OH) 2<D (85). Nous n'avons cependant aucune évidence cinétique

ou analytique de telles associations, qui d'ailleurs n'intervien­

nent qu'à des températures inférieures à 250°C.

d) Terminaison des chaînes:

Les effets de surface que nous avons observés suggèrent que la termi­

naison des chaînes implique des processus hétérogènes, mettant en jeu la des­

truction des radicaux ou des espèces intermédiaires sur les parois du réac­

teur. En particulier, les surfaces recouvertes de KC1 et de PbO détruisent 

très efficacement les radicaux peroxydiques tels que "HO^, 'CH?CO_ et les 

peroxydes (86), alors que le revêtement de KC1 a peu d'influence sur la 

désactivation des radicaux "OH (87). Les processus homogènes de terminai­

son peuvent être les réactions :

[38] LDg" + ° HO g produits (HgOg + Og)

[39] CHgCOg - + CHgCOg » produits,

si les concentrations en radicaux et ŒLCO ' sont suffisamment élevées.

Les processus hétérogènes de rupture, si les concentrations en radicaux 

HO2* et "CHgCO^ sont très faibles, sont:

[40] °HÛ2 désactivation sur la paroi, et:
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[41] ‘CH^COj paroi. Les peroxydes peuvent eux aussi se détruire

de façon hétérogène sur la surface du réacteur

[42] peroxydes paroi.

Nous avons résumé à 11 annexe 6, les réactions que nous avons fait intervenir 

au cours de ce chapitre, ainsi que les chaleurs de formation standard de molé­

cules et radicaux qui nous ont permis de calculer les enthalpies AH° de ces 

réactions.

4,B.5 MECANISME DE REACTION A "HAUTE TEMPERATURE" (420°C)

Nous proposons le mécanisme d'une réaction en chaînes avec branchement 

dégénéré dû au formaldéhyde (réaction [35]) soit:

initiation

propagation 1

propagation 2

ramification R 

et attaque 

du formaldéhyde

terminaison T

CTL - C = 0 -> CHLO + CO^ [6]
CELCO + CL

i2 i Z Z

z z I,0-0 J » •CHO + •OH + CO [7]

CH2C0 + -OH OLO + -CHO [9]

•CHO + CL -* CO + -H02 [8]

CH2C0 + -HCL CH20 + CO + -OH [10]

CH2CO + -OH -> H20 + -CHCO [11]

•CHCO + 02 -> 2 CO + -OH

1—
1 

<
3
-

I__
i

CH20 + 02 -y •CHO + -H02 [35]

CH20 + -OH -y H20 + -CHO [12]

ch2o + -ho2 -y ^2^2 + "®0 [31]

•ho2 ~y paroi [40]

Nous avons choisi la terminaison [40] pour tenir compte des effets de revête­

ments de chlorure de potassium et d'oxyde de plomb, et du fait que le radical
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•HO2 est le moins réactif des radicaux présents dans le milieu réactionnel.

Les radicaux sont sans doute en faible concentration, puisque nous ne 

trouvons que des traces d'eau oxygénée, si bien que nous ne tenons pas compte 

de la rupture homogène [38].

Le système est assez complexe, puisque le formaldéhyde se forme en quantité 

importante. En particulier, au maximum de vitesse, les concentrations en 

formaldéhyde et en cétène sont pratiquement égales, et nous avons affaire 

alors à la combustion d'un mélange équimolaire CT^CO:C^O par 1 'oxygène en 

excès. D'autre part, la plupart des énergies d'activation des réactions mises 

en jeu ne sont pas connues ou sont très incertaines.

Nous avons tenté d'analyser notre schéma réactionnel, et de voir s'il 

permet d'expliquer quelques-uns de nos résultats expérimentaux.

Les additions de formaldéhyde et d'oxyde nitrique à différents temps 

de la combustion, ainsi que les analyses nous ont permis de constater que la 

réaction se déroule en deux étapes assez distinctes: une première étape qui 

correspond à la période d'induction pendant laquelle le cétène et 1'oxygène 

sont faiblement consommés pour donner principalement du formaldéhyde et du 

monoxyde de carbone, et une seconde étape qui correspond à la vitesse maxi­

mum de réaction, donc par définition pour t = t
’ c r max
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a) Première étape de la combustion: (période d1induction):

initiation
CH. - C = 0 

CH.CO + 09 ■+ 1 r I 
^ ^0-0

-> CH20 + CCL 

-»• 'CH0 + -OH + CO

[6]

[7]

CHgCO + •0H -> CH20 + "CHO

P1 •CHO + °2 co + -ho2

1 CHgCO + •™2 + CHgO + C0 + -OH

[9] 

[8]

[10]

R CH20 + 0, ^ -CHO + -HO. [35]

T "H02 paroi [40]

Nous supposons que la consommation du formaldéhyde intervient surtout par la 

réaction [35] en remarquant que l'eau ne s'accumule que lorsque la concentra­

tion formaldéhyde est élevée, donc par la réaction [12].

Le paramètre cinétique qui décrit le mieux cette première étape est la constan­

te d'accélération <j), et nous allons essayer de la calculer en appliquant la 

méthode des états quasi-stationnaires, soit:

— [-QH] = — [*CH0] = — [-HO.] = 0 
dt dt dt 2

avec --- [CH.0] ^ 0 ,
dt 2

puisque le formaldéhyde s'accumule au début de la combustion.

Nous en tirons les relations suivantes:

radical "CHO

k7 [CH2C0] [02] + kg [OLCO] [-0H] + k35 [CH20] [Q^] = ['CHO] ÏOg]



170

radical -OH

k7 CCH2CO] [02] + fe10 [CH2CO] C-H023 = kg [CH2CO] ['OH]

radical -HO,

fe8 [-CH03 [02]+ fe35 [CH20] [023 = fe10 [CH2C03 [-H023+fe40 [*H023

[.HO,] =
2 ky [CH2C03 [023 + 2 fe35 [CH203 [Og] 

fe40

[° OH] =
k10 [*H02] + k7 [02]

En posant: nQ = k7 [CH2C03 [023

k35 [Og] = a35

kg [CHgCO] = ag

feio ech2co3 a10

fe40 = a40

nQ étant le taux de la réaction d’initiation, a^, ag, a^ et a^ ayant 

les dimensions inverses d’un temps, nous obtenons finalement:

™2-]
2 no + 2 a35 ^2°-*

a40

et [-OH3 =
2 n + 2 a~r [ŒL03 

o 55 2

a40

a10 + A

a9

La formation de formaldéhyde en fonction du temps est donnée par 

l’équation:
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dt
[ŒLO] = ag [-OH] + a^Q ['HO^] - a^g [CHgO]

-f- CCH90] 
dt 2

no + 2 a10 ” a35 ^CH2°-!

— [CH90] = 
dt 2

n. I 1 + ^-^5- \ + a^r ( 1-î^i - i I [CHo0]

MO
35 a40

Si nous supposons que a^ et a^g sont constants, c'est-à-dire que 1'oxygène et 

le cétène sont faiblement consommés, 11intégration de cette équation, compte 

tenu des conditions initiales ([Œ^O] = 0 au temps t = 0) , donne:

4 a
n 1 + 10

[Œ20] = 40

4 a

4 a

<
35

10 1 ' t

a40

10
35

- 1

MO
V

\

-1 >

J
4 a

Si nous posons 3> = a 10
35

-1| , nous obtenons :

Mo

n I 1 +
VII [CH20] e

4 V

a40 I $t 
e -1

Cette expression VII indique que la formation du formaldéhyde suit une loi 

exponentielle, comme nous l'avons trouvé expérimentalement. Nous pouvons 

tirer de ce résultat les renseignements suivants:

aio
al) Le rapport----- exprime le rapport de la vitesse de la réac-

a40
tion de propagation [10] = a^ [-HC^] a la vitesse de la

réaction de terminaison [40] = a^ [-HOg] il est donc égal

à la longueur de la chaîne X .
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a2) La condition 0 = 0 détermine les conditions pour lesquelles s1 éta­

blit la réaction de combustion lente : celle-ci n’atteint en effet 

une vitesse appréciable que lorsque la concentration en formaldéhy­

de atteint une valeur critique.

Nous pouvons relier cette condition à la limite réactionnelle que 

nous avons déterminée, et dire que cette limite correspond à $ = 0

4 a.
soit: 10

35
- 1 = 0,

MO

et puisque a^g j O ,
4 a

10
-1 = 0.

MO

Si nous explicitons cette relation, nous obtenons :

4 [Cb^CO] = b,» , et en posant = A^e
-E10/RT

et k40 = A40e "E40/RT , 4 A^ [CH^CO] .e "El0/RT = A4Q .e "^^RT ,

soit VIII Ln [CH,C0] = ---Ml + Ln

2 RT 4 A
10

Nous avons constaté effectivement que la limite réactionnelle 

obéit à -une relation du type Ln P = ^ + B avec

A = 2000°K (tableau no 7) .

Le facteur de température A est donc égal à 

d'où E10 ■ E40 = 4 kel/mole _

F - F nO C40

R

E10 est l’énergie d’activation de la réaction [10], dont l'en- 

thalpie AH^q est égale à -35 ± 2 kcal/mole. E^q est 1’énergie
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d'activation de la rupture des chaînes sur les parois du réacteur, 

donc E4q est pratiquement nul: ceci entraîne: E^ = 4 kcal/mole.

En utilisant la formule empirique de POLANYI, nous obtenons :

E10 = 11.5 - 0.25 | AH10 |

soit 2.5 < E10 < 3.5 kcal/mole,

qui est compatible avec la valeur de 4 kcal/mole.

a3) Nous pouvons calculer la consommation du cétène en fonction du 

temps:

- — [CH,CO] = aQ [-OH] + ain [-H0,]
dt % 9 10 2

- — [CH,CO] = 2 ain [-H0,] + n
dt ^ lu z o

2 n + 2 a_r [CH,0]
= 2 a10. ° 35 + %

^40

et en remplaçant [CH^O] par sa valeur VII, nous obtenons :

d I 4 ai n \
IX - — [CH,CO] = n l 1 + 1U 

dt z ° MO
/

1 + 4 ai° ' 3î5 | e $t-l 

&40 - *

avec 0 = a
35

Ü10. /

a40

Lorsque la combustion est bien avancée, donc lorsque 0 est posi­

tif, nous pouvons faire 11 approximation que les chaînes sont 

suffisamment longues pour que le terme 4 a^/a^g soit supérieur 

à 1 (pour une valeur de X égale à 10, nous négligerions 1 de­

vant 40). Dans cette hypothèse, les expressions VII et IX
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deviennent :

n
X CCH20] =

i35

e$t-l

XI — [CH9CO] 
dt 2

0t
4 n . X . e avec 4 = 4 X . a7C 

o 35

Par intégration de XI nous obtenons la quantité de cétène consom­

mé au temps t :

XII [CH9C01 - [CH9CO], = / e $t-l

loi identique à celle de la formation du formaldéhyde. A 420°C, 

nous avons trouvé que l'accroissement de pression AP, que la con­

sommation de cétène et la formation du formaldéhyde en fonction 

du temps suivent la même loi exponentielle (figure no 46) et nous 

en avons tiré la valeur de la constante d'accélération:

(}) = 3.4 x 1CT1 sec-1 (tableau no 19a) pour t = 10 secondes, 

e ^ = 30 et nous pouvons négliger 1 devant e ^ , si bien que :

n
[CH2CO]q - [CH2C0]t ^

35

[CH90] ~ —— . e $t 

a35

0t
e

Le facteur théorique 0 que nous avons introduit doit donc s'iden­

tifier à la constante d ' accélération cj> expérimentale, et comme 

nous avons établi la dépendance de <J) vis-à-vis des pressions 

partielles de cétène et d'oxygène et de la température, il est 

intéressant de comparer cf> expérimentale à 4 théorique :



175

$ =
4 a10 • a35

a40

4 k
10 '35

40

[ch2co] . [o2l

A 420°C, nous avons trouvé que les ordres de <j> par rapport au cé- 

tène et à 11 oxygène sont respectivement 1.0 et 1.2 (tableau no 15) 

nous trouvons donc un bon accord quant aux ordres partiels.

Le facteur de température relatif à é est 11 kcal/mole (tableau 

no 19b) d'où E^ + E^g - E^ = 11 kcal/mole. Si nous prenons 

E10 - E40 = 4 kcal/mole, nous obtenons la valeur de E^g, soit 

7 kcal/mole. Egg est 11 énergie d'activation de la réaction de 

ramification, que nous pouvons calculer par la limite d'explosion. 

Dans l'hypothèse d'une explosion en chaînes, la limite inférieure 

d'explosion, dans le cas d'une rupture hétérogène sur une paroi

’ Ep/opT
efficace, dépend de la température suivant la loi Pg a e ,

E^ étant 1'énergie d'activation de la ramification (52 p. 141): 

en traçant Ln Pg vs 1/T, nous avons trouvé qu'une telle loi est 

effectivement suivie et nous avons déterminé un facteur de tempé­

rature A = 1500°K (tableau no 7), d'où E^ = 2 R.A = 6 kcal/mole 

E_g en bon accord avec la valeur de 7 kcal/mole déduite de l'ex­

pression de $ .

Cependant, si la réaction de ramification [35] est celle que nous 

avons écrite CIL/) + 02 ->• -CHO + -HCL, et a lieu en phase homo­

gène, Egg devrait être de l'ordre de ALL g = 32 kcal/mole, puisque 

la réaction inverse est la recombinaison de deux radicaux qui se 

produit sans importante barrière de potentiel. HOARE et WALSH 

(88), en étudiant la combustion du méthane dans différentes cham­

bres de réaction, en ont déduit que 1'énergie d'activation E^g de 

la réaction homogène est comprise entre 21 et 39 kcal/mole qui
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est incompatible avec la valeur de 6-7 kcal calculée précédemment. 

LEWIS et von ELBE (89) en étudiant la combustion du méthane, font 

intervenir une réaction de ramification de nature hétérogène

[43] CH20 + CL surface^ { CH0 (OOH)} , l'espèce intermédiaire 

{ CHO’ (OOH)} pouvant conduire aux radicaux HCO^' et *0H suivant 

[43a] { CHO (OOH)} + HŒy + -OH , et *HCO et -HO^ suivant 

[43b] (CHO (OOH)} -»■ -HCO + -HO^ .

Parmi ces deux possibilités, la réaction [43b] est la plus proba­

ble, car elle permet d'expliquer l'effet de 1'oxyde de plomb sur 

la combustion du cétène. En effet, les radicaux -H02 sont détruits 

très efficacement dans les réacteurs revêtus de PbO, et nous pou­

vons en conclure que l'oxyde de plomb doit inhiber l'effet cataly­

tique du formaldéhyde. D'autre part, les radicaux -H02 inter­

viennent dans la propagation P^ par la réaction [10], si bien qu'en 

présence de PbO, la vitesse de la rupture des radicaux *H02 sur 

la surface peut être suffisamment grande par rapport à [10], pour 

empêcher la propagation des chaînes.

Nous avons remarqué effectivement que la combustion du cétène 

dans les réacteur revêtus de PbO a un comportement très singulier, 

puisque la réaction commence par une chute initiale de pression 

qui n'est pas du tout caractéristique d'une réaction autocataly­

tique. Dans cette première hypothèse, la réaction [35] serait 

remplacée par la suite de réactions [43] - [43b], et la vitesse 

de la ramification serait contrôlée par la formation en surface 

de 1'espèce intermédiaire { CHO (OOH)} avec une énergie d'activa­

tion de l'ordre de 6-7 kcal/mole.
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Une seconde hypothèse de ramification est la réaction [44] :

[44] CH20 + 02 -> HCOOH + 0 AH.. = -1 ± 8 kcal/mole

proposée par NORRISH (90): une énergie d'activation de 6-7 kcal/ 

mole est compatible avec une telle valeur de 1'enthalpie. D'au­

tre part, une telle réaction est en accord avec la théorie de 

YANG et GRAY (65) sur les phénomènes d'explosion et de flammes 

froides, la ramification pouvant se produire en deux étapes,

[44a] -CHO + 02 -* -CHOg + O AH^a = -2 ± 3 kcal/mole,

[44b] -CH02 + CH20 -> HCOOH + -CH0, AH.^ = 1 ± 5 kcal/mole

et les radicaux *CHO étant les porteurs de chaînes de la ramifi­

cation.

De ces deux hypothèses, la seconde est la plus probable, 

car elle permet de comprendre le phénomène d'explosion en chaînes 

et de flammes froides par une réaction de ramification homogène 

mettant' en jeu 1'oxydation du formaldéhyde : les radicaux O peu­

vent en effet, lorsqu'ils sont en concentration suffisante, atta­

quer le formaldéhyde et le cétène suivant les réactions :

[45] O + CH20 -* -CHO + -OH AH.. = -15 ± 2 kcal/mole,

[46] O + CH20 -> CHL - G = O
x /
O

CH20 + CO AH^= -99 ± 2 kcal/mole,

la réaction [46] étant assez exothermique pour donner le formal­

déhyde à l'état excité.
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Le traitement mathématique que nous venons de faire n'est pas 

modifié si nous remplaçons la réaction de ramification [35] par 

la réaction [44] : en particulier, le facteur 4 devient propor­

tionnel à:

k10 ‘ fe44

k40
[ch2co] [02]

et son facteur de température devient:

(E10 - E40) + E44 = 10-11 kcal/mole, 

en supposant que E^4 = 6-7 kcal/mole.

La ramification déterminant la vitesse de la combustion, il faut 

s'attendre à ce que 1'énergie globale d'activation soit du même 

ordre: nous trouvons effectivement que 1'énergie globale d'acti­

vation B~, déterminée comme la variation de / — ) , est com-
2 [ dt j max

prise entre 4 et 8 kcal/mole (tableau no 18).

b) Seconde étape de la combustion:

La plupart de nos informations portent sur le maximum de vitesse. Nous 

savons qu'au temps t = t ^ la pression de formaldéhyde est maximum, ainsi que 

la vitesse de consommation de cétène. A ce moment, nous ne pouvons plus né­

gliger la propagation ?2 ni 1'attaque du formaldéhyde par les radicaux 

•OH et -H02 (réactions [12] et [31]).

Le schéma réactionnel est celui que nous proposons au début du paragraphe 3; 

la réaction de ramification [35] étant remplacée par [44].
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bl) Calcul de la concentration maximum de formaldéhyde: L'application 

des états quasi-stationnaires conduit à la relation:

fe40 [-™2] = no + fe44 [CH20] [02]

Au maximum de vitesse, nous pouvons faire 1 'approximation que les 

centrés actifs sont produits par la ramification plutôt que par 

l'initiation, ce qui suppose nQ « b, [Œ^O] [C^] .

Nous obtenons:

[.h°2]
fe44 [CH20] [02] 

fe40

et [*0H]
kl0 fe44 [CH2C0] [02] [CH20]

fe40 (bg [ch2co] + ku [CH20])

La vitesse de formation du formaldéhyde est donnée par la rela­

tion:

— [CELO] = kQ [CH9CO] [-0H] + fein [ŒLCO] [-HCL]^ z y z îu z z

- fe44 [CH20] [cy - fe12 C€H20] E-OH] - fe31 [CH20] [-HO^ 

-1 ech2o] = 2 kg [ch2co] c-qh] - fe44 ech2o] co23 - fc^noym-Hcy

La concentration maximum de formaldéhyde, [CHgO] ^ - X est don­

née par la relation — [CHo0] = 0 , soit:
dt 2

2 kg CCH2CO] [-0H] = fe44 CCH20] [Og] + [CHgO] ["HQ^

et en tenant compte des expressions de "OH et *H02, nous obtenons
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2 kg k10 k44 [CH2CO] [02] X rn fe31 fe44 X [02]
-----------------------------------  - “aa à LU?J + -------------------

&40 (kg [CH2CO] + &i2 X) 44

En simplifiant par k44 X [Og] = O, nous obtenons:

2 kg k1Q [CH2CO]2 

kg [CH2CO] + k12X
+ k

31
X

Nous pouvons négliger la vitesse de terminaison [40] devant la 

vitesse d1 attaque du formaldéhyde par les radicaux -H02 

(k^Q « kg. X) et nous obtenons l'expression du second degré 

en X suivante :

XIII k12 k31 X2 + kg k31 X [CH2CO] - 2 kg fc1Q [CHgCO]2 = O

dont la racine positive donne la valeur de X:

( A - kg k31) [CH2CO]

2 k12 k31

avec A = (kg k^)2 + 8 fcg k1Q k^2 k.^ .

Nous retrouvons ainsi le fait que [QLO] = X dépend linéai-
n 2 max r

rement de la pression de cétène et est indépendant de celle de

11 oxygène (figure no 48). X dépend d'une fonction compliquée

des constantes kg, k^, k^2 et k^ , alors qu'expérimentalement

nous avons trouvé une relation d'Arrhénius entre X et — , le
T

facteur de température étant de 4.6 ± 0.3 kcal/mole: ceci nous 

suggère un examen plus approfondi de l'expression de X.
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Premier cas :

Si feg fe10 fe12 fe31 <<C ^9 fe3lP » fe10 fe12 <<: k9 fe31

A O. feg fe31 + 4 fe1Q fe12 et

XIV X -

fei n
2 —r——• [CH CO]

^31

Deuxième cas :

si kg fe10 fe12 fe31 = fe3i) > fe10 fe12 = k9 fe31

A =
9 (feg fe31)2 et

XV X

fe g fe-1 n
, y [CH CO] = -rilL• [ŒLCO]
1=12 2 ^sT 2

Troisième cas :

51 fe9 fe10 k12 fe31 >:> ^9 fe31^ ' fe10 fe12 >> k9 k31

A 'v 2 VT (feg fe1Q fe12 fe31)2 et

x = yr /i2 [ch coi 

l &12 ^31 J 2

Nous pouvons en déduire la vitesse de consommation de cétène

au temps t = t , dans les trois cas: 
max

- CCH2CO] = (feg + fe1;L) CCH2CO] C-OH] + fe10 cch2co] [.ho2]

f- — [CH7CO] ) = (kQ + fe,,) [CH-CO] [-OH] + fe1n[CR,CO] [-HQ9] ,
\ dt z y max y 11 z max 1U z zmax

[•OH] et [*H09] étant calculées pour [CH70] = X . 
max 2 max r 2
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Premier cas: fe^2 « kg

felO
[CH?CO]

k31

['H023
max

2 fe1Q ku [CH2CO] [02] 

fe31 fe40

[•OH] %
max

fe1n [-H09] 
lu 2 max

XVII
(- £ [ch2co])
X J max y

, 4£— [CH,C0]2[CU
fe31 fe40 2 2

Deuxième cas: fe^2 = kg k^

X =
l10

-31

[ch2co]

[.HCL,]
fe10 fe44 [CH2CO] [02]

max ^31 ^40

[.OH]
max

10
2 b,

[HCL-]

max

XVIII f- A [CH2CO]) = C^)Vl + , ■ [CH7C0]2[0?]
fe31 fe40 2 2

max



183

Troisième cas: fe^ k^2 » kg k^

x = ’{i( l9 fe,10 ') 2 [cii co]
Ul2 fe3l/ 2

[H°2*] fil
kg k^Q \ 2 k

max fe12 fe31

44

’40
CCH2CO] [02]

[•OH] * [.HO,]
max y kg k^2 I max

XIX ( - — [CH-CO] ) = fi I 9 10 \ -IL-—— [CH C0]*[02]
4t 2 /max UnfejJ k<- 2 2

‘40

"■ à felP • r2-^ [œ2C0]2 [02]

\2 R12 • 40

Ces expressions se simplifient si nous supposons que la vitesse 

de la réaction [9] est supérieure à celle de la réaction [11] : 

remarquons que l'eau ne s'accumule dans le milieu réactionnel 

que lorsque le formaldéhyde est en quantité importante: 

c'est-à-dire que l'eau provient de 1'attaque du formaldéhyde 

par les radicaux [’OH], plutôt que de 1'attaque du cétène par 

ces mêmes radicaux.

Si kg [Œ2CO] [-OH] > kn [CH2CO] [-OH] 

nous obtenons :

Premier cas: kg k^ » fe^

4 (k^ [CH200]2 [02]

k3i . k40
XX — [CH9C0] 

dt 2
max
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Deuxième cas: k9 fe31 ~ k10 k12

XXI
d

dt
[ch2co]

3

2
max

(b^f &44 [GHgCOl^ [02]

k5i . k40

Troisième cas: kg k31 « fe1Q ku

XXII
— [CH?CO]) = (T 

dt / max

- k10

k12 • fe31

10 "44

'40
[CH2C0] [02]

Nous sommes conduits dans les trois cas à des expressions identi­

ques quant aux termes de concentration. A 420°C, nous avons trou­

vé un ordre global égal à 3, et des ordres partiels égaux à 

1.5 et 1.2 relativement au cétène et à 1'oxygène (tableau no 15): 

l'accord entre les résultats expérimentaux et théoriques est donc 

relativement satisfaisant. L'ordre de 1.5 par rapport au cétène 

peut en particulier être expliqué par 1'adsorption du cétène à 

la surface du réacteur. Les énergies d'activation E^2 et 

peuvent être évaluées par la relation empirique de POLANYI (91),

Eq = 11.5 - 0.25 | AHq I • AH^2 = -33 kcal/mole et 

AH31 = -4 kcal/mole, et donnent respectivement:

E
12

3.5 kcal/mole et E^ 10.5 kcal/mole.

Compte tenu des valeurs de E^ = 4 kcal/mole, E^ v 0 kcal/mole 

et E.^ = 6-7 kcal/mole, que nous avons déduites dans le para­

graphe a) , nous pouvons calculer dans chacun des cas les facteurs
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de températures EL et E relatifs à [CHLO] et 
x a z max

- -^-Cch9coo)

V dt z / max

Premier et deuxième cas :

= E10 - E^j = -6.5 kcal/mole

est incompatible avec la valeur expérimentale de 4.6 ± 0.3 kcal/mo­

le (figure no 50).

Troisième cas:

Ejç = j (Eg - E12) + j (E10 - E31) conduit à:

Eg = 19 kcal/mole, valeur qui est acceptable.

E& = E10 + E44 + E^ - E40 = 15.5 kcal/mole,

valeur comprise dans l'intervalle des énergies globales d'acti­

vation que nous avons déterminées expérimentalement (tableau 

no 19b).

Remarquons que le système de valeurs suivantes:

Eg = 19 kcal/mole E^2 = 3.5 kcal/mole

Eio = 4 kcal/mole E^ = 10.5 kcal/mole,

est le seul compatible avec la condition du troisième cas,

kg k31 « fc1Q fc12 .

En supposant que tous les termes préexponentiels sont.du même 

ordre de grandeur, nous avons en effet :

k9 fe51

fe10 fe12

_ (Eg + E
31

- E
10

- e12)/rt

_ 22000/RT
= 15 x 10 à 420°C.tr e
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c) Conclusion:

Le traitement du schéma réactionnel en faisant 1'approximation des 

états quasi-stationnaires, nous conduit finalement à choisir le troisième cas, 

qui est le seul compatible avec les résultats expérimentaux:

XVI

XXII

[CH?0] = fz
kg fe1Q \

max

dt
[ŒLCO]

k12 fe31

(~2 fe10 ‘ fe44

cch2co]

max k40

k9 • k10 ,

k12 • k31
[ch2co] [o2]

avec Eg = 19 kcal/mole, [9] CH2CO + *OH -> CHgO + *CH0

E10 = 4 kcal/mole, [10] CH^CO + -HC>2 CHgO + CO + *0H

E^2 = 3.5 kcal/mole, [12] CHgO + -OH -> HgO + •CHO

E31 = 10.5 kcal/mole, [31] CIL/) + *H02 -+ H202 + • CHO

J44
6-7 kcal/mole, [44] CHgO + 02 + HCOOH + 6

E^q ^ 0 kcal/mole, [40] *H02 ■> destruction sur la paroi.

Ces expressions, ainsi que le système de valeurs des énergies d'activation 

que nous proposons, satisfont raisonnablement bien à nos résultats expéri­

mentaux.

4.B.4 MECANISME DE REACTION A "BASSE TEMPERATURE" (330°C)

Les faits que nous avons observés à cette température sont ceux d'une 

réaction en chaînes avec branchement dégénéré. L'intermédiaire responsable 

de la ramification ne semble pas être le formaldéhyde, puisque sa concen­
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tration atteint très vite une valeur stationnaire, et que 11 addition de 

formaldéhyde n'a pas d'effet sur la combustion et en particulier ne supprime 

pas la période d'induction. En revanche, les peroxydes atteignent une con­

centration maximum au temps t = t et nous pouvons penser qu'un ou des 

peroxydes sont les intermédiaires actifs. Parmi les peroxydes, nous avons 

identifié le peroxyde d'hydrogène, des peracides et des hydroperoxydes.

La décomposition thermique du peroxyde d'hydrogène + M -> 2 *0H + M à 

des températures inférieures à 400°C, est surtout hétérogène, et la vitesse 

de décomposition homogène est faible à des températures de l'ordre de 

300°C (92). Les peracides pouvant être présents sont les acides performique 

et peracétique: à la température de 330°C, les temps de vie de ces peraci­

des sont très courts, de l'ordre de 10”1 à 10”2 secondes (93). Ces valeurs

ne sont pas du tout compatibles avec le temps de vie que nous pouvons cal­

culer par nos résultats cinétiques et analytiques. Le temps de vie de l'in­

termédiaire est approximativement égal à l/<j), d> étant la constante d'accélé­

ration: à 330°C, nous trouvons = 0.048 sec”1 (tableau no 19a), d'où

1/cj) = 21 secondes. Une autre façon de calculer le temps de vie moyen de

1'intermédiaire a été donnée par NORRISH (94),

. __ -, . concentration stationnaire de 1'intermédiaire .

vitesse de formation de 1'intermediaire

au temps t = t nous trouvons d'après les résultats analytiques, que la 

concentration stationnaire des peroxydes vaut 0.6 mm Hg et que leur vitesse 

de formation est de 0.023 mm Hg/sec, d'où le temps de vie moyen:

— = 26 secondes, qui est en bon accord avec la valeur déterminée comme l/d). 
0.023
Ce temps de vie est de l'ordre de celui d'un hydroperoxyde (95). Dans la 

discussion des réactions du radical "CUL, nous avons postulé que 1'hydro­

peroxyde pouvait être 1'hydroperoxyde de méthyle CH^OOH . FISHER et TIPPER 

(96) ont trouvé que le temps de vie de ce peroxyde est de 30 secondes à
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395°C, BARNARD et HONEYMAN, en étudiant la combustion de 11 acétone à basse 

température, trouvent que le temps de vie est de 75 secondes à 284°C (53). 

D'autre part, la longue période d1 induction 100 secondes) que nous obser­

vons à 330°C, est associée à la formation d'un peroxyde qui a une vie suffi­

samment longue.

Nous pouvons écrire une suite de réactions qui conduit à la formation d'hydro­

peroxyde de méthyle ŒLOOH à basse température :

CH2CO + -OH •CE2 + 00% (13)

■CH3 + 02 + M •+■ •CH3°2 + M (23)

•CH302 + RH ■> ŒLOOH + R* (25)

ŒLOOH -»■ -CH30 + -OH (36)

et dans cette hypothèse, la vitesse de la réaction serait contrôlée par la 

ramification [36] .

L'analyse du schéma réactionnel complet est très compliquée, cependant, nous 

pouvons faire les remarques suivantes:

a) Les produits principaux de combustion sont le formaldéhyde, le monoxyde 

de carbone et les peroxydes, au début de la combustion, l'eau s'accumulant 

relativement tard: nous pouvons négliger en première approximation la propa­

gation ?2 , et 1'attaque du formaldéhyde par les radicaux.

b) La quantité de peroxyde d'hydrogène est beaucoup plus importante qu'à 

420°C: la concentration des radicaux H5L• est donc plus forte, et la termi­

naison homogène [38] *H02 + *H02 -> produits, a une probabilité plus grande 

que la rupture hétérogène sur la paroi.



Le schéma simplifié s’écrit;

initiation 1 Œ^CO + 02
CH9 - C = O
r i

0-0

CHgO + CO 2 

-*• CHO + -OH + CO

propagation

P,

/ CHgCO + -OH

•CHO + 02 -»

CH20 + -CHO 

CO + -ho2

[6]

[7]

[9]

[8]

^ ŒLCO + -H02 CH20 + CO + -OH [10]

' CH2C0 + -OH -» -CH + C02 [13]

propagation
p / -CH3 + 02 + M -> -CH302 + M [23]

•CH302 + CH2C0 -> -CHCO + CH3OOH [25]

V -CHCO + 02 -> 2 CO + -OH [4]

ramification

R
ch3ooh -> -CHJO + -OH [36]

terminaison
H02- + H02- " %+ o2 [38]

L1 approximation des états quasi-stationnaires conduit aux relations :

k38 ["H02] = k36 [GH3°°H]

[HO,-] = f-¥-) [QLOOH]

\ fe38 /

et
10[0H«] * [-H09] ,

h 2

en ne tenant compte que de la propagation P
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La formation du peroxyde en fonction du temps s1 obtient par la relation:

— [CH-OOH] 
dt 3

fe13 [-OH] [CH2CO] - fe36 [CH^OOH]

XXIII [CTLOOH] 
dt J

fe10 * fe13 ^36 \ 2 2

[CH_CO] [CH-OOH] 
fe z
38 /

fe36 [CH3OOH]

Cette équation XXIII s'intégre en supposant que la concentration de cétène 

est constante, ce qui est valable au début de la combustion et en particulier 

peneant la période d'induction:

i fein . k-,, [CILCO] /

XXIV [CH-OOH] = — • 1 - e
k9 *36 • fe38) 2 V

Ce résultat présente un intérêt car il prévoit l'allure de la variation de 

la concentration du peroxyde en fonction du temps, et permet d'évaluer la 

constante : d'après nos résultats analytiques, il faut un temps de 

210 secondes pour que la concentration des peroxydes atteigne les 9/10 de la 

concentration maximum. Ceci entraîne:

"36 - 2
210 'v 2 ( e = 0.13) ,

soit fe3£ ~ 2 x 10“ sec"

Cette valeur est en bon accord avec la détermination de BARNARD et COHEN 

(80) qui trouvent:

k
36

12
4.3 x 10

- 38500/RT 
e

pour la constante de vitesse de la réaction [36] : à 330°C (603°K), nous 

trouvons, d'après ces auteurs :

^36 “ 4.3 x 10“2 sec"1 .
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Le calcul de la consommation de cétène au temps t = t^^_ est très compliqué, 

compte tenu de la complexité du système d'équations à traiter.

En conclusion, nous pouvons dire que le schéma réactionnel que nous proposons 

à 330°C rend compte du rôle des peroxydes, et même probablement.de 1'hydro­

peroxyde de méthyle, dans la ramification.

4.B.5 EFFET DE L'OXYDE NITRIQUE * 2

Lorsque nous ajoutons de l'oxyde nitrique à des mélanges cétène-oxygè­

ne, le mécanisme de réaction devient assez complexe : il se forme en effet 

du dioxyde d'azote NO,, qui tout en conservant lui-même des propriétés inhi­

bitrices attribuables à son caractère radicalaire, agit cependant comme ini­

tiateur de chaînes : nous nous trouvons devant une compétition entre 1 ' inhi­

bition par NO et 1'initiation par NO^ et 1'influence prépondérante de l'un 

ou de l'autre effet dépend des concentrations relatives des deux espèces.

Ces concentrations sont fonctions des conditions de température, de pression, 

ainsi que de la teneur en oxygène, à cause de 1'équilibre

2 NO + O, $ 2 NO, .

L'addition de NO accélère la combustion du cétène à l'instant initial

(figure 65) et cet effet peut être dû à NO,, jouant le rôle de donneur d'oxy­

gène. La réaction la plus probable est:

+ NO
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Le formaldéhyde est formé très tôt et peut catalyser la combustion du cétène 

à 360°C. Dans les étapes ultérieures de la combustion, et en particulier au 

temps t = t __ , NO et NO^ jouent un rôle inhibiteur comme intercepteur de 

radicaux (98),

R («OH, -H02, -CHO) + NO, N02 + RNO, RN02 .

Cependant dans notre cas, l'effet inhibiteur de NO n'est pas très accentué 

puisque nous avons constaté qu'à 360°C, pour la combustion d'un mélange 

stoechiométrique de pression PQ = 95.0 mm Hg, 1'addition de 1.5% d'oxyde nitri­

que ne réduit la vitesse maximum que par un facteur 4 (figure no 64).

4.B.6 CONCLUSION

Dans ce chapitre, nous avons discuté la combustion du cétène dans le 

concept d'une réaction en chaînes avec branchement dégénéré, en discutant 

les étapes d'initiation, de propagation, de ramification et de terminaison 

les plus probables. La complexité du système vient du fait que le cétène 

est très réactif, que la plupart des réactions cétène-radicaux sont forte­

ment exothermiques, et que les énergies d'activation de ces réactions ne sont 

pas connues ou sont très incertaines. Les réactions expliquent la formation 

des produits principaux et mineurs, et la stoechiométrie de la réaction. Les 

schémas réactionnels que nous proposons à 420°C et à 330°C, traités par l'ap­

proximation des états quasi-stationnaires, nous ont permis de retrouver quel­

ques résultats expérimentaux et de proposer un système de valeurs d'énergies 

d'activation compatible avec nos hypothèses.



193

Annexe no 1

Spectre infrarouge du cétène: comparaison de notre spectre avec celui pu­

blié par DRAYTON et THOMPSON (37). Tableau des fréquences observées (cm-1).

Notre travail* DRAYTON et

THOMPSON**
notre travail DRAYTON et

THOMPSON

4288
4129

3553 ) 
3347 J

f.
3532
3328

3272 f. 3264

3194 1
3153 J t.f.

3180
3130

3076 1
t.i.

3070
3065 J 3045

2925
2865

2529
2506

2276
2247

2154
2140
2135

t.f.
2965 1 t.f.
2873) ?

f.
25201

f.
2495 j

m.
22651

2240) m.

2160)
t.i. 2150 l t.i.

2140

1972)

1952 J m.
1968)
1944/ m.

1839 t.f. 1833 t.f. -

1785 (
1730 J

t.f.
1775 ) 
1728] t.f.

1654)
1604] t.f.

1590 t.f.

1456 ?

1403 ) 

1376)
i.

14001 

137 5 J
i.

1179 t.f. 1190

1132 ) 1135
1123 t.i. 1122
1115 J 1109

?

t.i.

1075)
f-

1049)

1008

1072
1062
1047

1027
1007
1002

996
989
977

969 968
963

952 952
947

936 940
930 932

927
921 922
918 916
907 910
900 902

895 896
890 889
882 884
872 877
863 869

858
854 850
842 840
828 835

m.

1220 t.f.



Annexe no 1 (suite)

Cellule à infrarouge de longueur 10 cm

Fenêtres en chlorure de sodium (diamètre 50 mm - épaisseur 5 mm) 

Pression du cétène = 100 mm Hg 

Spectrophotomètre BECKMAN modèle I.R. 4 .

DRAYTON et THOMPSON = référence 37 .

Intensité des bandes d’absorption:

t.i. = très intense

i. = intense 

m. = moyenne 

f. = faible 

t.f. = très faible
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Dosage spectrophotometrique du formaldéhyde (41)

En milieu acide concentré, une solution d'acide chromotropique donne avec le 

formaldéhyde un complexe de coloration pourpre, dont 1'absorbance est maxi­

mum à 570 my.

Méthode expérimentale: nous préparons une solution d'acide chromotropique 

(BRITISH DRUG HOUSE, "spot reagent"), en dissolvant 2.5 g d'acide dans 50 ml 

d'eau distillée, et nous la filtrons pour éliminer les produits insolubles. 

Nous préparons un témoin dans un tube à essais en ajoutant 1 ml d'eau distil­

lée, 1 ml de solution d'acide chromotropique et 5 ml d'acide sulfurique con­

centré. Dans un second tube à essais, nous ajoutons 1 ml de la solution de 

formaldéhyde à analyser, 1 ml de solution chromotropique et 5 ml d'acide sul­

furique concentré. Les tubes à essais sont agités pour que les solutions 

soient bien homogènes et portés pendant trente minutes dans un bain à 100°C, 

pour que la coloration se développe complètement. Après cette période, les 

solutions sont refroidies à température ambiante, et diluées à 100 ml dans 

une fiole jaugée. Nous lisons 1'absorbance de la solution colorée par rap­

port à la solution témoin.

Nous avons établi une courbe d'étalonnage avec des solutions de concentra­

tion connue de formaldéhyde : celle-ci est linéaire jusqu'à une absorbance 

de 0.850, et à partir de cette valeur, elle dévie légèrement par rapport à 

la loi de BEER. Nous avons choisi les dilutions pour travailler avec la 

partie linéaire de la courbe d'étalonnage.

Remarque : La solution d'acide chromotropique brunit en vieillissant; cepen­

dant, la courbe d'étalonnage reste valable si nous prenons la précaution de 

prendre les absorbances par rapport à une solution témoin. Pour plus de sé­

curité, nous avons établi une courbe d'étalonnage avec une solution fraîche 

d'acide chromotropique lors de chaque analyse de formaldéhyde.

Annexe no 2
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Dosage iGéométrique des peroxydes (42) * 1

Les solutions contenant les peroxydes sont soigneusement dégazées, 1'oxygène 

étant chassé par barbottage d'un courant d'azote. Nous ajoutons à la solution 

acide de peroxydes à analyser 2 ml d'une solution à 50% d'iodure de potassium. 

Toutes les manipulations se font sous atmosphère d'azote, l'iode libéré étant 

titré par le thiosulfate de sodium N/500.

1) Peracides: ceux-ci libèrent immédiatement l'iode à 0°C.

2) Peroxyde d'hydrogène: à 0°C, le peroxyde d'hydrogène réagit lentement.

A 5°C, en présence de 2 gouttes d'une solution concentrée de molybdate 

d'ammonium, ajouté comme catalyseur, le peroxyde d'hydrogène réagit quan­

titativement en 3 à 5 minutes.

3) Hydroperoxydes : ceux-ci ne réagissent pas dans les conditions précéden­

tes. Nous portons la solution à une température de 35 - 40°C pour que 

les hydroperoxydes réagissent avec Kl : la libération d'iode est complè­

te en trente minutes.

Annexe no 3
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Annexe no 4

Traitement mathématique des réactions en chaînes ramifiées dans le cas 

de la ramification dégénérée simple. Equation mathématique exprimant 

1'avancement de la réaction au cours du temps (45)

SEMENOV a remarqué que les variations de pression en fonction du temps, dans 

le cas de la ramification dégénérée simple, peuvent être traitées comme celles 

de processus autocatalytiques et propose l'équation:

dx

dt CP. - Pr
X CP. Po "

x étant 1'augmentation de pression au temps t, soit x = P - PQ .

PQ étant la pression initiale, et Pœ la valeur maximum de 1'augmentation de 

pression. Si nous désignons par t^^, le moment où la vitesse de la réaction 

passe par un maximum, soit pour x = — (Poo - PQ), 1'intégration de 1'équation 

donne:

------- (t-t ) = ------- Ln -----------
P. - Po P» - po P„ - PQ - *

solt Ln rrr = * ct_w
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Annexe no 5

Traitement mathématique des reactions en chaînes ramifiées dans le cas de

la ramification dégénérée simple (52):

Croissance exponentielle du produit intermediaire en début de réaction

Si nous admettons que la probabilité de rupture d'une chaîne sur la paroi 

est égale à tt2 , 1 'équation différentielle qui donne la concentration des 

centres actifs à une distance x de la paroi est:

dn

dt

= n^ + (f - g - ^ - n%

n = concentration des centres actifs à une distance x de 

la paroi

n = taux d'initiation des chaînes 
o

f = coefficient de ramification linéaire 

g = coefficient de terminaison linéaire homogène 

D = coefficient de diffusion moyen des centres 

d = diamètre du réacteur

En général, nous définissons un facteur net de ramification

f - (g +
7T2D

d2

et si nous remplaçons n par la concentration moyenne des centres n, nous 

obtenons

— = n + <j> n 
dt 0

Si <j> est positif, c'est-à-dire si la vitesse de ramification est supérieure 

à la vitesse de terminaison, 1'intégration donne

nr
n -1)



199

Le produit intermédiaire Pr est formé dans la réaction X • + R Y • + Pr (fe^), 

et le taux de réaction est:

d[Pr] _ _n^ _ no ^e4>t _1-)

dt t #

où t = (fe^CR]) 1

est égal à 1.443 que multiplie le temps de demi-vie d'un centre actif, dans le 

cas où le réactif R participe à la propagation avec une constante de vitesse k^. 

Quand e^ devient très supérieur à 1,

d[M = e*t et [pr] = JÎ2. Jt
dt cj)t cj)2t

c'est-à-dire que la formation du produit intermédiaire Pr suit une loi expo­

nentielle en début de réaction. Remarquons que le facteur net de ramifica­

tion 4) a reçu dans notre cas la signification expérimentale de constante 

d'accélération.
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Tableau no 1 = chaleur de formation standard AbÇ

de quelques molécules (état gazeux).

Annexe no 6

Molécule AHr (kcal/mole) Référence

CO -26.4 (12) - (69)

co2 -94 H H

h2q -58 !! H

ch2co -15 Tî M

ch20 -28 ± 2 H H

HCOOH -88 ± 2 M M

ch4 -18 ii H

H2°2 -32.5 H H

ch3oh -48 H H

CH_CHO -40 M M

HCOOH -88 ± 2 tr H

ŒLCOQH -104 Tt M

CH-COCH. -52 ! ! TT

CHgOOH -31 TT TT
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Annexe no 6

Tableau no 2 = chaleur de formation standard 

de quelques radicaux.

Radicaux AH^ (kcal/mole) Référence

•H 52.1 (69)

0 59.6 (69)

:CH 142 (69)

:Œ2 88 ± 3 (12)

:C2° 88 ± 5 (70)

•OH 9.3 (69)

•ho2 5 (12)

“CHO 7.2 (12)

•CH3 34 ± 1 (69)

3.5 (12)

•cH^œ -5.4 (12)

.QLCOO -45 (12)

•CH300 7 ? (12)

“CHCO 39 ± 3 calculée au 
chapitre IV

HCO/ -54 ± 3 ? (12)
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Annexe no 6

Tableau no 3 = tableau des différentes réactions du

chapitre IV et de leurs enthalpies 

standard AH°

no de la 
réaction

réaction chimique AH° kcal/mole

1 Œ2CO + :CH2 + CO 77 ± 3

2 CH2CO + 02 + -CHCO + *ho2 59 ± 3

3 :CH + 02 -> CO + -OH* -159

4 •CHCO + 02 -> 2 CO + -OH -82 ± 3

6 ch2co + o2 -> ch2o + co2 -107

7 CH2CO + 02 -> CO + -OH + -CHO 4 ± 2

8 •CHO + 02 ■> CO + -H02 -27 ± 4

9 CH2CO + -OH -> CH20 + -CHO -16 ± 2

10 CHgCO + -H02 -> CH20 + CO + -OH -35 ± 2

11 CH2CO + -OH -> H20 + -CHCO -13 ± 3

12 CH20 + -OH + -CHO + H20 -33 ± 2

13 CH2CO + -OH -> -CH3 + C02 -56 ± 1

14 2 CH2CO + 02 ^ 2 CH20 + 2 CO -78 ± 8

15 CH2CO + 0 2 CO + HgO -95 ± 6
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Annexe no 6 

Tableau no 3 (suite)

no de la 
réaction

réaction chimique AH° kcal/mole

16 ch2o + 1 o2 -> co + h2o -56 ± 2

18 H» + CH2C0 -> CH3C0 -42 ± 1

19 ch3co + M ^ CH3 + CO + M 12 ± 2

20 HCO + M H'■ + CO + M 18 ± 1

21 CH2C0 + -OH +■ CH20 + CO + -H 3 ± 2

22 •ch3 + ch2co + CH. + 'CHCO 2 ± 4

23 -ch3 + o2 + M CH302* + M -27 ± 1

24 CH302• + M + CH20 + -OH + M -25

25 CH302“ + CH2CO * CH3OOH + 'CHCO 7 ± 3

26 H- + CH2CO + H2 + 'CHCO 2 ± 3

27 ch2co + æ2" -> CH30- + C02 -81 ± 1

28 CH30- + CH2CO -+ CH3OH +-CHCO ± 3

29 ch2co + H20 •> CH3COOH -31

30 H02” + CH2CO ■> -CHCO + H202 17 ± 3

31 H02» + CH20 -> -CHO + H202 -4 ± 2

35 CH20 + 02 CHO- + H02' 32

36 CHgOOH -*■ CH30- + -OH 40 ± 1

44 CH20 + 02 ^ HCOOH + 0 -1 ± 8

45 CH20 + ô • CHO + -OH -15 ± 2

46 ch2co + 6 -»
ch2o + CO -99 ± 2
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