
Augmentation 

de la production d' 

OR NOIR 
par 

l'électrification intégrale 

d e s Charbon nag e s 

NOTES DIVERSES 

Généralités sur les réactions en chaines 
et sur les 

réactions photochimiques en phase gazeuze 

1 
Leur application à ta combustion du méthane 

par Ad. V AN TIGGELEN, 

Docteur en Sciences Chimiques, 

A ttaché à l 'Institut National des Mines. 

L e problème de déterminer la vitesse d ' une réaction en l 'nxpri­
.nan t par une équat ion algébrique en fonction des variables 

• t, d ' :himiques du système gazeux, o es -a- ire en fonction des co_noen-
trat.ions initiales, de la température, de la pression et éventuel­
lement de la surface du récipient Otl se produit la réaction , fait 
l 'objet d'une science qui ne s'est développée que depuis les d ix 
ou quinze dernières années et qui ~st appelée la cinétique 

chimique. 
Cette détermi nation est r endue possible à deux conditions : 

d'al:ord celle de connaitre avec certitude toutes les réactions 
inte rmédiaires qui se produisen t au cours de la réaction globale 
ainsi que les lois relat ives à la vitesse de ces réactions par t ielles; 
ensuite, cells. de connaître les composés intermédiaires et insta­
bles formés fugacemcnt pendant la réaction avant d 'arriver aux 
produits finals, compcsés devant être identifiés du point de vue 
de leur nature et de leurs propriétés réactionnelles . 

Montrons par u n exemple purement théorique comment cette" 
équation de la vitesse peu t varier suivant lea réactions et com­
posés intermédiaires qui se produisen t . 

' 
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Soient A et B · . , Ci,e,ux g~z susceptibles de réagir pour donner 
le oorps C smvant 1 equat1on stoechiométrique globale (1) . 

2 A + 2 B ~ X C (I) 

où cc X » est un nombre quel t. . . . conque en 1er 1111pa1r et plus grand 
que l ' umté. ' ' 

1. - S~lpposons tout d' abord que la réaction se produise réel­
lement su1~ant l 'équa tion gl(lba!e (I) . 

En appliquant la loi d'action des masses nous pouvons expri-
mer correctement la vitesse en fonction des concentrations : 

V = k (A)~ (B) 2 

o~ déduirai t, ai~~i par exemple que pour une pression donnée, 
la vitesse ,e~t maxima si (A) = (B). 

Nous des1gnons d ' · ·- , , d une mamere gcnerale les pressions partielles 
~ gaz par les symboles chimiques enl re parenthèses 2t iJar 

cc k." la grandeur constante pour une température donnée et 
variant avec celle-ci suivant la loi : 

k = k
0
e-E/R'l' 

ko = ét~nt, la ~aleur de cette constante pour une température 
lres elevee (T pratiquement 00 ). 

E est une énergie a,ppelée u énergie d' act' 1:,· · , . iva 1011 ,, eL expr1mce 
en calones. Plus cette énergie est ' l , l 1 , , . c evcc , p us a tcm pera-
tu re nccessaJre pour que la vitesse de la .' t ' d · ' bl . i eac ion ev1enne 
sens1 e es(; haute. 

R = constante des gaz parfaits exprimée eu calories. 
T = température absolue. 
e = base des logarithmes népériens. 

On peut d 'ores et déjà r emarqücr que ce•t ., 1 
th

, b ' e prem1ere 1ypo-
ese est a surde dans Je cas considéré e ff t 

1 
. , , u e e : pour que 

p us1eurs molecules réagissen t en t r 'elles il f t , Il . . ' au qu e es subis-
sent un choc Sllllultané, or dans la théorie cinétique des gaz, 

l ~ q On peut appeler cc équation stoechiométrique ,, l'équati 
c limbique où. les coefficients des corps chimiques sont tous don 
11om res entiers Cett , t' , es 

1 b . J . · , e cqua 10n peut r eprcsenter un processus 
g ,0

11
a , mais ne reprcsente que r arement une r éaction élémentaii·e 

ree e. 
L es coefficients de tt , ce e equatiou son t appelés « coefficients 

stoech iométriques ». 
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on montre que si les chocs en tre deux molécules (chocs doubles) 
ou les chocs entre trois molécules (chocs triples) sont des phéno­
mènes qui se produisent un certain nombre de fois b ien connu 
pour une pression donnée, des chocs faisant intervenir la r en­
contre simul tanée de quatre ou plusieurs molécules sont des 
évènements ayant une p robabilité pratiquement nulle. 

On ne peut donc admettre que la r éaction 2A + 2B ~ XC, 
qui est supposée réel le, nécessite la rencontre simultanée de 2 

molécules A et de 2 molécules B. 

2. - Supposons maintena.nt que la réaction se produise en 
étapes suivant Je mécanisme (quelconque bien entendu) 

( 1) 2 A ~ 2 A.' 

(2) A' + B ~ A ' B 
(3) 2 A ' B ~XC 

Dans certaines conditions d 'énergie, lors d 'un choc en t re deux 
molécules A, celles-ci se transforment en deux molécules insta­
bles A ' qui jouiraient d 'une g rande affinité vis-à-vis du corps B 
avec lequel elles formeraient le corps A ' B . 

Deux molécules de ce dernier composé, lui-même instable , se 
recombinent aisément en do1mant le produit final C. 

On voit immédiatement que l' ensemble de ces trois équaLions 
forme une équation globale identique à. celle dont nous sommes 

partis . 
Dans ce cas excessivement simple, les équations de cinétique 

chimique couduisen t à l ' expression suivante de la vitesse globale 
de la réaction : 

V = K (A) 2 

Eta.ut donné la simplicité de ce cas, nous en profiterons pour 
déduire cette vitesse des équations chimiques (1) (2) (3) écrites 
plus haut, afin de donner un exemple des méthodes de calcul en 
cinétique chimique. 

La vitesse de la réaction globale (V) est la vitesse V de la 
3 

réaction (3) , puisque celle-ci est la seule où se forme le composé 
final C. 

(a) V = V 3 = /•3 (A' B) 2 (loi d'action de masses) . 

Cette vitesse est exprimée en fonction d 'une inconnue (A'B) 
la pression par tielle du composé A'B; nous pouvons l 'él iminer 
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grâce aux équations de stationnarité du système chimique en 
évolution . 

On entend par " équations de stationnarit.é " celles qui expri­
ment que ces molécules intermédiaires A'B et A' ne s'accumulent 
guère pendant la r éaction durant laquelle elles sont en concen­
tration constante souvent très faible. 

Elles s'obtiennent en égalant la vi tesse de formation de ces 
composés à la vitesse de disparition. 

Pa r exemple, pour la. molécule A'B la vi tesse de formation est 
la vitesse de la ré:i.ction (2), V ., et ia vitesse de disparition est 
égale au double de la vitesse de -la réaction ( 3), V 3 • 

v 2 = 2 V
3 

V2 = k 2 (A') (B) et V 3 = /.:3 (A'B)2 

équation de stationnarité : 7.-,2 (A') (B) = 2 7.;
3 

(A'B) 2 ( b) 

Pour la molécule A ' , le même raisonnement fournit : 
2 V,= V 2 

V, = 1.:
1 

(A) 2 V 2 = k2 (A') (B) 
équation de stationnarité pour A' : 

2 f,;
1 

(A) 2 = l.:2 (A') (B) (c) 

La combinaison des équations (a) (b) et ( c) donne: 
V = k

1 
(A)2 

La vite~se de la réact,ion dépendrait donc uniquement de la 
concenlrat10n en corps A. Hâtons-nous d'ajouter que le schéma 
qui conduit à cette expression est purement théori'q . ·1 . . . ue, 1 con-
dmrait au paradoxe que la vitesse de la réaction A + B t 
. d, d es 
m cpen an te dè la concen tr ation en corps B. pour · 

, • , • A • une pression 
totale dctermmce, elle serait meme maxima. si' la c t t ' oncen ra ion 
en B s'annule. 

3. - Le composé instable A ' doit disparaître même en l 'absence 
de B. On imagine volontier s une nouvelle r "·acti' · d , . . , . "" on mverse e 
la rcact.1on (I) soi.t la r eact1on : 

(4) 2 A'~ 2 A. 

En prése:t:ice de B, il y a.ur a donc compétition t. 1 , . , . en re a rcac-
L1on (2) et la r eacbon (4) . Si on fait le même r · . , , , , . · a1sonnement qui 
a ote expose en deta1l pour Je cas précéden t et · . , 

1 
, . qui consiste a 

écrire es cquat10ns de stationnarité pour les . 1 · coi ps ab1les ou 

• 
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instables A' et A'B ainsi que la vitesse de la réaction globale, 
on obtient une expres~ion beaucoup plus rationnelle pom la vitesse 
globale : 

V 
1
"2 (B) [ vl.:2 2 (B)2 + 16 7.:/.:., (A)2 - 1.-2 (B) l 
8 lcJ 

Connaissant les constantes 7.: 
1 

1~2 et 7.:,., on peut, pour des pres­
sions partielles variables de A et de B, déter miner à priori la 
vitesse de la r éaction. 

Ces constan tes k 1> /1, 2 , k 
4 

etc. doivent donc êtr e établies Rar 
l 'étude de chacune des réactions intermédiaires. 

Nous avons ' donc"" vu que la vitesse d'une réaction normale 
(par opposition aux réactions en chaines comme nous verrons plus 
loin) doit correspondre aux nombres de chocs entre molécules 
au sein du gaz et qu 'elle peut faire l 'objet d'une équ ation algé­
brique à partir de laquelle elle peut être calculée à. priori, à 
condition de connaî tre les réactions et les composés intermédiaires 
produi ts au r.ours de la réact ion. 

I. 

LES REACTIONS EN CHAINE. 

LEURS CARACTERISTIQ•UES. 

Il existe des réactions dont la vitesse est tellement élevée 
qu 'on ne peut l ' interpréter en so basant sur les considérat ions 
classiques de la cinét ique chimique telles qu'elles viennent cl'êtr e 
exprimées d 'un e façon t r ès élémen taire à propos de l 'exemple 
précédent se r apportan t à une r éaction à viteEse normale. 

Ces réactions r apides sont, par exemple, en nous limitan t aux 
cas de réactions d 'oxyda t ion ,' los réactions de combustion vive 
d ' inflammation et d 'explosion. 

A première vue, on peut penser qu ' il serait possible d 'en donner 
une explication purement « thermodynamique " par ce· qu'on 
pourrait appèler l 'hypothèse de la propaga.tion d ' une « chaine 

thermique n . 
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On constate que ces réactions sont toujours for tement exother­
miques. 

Dès lors, supposons qu ' un point du mélange gazeux soit 
accidentellement porté à une température suffisamment· élevée 
pour que la r éaction se produise ~n ce pain t; la chaleur dégagée 
sera suffisante pour échauffer la région avoisinante à une tempé­
rature telle qu 'elle en tre en réaction à son tour et cela malgré 
la déperdition de chaleur due à la conductivité t hermique du 
mélange. 

L es volumes en tran t en réaction successivement sont de plus 
en plus grands et ~n conçoit que la vitesse atteigne rapidement 
une valeur pratiquement infinie: il y a explosion. 

Si ce que nous appellerons " chaine th~rmique » est ~e 
hypothèse qui macroscopiquement est vérifiée (en voulan t due 
pa.r là qu 'elle ne constitue pas une explica.tion causale du phéno­
mène) elle ne permet guère d 'expliquer certaines particularités 
de ces r éactions. 

La plus caractéristique à ce point de vue est bien le fait que 
la vitesse de ces r éactions est extrêmement se:nsible à la présence 
de petites quantités de certaines substances qui favorisent ou 
inhibent fortement la r éaction (même lorsqu 'elles se trouvent 
présen tes en t r ès petites quantités). 

Il est impossible d 'admettre que la présence de si m1mm~s 
quantités de substance étrangère puisse mt;difier t ellement la 
conductivité du mélange qui est seule responsable de la propaga­
tion de la " chaine thermique » . 

Dans les dernières ·années on a été amené à admettre un méca­
nisme qui avait été suggé:·é par certaines constatations faites 
en photochimie et dont nous parlerons plus loin. 

Sur la base de ce mécanisme, a. été fondée la théorie des réac­
t ions en chaines dont nous donnons ci-dessous les notions élémen­
tai res ( 1). 

(1) U ne réaction se dit en chain'e l?rs9u'elle p~o~uit, ; n i;>lus 
des produits finals stables, des pro~m.t~ mtermcdia1r~ react1on­
ncls qui réagissent sur le composé 1mt1al pour fourmr les pro­
duits finals et de nouveaux composés inter médiaires instables qui 
réagiront à nouveau sur le composé initial. Il y a donc une 
notion de périodicité et de processus qui se r enouvelle à l'infini, 
associée à la notion de réaction en chaines. 

1 
' ' , ' 
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Afin de pouvoir exposer toutes les définitions en se basant sur 
un cas idéal simple, nous supposons que A et B soient deux gaz 
susceptibles de réagir avec une t rès g rande vitesse (donnant par 
exemple lieu à une in flammation) pour fournir finalement les 
composés C et D suivant l 'équ at ion stoechiométr~que globale : 

A + B ~ C +D. 
Admettons que la r éaction se produise par les réa.ctions inter­

médiaires suivantes : 

(1) A + B ~X + Y 
(2) A + X ~ C + Y 

(3) B + y~ D +X 
La réaction ( l) est r éalisée lorsqu ' une molécule A et une 

molécule B entren t en collision dans certaines conditions énergé­
tiques. X et Y son t des composés instables e t très r éactionnels ; 
ce sont des composés intermédiaires qui ne s'accumulent pas au 
cours de la réaction ; on los appelle «centres actifs» ou « centres 
propagateurs de la chaine ». 

On appelle la r éaction ( 1) la réaction d(I « départ » ou de 
" naissance de la chaine » ou encore « processus primaire »; une 
fois celle-ci produite, les r éactions alternatives (2) et (3) , dont 
l 'ensemble forme un " ma illon de la cha.)ne » se produiront 
indéfinim ent jusqu'à la dispari t ion de A ou de B, c'est-à-dire, 
jusqu 'à accomplissement de la réaction globale. 

li y a cependant cert,aines réactions qui font disparaître 
les centres act,ifs en les transformant en produits stables peu 
réactionnels : ce sont généralement des i·éactions de r ecombinai­
son des centres acti fs en t re eux et por tant le n om de réactions 
de "rupture de chaine ». 

Par exemple : 

~ 
2 X ~ Z 

(4) 2 Y ~ z~ 
1 

X + Y ~ A + B réaction inverse du 
processus primaire. 

Ces dernières r éact ions empêchent donc la chaine de se propager 
indéfiniment et il y a lieu de considérer une :qouvelle notion : 
celle de la longueur moyenne de la chaine, c'est-à-dire, la valeur 
moyenne du nombre de maillons qui se forment lorsqu'une r é.ac­
tion de dépar-t de chaibe a eu lieu. 

' 
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Pour des conditions bien déterminées de température, de pres­
sion, de concentration et de surface du récipien t où se fait la 
réaction, il y a lieu de considérer cette grandeur comme constante. 

Cependant un tel mécanisme ne suffit pa3 encore pour expliquer 
des vitesses t rès élevées (vitesse atteignant p ratiquement une 
va leur infinie lorsqu 'elle est mesurée à l 'échelle des vitesses de 
réactions chimiques usuelles) . 

En effet, une fois un processus primaire p roduit, dans les 
conditions optima d 'absence de réactions de rupture de chaine, 
l_a réaction se poursuivra indéfin iment jusqu 'à disparit ion des 
cor ps initiais, mais pas nécessairement à une vitesse élevée. 

A u contraire, si un centre actif peut donner lieu à l 'appari tion 
de deux ou plusieurs nouveaux cen t res actifs par u ne réaction de 
".r :mification » ou de " branchement des chaines ii, on conçoit 
aisement que la vitesse globale atteigne, après un temps très 
cou:t, une valeur pratiquement infinie puisque le nombre de 
chames :e branchant sur la chaine primaire augmente suivant une 
progression géométrique, bien entendu si les r éactions de ramifi­
cation l 'empor tent sur les réactions de r~pture de chaine. 

Un exemple de réaction de ramification serait : 

(5) X + B -7 2 Y + D. 

Cette . fois-ci, r ien n 'empêche que la chaine, en se r amifiant 
~e . p~us en plus, conduise à une vitesse globale t héor iquement 
rnfm:e. 

Ces réactions de ramification se produ1'se11t da t · . . ns cer am es 
limites de température et de pression qui conditionnent ainsi le 
passage de la réaction lente à la réaction explosive. , 

L , t' 
es reac ions en chaines, telles qu'elles viennent d 'être définies 

<le façon générale c-om o te t d l ' · , . . . , P r n one existence de composés inter -
med1a1res rnstables et . , t' 
1 . i cac ionnels (centres propagateurs) dont 
a connaissance est le o. t , l . 

phé , , . P 111 nevra g1que de l'é tude chimique des 
uomenes d mflammation et d 'explosion. 

Ces corps instables sont r . . 
formant un 1.a 1. , d . P esque touJ ours des grouves d'atomes 

~ ica,, -on t la val , 
libro, mais parfoi . . . ence 11 est pas saturée (radical 

s aussi un s11nple ato l 'b . ) Et • t mo 1 i e 
e es cette insaturation valen . . . 

grande aptitude réactio 
11 

tielle qm rend compte de leur 
entre eux . nue e et de leur aptitude à se recombiner 

-

. ' 
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Dans ce cas, on a à fair e à ce qu 'Qn appelle une chaine 
matérielle » (Nernst) signifiant par là que l'énergie nécessaire 
à la r éaction est contin uellement portée par un corps chimique 
dans lequel elle est localisée sous forme d'énergie chimique. 

Mais on peut aussi avoir à fair e à des cen tres propagatem;.s 
constitués par d es molécules sah1rf:es qui, normalement, ne sont 
pas réartionue~les, mais qui portent nne cerf.ai11e énergie inten~e 
(très souvent, une énergie d'excitation électronique) et qui con­
lienuent de ce fait l'énergie nécessaire pour qu' une réact ion 
rn produi~e 1-orsq u 'elks rcncont!·cnt llil' \.. ..,.uvelle molécule. 

L 'énergie en question se t r ansmet alors ,cJr un des produits de 
cMte dernière réaction . 

On a <tinsi un autre type de chaine de réaction, c'esti la « clw.i11e 
é11ergétiq1ie » (Semonoff). 

Par exemple, pour la réaction A + B ~ C + D qui se fer<i.;t 

a1ns1 : 
A + énergie -4 A ·r, 

A*+ B ~ C + D·* 

D +:· + A ~ A* + D 

oit l'astérisque signifie la molécule porteuse d'une énergie (parfois 
tout simplement une molécule ionisée, l'énergie d'ionisation étan t 
l 'énergie portée par la molécule). 

En plus de leur grande vitesse (du moins lorsque la chaine est 
r amif iée) les r éact ions en chaine se ca.ractérisent par plusieurs 
critères expérimentaux que noµs citerons ici en montran t briève­
ment quelle in ter préta t;ion en est donnée dans la théorie des 
r éactions en chaine et en montrant également qu~ le cas paiti­
cul icr de la réaction de combustion du méthane répond à ces 
caractères. 

1 .- Lorsqu' une réaction en chaine est provoquée photocbi­
miquement, elle présente un rendement quantique anormalement 
élevé. Plue .oin, nous ferons un rappel succinct sur les notions 
rela tives aux r éactions photocl.:imiques, c'est pourquoi n-ous lais­
sons provisoirement do côté cette propriëté qui est bien la plus 
caractéristique pour les réaction s eu chaine. 

Signalons cependant qu'elle n 'a pas €ncore été expérimentée 
pour la r éaction CH4 + O~, qui est bien une réaction en chaine 
p uisgn 'elle en présente toutes les au t res caractéristiques. · 
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Les résultats et constatations expérimentaux fournis par les 
méthodes de la photochimie sont souvent t rès précieux pour 
l'étude cinétique des réactions; c' est ce qui nous invite à les 
appliquer au cas de la r éaction CH

4 
+ 0,. 

2. - L a vitesse d' une réaction en chaine est extrêmement sen­
sible à tous les facteurs r elatifs à la paroi du récipient à l ' in té­
rieur duquel se fait la réaction (nature de la paroi, dimensions 
et forme du récipient, rapport surface-volume, etc.) 

Nous avons vu plus haut que les r éactions de rupture de 
chaine son t généralement des réactions de recombinaison des 
œntres actifs et que ces derniers sont presque toujours des 
atomes ou des radicaux simples à l 'état libre. 

On a montré que les atomes libres et bien souvent les radicaux 
ne peuvent se r ecombiner lors d'un simple choc au sein d'un 
gaz. 

On peut donner une explication quelq ne . peu imagée de cette 
propriété en assimilant les atomes ou radicirnx à des particules 
matérielles qui , lors d ' une rencontre, subissent un choc élasti­
que : l 'énergie cinét ique est plus grande que l 'énergie de liaison 
de sorte que, lors de leur r encontre, la recombinaison est 
in1possible. " 

I l n ' en est plus de même lorsqu 'une troisième molécule est 
présente lors du choc; dans ces conditions, cette troisième molë­
cule, par ailleurs inerte au point de vue chimique, s·empare de 
l'excès d'énergie cinétique et la r ecombinaison est r~ndue 
possible. 

Il est évident également que la paroi est toujours efficace 
pour la recombinaison des atomes ou radicaux se rencontrant sur 
la paroi. 

Dans la théorie complète des r éact ions en chaine, on a pu 
établir une expression de la vitesse en fonction des prohabihtés 
de rupture des chaines d ' une part sur la paroi et d ' autre p5rt, 
par choc triple au sein du gaz. 

On a montré ainsi que la vitesse est fonction du diamètre et 
de la. forme du récipient; au surplus, cette expression de la 
v~lesse est vérifiée (avec une bonne approximation) par l'expé­
rience et également pour la combustion lente du méthane 
laquelle se produit ~ une température inférieure à la température 
d'inflammation . / 

.,. 

. . 
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Daus le cas des chaines ramifiées, la théorie est plus compli­
quée, mais il suffit de rappeler, par e:xemple, l 'influence du 
diamètre sur la détermination des limites d ' infa.mmabilité d'un 
mélange d ' air et de méthane et sur la vitesse de propagation de 
la flamme. 

il. - La présence d ' un gaz inerte , entre certaines limites bien 
entendu, augmente la vitesse d!une réaction en chaine. 

Cette propriété se ramène à la précédente, en effet : le gaz 
inerte a pour effet de diminuer le libre parcours moyen des 
centres 'actifs au s.:iin du gaz et de rédnire par conséquent les 
cha.nces, pour le centre actif , de rencontrer la paroi avant d 'avoir 
pu se reformer par une réaction du maillon. 

La théorie complète a également pu mettre ce facteur en équa­
tion : on doit ainsi avoir à partir de cette ~quation, en l 'appli­
quant au cas de la r éaction CH4 + O,, en présence d 'un gaz 
inerte : ' 

C (I) 
(CH,,) (0,) (1 + ) =constante. 

(CH,1)+ (02 ) 

C est une constante et (CH,,) (02 ) et (I) sont les pressions 
partielles en CH.

11 
0

2 
et en gaz inerte (représenté par I). 

Les pressions partielles (CHJ et (02 ) dans cette formule 
sont· celles qu ' il faut réaliser pour que l 'inflammation .soit pos­
sible. Ce sont donc les pressions partielles limites . 

Cette formule déduite à priori de la théorie des réactions en 
chaine. est vérifiée quantitativement par l'expérience. 

4. - Nous avons çléjà eu l 'occasion de signaler plus haut que 
la vitesse d'une réaction en chaines est extrêmement influencée 
par la présence de très petites quantités de substances qui dimi­
nuent (inhibiteurs) ou accélèrent (catalyseurs) cette vitesse. 

II est évident qu ' une substance jouissant de la propriété de 
fixer aisément un cent re act if vis-!t-vis duquel elle a une grande 
affinitR, empêchera les chaines de se propager, et que des traces 
de ces substances., qui sont en quelque sorte des poisons pour 
les centres act ifs, suffiront à inhiber la r éaction. 

Inversement, si un composé fournit des centres propagateurs 
plus aisément que ne le fait le processus primaire lui-même, il 
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suffira qu'il soi t présent en petite quantité pour accélérer très 
fortement la réaction. 

En ce qui concerne la réaction CH4 + 0 2 , il existe ams1 une 
foule de substances inhibitrices; leur recherche fait l 'obj et de 
toute une série de travaux précisément en raison de l'espoir de 
!_es util iser , en sécurité minière. A titre d '.exemple, citons le 
bromure cl ' iwamylc qui , ajouté à raison de 1 pour cent, à un 
mélange d 'air à 9 pour cPnt de inéthane rrnd le mélange inin­
flammable. Il suffi t de 0,1 pour cent du même composé pour 
élever de 100° ia température d 'inflammation de cer tains mélan­
ges de méthane et d 'air. 

5. - L'existe~cc dt! limites de températ>Jre et de pression pour 
le passage de la r éaction len te à la réaction explosive est néces­
sitée pal' les conditions qui r égissent la prédominance des réac­
tions de ramification sur les réactions de rupt.ure de chaine. 

La vitesse d'une réaction en chaine en fonction de toutes les 
variables chimiques peut être déduite de la théo~·ie générale et 
est exprimée par une f'onction assez compliquée. 

On peut l 'exprimer sous la forme simplifiée que voici 

F 

f. + fc + F ' (1 - a) 
où F et F ' sont des fonctions de la température, des pressions 
partielles et dans une certaine mesure de variables étroi tement 
liées à la paroi du récipient . 

f. et f6 sont respectivement la probabilité de rupture des chai­
nes sur la paroi et en phase gazeuse. 

a est Io nombre de centres actifs formés par centre actif qui 
disparait dans une réaction élémentaire du maillon. Pour les 
chaines où la ramification l 'emporte sur la rupture des chaines, 
on a: a > 1. 

On voit immédiatement que dans le cas de a > 1, on peut 
avoir : 

f . + fs + F ' (1 - a) = 0 

F (V) 

(1) 

Dès lors V= - - = w; il y a donc inflammation ou explosion, 
0 

lorsque les condi tions exprimées par l 'équation (I) sont réalisées. 

• 

'.'\ 
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L a théorie permet même de prévoir l 'existence de deux 
limites d'inflammabilité par une formule dont 1'6tablissement 
et la discussion nous conduiraien t en dehors du cadre de cet 
exposé. 

6. - Une réaction normale (non en chaine) possède un~ 
vitesse rigoureusement consta.nte au cours du temps, pour autant 
bien en tendu que les conditions ini tiales i;.'aient pas varié. 

Au contrai re, la vitesse d ' une réaction en chaine n 'atteint sa 
valeur stationna.ire qu'après uu certain laps de temps appelé 
" période d'induction " et « retard à l ' inflammation » pour les 
r éactions d 'inflammatio'n. 

On a établi théoriquement les formules suivantes expr imant la 
vitesse en fonction du temps : 

(I ) V = A e 'Pt et V = B (1 - c'P't) (2) 

L a formule (I) s:applique aux réactions où la ramification des 
chaines est plus importante que leur rupture, la vitesse y devient 
infinie lorsque le temps « t » augmente. 

L a formule (2) s'applique aux réact ions où la rupture l'em­
porte sur le branchement des ch aines ; à la limite, la vitesse y 

atteint une valeur limite B (1). 

(1) Ces formuleSt 1 et 2 s'obtiennent en considérant les proba­
b il ités de rupture et de ramification des chaines : 

Considérons le temps t. T qui s'écoule entre le moment où se 
forme un centre actif et le moment où il r éagi t par une réaction 
du maillon. 

P endant ce laps de temps, il y a une certaine probsibilité de 
r upture de la cl~aine (soit /3) et aussi une cer taine probabilité de 
ramifi cation ( s01t 8) . 

Ces 3 arandeurs {3 , 8 et t. T sont fonction des condit ions expé­
rimental~s qui régissent la prédominance de la ramification sur 
la rupture ( 8 > (3) ou inversément ((3 > 8) . 

Dans les formules 1 et 2, on a fait respectivement : 
110 8 - {3 

A= et '(' ----
8 - (3 Â T 

Do {3- 8 
B = et 

, _ 
'(' --

{3- 8 /j, T 

On voit que A , B , 'f' et 'f' ' varient suiva.nt les valeurs de 8, {3 
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La réaction CH., + 0
2 

est précisément une réaction qui présente 
. un grand retard à l ' inflarnmation, atteignant une valeur de 

quelques secondes alors que pour d 'autres r éactions (par exemple 
H 2 + 0 2 ) il n 'est que d ' une fraction de seconde. 

Dans certaines condit ions de pression et de température, un 
mélange en proportion convenable de méthane et d 'oxygène pur 
présente un retard à. l' inflammation de 18 minutes, ainsi qu ' il 
a été établi ex.périnieutalement. 

7. - L a vitesse d'une réaction normale croît régulièrement 
avec la température d'après la loi : 

V= K e-E/R'I' 

Lorsque la température T augmente, la vitesse approche de 
plus en plus la valeur limite K . 

Nous avons vu plus haut la signification de E. 

K comprend la constant,e 1.:.0 _ et le produit des concentra tion& 
des corps réagissant affectés d 'exposants appropriés. 

La vitesse d une réaction en chaine s'exprime en fonction de 
la lempérat.ure par : 

K e-E'IR'I' 

1 - K'e- E"/llT 

Nous écrivons cette for mule sans la discuter ni J'étud· . 
d, ·1 , . 1e1 en 

cta1 et <t seule fin de montrer que la théorie prévoit une tem é-
rature d ' inflammation. p 

En effet, le dénominateur ci-dessus peut s'annuler pour certaine 
valeur de T qui co · <l ' 1 t ' · . . n espon a a emperature mmima pour qu'il 
Y ait inflammation. 

Si 1 - K 'e- E" /Il'l' = 0 dès lors V acquiert dans cette formule 
t<nc valeur infinie. ' 

et ù r c'est-à-dire que ce sont en fin d 
(assez complexe) des conditions initiales e compte, des f~nc_tions 

Les formul es l et 2 ont . 1 du système chm11que 
cl s1mp ement pour b t d · 
.eux genres de réactions eu chaines où la v· u e_ ~ontrer les 

tJon du temps, ou bien très r a idem t . itesse croit en fonc­
ment infinie, ou bien lenteme~t ver:n vers l;ne va_le1;1r pratique­
q,ue les conditions exp6rimen l ales son t u;~l v.a eur limite;. s_uivant 
l emporte ou non sur la rUJJttu·e d he. es que la r am1f1cat ion 

es c a111es. 

.. 

.. 

' 
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Dans ce qui précède, nous avons exposé, assez sommairement 
d 'ai lleurs, les principales notions relatives aux réactions en chaine· 
ensuite ont été énumérés les critères expérimentaux de ces réac~ 
tious, tout en montrant que la théorie permettait de les prévoir 
à priori. 

Lorsque leur simplicité permettait de le faire brièvement, nous 
avons même écrit quelques formules établies par la théorie. 

Enfin, nous avons montré chaque fois que la réaction 
CH4 + 0 2 présente chacun de ces critères. 

Nous nous proposons maintenant de r appeler quelques notions 
sur les réactions photochimiques, qui nous semblent devoir être 
appliquées à l 'étude du système CH4 + O~. 

II 

REACTIONS PHOTOCHI MIQUES 

Tous les gaz présentent dans un certain domaine de longueurs 
d 'onde une région d'absorption du rayonnement . visible ou 
ultra-violet. 

L 'énergie d 'un quan tum lumineux absorbé peut être r eem1se 
(fluorescence) ou dissipée par agitation thermique; elle peut 
a ussi provoquer tme tra.nsformation chimique de la molécule (1). 

Cette tra,nsformation ne se produit que pour un domaine bien 
déterminé d'a,bsorption en t re certaines limites de longueur d 'onde 
du rayonnement incident . 

Entre ces limites, tout quantum absorbé l'est par une seul e 
molécule et seule cett{) molécule subit une transformation du 

( l ) A cer tains points_ de vue, on peut consi? érer les rayons 
lumineux comme un tram de corpuscules matériels appelés pho­
tons (ancienne thforie corpusculaire de l'énergie rayonnante) . 

Ce point de vue est suffisant pour définir adéquatement 
le quantum d 'énergie comme étant l 'énergie du photon. 

Celle-ci est exprimée par ltv 011 : 

h = constante de Planck. 
v = fréquence ' du rayonnement en question. 
Le produi t liv a donc les dimensious cl une énergie et peut 

s'exprimer en ergs, joules ou calories (généralement en calories) . 

____ 11111111111 ...... ~----------------------~ 
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fait même de l ' absorp tion ; la t ransfor mation subie par ceLte 
molécule au moment de. l' absorpt ion d ' un quan tum est appelée 
processus primaire d 'une réact ion photochimique . 

Il s 'en suit que le " rendement qu an t ique » du processu!: 
primaire ( rp) est toujours égal à un, en définissan t le« rendement 
quantique » oomme étant le nombre de molécules t r ansfor mées 
pour un quantum absorbé. 

Dans presque tous les cas, ce processus primai re consiste en 
une scission de la molécule en deux fragments qui par conséquen t 
sont presque toujoUI·s des radicaux ou des atomes libres, donc 
des corn posés très instables et t rès réactionnels . 

L 'in térêt des r éactions photochimiques réside précisément dans 
le fait que les fragments molécula.ires, formég lor s du processus 
primaire son t généralement connus puisque cer taines considé­
rations énergétiques montren t que la !lcission de la molécule 
abs.:;r bant un quan tum ~e fait en te l endroi t de l 'éd ifice molé­
culaire. 

Ces fragments sont donc connus et, étant don né leu r carac­
tère de r adicaux ou d ' atomes, Sont excessivement réaction nels. 
On peut donc eu étudier leur r éactivité non seulement v is-à-vis 
des. a~lres molécu.le~ n_'ayant pa~ encore é'~bwrb6 de quan tum , 
mais egalement v1s-a-vis de moleculcs étrangères primitivemen t 
mélangées au corps absor bant. 

~·a~tion ,des _rr~~ments ~oléculaircs produits par le processus 
prm1aire, c est-a-du e formC's lors de l' absorption A d , . . . meme u quan-
tum, sur les m.olecul~s ~111t1ales peut provoquer en fin de compte 
la transfor mation ch1m1que d ' un nombre de molécules d ifféren t 
de l 'u nité par quantum absorbé Ce nombre est l ' l d . · appe o e r en e-
men t quantique global cI>. 

En dehors du cas où le rendemen t quantiqua global <I> est égal 
au rendement quant ique du processus primaire 
sager trois cas : rp, on peu t envi-

1. Re.ndement quantique global (par opposition au r endement 
quantique du processus primaire) inférieu r à un 

Cela implique nécessairement que la mole' 1' . 't· 
1 

, t , , . cu e m1 ia e s es 
r eformee a part ir des produi ts formés d 1 . · · 

ans e p1ocessus primaire . 
P ar exem ple, le cas de la. photolyse cl NH d 

1 . e 3 on t e rondement 
quantique ost de 0,25 environ. 

• 

.. 
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On a montré par l'étude t r ès foui llée de cet te réaction photo­
chimique que ce ne son t pas " les fragments NH2 + H qui se 
recombinent pour r eformer NH3 , mais qu'on a une suite de réac­
t ions p lus complexes qui ISOnt citées ici afin de montrer l e 
genre de phénomène déFt assez complexe qui est débrouillé pa.r 
la photochimie : 

1) NH + hv ~ 

2) 2NH 2 + i\1 ~ 

3) N,H.1 + H ~ 

4) 2NH 2 + N ,H .1 ~ 

5) 2H + M ~ 

NH2 + H . 

N 2R,. + M. 

NH3 + NH2 

2 N , + 4 H 2 • 

<'I> - 0,25. 

La r éaction 3) r end en effet b ien compte de la. r eformation 
de NR 

3 
et de la valeur plus petite quu un du rendement 

global. 

2. R endement quan t ique global plus gr and que un , mais ne 
dépassan t pas quelques un ités. Les radicaux formés dans le 
processus primaire ont r éagi sur de nouvelles molécules pour les 
décomposer égalemen t , mais sans que l e~ i·adicaux se soien t 
reform és ( sans chaine de réaction) . 

U n ex emple en est la photolyse de H 2S don t le r endement 
que· global est 2 (r éact ion en gradins) : 

H 2S + h v ~ H S + H 

H 2S + H ~ HS + H 2 w - 2. 

2 H S ~ H 2+ 8 2 

L a somme de ces t rois réactions coud ui':, effectivement à. l a 
dest ruction de deux molécules de H 2S par quantum absor bé. 

3. Rendement global plus gr and que un· et atteignant 
plusieu rs dizaines, cen taines ou milliers. 

C'est J' indice cer tain d 'une réaction en chaine. 
L'exemple classique est la photosynthèse de H Cl à par t ir de 

II, + c 1
2

• Cet te réaction est déclenchée par le r ayonnement 

visible : 

Cl , + liv ~ 2 Cl 

n . + Cl ~ H Cl -J:- H 

cÏ + H ~ H Cl + Cl etc. 
2 

j usqu 'à 2 H (ou 2 Cl) ~ H 2 (ou Cl 2). 



,. 
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Lorsqu 'une molécule absor be un quantum lum ineux et se 
dé.compose ~n r adicaux, ù faut que l 'énergie de ce quantum (hv) 
soi t au moms égale à l 'énergie de liaison des r adicaux dans la 
molécule pour qu'elle soit suffisan te pour en provoquer 
la séparation . 

Dans certains ca.s, les molécule!'. gaz<:iuses n 'ont un spectre 
d 'absorp t ion que dans l ' ultra-violet lointain dont l 'emploi est; 
rendu très difficile étant donné son a bsorp t ion par les parois 
du récipient contenan t le gaz. L 'énergie de ces radiations dans 
l ' lt . 1 . . u r a-v10 et lom tam est souvent largement supérieure à celle 
requise pour la scission de la molécule. 

Lorsque l 'absorption se fait ainsi daus l 'ultra-violet t rès loin­
tain. l 'expérimentation est rendue impossible étant donné que 
le quartz lui-même, qui est la substance la plus t ransparente pour 
les rayons ultra-violets, est opaque à par t ir de longueurs d ' ondes 
de 1800 Angstroms. 

~es _réactions photochimiques peuvent être alors étudiées par 
v01e detournée par ce qu'on appelle la photosensibilisation. 

On peut distinguer deux types de photosen sibilisation qui seron t 
expliqués ci-dessous à l 'aide de deux exemples : 

l. Supposons qu 'on veuille étudier photocbimiquement la r éac­
tivité des atomes H en présence de molécules H . et O •. C'est 
une recherche qui a été imposée dans l 'étude du -mécanisme de 
la combustion de il,. 

Lai dissociation directe de H 2 en a tomes se produi t lorsque 
l 'hydrogène absorbe des rayons ul tra-violets de t rès courte lon­
gueu r cl onde (800 A). Il · est impossible de réa.Jiser un matériel 
suffisamment transparent pour utiliser ces lonaueurs d 'onde. 

Si on ajoute au mélange H 2 + 0 2 de petites quan tités de 
' ·a.peur de mercure et qu 'on l 'enferme dans une ampoule en 
quartz, les atomes de mercure pourront ab3orber certaines lon­
gueurs d 'ondes émises par une lampe à vapeur de mercure source 
de rayons ultra-violets. ' 

Les atomes de mercure ayant absorb6 ces quanta (de J onguc~r 
d'onde de 2537 A portan t l 'atome de l'état ris 

0 à 23 pl ( 1) 

( l) Les termes l 1S0 et 23P désignent cer tains ' t t d ' · 
t " 'I t · d l ' ' e a s excita ion c ec ron1que e a tome de mercure Lors d -
atome d ' un état énergétique à un autre iÏ y a , . u. passage d 'un 

, em1ss1ou ou absorp-
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seront donc porteurs d ' une énergie d 'excitation électronique cor­
respondant à. 112 k . calories par a tome-gramme (valeur de N hv 

où: 

N = nombre d 'A vogadro; 

li = constante de Planck; 

v = fréquence correspondant à une longueur d 'onde de 
2537 A) . 

CeLte énergie est légèremen t supcneure ~~ l 'énergie de liaison 
des deux atomes cl 'hydrogène clans la molécule (elle est de 1 OO k . 
calories environ par rnolé<rule-gramme) . 

Il se fait précisément que l 'atome de mercure ainsi excité 
peut céder son énergie d'excitation à la molécule d'hydrogène 
qui ] 'u tilise pour se scinder en deux atomes. 

On peut écrire ainsi ces processus : 

Hg + hv ~ H g* (2537 A) 

Hg* + H 2 ~ 2 II + H,q 
en désignant par H g l 'atome de mercure dans l 'état normal 
I 1S0 et par H g* l ' a tome de mercure excité, c 'est-à-dire, por té à 
son ét.at quantifié 23P 1 • 

On aura donc ainsi pu réaliser la for~ation photochimique 
cl 'atomes H pour en étudier le compor tement en présence de 
molécules H 2 et 0 2 • 

Ce premier typo de réact ion photosensibilisée est provoqué 
par ce que nous proposerions d'appeler " photosensibilisation 
di recte» ou cc par transpor t d 'énergie"· 

tian d 'un rayonnement de longueur d 'onde telle que l 'énergie 
clu quantum associé est égal à la d ifférence d'énergie de ces deux 
états. 

L ' absor ption a !~eu l?r~que l 'éta,t, f~ ~l a un~ énergie supé­
rieure à celle de l etat mitral, et l cm1ss1on a heu dan s le cas 
contraire. 

Cependant, los états d'énergie de l'atoi;ne sont discr?ts, c'est-
~t-dire qu' ils ne peuvent prenclr~ que c~rtar?es v~l~u,rs bren déter ­
minées par des nombres quan tiques f1gu7es precr~ement -~ar les 
uhiffres en touran t les lettres S et P , qui elles-memes des1gnent 
des séries d 'éta ts différan t entr 'eux d ' un certain nombre quan­
t.iquc appelé " nombre quan tique ~econclaire ». 

L'état l '8
0 

est l 'état normal do 1 atome de mercure. 
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2. L 'aut re type de photosensibilisation consiste à mélanger au 
gaz qu'on désire voir r éagir , une substance qui absorbe un 
rayonnement de longueur d'onde moins courte en se décomposant 
en radicaux identiques à ceux qui se form~raient dans un proces­
sus primaire a ffectant uniquement le gaz en question s' il était 
soumis ù un rayonnement de longueur d 'onde plus courte. 

Supposons qu'on désire étudier le mélange CH, + 0~ en pré­

sence de radicaux CH 3 • 

Le méthane absorbe pour des longueurs d 'onde:; voisines Jr. 
1500 A; ~ette absorption s'accompagne d ' une scission de la 

molécule : 

CH 4 + hv ~ CH~ -:- H. 

i\lais, ai nsi qu 'il a été dit, ces longueurs d'onde son t déjà 
absorbées par la paroi en quartz, de sorte qu ' il est imrossible 

de réaliser cette photolyse du CH.1 • 

On sait, par all ieurs, que les cétones et les aldéhydes absor­
bent les rayons ul t r a-vfolets pour une longueur d 'onde voisine 
<le ~600A. Cette absor ption est accompagnée d ' une scission de 

la molécule. 
Pour l 'acétone par exemple, on a : 

CH
3
COCH 3 + hv ~ CH 3 + COCH0 

COCH3 ~ CH 3 + CO 

On a donc en fi n de compte deux radicaux CH3 , formés par 

quant um absor bé. 
Ces radicaux se recombinent t rès rapidement en fourniss~nt 

de l'éthane, mais avant cela subsistent durant un temps t rès 
court au sein du gaz (1) . 

Il suffit donc d 'ajouter une petite quantité d 'acétone au 
mélange de méthane. et d 'oxygène, enfermé dans un récipien t en 
quartz, irradié par une source de rayons ultr a-violets pour que 
l ' on ait en présence CH.Il O~ et les radiçaux OH3 • 

( 1) J usqu 'à présen.t, il a souvent été question de radicaux et 
d'atomes libres au sem du gaz. 

L 'existence de ces combinaisons atomiques formant un l ' 1 , cl, · e mo ecu e 
11011 saturee est une ecouverte faite dans les dei·ii'' , , . 1eres annees 

Ces composes ne peuvent exister qu 'u!le fraction de second~ 
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Cet te méthode de photosensibilisation pourrait· être adéqua­
tement appelée cc photosensibil isation · indirecte » ou cc par radi­
dicaux "· Nous verrons plus loin que! l 'exemple que nous avons 
pris pour illustrer cette méthode est uue recherche suggérée dans 
le bu t cl" étudier le mécanisme de la combustion du méthane.· 

L'impor tance des réactions photochimiques comme moyen de 
recherche est surtout due à ce qu 'elles const ituent une possibilité 
de former , dès la température ordinaire, des radicaux libres bien 
connus et dont 0 11 peut ainsi étudier les propriétés réactionnelles. 

Dans les réact igns en chaines, dans la plupar t des cas, les 
cen t res propaga.teui:s sont precisément des radicaux libres. Ces 
radicaux sont formés dans le processus primaire (r éaction de 
départ de ch aine) et celui-ci ne se produit gen~ralement qu'à 

t empérature élevée. 
Il est ainsi tout n a,turel de chercher à déclencher, par l' intro­

duction art ificielle de centres propagateurs à la température 
ord inaire, une r éaction en chaine qui normalemen t ne se produit 

qu'à température élevée. 

III 

LA COMB1JSTI ON DU METHANE 

La corn bustion du méthaiue, comme t outes les r éactions explo­
sives (et d ' aut res encore) , est b ien nne réaction en chaines. 

au sein du gaz (leur vie moyenne est généralement t rès courte~. 
N ons avons vu qu ' ils disparaissaien t aisément par recombi­

naison, mais que cette r ecombinaison ne s? produit que l~rs d 'une 
rencontre en présence d'un e molécule mer te (du moms dans 
la plupart des cas). . . . . . 

N éanmoins avant ,qu'une ,Tecombma1son );oit am s1 rendue 
possible, ces ~·adicaux ou atomes subissen t encore plusieur~ col,­
lisions avec d'autres molécules. Ils peuvent donc do~er heu a 
cer taines r éactions avec ces molécules et doivent donc être consi­
dérés comme des composés bien défin is au même tit~·e qu~ . l~s 
molécules ordin aires dont ils ne diffèrent que par leur mstab1hté. 

Leur existence p, été prouvée d'une façon absolument cer taine 
et ne doit p lus provoquer la méfiance des chimistes comme elle 
le faisait avan t ces dernières années. 

l -----·-.... ----.............................. . 
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Lorsque la réaction est complète, elle se produit suivant l'équa­
tion st-0echiométrique globale : 

CH. + 2 02 ~ co2 + 2 H 2 o. 
Lorsque l 'oxygène est en défaut, il ~e forme des quantités 

variables d'hydrogène et d 'oxyde de carbone. 

Le problème de déterminer à priori une expression de la 
vitesse de cette :réacti-0n en fonction des conditions :initiales 
(température, pression totale et pressions partielles des gaz en 
présence, parni, etc.) doit être d ' une grande complexité. 

On peut espérer le résoudre d'une façon approchée par une 
connaissance aussi complète que possible du mécanisme intime 
de cette réaction. 

Il faut dans ce but déterminer quels sont les produits et 
réactions intermédiaires. 

Dans la plupart des travaux sur la combustion du méthane, 
les auteurs se sont placés à un point de vue purement empiri­
que, ayant comme but de déterminer, point par point peut-on 
dire, la vitesse en fonction de diverses conditions expérimentales ; 
de même les recherches sur les inhibiteurs de la réaction forment 
un ensemble de travaux purement em piriques et descriptifs ( 1) . 

Cet état de choses provient en partie de l a grande complexité 
de cet te réaction et il serait vain d'espérer pouvoir en établir 
d ' un coup le mécanisme tout à fait exact. 

Il est cependant absolument nécessaire d'étudier le problème 
au point <le vue cinétique . chimiJu~ p_ure, malgré que ce point 
de vue semble assez abstrait et el01gne des préoccupations utili­
taires urgentes qui suscitent tant de recherches dans les labora­
toires de recherches sur lal sécurité minière. 

(1) On peut se demander si ces inhibiteurs pourront . . 
une application prat ique, pour la sécurité minière par e~ecevoir 
Il S"mble qu 'on ne peut encore que l 'espérer 5 h emple . 
· h.b. ac ant que m i 1teurs sont des subst ances plutôt rares qu' 1 

1 
c:s 

' · ·b·1· ' ' e e vo urne cl' a msens1 1 iser par leur presence est immen t · . air 
la quantité de ces substances qu 'il faudrai·t ~e te si on envisage 

D l . aJou er 
. e p us, elles sont bien souvent toxi nes et 1 : . 

efficace au point de vue inhibition estqde l 'ardeur concentration 
Ce ne sont cependant pas des raisons . re du pour cent. 

donner cet aspect du problème qui ~o suffisan~es pour itban-
intérêt purement scien tifique . nserve par ailleurs tout son 
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Il nous semble en effet que ces recherches doivent être guidées 
par un schéma de réaction qui aurait été ét.abli solidement par 
des recherches plus abstraites, mais conformes à t-0ut ce qui 
est actuellement bien fixé par la théorie des réactions en 
chaines. 

Une autre raison de cet empirisme expérimental se trouve 
dans le fait que beaucoup d ' auteurs considèrent encore comme 
su ffisante une ancienne théorie qui avait été proposée il y a 
plusieurs anùées, sur la combustion du méthane : c'est la théorie 
de l'hydroxylation. 

D'après cett.e théorie, la réaction CH.1 + 0 2 se produirait par 
les stades successifs d ' a.lcool méthylique CH3 OH, d 'aldéhyde 
formique HCOH, d 'acide formique H COOH et finalement 
d ' anhydride carbonique C02 et d'eau H 2 0 , termes finals d ' oxy­
dation. 

Voici ci-dessous, les équations qu'elle compor te telles qu 'on 
les écrit habituellemen t : 

CH.1 + 1/ 2 Ot ---) CH, OH 

CH" OH + 

OH 

/ 
1/ 2 0 2 ~ CH~ 

" OH 

OH 

HCOH + 1/ 2 0 2 -> o. 

OH 

/ 
c 

"" H 

OH 

/ / 
0 _ c + 1; 2 o~ ---) o - c ~ H20 + co2 

"'H "' OH 

.. 
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Pour rendre compte de la formation de H
2 

et de CO, lorsqu' il 
Y a défaut d'oxygène, on ajoutait les réactions a ccessoires : 

HCOH + chaleur ~ H 2 + CO 

HCOOH + chaleur ~ H 20 + CO. 

Devant cette série de réactions hypothét iques, le chimiste 
étudia.nt la cinétique de la réaction n 'est guère plus avancé; où 
se trouve figurée la chaine de réactions suivant laquelle la com­
bustion du méthane doit nécessairement se produire, étant donné 
les particularités qui la range parmi les réactions en chaine 
comme d 'ailleurs toutes les réactions de combustion 1 

Quel est le processus primaire 1 Quels sont les cen t res propa­
gateurs 1 Quelles sont les réactions de rupture de chaine 7 ej:.c. 

Absolument Loutes les questions qui sont à r ésoudre pour 
connaître cette réaction restent sn.ns réponse si on s'en tient au 
sch6ma cfe la théorie de 1 'bydroxylation. 

D'ailleurs, si ou considère les quelques raisons de son origine, 
elles sont bien précaires : 

Premièrement, on constate que dans la combustion lente du 
CII4 il se forme u n peu d'aldéhyde formique, surtout lorsqu 'il 
y a défaut d 'oxygène. 

Deuxièmement on peut, dans certaines conditions de pr es'iic•1 

voir apparaître de minimes quantités d 'alcool 'llléthylique t' 
d ' 'd f · e ac1 e or m1que. On en conclut alors que ces , . , . corn poses 
(CH 3 0 II, CH20 et HCOOH) eta1ent des composés · t . , 
d

. . m ermc-
1a1res. 

C'était, il fa.u t l 'avouer hâter exagérément 1 
1 

· 
' es conc usions 

Si la réaction se produit nécessair•'ment 1 CH , par es stades 
,.,1 ~ Cll30H ~ IICOII ~ lICOOH ~CO.+ H . O on 

dcJa se demander pourquoi ces différents . d- 't - ' peu t 
' · . pr 0 U1 s ne se retr 

vent pas 1 un aussi facilement que l 'a.ut· d ou-
. i e a ns une comb t ' 
mcomplète; d 'autant plus que tous les t. . CH us !On 
HCOOII) ne sont pas tellement d'ff'. t,rc1s ( .- 30 B:, CR 20 et 
] . , . i eien s au point de . 
ité et aptitude à c;ubir la combustion. vue stab1-

D'autre part, 
propagateurs des 

si ces molécu les étaient les véri tabl 
chaines (ou plutAt d , . es centres 

o e ven t.ables « stades inter-
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médi aircs » qui toujours doivent être bien plus réactionnels que 
la substance originaire) leur combustion devrait se faire beau­
coup plus aisément que celle du CH

4
• 

Or, on constat.c que leur combustion présente les mêmes carac­
téristiques que celle du méthane; et l' int roduction de ces substan­
ces dans le mélange cn,l + o, ne diminue que faiblement le 
retard à. ! ' inflammation du méthane. 

On doit clone considérer ces composés comme des produi ts 
fi nals ou accessoires et non comme des produits intermédiaires 
a u sens moderne de composé instable dont la. r éaction ultérieure 
se fait nécessairement. 

Il faut se hâter d 'ajouter que rien n 'empêche cependautl 
que ces produits subissent, une fois formés, une combustion pour 
leur propre compte. Ces r éact;ions de combustion se super posen t 
aux réactions propres ·de la combustion du Cli.1, ce qui complique 
et masque qul:llque peu le processus de la réaction CH,, + O~ 

Depuis, quelques mécanismes on t été proposés, ,mais aucun n 'est 
a.s!lez général pour embrasser tous les résultats expérimentaux. 
Certains oc ces mécanismes présentent une analogie avec celui 
de la combust.ion de l'hydrogène. Ce. dernier est complètement 
élucidé, grâce aux renseignements qui ont été fournis par des 
études sur la réaction photochimique H 2 + 0,. P our le cas 
en. + O~, ces renseignements manquent totalement . 

Eu raison d ' nue analogie qu 'on ~st en droit de supposer pour 
les r éactions H, + O, et CH 4 + 0

0
, nous considérons comme 

très proba.ble le mécanisme chimiqu-e que nous proposons ci-

dessous : 
Supposons que par un processus primaire, que- nous ne désirons 

pas spéci fier , se trouve formé un radical CH3 (par exemple une 
dissociation thermique du CH4 suivant : 

CH + chaleur ~ CH 3 + H). 
<l 

L ' t ' de o sur ce r adical est une réaction bien connue qui ac 1011 ., 

fournit de l ' aldéhyde formique et 1111 nouveau radical : OH. 

Certains auteurs adnrntteu t que cc radical OH est susceptible 
de r éagir sur le méthane pour former une molécule H,O et un 

r adical CH3 • 

Les deux radicaux CII3 et OU, qui se trouvent; en présence 



/ 

798 AX.SALES DES MINES DE BELGIQUE 

au sein du gaz, peuveut se recombiner pour former de l'alcool 

méthylique. 

On a donc l 'ensemble de réactions : 

(2) CH
3 

+ 0 2 ~ HCOH + OH 

(3) OH + CH,1 ~ H 20 + CH3 

(4) CH3 + OH ~ CH30H. 

On est ainsi en présence d ' une réaction en chaine dont les 
centres propagateurs sont les r adicaux CH3 et OH. Les r éac­
tions (2) ~t (~) formen t un maillon ~e la chaine et là réaction (4) 
est une rcact10n de rupture de chame. 

On v~it, d ' après ce schéma que l 'aldéj:iyde formique est le 
terme fmal de la réaction d 'oxydation cl u méthane tandi"s 
l ' 1 , . ' que 

a cool methyhque n 'est qu ' un produit accessoire, témoin de 
rupture d'une chaine. 

Les chaines peuvent d 'ailleurs être égiilement rompues par la 
réaction des radicaux OH entre eux et des radicaux CH3 entre 
eux. 

OH~ H 20 

(le mécanisme de la t ransformatiou du radical OH H en 20 est 
connu, mais il n ' est pas utile de le rappeler ici). 

et 2CH3 ~ C.H . 
, ~ G 

Ce schema donne donc une explication t ·' t" f . f · . r es sa 1s aisante d 
ait que la pet lte quantité d'aldéhyde f . · u 

mise en évidence au cours de la c b ot1:°11que, pouvant être 
cependant grande , Até d 

1 
_om us ion du méthane, est 

a co e a quantité d'alco 1 'th l" ' 
peut retrouver. 0 me Y ique qu on 

Malgré son caractère d . d . . 
méthane l ' ld ' h d ~ p10 u1t fmal dans l ' oxydation du 

1 
, t.' a e Y e formique ne s'accumule pas au cours de 

a reac ion et ne se ret 
1 

,
1 

rouve pas en quantité importante dans 
e me ange gazeux en ré t" .1 b" . ac ion : 1 su 1t pour son propre compte 
une oxydat10n relevant également d ' , . . 

1 
, . un mecan1sme en chame 

ana ogue a celm de l 'oxydation du CH 
<I" 

On aurait la suite de réactions : 

(3') HCOH + OH ~ HCO + ff O 
3 

(2' ) HCO + 0 2 ~ co2 + OR 

( 4 ') HCO + OR ~ RCOOH. 

• 

# ' 

.,, .... 
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Ici égalenHmt le schéma est celui d ' nuc réaction en chaine 
dont les cent res actifs seraient les radicaux OH et HCO. 

Nons postulons la réaction 3' qui est analogue à la réaction 3 
et qui se produit lorsque la concentration en aldéhyde formique 

augmente ( 1). 
L 'existence du radical JICO n 'est pi:s contestée par les auteurs 

qui 1"011 fait intervenir dans certains trav~ux en photochimie; 
nous supposons qu ' il r r agira d ·une façon tout à. fait sem bla.ble 
;iu radical Cll

3 
avec la molécule cl 'oxygène en fournissant un 

radica.J OH. 
L es termes finals de l 'oxydation de l ' aldéhyde formique sont 

cette fois C0
2 

et H~O tandis que l 'acide formique, lui aussi, 
n 'est qu'un produi t accessoire dû à une réaction (4' ) de rupture 
de chaine; tout comme l 'alcool méthyli11ue, l 'acide formique ne 
doit donc se retrouver qu 'en minime quantité, ce qui est bien 

conforme à l ' expérience. 
Lorsque la r éaction CH., + 0 2 se produit, tout se passe pour 

l ' observateur comme si les produits finals étaient CO, et H . O; 
cela est dû à ce guc les deux mécanismes en chaine, ~elatifs- a•.1 

méthane et à. l 'aldéhyde formique, produit final de l 'oxydation 
du méthane, se propagent simultanément dans le mélange ,<;!tzm: x, 

ce qui masque la, sép<tration des deux mécanismes. 

Pourrait-on encore a.ppeler l ' aldéhyde formique un produit 
in ter médiaire si le m écanisme proposé ;)tait vérifié 7 Oui, au 
sens ancien <lu mot, mais non , au sens moderne de composé 

instable et labile. 
L es véritables produits intermédiaires de la réaction en cbaine 

sont les centres actifs, respectivement les radicaux OH et CH3 

ou OH et HCO. 
Il y a encore plusieurs r éactions accessoi res qui se produisent 

nécessairement et 11ui sont responsa,bles de la complexité de la 

réaction globale. 

( J) M. Coppens a monLré pr?cisémeut que l'~ldéhyde formiq~e 
form 6 au cours de Ja, corn bust10n lente du methane se trouvait 
eu concentrat ion plu~ grande au début de la, réa~tion (A_nna.­
les des Mines de Belgique 1940. - ~pport de 1 Inst1t~t Nat1ona"l 
des )lines sur les travaux de l 'exercice 1939, p. 177 a 207 . 

------"---~---· 
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P ar exemple, la formation d'oxyde de carbone CO et d 'hydro­
gène H

2 
apparaissant lorsque la quantité d' 0 2 dans le mélange 

CH
4 

-i- 0
1 

est insuffis;ptte, peut s'in terprêter par la réaction de 
décomposition thermique de l'aldéhyde formique : 

H
2
éo + chaleur ~ J:I2 + CO. 

Le radical HCO se décompose égalem·~nt presque instanta­

nément : 
HCO -7 H + CO. 

Cette réaction c,st bien connue : l 'atome d ' hydrogène ainsi 
formé peut fortement influencer la vit.esse de propagation des 
chaines et jouer. peut-être un rôle assez important da ns la 

réaction. 

Pa'rmi toutes les r éactions utilisées dans les schémas qu.i vien­
nent d 'être exposés, il y en a quelques-unes .qui sont postulées, 
mais dont. la .possibilité et même la probabilit6 est signal~ dans 
les ouvrages de cinétique chimique t raitant des radicaux orga­
niques. 

Les méthodes de la photochimie pourraient t rouver une appli­
cation h eureuse pour la vérification des hypothèses qui viennent 
d'être présentées. 

Cette application serait l'étude de l 'oxydation photcsensibiliséP. 
du méthane ; elle comporterait trois points : 

1° Etude du système CH.1 + 0 2 + CHJ où les radicaux CH 
seraient produits par la photolyse d 'une petite quantité d'acé~ 
toue par exemple, ajoutée au mélange CH + 0 . 

4. 2, 

2° Etude du système HCOII + 0 2 + radicaux, où les r adi­
caux seraient formés directement par photolyse de l 'aldéhyde 
formi que lui-même; 

3° Etude du système CH3 + RCOH + O. + radicaux, oit 
les r adicaux. seraient introduits égalem(!nt ~a.i· photolyse de 
HCOII. 

Dans les cas 2 ~t 3, il suffi~·ait donc d ' irradier le mélange par 
les iayons l· l tra- v1~let: ~ans ajouter de pholosensibilisateur puis­
que le H COII lm-meme absorbe dans l 'ultra-violet et fourni t 
le radical HCO proposé comme centre propagateur. 

... 

' 
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* * * ,. 

Pour terminer nous ue pourr ions mieux exprimer tout ce qu ' on 
pourrait dire sur le manque de données à propos de la combu!r 
tion du méthane que par ces quelques ligues empruntées à la 
conclusion d ' une monographie que l\lf. P rettre a publiée sur les 

réactions en chaine : 
REACTIONS EN CHAINES. Seconde partie . - par 

M. Prettre (Actualités Scientifiques et Imfastrielles, n° 4f28). 

" Le seul r eproche à adresser à ce genre de travaux (montra.nt 
la conformité à la théorie des réactions en chaine de Semenoff) 
est l'imprécision que laissen t subsister les mesures cinétiques 
proprement dit~s sur le mécanisme chimique des oxydations. 

,, Les individuali tés insta-bles (centres de départ ou propaga­
teurs des chaines) échappent évidemment à l 'analyse chimique. 

,, Il serait nécessaire de rendre des méthodes physiques capables 
de déceler ces groupements. Dans ce but, l 'examen des. " flam­
mes froides ,, que l'on obser ve dans presque toutes les combus­
t;ons lentes (91,101) ser~it e:1'trêmement utile et n ' a cependant 
été entreprise que rarement (40, 41, 59, GO) 

,, Mais quelle que soit la n ature des centres qui engendrent et 
t les chaines la présence de celles-ci ne saurait faire> 

propagen ' , , . , . , . 
de doute dans les p11énomenes cl oxydat10n et d m flamma . .:.1.m . .. 

,, Le mécanisme de transmission de l 'énergie, tel que le conçoit 
la théorie des chaines s impose tout autant pour la propa-gation 

d
' héuomène explosif dü à une inflammation locale, que 
un p , , . . ta , 

1
, ydation lente et homogcne et 1 appar1t1on spon nee 

pour ox 
de la flamme. ·· 

,, ... La comparaison avec l 'état pr~s~nt des 
1

recherches sur la 
. d l 'hydrogène met en cv1denc~ 1 abscence presque 

combust10n e · 1 · fi · ·r· · Il · • totale de travail sur ' m ammat1on art1 icie c, 
mplète ou meme co , . . quée par voie photochimique (sauf pour les 

la r cact1on p1ovo sur • . l ' i'ufluence que des facteurs usuels tels 
d 'h d ) et meme sur ' al e Y es . inertes parois etc. doivent exercer sur 

. ucentrat1on, ga.z ' ' . ' 
que · 00 l" fi 11mat1on 
l 'ox dation thermique et 1ll a1 ' . . . . 

y , d tématique des diverses mfluences sens1-
" De même, l'etn e sys ' . . , 'd . h 'b't . es mises quahtat1vement en ev1 ence, 

bilisatrices ou 1Il 1 1 n e 
r este encore à entreprendre "· 


