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INTRODUCTTION

§1 1'utilisation principale du gaz naturel (donc du méthane), reste
sa combustion compléte, la part des autres voies chimiques de valorisation

augmente d'année en année.

COMBUST1ON
coMPLETE (aH<0)

PLASTIQUES

90°C  C, pme
\ clr / BLACK

HON —> B500C Gy

+~A!H3

+Air

OXYDATION MENAGEE

(0 +Hy (CHy0 2. sl 2)

HALOGENATION
SOLVANTS CHC 3

L'oxydation ménagée nécessite l'adjonction de promoteurs gazeux,
les plus apprbpriés semblant &tre les oxydes d'azote (NO ou NOZ) (n.
En fait, leur présence accrolt considérablement la complexité des phénoménes

et rend les analyses beaucoup plus difficiles.



Une approche originale de 1'&tude de ces réactions d'oxynitration
du méthane, consiste 3 envisager la décomposition du nitrométhane seul, ou
en présence d'additifs (2), (les espéces chimiques interréagissant sont en
effet identiques bien qu'en concentrations différentes).

“Ainsi, le processus d'oxydation du nitrométhane mettra en jeu les mémes
étapes élémentaires que la réaction d'oxynitration du méthane. Ces &tapes
élémentaires intervenant également lors de la formation du "smog photochimi=-
que" (3), 1'intérét d'une telle &tude ne peut &tre qu'accru.

L'ensemble de ces raisons suffirait 3 justifier le choix que nous
avons fait en abordant d'un point de vue expérimental 1'oxydation du nitromé-
thane ; les nombrecuses utilisations de CH3N02 (4) et 1la nécessité de connal-
tre ses mécanismes de décomposition et d'oxydation (5) ne peuvent qu'augmenter

1'intérét de ce travail.

Nous nous sommes donc attachés A déterminer puis d tester un
mécanisme aussi représentalif que possible de la réaction (}H3NO2 + 02.

Aprés une approche phénoménologique de la réaction lente et de
1'explosion des mélanges nitrométhane - oxygéne, nous avons entrepris une
8tude analytique par spectroscopie "in situ' et par chromatographie en
phase gazeuse.

Ces résultats expérimentaux conjointement 3 1l'examen de la litté-
rature, permettent alors de proposer un schéma réactionnel finalement simulé

sur ordinateur et confronté au faits expérimentaux.

0000000
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CHAPITRE 1

METHODE EXPERIMENTALE

Les réactions sont étudiées par la méthode statique dans des conditions
non agitées. 11 s'agit, soit de 1'utilisation de la méthode classique du pyro-
métre (1) qui consiste & introduire le mélange gazeux dans un réacteur préala-
blement vidé, soit de la vaporisation, désormais courante au laboratoire, d'un

liquide dans le systéme réactionnel au moyen d'une seringue.

1.1. DESCRIPTION DE L'APPAREIL.

I1 comprend : - un réacteur

~ deux installations de vide indépendantes

des ballons de stockage des gaz

~ des dispositifs de mesure de pressions.

1.1.1. LE_REACTEUR.

Les expériences sont réalisées dans un réacteur cylindrique en sili-
ce d'un volume de 333,5 cc, dont le rapport Surface/Volume vaut 1,26 cm-l. I1
est placé dans un four cylindrique horizontal, en fonte réfractaire, autour duquel
est bobinde une résistance chautfante dans une encoche hélicoTdate & pas varia-
ble, 1'hélice étant plus serrée aux deux extrémités. La tension d'alimentation
de cette résistance, stabilisée par un réguvolt, peut €tre modifiée par 1'inter-
médiaire d'un Variac.

L'inertie thermique trés importante, provenant de la masse élevée du
four, associée a l'excellente conductibilité du métal, permet d'obtenir un gra-
dient axial de température ne dépassant pas 1°C.

Trois ajutages, notés A,B, et C sur la figure 1.1, permettent respec-—
tivement : — le passage d'un couple thermoélectrique, (A)

- 1l'introduction et 1'évacuation des gaz, (B)

— la vaporisation des liquides & travers un septum, (C).
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- Banc optique.
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- Semelles de réglage du banc optique.
H - Caisses de sabile assurant une bonne stabilité

mécanique du banc.



Ces trois ajutages sont chauffés a 120°C pour éviter toute condensation.

1.1.2. AUTRES INSTALLATIONS.

La principale installation de vidé comprend une pompe 3 palettes en
série avec une trompe a diffusion de mercure, ce qui permet d'obtenir un vide
de 10—3 a ]O—4 Torr aprés quelques minutes.

Une installation secondaire permet d'évacuer les prodults de la réac-

tion.

L'installation de stockage des gaz comprend trois ballons de 22 litres,
dix ballons de 2 litres et un ballon de 2 litres muni d'un septum et permettant

le prélévement des gaz 4 1'aide d'une seringue.

La pressibn des gaz avant leur introduction dans le réacteur est don-
née soit par un manométre 3 mercure, solt par une jauge différentielle ACB, munie
d'une membrane en acier inoxydable, dans le cas d'utilisation de gaz corrosifs.

Dans le cas d'une vaporisation de liquide dans le systéme réactionnel,
les volumes injectés sont mesurés 4 l1'aide d'une seringue utilisée habituellement

en chromatographie.

1,2. METHODES PHYSIQUES D'ETUDE DE LA REACTION.

L'appareitlage permet de suivie U'dvolution des 3 paramttres suivants

au cours de la réaction : Pression, Température, Effet Lumineux.

1.2.1. MESURE DE_LA_PRESSION.

Le changement de steechiométrie de la réaction se traduit par une
variation de pression que 1'on mesure 3 1'aide d'une jauge de pression absolue
chauffée (BELL et HOWELL 4-326-210), dans laquelle toutes les piéces en contact
avec les produits de la réaction, sont en acier inoxydable.

Le signal électrique, proportionnel & la pression (1 mV correspond &

20,41 torr), est matérialisé sur un enregistreur potentiomé@trique, habituellement

un Servotrace (SEFRAM) dont le temps de réponse est de 0,3 seconde.

1.2.2., MESURE DE LA TEMPERATURE.

Un dispositif étanche (fig. 1.1)(A) permet‘l'introduction et &ventuel-
lement le déplacement axial d'un microthermocouple Chromel-Alumel dont les fils

ont un diamétre de 80 microns, ce qui lui confére une assez faible inertie ther-



mique, (2). L'application de la f.e.m. résultant d'un montage en opposition avec
une "soudure froide", 3 un enregistreur potentiom@trique, permet de tracer les
courbes de variation de la température en fonction du temps.

Les résultats (mesures physiques et analytiques) é&tant, aux erreurs
expérimentales prés, identiques lorsque le thermocouple est présent ou non dans
le réacteur, illne nous semble pas qu'un effet catalytique, di 3 1'introduction

du thermocouple dans le milieu réacticnnel, se produise.

1.2.3. EMISSION DE LUMIERE.

I.'émission luminecusc de la réaction est transformée en courant électri-
que gprice 4 un photomultiplicateur HAMAMATSU R 787-01, (fig. 1.1, PM) faisant
partie du spectrophotométre décrit au § 1.3.2..

Cette méthode, proposée en 1950 par OUELLET et LEGER a été perfection-
née et appliquée aux réactions lentes d'oxydation par LUCQUIN (3) qui a ainsi
montré que pratiquement toutes les réactions lentes d'oxydation en phase gazeuse

étaient des phénoménes lumineux.

1.3. ANALYSES QUANTITATIVES.

Deux techniques complémentaires ont permi 1'identification et 1l'analy-
se d'un nombre important de réactifs et d'espéces chimiques (stables ou non).
11 s'agit de la chromatographié en phase gazeuse et de la spectrophotométrie

"in situ'" (dans l'ultra-violet et le visible).

e e e e e e e e e e e e o e e = e e

L'analyse chromatographique mne peut tre menée 3 bien que si le dis-
positif de piégeage fournit des résultats reproductibles et permet de doser la
majeure partie des espéces stables du milieu réactionnel en évolution.

D'une maniére générale, le probléme posé par le prélévement d'un échan-
tillon représentatifl, est souvent difficile d résoudre de fagon satisfaisante.
L'éventail des propriétés physico—chiﬁiques des produits présents dans le réac-
teur est en effet tel que 1'on n'obtient généralement qu'une fraction des produits
du milieu-réactionnel. |

Le dispositif de piégeage que nous avons utilisé consiste en une détente
brusque dans une éprouvette refroidie et préalablement vidée. Cette technique
simple donne habituellement des résultats difficilement exploitables ; cependant
le dispositif expérimental que nous avons mis au point, permet le dosage d'une
fraction trés importante des produits présents dans le milieu réactionnel, cha-

que composé, condensable ou non, étant identiquement piégé (4).
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Les fig. 1.2.a et 1.2.b schématisent le systéme de piégeage.

On montre alors que la fraction piégée peut étre calculée par la re-

lation :
v /T1 + V2/T2

1
v,/T,

4 = - >
F.P. 1 (Ir/Pt)

oi F.P. est la fraction piégée
Pr, la pression résiduelle aprés détente
Pt’ la pression totale au moment de la détente
V] et V2, les volumes respectifs du réacteur et de 1'ajutage

T1 et T2, les températures respectives du réacteur et de 1'ajutage.

soit dans nos conditions expérimentales :

‘P

P - 1,085 =5
t

Pour 1'analyse chromatographique proprement dite, nous avons utilisé
deux éprouvettes d'échantillonnage différentes, en tube de verre ou d'acier ino-
xydable de quelques mm. de diamétre, enroulé en spirale de facon & ce que la
surface d'échange de chaleur soit grande et le refroidissement ou le rechauffe-~
ment des produits piégés rapide. L'emploi d'une éprouvette métallique permet la
mise en euvre de pressions élevées d'injection dans le chromatographe.

Pour éviter d'éventuelles condensations, les injections se font au mo-
yen d'une vanne a4 gaz chauffée 3 1206C, reliée directement 4 1'injecteur du chro-
matographe. Nous n'avons pas équipé ﬁos éprouvettes de "by-pass', ce qui &vite
d'introduire de 1'air dans la colonne avant chaque analyse. Par contre, un vide
poussé était réalisé au-dessus de 1'éprouvette avant chaque injection, cette opé-
ration étant schématisée sur la fig. 1.3..

L'analyse des produits de la réaction a nécessité l'emploi de‘deux
chromatographes : - un appareil AEROGRAPH 90 P3 & catharométre équipd d'une
colonne de Tamis Moléculaire 5A, de granulométrie 60 & 80 mesh, de 3,50 m. de
long. Avec 1'argon comme gaz porteur (25 cc / mn), et en maintenant sa température
3 50°C, cette golonne nous a permis de séparer et de doser successivement Hz,
0,, N, NO, (”IA et GO (Tip. LA). Bien que ces conditions d'utilisation soient
celles préconisées par CRAWFORTH et WADDINGION (5), nous avons observé une in-
version dans 1'ordre des pics du chromatogramme en ce qui concerne le monoxyde
d'azote et le méthane. Précisons encore que 1'intensité du courant parcourant

e ilaments était de mA, c¢ ul correspo a la valeur maximale ¢ ilisa-
les filaments était de 125 mA, ce i espond a la leur imale d'utilis

tion avec 1'argon, les températures de l'injecteur et du détecteur respectivement
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de 140°C et 100°C, et le diamétre de la colonne de 1/8 de pouce.

- un chromatographe VARIAN 2860-10 également 3 catharo-
métre,muni de 2 colonnes de Porépak Q en paralléles. Ceé colonnes de 3,60 m de
long et de 1/4 de pouce de diamétre, avaient une granulométrie de 50 & 80 mesh
et elles étaient parcourues par un courant d'Hélium a raison de 25 cc/mn.

Une programmation de température du four a permi de réduire la durée
d'un chromatogramme 3 40 mn (fig. 1.5) et d'analyser 10 produits de réactien.
Elle consistait 3 maintenir la température @ 100°C pendant 12 mn, puis 3 la faire
croftre jusqu'a 190°C 3 raison de 6°C/mn.

Dans les deux cas, l'identification des divers pics chromatographiques
a été réalisée d'une part en comparant leur temps de rétention avec ceux d'échan-
~tillons purs, et en utilisant la méthode de renforcement des pics, d'autre part
en caractérisant la nature des gaz 3 la sortie du détecteur en utilisant des
réactifs fonctionnels appropriés, quand ils existaient. C'est le cas du nitrite

de méthyle CH,ONO, qui a pu €tre caractérisé par le réactif de Kriess, alors que

3
sur le chromatogramme, il est totalement indicernable du méthanol.

1.3.2.1. Généralités

L'étude expérimentale de la cindtique d'une réaction en phase gazeuse
s'effectue le plus souvent comme suit : - au temps initial, on introduit le ou
les produits, dont on veut suivre 1'évolution, dans un réacteur préalablement
vidé. -~ En cours d'expérience, une fraction
plus ou moins importante des produits de 1'enceinte est "trempée' arr@tant ainsi
1'évolution de la réaction, puls est soumise 3 1'analyse (chromatographique,
polarographique, spectroscopique...)

Ce protocole expérimental présente plusicurs inconvénients
- 1'analyse compldte comprend une suite fastidieuse de réactions et de piégeages
dont on n'est jamais parfaitement s{ir de la reproductibilité.
- I1 est parfois difficile de savoir si 1'échantillon prélevé n'évolue pas avec
le temps.
-'Une espéce instable sera dans ces conditions difficilement détectée.

Le dosage "in situ"

des produits ou des espéces intermédiaires, permet-
trait d'éviter ces inconvénients.

La grande sensibilité des mesures spectrophotométriques de NO2 3 4000 A
nous a incité a &tendre cette technique &4 d'autres produits.

La majeure partle des transitions électroniques (typeé m>m¥ou nﬁﬂ*) correspondent
au domaine du spectre de fréquences électromagnétiques compris entre 1000 Z et

Q .
8000 A. La source dont nous disposons, nous permet d'analyser les espéces suscep-—



tibles d'absorber entre 2400 A et 8000 A.

1.3.2.2. Historique des travaux.

Une liste non exhautive des travaux, dans iesquels une mesure spectro-
photométrique "in situ" (U.V. et Visible) d'une ou plusieurs espéces a été uti-
lisée, est donnée dans le tableau 1.1.

En général cette méthode est appliquée au seul dosage du dioxyde d'azote.
Cependant, des publications plus récentes (20) (21) et (22) ont montré qu'il est
possible d'utiliser la spectrophotométrie dans le cas de radicaux libres, qu'il

s'agisse de leur mise en évidence ou de leur dosage.

TABLEAU 1.1

Spectrophotométrie "in situ" (U.V. et Visible)

[ I 1 I
SOURCE : DTSPOSITIF : SUBSTANCE : DOMATINE : REF.
‘ - l I LYRAGE SPUDLEE i SPECTRAL ¥,
ALIMENTAT TON { DIE FTTRACGE i TUDEEI 1 SPECTRAL i ANNE}L
f i | [ o;

Filament I Solution chimique | NO | 4600A - 60004 | (6)

————————— Lt —-—-—l—-—-—-—-—-—-—-P—%?é;-—

Filament de (R . I ! o o1 7
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| Tungstene (bV=)_ _ | TT® opridue I{_ N B _,: 41004 7 46004 : 1_(98“79_
i . .. :
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— o — — — — — — — - _ e —_ — - — — —— = - — — - —_— —_ = — . —_— — — - - — = — —
Mercure (H4) iSolution chimiqueECH2=CH—CQYCH2—C—HOi Non précisé 5 ?;22
R S e T S T ]

Filament (200W) :Filtre optique | Cl | =4070A i (10)
__________ _;_*__*____L____Z_____Jl________l 1951
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~~~~~~~~~~ it et Bl ()
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TMercure D Sttt o S i (13)

ercure . . . .
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- - - & b e T . — 722

I . . i | ] o |l
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L I S S R i 1933
. 1 . . I 1} o [
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. | . . ] f o |
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__________ e e e e L 172
.. i [ ]
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Filament (12V=) ' rFlltre optique ; NO : 245004 (19
T priteee anci-uly. b o T2 0 b TR 197

; i i I . I o ol (e
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] ] ] o I
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1.3.2.3. Principe.
L'absorption d'un faisceau de lumiére monochromatique dans un milieu
homogéne obéit a la loi de BEER-LAMBERT que 1'on peut mettre sous la forme :
-efc
I /I =10 -1-
o
ot I est :
o
1'intensité de 1'énergie lumineuse du faisceau monochromatique incident X
par unité de temps,
¢, la concentration en moles/litre de 1'espéce qui absorbe,
I, 1'énergie transmise 3 travers le milieu absorbant, par unité de
temps, et 2, la longueur de ce milieu en cm.
. . .. . . . -1 -11
La dimension du coefficient d'extinction molaire € est alors :[lltre.mole .Ccm ].
€ est une constante pour une espéce donnée, dans la mesure ou, la lon-
gueur d'onde et la température sont elles-mémes des comnstantes.
Dans le cas contraire, on écrit :

e =€ (X,T) 2=

Lorsque plusieurs espéces indicées 1, absorbent 3 l1a méme longueur d'onde,
on généralisera la relation -1- en écrivant :
I

n
log ~I°—— = 2> e, . C, -3-
i=1

éme

La i espéce Ctant d la concentration Ci'

C'est sous cette forme que nous utiliserons par la suite, la loi de BEER-LAMBERT.

Sur le plan pratique, 2 types de mesure sont possibles :
Des mesunes discontdnues : En faisant varier la longueur d'onde du faisceau in-
cident, on peut balayer un interval plus ou moins grand du spectre de fréquences,
pendant un laps de temps donné. Si n produits Xi’ de coefficient d'extinction mo-

lalre €5 existent dans le milieu avec une concentration Ci , on peut écrire :

I n
o] —- _ —f) -
1Og I(f}\,t) - % 1%]: Ei(}\) Ci(t) 4

Lorsque la durée de balayage du spectre est petite en comparaison des
,Vi = dXi/dt , on obtient un "instantané" du milieu réactionnel en cours d'évolu-
tion. Dans le cas contraire, 1l'exploitation quantitative de la relation ~4~s'a-
vére difficile. Néanmoins ce type d'expérience peut &tre fort utile dans la me-
sure ol 11 permet d'identifier les espéces Xi qul se forment dans l'enceinte ré-

actionnelle.



En effet, lorsque 1l'on trace log IO/I = f(A), on distingue des pics
d'absorption dont les fréquences sont caractéristiques des espéces formées. En
comparant ces fréquences avec celles correspondant au maximum, des bandes d'ab-

sorption d'un produit pur, on pourra identifier ces espéces.

Des mesurnes continues : Lorsque le spectrophotomdtre est bloqué a une fréquence

donnée (AO), la loi de Beer-Lambert généralisée s'écrit :

I n

O
i; i) i)

log T = -9 -5-

(A »t)
En répétant 1'expérience n fois, on obtiendra rapidement des courbes
cinétiques d'apparition ou de disparition des produits et réactifs ; les concen-
trations des Xi étant déduites de la résolution d'un systéme de n équations liné-
aires. Nous verrons par la suite, qu'il est souvent possible de simplifier les
calculs, certaines espéces n'absorbant notablement que dans des domaines de fré-

quences restreints.

1.3.2.4. REalisation et description.

I1 s'agit d'un spectrophotométre U.V., monofaisceau. Quelques expérien-
ces préliminaires nous ont permi de mettre en relief les points les plus délicats
en ce qui concerne la réalisation pratique de cet appareil.

I1 faut assurer au banc optique une grande stabilité& mécanique en le
rendant indépendant du reste de 1'appareillage ; celui-ci &tant soumis 3 des
contraintes inérantes d son utilisation (manipulation de robinets, injection
de liquide dans le réacteur...).

Le courant d'alimentation de la source doit &tre stabilisé, puisqu'il s'agit d'un
systéme monofaisceau. ‘

La Fipnre to1 présente un schéma du dispositif expérimental. 11 comprend :

Une source, c'ést une lampe XBO de 150 W, qui se carac-
térise par une répartition spectrale s'étendant de 1'Ultra-Violet 3 onde moyenne:
jusqu'a 1'Infra-Rouge a onde courte:. Elle est alimentée par un courant continu
répaldé a 20 V.o Le Jaisceau lTumineux est ensuite tocalisé par 1'intermédiaire d'une
lentille en Quartz (L]), sur la fente d'entrée d'un monochromateur (type M25
de marque HUET). Sa fente de sortie est placée au foyer d'une seconde lentille
(L2) ; le faisceau ainsi rendu paralléle verra son intensité modulée au moyen
du diaphragmme (E). Dans ces conditions expérimentales, la résolution est voi-
sine de 2&, le monochromateur étant &talonnd au moyen d'une lampe A vapeur de
mercure. Aprés avoir traversé fLe néacteur (longueur 100 mm), la lumidre transmise

est mesurée grace a un photomultiplicateurn HAMAMATSU R787-01 (PM). Ce dernier



8quipé d'une fenétre en Quartz fondu, posséde une photocathode dont la réponse
spectrale s'étend du proche I.R. jusqu'a 2000& environ. L'ensemble du spectro-
photométre (hormis le réacteur) est fixé 3 un banc optique (F), dont le réglage
en hauteur est assuré par des semelles (G) qui reposent sur des caisses de sable
(H) .

Traversé par un faisceau de lumiére visible ou Ultra-violette, il con-
vient de vérifier que le milieu réactionnel n'est pas le siége de réactions pho-
tochimiques. C'est la raison pour laquelle, avant chaque &tude, des mesures,
tant physiques qu'analytiques, permettent de comparer les résultats obtenus avec

ou sans rayonnement incident. Aucune modification apparente n'a été mise en évi-

dence.

1.4. PRINCIPAUX PRODUITS UTILISES.

Le nitrométhane provenant de la société PROLABO est distillé sur colonne
CADIOT, 3 bande tournante. Il est conservé 3@ 1'abri de la lumiére et en présence
de chlorure de calcium. Sa pureté est vérifiée d'une part en mesurant son indice
30 = 1,3819) et d'autre part en détectant d'@ventuelles traces
de corps étrangers, par chromatographie.

de réfraction (n

Les gaz proviennent de la société 1'Air Liquide.
L'oxygeéne a 99,97 de pureté est purifié par passage dans un piége refroidi i -80°C.
Le dioxyde d'azote a 99,57 de pureté contient des traces de chlorure de nitro-
syle et d'eau. Cette derniére est retenue par passage sur l'anhydride phosphorique.

Le monoxyde d'azote 3 99,97 contient des traces d'azote.

0000000
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Figure 2.1
Domaines d'absorption de quelques
produits susceptibles d'intervenir dans les
réactions de nitration du méthane,

de pyrolyse et d'oxydation du nitrométhane.

(%) Le spectre de CH3N0 n'étant pas connu, nous avons fait figurer le trifluoro-

nitrosométhane (CFBNO)' composé apparenté et stable.




_]2_

CHAPITRE 2

SPECTROSCOPIE - SPECTROPHOTOMETRIE
U.V. ET VISIBLE

L'étude spectroscopique a pour but la mise en évidence et le dosage
des espéces chimiques qui se forhént au cours de la nitration du méthane, de 1la
pyrolyse et de 1'oxydation du nitrométhane.

Dans un premier temps, il faut connaltre les molécules suceptibles d'ab-
sorber notablement dans le domaine du spectre de fréquences €lectromagnétiques
compris entre 24004 et 8000A.

Qu'il s'agisse de produits purs en phase gazeuse ou de solutions, 1l existe un
grand nombre d'études relatives aux spectres d'absorption Ultra-Violet et visi-~
ble (1) et (2).

Compte tenu des valeurs des coefficients d'extinction molaire, la fi-
gure 2.1 donne un apergu des domaines d'absorption de ces composés.

X HNOB, CH3ON0, CH3N02, CH30N02, CHZO
et H,0, ; 11 n'en est pas de méme pour HNO, et CH_NO qui sont des corps instables

Nous avons pu prendre les spectres de NO

272 2 3
dans nos conditions opératoires.

2.1. SPECTRES D'ABSORPTION DES PRODUITS PURS.

2.1.1. SPECTRE D'ABSORPTION DE L'ACIDE NITREUX

Depuis les travaux de MELVIN ¢t WULE en 1935 (3), on salt que dans le nélan-

ge ternaire en phase gazeuse H20 , NOZ, NO (ce dernier étant en gros exceés par

rapport aux deux autres), les raies caractéristiques du spectre d'absorption de

NO2 disparaissent, faisant place a de nouvelles bandes d'absorption situées entre

30004 et 4000A. Ces auteurs énoncent alors 1'hypoth@se qu'il s'agit du spectre
d'absorption de 1'acide nitreux formé au cours de 1'@quilibre

HZO + NO + NO2 5 2 HNO2

Cette hypothése repose essentiellemutsur le fait que ces bandes n'ap-

NO - H,O ou de

paraissent pas lorsqu'il s'agit des mélanges binaires NO - NOZ’ )
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fig. 2.2. Spectre d'absorption de 1'acide nitreux (gaz) d'aprés (9).
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NO, - H,O.

Par contre leur intensité croTt si 1'on augmente les quantités de 1'un
quelconque des constituants du mélange ternaire.

En 1938, cette interprétation est contestée par NEWIT et OUTRIDGE (4),
qui retrouvent les bandes observées par MELVIN et WULF dans le spectre des gaz
formés au cours de l'explosion d'un mélange NO, CO, N02, ces gaz étant secs.
Comme la présence de vapeur d'eau est indispensable 3 la formation de HNOZ,
NEWIT et OUTRIDGE en concluent que le spectre observé n'est pas celuil de HNOZ.

De plus, ils retrouvent des colncidences entre les bandes observées et celles de
NOz-
Reprenant les travaux de MELVIN et WULF, TARTE (5) détermine les lon-

gueurs d'onde desbandes dumélange ternaire différentes de cellesde NO,. Si quel-

9
ques doutes subsistent encore, PORTER (6) les écarte définitivement en montrant
qu'il existe un effet ilsotopique lorsque D

O remplace H,0 dans le mélange ternaire.

2

En 1962, KING et MOULE (7)comp1é§ent cette 8tude et indexent les bandes
d'absorption de HON“O, HONISO, pon' %0 et pon'0. '

Plus récemment, et de part son importance dans les réactions régissant
le devenir des polluants atmosphériques, 1'aspect quantitatif des coefficients
d'absorption de 1'acide nitreux suscite un regain d'intérét. Des valeurs sont
publides en 1973 et 1977 par JONSTON et GRAHAM (8) d'une part, et par COX et
DERWENT (9) d'autre part. Si 1'accord est excellent en ce qui concerne les fré-
quences desbandes d'absorption, il n'en est pas de méme des coefficients d'extinc-—
tion molaire qui différent d'un facteur 5 environ. Trois arguments laissent pen-
ser que les valeurs les plus précises sont celles proposées par COX :

- Les corrections néceséaires, du fait de la présence d'impuretés
dans le gaz (moins de NO2 et de N203), sont nettement plus faibles.

- Les valeurs des coefficients ¢ sont du méme ordre de grandeur
que celles des nitrites d'alcoyle (1) et (10). De plus, le spectre présenté par
COX a une bande d'absorption importante en dessous de 2750&, qui n'est pas sans

%

rappeler celles correspondant aux transitions 7 -+ 7~ des nitrites d'alcoyle.

~ Lorsque 1'acide nitreux est en solution dans l'eau, le coefficient

. . -1 =1 < .
max varie entre 50 et 150 litre. mole . cm , valeurs tout d fait comparables
d celles déterminées par COX dans le cas du gaz.

La figure 2.2, représentant les variations de EuNg. ©ntre 24004 et

o - - - - L4 - - - -
3800A, a été tracée A partir des données numériques rassemblées dans l'article

de COX.
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fig., 2.3. : Spectre d'absorption du Trifluoronitrosométhane
" (gaz) d'aprés (13), composé stable apparenté au
nitrosométhane CH_NO.
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fig. 2.4. Spectre d'absorption de 1'acide nitrique (gaz).
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fig. 2.5. : Spectre d'absorption du dioxyde d'azote (gaz).
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fig. 2.6. : Spectre d'absorption du nitrite de méthyle (gaz) : ‘\QL“:)

107 (IH,}()N() dans N, .
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fig. 2.7. : Spectre d'absorption du nitrométhane (gaz).
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fig. 2.8. : Spectre d'absorption du nitrate de méthyle (gaz).
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fig. 2.9. : Spectre d'absorption du formaldéhyde (gaz)
obtenu par vaporisation de la solution commerciale.
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Lig. 2.10. : Spectre d'absorption du peroxyde d'hydrogéne (gaz)

obtenu par vaporisation de la solution 3 110 Volumes;.n;g)w

Chaque point représente l'extrapolation de

1'absorption au temps O.
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2.1.2. SPECTRE D'ABSORPTION DU NITROSOMETHANE.

Le nitrosométhane CH3NO, n'est pas un produit stable 34 température

ambiante. C'est la raison pour laquelle, 3 notre connaissance, on ne trouve pas
de spectre d'absorption de CH_NO, du moins en ce qui concerne 1'U.V. et le visi-

ble.

3

On a par contre mis en €évidence (11) et utilisé& quantitativement (12)
la bande caractéristique & 6,3 - 6,4 y, qui apparait en Infra-Rouge lorsque CHBNO
est présent dans le milieu réactionnel. Ne pouvant disposer du spectre du nitroso-

méthane, la figure 2.3 donne celui du trifluoronitrosométhane CF_,NO en phase

3
gazeuse (13). Il se caractérise par une bande d'absorptionsituée entre SOOOZ

et 7600A (ce qui lui confére une couleur bleue), avec un € hax. voisin de

25 1itre.mole_].cm_1. Cette bande d'absorption dans le domaine du visible est,

semble t-~il, caractéristique des dérivés nitrosés (1) et correspondrait 3 une

transition du type ng > nr (14).

L'acide nitrique est introduit & Ta serinpue & liquide, dans le réacteur
porté a 60°C. Son spectre est }xqu)rté sur la ligure 2.4.
Les valeurs du coefficient d'extinction molaire sont tout 3 fait comparables 2a
celles déterminées par JONSTON (8). Le spectre ne présente pas de bande caracté-

ristique.

2.1.4. SPECTRE D'ABSORPTION bU DIOXYDE D'AZOQTE.

e, Ry b =AU ot eyt i YUY A= = A—Aecipie et wily= EEorwd ar—

A température ambiante, NO, est en &quilibre avec son dimére N

2 2%
Au-deld de 140°C, le dimére est entidrement dissocié, seul subsiste NO,, (15).
C'est pour cette raison que le spectre d'absorption donné par la figure 2.5 a

été obtenu a 145°C, la concentration de N()2 étant déterminée 3 partir des mesures
de pression. Le dioxyde d'azote absorbant fortement pour des longueurs d'onde

supérieures 3,40003, il sera le composé le plus facile 3 détecter.

Par contre, lorsque sa concentration dans le milieu réactionnel deviendra impor-
tante, il pourra '"masquer" les autres produits susceptibles d'y absorber, (oxy-

dation du nitrométhane, nitration du méthane).

Le nitrite de méthyleCH3ONO est synthétisé par action de 1'acide sul-
furique dilué sur un mélange de nitrite de sodium et de méthanol, refroidi par
de la glace (16). La synthdse est effectuée sous courant d'azote. Le liquide piégé

3 -70°C est jaune pile, il bout d& —-15°C environ, sous 760mm de Hg.
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Aprés distillation, le gaz est stocké & 1l'abri de 1a lumiére, et dilué dans 90%

d'azote. Ce mélange est introduit dans le réacteur A température ambiante (1'azo-
te n'absorbe pas dans le domaine spectral envisagé).

Le spectre obtenu (fig. 2.6), présente toutes les bandes caractéris-
tiques du nitrite entre 3000 et 3900A ainsi que 1'amorce de la transition m - n*

en dessous de 2900A (1).

—— T e - ——— e —

-

Le nitrométhane CH3N02, vaporisé dans le ré@acteur 3 142°C, est &étudié
entre 2500 et 4200A. Son spectre (fig. 2.7) ne présente pas de bande résolue.
Au-deld de 33002, € devient inférieur 3 4 1/mole/cm. ; mais, quand il s'agit
d'un réactif initial en quantité importante, ces valeurs ne peuvent éfre négli-

gées.

2.1.7. SPECTRE D'ABSORPTION DU NITRATE DE METHYLE

o e e D e e e il e e e . . e e et e e Sy e P S T e i e T e e e S s A

Le spectre de CH -0-NO, peut étre comparé i celuli de son homologue

3
H—O—NOZ. On n'y distingue pas de fréquences caractdristiques et les valeurs de
son coefficient d'extinction molaire sont tout 3 fait du méme ordre de grandeur,

(fig. 2.8).

La préparation du Formaldéhyde gazeux ou Formol HCHO, est assez déli-

cate 3 cause de sa tendance & la repolymérisation (parfois explosive), (17), le

polymére solide se déposant sur les parois internes de 1'appareil.
P

Bien qu'ayant préparé du formol gazeux lors de son identifidation chro-
matographique, nous avons préféré injecter dans le réacteur, la solution commer-—
ciale stabiiisée et préalablemént dosée par voie chimique, 4
Cette solution contiont, outre le formol, de 1'eau et du méthanol (ces deux corps
n'absorbent pas dans le domaine relatif & cette étude), (1).

Sur la figure 2.9, on retrouve, pour cette molécule géométriquement simple, une

structure vibrationnelle et rotatoire caractéristique.

-~

On injecte la solution commerciale d'eau oxygénée H202 a 110 Volumes
dans le réacteur au moyen d'une seringue d liquide. Afin d'éviter toute conden-
sation, le four est porté a 120°C. Dans ces conditions opératoires, l'eau oxygénée
se décompose lentement comme on a pu le vérifier en mesurant d'une part, la varia-

tion de la pression et d'autre part, l'absorption a longueur d'onde fixe, en
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fonction du temps.

Les variations du coefficient d'extinction molaire résultent donc de mesures dis-
continues, chaque valeur étant déterminée par extrapolation de 1'absorption au

temps nul.

Les valeurs de & sont en bon accord avec les résultats reportés dans 1'ouvrage

de PASCAL (18). Aucune bande d'absorption résolue n'apparait dans ce spectre(fig2.10)

2.2. VERIFICATION DE LA LOI DE BEER-LAMBERT.

2.2.1. CAS GENERAL.

Exception faite du dioxyde dfuzntc, la loi de Beer-Lambert semble s'ap-
pliquer aux espéces prises en compte dans cette €tude. Quelques exemples sont
reportés sur la figure 2.11. L'ordonnée a l'origine étant proportionnelle 3 log €,
on a un classement par ordre décroissant de capacité d'absorption (NO2 > CH3ONO,
CH,0 , CH

NOZ). L'addition de gaz inertes (N H,0 n'affecte pratiquement pas

3 2’
les valeurs du coefficient d'extinction du coefficient molaire.
2.2.2. CAS DU_DIOXYDE_D'AZOTE.

Pour des pressions de NO, supérieures a 60Torr, log IO/I = f(%.¢c) ne
varie plus linéairement. Cependant, si les concentrations en NO2
mesurdes pendant les réactions d'oxydation du nitrométhane, sont plus importantes
qu'en absence d'oxygéne, on vérifiera qu'elles demcurenftoujours dans les limites

d'application de la loi de Beer-Lambert.

2.3. VARIATION DU COEFFICIENT D'EXTINCTION MOLAIRE ¢ AVEC LA TEMPERATURE.

2.3.1. GENERALITES.
En régle générale, le coefficient d'extinction molaire ¢ varie aved
la température.
En effet, la répartition des molécules sur les différents niveaux vi-
brationnels correspondant & 1'état électronique fondamental, ob&it & la statis-
tique de Boltzmann, c'est 3 dire que la probabilité de trouver la molécule sur

un niveau 1, d'énergie hv (n + 1/2), est proportionnelle 3

"ot h est 1a constante de Planck
k la constante de Boltzmann

v la fréquence et T la température en °K.
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fig. 2.11. : Vérification de la loi de Beer-Lambert.

a) NO,, 4000 A
b) CH , 0NO, 2740
c) NO,, 3160 A
d) NO,, 3040 A
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La population moléculaire des différents niveaux vibrationnels change
donc avec la température. Cependant, le nombre total de molécules passant du ni-
veau electronique fondamental au niveau €lectronique excité reste constant.

Sur un spectre d'absorption, cela se traduit par une déformation des
bandes, celles—ci délimitant néanmoins des aires égales.

C'est par exemple le cas du spectre d'absorption du diphényle, vers 25001 (19).

Lorsque la temp@rature passe de 170°C 4 520°C, on peut écrire

J e{v,T). dv = Cte quelle que soit T.

Dans ce cas précis, la constante a une valeur proche de 70.106 1itre.mole—{ cm—z.
Lorsque le diphényle est vaporisé en présence de divers additifs inertes

(He, HZ’ COZ’ HZO’ CZHA)’ 1'intégrale définie précédemment varie trés peu.

Ces résultats sont reportés dans le tableau 2.1. On notera que la variation moyen-

ne de € n'excéde pas 307 dans ce large domaine de température.

TABRLEAU 2.1
Variation de 10_6. Se(v,T).dv [litre mole-] cmﬁz]

pour le diphényle

(19)
ADDITIFS i EN SOLUTION
INERTES ~ | NEANT | He iy €0, B0 1 Colly TpaNs L'HEXANE
§°C 20 : 98,5
170 73,2 | 66,3 | 70,5 | 67,8 | 75,9 | 65,5 —
260 72,7 | 67,1 | 65,1 | 64,7 | 75,3 | 65,6 S—
360 70,60 | 08,2 - 6h,9 | 76,9 | 61,9
480 70,7 S
520 69.6 | 68,2 | 64,8 | 60,2 | 75,2 | — —
TH20° 1707
. 0,24 | 0,235 | 0,29 | 0,241 0,20 | 0,20 —
moyen (

En ce qui nous concerne, nous avons pu classer les différentes espéees
chimiques en 2 catégories
- celles pour lesquelles nous n'avons pas de variations notables

CH,O0, HNO3).

du coefficient ¢ avec la température (NOZ’ 5
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fig. 2.13. : Enregistrement de 1'absorption
’ au cours de la pyrolyse du
nitrite de méthyle,
CH.ONO - N, = 1 — 9.

3 . 2
a) 293°K
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fig. 2.15. : Spectres d'absorption du nitrométhane

4 142°C et 400°C : 1'allure générale du
du spectre est peu modifiée.



_20_.

- celles pour lesquelles ¢ varie avec la température (CH.NO

37722
CH,ONO, H,O0 HNOZ).

3 272

2.3.2. ESPECES POUR LESQUELLES e VARIE PEU AVEC LA TEMPERATURE.

-~

Pour des températures allant de 140°C a 450°C, il ne nous a pas &té
possible de déceler de différences dans les valeurs du coefficient d'extinction
molaire du dioxyde d'azote, entre 26002 et 42002.

I1 en est de méme avec le formaldéhyde, € étant mesuré aux maximums
de la bande d'absorption de ce composé.

L'acide nitrique‘se décomposant dé&s que la température dépasse 150°C,
c'est uniquement entre 60°C et 150°C, que nous n'avons pas constaté de change-

ment dans son spectre d'absorption.

2.3.3. ESPECES POUR LESQUELLES & VARIE AVEC LA TEMPERATURE.

2.3.3.1. Cas du nitrite de méthyle. 4

Le spectrophotométre étantriglé sur 2740R, les variations de 1'absorp-
tion du nitrite de méthyle (CH3ONO) en fonction du temps, sont reportées sur la
figure 2.13.

Lorsque la température passe de 20°C i 318°C, la valeur extrapolée de
log IO/I, au temps nul, augmente semble t~il linéairement. (fig. 2.14 courbe a).
Au-dela de 227°C, CH;0NO réagit rapidement, et pour 403°C, il explose, ce qui
introduit une erreur importante dans la mesure de log 10/[ au temps t = 0.

En répétant ces manipulations pour d'autres valeurs de A, des variations
similaires sont obtenues (fig. 2.14).

Notons enfin que les plus fortes variations du coefficient d'extinction
molaire apparaissent lorsque A devient inférieur 3 29008, donc au niveau de 1la
transition 7 + 7" ; € peut alors tripler entre 293°K et 673°K.

Par contre, pour X > 30004 (transition n - w*), ces variations sont plus faibles,

elles n'excédent pas un facteur 2.

2.3.3.2. Cas du nitrométhane.
En procédant de la méme fagon qu'avec CH3ON0, on enregistre des varia-
tions du coefficient £ en fonction de la température. Entre 26004 et 42002,
e(CH3N02) croft lorsque la température augmente (fig. 2.15).
Toutefois les modifications relatives du coefficient d'absorption sont plus pe-
tites si on les compare au cas du nitrite de méthyle (<50%). L'allure générale
de la bande d'absorption n'est pas modifide en ce qui concerne ce domaine de fré-

quences.
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2.3.3.3. Cas de 1'hydropéroxyde d'hydrogéne.

Une &tude des spectres ultra-violet de H,0, et du radical HOZ' a 650°K
et 1100°K a été réalisée en 1972 par KIJEWSKI et TROE (20). Ces spectres ont
été obtenu dans un tube d choc dont la température derriére 1'onde de choc in-
cidente &tait de 650°K et celle derriére 1'onde de choc réfléchie de 1100°K.
Les résultats concernant HZOZ‘Sont reportés sur la figure 2.]6,(1@5 valeurs i 300°K
sont tirces (e 1'ouvrage de PASCAL (18) , celles d 393°K sont nos propres va-—
leurg} Dans la partie du spectre comprise entre 2400A et 29003, le coefficient
d'extinction molaire ¢ augmente avec la température.

Dans le tableau 2.2., on constate qu'en premiére approximation, le rap-

port Ae/AT reste constant pour une longueur d'onde donnée.

TABLEAU 2.2
d'aprés (20)

Variation de 10°. Ae/AT [litre mole ! cm! °K"1]
[x] . [Z] 2400 | 2500 | 2600 | 2700 | 2800 [ 2900 | 3000
T]vé Tz 3100 3200
300 ~ 650 =40 40 36 28 20 15 8,9 5,8 3,3
_______________ - +_ SRR U Ay R Y U
300 = 1100 =30 32 31 26 21 15 10 7,5 5,1

Au-deld de 2900%, les valeurs sont obtenues en extrapolant les courbes
d'absorption & 650°K et 1100°K, ceci pour avoir un ordre de grandeur du coeffi-
cient € pour des longucurs d'onde A<3250A. (voir § 2.4).

Pour une température quelconque comprise entre 300°K et 1100°K,

£ est calculé par interpolation lindaire.

2.3.3.4. Cas de 1'acide nitreux.
L'acide nitreux est un mélange de 2 isoméres plans : la forme cis et
la forme trans (21). Ce dernier posséde une énergie potentielle dont le minimum
est & 389 cal./mole en dessous de celul de 1'isomére cis (22), avec P¥¥2hs/P€i%sion
environ égal 3 2,0 & 25°C. Lorsque la température augmente, la pression partielle
de la forme cis s'accroit en méme temps que 1'intensité des bandes d'absorption
correspondantes (si toutefois elles sont présentes dans le spectre).

Cette progression a été effectivement observde par KING et MOULE (7) pour le mé-
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fig. 2.17. Spectre d'absorption obtenu au cours de 1'oxydation
du méthane
Le spectre débute aprés 1| minute de réaction.
On y retrouve les longueurs d'onde caractéristiques

du formalddchyde,
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lange ternaire NO,, NO, HZO' Relativement 3 1'intensité de la bande A, celles
des bandes A', A", ... ; B', B", ... augmentent quand la température passe de
25 3 135°C (voir indexation des bandes sur fig. 2.2).

Cependant, ces variations relatives ne pourront excéder un facteur
1,5 pour T € 700°K. S'il est difficile de déterminer les valeurs du coefficient
d'extinction molaire £, 4 cette température, on supposera compte tenu des résul-

7
tats obtenus avec CH,ONO, qu'elles sont connues avec une erreur relative de 507.

3

Cette hypothése qui peut paraTtre arbitraire, se justifie par la suite.

2.4. ETUDE SPECTROPHOTOMETRIQUE DE L'OXYDATION DU METHANE
COMPARAISON DES RESULTATS ANALYTIQUES.

Avant d'entreprendre 1'étude spectroscopique de la pyrolyse du nitro-
méthane, nous avons testé nos mesures spectrophotométriques.
L'oxydation du méthane fournit un milieu réactionnel "simple'", propice

4 une étude comparative des résultats analytiques.

2.4.1. SPECTRE OBTENU AU COURS DE_L'OXYDATION DU METHANE.

La réaction envisagée correspond au mélange CH4 - O2 contenant 66,67
de méthane. La pression initiale est de 650 torr, la température initiale de
444°C. 11 s'agit d'une réaction d'oxydation lente déja étudiée au laboratoire,
dans des conditions tout a fait semblables (23). _

La durée d'enregistrement du spectre, reporté sur la figure 2.17, est
d'environ 2 minutes ; Cet ernregistrement débufe apreés une minute de réac-
tion. On y distingue nettement des ''pics d'absorption" dont les longueurs d'onde
sont notées dans le tableau 2.3., celles—ci  correspondent aux maxima  de la

bande d'absorption du Lormalddéhyde (lig. 2.9).

TABLEAU 2.3.
Comparaison des longueurs d'onde caractéristiques

du spectre d'oxydation du méthane avec celles de CH20 seul.

o
Amax. (A) pour

1'oxydation du méthane 3540 3389. 3258 3149 3044 2945

<]
Amax. (A) pour

CHZO

3533 3387 3256 3150 3040 | 2940

La comparaison des spectres obtenus avec CHZO seul, ou lors de 1'oxy-

dation de CH4 montre que dans ce dernier cas, 11 s'agit manifestement de la
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superposition des absorptions dues & plusieurs espéces.
En se reportant au diagramme de la figure 2.1, et compte tenu des résultats ana-
lytiques existant déja (23), il est probable que le peroxyde d'hydrogéne est

responsable d'une part importante de cette perturbation.

2.4.2. ANALYSES QUANTITATIVES COMPAREES.
2.4.2.1. Analyses spectrophotométriques.
En nous replagant dans les mémes conditions opératoires, nous enregis-
trons 1'absorption du milieu réactionhél, en fonction du temps, pour 4 longueurs
d'onde différentes : A_ = 3256 A, 3150 &, 2500 A et 2400 A. Les deux premiares

correspondent 3 des maximums d'absorption du formaldéhyde, les deux autres appar-
y PP

ticnnent & la bande d'absorption de H,0

202
Les valeurs des coefficients d'extinctionmolaire € sont reportés dans le tableau

2.4,

TABLEAU 2.4.
Valeurs des coefficients d'extinction molaire € [1itre.mole_‘.cm-l].

8 = 444°C

3256 3150 | 2500 2400

CH20 8,5 12,3 10,80 0,95

HZOZ 1,2 3,0 38,4 | 50,1

* €

n.o. st obtenu par interpolation linéaire entre 327 et 827°C (20) (voir

N

2
.3.3.)

W
(,U

La loi de Beer-Lambert généralisée s'écrit :

log I /1 = Q;EZE (A)) x €;(0)

La température variant peu,on la considérera constante et &gale a T

Si 1'on fait 1'hypothése que CH,0 et H,0, sont les deux seules espéces

qui absorbent, on a :

log IO/I(AO,t) =9 { CH20(A ) - [cn, 0] eHzoz(xO).[Hzozk}
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ol [pHZQ] et [H202] représentent 1¢s concentrations respectives de formaldéhyde

et d'hydropercxyde d'hydrogéne. Ces concentrations se déduisent de la résolution

d'un systéme comprenant 4 équations linéaires. En les traitant 2 par 2, on pourra

vérifier que 1'on aboutit approximativement aux mémes valeurs. Ceci justifie la

possibilité de négliger 1l'absorption &éventuelle d'autres espéces que CH,0 et

H.O.. On trouvera les résultats de ces calculs dans le tableau 2.5.

272

TABLEAU 2.5.

Détermination spectrophotométrique des concentrations

de CH, 0 et H,0, au cours de 1'oxydation du méthane.

CH

4

Les concentrations sont données en mole.litre

- 02

2

2 =1 3

0 =

G44°0C,

p
Q

650Torr .

€. 193 193 193 193 185 125 125 135 !
log I_/Tlog I_/Tlog I /Mog I /T [cu,0] | [cn,0] | [1,0,] | [H,0,
A=3256A1 A=3150A} A=2500A] A=24004| A=3256A] A=3150A| A=2500A} A=24004
30 | 0,476 | 0,246 0 0 0,20 | 0,56 0 0
60 1,77 2,07 0 1,27 1,63 2,09 £ 0,22
90 4,06 | 6,11 | 4,43 | 5,61 4,69 | 4,61 1,06 1,03
120 | 6,98 | 10,5 15,4 | 20,3 | 7,57 | 7,64 | 3,84 | 3,91
150 | 8,62 | 13,2 | 26,9 | 34,5 | 9,06 | 9,15 | 6,81 | 6,71
180 | 8,92 | 13,4 | 29,7 | 37,6 | 9,11 | 9,40 [ 7,52 { 7,34
210 | 8,19 12,3 | 25,8 | 34,2 | 8,36 | 8,68 | 6,53 | 6,67
260 | 6,96 10,2 | 20,0 | 25,4 | 7,07 | 7,45 | 5,00 | 4,92
270 | 5,41 | 8,01 13,0 16,2 | 5,72 | 6,15 | 3,24 | 3,13
300 | 4,08 | 6,01 | 6,87 | 8,81 | 4,45 | 4,55 | 1,69 1,67
330 | 2,92 | 4,36 | 3,22 | 3,95 | 3,35 | 3,32 0,77 | 0,70
360 | 2,18 | 3,37 1,40 1,83 | 2,7t | 2,51 | 0,31 | 0,07
390 | 1,63 | 2,77 | 0,70 | 0,92 | 2,24 | 1,81 | 0,14 e
420 1,13 | 2,42 0 0 1,70 1,40 0 0

L'accord expérimental entre les

mesurées

ver

ces résultats avec ceux obtenus au moyen d'une technique éprouvée.

valeurs des concentrations de CH,0 et H,O

2

272

respectivement 3 2 longueurs d'onde différentes, ne suffit pas 3 prou-
p g P P

1'exactitude des mesures spectrophotométriques. Il convient de comparer
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Oxydation du méthane.
Mesures spectrophotométriques de HZO2 Mesures spectrophotométriques de CHzo
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2.4.2,2. Analyses polarographiques.

Le polarographe utilisé est un RADICMETER du typePQ4d.
La technique d'é&chantillonnage est décrite au§1.3.1.I1 s'agit d'une détente dans
une éprouvette préalablement vidée et plongée dans l'azote liquide.
Dans ces conditions, la fraction piégée &tant importante, la pression au sein de
1'éprouvette, aprés réchauffiement de §'échantillon, est supérieure 3 | atmosphére.

Pour éviter cet inconvénieqt, il faut éliminer une partie des produits
par pompage (essentiellement CH4et 02), tout en vérifiant qu'a la température de
1'azote liquide, CHZO et H202 ne sont pas entralnés : on introduit des quantités
variables de CHZO et de H202 en solution aqueuse, dans le réacteur porté a 100°C.

Aprés réchauffement de 1'échantillon prélevé par la méthode décrite précédemment,

on le reprend avec 15cc de LiOH 0,05N. Placé dans la cuve polarographique, on lais-

se barboter de 1'azote pendant 10 minutes. Aprés analyse, les courbes d'étalonna-
ge sont comparées avec celles obtenues en introduisant directement dans la cellu-
le du polarographe, des quantités semblables de CHZO et HZOZ' Ces courbes sont
identiques aux erreurs expérimentales pres.

En standardisant au maximum toutes ces opérations, on obtient, dans
le cas de 1'oxydation du méthane, les courbes d'évolution de CH,0 et de H,0,

reportées sur les figures 2.18 et 2.19.

2.4.2.3. Conclusions.

L'accord entre les résultats expérimentaux obtenus par spectrophotomé-
trie (fig. 2.20 et 2.21) et par polarographie (fig. 2.18 et 2.19) est satisfai-
sant . De plus les Qn]vurs des concentrations de CH,0 et de H,0, sont tout a fait
vemhlablea 4 cedlon measurees par o PELIHE (20 dane des conditions voisines des
nOtres. On peut donc faire ressortir Les points suivants

- Dans un premier temps, 1'dtude spectroscopique du milieu en évolution
lente permet de relever les fréquences caractéristiques dés espéces qui s'y for-
meantl .,

- La comparaison de ces fréqhences avec celles des produits purs, per-
met d'identifier ces espéces.

- En calant le spectrophotométre, on détermine les valeurs de log IO/I
puis les valeurs de Ci avec la loi de Beer-Lambert généralisée (lorsque les g
sont connus). ‘

- les valeurs adoptées pour les coefficients d'extinction molaire sont
dans ce cas, sans doute tr@s proches de la réalité. )

- Notons enfin que 1'étude spectroscopique qui présente tous les avan-
tages d'une méthode de mesure "in situ', permet une analyse continue (donc plus

rapide) des espéces identifiées.
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fig. 2.23. Pyrolyse du nitrométhane
Spectre d’absorption obtenu au cours de la pyrolyse
de 150ul de CH,NO, & 390°C.
L'enregistrement débute aprés 1 minute de

réaction lente.
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2.5. ETUDE SPECTROSCOPIQUE DE LA PYROLYSE DU NITROMETHANE
ANALYSES SPECTROPHOTOMETRIQUES.

2.5.1. ETUDE_SPECTROSCOPIQUE.

Afin de faciliter 1'identification des espéces du spectre d'absorption,
on se place dans des conditions favorables : quantité importante de réactif ini-
tial, tempé@rature pour laquelle la réaction évolue lentement.

La variation de pression eﬁregistrée au cours de cette réaction, est reportée sur
la figure 2.22. Elle correspond d@ la vaporisation de 150 ul de nitrométhane, soit
une pression initiale de 336 torr, a 390°C.

Le début d'enregistrement du spectre (Lig. 2.23 4 AZOOR),Corrcspond a | minute

de réaction’, la fin 3 4 minutes et 12 secondes.

On y retrouve 1'allure générale du spectre d'absorption de CH,NO

(fig. 2.7). Cependant, des maxima d'absorption d'amplitudes plus fnihlvs yznp—
paraissent. Les longuceurs d'onde de ces maxima, reportées dans le tableau 2.6
sont comparées avec celles de HNOZ, CH3ONO et de CHZO.
TABLEAU 2.6
PYROLYSE DU NITROMETHANE.
LONGUEURS D'ONDE CARACTERISTIQUES DU SPECTRE D'ABSORPTION

COMPARAISON AVEC HNO CH.,ONO, CH,O.

2 3 ’ 2
ENTRE Imn ET 4mnl2sec.

P = 330 torr, 6 = 390°C.

N L

PYROLYSE |3841]3683]3575]3543]3510]3420]3390|3300|3258]3172]3150]3130|3040]2940

DE CH,NO
32 | ] l l | l [ [
HNO, 3840 3682|3573/ 3538/ 350513417/ 3387[3307] 3250 - | - | - | - | -
] 1 | ! | I [ I | [ ] !
i T I T T ] T T T T T 1 T
CHBONO I | - I l3510| - l3390,3285| - |317Sl |3127’ |
CH20 - l - ! - l - l ‘ - !3387] - l3256l - 4[3150[ - I3040|2940
R S N N N [ S N |
Btant donné ['accord qui existe entre ces valeurs, on peut considérer

que ces 3 espéces se forment effectivement dans le milieu. On pourra donc envi-

sager leur dosage.

les esssals réalisés dans le but de détecter CH3NO entre 5000 et 8000&

sont négatifs a 390°C. A 422°C, par contre, le spectre cbtenu présente plusieurs
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Pyrolyse du nitrométhane
Dosages spectrophotométriques au cours de la réaction lente.

(CH,NO,) | = 1,67.10"6m01e/cc.
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bandes d'absorption qui pourraient correspondre 3 celles d'un composé nitrosé
(voir § 2.1.2.), fig.2.24 (b).

Le nitrosométhane étant formé par la réaction :

-+
CH3 + NO % CHBNO

1'addition d'une importante quantité de NO, doit faire croltre sa concentration.
On constate effectivement que 1'absorbance a 7450 A double lors de 1'introduction
de 100 torr de NO. (fig.2.24. (a)).

Signalons par ailleurs, qu'a cette température, on observe une faible absorption

entre 4000 et 55002, qui correspond de toute &vidence au dioxyde d'azote (fig 2.1).

2.5.2., ANALYSES SPECTROPHOTOMETRIQUES.

11 s'agit de la pyrolyse de 1,67.10_6 mole/cc de CH3N02. Les dosages
sont réalisés 3 deux températures différentes : 676°K et 696°K.
Les espéces dosées sont indicides comme suit
] -+ CH3N02 2 > N02 3 +’CH3ONO 4 > HNO2 2

La loi de Beer—Lambert géndéralisde s'éerit

-

1 _ . N
~T 1()g IO/I(A,C) = 1i_—:_:;el(A)-Cl(L) l

Le tableau 2.7. donne la forme de la relation (1) ainsi que les valeurs

des €, aux longueurs d'onde choisies pour faire ces dosages.

TABLEAU 2.7.
€. 4 T =1676°K e. a T = 696°K
i i
Aro 1 2 3 4 5 1 2 3 4 5 . e
[Al Volr indexatlon cl-dessuys Relation -1

4200y 0 |172,6l0] 0 | O 0 |172,6] 0|

o

€269

| o

39001 0,091179,7[12] 0 | 0 p,123179,7/ 13] 0 | 0 |e,C +e,Crte,C

3844| 0,12]159,2]12]=100] 0 o, 14d159,2]=13]=100] O £,C *e,C te,C e, C
3680| 0,22 |142,9|35|=150] =0 |p,287 142,9]=37]=150] 0

€ C1+e C,+e.,C +g,C
3256 2,22 | 86,7 30| =15 | 8,5|2,29|86,70]=32] =15 | 8,5|e,C +e.C +e C +e, C +e.C

NN
[N ST S
w W W
w w W
=~
£~

1
11
3150| 3,3 | 67,0 40| =12 ]12,33,71] 67,0 |=42] =12 |12, 3¢ C e, Cyre Cote, C te C

N
N
(0%
w
B~
=~
|94

5
1

5
3040/ 5,85 ] 40,0 {41210 |L13,0 6,00! 40,0 !:50! =10 | 13,0 €1C1+€2C2+€3C3+€4C4f€5c5

N
N
w
(98]
=/~
B~
w

Les valeurs de €, (HNOZ), sont connues & % 507 (voir § 2.3.3.4.), 1la concengr;—
tion de HNO2 sera donc déterminée 3 507 prés. Les courbes d'évolution de§ esﬁé—
ces dosées sont reportées sur les figures 2.25 et 2.26. On notera la présence de
quantités non négligeables de CH3ONO. Ces résultats expérimentaux sont exploités

au Chapitre 5, § 5.3.1.
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b) Spectre calculé afin d'éliminer la contribution

du dioxyde d'azote.
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2.6. ETUDE SPECTROSCOPIQUE DE L'OXYDATION DU NITROMETHANE
DOSAGES SPECTROPHOTOMETRIQUES DU DIOXYDE D'AZOTE.

2.6.1. ETUDE %PFCTRO%COPIQUE

I1 s'agit du mélange CH,NO, - O les pressions initiales sont respec—

3772 23
tivement de 255 torr et de 80 torr, la température de 357°C.
Entre 5mn et 8mnl2sec de réaction, le spectre d'absorption est donné par la figu-

re 2.23 (a). On remarque que les quantités de NO, sont beaucoup plus importantes

2
que dans le cas de la pyrolyse du nitrométhane seul.En réglant le spectrophotométre
sur 42002, on a 1'évolution de log IO/I en fonction du temps (fig. 2.27).

Pour Ao= AZOOR, on a :

log I_/T = 2. e [No

i
BOZ
puisque seul NO, absorbe a cette lorigueur d'onde.

Les valeurs de €NO (A)étant connues (fig. 2.5),
11 est donc possible de calculer 1'absorption due aux autres espéces que le di-

oxyde d'azote

log IO/I

n
e " 1> e, (M) .Cp () - eNOZ()\).[Noz]t g

i=1
Le spectre représenté par la figure 2.23(b) est tracé a partir de ces
calculs. On y retrouve 1'allure générale du spectre d'absorption du nitrométhane
avec des maxima d'amplitude plus faible. Leurs longueurs d'onde sont tout i fait
comparables 3 celles relevées dans le cas de la pyrolyse. Toutefois les maxima
correspondant & CH30N0 et CH,0 sont moins prononcés. On ne distingue pas de nou-

velles bandes d'absorption.

2.6.2. DOSAGES SPECTROPHOTOMETRIQUES DU DIOXYDE D'AZOTE.

Au cours de 1'oxydation du nitrométhane, la formation de quantités im-
portantes de NOZ’ perturbe considérablement 1'analyse des autres produits.

Nous avons étudié la forme des courbes de NO2 obtenues en mesurant
1'absorption 3 40002, lorsque 1'on fait varier tour & tour la concentration de
CH,NO., et de 0, (fig. 2.28). =

3772
Si dans tous les cas, ces courbes présentent un maximum, l'amplitude de ce max1—

mum, le temps au bout duquel il est atteint et la vitesse initiale de formation
de NO2 (dPNO /dt)O , varient différemment suivant le mode opératolire utilisé.

Ainsi, les quantités maximales de NO,, varient de fagon linéaire avec P lorsque

0
la concentration de nitrométhane reste constante,el passent au contratre par un
maxlmun, quand P varie (Tableau 2.8.).

(,H3NO2
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TABLEAU 2.8.
PRESSION PARTIELLE MAXIMALE DE NO2 (PNO
CONSTANTE DE VITESSE GLOBALE k en torr

max) en torr.
-1 -1
s .

k = (dP_ . /dt) 14 .P?
NO, o CH,NO, " 0,
Q Q
o P p P max
8°C CH,NO, OZT NO, k

418575 72 22 3,4 2.10—“_.4
418,75 72 42 4,5 1,49.10

418,75 72 78 8,5 0,9.1074
418,75 72 128 14,0 0,8.1074
418,75 72 175 18,0 0,95.107%
418,75 72 219 21,5 1,0.1074
418,75 15 86 5,5 1,16.1074
418,75 35 86 7,5 1,1.1074%
h18,75 55 86 8,4 1,16.10™4
AW, 1D e H6 1O L0 b,2. 1074
Hi8, 75 168 8O 8,5 (),‘)/.l()"/‘
464,0 13,4 15 0,5 0,85.1073
464,0 13,4 21,5 0,83 1,39.103
464,0 13,4 42 1,85 1,17.1073
464,0 13,4 53 2,07 1,05.1073
464,0 13,4 70 2,6 1,03.1073
464,0 18 18 0,66 1,1.1073
464,0 26,3 17,2 0,58 1,1.1073
464,0 41,3 13,4 0,50 0,8.1073

ba vitesse initiale d'accumulation du dioxyde d'azote obéit approxima-
tivement & une cinetique d'ordre T opar vapport a4 1Toxygene ¢t au nitrométhane,
O O O - - e e o .-
(dPNoz/dt) = k'POZ'PCH3N02 étant vérifiée en premiére

approximation.

L'énergie globale de k est voisine de 50 kcal/mole.

2.7. ETUDE SPECTROSCOPIQUE DE LA NITRATION DU METHANE,
DOSAGES SPECTROPHOTOMETRIQUES DU DIOXYDE D'AZOTE.

2.7.1. ETUDE_SPECTROSCOP1QUE.
Le spectre obtenu au cours de la nitration du méthane (fig.2.29.a),
correspond aux conditions opératoires sulvantes : mélange'CHA - No, (4 - L),f
0 = 360°C, Po = 100 torr. 1o début (I'onrogi'strement de ce spectre (42007\) inter-
vient aprés 16 minutes de réaction (vitesse d'enregistrement : SOO;\/mn).

Les quantités de dioxyde d'azote (mesurées a 42002)'sont alors relati-

vement faibles (fig. 2.30).Elles n'en masquent pas moins 1'absorption des autres
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fig. 2.30. : Nitration du méthane, enregistré

a 4200 K, seul NO, absorbe.

2

102xlogrl—°
4} CH, = NO, : 4 = |
P = 160 torr
O
0 = 360°C
3..
2L

3425
3390 | 3540 3685

, r 3315 | |3505| 3570 3840
N 3040 325(1)

3130

"

2700 2900 3100 _3300 3500 3700 3900 4100 A(A)
fig. 2.29. : a) Spectre d'absorption au cours de la nitration
du méthane.
b) Spectre calculé afin d'éliminer la contribution

de NOZ'
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espéces.
En adoptant le méme principe de calcul que dans le cas de 1'oxydation
du nitrométhane, on peut tracer la courbe reportée sur la figure 2.29 b, pour

laquelle on soustrait 1'absorption due au dioxyde d'azote

n

= Zeim.cim - &g
1

1/ logIO/I
=1 2

r
O ) (A).LNOZ]t

Les longueurs d'onde caractéristiques que 1'on y relédve (tableau 2.9), ne laissent
aucun doute quant 3 la présence de HNO,, .
TABQEAU 2.9.
NITRATION DU METHANE.
LONGUEURS D'ONDE CARACTERISTIQUES DU SPECTRE D'ABSORPTION.

COMPARAISON AVEC HNOz, CH3ONO, CHZO'

TE T T T T T T T T T
NITRATION |3840|3685| 3570|3540 3505] 3425|3390]3315]3275]3250]3130] 3040
DE CH |
4 .+ + b
uno,  |384013682135730 3538135051 34170 3387033071 - [32500 - | -
- —t ettt
CH,ONO - | - | - | - |3510] !3390| |3285| - |3127] -
oo | oL T T T T

De méme, CH3ONO‘et CHZO sont sans doute présents dans ce milieu, en
faibles quantités. Entre 2700 et 29504, on observe une absorption importante
qul ne saurait €tre attribuée 3 la seule présence de CHZO et CH3ONO. Sans doute

s'agit-il d'une espéce intermédiaire pour laquelle, en 1'absence de données com-

plémentaires, nous mne ferons aucune hypothése.

La présence de quantités importantes de dloxyde d'azote (réactif ini
tial), ne permet pas le dosage des autres espéces du milieu réactionnel.
Quelques exemples d'évolution de la concentration de NO2 sont représentés sur la
figure 2.31. 11 est consommé rapidement sans entrainer‘de perturbation sur les -
courbes de variation de -pression. L'ordre apparent par rapport a N02 varie avec
la température :.il passe de l'unité & 419°C 3 une valeur proche de zéro au voi-
sinage de la limite d'explosion. Le passage de 1'explosion entrafne la disparition
rapide de la totalité de NO2 (fig. 2.32). :

oooQooo
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i 110 | . -8
[NO2J mole/cc [NO2j 10 mole/kc

I
50% sob

PZ100torr

0 5 10 15 ts 0 T 2 3 bs

Nitration du méthane - P° = 100 torr, 757 CH,

Fig. 2.31. : La consommation du Fig. 2.32. : La transition de la
dioxyde d'azote est quasi-totale. ' réaction lente 3 l'explosion s'accom-
La cinétique de disparition de NO, pagne d'une augmentation brutale de
est complexe, l'ordre apparent par la consommation du dioxyde d'azote.

rapport 3 NOp variant avec la pres-
sion initiale.
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CHAPITRE 3

OXYDATION DU NITROMETHANE

3.1. ETUDE BIBLIOGRAPHIQUE.

3.1.1. PYROLYSE DU NITROMETHANE.

La pyrolyse du nitromé@thane seul a été largement &tudiée, dans des con-—
ditions paramétriques varides : 300°K < T < 1300°K, 5.10—3 atm < P < 40 atm.

Des additions tant d'espéces chimiques inertes (HZO’ N2, He et COZ)
que d'espeees rdactives (NO, CHLO0L NO et ();,) onl perwis de préciser les prandes
lignes du mécanisme réactionnel,
Aprés un examen minutieux des données bibliographiques et des résultats analyti-

ques, PERCHE (1) propose un schéma réactionnel simplifié comprenant 26 &tapes

I CH.NO.. » Cil., + NO.
2 - CH, +3Noé > CH;NO 2
3 - CHy + NO, + CH30 # NO
4 - CH3N02 + CH3 - (:H[4 + CH2N02
5 - HNO, -+ NO + OH
6 - CH,4NO, + off » 1,0 + CH,NO,
7 - EHZNO - (,ﬁ 0+ N
8 - CH.0 + 08 -+ H,0 + HCO
9 - cﬁ3 + NO =+ HEN + H,0
10 - HCO™+ NO,, =+ HNo, + €O
1T - CH4NO, + CH,0 » cu35n + CH,NO,
12 - cﬁ 0 + ao + CH;0 + HNO
13 - cu38 + NO, » CH,0 + HNO
14 - CH,NO, + HNO, = CH3NO, + N
15 - CH,NO, + CH,0 + CHONO, + u05
16 - nN5 + oﬁ + H,0 +°NO
17 - HC% + NO, Héo2 + Na
18 - HCO, + NO, -+ HNO, + CO,
19 - HN8 + HNO + N. 2 20H
20 - HCO - c6 + H
21 - No, + H =+ NO + OH
22 ~ NO,"+ OH -~ HNO,
23 - HNO . NO, + OH
24 - CH,NO, + N0, = nN82 + CH,NO,
25 - 8n20 + N0, > HNOL + G
26 - ) S
6 CH N, *+ H LHZNOZ +H,
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Aprés avoir attribué des paramétres cinétiques A4 chaque &tape et réso-
lu 4 1'aide d'un ordinateur le systéme différentiel correspondant, il compare
1'évolution calculée aux courbes expérimentales, pour le nitrométhane seul, ou en
présence de 3 additifs (NO, ci,0, NOZ). Le mécanisme, ainsi que le jeu de constan-—
tes cinétiques choisies, donnent des résultats en bon accord avec les courbes ex-
périmentales. De plus, en faisant intervenir le bilan thermique de chaque étape
élémentaire, il simule le phénoméne explosif et retrouve la courbe d'explosion
expérimentale.

On peut donc considérer que 1l'essentiel des étapes du schéma réactionnel de dé-~

composition est connu et nous attacher 3 la détermination du mécanisme d'oxydation.

3.1.2. OXYDATION DU NITROMETHANE.

——— s e gt i e o

Dés 1934, TAYLOR (2) met en évidence l'effet accélérateur de 1'oxygéne

vis 3 vis de la décomposition du nitrométhane.
A 420°C, le temps de demi-réaction passe de 4 3 3 minutes en présence de 447
d'oxygéne. En 1953, HILLENBRANDf»(S) et FREJACQUES (4) confirment cet effet pro-
moteur. Ce dernier remarque en outre une modification dans la stcechiométrie
de la réaction qui a pour conséquence une diminution du rapport PW/P0 des pres-
sions en fin et en début de réaction.

Aux pressions élevées, le nombre de moles de cyanure d'hydrogéne est
considérablement réduit par la présence d'oxygéne (5) ; cependant, pour les autres

produits, l'effet global demeure promoteur.

En 1960, 1'étude de 1'oxydation du méthane en présence de nitrométhane
marqué (IACH3N02), conduit aux résultats suivants (9) :°
1'activité spécifique du nitrométhane décroit rapidement en d&but de réaction,
puis reste pratiquement constante, En contre partie, les activités spécifiques
de Cii,0, CO et 002 sont maximales dés les premiers instants de la réaction.
Lorsyue 1o ajoute do nitvomdthane pendant hoxydation du méthane mavqué, | Macti-
vite updéeitique  de (1II3N()2 auguente, D est done retormd o patie de 'h(nla.
De plus, ces résultats sont comparés avec ceux obtenus en absence d'oxygéne. La
vitesse de formation du nitrométhane est alors 2 & 3 fois plus lente dans ce der=
nier cas.

Au cours de 1'étude des flammes nitrométhane - oxygéne, DE JAEGERE et
VAN TIGGELEN (10) mesurent une énergie d'activation globale anormalement faible.

Elle dépend des quantités respectives de CH
16 kcal/mole.

3NO2 et 02, elle varie entre 10 et
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La réaction explosive des mélanges CH3NO2 - O2 et CO - 0, a gté étudiée
par COHEN en 1963 (6), 1l'explosion étant initiée par photolyse flash. Cette réac-
tion s'accompagne de 2 phénoménes lumineux successifs. Le premier est attribué

au spectre d' émission d'un certain nombre de radicaux diatomiques (NH, CH, CN).
Le second 3 la réaction chimiluminescente entre 1'oxygéne atomique et 1'oxyde

de carbone.

Dans un dispositif statique sous la pressiorn atmosphérique et A& des températures

comprises entre 700 et 850°K, BORISOV et al (7) mesurent les délais d'inflamma-

tion des mélanges CH3NO2 - O2 ~ inerte, les deux seules &tapes prises en compte
dans cette étude étant : CH3N02 - CH3 + NO2
LHB + N02 -+ CH30NO > CH3O + NO

aucun élément nouveau n'est apporté en ce qui concerne le mécanisme.

Quelques é&tudes sur l'inflammation du nitrométhane liquide dans 1'oxy-
géne (8), ayant pour principal but de définir les conditions d'utilisation de
ce combustible dans les moteurs, apportent peu d'enseignement quant au mécénis—

me de la réaction.
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fig. 3.1. : Oxydation de CH3N02.
a) p° = Cte ; P® variable.
CH3NO2 02
Valeurs de Pg 1 03 2) 21
2 3) 43 4) 77
o 5)128; 6)175Tc¢
b) P, = Cte ; P variable.
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fig. 3.2. Oxydation de CH3N02.
o _ . poO .
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fig. 3.4. Oxydation du nitrométhane

La présence d'oxygéne abaisse considérablement la limite d'explosion.

L'effet maximum est obtenu pour environ 407 d'oxygéue.
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3.2. RESULTATS EXPERIMENTAUX.

3.2.1. EIUDE_MORPHOLOGIQUE.

Nous avons utilisé le dispositif expérimental décrit au chapitre 1| :
le nitrométhane liquide est tout d'abord vaporisé dans le réacteur.
Celui-ci est alors mis en communication avec un ballon rempli d'oxygéne sous une
pression supérieure a4 celle existant dans le r@acteur. Lorsque 1'équilibre des
pressions est &tabli, et le réacteur & nouveau isolé, on suit 1'oxydation i 1l'ai-
de des techniques dé&ji décrites (§ 1.2.). La vaporisation du nitrométhane dans
1'oxygéne qui paralt 3 priori plus simple, conduit parfois 3 une explosion bru-

tale brisant souvent le¢ réacteur.

3.2.1.1. Variation de la pression.

Quelques exemples sont reportés sur la figure 3.!. En maintenant tour

4 tour 1l'un des réactifs initiaux constant, on observe 2 comportements différents
"lorsque 1'on ajoute des quantités croissantes d'oxygéne au nitrométhane, 1'accrois-—
sement de pression reste assez peu marqué (fig. 3.1.a). En réalisant 1'opération '
inverse (fig. 3.1.b), 1'augmentation de pression est au contraire beaucoup plus
nette. A 464°C, on observe d'une maniére analogue 2 allures nettement différen-

tes des courbes(dAP/dt)O en fonctiqn de quantités croissantes de réactifs

si 1'augmentation semble linéaire en fonction du nitrométhane, elle varie asymp-
totiquement en fonction de 1'6xygéne initial (fig. 3.2).

En augmentant la pression initiale pour un mélange CH3NO2 - ()2 donné,
un point d'inflexion apparalt sur les courbes AP = f(t) ; il précéde finalement
une explosion dont les limites d'apparition sont reportées sur la figure 3.3.,
sur laquelle est également tracée la limite trouvée pour CH3N02 seul.

Lorsque 1'on fait varier les proportions du mélange binaire pour une
température initiale constante, on obtient un diagramme isotherme (fig. 3.4.) qui
présente un minimum pour un mélange sensiblement équimolaire ; sa composition
est alors voisine du mélange stechiométrique calculéed'aprés 1'équation globale

2CHNO, + 3/20, > 2C0,+ N, + 3H2b

L'application de la théorie des explosions thermiques de SEMENOV permet
de déterminer une valeur approximative de 1'énergie globale d'activation ; en ef-
fet, en un point donné de la limite d'explosion, on peut écrire (11):

log PO/TO3 + Eg/RTo + Cte = 0 -1-
ol Poest la pression totale en torr, TO la température initiale du milieu en °K,

R la constante des gaz parfaits et Eg 1'énergie globale d'activation en cal/mole.
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L'énergie globale d'activation diminue quand le pourcentage d'oxygéne

augmente (Tableau 3.1).

TABLEAU 3.1.
% CH3N02 1007 997% 757
Energie globale
[Kcal/mole] 44,5 40,5 35,2

3.2.1.2. Variation de la température et de 1'émission
lumineuse.
Les courbes de variation de température en fonction du temps (fig. 3.5)
permettent la mesure de 1'élévation de température critique ATC, de 1'élévation
maximale de température ATM enregistrée au cours de 1'explosion, et du délai d'in-

flammation At (tableau 3.2.).
expl.

TABLEAU 3.2.
ELEVATION DE TEMPERATURE CRITIQUE AT, [°c]
ELEVATION MAXIMALE DE TEMPERATURE AT, [°c]
DELAI D'INFLAMMATION BEp1. [sec]

Z cigno, o1, [°c] e, [rorr] st By Dol
100 462 355 9,5 167 11,5
75 462 117 5,5 370 4,2
100 484 160 8,55 95 6,8
99 484 160 8,5 108 4,0
75 484 65 4,8 177 2,8

Le thermocouple &tant trés proche de la paroi du réacteur, il ne nous
est pas possible d'exploiter quantitativement ces résultats. Toutefois, du point
de vue qualitatif, il est possible de comparer 2 expériences réalisées 3 partir
de 2 mélanges différents. L'énergie d'activation globale diminuant avec les quan-
tités d'oxygéne ajoutées dans le mélange, on devrait constater inversement, une
augmentation de AT (ATC=RTi/E (11) ). La variation expérimentale de AT allant

en sens inverse, il semble que 1'on puisse attribuer ce fait 3 une modification

profonde du mécanisme réactionnel qui serait en chalne ramifi&e dans les condi- .
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tions conduisant & une explosion en, présence d'oxygéne (12).

De la méme fagon, les valeurs des &lévations maximales de température
ATM sont mesurées par défaut, étant donnés 1l'inertie thermique du microthermocou—
ple et le temps de réponse de 1'enregistreur (du méme ordre de grandeur que la
durée de 1'explosion). On constate toutefois que le dégagement de chaleur par uni-
té de temps est bien supérieur dans le cas de 1l'oxydation, et le délai d'inflam-—
mation plus court, en dépit des pressions initiales plus faibles.

L'émission lumineuse au cours d'une réaction lente d'oxydation est trés
faible et reste toujours a la limite de détection. On enregistre par contre une

pulsation lumineuse intense pendant 1'explosion.

3.2.2 ANALYSES SPECTROPHOTOMETRIQUES DU _DIOXYDE D'AZOTE.
Les quantités de NO2 sont déduites de la mesure de log IO/I a AOOOR. Des
exemples d'évolution ont été données dans le § 2.6.2. pour des conditions initia-

les variées.A 700°K et 740°K, elles sont reportées sur les figures 3.6 et 3.7.

Les conditions d'analyses sont cxposées au chapitre 1.

La présence de quantités importantes de dioxyde d'azote et d'oxygéne dans le mi-
lieu réactionnel, accroft les difficultés expérimentales.

- Lorsque 1'on réchauffe 1'échantillon 3 température ambiante, les ana-
lyses chromatographiques obtenues avec une colonne de Tamis moléculaire 54, sont
fortement perturbées (les bilans atomiques ne sont pas bouclés). En réalisant des
mélanges artificiels contenant H2, N2, NO, CH4 et CO, avec et sans dioxyde d'azo-
te, on constate que sa présence modifie le chromatogramme. Nous avons quasiment
supprimé ces perturbations en ne réchauffant 1'échantillon qu'a 243°K, avant
1'injection.

~ La détermination des quantités de monoxyde d'azote n'est plus possi-
ble du fait de sa recombinaison avec 1'oxygéne dans 1'8prouvette contenant 1'é-
chantillon 3 analyser. C'est pourquoi, la concentration en NO sera, comme celle

de 1'oxygéne, estimée A partir des relations rendant compte des bilans atomiques.

3.2.4. BILANS ATOMIQUES.

D'une maniére générale, pour un milieu réactionnel contenant initiale-

ment une ou plusieurs molécules du type A B .Mm, on peut écrire les égalitéé 5

ab’
l/”:E:ALorméS.: ]/b:E:B[ormés T T I/m:E:Mformés'
= A[AaBb"'Mm] (Consommation des réactifs).
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De plus, les vitesses d'apparition et de disparition d'espéces doivent
vérifier les relations suivantes :

I/aZdA/dtfoméS = 1/bp dB/dt_ . = ... = I/m ZdM/dtfomés

formés

- d[aB, ..M ] /at

Enfin, le nombre de moles dosées doit &tre, & tout instant, &gal au

nombre de mole présentes dans l'enceinte réactionnelle (calculé 3 partir de la

ression soit : E n . = E n__. .
P ) dosées enceinte

Dans le cas de 1'oxydation du nitroméﬁhane,i].existe de nombreuses "relations de
bilans". Il semble donc raisonnable dfen déduire deux concentrations moléculai-
res inaccessibles par le dosape (()2 mx@ NO) . »

La précision obtenue sur les bilans aéomiques est visible dans le tableau 3.3.

On constate que dans l'ensemble, ces relations sont vérifiées.

TABLEAU 3.3,
BITANS ATOMIQUES AU COURS DE L'OXYDATION DE CH.NO

- Se32
[ci4NO,] = 544,5.10 Pmoles 5 [0,] = 154,4.10 "moles.
T = 700°K
- temps, [secT
L N LU
ACH,NO, 26 | 34 43 60 77 |
2 Crormss 29,6 | 32,7 | 42,7 | 60,5 | 76,9 |
Nformés 23,9 i 33,6 ’ 42,1 ' 57,5 l 77,0 l -
x10 moles
/3¢ oo 22,4 | 32,4 | 42,0 | 59.0 | 76,7 |
A(CH4NO, + 0,) 38,5 | 55,0 | 71,0 | 97,0 | 121, 4[
2220/2f9rmés 40,5 J 57,4 J 73,3 J 101,7~j 130 |
____________ 4---- — e —
~dCH,NO, /dt \ 1,05 | o 98 | 0,89 | 0,76 | o 46 |
PIRUA Lo, 00 I 0,95 | 0,78 | 0,44 |
> AN/ Lot | 0,9 | 0,87 | 0,74 | 0,49 | _
1/3 ) du/de 1,00 | 0,96 | 0,90 | 0,76 | 0,45 | *'° ?giis
I | B N
»:'(l(t:n,,Nnn ) n;,‘)/m TN | 1,10 | 2,00 , | 1 A2 |
> do/de 352 | 3,29 1 3,04 4 2,48 ) 1,46
P K l I I l
D gosces) S Penceinte| 10033 | 1,024 L 1,039 | 0,987 , 0,937 l
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TABLEAU 3.3. (suite).

[cHN0,] = 353,1.10 Pmoles ; [0,]o= 124,4.10 moles.

T = 740°K

temps, [sec]
> {0} 15} w |«
ACH3N02 43,0 { 78,8 | 82,4 | 97,8 i 141 l 171
>c 45,4 1 75,2 | 93,0 | 110,4 ( 141,6 | 167,7
formés | | | I , l
SN 45,5 \ 75,3 | 93,0 [ 109,9  141,6 , 179
formés ‘ ( { l [ [ 1078 moles
SH/3. 45,6 | 75,4 1 93,0 | 110,5) 141,9 | 172,7 ¢
fornés | 75a4) 930 110,5 141,9 | 172,7)
B(CH4NO, + 0,) 65 | 123,81 136,81 158,71 212,4 | 254,7 ]
j{:o/ ) 70,7 119,5I 147,2l 171,41 213,0l 253,7 |
formeés
-dCH,4NO, /dt 6,6 | 4,73 | 3,87 | 3,29 | 3,07 | 2,80 |
> dc/dt 6,46 | 4,75 | 3,72 | 3,19 | 2,97 | 2,73 |
S dN/de 7,20 | 4,70 | 3,43 | 3,10 | 3,03 | 2,73 |  _
173 du/de 6,88 | 4,75 | 3,54 | 3,32 | 3,07 | 2,70 | *10 Tziib
i I | |
“2d(CH3NO, + 0,)/dt | 21,8 | 15,06 10,94 9,13 | 8,35 | 7,70 |
> do/dt 21,8 | 15,07, 10,93, 9,12 | 8,35 , 8,01
0,950 0,906 0,930 | 1,052 | 1031 L 1oaa |
2 Paosses’ S Pene. | 0+950 1 0,946 10,930 1 1,052 1,031 1,042I

3.3. ETUDE ANALYTIQUE DE LA REACTION LENTE,

Les réactions étudides, correspondent aux

tes

-T

3.3.

Comparée

1.

]

700°K - [engNo,]

[02] =

soit 787 de nitrométhane.

740°K

[cH4NO,]

[0,]

solt 737 de nitrométhane.

1,65.
4,68

1,07.
= 3,77.

conditions initiales suivan-
-6
10 “moles/cc

.10—7moles/cc

10-6m01es/cc

10-7moles/cc

EVOLUTION DU NITROMETHANE ET DE L'OXYGENE.

la réaction de pyrolyse,

la consommation du nitrométhane
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en présence d'oxygéne, est multiplide par un facteur 1,3 a 700°K. Ceci confirme
l'effet "promoteur" mis en évidence dans les travaux antérieurs. D'autre part,

le nitrométhane est consommé plus rapidement que 1'oxygéne. Le rapport
ACH3N02/AO2 croit avec 1'avancement de la réaction ; il passe de 1,53 2 au cours

de nos expériences (tableau 3.4.).

TABLEAU 3.4.
RAPPORT DES CONSOMMATIONS
DE NITROMETHANE ET D'OXYGENE
POUR DIVERS TEMPS DE REACTTON.

Temps,de .
réaction | ;5 10 20 30 40 60 90
Température X
700 - 1,5 | 1,51 | 1,54 | 1,63 | 1,73
| I l I I l
740 1,82 | 1,67 | 1,81 | 1,99 | 2,03 I
l | I l | I

o e i e T . g A e, o S S S P S St s S e YO o S S ke ety S o P S

Les courbes de sélectivité & = [X]/ACHBNO2 (f£ig.3.8), tracées en fonc-
tion du taux d'avancement de la réaction, et leur extrapolation au temps nul,
apportent des renseignements intéressants pour 1'élaboration du mécanisme réac-
tionnel. C'est ainsi que la formation de 1‘eau devient rapidement
du méme ordre de grandeur que la consommation du nitrométhane. Ceci implique
1Tappavition rapide d'espéces intermédiaires aboutissant 3 la formation de 1'eau.

. Les sélectivités de NO et de CO sontinitialement réduites , une part
importante des atomes d'azote et de carbone se retrouvant sous forme de NO2 et

CHZO. Elles ne présentent qu'une faible dépendance vis & vis de la température.

3.3.3. PRODUITS MINEURS PASSANT PAR_UN MAXIMUM : NO,, CH,

La sdlectivité du dioxyde d'azote est maximale au tout début de la ré-

action (Ego » 507). Elle décroft ensuite rapidement, sans doute 3 cause de la

2 CH,O0.

grande réactivité de NO2 avec les autres espéces.
La sdlectivité du tormaldéhyde présente wue dvolution assez semblable a celle
du dioxyde d'azote : elle décroTt rapidement avece le taux d'avancement de la

réaction sans pour autant devenir aussi faible.
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3.3.4. PRODUITS MINEURS NE PASSANT PAS PAR UN MAXIMUM :

i G S S e 1o it e e MO i S S e Sl o o e T i - ik o 2k e e S Tt e S e N S e o e s A S

2;-39@--&34_§£_§2;

Parmi ces 4 produits, 602 a la plus forte sélectivité. Toutefois, il

semble qu'elle diminue lorsque la température augmente.

Les sélectivités des autres espéces restent toujours inférieures a 10%.

3.3.5. SELECTIVITES EXTRAPOLEES A TAUX D'AVANCEMENT NUL.

e . s G i e i s A T A o e R T o A M ol T Wi S S i VR W e S i e e e e o e S A o A o S

Les valeurs de go(x) (lorsque 1+0) sont reportées dans le tableau 3.5.
Elles y sont comparées avec celles obtenues par PERCHE (1) dans le cas de la py-
rolyse du nitrométhane. ‘
FABLEAUS 3.5
SELECTIVITES EXTRAPOLEES A TAUX D'AVANCEMENT NUIL
(en %) DES REACTIONS D‘OXYDATION ET DE PYROLYSE
DU NITROMETHANE.
[cH,N0,] = 550.10 ®moles.
377240 -6
[0,] = 154,4 .10 moles.
Q

T = 700°K
HZO NO | Cco CO2 NO2 CHZO HCN CH4 H2
) 1 \ ! | 1 g 1 i
£, Oxydation 110 ; 20, 4 1650 45 3,5 2 . 3,5
t+ t t T +- s t —t
| 1 1 1 1 i | 1
Eo Pyrolyse 25 8 10 45 12 \&5 , b2 25 , 0,4
£n Oxydation 4.4 ! ! ! ! ! t 9 gp! I
EPyrolyse 4 0,62 . 4,50 \ 3,11 ' 4,17 | v, %32 0,08 8,75
I - L L 1 L \ L { 1

Parmi les composés majoritaires, HZO et CO sont ceux pour lesquels
le rendement initial augmente le plus en présence d'oxygéne. Il en est de méme
avec CO2 et NOZ‘ pour les composés minoritaires,
La sélectivité initiale du formaldéhyde semble assez peu influencée par la pré-
sence d'oxygéne. Les concentrations mesurées pendant la pyrolyse ou 1'oxydation,

étant par ailleurs du méme ordre de grandeur.

La concentration des radicaux CH% semble fortement ré&duite si 1'on en
juge par les valeurs de g)cué. Par contre, le rendement initial en acide cyanhy=
(4

drique est wmoltiplié  par un facteur 3,  alors qu'il est indircctement issu de
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la réaction CHé + NO.
L'hydrogéne est le composé le plus fortement promu initialement, ce qui

semble indiquer un accroissement important de la concentration des radicaux H'.

Enfin, on peut vérifier que les bilans atomiques effectuéds i partir
des rendements initiaux go sont approximativement bouclés ; on obtient en effet :

E_H/3 = 109,57

goc = 109,57
EON = 103,57
Le méme calcul conduit a 1/2 EOO = 1897. 11 semble donc que dans les 1°28° gra-

pes de l'oxydation, la consommation de 1'oxygéne et celle du nitrométhane soient

assez voisines.,
3.4. CONCLUSION.

Les principaux apports de cette &tude, concernant 1'oxydation du nitro-
méthane, tant sur le plan morphologique qu'analytique, sont d'une part d'avoir
précisé les limites d‘explosion, d'autre part, d'avoir effectué & 2 températu-
res de la zone de réaction lente, une analyse de la quasi-totalité des espéces
présentes, en fonction du temps.

‘ Ces résultats comparés & ceux obtenus au cours de la pyrolyse du nitro~
\n('\ll\:\'n.\‘, suppire une modification importante du mécanisme réactionnel.

11 convient & présent, d'exploiter ces faits expérimentaux en sélection-

nant, parmi un nombre important d'é&tapes &lémentaires, celles susceptibles de

rendre compte de 1'ensemble des phénoménes observés.

0000000
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CHAPITRE 4&

DETERMINATION D'UN MECANISME REACTIONNEL SIMPLIFIE
POUR L'OXYDATION DU NITROMETHANE

Les conditions paramétriques relatives a 1'étude de 1'oxydation du ni-
trométhane, sont trés proches de celles concernant sa pyrolyse.

En outre, si 1'oxydation modifie la répartition des produits dosés,
aucune espéce moléculaire nouvelle, eh quantité apréciable, n'a été miseen évi-
dence. ‘

o L'existence d'au moins 8 esbéces intermédiaires prises en compte dans
1'étude de PERCHE (1), semble donc &tre une hypoth&se tout a faitlégitime. L'exa-
men des différentes possibilités d'interaction de ces espéces avec les produits
moléculaires aboutit dans le cas de la pyrolyse a un mécanisme comprenant 74 éta-
pes ¢lémentairves. Comme les valeurs de on (déterminées au chapitre précédent) lais-
sent présumer un changement important des concentrations radicalaires, il serait
tout & fait arbitraire d'éliminer certaines réactions.

Cés réactions sont rassemblées au § 4.2, ¢ il s'agit des étapes numé-
rotées de 1 & 30. On trouvera les valeurs les plus probales des constantes de vi-
tesse que PERCHE (1) déduit d'un examen minutieux des données bibliographiques.
De plus, figurent les valeurs adoptées au cours des travaux de simulation d'un
mécanisme simplifié, ne comportant plus que 26 réactions (valeurs mises entre
parenthéses).

Examinons & présent la maniére dont 1'oxygéne peut interagir avec les
différentes espéces du milieu réactionnel (toute espéce nouvelle formée étant

elle~méme prise en compte).

4.]1. REVUE BIBLIOGRAPHIQUE DES ETAPES REACTIONNELLES.

4.1.1. REACTIONSCH, + 0,.
CH3 + O2 + M- CH302 + M -3la~

CH3 + 02 - CHzO + OH -31b-
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I1 existe un accord relativement bon entre les diverses déterminations
de k31a (Tableau 4.1).
L'énergie d'activation serait faiblement négative (5), (9), comme c'est

souvent le cas des réactions trimoléculaires.

TABLEAU 4. 1.
VALEURS EXPERIMENTALES DE kg e (M

& k'[M] F REFERENCES
mole/cc| cc/mole.sec kcal.mole !
b,1.107° 4,2.101° 0,57 'MARCOTTE et NOYES 1951 (2)
2,1.1078 1,47.10"! | HOEY et KUTSCHKE 1955 (3)
p,l.10-6 8.10'0 _SLEEPY 1959 (4)
p,1.107° 7,6.10'0 faiblement| . pNARD et COHEN 1968 (5)
i 12 négative |
® 1,1.10 VAN DER BERGH et CALLEAR 1971 (6)
4,510 2,4.10"! BASCO, JAMES et JAMES 1972 (7)
o 1,7.1012 LAUFER et BASS 1975 (8)
p,1.10°%  2,8.10!! | cox | 1976 (9)
b,1.107%3. 10" 5 6,8.10!0|Faiblement | b\ oinA et BAYES 1976 (10)
-6 12, 1 negative »
2,1.107°01,1.10 4 2,4.10 PARKES 1977 (11)
» | 1,3.10'2 | HOCHANADEL, GHORMLEY, BOYLE et OGREN 1977 (12)

Dans nos conditions expérimentales, nous aurions donc :

3.10'%¢ k,,, . (] ¢ 3.10"

Les déterminations de k315‘sonc nettement moins nombreuses et les résul-
tats contradictoires : ‘ '
des mesures de GOLDEN (14) par la technique V.L.P.P. ("Very Low Pressure Pyrolysis')
entre 500 et 1400°K, on déduit :
k

soit k

12,5
3 § 10 exp (-24000/RT)

3 € 10° ce/mole.sec a 700°K.
Par contre WASHIDA (10), entre 259 et 339°K, considérant simultanément
les processus =3la=- et =31b-, détermine k3]b par extrapolation de la somme

k., .[M] + k.., & pression nulle. Il obtient :
3la 3tb 11,24£0,35
: k3]b = 107 ’““exp(~1840%500/RT)
soit : : :
1,461,100 ¢ k.. ¢ 1,45.10"! 3 700°K.
’ 31b ?
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L'incompatibilité entre ces 2 résultats peut difficilement &tre attri-
buée aux différences des conditions expérimentales.

Une explication pourrait &tre que k3]a ne tende pas vers zéro avec la pression,

c'est 3 dire que :

= )
K310 = 8'gp0 * K100 1Y)

Si tel était le cas, la réaction -31b- serait alors négligeable dans
nos conditions expérimentales, et la formation de CHZO s'expliquerait par la dé-

composition du radical CH3O2 suivant la réaction -32-,

4.1.2. REACTION CH,0, > CH,O_+ OH.

----------- 392 tH,0 1 8
CH.302 -> CHZO + OH -32-
La réaction -32- serait le résultat d'un transfert d'hydrogéne intra-
moléeulaire
()H3()2’> (fllz()()ll -32a-
'CHZO()H"*HCHO + OH' -32b-

Avecla réaction -31b-, c'est la seconde voie en§isageab1e pour la for-
mation du formaldéhyde.

On ne connait que des estimations concernant la valeur de l'énergie d'ac-
tivation de 1'é@tape -32- : 47kca1.m01e—1 (15), 20 a 261r<(:a1.mole‘-l (16), 26kca1.mole—?
(17). Une estimation plus récente, donnée par WALKER (18), s'appuie sur des étu-
des réalisées dans des tubes i choc entre 1250 et 2500°K : on aurait
E ® 146 kJ/mole soit 35‘kca1/mole ; le facteur préexponentiel seralt de

32
1012’5 sec ].

4.1.3. REACTION CH.0, + NO.

CH302 + NO CH3O + NOZ -33-

A la suite de mesures réalisées pendant la photooxydation de 1'azomé~-
thane, en présence de NO et NOZ’ SPICER et al (19) négligent la réaction -33-.
Toutefois , 1ls arrivent a cette conclusion en constatant 1'absence
de nitrite de méthyle dans les produits de réaction. Or, dans ces
conditions expérimentales, CH3ON() a trés bien pu €&tre
photolysé rapidement, du fait de la forte intensité lumineuse requise.
En effet, DEMERJIAN (13), utilisant la méthode de calcul proposée par BENSON (20),

aboutit 3 l'expression suivante
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ko, = 10'%3

33 exp(~1000/RT) cc/mole.sec.

2

soit ko, 10'%2 3 700°K.

Alors que récemment COX ( 9) et ANASTASI (55)bornent inférieurement k33 :
9) :k33z7,5.10]’;(55):k3326.lOllcc/mOIe.sec (38 température ambiante), les valeurs
proposées par ces 2 derniers auteurs étant loin d'@tre négligeables.

4.1.4. REACTIONSCH.O. # RH -+ CH.O.H + R.

---------- 3-2=smmm s 322
CH302 + CH3N02 d CHBOZH + CH2N02 ~34a~
CH302 + CH4 - CH302H + CH3 =-34b-
CH302 + CH20 - CHéOZH + HCO =34c~
CH3O2 + H2 f CH302H + H -34d-
CH302 + CH3OH -+ CH302H + CHZOH =34e-

En 1'absence de données cinétiques précises, relatives & 1'abstraction
d'un atome d'hydrogéne par le radicélJCH3Oé, WALKER (22) suggére d'utiliser les -
mémes paramétres que pour les rééctioﬁs du type HO2 + RH (le facteur preexponentiel
étant toutefois 1égérement plus pétit)f

Par analogic avee les  autres étapes d'abstraction d'hy-

drogéne (par exemple —-12i-), on peut‘écrire :

Kage ™7 Kapar Kagpr Kagg ©F Kyge

Compte tenu de ces 2 hypothéses, on a :

k < 3,3,109 ce/mole.sec & 700°K.
34c 9

Les autres valeurs des k34i étant toutes trés inférieures 3 3,3.107.

4.1.5. REACTION CH,OH » CH,0 + OH.

CH302H -+ CH30 + OH -~35-

De nombfeuses valeurs sont disponibles pour la décomposition homogéne
des hydroperoxydes (23),(24), et (25).

La plus probable semble voisine de :

k35 > 10'6 exp (-40000/RT) $ec-l.

4.1.6. REACTION CH,0_* 0,

CH30 + O2 -+ CH,0 + HO -36-

Les valeurs numériques de k36 sont rassemblées dans le ta-

bleau 4;2.
I1 semble que les déterminations les plus récentes (28), (29) soient

. - 10
en bon accord et permettent d'attribuer A k36 1a valeur de 2.10 “ce¢/mole.sec

h 700°K,
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TABLEAU 4.2.

VALEURS DE k36 .
k ‘ k
T°K 36 Références 36 .
(cc/mole.sec) i 700°K
298 1,6.10% HEICKLEN 1968 (15)
. 9
298 2,5.10"" exp(-6000/RT) DEMERJIAN 1974 (13) | 3,44.10
300 3,5.108 MENDENHALL 1975 (26)
298 1,1.10° COX 1976 (9)
11
1500 - 1800 10" (& = Okcal/mole) BURCAT 1977 (28) | 10
* 4,0£2,8 1,05426,6
- = + —_—t 2 1977 (29 i ’
391 432 1og(k36/k5a) 1,33+1,46 7. 3.RT BARKER (29) 1010
12,
(% ke = 6,3.10 7)
4.1.7. REACTIONSHCO *+ O,.
HCO + 0, + M~ HCO, + M ~37a-
HCO + O2 - CO + HO2 -37b-
HCO + O2 - C02 + OH -37¢c-
Les déterminations expérimentales des constantes de vitesse de ces 3
réactions, sont souvent liées.
Ainsi trouve-t'on dans la littérature, les valeurs de k37b/k37a.[M]=5.10—35 500°C

(30),k37a,[¥]/k37b =513 températu?e ambiante (31).

Au cours de 1'étude de flammes Méthane-Oxygéne, PEETERS (32) détermine

- o _ 13 -1 -1
une valeur de k37b a 1600°K : k37b = 3.10 cc.mole .sec¢ .

En 1973, WASHIDA et al (33) mesurent l'influence de 1'addition d'oxy-
géne sur la concentration stationnairé des radicaux HCO. Ils obtiennent le rapport

k37b/k(HCO+O) = 2,74 * 0,2].10-_2 3 297°K. Ayant détermind auparavant k
= 1,3 % 2,4.10 "cc/mole.sec, ils en déduisent k

(HCO + 0)
37p = 3,4 ¥ 7,2.10 “ce/mole.sec.
Ces mesures ont &té obtenues pour une pression totale de 3,8 torr, donc
dans des conditions opératoires défavorables a 1'&tape réactionnelle -37a- qui
serait alors négligeable.
Cette hypotheése semble couliymée par 2 études récentes dans lesquelles

la concentration des radicaux HCO est mesuréde par spectrophotométrie "in situ".
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A température ambiante et pour une pression totale variant entre 20 et

530 torr, on aurait :

37b

2,8.10'% < Ky € 3,9.10'% cc.mote ! .sec”! (34)
et pour une pression totale de 10 torr :
1,9.1012 <k < 2,9.1012 cc.mole-.].sec—1 (35).

La réaction entre le radicai HCO et 1'oxygéne, se ferait donc essentiel-
lement par 1'intermédiaire d'une étape bimoléculaire, en 1'occurence le processus
-37b-. La réaction -37c- n'est connue que par comparaison i 1'étape -37b-. On
aurait : k37c/k37b < 0,19 (31

En outre, 1'étude des spectres RPE obtenus au cours de la photolyse du
formaldéhyde (36), semble &tre en faveur de la formation des radicaux HO2 par
1l'intermédiaire de la réaction —37b—.: ‘

Notons enfin que DEMERJTIAN (]4) adopte respectivement les valeurs de 4,1.1010 et

-

de 10H cc.mole_‘.sec ! pour les étapes -37a- et -37b-, 3 température ambiante.

4.1.8. REACTIONS HCO. —.

ol A4 o NS
HCO3 + CO + HO2 -38a~
HCO3 e CO2 + OH ~38b~

Comme dans le cas de la réaction =32-, il s'agirait d'une isomérisation

du radical HCO, par transfert d'hydrogéne.

3
~° -38a-
P H—c? , 0 ELLS co +Ho,
H~——C\\ - 4 ‘ - C<f J—
0—0" & __ 0 — OH e Co, + OH

$'il n'existe pas de données cinétiques précises concernant cette iso-
mérisation, on remarque toutefois que la formation d'un cycle 3 4 chafnons impli-

que une énergie d'activation é&levée.

4.1.9. REACTIONS HCO. + NO,.

HCO3 + NO2 - HCO3NO2 : -39a-
HCO,NO, » HNO_, + CO -39b-

372 3 2
La réaction -39a- relative a la formation du peroxyformyl nitrate (PFN)
a té envisagée au cours des études concernant la pollution atmosphérique.

On aurait le schéma réactionnel suivant :
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0 N
N N
c” o
HCOO,NO, — ' I —— €O, + HONO
2772 _ ' ! 2 2
H N
TN
0 "0
DEMERJIAN (13) attribue & k39a une valeur identique 3 celle du proces=—
sus 5a :
+
| CH3O N02 - CH30N02
On aurait donc : ' ‘
‘2.10]] < k < 8.1012 cc.mole_].sec.1 n
‘ 39a : .
Btant donne fa structure  de 1'état de transition déerit précédemment, il

estime 1'énergie d'activation et le facteur préexponentiel de 1'étape 39b :

k.o = 3,210 axp(=5000/RT) see”!

39h

soit ‘ 8,9.107 sec”! 3 700°K
4.1.10. REACTION HCO, + NO.
HCO, + NO + HCO, + NO, -40-

I1 n'existe pas de donndes expérimentales relatives & k40' Néanmoins,

en considérant qu'il s'agit d'une réaction du type RO, + NO - RO + NO

2 2°
DEMERJIAN (13) minore le facteur préexponentiel :

AAO ¥ 2,0.1012 cu.mole-’.sec“];

Dans ces conditions, 1'@énergie d'activation serait voisine de 1 keal/mole.

On aurait :
kyq 9,8.10'! ccomole™l.sec™!, & 700°K.
2111 BEACTIONS 4O, + B,
HOO, + CHNO, = HCO.H + CH,NO, -41a=
-'k was L
11@03 + CH, * HCOH + CH, 41b
HCO, + CH,0 ucogu + HCO wl]m
S THC0, + 1y > HCO,H + 1 -4 1d=
¥ 1 o il 1 w! 3 -
HCO, + CHLOIL > HCOH + CilON e

Il n'existe pas de données cinétiques précises concernant ces réactions.
Toutefois, un ralsonnement analogue & celul du § 4.1.4., nous conduit & écrire

|3 » k k

Gle P ¥aar f41ne X41a0 Kaie
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4.1.12. REACTION HCO.H ~.

HCO,H ~ HC02 + OH ~42~
La constante de vitesse k42 peut ftre minorée par celle relative & la
décomposition du péracide acétique (37) soit
~ 2 -1
k42 > 5,6.107 sec .
4.1.13. REACTION H + 0,.
H+ o0, + M > HO, + M -43-

Dans leur revue, BAULCH, DRYSDALE, HORNE et LLOYD (38) comparent les

résultats de 26 articles. Ils aboutissent 3 1'expression suivante

k43 = 1,5.1015 exp (500/T) cm6.mole_2.sec—l.
(M = He, Ar).
Cotle expression eut en accord avee celle  proposcée plus récemment par
SLACK (19)
k,, =2,1.101% 17! cn®.mote % sec”!.

43 : _
(M = Ar).

.. . 6
Dans nos conditions experlmentales,([M} = 2,1.10 mole/ce), on a :

-1 -1
k43 = 6,3.109 cc.mole .sec .

4.1.14. REACTIONS HO, + NO .

____________ 2— ——— -
HO, + No2 ~+ HONO + 0, - =4ba-
HO,, + No7 + M > HOONO2 + M -44b -
HHJNH: » ”“J ) an ~hh-
u02 + NO - Noz + OH ~44d-
Ho2 + NO + M - HOONO + M -4be~

Dans des études concernant la pollution atmosphérique, ces réactionsAont été 1'ob-
jet de travaux rétents :

En 1975) COX et DERWENT (40) simulent les résultats expérimentaux qu'ils
ont obtenus au cours de la photolyse de l'acide nitreux, en utilisant la valeur
sulvante

-1 3 296°K.

_ 10 -1
kAAa = 7,2.10 cc.mole .sec
Iin 1976, SIMONAITIS ct HEICKLEN (41), mesurent le rapport suivant :

kAAd/kaaa =7+ 1 4 température ambiante.

En ce qui concerne la réaction 44b, 1l semble que l'existence de 1'es-—
pecee HO()NO2 ne fasse plus aucun doute, puisque détectée récemment par spectros—

copie infra-rouge (42).
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La constante de vitesse de la réaction 44b serait de 1'ordre de 1017

2 -2 -1 .
cc .mole “.sec 3 300°K (43).
Toutefois, dans nos conditions opératoires, la réaction inverse -44c¢c-
se fera avec une vitesse suffisemment rapide pour que 1'on puisse négliger la con-

tribution de ces 2 &tapes (21).

Les valeurs expérimentales de k44d sont rassemblées dans le tableau 4.3,

elles sont pour la plupart trés récentes.

TABLEAU 4.3.
T°K khﬁ?~ . Références
cc.mole .sec
208°k | 6.10'0 a 5,4.10'! | PavNE 1973 (44)
298°k | 5,4.10'" a 910" | cox 1975 (40)
296°k | 7.10"! 2 4,8.10'% | SIMONAITIS 1976 (41)
296°k | 3,9.10'2 3 5,8.10'2 | HOWARD 1977 (45)

Seule la déterminatidﬁ la plus récente (45)se fonde sur la mesure
directe des concentrations de ﬁoz, NO2 et de OH.
La valeur de k44d ainsi obtenué est du méme ordre de grandeur que les constantes
de vitesse des réactions simildires :

N03 + NO, et (Cl0 + NO.

L'énergie d'activation &tant vraisemblablement inférieure & 2 kcal/mole

(27), on peut alors estimer :

-1

» ]2 “] -~ -
k44d 5.10 cc.mole " .sec a 700°K.

COX (40) détermine une valeur approximative de k44e 3 température am—
biante et pour une pression de | atm.
k z 8.101O cc.mole-l.sec-].
4be
I1 semble que dans nos conditions expérimentales, cette &tape soit négligeable
par rapport & k44d'

40115, REACTIONS 1O, *+ R,

Ho, + ClLNO, > 0,0 + CH,N - =450~
9 ( 3N 2 2(2 Ulz ()2 45a
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HO., + CH, - H.0, + CH -45b =

2 4 272 3
H02 + CHZO -> H202 + HCO -45¢~
H02 + H2 - HZOZ + H -45d-
H02 + CHjOH - H202 + CHZOH -45e~-
HO2 + HNO - H202 + NO ~45f-

LLOYD (46) a passé en revue récemment les valeurs des constantes de vitesse des

réactions 45c et 45d. A 700°K, il estime
-1

-1

_ 9 -1
k45C = 3,3.107 cc.mole ".sec

c ., = l,l.l()6 cc.mole_].sec
45d

~
i

On ne trouve que des estimations concernant la valeur de k45e’ la plus

récente (47) donne

& 1.0.108 coamole ].va l O 700°K.
A :

Il n'existe pas de données cinétiques pour k45a et k45b s cependant,

compte tenu des réactivités habituelles du méthane et du nitrométhane dans les ré-
actions d'abstraction d'hydrogéne (étape 4i, 7i, et 12i), il semble que 1'on
puisse écrire

8

1,6.10% < k.. < 3,3.10° cc.mole !.sec”!

45a ¢t *45p S
a 700°K.

Enfin, KONDRATIEV (48) cite une valeur de k45f qui serait égale, dans
nos conditions expérimentales, a :
_ 11 -1 -
kan = 1,6.10 cc.mole .sec .

4.1,16., REACTION HO, + CO.

___________ D2

H02 + CO -+ CO2 + OH ~46~
Cette réaction a 8té étudiée récemment, et principalement 3 cause de son
importance dans 1'élimination de CO de 1'air pollué, Nous avons édopté
la valeur recommandée par RAULCH, DRYSDALE, DUXBURY et GRANT (49) :
1,5.10'% oxp(~23800/RT)
soll
~ -

ko= 0,2.10" ce.mote™ L soc & 700°K.
46

4,1,17., REACTIONS H,. 0, + R

,,,,,,,,,,,,, ) D et L
HBO' + CHB s CH4 + H02 ~47a~
H202 + CHBO > CHBOH + HO2 ~47b



_.55_

H202 + CH2N02 > CH3NO2 + HO2 ~47c~-

+ - —
2O2 OH ~ H20 + HO2 47d

I1 n'existe pas de données - -concernant les 3 premiéres étapes réaction-
nelles. Néanmoins, il parait raisonnable de majorer leurs constantes de vitesse
par k47d’ pour laquelle BAULCH, DRYSDALE, HORNE et LLOYD (38) recommandent 1'ex-

pression suivante :

k47d = 1013 exp(-1820/RT) cc.mole_l.sec~1
soit : .
k = 2,7 ]0]2 cc mole_] sec_1 i 700°K
47d * e : : )
.18. REACTION H,0, + M.
1,0, + M > Ol + OH + M -48-

Il existe un assez bon accord entre les diverses déterminations de
k48 3 partir desquelles BAULCH, DRYSDALE, HORNE et LLOYD (38) donnent 1l'expression

suivante :

17

k,, =1,2.10"" exp(-45800/RT) cc.mole-l.sec—

48

soit ;
-3

48 = 1,56.10 ° sec—l, dans nos conditions opératoires.

k

4.1.19. REACITON HCO, * 0,.

HCO2 + 02 - H02 + CO2 =49~

DEMERJIAN (13) calcule la constante de vitesse de cette réaction en
la comparant 4 1'étape ~36- :

CH30 + 02 -+ CH20 + HO2

pour laquelle il adopte :

s

k36 107 cc/mole.sec température ambiante.

il trouve :

k49

R

2,5. exp(-lSOO/RT)

soit

124

k

49 9.!010 ce/mole.sec a 700°K.

4.1.20. REACTION CH,OH *0,.

1 . + ~50—
CHZOH + 02 > CHZO H02 50

Il n 'existe que peu de déterminations experlmentales de kSO :
k = 1,2.10 exp( 3900/RT) KONDRATIEV (48) ; = 5. 10 (1545 ¢ T g 2180°K)

50 50
BOWMAN (54)
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Les réactions 1 a 30 sont envisagées par PERCHE (1), lors de 1'étude

de la pyrolyse du nitrométhane.

Les autres sont déduites de 1'examen de la littérature, les constantes de vitesse

étant calculées a 700°K.

Sauf indication contraire, ces constantes sont exprimées en cc/mole.sec,

1'énergie d'activation E en kcal/mole.

== CH3NO2
—2a- CH3 + NO2
=7b5= CH3 + NO2
—2¢— CH3 + NO2

R CH3 + NO
=4a— CH3 + CH3NO2
=4b= CH3 + CHZO
=4 ¢ CH3 + H,
~4d~ CH3 + CH3OH
—2a- CHBO & NO2
=5b= CH3O + NO2
~6a- CHSO + NO
—=6b— CH3O + NO
=/a= CHBO * CH3NO2
=7ib= CH3O + CH4
== CHBO + CHZO
=7d= CH30 + ”2
=8a= CH2N02
—8b= CH2NO2 + NO2
&= CHZNO2

== CH3 + NO2

-+ CH3NO2

= CH_Of+0 N
C 3O 0

H_ON
> CH,0NO

+-CH3NO

+ CH,NO

r Ay )

-+ CH, .+ HCO

4

s CH SR H

4

+ CH, + (CH,;0H

4 2

v CH3ONO2

= CHZO + HNO2

% CH3ONO

i CH20 + HNO

= CHBOH + CH2NO2

% CH3OH + CHj

¥ CHBOH + HCO

= CH,j()H + H

> -+
UIZO NO

3
CHZO + NO + NO2

+ NO

>
CH2 9

k
(littérature)

255 Sl

10 sec

7
(=

trés faible

k
(simulation PERCHE) (1)
Valeurs a 700°K
et énergic d'activation

=2586

(10 SE S

(5.30', E =0

12

(10°7, E = 0)

4.1012, E = 0)

8

(3,87.107, E = 9)

(5.10', E = 0)
13

L1077 B = 03
(io!?, B = o
(2.107, E =9)

(2.10%sec , E =

(< k. ) e
8a” us
Ui

36)
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n

) PE T | 4
-9a CH,NO, + NO, = CH,NO, + HNO, 10 a o (1,8.107)
: Oh ot %
=9h= : (,H4 + NO2 = CH3 + HNO2 10 are o
-9¢- CH,0 + NO, > HCO + HNO, 1044 5 107 (7.\06)
-10a- ‘ HNO, > NO + OH 1,1:10 'sec™'  (5sec”!, E = 45)
-10b- HNO, > NO, + H <k
~11a- NO, + OH + M > INO, + M g LT e ol (6. 10
-11b- NO + OH > NO, + H
12 12 :
=}l NO + OH (+ M) > HNO, (+ M) 3.10 (1600075, B = 3.9)
3 11 10
-12a- CH,NO, + OH > CH,NO, + H,0 >5 8 10 (5,9.10 ", E = 5)
~12b- CH, + OH > CH, + H,0 intt g 508t At B =0
~12c- CH,0 + OH > HCO + H,0 10'% 3 1013 (5,0.10!2, £ = 3)
-12d- Hy + OH> H + H,0 9.10!! (1012, E = 0)
Ly HNO, + OH > NO, + H,0 olls2 3 1glhed
12 13
-12f- HNo2 + OH ~ No2 + H20 24.10 (210" )
-12g- CH,OH + OH > CH,OH + H,0 Al T (e
-12h- HNO + OH > NO + Hzo 1013
-13- (M +) CO+ OH ™ co, + H + M 2,5.101‘
~-14- NZO + OH > Produits ; < ]O8
-15a- N,O + H > N, + OH 1,5.109
-15b~- N,0 + H> NH + NO <5.10"
-15¢- NO + H (+ M) » HNO (+ M) 1,6.10]l
-15d- NO + H> N + OH « lec
Y NO, + H > NO +OH 1,6.101% 3 3,10
-16a- CH.NO, + H~> CH.NO, + H 4.10lo (5,9.109 E = 10)
Qe 202 2 i
10
- 16~ ]
16b CHQ + H~> CH3 + H2 0
ST CH,0 + H > HCO + H, 2.10'2
9
== — ->
16d CH3OH f H~> CH,OH + H, 3.10 o~
-17a- HNo3 + H=> HNO, + OH 6.10‘] \ i
-17b- HNO, + H> NO, + H.O «<k

3 2 2 17a
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“1Te— HNO, + H > NO, + H, «k 5
-18a- CH,NO, + CH, > CH,NO, + CH,
18b CHNO, + CH,0 > CH,NO, + HCO »ko (2.10°, E = 10)
oy 12 2
18¢c CH,NO, + HNO, > CH,NO, + NO, »k o (10°%, E = 0)
~19a~ CH,ONO (+ M) > CH,0 + NO (+ ) 5.10% 2 10%sec ! | (Sdsec” ), E =36
-19b- CH,NO > CHy + NO 86 ee (1,1.102, E = 38)
-19¢- CHBN() > CH,NOH ' .‘3:;0(:-l (0,2sec-‘, E = 0)
-19d- CHZNOH -+ HCN + H20
~20~ 2NO + CH,NO » CHj + N, + NO, 9,4.106cc2Mo1e'zs“
- CH,NO + NO > N,0 + CH,0 >10"
-22- NO3 + NO = 2NO2 3. 1013
8 . 9 9
~23~ HCO + M > H + CO + M 5.10° 3 1,5.10 (1,6.10°, E = 15)
“Thiae HCO + NO, + HCO, + NO | 3, 10" 1810 B e
~24b- HCO + NO, » HNO, + CO 7610 0?5 e
~24¢c - HCO + NO - HNO + CO (= kQ&b)
-25 HCO, + CH,NO, + CH,NO, + HCOOH
-26a- HC02 + NO = CO2 + HNO
‘ b
-26b=- H(I()2 + N()2 = (.()2 + ”NOZ (2,0.10 ~, E = 4)
~27a~ 2HNO > N,0 + H,0 2,5.10'°
' : N
~27b~ 2HNO + N, + 20H koo (8.10°, E = 0)
27w HNO + NO  N,0 + OH 1,7.10%
~27d- HNO ¢ M > H + NO + M . 2.10' 3 4.10"
: = 1 =
28 Cli JONO, + CH,0 + NO, 4,4.10 sec
29~ HNO, + M > NO, + OH + M 1.10° & 5.10°  (2,4.10°)
-30~ CHLLO > ClL,0 + Ui
; A 10 1
~3la=- CHy + 0, (+ M) » €40, (+ M) 3,0:10 “%3,0.10
~31b= CH3 + o2 + CHZO + OH 1,4.10‘0 a 1,45.1011
-32- CH,0, + CH,0 + OH
12
-33~ CH O, + NO + CH.O + NO 10

32 3 2



-34a-

-34b-

-34¢c-

-34d-

-34e-

_35-

_36_

-37a-

=37b—

~37c-

~38a~

=38b=

-39a-

=30b~

~40—

-41a~-

~41b-

=ale=

~41d-

~4le~

-4 D=

_.43_

~4ha-

-44b -

~4b4c-

~44d-

=hle=

=iha=

-45b-

CH3O2 + CH3N02

CH3O2 + CH4

CH3O2 +: CH20

CH302 + H2

CH302 & CH3OH

CH302H

CHSO * 02

=

=

-

>

>

HCO + 02(+ M)

HCO + 02

HCO + 02

HCO3

HCO3

HCO3 gk NO2

HC03N02

+
HCO3 NO

HCO3 + CH3NO2

HCO3 i CH4

HCO3 i CHZO

HCO3 + H2

HCO3 * CH3OH

HCO3H

H O2 + M

HO2 + NO2

310 ) i (0 G I

2 2

HOZNO2

H02 + NO

HO2 + NO + M

H02 + CH3N02

+
HO2 CUA

>

=
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CH,O,H + CH,NO «< k

33 2772 34c
CH,0H + c33 < kg,
CH.O H + HCO < 3,3.10°

O
Cll3()2H + H < k34c
CH302H + CHZOH < k34c
CH30 + OH 4.]03 sec :

10
CH,0 +HO,; - 2.10
HCO, (+ M) < kggp
CO + HO, ' ol BT L
co, + OH < kgop
CO + HO,
o, + OH
11 . 12
HCO,NO, 2.10'" 3 8.10
9 -1
HNO3 + CO2 8,9.10° sec
11
HCO, + NO, 9,8.10
HCOBH + CH2NO2 & k&lc
HCOH + CH, <k, .
Hco3ﬁ + HCO
HCOH + H < kg0
HCO3H + CHZOH < kalc
HCO2 + OH > 5,6.102 sec-]
HO, + M 6,3.10°
10
HNO, + O, 7,2.10
lOONO,, + M
HO2 4 NO2
NO, + OH 5,104
HOONO + M 8.10'0
H.O. + CH.NO, 1,6.10% & 3,3.10°
272 s 3 B
8. 9
H,0, + CH, 1,6.10° & 3,3.10
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-45d~

~45f~

-l

~47a—~

~47b-

-47c~

=47d=

-4 8=

ey G
-50~

HIO S

HO, + CH_.OH

2 3

+
H02 HNO

H02 +

H202 + CH

co

3

H,0, 3

4
CH2N02

+ 0

H,0,

H,0,
H)0, + M

HEOZ £ .0

2 2

CI]Z()H + O2

ANCH O

>

>

>

-60~-

H,0, + HCO - 3,3.10°
6
B
Hy0, + B s
1,6.10
1,0, + CH,OH ¢
1,0, + NO el
6
o, + OH 6,2.10
CH, + HO, < kyz4
Cit 0l + Ho, < Bz
CH,NO, + HO, SR
12
H,0 + HO, 2,7.10
-3 1
OH + OH + M 1,56.]0 SE.C
10
9.10
HO, + CO,
HO,, + CH,0 | 5. 157% a 1b'*

2 2
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4.3, SIMPLIFICATION DU MECANISME.

Le principe général de cette simplification est le méme que dans le
cas de la pyrolyse du nitrométhane (1).

Pour chaque‘molécule M intervenant dans le méqaniéme réactionnel, la
simplification consiste 3 ne conserver que les termes les plus importants figurant

-~

dans 1'équation différentielle de. : 6,0
7

dM/dt = > VT
i

ol v? représente la vitesse de la réaction (i) relative i 1'espéce M.

La plupart du temps, il s'agira des concentrations et des vitesses
expérimentales des produits moléculéires dosés.
Dans le cas contraire, les relations de bilans, en premiére approximation, étant
vérifiées, il semble raisonnable de considérer que la concentration des espéces

non dosces ne dépasse pas 17 du total.

On s'attachera 3 ne représénter quun faible avancement de réaction, et
par conséquent, on utilisera les valeurs numériques des concentrations des pro-
duits formés pour une consommation trds limitée du nitrométhane et de 1'oxygeéne,
soit apr@s 20 secondes de réaction a 700°K.

Les domnées analytiques sont rassemblées dans le tableau 4.4.

TABLEAU 4.4.
CONCENTRATIONS ET VITESSE DE FORMATION (OU DE DISPARITION)
. DES ESPECES MOLECULAIRES DOSEES

APRES 20 SECONDES DIY REACTION A 700°K.,
CHNO, | 0, H,0 NO co No, co,
o M o | 1s780 | 4230 818 | 454 424 144 15
10 mole.cce
dM/ dt

10 %0 1cce secml ~32,1 | -21,4 40 22,1 21,4 0,96 5,7

CH 0 | HON H, | CHyOH | N, cH, N,0

w Mo 86 27 20 < 38 15 12 3
10 mole.cc

o WAy o3 | 1,3 | 0,75 |<o0,72] 0,75 | 0.62 | 0,15

10 "molece sec
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La concentration maximale des espdces non dosées est fixée 3 1% du
total, solt :
(M) <21.10 mole.cc
Les résultats obtenus par ailleurs (1) étant convaincants, nous avons
adopté pour nos calculs, les valeurs des paramétres cinétiques utilisés lors des

simulations effectuées dans ce précédent travail.

4.3.1. FORMATION ET_DISPARITION DES RADICAUX RO,.

La simplification du mécanisme d'oxydation du nitrométhane fait néces-

salrement appel a la connaissance ou Lout au moins 2 1'évaluation des concentra=
tions radicalaires. .
Dans la majorité des cas, elles pourront &tre déduites des données expérimentales
(OH 3 partir de HZO’ CH3 ad partir de CHQ...).

Cette évaluation est beaucoup plus délicate dans le cas particulier
des radicaux peroxydés.

Néanmoins, on peut calculer une limite supé&rieure pour les concentrations
des especes ROZ’
L'application de la méthode de 1'8tat quasi~stationnaire aux radicaux ROZ’ a pour

conséquence de mettre leur concentration radicalaire sous la forme de relations

du type :
' B [RO ]
(RO,) = y /Z‘k L)

R . . .
ou v; 02] représente une vitesse de formation de ROZ’

et k la constante de vitesse d'une &tape dé consommation de ces mémes radicaux

par une molécule Mz.

Les &tapes prépondérantes de formation sont les suivantes :

CH3 + 02 + M- CH302 + M -3la-
HCO + 02 + M > HCO3 + M ~-31b-
CH3O + O2 > CHZO + HO2 -36-
HCO + 02 -+ CO + H02 -37b~-.

On vérifiera par la suite, que les réactions -38a-, -43-, -47a-,
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-47b-, -47c-, —47d-, -49~ et -50- sont négligeables.

On peut donc écrire :

i 99
2y T

ol j, représente les différents

Si, d'autre part, on

(CH302] <
[11(203) <
[HOZ] <
soit
(CH302) <
(HCOB} <

(HOZJ <

radicaux du type RO..
B 2 . 3
mlnoré % kzMZ par kx[NO], 11 vient

) dO2

. dt

(10,)

Rt

dOZ
R Tl A PLOLY)

/ k33(NO)

kaO(NO)

4,7.]6]4 mole/cc

14

4,8.10 '" mole/cc

15

9,4.10 '~ mole/cec

L'équation différentielle dHZO/dt est la suivante

dHZO/dt = v

+ v + v =

27a 47d

On calcule :

- 4 ,
Vg, = 9,31.107(0H) 5 v

3,8.10%(0H)<

12b
v 3
12g

Comme de plus (HNO,),

3

11 vient

Vi2e
Vi2f
Vizp
V474 €

12a 7 Vi2b T Vi TV

40.10°

= 2,4.10%(0H) ; v

< 0,6.107(0OH)

12d T Vize T Vizg T Vigg TV

10 mole/cc.sec.

.- 4,3.10%C0H) 3 v

12 12d

-9 =2
[HN02) et (H202] < 2.10 “mole.cc

¢ 5,3.10%0m)
4,0.10% (on)
1,26.10°(H)

5.6.10°(OH)

n

12h T V176t Vigg

= 1,8.]03[OHJ
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= 2,5.10'% (awo)?

- 1013 .
= 10 “(HNO)(OH) 3 v,

Vi2h
On vérifiera par la suite que (HNO} < 10~10 mole/cc
et que, par conséquent :

3.
Vioh < 107 (0H)

v
27a
Notons enfin que le terme v

< 2,5.10_10 mole/cc.sec.
-10

194 €8t inférieur a dHCN/dt = 1,3.10

mole/cc.sec.

Aprés ‘simplification, 11 semble que 1'on puisse écrire

dHZO/dt

v + v

122 7T Vi2e T Vi2g Y Viga t V274

AO.IO—IOmole/cc.sec.
-10

e = 36,1071 < 1,78.10°[on] < 40.10

ce qui’ donpe 1'estimation sulvante pour la concentration des radicaux hydroxyles

2,2.10 "5 (o) » 2.10" mole/cc

4.3.3. FORMATION ET DISPARITION DU METHANE..

dCH,/dt = v, Vet Ve T Vi T Y72 T Y70 T Yob T Viab T Vieb T Visa T V34b

-10
= Vb T Vasp T 0,62.10 mole/cc.sec

On calcule facilement

v, 6,11.102[CH3] S vy = 1(CH) 5 v, = 0,50(CH,) 5 v, < 0,76(CHy) 3

Viga € 2,7(CHy) ;3 vy = 0,19(CH0) 5 v < (,7.10714 5,3.107 2 g vy, 4,810 12
Vigp = 0:20H) 5 v g < v g = 24(CHNO,) 5 vy, < 1,9.10° 13 Vo < 2,9.10713
Vysp < 3,7.1071%,

La valeur de Via est nettement plus importante que celle des réactions
concurentes de formation du méthane.
PERCHE (1), a pu négliger l'étape 18a lors des simulations de la pyrolyse du ni-
trométhane, alors que la cohcentration du méthane pouvait &tre plus de 50 fois
supérieure 3 celle que nous envisageons.
Dans nos conditions, pour négliger Viga’ il suffira que la concentration des ra-
dicaux nitromélhyles soll inféricure a 5.10 Omolc/cc, condition qui sera large-
ment remplie.

0

D'autre part, nous vérifierons ultérieurement que (CH,0) et (H) « 2,4.16]

3

mole/ce. 11 semble done, des a présent, que scale 1" étape de consommation du mé-

thane par les radicaux hydroxyles, soit a4 prendre en considération.
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On peut alors écrire

-10

dCHa/dt =y, - = 0,62.10 ~“mole/cc.

v
ha 12b
On obtient ainsi 1'ordre de grandeur de la concentration des radicaux méthyles :

-1
(CH3) = 1,1.10 3mole/cc.

4.3.4. FORMATION ET DISPARITION DEE L'HYDROGENE.

diy/dt = v+ Vieb T Viee T Vied T Vac ~ V7d T Vi2a T Vaad T Va1d T Vasg
= 0,75.10—10 mole/cc.sec.
On calcule :
4 — - — 4 . -
Vigg = 024-107(H) 5 ovy = 12000 5 v o= 1,72.1070(H) 5 v, € T1L40H);
v, < 4,710 L vl = 100cH.0) 3 vl = 41070 s vl < 3110713
4e § B > V74 3970 5 Vigg . TA > 1. ;
-13 | -17
Vild < 4,8.10 3 Vusq < 2.10 .

Seul le terme Vad n'a pu étre estimé ; néanmoins, il sera négligeable

par rapport & la vitesse globale d'accumulation d'hydrogéne dans la mesure od :
g g

(CH,0) < 0,75.10" ! mole/ce

On obtient alors l'expression simplifiée :

_ _ _ -10
dHZ/dt = Viga " Vi2g © 0,75.10 "mole/cc
ce qui permet d'estimer la concentration des atomes d'hydrogéne 3 9,3.10—]6m01e/cc.
4.3.5. FORMATION ET DISPARITION DU METHANOL.
dCHHO0H/dE = vy + Vo * Voo * Vou * Vag, T Vaa T Vizg T Vied T Vake T Vate T Vase
= 0,72.10_10 mole/cc.sec.
On calcule :
- 3/~ . = . - 2.0 . - .
v7a = 3,31.10 (LH3OJ 3 V7b 22[CH30] 3 V7C 1,1.10 (CH30] 3 v7d IO(CH3O] 3
v, o € 27,3(CH,0) 3 v, € 7,110 % s v =800 5 v = 1,0.1071%
47 S 27aOMOHR00 5 v g s A P Vygg = S » Vigg * b ;
-13 -13 -15
Vase < 5,9.10 5 Vite < 9,1.10 S Ve < 5,7.10 .

L'équation différentielle générale se simplifie donc comme suit :

- v = 0,72.10—10mole/cc.sec.

dCH3OH/dt = v 12g

7a

On peut alors majorer la concentration des radicaux méthoxyles

(CH3O) = fZ,Z#.]O—Mmole.cc—1
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4.3.6. FORMATION ET DLSPARITION DU FORMOL.

dCHZO/dt v + Ve t Vaa + Vab + v30 + Y3lb + v,, + v TV TV

5b b 32 36~ Vb 9¢

" Vi2e T Viee T V34e TV " V450 7 Visb
10

0,43.10 “mole/cc.sec.

41c

A partir des cstimations des paragraphes précédents, on peut déjd éliminer un cer—

tain nombre de termes
~-10

Vep = 1,1.10 HEY

-12 ‘ -12 . -11
4p = 15010 P Ve < 2,1.10 5 v, = 1,5.10 ;

12 -12 13

v < 1,3.10 7 Vile € 251-10 s v, < 2,7.10

34¢c 45c

D'autre part, 1l'importance des étapes 8b et 30, a pu €tre minimisée
par PERCHE (1), les concentrations radicalaires et moléculaires s'y rattachant
étant dans certalns cas supérieures aux ndtres.

Par contre, la vitesse de 1'étape 9c, correspondant 3 la consommation
du formaldéhyde par le dioxyde d'azote est égale 3 8,7.]0_10m01e/cc.sec, et par
conséquent n'est pas négligeable.

On obtient

dCHZO/dt =v_. + v, + v + v

sb 7 Vea T V3ib T V32 T V36 T Voe T Vize TV

36 9¢

4.3.7. CONSOMMATION ET_FORMATION DU NITROMETHANE.

v, + + + ¥, o+ v + v

] Via

-V

dCH NOz/dt

3 V7a ¥ Voa 12a 16a T V25 * Visa T Va1a * Vusa

v

2a ~ V1sa ~ V18b T Vige T Varc

= 32,1.10_10mole/cclsec.

Les étapes 18a, 25 et 47c peuvent €tre négligées sans grand risque.

On vérifiera aisément qu'aprés simplification, on aboutit & 1l'expression :

- dCH NOz/dt = v, + v + v

3 1 9a 122 V2a ~ VY

18b ~ Visc

dCO/AE = vyu + Voup * Voue * Y3z * Vaga T Vi3
= 2],4.10_10mole/cc.sec. On calcule
3 ) . 5 .
Vyg = 3,2.107 [HCO}; Vose S Voup ¥ 1,44.10 [gco] ;

< 1,69.10°(1C0) ; vy ® 2,1.10710

4
4,2.107(HCO)¢ vy, <



_67_

On a donc :

dco/dt = v + v 10

24b T Viga TV

37 38a = 21,4.10

13
Ce qui permet de majorer la concentration des radicaux HCO :

15

1,26.1071° ¢ [uco] < 1,3.1071%

4.3.9. FORMATION ET DISPARITION DU MONOXYDE D'AZOIE.

+ v +

dNO/de 126 * Visb ¥ Vise ¥ Viga ¥ Vion * Voua * V274

Vb Y Vea t Vab * Vi0a

-v. -

* vy, 37 V%a " Veb " Vi1b ~ Vite " Vise ~ Visda T 2V20 T Vo1 T Va2

5f

T Va4e T V26a T V27¢ T V33 T V40 T Vasd T Vade

22,1.10-] mole/cc.sec.

Les termes positifs de cette expression peuvent &tre estimés de la

fagon suivante :

N -10 |, . -10 | . -12 ,
Vop % 13,5.10 5 Vo <« Vaa 3 Vi0a < 105.10 5 Vi % 2.10 " © 3
~17, -10 -10 | -16 _ -14
Visp< 1:4:107 5210100 S vy € 39 L 100 T 5 vpo, < 41000 5 v, < 1,6.10 .
3,4.1071 < vy < 3,4.10710 |
Les équilibres relatifs aux termes Vi9a et Ve Vi9b et vy sont rapidement
établis. On pourra donc considérer les égalités suivantes :
Vea =~ V19a et V3T T Vigp
Les vitesses de consommation du monoxyde d'azote sont :
-11 -10 | -12 | . .
Veb < 8,5.10 5 Vi1e ® 15, 10 H vlSc-S 9,4.10 H VISd'« V15c 3
‘ -17 =15 -12 | =10
Voo < 4.10 3 Vyy < 10 3 Voo € 1,6.10 5 v33, VAO'et Visg < 21,3.10 5
~-11
Vite © 3,4.10 .
Si d'autre part, on admet que NO3 se trouve 3 1'état stationnaire,
on peut assimiler Vs, et v < 1.10_]] mole/cc.sec.

12e

En s'en tenant aux résultats obtenus au cours de la pyrolyse, on peut

negllger les étapes Vouc e? Vo6a®
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On obtient 1l'expression suivante

dNO/dEt = vy * Ve F Vit Vise T Voua T Vile T V33

T V40 T Viasd

dNOy/de = vy £ Vi Vit Vios T Vg, t Vige Y 2ot Vog t Vog f Va3 t Vg
+ v + v - v - v - v - v - v + v - v - v - v - v
44¢ 44d 2a 2b 2¢c 5a 5b 8c 9a 9b 9¢c lla
T Va4a T Vise T V2aa T Vaab T V26b T V392 T Vasb
-10
= 0,96.10 mole/cc.sec.

La trds forte réactivité du dioxyde d'azote entraine la présence, aprés simplifi-

cation, d'un grand nombre de termes négatifs dans 1'expression de sa vitesse :

dNO,/dt = vy + vy, Vgt Vg P Vga Vg Vg T Vou T Vo T Vs T Vg T Voo
" Vita T Vise T V24a T V24b T V2eb T V39a
4.3.11. FORMATION DU DIOXYDE DE_CARSONE.
dC0,/dt = vyg * Vora * Voep * V37¢ T Vags * V49 * Vagp
= 5,7.10—]O mole/cc.sed.
On ne peut calculer que v, 4 = 2,1.10—lO mole/cc.sec.

Pour les raisouns exposées au §4.3.8., on peut négliger Voga Il en sera de méme

pour v.. , puisque
k370 < Kapp
On peut donc écrire
dCO,/dt = vig + Vorn * Vagy * Vagp .t Vig

Cette expression permet de majorer la concentration des radicaux HCO2 :

15

(HCO,) < 5,4.10 '° mole/cc
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4,3,12, FORMATION DE L'AZOTE.

e e st e e e e e e e it e

v, v = 7,5.10—11 mole/cc.sec.

dN,/dt = v 20 ¥ Va7

15a

16 -17

Vis, = 5,8.10 5 Yoo < 4,1.10

15

I1 reste donc un seul terme dans l'expression de sz/dt

AN, /dt = vy

' . . : . . -12
La concentration en nitroxyle est donc voisine de 9,7.10 mole/cc,

ce qui justifie pleinement les hypothéses faites précédemment vis & vis de (HNO).

dN,0/dt = vy v +Vv,, —v., -V - v = I,:'S.IO—].l mole/cc.sec.

Nous avons :

vy 1007
v27; = 2,5:]010.[HN0]2;
Vore = 7,7f10_4.[HNO],
Vig ® 6.1(.)-]6 ;
Vs, * 5,8.107%
Visp € 2.10-]7 .
La simplification donne :
dN,0/dt = Vora

La concentration en Nitroxyle HNO &tant de 1'ordre de :
9,7.10-12mole/cc

(voir §4.3.12), il vient alors :
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k 2 1,6.10H c::c.rnole_].sec—-l
27a :

4.3.14. FORMATION ET DISPARITION DE L'OXYGENE.

il

740 At = Vg Vg Vg P Vg P Vg F Vago F Vg Vg F Ve T Vg,
= 21,4.10_10 mole/cc.sec.
On calcule
-9 -9 .. . -10 -9
4 107 < vy, < 7,90 L1077 5 6,5 L1070 < vy < 6,7.107
. -10 | . , . . -12 -10 |
Vi & 2 .10 5 V370 S V39p 3 V370 € Vagp 5 V43 o 2,4.10 3 Vg < 2,1.10 3
. . -12
Veq sans doute négligeable 5 Visa < 9,7.10
solt
d0,/de = vqy, + Vg, F Vag T Vg Vg Vg

Les calculs précédents semblent indiquer que les valeurs des constantes
de vitesse des étapes 3ta, 3lb,ct 37b dotvent Ctre proches des limites inférieures
obtenues au cours de nos estimations et que

les vitesses v et v

- 3la 31b
807 au moins de la consommation d'oxygéne.

représentent a ellées seules,

La seconde hypothése possible est que la part prise par l'un de ces

2 processus puisse &tre négligée dans nos conditions expérimentales.

4.3.15. FORMATION ET DISPARITIQON DU CYANURE D'HYDROGENE

ET DE LA FORMALDOXIME.

dHCN/dt = v19d =

dCH2==N—~OH/dt v - v

]

Si 1'on applique la méthode des concentrations stationnaires a 1'espéce
CH,=N—~0H, il vient

dHCN/ dt = Ve
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et puisque 1'équilibre entre CH, et NO est rapide,

3

dHCN/dt = k5].(CH3).tNoJ

avec :
= 7,3.109 cc.mole_].sec

a 700°K.

k_ . =k, k.. /k

517 ©3719¢“19b

Dans nos conditions éxpérimentales, nous aurions
dHeN/dt = 3,6.107 ' mole.cc”l.sec”!

Ce résultat est totalement incompatible avec la valeur expérimentale de
-10 -1 -1
dHCN/dt = 1,3.10 mole.cc .sec .
Nous verrons par la suite, les conséquences qu'implique cette contra—

diction apparente.

4.3.16. FORMATION ET DISPARITION DE L'ACIDE NITREUX.

e o e e e et o e et e i i o 2 e i et

+ v + v + v + v + v

dHNO,/dt = v 9a 9p 9¢ lc 17a

+ v + v + v - v

5b 24b 26b

- Vv - Vv

- Vv

12£ 18c

Une grande partie des vitesses intervenant dans cette  expression, a

déja été estimée dans ce chapitre.

Aprés simplification, il reste

dHNOZ/dt =v_, + v, + v

sb T Y9, T Ve T Vasp tV

9¢ lc 24b 26b ~ V1oa ~ Vi2f ~ Vise

4.3.17. FORMATION ET REACTIVITE DE HNO.

dHNO/dE = veu + Vig  * Vou * Vog T Vign T 259, T Vogp T Vayl T Vagq T Vase
On calcule :
-11 . -12 5 -12 | o _ -11
ey < 8,5.10 S Vise ® 9,4.10 S Vi ® 210 2,0, = 2 dNZO/dt = 3.10 ;
_ _ -10 | . W15, - -16 -14
2V27b =2 sz/dt = 1,5.10 3 Vyge ¥ 7,7.10 S Vogq © 8,4.10 ¥ V45f< 1,6.10 .

L'équation différentielle se simplifie donc de la fagon suivante

dHNO/dt = - 2v - 2v

M 27a 27b
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4.3.18. FORMATION ET REACTIVITE DE L'ACIDE NITRIQUE.

dHNO3/dE = vy o, * Vagu = Vige T Vi7a T Vizp T Vize T Vag
-10 ~11
On a Vl]a 1?,3.10 5 Ve < 10 3
v et v < v < 1,1 10—12.
17b 17¢ 17a ?

Si 1'on considére 1'état stationnaire sur 1'espéce HCOBNOZ’ v
11

mole/ce.sec.

39p ©St

peu différent de v , elle-méme majorée par 5,8.10

3%9a

I1 reste donc, aprés simplification :

dHNO3/dt = vy - v

11a 29

4.3.19. FORMATION EI REACTIVITE DE CH,0,H, HCO,H et de H,0,.

L'application de la méthode des concentrations stationnaires aux espé-

ces (11130211, llC()Bll el 1,0, conduil aux. ¢galités suivantes
. -0 -14
VJB = :E: VJAL‘( 2,010 : fLHJHZH] 6,110 mole/ce
3 -10 | -13
Vo ® :%: Vi € 3,8.10 ; (HCO3H] < 6,7.10 mole/cc
et v, o= 4,900 (1,000 = 9,1.10710 mole/ce
47d i ’ 2-2 >

v45a

Dans ces conditions, il semble que 1'on puisse négliger, dans le sché-
ma réactionnel simplifié, la contribution de ces 3 espéces ainsi que les &tapes

qui s'y rattachent.

4.3.20. FORMATION_ET_REACTIVITE_Di_CIL,ONO,

dCHBONO/dt = vy

Aprés simplification, il reste

dCHBONO/dt = Vea

v - v19a

4.3.21. RECAPITULATION.

Aprés ce travail de simplification, les expressions des vitesseg de for-
mation et de disparition des différents produits sont les suivantes

(Aprés 20 secondes de réaction, a 700°K) ; les vitesses sont en mole/cc.sec.
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Vit Vs T V9124 T Voa T Vigp TV

32,1.107 10

Vata Y V3 T V36 T V372 T V3w T Vs
21,4.107 10

+ v

v 15e

2b * V8a * V1i0a

22,1.10°10

Viga ¥ Vioe T Vi2e P Vi9q TV

40.10"10

+ v - v

v 38a

246 V37b
21,4.10" 10

13

v, t v ot v + v + v, .+t v +

I 121 I8¢ 29 33 40 7 Vaud T Voa T

- v - Vv - Vv

24b 26b 39a

0,96.107 10

+ v

13 7 Vaen T Vash T Vaop T V49

5.7, “)"l()

Vs ¥ Vga

0,43.10" 10

T3 Y V32 T V36 T Voo T ViV

44d
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4.4, PREMIERE APPROCHE CINETIQUE.
EVALUATION DE QUELQUES PARAMETRES DU SCHEMA REACTIONNEL SIMPLIFIE.

4.4.1. LE MECANISME SIMPLIFIE.

Les réactions considérées, sont celles relatives aux expressions simpli-
fiées des vitesses de formation (ou de disparition) des différentes espéces.

Le schéma réactionnel simplifié, compte 49 &tapes

-1- CH,NO, ~ CH, + NO

3772 3 2

-2a- CH3 + NO2 > CH3NO2

-2b- CH, + NO, > CH,0 + NO
~ba- CH, + CH,NO, ~ CH, + CH,NO,
-5b- CH,0 f NO, ~ CH,O + HNO,
-6a~- Cli,0 + NO » CILONO

-6b- CH,0 + NO > CH,0 + HNO
~7a- | CH,O + CH,NO, - CH,OH + CH,NO,
-8a- CH,NO, + CH,0 + NO
-9a- CH,NO, + NO, - CII,NO, + HNO,
-9¢- CH,0 + NO,  HCO + HNO,
-10a- HNO2 -+ NO + OH

-lla- NO, + OH + M > HNO, + M
-llc~- NO + OH (+ M) ~» HNO2 (+ M)
~12a- ' CH,NO, + OH - CH,NO, + H,0
-12b- CH, + OH > CH, + H,0
-12¢- CH,0 + OH ~ HCO + H,0
-12d- H, + OH > H + H,0
-12f- HNO, + OH > H,0 + NO,
-12g- CH,OH + OH - CH,OH + H,0
=13~ CO+ OH (+ M) ~» Co, + H (+ M)
-15e- NO, + H > NO + OH

-16a- CH,NO, + H > CH_NO_ + H

3 72 22 2

-18b~ (:”L’.NOLZ + ('.Hz() y (:“'JNOZ + HCO
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-18c¢c- CHZNOZ + HNO2 »'CH3N02 + No2
-19a- CH3ONO (+ M) - CH3O + NO (+ M)
-23- HCO (+ M) -~ H + CO (+ M)
=24~ Heo + Noz > nc02 + NO
-24b- HCO + No2 > HN02 + CO
-26b- | Hco2 + N02 > HNO2 + Co2
-2 7a- - 2 HNO +,N20 + H20
-27b~ 2 HNO ~ N2 + 2 OH
=29- HNO3 + M > No2 + O + M
-31a- CH3 +0,+M +‘CH302 + M
~31h~- UH‘ ¢ ”y > CH)H Ol
-3 U”}“z > ““2“ Ol
~33- CH302 + NO > LH3O + No2
-36— CH30 + o2 > CHZO + H02
-37a— HCO + O2 + M —*vHCO3 + M
~37b- HCO + 0, ~ CO + HO,
-38a- Hco3 > CO + Ho2
-38b- Hco3 + €0, + OH
-39a- uco,3 + No2 > HL03N02
-39b~ HCO3N02 > HNo3 + 002
~40~ H(,O3 + NO > Hco2 + No2
-44d- Ho2 + NO -~ OH + No2
~49- HCO2 + O2 > CO2 + H02
-50~- CHZOH + O2 > CH20 + HO2
~51=- CH3 + NO > HCN + H20

4.4.2. SYSTEME D'EQUATIONS LINEAIRES CORRESPONDANT AU MECANISME

SIMPLIFLL,

Les valeurs expérimentales des vitesses d'apparition V_ des produits

X
moléculaires dosés, sont confrontées aux valeurs calculées grace au schéma réac-

tionnel Simplifié.
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En ce qui concerne les espéces dont les concentrations sont inférieures

x seront considérées comme nulles,

ce qui en d'autres termes, signifie qu'on leur applique la méthode des concentra-

tions stationnailres.

Yieo

Le Tableau 4.5. correspond au systéme d'équations ainsi obtenu.

TABLEAU. 4.5.
Vi T V92 T Vi2a T V2a T Vigs T Vise T Vaa Y V72t Viea T 320! 10”1
Vata * Vs * Vae * Vaza * Vaze * Vgg * Veg = 21,4.1071°
Vob Y Vea Y Vioa Y Vise Y Vasa T Vlur"vaz"vao"vaau*'“an=22""”—]O
Viza " Vize T Viae Y Vion t Viog T Vosa T 40,1071
Vs T V3zp T Vaga T Vi3 Va3 T 21,4.107"0
Vit Vigr t Vige T Voo F V33 Y Vug Y Viug T Vo, T Vap T Ve T Vg,
T Ve T Va7 Vise T Vaaa T Vaab T Vaeh T Vagn 959010 "
Vi3t Voen T Vage * Vaop T Vay T 5,7.107 1
Vs, ¥ Vaa * Vaip T V32 * V36 T Ven T V50 T Voo T Vize " Vigp T 0,43.101°
v, =1,3.10"° | |
Viea ~ Vi2q © 0,75.10—10
Via T Vigg € 0,72.10" 10
V,gy = 0,75.10 10
Vi " Vygp = 0562.10 10
vy, = 0,15.107 10
Veb T 2 Vaza T 2 Vo = O
Vita T V29 t Vg = O
Vb * Voa P Voo Y Vine Y Vot Voeb T Vioa T Vize T Vige = °
Vi T Voa T V2h T Vst T Vaa T V3ga T Vit Vigp T O
Vaa T V7a ¥ Y92 * Vi2a T Viea ~ V8a T Visp " Vige = ©
Vioa Y Vise T2 V270 T Ve T Va2t Vagh T Vasd T Vita T Vite T Vi2a
T Vige T Vioa T Vior T Vion T Vi3 T Vigp = O
Voo P Vioe U Vasn o Voha  Vzan  Vaza T VsV
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VCHBONO = Vea " Viga = 0
You,0 7 Vob T V33 T Vsp T Veb T Y72 T V36 T 0
Vico, T V24a T Va0 T Vaen T V49 T O
VBT Viza T Vi3 T V23 7 Vise T Viea T Viee = ©
Hco, T Y37a T V38a T V3sb T V39a T V40 T O
VCH302 ZV31a T V32 T V33 =0
"ho, = V36 T Vazb T Vaga T Va9 T Vso T Vasa = O
VCHZOH = Vigg " V50 =0

——— e s s e s i i v, it o o e PUSPEOPRAE AR, Judpemnid

Le systéme du paragraphe précédent, comporte 28 équations linéaires.

Parmi les 49 constantes de ViteSSe intervenant dans les expressions
des VX’ 31 ont été déterminées au cours des travaux de simulation concernant la
pyrolyse du nitrométhane (1). ‘

Par contre , 15 espéces (essentiellement les radicaux), n'ont pu &tre
dosées. ‘

Dans ces conditions, il n'est pas possible d'aboutir & une solution,
méme approximative, de 1'ensemble de ce systéme d'équations linéaires.
Néanmoins, cette premiére approche cinétique n'est pas inutile, puisqu'elle
suggére, dans un certain nombre de cds, 1'existence de mécanismesréactionnels

nouveaux.

4.4.3.1. Formation du cyanure d'hydrogéne.
La prise en compte des &tapes =3~, -19¢c- et -19d4- aboutit & une contra-
diction apparente en ce qui concerne la formation du cyanure d'hydrogéne (voir

§ 4.3.15.).

On peut en effet écrire :

ducN/de = kg [ci,] [No]

9 "'] -1 ~ ]
kSl = k3 . k}9c/kl9b = 7,3.107 cc.mole .sec a 700°K
Dans nos conditions expérimentales, aprés 20 secondes de réaction, on

montre que la concentration des radicaux méthyles demeure voisine de

1,].10—13 mole/cc (voir § 4.3.3.).
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Nous aurions :
< -1
dHCN/dt = 3,6.10 ]mole/cc/sec.
Or, expérimentalement, on obtient :

JUCN/dt = ],3.]0—]Om01e/cc/sec.

Malgré cette différence importante,il est difficile de mettre en doute
la filiation nitrosométhane ~» Acide cyanhydrique.
En effet, 1'addition de NO a la pyrolyse du nitrométhane, conduit & une modifi-
cation spectaculaire de 1'accumulation du cyanure d'hydrogéne qui apparait au
tout début de la réaction (50), (1).
De plus, 11 semble que 1'espéce responsable de la bande d'absorption située entre

69004 et 79002, promue en présence de NO, est bien CH_NO (fig. 2.24).

3
Dans ces conditions, on peut supposer qu'il existe, parallélement aux

réactions précédentes, une autre voie de formation de HCN.

Compte tenu de 1'augmentation de la sélectivité initiale ,
gECN = 3,5% pour 1'oxydation du nitrométhane & 700°K, au lieu de 1,2%, dans des
conditions voisines, pour la pyrolyse, notre choix s'est orienté vers le réar-
rangement d'une espéce présente initialement dans le milieu réactionnel et pro-

mue au cours de 1'oxydation : le radical Nitrométhyle.

Avant de faire des hypothé&ses concernant la réactivité de ce radical,
nous nous sommes intéressés 3 sa structure électronique.
11 semble que la configuration la plus stable que 1'on puisse adopter, soit la

sulvante :

H\?“Q/g
0 0 A

Alors que les liaisons issuces du carbone et de 1'azote sont construites
. 2 . . ‘ax
sur des hybrides sp~, les orbitales atomiques 2pZ non hybridées vont former &

orbitales moléculaires dans lesquelles se placent les 5 é&lectrons disponibles.
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Le radical est plan, et les orbitales molécualires ont ce plan comme

plan d'antisymétrie.

I1 est possible de calculer ces orbitales moléculaires grice 3 la mé-
thode L.C.A.O. empirique. ‘

Cette méthode repose sur uﬂAcertain nombre d'hypothéses qui peuvent
Ctre justifiées par unc théorie plus compléte.

Pour une fonction d'onde Wi (monoélectronique, relative & 1'électron 1),

on cherche une combianison linéaire deés orbitales atomiques Xr‘des atomes du

systeéme

jo]

Y. = c. .
1 ir Xr
r=1
avee n = Nombrc¢ d'atomes du systéme
Cir = Coefficient de proportionnalité relatif a 1'atome r.

La minimisation des énergies électroniques E. nécessite la vérification.

de 1la relation :

M=

C. 1 - E. = =132
ir (hrs Elsrs) 0 (s han)
r=1
~ ’ P [ - .
ot Srs désigne l'intégrale de recouvrement f xr(v) xs(v) dTV
1z = .
ol hrs 1'intégrale : f xr(v) h(v) xs(v) dTv
Pour que ce systieme admette des solutions non identiquement nulles,

11 faut que le déterminant construit sur les termes (hr

- E.S ), soit nul :
s irs

D |h__ - E

rs ;isrsl =0

La méthode classique utilise des orbitales atomiques orthogonales.

I1 en résulte que les intégrales de recouvrement Srs valent 1 si r = s

et 0 si r # s

Les quantités hrr ne dépendant que de la nature des orbitales r, on pose

11 en est de méme pour les quantités hrs,quellequesoit la molécule dans laquelle

elles sont engagées ; On pose

Les valeurs de ces paramdtres sont ajust@es sur l'expérience.
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En ce qui nous concerne, les paramétres utilis@s sont les suivants (52)

ay T o + 1,78 /'a étant le paramétre
. = a +'O 48 coulombien et
0 1 < B le paramétre de liaison
B = 0,68 ..
C—N pour la liaison C == C
BN———O = 0,98 dans 1'éthyléne (-6,5 eV).
N
On aboutit au déterminant sulvant
o - E 0,68 0 0
0,68 at+l,78-E 0,98 0,98
= 0
0 0,98 a+0, 4B8-E 0
0 0,98 - 0 a+0,4B~E

dont les solutions conduisent aux 4 niveaux énergétiques E;:

E =aq + 2,588
E, = o + 0,408
E, = a + 00,0968

E& = q —‘0,5798

avec le remplissage €lectronique suivant

a + 20
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Les fonctions d'onde utilisées dans 1'état fondamental sont :

¥, = 0,197 p C + 0,845 p N + 0,349 p 0, + 0,349 p 0,
¥, = 0,707 p_0, = 0,707 p_0,
v, = 0,822 p C + 0,132 p N - 0,391 p 0, - 0,391 p_0,

On peut alors calculer les charges €lectroniques m portées par les différents

At omen (Il = Z ”i(:ir_ avee n.o= Nombre d'électrons sur le niveau 1.
i
d o= 0,/
d N = 1,451
d o, =d0, =1,40

1 2

ainsi que les indices de liaisons ﬂ,(lrs ==2: niCirCiS)des liaisons C—N et N—O
i

Py
|

= 0,441

=
|

= 0,538

Ces résultats sugpérent d'une part, une délocalisation du nuage électro-
nique m vers les atonms‘d'oxygéne, d'autre part 1'existence d'un caractére par-
tiel de double liaison entre les atomes de carbone et d'azote.

De plus, l'orbitale portant 1'électron non aparié pouvant se conjuger avec le
groupement — NOZ’ la durée de vie d'un tel radical est manifestement accrue.
Sa réactivité vis & vis des autres espéces doit €tre faible.

Par contre, les réarangements intra-radicalaires se trouvent favorisés.

La formation de HCN résulterait des réactions suivantes :

i 0 0
s ~
CITN | - H-—-—C::N\ ‘ =52~
\\; [ ]
H N OH

Cette isomérisation se fait par 1'intermédiaire d'un cycle 2 4 chal-~
nons comportant 2 branches 3 caractére partiel de double liaison, donec fortement

"tendu" :
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H-— CuzzNu0

.
Qo
.
.

H-=: 0

L'énergie d'activation A, sera largement supérieure i celle d'une
étape analogue telle que -32-, pour laquelle les estimations trouvées dans la lit—
térature varient entre 26 et 47 kcal/mole (15), (16), (17).

L'espéce formée réagirait alors par abstraction d'un atome d'hydrogé-
ne sur une molécule du type RH (en 1'occurence CH3N02).
M
N =0
H—C==N

‘7~ ol + CH 3N0 2

. £ - OH |
— CHNO, + H——C==N +53-
. CH
puis :
- OH
H———C:::N\\\ se décomposerait rapidement pour donner HCN
Ot et 2 radicaux hydroxyles :

>  HCN + 2 OH -54~
~on

~ ] ' 3 1,
Dans la mesure o l'on a ksa»k53CN.M.) » K

52 s on peut appliquer la méthode
des concentrations stationnaires aux deux edpdces intermédiaires précédentes
On obtient :

v

dHCN/dt =

k 52 [CHZN?)Z]

Si ce schéma réactionnel est correct, la formation initiale d'acide

cyanhydrique se fait essentiellement‘bér 1'intermédiaire du radical nitrométhyl

»
.

[anen/ae] = kg, . [CH,NO,]

les concentrations de CH,NO, ont été calculées 3 diverses températures,
au cours de la pyrolyse du nitrométhane (1).



V,HC N

CH,NO, ],

E = 43 KCGl/mo le

41
3 -
2 -
3
O i 1 L i 19/T
130 135 140 145
fig., 4.1,

Formaﬁion de HCN au cours de la pyrolyse du nitrométhane :
676°K < T < 771°K
LES VALEURS DE (CHZNOZ)o ont été calculées au cours des

travaux de simulation effectués par PERCHE (1 .



_83..

Sur la figure 4.1. nous avons porté le logarithme du rapport

[dHCN/dt]O/[CHZNoz}O en fonction de 1/T.

Entre 403 et 480°C, on obtient, en premiére approximation,
une droite dont la pente permet d'estimer 1'énergie d'activation ainsi que le fac-

teur préexponentiel de k52

ke, = 3,8.10 cxp (~43000/RT)

solt

17,4 sec | | 3 700°K.

Comme le suggérait le mécanisme, 1'énergie d'activation expérimentale

E52 est élevée et wvoisine les estimations les plus élevées, concernant 1'étape-32-

4.4.3.2. Formation de 1'hydrogéne.

A 700°K, aprés 20 secondes de réaction, on a :

B o _ -10
de/dt =y * Vi Viog = 0,75.10 “mole/cc.sec.

16a c

Cette expression permet d'évaluer la concentration des radicaux hydro-

géne
[H] = 0,9.]0—]5m01e/cc

Si 1'on applique la méthode des concentrations stationnaires i ces mé-

mes radicaux, 11 vient

VBT Vi2a V13 T V23 T Vise T Viea T Viee = °
D'ol, en combinant les 2 expressions précédentes
v,, t v, ., —V = 0,75.10—lO

13 23 15e
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Ces 3 termes ont déja fait 1'objet d'une estimation

~10
v13 = 2.10
-11
vy, = 3,2.10
2,1.1077 < v, <3,9.107°

15e
La somme des vitesses V3 et v,y ne suffit donc pas 3 compenser la for-
te réactivité des radicaux H vis d vis du dioxyde d'azote (Etape 15e).

Différentes hypothéses pourraient permettre d'expliquer cette apparen-—

te contradiction ; examinons-—les

- La valeur de lee est beaucoup trop élevée. PERCHE (1) a rewvu
les travaux relatifs A cette constante. Qu'il s'agisse du facteur préexponentiel
ou de 1'énergie d'activation, l'accord est excellent et 1'on peut écrire

14

k = (1,1 + 0,2).10 cc.mole—l.sec_] a 700°K.

15e
-~ La constante de vitesse de 1'dtape —13- est trop faible.
L3 encore, il s'agit d'une constante pour laquelle les déterminations les plus

récentes convergent toutes vers une valeur voisine de :

1,6.10' " ccumole 'isec™! 2 700°k (1.
' (voir § 5.4.1.1.)
De plus, la vitesse expérimentale d'accumulation du dioxyde de carbone est égale

- -10 . - . . N
a 5,7.10 ‘mole/cc.sec, v ne saurait donc &tre supérieure 3 cette valeur.

13
- la derniére hypothése envisageable concerne 1'existence d'un mé-

canisme nouveau susceptible de fournir des radicaux H en quantité importante.

Certains faits expérimentaux ont guidé notre choix :

il s'agit des valeurs de la sélectivité de 1'hydrogéne (& HZ) mesurée dans diver-

ses conditions expérimentales (Tableau 4.5.).

TABLEAU 4.5.
VALEURS DE £ H2 APRES 5 SECONDES DE REACTION A 700°K.

CH.NO, seul | CH

N0, 4NO,-NO, CH,NO, =0,
g, 7 1,0 by 2,6
NO
1610[ 2] 10 1,07.103 70

mole/ce
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On remarque qu'en dépit des différences importantes dans les concen-

trations du dioxyde d'azote, la sélectivité de H, reste toujours du méme ordre

2
de grandeur.

11 semble donc que le nouveau processus de formation des radicaux H,

fasse intervenir le dioxyde d'azote lui-méme.

Aprés avoir envisagé différentes possibilités, nous avons retenu la ré-

et 1'acide nitreux HNO,.

action entre NO2 2

Un mécanisme possible serait, dans un premier temps, la formation du

radical nitrate symétrique NO3

H
o N—o0"

&

HN02 + NO2 > 0°
N

0 0

-
NO3 sym. + NOH -55a—--

Puis, 1'espéce NOH sc décomposerait trés rapidement, de la maniére sui-

vante
NOH > NO o+ 11 ~55p-

L'étape ~55a- n'est pas sans rappeler la formation de NO3 lors de la

décomposition bimoléculaire du dioxyde d'azote :

NO2 + NO2 > N03 + NO -56-
pour laquelle ASHMORE et BURNETT (53) déterminent la constante de vitesse
24000

k56 x 4.1011 e RT .cc.moleml.sec_1

Une autre possibilité conduirait 3 un complexe cyclique intermédiaire :
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H
/
N — 0 N — O
/ /
0 0 —_— 0 0 + H
N AN NS
N N
(. |
0} 0

Apres le départ de H, on utly;;il intermédi at rement une st ructure
équivalente a N204,instab1e dans nos conditions opératoires, se décomposant pour

donner 2 N02.

4,5. CONCLUSION.

L'examen des données bibliopgraphiques et des résultats analytiques

petme U de propose s un nebema teact tonne b oaimp Lo,

Une premiére approche cinétique dont nous avons montré 1'intérét dans

2 exemples particuliers, constitue le test préliminaire du mécanisme envisagé.

Les calculs peuvent &tre développés davantage. Ils conduisent alors
-outre 1'ordre de grandeur des concentrations radicalaires- 3 la connaissance

approximative de quelques paramétres cinétiques.

A ce stade de notre travail, il reste 3 simuler les faits expérimentaux
3 1'aide d'un ordinateur (tout d'abord 1'oxydation du nitrométhane 3 700°K et
740°K) . |

Puis, il faudra vérifier que ces résultats sont combatibles avec la

pyrolyse du nitrométhane seul ou en présence d'additifs.

»

000000
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CHAPITRE 5

SIMULATION SUR ORDINATEUR DE LA REACTION LENTE
D'OXYDATION DU NITROMETHANE.

5.1. MISE EN (EUVRE DU PROGRAMME.

Nous avons réalisé 1'essentiel des travaux de simulation au moyen d'un
programme d'intégration en ALGOL, mis & notre disposition par le Centre Inter-—

universitaire de Traitement de 1'Information.

Ce progvamme dérive du procédé classique de RUNGE-KUTTA d'ordre 4 (1).
Son protocole d'utilisation est parfaitement connu (2), (3), (4).

L'application de la méthode de 1'&tat quasistationnaire aux espéces
instables nécessite la détermination préalable des concentrations des produits
primaires de la réaction, et cela pour un temps e petit.

Ces concentrations peuvent ¢tre calculées approximativcmcnt pour
£ = 0,1 seconde en congidérant un nombre limité d'étapes prépondérantes.

PERCHE (4) a montré qu'il n'était pas nécessaire de connaftre ces valeurs avec
une grande précision ; pourvu que 1'ordre de grandeur soit respecté, la précision
de 1'intégration reste excellente. '

-~

On calcule, par exemple & 700°K, les valeurs suivantes

10

[¥0,] = 2,2.107"" mole/cc
[No] = 2,0.107'0 mole/cec
[en 0] = 4,2.1071% note/ec
[ct,] = 7,2.107"% mole/cc
[cH0H] = 4,6.107"3 mole/cc
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Examinons & présent les rééqltats obtenus dans le cas de 1'oxydation
du nitrométhane. '

Afin de rendre compte de la formation de HCN et de H2 (voir § 4.4.3.1.
et 4.4.3.2.) au cours de 1'oxydation du nitrométhame, nous avons ajouté dans le

mécanisme simplifié, un certain nombreé de nouvelles &tapes &lémentaires

CH2N02 - HCNOOH -52-
HCNOOH + CH3N02 > CH2N02 + HQN(OH)Z -53-
HCN(OH)2 -+ HCN + 2 OH. 54~
+ - N -3-
CH3 NO ~+ CH3 0 -3
N + N - -
CH,, 0~ CH3 0 19¢
CH,NO > HON + Hzo -57-
HN02 + 302 +> 2 No2 + H ~55a~

Le schéma ainsi obtenu-a aldrs fait 1'objet d'une premiére série de
simulations. Aprés avoir confronté le résultat de ces calculs avec les faits ex~
périmentaux, nous avons pu &liminer quelques étapes dont les vitesses étaient

manifestement négligeables :

2 HNO ~» N20 + OH ~27a-
HCO, ~ CO + HO, -38a-
HCO3 > CO2 + OH -38b~-
HCO3 + NO2 -+ HC03N02 -39%a-
HCONO, > 1IN0, + €O, ~39b~ |
Par contre, la concentration des radicaux Hoz(culculéc) ¢tant maximale

au tout début de la réaction, nous avons été amené 3 tenir compte de leur réac~

tivité avec le dioxyde d'azote dont la concentration devient rapidement impor-

tante

HO2 + NOZ - HNO2 + 02

=448~

De plus, pour des taux d'avancement de r€action importants, il devient

nécessaire d'introduire le processus =15c¢c=-
NO+H+M=>I1NO+ M

Fnfin, en ce qui concerne 1'étape

1'avis de GOLDEN et al (9) en ne la faisant

réactionnel, Cette hypothése ne pourra Etre

un nombre suffisant de faits exp8rimentaux,

étude compléte de 1'oxydation du méthane.

~-15¢=
-31b~, nous nous sommes rangés 2
pas intervenir dans notre schéma

vérifiée que lorsque nous aurons
pour entreprendre par exemple, une



CONSTANTES DE VITESSE DU TABLEAU 5.1.

R

2,1.]0—6mole/cc
1,45.10_6m01e/cc

700°K
740°K

—
=
g
o474

14

—
&
o

. . . -1 -1

Les constantes de vitesse sont exprimées en cc.mole .sec ,
o _1
sec ,

o0 2 -2
cc .mole “.sec

Valeurs de k pour T = 700°K Valeurs de k pour T = 740°K
1:E77.10'3 ° 1,22&.10'2 °
5,00.10"" 5,00.10!!
1,00.10'2 1,00.10'2
4,00.10'2 4,00.10'2
3,90.10° 5,40.10°
5,00.10'2 5,00.10'2
1,00.10'"3 1,00.10"3
1,00.10"1 1,00.10'!
2,10.10° | 2,92.10°
1,97.10%  ° 7,91.10% °
8,89.10° 2,83.10"
5,00.10° 1,34.107
1,60 ° 7,00 °
6,00.10'2 4,15.10'2
2,30.10'2 1,48.10'2
2,40.10"! 3,00.10'!
2,50.10"" 2,50.10"!
9,50.10'2 1,00.10'3
1,00.10'2 1,00.10"2
5,00.10'2 5,00.10'2

1,00.10"! 1,00.10""!

-1

_2a_

_2b_

"'43."
~5h—
—6a—
_6b_
—7a-
-8a-
_ga_
._9(:_.
~10a-
-1la-
=1lec-
-12a-
-12b~-
-12c-
-12d-
-12f-

_]2g—
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5.2. SIMULATION DE LA REACTION LENTE D'OXYDATION DU NITROQMETHANE .

Le meilleur accord entre la simulation et les faits expérimentaux,

obtenu avec le schéma réactionnel et les valeurs numériques du tableau 5.1.

)

T
-t
M

TABLEAU 5.1.
MECANISME REACTIONNEL D'OXYDATION DU NITROMETHANE
ET GRANDEURS CINETIQUES ASSOCIEES. - K
~i- CHNO, » CH, + NO, | 6,62.10 8xp(-28500/T)  °
~2a- CH, + NO, - CH,NO, 5:101‘
~2b~ Gy + NO, » CH,O + XO 10'2
-3~ CLy + NO > CH,NO 4.10"2
~4a=  GHy + CH,NO, + CH, + CH,NO, 2,4.10 " Texp (-4500/T)
~5b= CH,0 + N, > cnzb + HNO, 5.1012
~6a- CH,0 + NO - CH,ONO 10!?
-6b~ CH3O + NO -~ CH20 + HNO 10]1
~7a=  CH,0 + CH,NO, - CH,OH + CH,NO, 1,3.10 2exp(~4500/T)
~8a- GH,NO, + GH,0 + NO 2,9.10 %exp(-18000/T)  °
~9a=  CGHNO, + NO, > CH,NO, + HNO, 1,8.10" exp(~15000/T)
-9¢=  CH,0 + NO, » HCO + HNO, 3,9.10"2exp(~9500/T)
~100- NG, > NO + Ol 10 2exp(-19000/1)  °
~1la- N()2 + OH + M nNo3 + M 2,86.1018 e
-lle=  NO + OH + M =+ HNO, +M l,l.]Olaexp(aoo/T) e
“12a=  CHNO, + OH > GH,NO, + K,0 1,74.10 Pexp (~3000/T)
~12b- CH, + Olf - CHy + H,0 2,5.10"!
-12c- CH0 + O+ HCO + H,0 3,96.10 " 3exp (~1000/T)
~12d- My + OH 0 + M 1012
-12f- HNO, + OH  H,0 + NO, 5,0.10'2
-12g- CH,0H + Ol  CH,OH + H,0 10!
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-13~
-15¢~
-15e~-
-16a-
~-18b~
-18c~
~19a-
-19b-

-23~
~24a~
~24b~
-26b-
~27b-

_.29....

33—
-36-
-37a—

~37b=-

~55a~

=57

CO + 0 (+ M)
NO +H + M

NO2 + H

CH3NO2 + H

CHZNO2 + CHZO

CH2N02 + HNO2

CHBONO + M

N
CH3 0

HCO + M

HCO + NO2

HCO + NO2

HCO2 + NO2

2 HNO

CH302

CH302 + NO

C“3O + O2

HCO + 0, + M

HCO + 02

HCO3 + NO

H02 + NO2

HO2 + NO

HC02 + O2

CHZOH + O2

CH2N02

HCNOOH + CH3N02

HCN(OH)2

HNO2 + NO2

CH_NO
3

-+

-»
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Co, +H (+ M

2
HNO + M

NO + OH

CH2N02 + H2

CH,NO, + HCO -

CH3N02 + NO2 .
CH,0 + NO + M

C +
H3 NO

H+ CO + M

HCO2 + NO

HNO2 + CO

HNO2 + CO2

N, + 2 OH

No2 + OH + M

CH302 + M

CHZO + OH

CH3O + NO2

C“ZO + H02

+
HCO3 M

Co + HO2

HCO, + NO

2

HNO2 + O2

OH + NO2

H02 + CO2

CHZO + H02

HCNOOH

2

HCN(OH)2 + CH2N02

HCN + 2 OH.

2 NO2 + H

HON + HZO

7,6.10

2,5.10!

2,14.101

3,1.10!

3,5.10]

1,3.10'

1,8.108xp (~15000/1)

voir § 5.4.1.1.

15 oo

6.10" %exp (~1500/T)

3,16.10 Pexp(~5000/T)

Jexp (~-5000/T)

2.101!

7,15.10" exp (~18000/T)

7.1013exp(-19000/T) °

3exp (~7500/T)

36 xp (~2000/T)

1013

3exp(-ZOOO/T)

8.10!!

4exp(—]SAOO/T)

5.10 Pexp(1000/T)  °°

2.10 3exp c14000/T) °

1012

3,5.10 exp (~2000/T)
1,67.1010 o0

4,35.10 2exp (~2000/T)

]012

2,10 exp (~9000/T)

]012

3,7.10 exp (~1000/T)

1012

2,5.10 exp(-21000/T) °

voir § 4.4.3.1.
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5.2.1. COMPARAISON DES COURBES EXPERIMENTALES ET SIMULEES.

Le protocole expérimental décrit au Chapitre 1, consiste tout d'abord
4 vaporiser le nitrométhane liquide dans le réacteur, ce dernier est alors mis

en communication avec un ballon rempli d'oxygene.

Pendant un court laps de temps, CH3NO2 est donc pyrolysé seul
(environ 1 seconde 1/2).
Afin de tenir compte. de ce fait expérimental, les calculs sont effectués avec
le mécanisme du tableau 5.1. en posant initialement : [02] = 0.
Puis, aprés | seconde 1/2, qu'il s'agisse des concentrations moléculaires ou

radicalaires, les valeurs obtenues sont''réinjectées'" dans le programme en tant:

que valeurs initiales d'intégration ([02] = [02]0, t =0).

Ces calculs sont confrontés aux résultats expérimentaux sur les figures

5.1 et 5.2.
I1s sont en bon accord avec les valeurs expérimentales obtenues a 700°K
et 740°K, les écarts les plus notables ne concernant que les produits mineurs

de la réaction.

5.3. SIMULATION DES REACTIONS LENTES DE PYROLYSE ET DE NITRATION DU NITROMETHANE.

5.3.1. PYROLYSE DU NITROMETHANE

Des résultats nouveaux ayant été obtenus par spectrophotométrie "in

situ", nous avons simulé a 1'akde du mécanisme 5.1. la réaction de pyrolyse de
CH,NO, 3 700°K.
Dans ce cas particulier, 1'accord est excellent pour toutes 1les

espaces dosées. (fig.5.3.).

La comparaison des calculs avec les mesures spectrophotométriques est
plus délicate. En effet, les résultats de simulation se rapportent & des mani-
pulations réalisées dans un réacteur en Pyrex, alors que ceux obtenus par spectro-
photométrie dérivent d'expériences dans un r@acteur en Silice.

Dans ce dernier cas, on constate un accrolissement sensible de la vites-

se de disparition du nitrométhane (voir fig. 2.25 et 2.26).

S'i1 n'est pas possible de confronter directement ces résultats avec
la simulation, on peut néanmoins faire abstraction de la température en comparant

les valeurs de la sélectivité.
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La sélectivité EX est définie comme le rapport de la quantité de Xformé
sur celle de nitrométhane consommée

£ = X] formé
X A ‘
CH3N02
Ces valeurs, calculées en fonction du taux d'avancement de la réaction,

sont reportées dans le tableau 5.2.

r o= A | CH3NO2

[eignog],

TABLEAU:5.2.
COMPARAISON DES SELECTIVITES EXPERIMENTALES

(déterminées par spectrophotométrie)

AVEC LES SELECTIVITES CALCULEES DE CH,O, CH,ONO, HNO, et NO,.
2
£ % 107 x 1 1 2 3 4 5 6
676°K 29,9 20,7 15,6 12,4 10,0 -
£ CH,0 696°K 35 26,2 | 19,8 | 16,4 | 12,2 10,8<'«\‘-{f;)
o \£
Simulation 700°K| 36,0 | 26,4 | 20,1 | 16,6 | 14,6 | 11,7 \M
676°K 10,9 8,2 6,7 6,0 5,6 —
£ CH,ONO 696°K 14,0 12,2 10,6 9,2 8,3 7,7
Simulation 700°K| 6,5 6,0 5,4 4,8 4,4 3,8
676°K 2,4 1,8 1,6 1,4 1,3 -
g HNO, 696°K 2,5 2,5 2,5 2,4 2,3 2,2
Simulation 700°K{ 4,0 2,2 1,8 1,4 1,3 1,1
676°K 7,0 3,6 2,4 1,8 1,4 -
£ No, 696°K x4 2,4 1,8 1,5 1,2 1,1
Simulation 700°K§ 6,2 2,2 1,6 1,1 0,9 0,8

On constate que dans 1l'ensemble, 1'ordre de grandeur de la sélectivité
déterminée expérimentalement i partir des dosages spectrophotométriques, est

en accord avec les valeurs obtenues par simulation.
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5.3.2. NITRATION DU NITROMETHANE

Nous avons simulé cette réaction dans le but de tester le mécanisme

de formation des radicaux H par la réaction :
HNO2 + N02 > 2 NO2 + H - -55a-

Les résultats des calculs sont confront&s aux faits expérimentaux sur
la figure 5.4.

La forte réactivité des atomes d'hydrogdéne avec le dioxyde d'azote
est compensé par la vitesse importante de 1'étape =55a-.
La concentration stationnaire qui en tésulte explique la formation de H2 par

attaque du nitrométhane (réaction =—-16a-).

5.4. DISCUSSION DES RESULTATS.

5.4.1. (,()NSIANLLS NODIFILLS PAR RAPPORT AUX SIMULATIONS PRECEDENTES.

e e s e o o i e e e it . o e v e B

Le meilleur accord entre les courbes expérimentales et simulées a né-
cessité la modification d'un certain nombre de constantes de vitesse adoptées

par PERCHE (4) au cours de ses travaux de simulation.

I1 s'agit des 14 &tapes réactionnelles regroupées dans le tableau 5.3.

TABLEAU 5.3,
CONSTANTES DE VITESSE MODIFIEES
PAR RAPPORT AUX SIMULATIONS ANTERIEURES.

Simulations précédentes Présent travail
~9a=  CH,NO, + NO,>CH,NO, +HNO,: 1,80.104 i 700°K ! 9,0.103 i  700°K
~9c=  CH,0¥NO,HOOHINO, i 7,00.10% 2 700°K ; 5,0.10° 3 700°k

~10a~ HNO, *NO+OH | 1,00.1012exp(—19000/T)E 4,60.10 *exp(~22500/T)
~lle- NO+OHHWHNO, M 1 9,50.10'Bexp(=1750/T) | 1,80.10'Cexp(800/1)
~12a=  CH,NO,*OHCIL,NO+H,0 é 2,10.10 2exp (~2500/T) i 1,74.103exp (~3000/T)
~12¢- CH,0+OH-HCO+H,0 1} 4,30.10 Jexp(=1500/T) | 3,96.10 " %exp(~1000/1)
-12£- HNO,,+OH~NO, +H,,0 E 2,00.10'° g 5,00.10'2
~15e- NopHNOYOR 11,2000 & 700°K | 7,010 2 700°K
-16a- CHNO,+K>CH,NO,+H, | 7,50.10'2exp(~5000/T) | 3,15.10"exp (~5000/1)
! .
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e : 12 . 11

18¢ CH2N02+HN029CH3N02+N02 : 1,007{0 :‘2,00~10

-19a=  CHONO+M>CH,0+NOWM | 3,80.10' %exp(~18000/)) 7,15.10'"exp(~18000/1)

~ |

1 ! ]

-23- HCOHMPHACOML 1 7,20.10 Jexp(=7500/T) 1 2,14.10 " 3exp(~7500/T)

-29- HNO+MNO, +OHM 2,40.10° 3 700°K | 3,60.10° 3 700°K
+ . b

~57- CH ,NOHCN+H 0 b 2,00.10"0 & 700°k -:9,0.10"2 a  700°K
; | t
' 1

Les modifications les plus importantes concernent les &tapes suivantes :

5.4.1.1.Réactions du nitrométhane et du formol
avec les radicaux hydroxyle.

CH3N02 + OH - CH2N02 + HZO ~12a-

CHzO + OH ~ HCO + H20 -12c-
Les valeurs antérieures (respectivement 5,9.]010 et 5,0.1012cc/mole.sec)
impliquaient une concentration stationnaire en radicaux hydroxyle trop grande,
1'étape -13- entrainant alors une vitesse de formation de COZ’ 3 740°K, plus de

2 fois supé@rieures aux valeurs expérimentales.

En outre, la constante de Qitesse de 1'étape -13—- : CO + OH ~ CO2 + H
est actuellement parfaitement cernée (4) ; alle dépend toutefois légdrement de

la pression (5), (6). Ainsi, lorsque la preésion totale varie de 100 a 700 Torr,
10 a 1,84.1011 éc/molé.sec (6 = 25°C) (5). Dans nos condi-

tions expérimentales, la valeur la plus probable de k13_que 1'on puisse actuel-

kl3 augmente de 8,5.10

. 11 :
lement adopter & 700°K, est 1,6.10° cc/mole.sec.
Lo meilleur accord est alors fourni par la simulation en prenant

k = 1,74.1013exp(-3000/T) sk = 3,96.10‘3exp(-IOOO/T) cc/mole,sec.

12a 12¢

I1 convient de noter qu'au cours des travaux de simulation concernant
la pyrolyse de CHBNOZ’ PERCHE (4) a montré que 1'on pouvait faire varier la cons~-
tante k12a & condition toutefois de modifier k]2c dans le méme sens.

De plus, nos propres valeurs expérimentales fournissent un meilleur accord avec
la seule détermination de k12a (8) :

k 55 ¢ 0,6.1011cc/mole.sec i 292°C

12a

notre valeur étant de :

[}

k12a 6.108 cc/mole.sec & la méme température.



-102-

5.4.1.2.Réaction du nitrométhane avec les radicaux H.

CH3NO2 + H -~ CH2NO2 + H2 -l6a~-

L3 encore, il a fallu augmenter la constante de vitesse k]6a en la
multipliant par un facteur voisin de 4,

On obtient :

k]6a = 3,]6.1013exp(*5000/T) soit kléa E 2,50.10]0cc/m01e.sec a 700°K.

Cette valeur est d'ailleurs tout a fait comparable a celle fournie par
MOORTGAT (7) pour la réaction similaire d'attaque d'une molécule de nitrite de

méthyle par un atome d'hydrogéne

CH3ONO + H - CHZONO + H2

qui vaut : 1,6.1010cc/mole.sec a 700°K.

5.4.1.3. Réaction du nitrosométhane.
N > N+ ->7/-
(H3N0 HCN H20 ~57
La nouvelle &tape d'isomérisation des radicaux nitrométhyle -52- ex-
plique la formation initiale de 1'acide cyanhydrique.
Elle n'est cependant pas négligeable pour des taux d'avancement de réaction im-

portants, du moiuns en ce qui concerne la pyrolyse du nitrométhane.

C'est pourquoi, il a fallu diminuer légérement la part de la réaction

~57~ en prenant

kg, = 1,80.10%xp (~15000/T)

soit
kg, 9.10"% sec”! 2 700°K

5.4.2. REACTIONS PROPRES A L'OXYDATION DU NITROMETHANE.

W TS o AR Y T ot O o S e - S W 28 T 54 5N B B K

5,46.2.1. Réaction des radicaux méthyle avec 1'oxygdnc.

CH, + 02 + M+ CH30 + M ~31la~

3 2

Les valeurs adoptées 4 700°K et 740°K, suggdrent une énergie d'activa~
tion nulle ou faiblement unégative (voisine de 2 kcal/mole).

Si 1'on calcule l'expression de kqu i température ambiante, on obtient :

=
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k = 1,4.]017cc2m01e—25ec—]
31a

soit, pour M = 2,1.10—6m01e/cc

-~k = 3,0.1011cc/m01e.sec
31a ,
Ce résultat est en excellent accord avec les déterminations les plus

récentes (voir Tableau 4.1.).

5.4.2.2. Réaction de dismutation de CH302.

+ — —
CH302 > CHZO CH 32
Cette étape n'a d'importance qu'au début de la réaction. Elle est la seu-
le, semble-t~il, susceptible d'expliquer les valeurs élevées de la sélectivité
initiale de 1l'eau. ‘
Son énergie d'activation élevée (28 kcal/mole) est en accord avec le mécanisme

d'isomérisation radicalaire envisagé

CH302 > CHZOOH -32a~
Nous avons réalisé des essals de simulation en supprimant 1'étape =32-.

Dans ces conditions, les modifications les plus importantes, sont de 2 ordres.
En effet, certains produits volent leur concentration diminuer

NO, HZO, CO (environ 15% aprés 10 secondes de réaction 3 700°K) ; d'autres, au

contraire, sont promus, en particulier NO2 dont la sélectivité initiale calculée,

passe de 597 a 90% (& 700°K).

Or, la sélectivité extrapolée & taux d'avandement nul, & partir des données ex-

périmentales, voisine 507% (Tableau 3.5.).
11 semble, d'autre part, difficile d'envisager l'existence des réactions
biradicalalires dans lesquelles interviendrait CHBOZ’ pulsque sa concentration

. - . ¢ aas - -12
maximale calcul@e (en 1'absence de 1'étape =32-) reste inférieure 3 10 "“mole/cc.

5.4.2.3.Réactions des radicaux RO, avec le monoxyde d'azote.

CH302 + NO - CH3O + NO2 -33-
HCO3 + NO = H002 + No2 -40-
HO., + NO - COH + NO ~-44d-

2 2
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Les travaux de simulation nous conduisent 3 adopter des valeurs iden-
. . . 12 N
tiques pour les constantes de vitesse de ces 3 étapes : 10 “cc/mole.sec.d 700°K

et 740°K.

Elles expliquent en grande partie, la présence de quantités relativement impor-

tantes de dioxyde d'azote dans le milieu réactionnel.

A partir de ces résultats, il est intéressant, étant donné leur impor-—
tance dans les réactions de formation du "'smog photochimique", de fixer 3 tem-

pérature ambiante, une borne inférieure aux valeurs de ces 3 constantes.

Si 1'on adopte 1 kcal pour 1'énergie d'activation, on obtient

k,. et k; > 4.1011cc/mole.séé . a 300°K.

k335 Ky htd

5.4.2.4. Réactions du radical Formyl avec 1'oxygéne.

HCO + o2 + M- HCO3 + M ~-37a-

HCO + O2 -+ CO + HO2 -37b~
Le meilleur accord edtre lcs valeurs expérimentales et simulées s'ob-

tient en adoptant respectivement

k37a

16 2 -2 -1
cc .mole “.sec

1,67.10
et ‘

k... = 4,35.10 "2exp(~2000/T) cc/mole.sec.

37b

Dans nos conditions expé&rimentales, c'est donc 1'étape -37b- qui est
la réaction prépondérante entre les radicaux HCO et 1'oxygéne, puisqu'elle est

environ 10 fols plus rapide que la réaction -37a-.

oooQooo
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CONCLUSTON

1'étude de 1'oxydation du nitromdthane dans le but d'@lucider les
mécanismes de nitration et d'oxynitration du méthane, a permis de mettre

en évidence les faits sulvants

- Vérifier le caractére explosif des mélanges nitrométhane-oxygéne

et en préciser les limites d'explosion.

- Comparer les spectres d'absorption (Ultra—Violet et Visible)

des produits purs avec ceux obtenus '"in situ'" au cours de la réaction lente.

~ Mettre en &vidence (et parfois doser) des espéces particulidrement

réactives : N02, HNO,, CH_,ONO, Cﬁzo. La quasi-totalité des produits stables

2° 3

a été déterminée par chromatographie en phase gazeuse en utilisant un sys-
téme d'échantillonnage original iNous avons vérifié les résultats de ces do-
sages en montrant qu'ils étaientwcompatibles non seulement avec les bilans
en matiére, mais aussi avec les bilans des vitesses d'apparition ou de dis-

parition des différents produits).

~ Confirmer le caractétre promoteur de 1'oxygéne grace aux limites
d'explosion d'une part et aux résultat$ analytiques d'autre part. Les quanti-
tés de méthane sont réduites dans le cas de 1'oxydation et parmi les produits

mineurs trdés réactifs, NO, atteind une concentration maximale importante

2
alors que CHZO est assez peu pepturbé.

~ Déterminer un mécanisme réactionnel simplifié 3 partir d'un schéma
cinétique faisant intervenir l'essentiel des interactions entre les molécules

et les espéces radicalaires,.

- Simplifier cc schéma en ne conservant que les termes prépondérants
des expressions Vx = d(X)/dt, (X étant une espéce moléculaire), & partir des
résultats analytiques et des valeurs des paramétres cinétiques déterminés

pour lapyrolyse du nitrométhane ou déduits de la littérature.



~ Ajuster ces paramétres cinétiques pour obtenir par simulation sur
ordinateur, le meilleur accord avec les faits expérimentaux, qu'il s'agisse

de 1'oxydation, de la pyrolyse ou de la mitration du nitrométhane.

L'ensemble de ces faits devrait permettre de déterminer dans un
avenir proche, les mécanismes rééctionnels de 1'oxynitration du méthane.
La simulation de cette derniére réaction autoriserait alors le calcul,a
priori, des rendements en produits intermédiaires valorisables (CH_,OH et

3

CHZO par exemple), et le calcul des conditions paramétriques optimales pour

leur obtention.
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