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INTRODUCTTCOCN

La consommation de paz naturel se situe aux alentours de 1,400
Milliards de meétres cubes par an, les réserves étant actuellement estimées i
70.000 Milliards de m3 (1). Loin de diminuer A mesure que la consommation
augmente, les évaluations de ces réserves vont au contraire en croissant, de
sorte que l'on ne peut pas prdvoir 1'époque ol cette source d'énergie fera
défaut. L'intéret des recherches d'utilisations nouvelles du méthane, princi-

pal constituant des gaz naturels, reste donc d'actualité.

Si sa principale utilisation reste la combustion industrielle

ou domestique, on s'oriente de plus en plus vers sa valorication chimique:

- La pyrolyse du méthane permet d'obtenir soit de 1l'acéty-
léne (4 1500°C), soit du carbon black (& 900°C).
- L'halogénation conduit & des produits dlvers, solvants,
anesthésiques et liquides frigorigénes,
- L'oxydation partielle par 1'air ou 1'oxygeéne, enfin, est
certainement la réaction qui présente le plus d'intéret :
- En présence de vapeur d'eau pour aboutir au mélange
CO + H2 » & 1'origine de nombreuses synthéses.
' - En présence d'ammoniac, on forme du cyanure d'hydro-
géne, lul m@me utilisd A la fabrication de matidres plastiques,
- Sans additif, 1l'oxydation ménagée conduit également
a la formation du mélange CO + H,, mais, réalisée dans des conditions plus

douces, elle peut fournir directement du méthanol et du formol,




L'un des btuts recherchés depuis plusieurs annédes au .
Laboratoire étant la valorisation des hydrocarbures par oxydation ménagée,
solt en recyclant les matiéres plastiques (2), solt en utilisant le méthane
comme matiére premidtre (3), nous nous sommes posés la question de savoir
si une exploitation industrielle de 1l'oxydation ménagde du méthane était

envisageable.,

Dans le cas de la rdaction avec 1'oxygéne ou l'air, la répon-
se est plutot négative, les rendements étant faibles et surtout la cindtique
trop lente. La présence d'un catalyseur est donc nécessaire, les oxydes 4!

azote semblant les promoteurs les plus appropriés.

En fait, la complexité des phénoménes observés au cours de
1'oxy-nitration nous a conduit & envisager un milieu réactionnel plus sim-
ple et c'est ainsi que nous avons abordé la nitration du méthane.

La encore, les difficultés d'analyse ont fait que nous avons
envisagé un processus moins complexe bien que faisant intervenir les mémes

molécules et les memes intermédiaires, la pyrolyse du nitrométhane.

Cette étude représente 1'essentiel de notre travail, son
but étant de déterminer et de tester un mécanisme aussi représentatif que
possible de la pyrolyse de CHBNOQa

Elle comprend une approche phénoménologique et analytique
de la décomposition du nitrométhane enire L0O0 et 500°C seul (chapitre 3) et
en présence d'additifs varids, NO, NOQ, CHQO, NEO et O2 (chapitre 4),

L'examen de la littérature et 1l'observation des falts expé-
rimentaux permet la détermination d'un schéma réactionnel comportant un
nombre 1imité d'étapes et l'estimation de leurs paramétres cindtiques
(chapitre 5),

Ce mécanisme est enfin simulé 4 l'aide d'un ordinateur,
et les résultats confrontés aux expédriences dans un trés vaste domaine

paramétrique, pour le nitrométhane seul ou en présence d'additifs (chapitre 6).




(1)

(@)

(3)
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CHAPTTRE I

METHODE EXPERIMENTALE.

Les réactions sont étudiées nar la méthode statique dans des
conditions non agitées. Il s'apit soit de l'utilisation de la méthode classique
du pyrométre (1) qui consiste A Introduire le mélange gazeux dans un réacteur
préalablement vidé, solt de ia vaporisation, désormais coarante au Laboratol-

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

1.1.-DESCRIPTION DE L'APPAREIL.

Il comprend :
- un réacteur
- deux installations de vide indépendantes, des ballons

de stockage des gaz et des dispositifs de mesure de leurs pressions,

1.1.1.-LE REACTEUR.

Les expérienges sont réalisdes dans un réacteur cylindrique en
"Pyrex" ou en silice d'un volume de 33( cc.,dont le rapport surface sur vo-
"lume vaut 1,26 cm-l.Il est placé dans un four cylindrique horizontal en fon-
te réfractaire autour duguel est bobinde une résistance chauffante dans ure
encoche hélicofdale 3 pas variable, 1'hélice étant plus serrée aux deux ex-
trémités. La tension d'alimentation de cette résistance, stabilisde par un
réguvolt peut &tre modifiée par 1l'intermédiaire d'un Variac.

L'inertie thermique trés importante provenant de la masse élevée

du four, associée & l'excellente conductibilité du métal permet d'obtenir

un gradiant axial de température ne dépassant pas 1°C.
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Troils ajutages, notés £, B, et C sur la figure 1.1l. permettent
respectivement
- le passage d'un couple thermo-dlectrique,
- 1l'introducticn et 1'évacuation des gaz,
- la vaporisaticn des 1liquides 31 travers un septum,

Ces trois ajutages sont chauffés a 10°0°C rnour édviter toute condensation.
1.1.2.,-AUTRES INSTALLATIONS,

La principale installation de vide comprend une pompe a palettes
en série avec une trompe a4 diffusion de mercure, ce qul permet d'obtenir un
vide de 10"3 a lO'_4 torr. aprés quelgues minutes.

Une installation seccndaire permet d'évacuer les produits de la

réaction,

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

et permettant le prélévemeht des gaz & 1'aide d'une seringue.

La pression des gaz avant leur introduction dans le réacteur
est donnée solt par un manom2tre & mercure,soit par une Jauge différentielle
ACB, munie d'une membrane en acier inoxydable, dans le casvde gaz corrosifs.

Dans le cas d'une vaporisation de liquide dans le systéme rdac-
tionnel, les volumes injectés sont mesurés a4 1'aide d'une seringue utilisée

habituellement en chromatographie.

1.2.-METHODES PHYSIQUES D'ETUDE DE LA REACTION.

L'appareillage permet de suivre 1'évolution de trois paramétres,

la pression, la température et 1l'effet lumineux au cours de la réaction.
1.2.1.,-MESURE DE LA PRESSION.

Le changement de stoechiométrie de la réaction se traduitﬂbér
une variation de pression que l'on mesure 3 1'aide d'une jauge de pression
absolue chauffée (BELL et HOWELL , 4-326-210) dans laquelle toutes les pié-

ces en contact avec les produits de la réaction sont en acier inoxydable.




Le signal électrique rronortionnel 3 la variation de la pression
(1 mV. correspond % 18,8 torr,) est matdrialisd sur un enregistreur potentio-
meétrigue, habituellement un SHERVOTRACE {SFFRAM) dont le temps de réponse est

de 0,3 seconde,
1.2.2,-MESURY DE TA TEMPERATURE.

Un dispositif étanche (figure 1,1, A) permet 1'introduction et
éventuellement 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 thermique, (2). L'appiication de la f.e.m. résultant d'un mon-
tage en opposition avec une "soudure froide" 3 un enregistreur potentiométri-
que permet de tracer les courbes de variation de la température en fonction
du temps.

Les résultats,tant des mesures physiques qu'analytiques étant,
aux erreurs expérimentales prés, identiques lorsque le thermocouple est pré-
sent ou non dans le réacteur, il ne nous semble pas qu' un effet catalyti-

que, di & 1'introduction du thermocourle dans le milieu réactif, se produise.

1.2.3.-EMISSION ET ABSORPTION DE LUMIERE,

L'émission lumineuse de la réaction est transformée en courant
électrique par un photomultiplicatewr RCA 1P 21 placé dans l'axe du réacteur
(figure 1.1., PM). La photocathode est une couche bi-alealine (K-Cs-Sb) dont
la réponse spectrale s'étend approximativement de 3000 & 7000 & avec un maxi-
mum a 4000 A&,

Cette méthode, propcsée en 1950 par OUELLET et LEGER a été per-
fectionnée 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 étalent des phénoménes lumineux,

Ce dispositif permet également de mesurer l'intensité lumineuse
fournie par une source placée devant un monochromateur, et de suivre ainsi,
spectrophotométriquement, 1'évolution de toute espéce chimique absorbant 2
une longueur d'onde donnée, (4).Le dioxyde d'azote présentant un spectre d'
absorption électronique caractérisé par ungrand nombre de raies dans le do-
maine visible, nous avons utilisé cette méthode pour détecter N02 et choisi
la longueur d'onde A = 4000 R pour laquelle le coefficient d'absorption est

pratiquement maximum (5), et vaut 3,14.10"3Lm:1mmHélé 470°C,
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La loi de BEER-LAMBERT, log(T°/I) =¢ .(Nog).l , o T et I° sont
les intensités lumineuses transmises resvectivement en présence et en absence
de dioxyde d'azote et 1 la longueur du réacteur, s'applique pourvu que la pres-
sion partielle du dioxyde d'azote ne dépasse pas 60 torr.La détermination est
encore possible pour des concentrations supérieures, mais la précision des

mesures décroit rapidement.

1.3.-ANALYSES QUANTITATIVES,

A 1'exception de la détermination 'in situ' de la concentration
du dioxyde d'azote, et de quelques rares mesures pH métriques du nombre de
moles d'acide nitrique, lec analyses des produits formés et des réactifs
se sont effectudes par chromatographie en phase gazeuse,

L'analyse chromatographique ne peut &tre menée & bien que si
le dispositif de piégeage fournit des résultats reproductibles et permet

1l'analyse de tous les produits de la réaction,
1.3.1.-TECHNIQUE DE PIEGEAGE.

Le probléme posé par le prélévement d'un échantillon représenta-
tif est souvent difficile & résoudre de fagon satisfaisante, L'éventall des
propriétés physiques des produits présents dans le réacteur est en effet tel
que 1l'on n'obtient généralement qu'une fraction des produits du milieu réac-
tionnel,La plupart des méthodes dérivent de celle décrite par GUERIN (6)

Par pompage 3 travers une éprouvette refroidie dans l'azote liquide, on ex-
trait les seuls produits "condensables", alors que par détente et recompres-
sion & température ambiante, on ne préléve que les composés gazeux dans ces
conditions, D'autres solutions plus élabordes ont été envisagées, il s'agit
par exemple d'une détente dans un volume grand vis & vis du réacteur a travers
plusieurs piéges en série, refroidis a des températures différentes. Il est
également possible de "balaver" les produits de réaction par un courant de
gaz inerte dans une éprouvette refroidie dans de l'azote liquide. Lors de 1'
utilisation de ces deux derniéres méthodes, si le mélange gazeux est riche en
produits 3 hauts points d'ébullition, les résultats obtenus risquent d'&tre
faussés du fait des condensations possibles sur les parols non chauffées des

liaisons entre le réacteur et les édprouvettes de piégeage.

Le dispositif de piégeage que nous avons utilisé consiste en une

détente brusque dans une éprouvette refroidie.Cette technique simple donne
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habituellement des résultats difficilement exploitables ; cependant, le dispo-~
sitlf experimental que nous avons mis au point permet le dosage d'une frac-
tion trés importante des prodults présents dans le milieu réactionnel, cha-

que composé, condensable ou non, étant identiquement piégé. (R)

1.3.1.1. Systeme de piégeage.

J1 est schématilsé sur la Tigure 1.,2.,9

Le réacteur de volume Vl(porté a la température Tl), isolé quand
la réaction se produit, est brusquemen® mis en communication avec 1'éprouvet-
te amovible de volume V_, refroidie a la température T3 par 1'intermédiaire

>

d'une ligne chauffée 4 la température T, (volume V?), un vide poussé ayant été

préalablement réalisé dans Vg;et Vﬁ.

La figure 1.2.b. donne une vue plus détaillée du dispositif expé-
rimental, la jauge chauffée servant & mesurer la pression dans le réacteur.
Les volumes Vl et V2 sont respectivement de 330 et 15,8 cc.et les températu-
res Tl’ Tg, et T, U430, 120 et -196°C.Deux éprouvettes amovibles ont 4té uti-

3
lisées,1l'une en "Pyrex" (Vj = 18,9 cc.) l'autre en acier inoxydable (Vé = 12,1
cc.),cette derniére permettant l'utilisation de pressions de gaz vecteur im-
portantes lors de 1l'analyse chromatographique,

Le mode d'injection dans le chromatographe est déerit au §1.3.2.

1.3.1.2. Résultats obtenus lors de la pyrolyse du nitrométhane.

Lors du piégeage effectué au cours de la pyrolyse du nitrométhane,
la condensation de la quasi toﬁalité des produits A hauts points d'ébullition
(H20, CHBNOQ, ...) semblait prévisible. Les résultats obtenus ont montré que

la pression dans V, aprés détente était manifestement trop importante pour

1
résulter de la seule présence des produits pgazeux A la température de 1l'azote

liquide (Hg’ N s CH&’ CO). Il fallait donc admettre qu'une part non négligea-
ble des produits "condensables" & la température de 1'azote liquide se trou-
vait encore dans le réacteur aprés la détente,

Pour tester la validité de cette hypothése, nous avons réalisé un

certain nombre de mesures a partir de mélanges connus non réactifs,

1.3.1.3. Résultats obtenus au cours du piégeage de mélanges artificiels
inertes.
1) Mélange H,

Nous avons introduit les cing premiers constituants dans le réac-

s N 5 NO, CH4’ CO, H O

teur a 430°C et injecté i la seringue des quantités variables d'eau, puis dé-

tendu ce mélange pendant quelques secondes dans V.

30




L'échantillon a été analyss grhce a une colonne de Tamis moldcu-
laire 5A sur laquelle l'eau ne peut étre dosée.Les résultats reportés dans le
tableau 1:1. ou F.P. représente la fraction piégée, c'est 2 dire le nombre
de moles n présentes apreés la détente dans V3 divisé pvar le nombre de moles
N initialement dans le rdéacteur V. ,montrent que tous les produits semblent
prélevés de fagon identique en débit des importantes différences présentées
par leurs propriétés physicgues.On constate également que les quantités pié-
ces

gées sont des fonctions croissantes nourcentages d'eau présents dans

le réacteur,

TABLEAU 1.1. Plégeage de
ILa fraction

mélanges artificiels H_,N ,NO CHA,CO +H 0

2’
piégée expérimentale F.P. est indepen-

dante de la nature des produits,

% H,0,moles.| P /P, F.P.Hq P.P.Ne FPug F.P.CH4 F.P.og (1 -1,085. (Pr/P )
558 10305 0,71 170,81 | 7670 o9 ToE 0,779
80,3 0,284 0,62 0,61 0,66 0,62 0,65 0,692
52,7 o,470{ 0,48 -| 0,49 0,49 0,48 0,49 0,490
Pr = pression résiduelle aprés détente
Pt = pression avant détente
2) Mélange CHy, » con, N0, H?O

L'analyse de ces quatre prndu*ts s'effectue sur la méme colonne

(Porapak Q). Elle conduit aux résultats du tableau 1.2,

TABLEAU 1,2, Piégeage de

mélanges artificiels CH

A'COQ’NQO ,H, 0.

La fraction piégée expérimentale F.P, est indépen-
dante de la nature des produits,
% H.0, moles'Pr/Pt F.P.CHu PP, ;F,P.N ol F-Pey o] @ = 1,085.(2 /p))
87,6 [0,0737 | 0,91 ‘| 0,90 = 0,8k | 0,92 0,920
79 119 | 0,87 0,86 % 0,90 0,85 0,871
65 0,188 | 0,80 0,81 ; ,79 0,79 0,796
50 10,1233 | 0,77 | 0,73 | 0,74 | 0,73 0,747
0 0,384 | 0,58 0,57 § 0,58 0,583

De méme que lors des expériences qui précédent, tous les produits

prélevés le sont dans des proportions identiques.,
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Dans ces conditioné, onbpeut exprimer la fraction piégde, identi-

que pour chagque composé, par ‘
F.P. = I ny /I Ni ; or, on peut également
écrire - '

T (PP/R).(VI/TI + V2/T2) ;
ou Pr est la pression résiduelle aprés piégeage et
R la constante des gaz parfaits.
En remarquant que
nNy = (Pt‘vl/R‘Tl)’ Py étant la pression dans le réac-
teur avant détente, il vient - :

, v,/T, + V./T
F.P.= 1 - (P /P).( 1+ VT

V/Ty

)

soit dans nos conditions expérimentales
F.P. =1 - 1,085.(PP/Pt) (1.1)

On peut constater dans les tableaux 1l.l. et 1.2. que l'accord
entre les valeurs numériques expérimentales des fractions piégées et celles
calculées grice a l'expression (1.I) est assez bon, ce qui confirme nos cal-
culs. L'interprétation des phénomenes observés nous semble trop délicate pour
gque nous nous hasardions a émettre une hypothése, et nous nous contenterons

donc d'utiliser par la suite ce phénoméne,

1.3.1.4, Application & la pyrolyse du nitrométhane.

Les valeurs des F.P. calculées d'aprés la relation 1.I. sont res-
pectivement de 0,852 et 0,880 lorsque 1'analyse est effectuée sur tamis
moléculaire 5A ou sur Porapak Q, cette différence n'étant évidemment due
qu'a 1'utilisation de deux éprouvettes distinctes,

Fn utilisant ces valeurs, on obtient les Ni reportés dans le

tableau 1.3, pour lesquels les bilans atomiques sont satisfaisants,

TABLEAU 1.3. Dosages et bilans atomiques au cours de la pyrolyse
du nitrométhane, (CHBNO?)°= 554.10-6moles, 430°C,

1 mn, de réaction., Concentrations en lO_6moles.

Tamis moléculaire SA,F.P, = 0,852 Porapak @, F.P. = 0,880

i H N. NO CH N t
5 - m co COW NQO CgHu 02H6 HQO CHQO HCN CH,OH CH NOQ

2 3 3
ny 0,34 3,6 35,5 11  19,5{2,8 2,2 0,17 0,16 45 5,6 5,6 3,4 431
2

N, 0,40 4,3 41,7 12,9 22,9{3,2 2,5 0,18 0,17 51 6,4 6,4 3,9 490

Bilans atomiques : £ C = 546,1 ; ¢ N = 551,7 ;2 O/2 = 557,5 ;% H/3 = 553,8 .




Lors de la pyrolyse de 55A.10_6 moles de nitrométhane & 430°C,
d'autres essais ont été réalisés afin de connaitre 1'influence de la tempé-
rature de piégeage T,. Les résultats sont rassemblés dans le tableau 1.4,

3

TABLEAU 1.4, Influence de la température de piégeage T_ sur les

-6 >
valeurs des N, (10" "moles).
Sur Tamis moléculaire BA : Moo )
) R .
T3 , °K| F.P. H, N, NO CH, €O
77 0,852 0;40 4,3 41,7 12,9 22,9
177 0,520 0,39 3,9 27,0 12,2 22,1
227 0,435 0,39 4,5 40,0 11,8 24,0
o247 0,404 0,38 2,9 42,6 12,9 21,5
265 0,380 0,33 2,¢ k0,1 10,9 20,9
298 ''0,270 0,33 1,9 41,8 10,3 18,4
Sur Porapak Q : N,
° s PR .O - . P{ S ) ) | O : e e e S
T}, K F.P. 002 N, CH, cgab H, CH2O HCN CHBOH CH3N02

77 | 0,80 3,18 2,5 0,18 0,17 51 6,4 6,6 3,9 190
177 | 0,602 3,70 2,9 0,18 0,20 51 6,4 5,6 3,7 500
227 | 0,557 3,2 2,1 0,20 0,19 50,5 6,2 6,6 3,6 - 505
o47 | 0,436 3,1 2,2 0,19 0,19 50 6,5 6,5 3,6 508

On constate que la valeur de la fraction piépgée diminue régulié-

rement sans pour autant modifier de fagon significative les valeurs des Ni

par rapport aux valeurs obtenues & la température de l'azote liquide, du

inférieures a 247°K., Quand T

3

calculés sont un peu inférieurs a ce qu'ils

moins pour des températures T

3

la température ambiante, les N

se rapproche de
, 1 ,
devralent €tre pour les quatre produits les plus volatils, 1'hydrogéne,l'azo-
te, le monoxyde de carbone et le méthane. Il faut toutefois remarquer que

si 1'on détendalt un mélange de ces quatre produits seuls dans une éprouvette
a la température ambiante, la fraction piégée serait beaucoup plus faible
(0,074 au lieu de 0,270) que celle mesurée dans nos conditions expérimentales.
La présence d'autres produits condensables & 25°C modifie donc de fagon treés

spectaculaire la fraction piégée,




1.3.1.5. Influence de la durde du »idgeage T .
Pour terminer cette étude,nous avons falt varier la duréde du

V. et V_, sont

piépeage Aéfinie comme le tomps rendant lequel les volumes Vl’ - 3

en communication.
Le tableau 1.5. montre que la fraction piégée varie effectivement
avec la durde du pidpeage T ; aprés un temps suffisemment long, on constate

' se retrouve dans le piége

que la presque totalité des produits”condensables’
alors qu'au contraire, la fraction piégéde d:s produits volatils décroit

de fagon continue.

TABLEAU 1.5. Piégeage de mélanges artificiels CH,, 002, N20.
Evolution de la fraction piégde en fonction de la

durée du piégeage T.

Durée du piégeage 1, s. 3 5 25 40 60 300 3600
F.P. 0,64 0,65 0,64 0,64 0,63 0,52 0,40
CH),
F.P.co 0,64 0,65 0,67 0,70 0,71 0,81 0,97
2
FPuv g 0,64 0,64 0,66 0,68 0,70 0,79 0,94
P

I1 résulte des faits expérimentaux présentéds sur le tableau pré-
cédent que les fractions piégées sont indépendantes de la nature de le molé-
cule pour des durdes de piégeage relativement courtes, et qu'en standardisant
T 4 une valeur constante de 1'ordre dekquelques secondes, on obtlendra une

reproductibilité satisfaisante.

La technique de piégeage que nous avons mise au point, permet
donc l'analyse de tous les constituants d'un mélange réactif, indépendemment

de leurs caractéristiques physiques,
1.3.2.-ANALYSE CHROMATOGRAPHIQUE.

Nous avons utilisé deux dprouvettes d'échantillonnage différentes,
en tube de verre ou d'acier inoxydable de quelques mm, de diamétre enroulé
en spirale de facon & ce que la surface d'échange de chaleur soilt grande et
le refroidissement ou le réchauffement des produilts piégés rapide. L'emploi

d'une éprouvette métallique permet la mise en oceuvre de pressions élevées
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d'injection dans le chromatographe.

Pour éviter d'éventuelles condensations les injections se font
au moyen d'une vanne a gaz chauffée A 120°C, reliéde directement & 1'injecteur
du chromatographe, Nous n'‘avons pas équipé nos éprouvettes de "by-pass", ce
qui évite d'introduire de l'éir dans la colonne avant chaque analyse. Par
contre, un vide poussé était réalisé au dessus de 1'éprouvette avant chaque

injection, cette opération étant schématisée sur la figure 1. 3

L'analyse des produits de la réaction a nécessité 1'emploi de
deux chromatographes :

- Un appareil AEROGRAPH 90 P3 3 catharomdtre équipé d'une colon-
ne de Tamis moléculaire SA, de granulométrie 60 & 80 mesh, de 3,50 m., de long.
Avec l'argon comme gaz vecteur (déhit 25 cc.par minute), et en maintenant
sa température a4 50°C, cette colonne nous a permls de doser et de séparer

successivement H , N, O_, NO, CHA’ et CO. Bien que ces conditions d'utilisa-

tion soient cellis piécoiisées par CRAWFORTH et WADDINGTON (7), nous avons
observé une inversion dans 1l'ordre des pics du chromatogramme en ce qui con-
cerne le monoxyde d'azote et le méthane. Précisons encore que l'intensité du
courant parcourant les filaments était de 125 mA., ce qul correspond a la
valeur maximale d'utilisationavec 1'argon, les températures de 1l'injecteur
et du détecteur respectivement 140 et 100°C, et le diamétre de la colonne
1/8 de pouce.

- Un chromatographe VARIAN 2860-10 également a catharométre,
muni de deux colonnes de Porapak Q en paralléles, Ces colonnes de 3,60 m,
de long et 1/4 de pouce de diamétre avaient une granulométrie de 50 & 80
mesh et elles étaient parcourues par un courant d'hélium & raison de 25 cc.
par minute.

Uné programmation de la température du four a permis de réduire
la durée d'un chromatogramme 2 1o mn. (figure 1.4.) et d'analyser 12 produits,
Elle consistait &4 maintenir la température constante A 100°C pendant 12 mn,

puis 4 la faire crottre Jjusgu'a 190°C A raison de 6°C par minute.

Dans les deux cas, 1l'identification des divers pics chromatbgran
phiques a été réalisée d'une_partven comparant leur temps de rétention avec
ceux d'échantillons purs, et en utilisant la méthode de renforcement des
pics, d'autre parten caractérisant la nature des gaz a la sortie du détecteur

en utilisant des réactifs fonctionnels appreopriés quand ils existaient,
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Ces deux chromatogrammes nous permettent de doser au total 16

produits en fonction du temps.
1.4,-PRODUITS UTILISES.

Le nitrométhane provenant de la société PROLABO est distillé

et conservé en présence de chlorure de calcium,

Les gaz proviennent de la société 1'AIR LIQUIDE :
Le méthane & 99,9 % de pureté est utilisé sans traitement préalable, -
L'oxygéne également A 99,9 % de pureté est purifié par passage dans un piége
refroidi a -80°C.
Le dioxyde d'azote 4 99,5 % de pureté contient des traces de chlorure de nitro-
syle et d'eau. Cette derniére est retenue par passage sur de 1'anhydride phos-
phorique. - :

Le monoxyde d'azote 3 99,9 % contient des traces d'azote.

Aprés ourification, la présence de traces de corps étrangers est
détectée par chromatographie ce qul permet d'éventuelles corrections lors

des dosages.
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CHAPITRE 2

OXYNITRATION ET NITRATION DU METHANE.

L'exploitation de 1l'oxydation ménagée du ﬁéthane dans le but de
fabriquer industriellement du méthanol ou du formol se heurte A de nombreuses
diffiecultds : tout d'abord, le mécanisme de la réaction est en chaines ramifides
3 ramification indirecte (1) et de ce fait, la réaction ne démarre qu'apres
un temps relativement long pendan£ lequel apparemment rien ne se produilt. D'
autre nart, les rendements maxima en produits intermédiaires sont toujours trés
faibles et les conditions optimales de leur formation ne semblent guére favo- '
rables : pour éviter leur décompdsition, la réaction doit 8tre effectuéde i
basse température dans des conditions paramétriques pour lesquelles:ia pério-
de d'induction est trés longue. Pour pallier cet inconvénient, les chercheurs
ont essayé de réduire cette nériode d'induction en introduisant un additif
gui augmenterait simultanément la vitesse de 1'étape d'initiation et le ren-
dement en composés intermédiaires. Les initiateurs les plus utilisés sont al
une part des halogénes ou des composés halogénés (2) d'autre part les oxydes
d'azote et leurs dérivés. C'est avec ces derniers que les résultats les plus
encourageants ont été obtenus et c¢'est pour cette raison que nous avons étudié
A notre tour 1'influence du dinxyae d'azote sur 1l'oxydation du méthane.

Nous avons pu alors bénéficier de la grande expérience acquise
au Laboratoire par DECHAUX dont les études sur l'oxynitration et la nitration
d'hydrocarbures supérieurs, le butane et le propane (3) ont abouti a des ex-

nloitations industrielles (4).

2.1. PROPRIETES THERMODYNAMIQUES DU DIOXYDE D'AZOTE.

L'utilisation de NO,, pose un certain nombre de problémes prati-
_ ques, le premier étant de connaitre la concentration de ce gaz dés la tempéra-
ture ordinaire sous une oression donnée., On sait en effet que deux réactions

dquilibrées peuvent se produlre
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3 basse température,la dimérisation 2‘NO2 < N204,

4 plus haute température, la décomposition 2 NO2 T 2 N0 + O2 .
On trouve dans la littérature (37) les grandeurs thermodynamiques relatives a

ces éaquilibres, ce qui permet de balculer le degré de dissociation dans diffé-
rentes conditions.Ainsi, sous 1 atmosphéreles valeurs de x = (N02)/((N02)+(N2C4)}
sont les suivantes: -
T °C 26,7 60,2 100,1 140

X 0,1995 © 0,5284 0,8923 1,000
le dimére n'existant plus au dela de 140°C sous la pression atmosphérique.la
sensibilité du degré de dissociation vis 4 vis de lapression ne peut 8tre né-%
gligde,x augmentant notablement quand la pressiocn diminue (38).Ne disposant qué
de valeurs trés rares de x pour les pressions sous atmospﬁériques,nous avons l
procédé de la fagon suivante pour déterminer le nombre de molécules de NO

2

présentes potentiellement dans un mélange donné:Le mélange NO_. + NQO4 est tout

d'abord stocké dans un ballon sous une pression égale a sa przssion partielle
dans le mélange avec l1'hydrocarbure et 1'oxygéne.On détend ensuite une partie
de ce mélange dans le réacteur 3 une température supérieure & 140°C c'est a
dire dans des conditions telles que 1l'équilibre soit intégralement déplacé
vers la formation du monomére.La mesure de la pression régnant alors dans le
réacteur et l'application de la loi des gaz parfaits permet de calculer la
concentration en Nogquand la dissociation est compléte.En la comparant a la
concentration "initiale" en NO, + N,0,,on peut en déduire facilement la valeur
de X.

Cette procédure expérimentale s'est révélée inutile par la suite
lorsque la méthode de dosage‘spectrophotométrique du dioxyde d'azote a été
utilisée, '_

La cinétiquevde»décomposition de N204 est extrémement rapide,l’
équilibre étant atteint en moins de 3,10 -~ seconde 3 température ambiante, (5).

Il n{en va pas de m@me de la dissociation relativement lente

‘2 NO2 ' + 2 N011+802 . La constante de Yitfise
de la dissociation, processus d'ordre 2,vaut 107’ exp(-25,6/RT)cc.mole .s.
(6).La valeur de la constante d'équilibre étant donnde par la relation suivan-
te: LogK = (25,2/2 RT) -0,75LogT + 5.10'?T - 0,925, K étant en cc./mole,
il est facile de calculer le degré de dissociation y = (NO)/((NO)+(N02)§ a
différentes températures (37) :
T °C 222 390 " 485 594
y 0,0417 0,3505 0,5748  0,9871
La dissociation en monoxyde et en oxygéne est comme:pour 1'équili-

bre précedent favorisde par un abaissement de la pression(38).Dans nos condi-

tions expérimentales, (400 A 500°C,pression inférieure & la pression atmosphe-




P torrs

SO0y

limite d explosion
limite de flamme froide

o o

0 % de NO3
0,0325% de NO3
0,075 % de NO3

0,15 °/%s de NO2
0,25 % de NO2
0,50 % de NO»

10 ° de NO)

400

NO O AN W

v

300

200

B

\ ]

100

'l

500 600 700 8%

FTGURE 2.1. Dédplacement des limites d'explosions

normales (a) et froides (b) lors de l'oxydation du méthane en
présence de guantités croissantes de NO?.

Mélange CHn - Op : 2-1.,




-18-

rique),les temps de réaction toujours inférieurs i quelques minutes sont in-
suffisants pour que l'on atteigne 1'équilibre thermodynamique.Nous avons étu-
dié la cinétique de cette décomposition en NO et 02 dans les conditions de nos
expériences,afin d'apprécier la part prise par cette réaction dans la dispa-
rition du dioxyde d'azote.Les résultats obtenus sont en parfalt accord avec
la valeur citée ci-dessus: la réaction est du second ordre et posséde une éner-
gie d'activation de 26 kcal/mole.Les corrections dues a la décomposition de
NO2 seul, sans 8tre négligeables,sont relativement falbles,du moins pour des
pressions partielles de NQ2 assez basses et il semble alors plus simple d'étu-
dier les processus de nitration et d'oxynitration a partir de mélanges conte-
nant NO2 et Ngou 3 température ordinaire,plutot que d'introduire dans le réac-
teur NO2 et N204 seuls et.d'attendre 1'établissement des équilibres avant d'
ajouter 1'hydrocarbure (7).

Examinons & pﬁésent les phénoménes observés dans 1l'oxynitration

du méthane puis au cours de la nitration pure.

2.2.-OXYNITRATION DU METHANE.

2.2.1.,MORPHOLOGIE DE LA REACTION.

Comme celle dé tous les hydrocarbures, 1l'oxydation du méthane se
caractérise par deux types d'autoinflammation, "froide" et "normale", dont
les limites d'apparition sont représentées sur la figure 2.1. (courbes la et
1b). L'effet le plus specfaculaire de 1l'addition de dioxyde d'azote est certai-
nement 1'abaissement de cés limites, mis en évidence par DIXON (8) et confir-
mé plus tard (9, 10).

Jusqu'd présent, cette promotion, assez complexe en fonction des
quantités de dioxyde ajoutées (10) n'avait été observée qu'en ce qul concerne
la limite d'inflammation ﬁormale. Nos résultats confirment cet abalssement
considérable des limites de Flammes normales méme en présence de traces de
NO2 et montrent qu'il s'accompagne d'un effet également important sur les limi-
tes de flammes froides comme on peut le constater sur la figure 2.1. (courbes
b). On note également la disparition de la périodicité des flammes froides

mals le maintien d'un coefficient négatif de température assez peu marqué,

Les additions de dioxyde d'azote modifient également la réaction
lente et 1'on remarque par exemple la présence de plusieurs maxima dans la

courbe d'évolution thermique ;
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YENIKOLOPYAN et KONOREVA (11) ont attribué le premier a la réaction de nitra-
tion seule et le second a 1l'influence d'un produit intermédiaire, le nitromé-
thane sur la réaction d'oxydation de 1'hydrocarbure.Pour étayer cette hypothé-
se,ils font remarquer que lors de la nitration du méthane ,le premier maximum
existe seul,le second n'apparaissant que lors de 1l'addition d'oxygéne,et que
la réaction du méthane avec 1'oxygéne en présence de nitrométhane ne présente
que le second maximum de température.L'allure des courbes de variation de pres-
sion que nous avons enregistrées en fonction du tempss'accorde bien avec les
observations de YENIKOLOPYAN: Elles possédent plusieurs points d'inflexion ce
qui permet de décomposer la réaction en différentes phases (Figure 2.2):

-Une réaction initiale trés sensible aux variations de
pressions,températures ou proportions initiales d'additif.Quand l'un de ces
trols paramétres croit,cette phase initiale peut devenir explosive,

-Une évolution sigmoTide plus lente que la précédente qui
semble correspondre a la réaction d'oxydation du méthane.En effet,quand les
quantités d'additifs sont extrémement faibles,il n'y a pas d'altération de cet-
te partie de la courbe (Figure 2.3.),1'effet du dioxyde d'azote ne se mani fes:-
tant que par une diminution de la période d'induction.Pour des quantités plus
importantes,l'accélération de la réaction devient beaucoup plus nette.Apparalt
alors un phénoméne de fin de réaction qui se traduit par une cassure sur les
courbes de pression ; cette accdlération n'est pas sans rappeler les phénome-
nes de fin de réaction observés au cours de 1'oxydation des hydrocarbures
le "pic d'arret" qui apparait quand 1'oxygéne a été totalement consommé (12)
et les "flammes 3 long retard" qui ne veuvent prendre naissance qu'aprés dis-
parition compléte de 1'hydrocarbure (13). On peut donc faire 1'hypothase que
cette accélération brutale en fin de réaction résulterait de la disparition
compléte de l'oxygéne ou de 1'un des produits intermédiaires formés au cours
de la premiére phase réactionnelle,

ASHMORE et PRESTON (10) rejoignant YENIKOLOPYAN et SHTERN (14) ont
attribué l'existence de la premiére limite d'explosion & la réaction d'initia-
tion CH, + NO, > CH3 + HNO, . ( En présence de
NO,il faut alors admettre la transformation rapide du monoxyde en dioxyde d'
azote, Comme MERTIAUX 1l'a montré, (15) la vitesse de la réaction

2 NO + O2 > 2 NO2 , d'ordre global 3,est trés
insuffisante pour expliquer la transformation quasi instantande de NO en N02
et i1 faut sans doute chercher une explication en faisant intervenir des réac-
tions du type X0 + NO > ‘N02 + X ).Cette hypothése est con-
fortée par plusieurs faits expérimentaux:

-Le fait que les courbes de disparition de NO2 soient confondues

dans les premiers instants de la nitration ou de l'oxynitration indépendemment




de la quantité d'oxygéne présente dans le milieu.

-La valeur de l'énergie d'activation déduite de la premiére limite
d'explosion,38 kcal/mole,assez voisine de celle trouvée par EMANUEL (7),42 kecal
dans la nitration pure du méthane.Ce dernier argument peut &tre contesté dans
la mesure olu, d'une part la détermination de l'énergie d'activation globale

"~ A"ASHMORE utilise la mesure de la vitesse critique de la rédaction et nécessite
la connaissance de constantes physiques difficiles a calculer & priori et ou
d'autre part l'énergie d'activation de 42kcal/mole est beaucoup plus élevée
que la valeur couremment admise ( 26 A 30 kcal/mole ) pour la nitration du
méthane, (voir §2.3.1,)

2.2.2.~-RESULTATS ANALYTIQUES.
Le tableau 2.1. dresse un bilan de l'effet des oxydes d'azote sur

le rendement en formol.Si la sélectivité, c'est & dire le rendement par mole

TABLEAU 2.1.Bilan de la catalyse homogéne de 1l'oxydation de CHuvpar

les oxydes d'azote. (v = temps de contact , en s.)

”uﬁsﬁfééhtégev Catalyséur T °C f Rendement en % ' Référence
. de CH,. ‘ ) par passe |sélectivité
16,7-66%/air sans 450 a 700 ; 1 MERIAUX (16)
~ 16,7/air 0,1% NO 522 a 625
16,7/air "o 600 a 652 1,2
11,7-37,5/air] P 600 | 0,9 a 1,35} 4,6 a 24 MERIAUX (15)
: _ =0,4 4 1,3
28,5/air 0,05-0,5% NO 620 0,9 a 1,25| 10 a 22,5
T=O,5 a 037
14 / air HN03 550 T = 0,0356 4o EUSUF  (17)
9 / 0, 1 a 3% NO 600 A 700 |1=0,2 & 0,7 30 OTSUKA (18)
%3 / air 0,1% NO 590 a 610! 2,5 & 2,8 GUDKOV  (19)
t=0,1 & 0,6
5 /0 1 a 3% NO 600 1,6 4 2,3 | 25 4 30 OTSUKA (20)
2 HNO_ou N O2 .
3 273 ° 7 B
2% NO2 ou Identique avec NO2 YENIKOLOPYAN
1
2% CH3N02 ou avec CH3N02 (21)
/ air 0,1% NO 22 YENTKOLOPYAN
(22)
50 / o2 0,67% No2 524 1 11,4 ASHMORE (10)
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d'hydreocarbure consommée atteint parfois des valeurs appréciables c'est pres-
gue toujours pour un temps de contact extrémement faible et une consommation
de méthane infime.Le rendement n'est au mieux augmenté que d'un facteur 2 ou
3 quelles que soient les conditions paramétriques initiales,comme le montre
1'étude trés compléte de MERIAUX (15).Les quelques essals analytiques que nous
avons réalisés concordent tout i fait svec ses résultats et ceux d'ASHMORE:
les rendements en produits intermédiaires sonttrés faibles, ces produilts pas-
sant trés t6t par un maximum.

La présence du nitrométhane parmi les prodults intermédiaires ins-
tables et sa forte réactivité (21)lalsse présager le rdle trés important que
cette molécule peut jouer, peut &tre au cours de la seconde phase de la réaction

Si 1'utilisation de 1'oxynitration semble irréaliste pour fabri-
quer industriellement du formaldéhyde,- une étude chiffrée (23) montre que le
prix de revient de la méme guantité de formol fabriquée par oxydation ménagée
du méthane serait 2 & 3 fois plus élevé que par le procédé classique de déshy-
drogénation du méthanol - les problémes cinétiques semblent particﬁliérement
intéressants;leur compréhension passant par celle de la réaction de nitration
en absence initiale d'oxygéne,examinons a présent les principales caractéris-

tiques de la nitration du méthane.

2.3.-LA NITRATION DU METHANE.

2.3.1.ETUDE BIBLIOGRAPHIQUE.

Une revue bibliographicue compléte ayant récemment été publide au
laboratoire par DECHAUX (24), il ne nous a pas semblé utile de reprendre un
historique de travaux abondemment décrits par ailleurs.Nous nous contenterons .
donc de résumer ou de faire ressortir les résultats les plus marquants et de

compléter la mise au point de DECHAUX avec les rédsultats les plus récents,

2.3.1.1. Morphologie de la réaction.

La premizre mise en évidence du caractére explosif de la nitration
des hydrocarbures date de 1953(25)quand YOFFE met en évidence trois comporte-
ments différenciés par la nature de 1'émission lumineuse, deux réactions len-
tes pas ou peu lumineuses et une réaction explosive trés lumineuse,

Une premi&re approche cinétique entre 350 et 420°C (26) conduit &
une expressiocn relativement complexe de la vitesse de la réaction définie par
rapport a4 la variation de la pression

W= A 1.(CHA).(N02)O’8 - p(CH, )2.(N03




A
—2p-

Peu de temps aprés, en 1958,EMANUEL et GAGARINA (27) précisent 1'

allure des courbes de variation.de pression: Celles c¢i ne possédent ni période

i
N ‘

d'induction ni point d'inflexion & 400°C;il est vrai que 1l'introduction préa-
lable du N02 longtemps avant celle du méthane fait que la réaction étudide s'
apparente davantage i une oxynitration qu'a une nitration.Ils trouvent un or-
dre un par rapport au méthane,et un ordre par mpport au dioxyde d'azote varia-
ble avec la température(l a 380°C, 0,3 & 420°C).La vitesse de la réaction ,
d(A p)/dt , augmente avec la concentration de NO et diminue quand on ajoute
de l'oxygéne;elle peut se mettre sous la forme

W=k (CHA).’NOQ)/(Og), k ayant une énergie d'activation
de 42 kcal/mole.

C'est 4 des conclusions nettement différentes qu'aboutissent
TOPCHIEV et SHTERN (28)a partir de 1962,Procédant avec des prémélanges a tem-
pérature ambiante,ces auteurs précisent la limite de flamme froide et cernent
une zone d'inflammation normale.En corrigeant la vitesse globale de la réac-
tion ,mesurée a4 partir de la variation de pression,de la contribution'due a la
dissociation,ils obtiennent un ordre un par rapport a chacun des constituants,
Peut €tre doit on expliquer la différence entre ce résultat et celui de leurs
prédécesseurs par la différence des modes de détermination,TOPCHIEV utilisant
la méthode des vitesses initiales,EMANUEL déterminant un ordre "dans le temps".
TIls déterminent 1l'expression suivante de la vitesse globale:

W = 7,2.1014 exp(-33,5/RT). (CH, ). (NO,) mole/cc.s.

Contrairement aux additions de monoxyde d'azote,l'introduction d'
oxygéne n'est pas inhibitrice (28) ce qui semble 4 nouveau en désaccord avec
les expériences d'EMANUEL.Enfin,la promotion apportée par 1l'addition de nitri-
te de méthyle ou de formol se traduit par un net abalssement de la limite de
flamme froide sans que lé répartition des produits de la réaction soit quali-

tativement modifiée,

2.3.1.2.Résultats analytiques.

Dés 1928, FROHLICH (29) esscye de fabriquer du méthanol par nitra-
tion du méthane entre 430 et 680°C.En dépit de 1'absence de méthanol dans les
produits de la réaction,son étude révéle 1'existence d'un certain nombre de
corps intermédiaires, le formaldéhyde dont la sélectivité atteint 25% & la tem-
pérature la plus basse,et l'acide formique & 1'état de traces, les produits
finaux étant par ordre d'importance le monoxyde d'azote,l'hydrogéne,les oxydes
de carbone et 1l'azote moléculaire.

Par la suite,l'attention des chercheurs se mobilise vers la fabri-

cation industrielle de dérivés nitrés.Ainsi HASS et coll, (30)atteignent des

rendements en dérivés nitrés supérieurs a 20% avec HNO

3 .
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Les rendements obtends par GAGARINA (7) sont nettement plus faibles
mais la pression est trés inférieure et les conditions opératoires sont celles
d'une oxynitration.Outre le nitrométhane et les produits déja mis en évidence
par FROHLICH,il faut signaler la présence de faibles quantités d'acide cyanhy-
- drique,

Les résultats de TOPCHIEV et SHTERN (28) apportent peu d'éléments
analytiques nouveaux dans le domaine de la réaction lente pulsque seuls COC,
C02,CH3NO2 et H20 sont analysés avec le NO2 dont la consommation est assez
rapide.Le nombre de moles de nitrométhane dosé encore plus faible que lors de
1'étude précédente montre la grande réactivité de cette espéce chimicue.

Paradoxalement,les mécanismes proposés considérent le nitrométhane

comme un prodult final;TOPCHIEV envisage le mécanismé sulvant:

CH4 + NO2 > CH3 + HNO2 (0)
+

CH3 + No2 CH3N02 (1)
> — I

CH3 + No2 CHBONO CHjo + NO (2)
-

CH}O + No2 CH20 + OH + NO (3)
>

CHQO + No2 HCO + HNo2 (%)

HCO +NO, 7 H + CO, + NO (5)

HCO + No2 > CO + OH + NO (6)

H + NO, > NO + OH (7)

OH + NO, > HNo3 (8)

OH + NO, > HO, + NO (9)
->

Ho2 + CHy H2O2 + CH3 (10)

CHBO .7 rupture (11)

dans lequel, outre le nitrométhane,un certain nombre d'espéces vraisemblable-

ment réactives ne participént paé a4 la réaction (HNOQ,HNO 02).On remarquera

| 32
également qu'aucune réaction susceptible de former de l'eau n'est envisagéde.

L'application de 1'état stationnaire et l'utilisation d'approxima-
tions contestables telles hue ceilecnﬁnconsiste a4 égaler la vitesse de la ré-
action d'initiation 3 celle de la réaction 4 ou i négliger les réactions 8 =t
11 permettent d'aboutir A 1'équation:

-d(CHq)/dt =2 ko.(CHu).(N02)11+2 ke/kl) . En considérant

les énergies d'activation des processus 1 et 2 tres voisines,l'énergie d'acti~
vation globale de la rdéaction devient celle de la réaction d'initiation,qui

serait alors voisine de 34 kcal/mole,




C'est & quelques variantes preés ce schéma que BALLOD propose dix
ans plus tard (31) :Les différences concernent la réactivité de HN02 et le mo-
de de formation du formol puisqu’il tient compte des réactions:

2 HNO2 > NO + NO + H.O (12)

et CH}O > cazo + H ° (13)
Assez logiquement, il envisage de former 1'eau par réaction des radicaux OH
sur le méthane mals ne fait plus intervenir l'acide nitrique.

I1 calcule le facteur de ramification ¢ correspondant,a 450°C pour
diverses pressions initiales du mélange 4 CH4 + 1 NO2 et trouve le méme ordre
de grandeur pour la pression a partir de laquelle ¢ est positif (200 torr.)

et pour la pression limite d'explosion (160 torr.).
2.5.2.RESULTATS EXPERIMENTAUX.

2.3.2.1.Etude morphologique.

La limite d'explosion correspondant au mélange CHA—NO2 4 15% de
dioxyde d'azote (Figure 2.4a)a une allure un peu différente de celle préseniée
par SHTERN (28),le relévement de cette limite aux températures les plus basses
étant dans notre cas beaucoup moins accentué,la transition entre la réaction
lente et 1l'explosion est trés nette en dépit de la faible intensité du phéno-
méne explosif.Ainsi ,3 1'intérieur cu domaine d'explosion au voisinage de la
limite, n'avons nous enregistré qu'une élévation de température critique de
5 °C ,et une élévation totale de 14°C,ces valeurs trés faibles pouvant @tre
dues & la localisation du microtrermocouple au voisinage de la paroi du réac-
teur.Cette réaction explosive d'amplitude modérée présente de fortes analogieé
avec une flamme froide.Quand la pression augmente,l'intensité de la pulsation
croit de fagon continue Jusqu'a ce que 1'on obtienne une explosion treés bruta-
le capable de briser le réacteur.Les limites d'apparition de ce phénom2ne n'
ont ,pour des raisons évidentes, pu 3tre détermindes,

La concentration du dioxyde d'azote a un effet trés important sur
les limites d'explosion: a4 470 et 400°C,nous observons (Figure 2.4b) un effet

promoteur maximum respectivement pour 22,5 et 27,5% de NO...(Les pourcentages

indiqués correspondent 3 la proportion du mélange de (N02£+ N204) a 25°C par
rapport 3 la pression totale 3 la m@me température).

. | L'exploitation de la limite d'explosion en utilisant la relation
de SEMENOV , Log (p°/T°) = C°°
le assez faible de l'Qrdre de 24 kcal/mole(Figure 2.5.).En fait,la lindarité

-E/RT conduit a une énergie d'activation globa-

de la courbe obtenue est douteuse et par conséquent,l'énergie d'activation

ainsi mesurée est elle sans grande signification.Un essal d'application de




cette méme relation & la limite d'explosion obtenue par SHTERN (28) montre
que la non linéarité est alors éncore plus marquée qu'en utilisant nos résui~
tats. . A |
Les courbes de variation de pression ne présenteht de point d'in-
flexion qu'au voisinage de la limite d'explosion,et ,la pression et la concen-
tration initiale étant fixées,le logarithme de la vitesse initiale w°® =(dp/dt)°
est une fonction linéaire de 1'inverse de la température absolue.Si w° peut
se mettre sous la forme w° = Cte exp(—Eg/RT), la pente de la droite obtenue
fournira 1'énergie d'activation globale Eg de la réaction.On constate alors
que Eg varie avec la pression initiale:
potorr. 25 55 152 300
Eg,kcal/m.32 39 42 45
Cette variation proyient de la décomposition du dioxyde d'azote
en monoxyde et en oxygéne qui se prodult compétitivement avec la réaction sur
le méthane., En effet, en corrigeant w°® de la part prise par la réaction
2 NO2 + 2 NO + Og,l'énergie d'activation devient indépendante de la pression
initiale.Les corrections ont été effectudes de la maniére suivante:une expé-

rience avec un mélange CHu—NO était suivie d'une expérience avec le mélange

N2—NO2 sous la méme pression iotale,la quantité d'azote étant identique a celle
de méthane lors de l'essai précédent.
La valeur corrigée obtenue dans un réacteur neuf en silice,
E_ = 54 keal/mole est plus dlevée que celles du tableau précédent, ce qui se
congoit aisément pulsque 1'énergie d'activation du processus 2 NQ2 + 2 NO + O2
vaut 27 kecal/mole,
Dans un réacteur en quartz vieilli ou dans un réacteur en Pyrex,
on note encore une augmentation de Es quand on corrige la vitesse de la réac-
tion,mais elle est beaucoup plus atténude que dans un réacteur neuf.Les résul-
tats sont d'ailleurs différents suivant que la vitesse initiale est définie
a partir de la courbé de pression ou de la variation de la concentration du
dioxyde d'azote.Ainsi dans un réacteur vieilli mesure t-on Eg = 39 kcal/mole
en utilisant la pression et 34 en partant de la variation de (NO2), ce qui
donne aprés correction respectivement 48 et 36 kcal/mole.L'accord avec les
résultats d'EMANUEL (27) (32kcal/mole d'aprés les courbes de pression) et de
- SHTERN (28) ( 3%kcal/mole d'aprés les courbes py, = f(t)) est alors meilleur.
A une température donnée,la vitesse igitiale corrigée varie comme
le carré de la pression et en faisant varier le rapport (CH4)°/(N02)°,on trou-

ve un ordre un par rapport & CH& et A Noe.Il est donc possible d'écrire:
~(a(No,)/at)® = 2,7.10" exp(-36/RT). (CH,) . (N0,) mole/cc.s.




[NOg] 168 mole /cc

. FIGURE 2.6. Nitration du méthane : La consom-
mation du dioxyde d'azote est quasi-totale.
La cinétique de diqurition de NO2 est complexe,
1'ordre apparent par rapport 2 NO2 variant avec la température

initiale.
p°® = 100 torr., 75% CH& .
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et (dp/dt)° = 3,5.10l exp(-48/RT) .p? torr./s.

Dy
CH4 NO

Rappelons que SHTERN avait donné l'expression:

-(d(NOQ)/dt)° = 7,}.1014 éxp(-33,6/RT).(CH4).(N02) mole/cc.s.

Il faut sans doute chercher l'explication des valeurs différentesy
calculédes A partir de 1'évolution de la pression totale ou de celle de la pres-
sion partielle de NO2 dans les contributions différentes des deux processus
de disparition du dioxyde d'azote, 2 NO2 -> 2 NO + 02 ‘= 3 moles et

CH4 + NO2 +  PRODUITS = 0 moles ,a 1'augmentation de la pres-
sion,la contribution de la réaction avec le méthane étant probablement infé- '
rieure 4 celle de la premigre réaction , la valeur de ¢ variant sans doute é-

galement en fonction du temps et de la température,

2.3.2.2.Etude analytique,

Le dosage des produits formés lors de la nitration pose de nom-
breux problémes inhérents & la présence de fortes quantités de dioxyde 4! azoteé
au sein du milieu réactionnel:

Quelques pics ( NO, H 0 ) des chromatogrammes sont perturbés par
le dioxyde d'azote et il est necessaire d'opérer des corrections en fonction
des quantités injectées.

D'autre part, l'oxygéne éventuellement formé réagit dans 1'éprou-
vette de plégeage avec le monoxyde d'azote et 1l'analyse chromatographique de
1'oxygéne est impossible tandis que celle du monoxyde d'ézote est a4 nouveau
perturbée, ‘
Enfin,si 1l'on utilise la technique de pidgeage par détente 2 77°Ki
les fractions pidgées sont treés 1mportantes.et le pic correspondant au monoxy-
de de carbone est masqué par celui trés important du méthane.Il faut alors dé-
tendre 3 température ambiante ce qui réduit les quantitéds introduites dans le
dispositif d'analyse mais diminue la précision des mesures,

Ces ﬂombreuses difficultés expliquent le volume réduit des résul-

tats analytiques obtenus,

Quelques exemples de 1'évolution de la concentration en dioxyde
d'azote en fonction du temps sont représentés sur la figure 2.6, La disparition
de ce réactif est trés rapide mails sa consommation totale ne s'accompagne d'
aucune perturbation sur les courbes de variation de preséion.L'ordre apparent
dans le temps par rapport A N02 varie avec la température passant de 1l'unité

3 419°C & une valeur proche de zéro au voisinage de la limite d'explosion.
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50F
sof PZ 100 torr
30F
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FIGURE 2.7. Nitration du méthane : la
transition de la réaction lente & 1'explosion s'accompagne
d'une accélération brutale de la consommation du dioxyde

d'azote,
Mélange a2 75 % de méthane.
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Enfin, le passage de 1'explosion fait trés rapidement disparaitre la totalité
du dioxyde d'azote présent,comme on le constate sur la figure 2.7.
A 426°C,la consommatior du dioxyde d'azote est environ gquatre f{oi:z

supérieure 3 celle de 1'hydrocarbure (Tableau 2.2.).

TABLEAU 2.2. Quantités de produits obtenues (lO"6 moie ) & LD2ESL

pour les conditions initiales: (CH4)= SGOOIOMO raoie

(no,) = 150,107 mole

2 2 2 2 2 D 3 2 2
v =15 s, 27 5,1 5,0 0,7 3,5 ¢ 0,3 2 S 1,0 0,055 35 6 12 5G

! C=11,4 ;ZH/% = 14,3 ; IN = 48,4 ; $0/2 = 47,9 ; Ing = 735,6 ; In_= 725 .

J |6 (“ b4 A ’
H O CO CO2 NQO N CH20 HCh C OH HEONO CH3N02 H2 NO 02 csChu NO

= 45 5.159,5 14 15 1,1 6 e 0,5 O ? € 3,6 0,12 94 8 33 115
IC = 33,3 ;LH/4 = 32,7 ; IN = 112 ; 20/2 = 110,9 ; an= 764 ;Eine: ThE,

( HO CO CO. N O N, CH.O HCN CH_CH CH_,ONO CH3N02 H NO O ACHA &Nﬂﬁﬁ

2

it

3

X

n
e

bilan atomique sur les produits formés, n, = nombre de moles dosées,
nombre de moles présentes dans le réacteur déduites de la pression,

. ot e 0 1 g

Les deux produits majeurs sont 1'eau et le monoxyde d'azote,mais 1'erreur sur
la détermination de NO est assez élevéde.la concentration en oxygéne ne pcuvant
8tre mesurée,elle a été déduite de la courbe (NO ) = £(t) et de la constante
de vitesse de la reaction de décomposition du second ordre

2 NO2 > 2 NO + O2 (a)
On obtient une valeur par excés puisque cette procédure suppose une trés fai-
ble réactivité pour 1l'oxygene comme les résultats d'EMANUEL et GAGARINA (27)
semblent 1'indiquer.Les bilans atomiques sont alors approximativement vérifis:s
ce qui n'était pas le cas des résultats publiés par TOPCHIEV (28).

On comprend aisémehﬁ que le dioxyde d'azote disparaisse beaucoup .
plus rapidement que le méthane, NO” réagissant en effet avec pratiquement ioﬂw
tes les espéces radicalaires ou moldeculaires présentes;Reprenons par exemple
les sept premiéres etapes’du~schemarde,TOPCHIEV (§2.3.1.2.) ,les réaction O

4 6 auxquelles nous pouvons adJjoindre la dissociation de NO2 (d) et le proces~

sus de formation d'eau CH, + OH > CH} + H0 (14)
vient , en appliquant la méthode de 1'dtat stationnaire aux espéces‘fédicalaiu
. - +
res et au formol : VCHA = vO + V14 et
VNo. = R Vgt Vyg T Yoy s2VeC vy = d(X)/dt . On consta-

2 . 4
si
tera facilement queYla derniére relation est assez bien vérifide par 1'expé-

rjence,Ce n'est pas le cas en ce qul concerne la formation de l'eau , puisque




la premiére égalité devient v = v+ vy et n'est pas vérifide,la vitesce

CH4 0 ?O
de formation de 1l'eau étant largement supérieure a celle de formation du métha-
ne.Les radicaux hydroxyles doivent donc réagir avec d'autres composés hydrogé-

nés que le méthane pour rendre compte des faits expérimentaux.

La détermination d'un mécanisme ne peut avoir lieu qu'sla condition
de disposer de résultats analytiques nombreux et précis.Les difficultés rencc.i~
trées et le temps passé pour obtenir seulement deux points expérimentaux ns
favorisant pas une telle étude cinétique,nous avons pensé simplifier le problé-
me en étudiant un systéme réactionnel ol interviendraient les mémes réactions
élémentaires mais pour lequel les expériences et surtout les analyses seraient
simplifiées.

IL.a décomposition du nitrométhane répond a ces exigences:

La réaction d'initiation fournit des radicaux méthyles et du dioxyde d'azote,

CH3N02 > CH3 + NO2 qul peuvent ensuite réa-
gir selon les mémes réactions que celles qui se produilsent au cours de la ni-
tration du méthane . Nous aurions donc a étudier un systéme réactionnel identi-~
que a4 celui de la nitration mais en présence de quantités d'hydrocarbure et
surtout de dioxyde d'azote beaucoup pius faibles et surtout beaucoup moins
"génantes" lors des mesures chromatographiques.

Il resterait a introduire les réactions initiales

cH, + ‘N02 > CHy, + HNO, (0)
et 2 NO,, - 2NO + O, (d)
et éventuellement quelques étapes faisant intervenir 1'oxygeéne pour obtenir
une représentation probable de la nitration du méthane.Les donndes relatives
3 la réaction d étant asséz bien. connues, nous allons nous intéresser tout

d'abord 2a kO puis entreprendre la recherche du mécanisme de la décomposition

du nitrométhane et des données cindétiques qui s'y rattachent.

2.4.-DETERMINATION DE IA CONSTANTE DE VITESSE DE LA REACTION

*
CH,_+ NO, CH, + HNO, .

Il est a priori difficile de cerner l'ordre de grandeur de la con-
stante de vitesse d'initiation d'un processus en chaines sans disposer de sup-
ports expérimentaux nombreux.Il serait done plusau'hasardeux de s'engager dans
la voie qui consisterait i postuler un mécanisme de nitration et a utiliser
un certain nombre d'hypothéses simplificatrices plus ou moins fondées. Nous

proposons au contraire une méthode assez simple,ne faisant appel qu'a un nom-
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FIGURE 2.8. Simulation de 1'évolution de

1la consommation du réactif I en forction de la constante de

vitesse de la réaction d'initia+ticr: d'un schéma réactionnel
trés simplifié en chaines ramifiées,
k =0,3.
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bre 1limité de mesures,baséde sur 1'analogie entre les résultats obtenus par

1'expérience et par la simulation ¢'un modele trés simple (32),

L'addition de faibles quantités de dioxyde d'azote 3 un mélange
de méthane et d'oxygdne modifie 1lég2rement la réaction lente & des températu-
res inférieures a 500°C en diminuant notablement ma période d'induction ( fig.
2.3.).Le fait que les parties sigmcides des différentes courbes solent super-
posables signifie vraisemblablement que,dans ces conditions paramétriques par-
ticui.iéres,NO2 n'influe que trés peu sur le processus de ramification.

2.4.1, MODELE REACTICKNMEL,

Le rdle du dioxyde d'~zote n'étant notable que sur la vitesse d'
initiation,il n'y a lieu d'ajouter au schéma d'oxydation du méthane par 1'oxy-
géne que la réaction (0).Le mécanisme se raméne alors,en simplifiant au maxi-

mum les étapes de propagation,ramification et rupture a:

-5
CH4 + O2 CH3 + H02 (1s)
‘ ca4 + No2 - CH3 + HN02 (0)
CH3 + O? > chaine primaire et ramification.
Radicaux > rupture ,

qui peut &tre simplifié en utilisant le formalisme habituel (33) en I > X
(1), T + X > 2X (p), et X> F (r) oh I,X et P sont respectivement les
produits initiaux,les centres actifs et les produits finaux.

La vitesse d'initiation se met alors sous la forme:

v = le(CHu)(OQ) + ko(chu}(Nog) = vi,y=o(l + 0,03(ko/k15)y),

avec y=pourcentage de NO2 = lOO.(pNO /(pCHa+p0

)) » et (cH,)°=2 (0,)°.
5 *pnog € 4 2

2

2.4.2. PRINCIPE DES CALCULS.DETERMINATION DE LA VITESSE
D'INITIATION. -

La résolution des équations du systéme d'édquations correspondant
au mécanisme simplifié a été effectuée 4 1l'aide d'un calculateur analogique.
Les résultats sont reportés sur la fizure 2.8..

L'identification entre les courbes expérimentales et les courbes
calculées est réalisée en admettant une correspondance entre le rapport :/5
de la période d'induction 7t sur le temps de réaction 8§ et le rapport_gi/kp,
c'est A dire qu'd deux courbes ayani méme rapport t/8 correspondent deux méca-
nismes pour lesquels les rapports ki/kp sont identiques.En pratique,le temps
T correspond & la période écoulde jusqu'd un avancement de 2,5% de la réaction
et § au temps nécessaire pour passer de 2,5 & 95% d'avancement de réaction.

Ce critére adopté,il est possible de déduire ki/kr a partir des mesures de T
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FIGURE 2.¢, Oxynitratica du méthane :
vérification de la relation 2.T.

o = k / ky

i,y

— / 1 .
by =0~ 1 + 0,0}.(ko., kl5).y ;

Mélange 3 66,6 % de méthane,

y = pourcentage de NO,/j .
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et 8 kp n'dtant pas affectée par i= présence d'oxyde d'azote & 1'état de tra-

ces,on peut écrire:

(2.1) a = (ki/kp)y/(ki/kp)y:O = ki’y/ki’yzozl + 0,0}(ko/kls).y .

2.4,3 RESULTATS.
Entre 417 et 486°C la relation (2.I) semble vérifide et les cour-
bes & = f(y) sont effectivement des droites (Figure 2.9.Leurs pentes condui-

sent aux valeurs suivantes de ko/kl_

T,°C 417 e 450 460 486
10'3.(k0/k15) 10,9 6,5 5,5 2,8 1,8
d'ol 1'on tire la différence des énergies d'activation:

E15 - EO = 26 kcal/mole,

La littérature ne fournit que quelques estimations de k basées

15

sur la valeur de l'enthalple de la réaction et considérant un facteur préex-
ponentiel d'un ordre de grandeur habituel pour ces réactions (34).La valeur

moyenrnie habituellement retenue est:

_ 101995 1

exp{(~55/RT) cc.mole'%s: .

X
15
Au cours de simulations récentes de 1'oxydation du méthane,MONTAS-

TIER (35) n'a pu accorder les faits expérimentaux et les calculs qu'a la con-

dition de multiplier par 400 la valaur de la constante k déduite de 1'expres-

15

sion précédente,cette augmentation pouvant 8tre due au caractére partiellement
hétérogéne de 1'initiation.,Malheureusement,MONTASTIER ne propose pas d'expres-

zion de k en fonction de la tempédrature,

15

Les valeurs de_ko sont dvidemment trés différentes suivant que
1'on choisit 1'une ou 1l'autre des estimations de k15:
Calculée a partir de la valeur moyenne de kls,(34),ko est beau-

coup plus faible que les estimations antérieures (tableau 2.4.b) alors qu'el-

DY

le est 4 peine inférieure a l'ordre de grandeur de la constante globale k8

si 1'on utilise des expressions de Xk compatibles avec la valeur des simula-

15
tions de MONTASTIER (tableau 2.4, c et d).Dans ce dernier cas,l'accord avec

1l'expression de k. proposée récemment par BALLOD est quasiment parfait.. -

O
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TABLFAU 2.4.Valeurs cde la constante de vitesse de la réaction

entre Ciill et \Om,cc mole %s?l.kg = constante globale,

k.= constante de la rédacticn d'initiz+ion,

0
s ~ T ~CS | - , .
Référence 3 7 27 | 21 Present travail 2
B kg ! Ky kg 1 k_o“ K 5. | Ks.o] %¥o.a ]
A 1079 11083 | 7ottt 1ottt R 190 ilOl o1 t 1019-9
E 21 28 33,5 ’ 2k 36 29 | =29 24
Musooc 02 7| 105" | 10" 8_“' 102°8 {10406 1004 110770 | 16277
b)calculée avec k) o= 10275 exp (-55/RT) ]
! c) " AR 10" exp(-55/aT)
% a) " oo 1014,9 exp(-50/RT)

Les éstimations antérieures sont le plus scuvent relatives a des
vitesses globales de réaction;nos mesures globales sont en bon accord avec
ces déterminaticns et la valeur de ko est nécessairement inférieure i celle &ﬁ
de kg. I'estimation la plus faible de ko correspendrait 4 un mécanisme de
nitration du méthane en chaines relativement longues,alors gue les valeurs les

plus fortes devralent 8tre assccides a4 des chaines beaucoup plus courtes,

Notre détermination des rappoorts k. /k a différentes températures,
15 p

permet néanmoins de cerner l'ordre de grandeur de k. ,un encadremelt plus

0
étroit ne devant &tre atteint gqu'en utilisant des méthodes de calcul plus

élaborées pour simuler un mécanizme plus complet.,

C'est le but que nous nous sommes fixés en utilisant comme support
expérimental les reésultats obtenus rlus aisément que lors de la nitration en

décomposant le nitrométhane. -




CHAPITRE 3

PYROLYSE DU NITROMETHANT SEUL .

3.1.-ETUDE BIBLIOGRAPHIQUE.

3.1.1.-REACTION A BASSE PRESSION.

TAYLOR et VESSOLOVSKY {1) sont les premiers ,en 1934, a entre-
prendre 1'étude cinétique de la décomposition thermigue du nitrométhane.Uti-
lisant la méthode statique entre %80 et 420°C,ils montrent que les temps de
quart, demi et trois quart de réaziion sont indépendants de la pression ini-
tiale et concluent A une réaction au premier ordre.L'énergie d'activation de
61 kcal/mole ayant été déduite des tewps de quart de réaction,ces auteurs pos-

tulent 1'étape d'initiation CH,NC, .  CHNO + 1/2 02,la présence parmi ies

produits de la réaction d'une ietitﬁ frant?on dont le point d'ébullition cor-
respond a celui de la’formaldoxime,isomére de CHBNO,leur semblant un argument
suffisant en faveur de la coupure initiale de la liaison N-O ,

En 1951, COTTRELL, GRAHAM et RETD (2) publient la premiére valeur
numérique de la constante globale 2% montrent qu'elle dépend de la pression;
au deld de 200 torr.,elle a la valour indiguée dans le tableau 3.1.

L'analyse des produits résctionnels permet de mottre en évidence‘
les produits principaux ,HQO,NO,CO, et CHA ainsi que des gquantités moindres
de COQ,NQO,CQHA et C2H6 , la répartition des produits en fonction de 1l'avance-
ment de la réaction étant indépsndsnte des conditlons initiales.Ils proposent

le mécanisme suivant:

CH,NO,, > CHy + NO, (1)
CHNO, + CHy CHy + CHNO, (2)
CH.NO, + NO, CH,0 + NO + NO, (3)
CH,0 +NO 7 CO  + NO + HDO (4)

p CH} - CHg (5)
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L' énergie d'activation voisine de 1'érerglie de la liaison C-N étant un argu-
ment important en faveur de la nouvelle réaction d'initiation qu'ils proposent.
Les réactions sulvantes:

CH_NO,, ) CH,0 + NO (6)
et CH + NO - CH_NO . HCN + H.O

sont également envisagées.

Peu aprés cette étude, HILLENBRANDT et KILPATRICK (3) reprennent
1'étude en systéme dynamique: Si 1z constante de vitesse globale d'ordre 1
est voisine de la détermination de COTTRELL (tableau 3.1),par contre de forts
pourcentages de formol sont mis en évidence,ce prodult étant le composé car-
boné formé majoritaire pour de trés faibles taux d'avancement de la réaction ]
1'extrapolation & un temps de réaction nul laissant penser qu'une molécule de
nitrométhane disparait en formant une molécule de formaldéhyde.Pour expliquer
cette formation initiale importante,HILLENBRANDT conclut 3 un réarrangement
initial du nitrométhane par une réaction du type:

chNo2 > CH,O + HNO (8).

A la m@me épogque,d L'ailde d'un dispositif "statique",FREJACQUES
(4) détermine également la constante globale (tableau 3.1) et l'ordre de
cette rdéaction.En utilisant la méthode de l'ordre par rapport au temps (5)
qui consiste & vérifier la lindaritd de la relation Log(dp/dt) = f(Log p),ol
p représente la pression partielle de nitrométhane,i1l met en évidence une aug-
mentation de cet ordre avec la température, le caractére homogeéne de la décom-
position étant chiffré a 97% . Enfin, 1l'addition de plomb tétraéthyle montre
le caractére radicalaire de la pyrolyse:d 290°C, température pour laquelle la
vitesse de décomposition du nitrométhane est pratiquement nulle, 0,2 torr. de
Pb(CQH5)4 induisent 1la décompositiop de 5 torr. de nitrométhane.FREJACQUES
en déduit que dans ces conditions.la longueur de chaine est supérieure ou éga-
le 2 six.Il propose ensuite un mécanisme qui comprend outre les étapes 1 a 7
1'intervention des radicaux méthyléne CHQ, la présence de deux porteurs de
chaines lui semblant indispensable pour éxpliquer 1'évolution de 1l'ordre avec

la température.

Le caractére radicalalre de la rdaction a été définitivement éta-
bli 4 la suite des travaux de P.GRAY,YOFFE et ROSELAAR (6) qul ont tout d'a-
bord mis en évidence 1'influence des radicaux libres sur la pyrolyse des ni-
troparafinnes, puisqu'a 240°C,5 secondes de réaction sont suffisantes pour

décomposer une fraction importante de nitrométhane en présence de ditertiobu-

tyle peroxyde.les produits formés contiennent alors une importante proportion
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de formol et des nitrites ou de 1'acide nitreux,la formation de radicoux 1li-
bres ayant été caractéfigée 3 1l'aide de miroirs métalliques.
S'il”mét‘égaiemeht en évidence de l'acide cyanhydrique et du for-
mol & 480°C,CRAY n'obtient qu'uhe sélectivité en formol de 16% s0it une valeur
beaucoup plus falble due celle d'HILLENERANDT,méme pour des avancements de
réaction trés limités.Tl n'édcarte <'ailleurs pas la possibilité d'erreurs
dans les mesures d'HILLENBRANDT,parceque d'une part la précision dans le cai-
cul de la sélectivité diminue pour les taux d'avancement les plus faibles,et
d'autre part qu'il est possible que ce soit la somme (CHQO) + {formaidoxime}

gui ait été déterminde par HILLENBHRANDT et non le formol seul.

3.1.2.-REACTION A HAUTE PRESSTON.

La formation et la réactivité du nitrosométhane sont largement au

]

centre des préoccupations des auteurs des deux études qui suivent celle d
GRAY;elles ont été réalidées dans des conditions de pression beaucoup plus

rigoureuses.

Q..J

Ainsi,MULLER (7) montre que sous 12 & 20 atmosphéres,3 355°C,
produit carboné le plus important devient le cyanure d'hydrogéne dont la sé-
lectivité atteint U40%.Pour expliquer ce rendement trés ¢&levé, 11 suggeére
que les étapes d'initiation soient non seulement la rupture de la liaison C-N
mais également la réaction proposée par TAYLOR, CH3N02 > CHBNO + 0 (9,
le nitrosométhane ainsi formé se ddécomposant rapidement en aclde cyanhydrique.
Pour justifier cette hypothése,MULLER effectue deux calculs d'état =tationnai-

re,1'un 4 partir du schéma proposé par COTTRELL (réactions 1 & 7)qui fournit

la relation (CH NO,, Y =2 (cnu) + 2 (C2H6) + (HCN) (3.1)
1'autre en utilisant un mecanisme comprenant outre les réactions 1 4 5 les
deux réactions CH3N02 > CHBNO + 0 (9)

et CH3NO? + 0 > Produits (10) gui con-

2) =2 (CHQ) + 2 (C2H6) + 2 (HCN) (3.11)

La relation 3.II étant la seule i étre vérifide a4 la fols a haute el 4 basse

duit a la relation: _(CHjNo

\ k4

pression,MULLER conclut & la validilté du seul second mécanisme.On s'apoercolt
en fait que chacune de ces relations doit &tre vérifiéde simultanément avecc
1'égalité : (cHy) = (CHQQ)f# (CO) que l'on obtient en appliquant i’
état stationnaire aux autres espéces radicalaires que les radicaux Fﬁ cetie
nouvelle relation n'étant jamais conforme aux faits expérimentaux,on nuut COn-
clure & la non représentativité des deux mécanismes proposés,par COTTRELL c¢ome-

me par MULLER.

Sous une pression encore plus élevée,a 40 atmosphéres,MAKCVSKI et

GRUENWALD (8) mesurent une énergie d'acrivation de 49,2 kcal/mole. 31 la réac~
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tion 9 d'énergie d'activation plus grande que celle de la réaction 1 devenaiﬁ
prépondérante aux fortes pressions,on devrait au contraire enregistrer une i
énergie d'activation nettement supérieure danc ces conditions expérimentales:
et par conséquent, MAKOVSKI conclut que la nature du mécanisme est iqdépendag-
te de la pression , que la réaction 1 est la seule étape d'initiation plausi-
bie.et que 1l'accro. sement des quantités d'HCN avec la pression serait du a ia
réaction : CH; + NO + M ~ CH3NO +M > CH,=N-OH ~ HCN + H0 (11) .
TABLEAU 3.,1.Les différentes déterminations de la constante
globale de décomposition de CH4NO,, (s71,E en kcal/mole).

Méthode expérimentale: S=statiqueé,D=dynamique,

T= tube a chocs.

Méthode | T , °C Pressioﬂ- o A E;“.-766Kl Références
S | 380-420 | 27-200 torr. | 61 TAYLOR (1)
S 380-430 | 40-400 " 10+4:0 53,6 | 1072 |coTTRELL (2)
S 310-440 | 4-40 " 10t 42,8 'l’SFREJACQUEs (#)
D 420-480 1 atm. 10124 50,6 0"’ lHILLENBRANDT (3)
s | 312-350 | 40 atm. 108227 49,2 | 1071 SmAKoVSKT (8)
T 872-1187 13 BRADLEY (9)
T et S| 425-1025 101257827 | 57 | 1072 YBORTSOV (11)
S 305-440 |10-250 torr. 104401 55,2 10 |CRAWFORTH  (26)
T 625-1225{ -+ O ' 1017’1.(M) 42 GLANZER (£8)
> e 10162 59 " |
T 750-1300} 1-2,8 atm, 1012’8 48,1 ZASLONKO (é9)

3.1.3.-REACTION A HAUTE TEMPERATURE.

La premiere étude a haute température est celle de BRADLEY dans
un tube & chocs.L'énergie d'activation qu'il détermine exceptionnellement fai-
ble,13 kecal/mole,est particulifrement surprenante.Pour expliquer cette valeuq

anormale,il propose le mécanisme suivant:

N
CHBNO + Ar CH3N02 *+ Ar (12)
CHBNO X Ar - CH3N02 + Ar (13)
CH3N02 *x > produits (1%)

faisant intervenir deux états excités du nitrométhane,Il ne parvient pas néan-
moins 3 un résultat trés convaincant,le nombre de postulats et d'hypothéses
arbitraires nécéssaires pour accorder les faits expérimentaux et les calculs

étant trés élevé.
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HIRAOKA et HARDWICK:par contre (10) apportent une contribution
importante & la connaissance de. cette réaction.Comparant 1'émission lumineuse
dans un tube & chocs,pour des mélanges NO2-Ar et CH3N02-Ar,ils constatent que
le dioxyde d'azote disparait & une vitesse beaucoup plus grande quand il pro-
vient du nitrométhane,Ils considérent qu'a haute température,les deux seules
étapes CH,NO,, ; > CHy + NO, (1) et

CH3 + No2 > CHBONO’ CH30 + NO (15) sont
représentatives des premiers instants de la réaction .Si,3i 1'instant initial
les concentrations en radicaux méthyles sont égales,l'extrapolation de la vi-
tesse 4 laquelle le dioxyde d'azote est consommé permet d'estimer la constan-
te de vitesse k15 = 5,6.1012 exp(-5,7/RT) cc;mole-%é%

BORISOV et al. postulent égalément un mécanisme trés voisin du
précédent (11) dans des conditions expérimentales analogues.L'originalité de
leur étude réside dans la déduction de k1 des mesures du délai d'inflammation
T .La détermination de v s'effectue & 1'aide de trois appareillages distincts:

-Un tube A chocs pour t inférieur a 1077 s.

-Un appareil a compression adiabatique pour T compris entre lO'2
et 107 s.

-Un systéme statique pour.les délais de l'ordre de 3 a 5.10—2 S
Dans ce dernier cas,les mélanges étudiés sont des ternaires CHBNOE—OQ-inerte
contrairement aux mélanges utilisés dans les deux premiers appareils qui sont
des binaires CHiNog-gaz inerte.

Les valeurs expérimentales de T sont ensuite comparées a la valeur
calculée pour le systéme des deux rdactions 1 et 15.En appliquant la méthode
de 1'état stationnaire aux radicaux CH3 et au dioxyde d'azote,puis en opérant
le changement de variable classique mais approximatif,

exp(~E/RT) . exp(-E/RT,).exp( 0 ),avec g = E.A‘E/RTE ,ils calcu-
lent le délai d'inflammation t = f(Rl) et en déduisent la valeur du tableau ‘
3.1. Bien que cette valeur soit en bon accord avec les précédentes détermina-
tions,il apparait criticable d'utiliser des approximations valables essentielé
lement pour 1'étude des réactions lentes,2 1'étude de phénoménes explosifs et
surtout de simplifier a4 l'extréme le mécanisme qui ne peut €tre représentatif

a

de la réaction A basse température en présence d'oxygéne.

'3.1.4,-LA DECOMPOSITION DU NITROMETHANE SOUS L'EFFET
D'UN RAYONNEMENT .

Vers les annédes soixante,l'utilisation des techniques de photoly-

se va fournir un grand nombre de renseignements concernant le mécanisme de la

décomposition.Il est en effet possible d'identifier des produits trés réactifs
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.aux températures d'une décomposition spontanée, ceux-ci étant beaucoup plus

stables dans les conditions relativement douces d'une décomposition initiée

photochimiquement.

Le tableau 3,2, rassemble les résultats obtenus,

TABLEAU 3.2.Espéceslchimiques identifides lors de la décompositioh

du nitrométhane sous 1'influence d'un rayonnement.

Méthode : C = continue, F = flash , R = radiolyse.
T,°K p,torr.|Méthode | Espéces identifiées . Références.
374 C N2> NO >CO >co2 HIRSHLAFF 19%6 (12)
20 C CHjONO,CHQO,NO,CO,N20,HNO, BROWN 1958 (13)
- | H0 CO,,, HNCO
293% C l CH2O S (CH3N0)2 CHRISTIE 1064 (14)
500 22 CO>NO>H_ >N_.>CH, >C.H, |NICHOLSON 1961 (15)
27 %o y> V2 ‘
NO, , CHBOH,CHgo + CHBNO
F HNO DALBY 1958 (16)
300-478 20 c cf{;bNd >NO>CO> CHy> H,> |REBBERT 1962 (17)
CH,0H >CH30NO2 » CH,0
F o 'CHB MAC GARVEY 1964 (18)
T c "CHB,Ndé”““me"m'"—~' BIELSKY 1964 (19)
77 R CHy , NO, , CH,NO,, ‘?gé?HATY 1965 (20)
374 C CHgo ,NO NO . PASZYC 1965 (25)
300 R CH30NO>(CH NO) L NOs N> CUNDALL 1966 (21)
CH,, o:>co > c0> H,> N> C H6 f
500 | | F k-=o: CHsy, ,NO,OH, Noe,cx{}No NAPIER 1967 (22)
L = 322 10 -6, . CH,0
t = 46 ms. ° CH,0NO
t =1 mn, - (CHjNo)
28 | o8 '“WEM"'CHBONO;,CH 0> NO:>CH5NO HONDA 1972 (23)
573300 R CH_O > CH_ONO COREY o)
>3 2 ) . /ﬁﬂé“( )

Trois espéces radicalaires ont été mises en évidence,CHB,

et OH ainsi que plusieurs molécules instables ( HNO,CH,ONO,HSCO... ).Les con-

3

B3 %
Ui 4

5”02’

ditions d'expérimentation extrémement variables (température de 20 a 400°K),




~41-

sont certainement & l'origine des trés grandes différences entre les divers
auteurs.Dans certaines conditions par exemple,le formol est 1'un des produits
majeurs {12,14,23,25) alors qu'il est en faible quantité dans d'autres cas
(17,21).0n retrouve les mémes divergences dans les interprétations;ainsi,
la réaction d'initlation proposée par NORRISH, en 1936 :

CH3N02 > CH,0 + HNO (8)
est soutenue par ceux qui ont identifié HNO initialement (16) ou qui ont mis
en évidence de grandes quantités de formol (12,23)alors que 1l'initiation par
rupture de la liaison C-N est proposée par ceux qui ont identifié CH3 et NO2
(20,18) ou qui n'obtiennent que de faibles rendements en CH,0 (15,17).Ce der-’

nier proviendrait alors soit de la décomposition chimique du nitrite (13)

CHONO - CH,0 + HNO (17),
soit de la réaction CH3O + NO > CHQO + HNO (18), propo-
sée par NAPIER et NORRISH (22) ou encore de la coupure du radical CH2N02 sug-
gérée par NICHOLSON (15): CH2N02 > CH20 + NO (6) et déia

postulée par COTTRELL.

L'unanimité se fait pourtant en ce qul concerne le mécanisme de
formation du nitrite de méthyle:
CHBO + NO > CH}ONO (19)
et ‘ CH} + N02 > CHBONO (20), la re-
combinaison des radicaux méthyles et du dioxyde d'azote pouvant également
former un radical méthoxyle et du monoxyde d'azote (17) :

CH, + NO -> CH,0 + NO (21).

3 2 3

Pour rendre compte des fortes quantités d'azote détectées dans

certains cas,CHRISTIE (14) puis NAPIER (22) reprennent le mécanisme proposé

par BURRELL (31) : CH3 + NO > CHBNO , (7)
CH,NO + 2 NO > N/giig ~ CHy N, + NO, (22)
8 N,
NO3 + NO > 2 N02 (23)
encore que 1'on puisse également envisager la décomposition du nitroxyle sous
l'action de NO : HNO + 2NO o N, + HNO (24).

2 3
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3.1.5.-TRAVAUX RECENTS.

En 1969 et 1970, CRAWFORTH et WADDINGTON (26)publient deux études
réalisées dans un systéme statique,l'une sur le nitrométhane,l'autre sur le
nitrométhane deutéré.Ils confirment la variation de la constante de vitesse .
globale vis & vis de la pression et déterminent sa valeur limite (tableau 3.1;)
ainsi les variations de 1l'énergie d'activation en fonction de la pression
( de 35 a 55kcal/mole ). Ils montrent également que 1'ordre global n'est égal
a4 1'unité qu'au dela d'une certaine pression (150 torr. vers 400°C)et que sa
valeur est supérieure & 1 pour des pressions inférieures a 100 torr.

Les produits dosés en fonction du temps,grice & une analyse chr-o-I
matographique élaborée (32),sont outre ceux déja identifiés lors des précéden-
tes études dans des conditions similaires (2),le cyanure d'hydrogéne,en quan-
tité beaucoup plus faibles qu'aux pressions élevées,le formol,le méthanol,l’
hydrogéne et le dioxyde d'azote dosé par voie chimique par spectroscopie avec
1l'acide 1 naphtylamine sulfanilique.Les produits les plus réactifs sont le di-
oxyde d'azote et le formol dont les concentrations passent toutes deux par un

maximum en fonction du temps.

Au cours de la pyrolyse du nitrométhane deutéré dj,un effet isotc-
pique important est observé qui se traduit par un ralentissement de la réaction
ainsi que par un abaissement de 1l'énergie d'activation globale a 49,3 kcal/

mole .,

De 1l'ensemble de ces résultats et de certaines expériences en
présence d'additifs (voir §4.1) CRAWFORTH et WADDINGTON proposent un certain
nombre d'étapes réactionnelles.La plupart des réactions fondamentales propo-
sées par COTTRELL y figurent ainsi que quelgues nouvelles explications de la

formation de produits majeurs: Le monoxyde de carbone,formé par les étapes

-

HCO + NO > CO + HNO (25)

HCO + NO, > CO + HNO, (26) ,le
radical formyle HCO provenant de 1l'attaque de CH20 par des radicaux ou par
NO2 : CHQO + NO2 > HCO + HNOP (27),1a réaq-

tion 27 étant plus plausible que 1'étape 4 .
Le dioxyde de carbone résulterait de la rencontre des mémes molés

cules que celles mises en Jeu dans la rdaction 26, soit

HCO + NO, > HCO,, + NO (28)
suivie de Hco2 + N02 > HNO2 + 002 (29), le
nitroxyle HNO étant i 1l'origine de 1l'existence de 1'oxyde nitreux NEO
suivant 2 HNO > N?O + HQO (30) ou

>
HNO + NO Noo 4 OH (31) .
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Enfin,la principale“origine de l'eau serait la réaction 27,

HNO,, ainsi formé se décomnosant sulvant:

° 2 HNO, ' > NO, + NO + H,0 (32) .
L'effet isotopique est attribué essentiellement a la réaction
de formation du méthane dh
CD_NO. + CD - CcD, + CD.NO (2").

3 2 > 4 2 2

La constante de vitesse de la réaction 2,des radicaux méthyles
avec le nitrométhane,est déterminde a4 la méme époque par FEDOROVA, BALLOD et .

SHTERN (27) en décomposant le ditertiobutyleperoxyde en radicaux CH3 dans un

dispositif dynamique parcouru treés rapidement par un flux de nitrométhane.De
la mesure a 200°C des concentrations stationnaires en méthane,éthane et nitro-

sométhane ils déduisent la valeur de k, en supposant le mécanisme réduit aux

2

étapes 2,5,6 et 7 et en appliquant la méthode des concentrations stationnaires
3 CH,NO, et & NO .En prenant k, - 2,2.108cc.mole Ts7t

1 -1
1,6.107 < k, < 2,2.107 cc.mole Ys.  a 200°C.

ils trouvent:

La détermination des paramétres cinétiques de la réaction 21 a
fait 1'objet des deux études les plus récentes(GLANZER et TROE (28) et
ZASLONKO et al, (29)); La technique expérimentale est identique dans les
deux cas,c'est la spectroscoplie derriére une onde de choc entre 700 et 1300°C.

GLANZER et TROE obtiennent ainsi les profils de concentration de
CH3N02 et NOQ;ils confirment la sensibilité de la constante de décomposition :
vis & vis de la pression (tableau 3.1) et considérent qu'a haute température
les seules édtapes 1 et Qi sont importantes dans les premiers instants de la
réaction.Connaissant kl’(CHjNog) et(NOQ) ils en déduisent kgl = 1,3.1013
cc.mole-%s:l entre 1200 et 1400°K,la constante présentant un coefficient de
température faiblement pésitif.

Par un raisonnement identique, ZASLONKO et al. obtiennent une

12

valeur numérique un peu différente soit 2,5.10 cc.mole-%s:laprés avoir déter-

miné k. ,dont la valeur est rappelée dans le tableau 3.1.

1’
Depuis lors,un grand nombre de constantes de vitesse ont été me-
surédes.Une revue détailléde de ces valeurs se trouve au Chapitre 5 , c'est pour-

quoi nous n'examinerons pas ici la bibliographie correspondante.

Au terme-de cette revue,on constate que si la cinétique globale
de décomposition du nitrométhane semble obéir a des lois simples - encore que

la constante de vitesse,l'ordre de la réaction et 1'énergie d'activation glo-
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bale soient sensibles aux variations de pression - un certain nombre de pro-
blémes sont posés,Ils concernenﬁ:

. Les quantités de formol présentes pour de faibles taux de conver-
sion,qui peuvent &tre trés différentes suivant les auteurs (3,2,26).

- L'eau,produit majeur de la pyrolyse du nitrométhane qui se forme-
rait essentiellement par les réactions globales U4 et 32 en déplt de la pré-
sence de radicaux OH dans le milieu(22) .

- Le caractére en chaines du mécanisme ,les conclusions des auteurs-”
dépendant essentiellement de 1'écart entre 1'énergie d'activation globale me-:
suréde (variable avec les conditions expérimentales ...) et la valeur choisie
pour 1l'énergie de la liaison C-N ,dont les déterminations varient avec les
auteurs entre 58 (33) et 53 kcal/mole (34),

Enfin, alors que le nitrate et le nitrite de méthyle possédent
une limite d'explosion bien définie déterminée en systéme statique (35,36) et,
que les propriétés détonantes de CH3N02 sont largement utilisédes (30),la tran-

sition de la décomposition. lente & 1'explosion n'a jusqu'id présent jamais été

observée avec le nitrométhane.

3.2.~RESULTATS EXPERIMENTAUX.

3.2.1,-ETUDE MORPHOLOGIQUE.

Nous avons utilisé le dispositif expérimental statique décrit au
Chapitre 1 ,dans lequel des quantités variables de nitrométhane:liquide peu-
vent €tre introduites.La vaporisation est quasi instantande comme nous 1'avons
vérifié en introduisant du nitrométhane i des températures assez basses pour ;
lesquelles sa réactivité est négligeable.Le réacteur en PYREX né permettant
pas d'opérer a plus de 500°C,nous avons étudié la réaction entre 400 et 500°C.

et pour des pressions initiales inférieures a 500 torr.

3.2.1.1. Variations de la pression,

Des variations de la pression en fonction du temps SOht présentées
sur la figure 3.1 A des températures et des pressions peu élevées,nos résul-
tats recoupent ceux des auteurs précédents 1l'ordre global étant unitaire et
la constante sensible & la pression (figure };2.).1'énergie d'activation glo-
bale déterminde & partir des vitesses initiales valant 55 kcal/mole pour-une
pression initiale de nitrométhane de 85 torr.(figure 3.3.).Quand la teﬁﬁé;aqu

re augmente,l'ordre évolue dans le temps;ainsi a 474°C la linéarité du loga-

rithme de la pression partielle du nitrométhane,assimilée 3 (p°-4 p/1,3),(26)
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ou p° est la pression initiale ét A p la variation de la pression,n'est véri-
fide que pour un avancement limité de la réaction (figure 3.4.).Quand la pres;
sion augmente il n'est alors plus possible de définir d'ordre par rapport au )
temps;il apparait en effet un point d'inflexion sur les courbes p = f(t),ce- ‘
lui-ci précédant,lorsque les cohditions initiales de pression sont encore
plus élevées une explosion (figure 3.5.) dont la limite d'apparition est re-
portée sur la figure 3.6.a.
L'application de la relation de SEMENOV (37) ,

Log(p°/T2) = - E/RT, + Cte , conduit A une énergie d'acti-

vation globale plus faible que celle déterminée 4 partir des courbes de varia-

tion de pression, Eg = 44,5 kcal/mole (figure 3.6.b) .

3,2.1.2, Variations de la température et de 1'émission lumineuse.

L'élévation de: température est toujours faible (inférieure & 2°C )
au cours d'une réaction lente,sauf au voisinage de la limite d'explosion,la
lumiére émise dans les mémes conditions étant 4 peine détectable,

Lors de 1'explosion,on observe un décalage (figure 3.7.b) entre
les courbes de température et d'émission lumineuse ; il provient de ce que la
premiére mesure (A T) est ponctuelle ,la seconde (I) étant intégrale;L'élé-
vation de température critique A Tc (figure 3.7.a) nettement inférieure a
RT?/Eg ne peut €tre quantitativement exploitée , le microthermocouple se trou?
vant trop prés de la paroi et les mesures sont trés vraisemblablement par

défaut.

3.2.2.-DOSAGE DU NO2 PAR SPECTROSCOPIE "IN SITU'.

La méthode utilisée nous a permis la détection de quantités treés
faibles de dioxyde d'azote.La figure 3.8. donne un exemple des résultats ob-
tenus a422°C pour des concentrations initiales de nitrométhane croissantes.Le
dioxyde d'azote se forme dés les premiers instants de la réaction ,sa concen-
tration atteignant un maximum tres ablati pour un faible avancement de réac-
tion.Dans des conditions voisines de éelles de CRAWFORTH et WADDINGTON, le
rendement maximum , (Noé)max./(CHBNOQ)o est 2.10'3,valeur qui différe de plus
d'un ordre de grandeur de celle mesurée par ces auteurs, 7.10-2.Il faut sans
doute rendre la méthode éhimique de dosage utilisée par CRAWFORTH responsable
de 1'écart entre ces deux valeurs,l'équilibre entre les différents oxydes 4’

azote étant orobablement déplacé au cours des manipulations nécessaires a ce

dosage.
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3.2.3.-DOSAGES CHROMATOGRAPHIQUES.
Nous avons entrepris une étude analytique de la décomposition
du nitrométhane a partir d'une zone de trés faible réactivité,a 400°C, jus-:

qu'd ce que l'on observe une autoinflammation a 498°C,

Pour chacun des dosages,nous avons vérifié que les bilans étaient
bouclés,non seulement sur les atomes mais également éur les vitesses,c'est a
dire que les relations suivantes:

TN= EC = £0/2 = £H/3 =A(CH3N02)

et € dN/dt ==dC/dt =1/2.£d0/dt = 1/3.% dH/dt = d(CHBNOQ)/dt
sont vérifiées.On constatera que c'est bien le cas au vu des résultats pré-
sentés sur le tableau 3.3. et que le nombre total de moles dosées‘ifnd cor-
respond bien au nombre total de moles présentes dans le réacteur z:ne,calcu-

1é a4 partir de la pression,

TABLEAU 3.3. Bilans atomiques i 427°C (lO-6mole ou lO-6mole/s.)

temps s, 5 , 10 25 50
£N 4,04 9,35 22,80 42,90
£ dN/dt 0,920 0,879 0,797 0,722
£C 4,73 9,22 21,60 42,07
£dC/dt 0,917 0,873 0,827 0,750
£0/2 5,01 10,27 23,90 43,4y
1/2. £ d0/dt 0,954 0,937 0,822 | 0,775
ZH/3 4,79 9,10 22,18 41,50
1/3. =dH/dt 0,888 0,864 0,814 0,717
£ n, 559,7 564 ,2 580,1 609,1
£, 560,1 566,2 585 - 614,2

3.2.4,-ETUDE ANALYTIQUE DE LA REACTION LENTE. »

La réaction étudide correspond i la décomposition de ‘554.10_6 mo-
les de nitrométhane & 40,427,459 et 483°C , de 600.10-6moles a 498°C,soit
4 la limite de 1l'explosion 3 cette derniére température.Les résultats sont

reportés sur les figures 3.9 & 3,13,

3,2.4,1, Evolution du nitrométhane.

L'allure des courbes de consommation de CH.NO,. est la méme entre

B2
403 et 483°C : la vitesse de disparition est maximale a 1'instant initial,
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Pyrolyse du nitrométhane : Sélectivités des
divers produits formés en fonction du temps a 427°C, (Fig. 3.15.)
ou en fonction de 1'avancement de réaction © (Fig. 3.16.).

Contrairement A celle du méthane, la sélectivité
du monoxyde d'azote augmente avec la température, pour un avan-

cement de rdaction donné,
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et la cinétique correspondante ést du premier ordre. Au voisinage de 1'explo-

sion a 498°C, la consommation est auto-accélérée et un point d'inflexion ap- )

parait sur la courbe.Il est alors évidemment impossible de définir un ordre

dans le temps . L'exploitation de la relation )
d(CH,NO.)/dt)® = - k_.(CH,NO_)° permet toutefois de mesu-
(a(cH,NO,) /at) o+ (CHN0)° p

rer une constante globale dont les valeurs numériques sont reportéesci-dessous:

T °C 403 427 458 483 408 -

k  (s.7D). 3,25.10°0 | 1,79.107  1,26.1072

. 3,93.107° 6,2.1072

et dont 1'énergie d'activation globale est 58 kcal/mole (figure 3.14.).

3.2.4,2, Les produits majeurs, NO,HQO,CO,CHA.

Le monoxyde d'azote‘et le méthane semblent formés dés les premid-
res étapes de la réaction ou plus précisément provenir d'espéces chimiques 4
dont la concentration est maximale trés peu de temps aprés l'introduction du
nitrométhane.L'introduction de la sélectivi‘téfX = (X)/0 (CH NO ) est inté«
ressante,par exemple pour obtenir des renselgnements sur le mecanisme par ex-
trapolation des courbes § au temps initial.Les courbes sont reportées sur la
figure 3.15. La sélectivité du monoxyde d'azote atteint une valeur élevée,
supérieure & 0,8,d¢s les premiéres mesures quelle que soit la température.Ce
résultat est en complet désaccord avec celui de CRAWFORTH et WADDINGTON (26)
qul trouvent § NO'< 0,4.Sans doute la cause de ce nouvel écart entre nos mesu-
res et les leurs est-elle identique & celle qui leur fait trouver des concen-
trations de dioxyde d'azote trés supérieures aux notres (§3.2.2.).

La diminution légdére defNoquand le taux d'avancement de la réac-
tion croit provient sans doute de la réactivité assez faible du monoxyde d'a-
zote.En reportant les sélectivités non plus en fonction du temps mals du taux
d'avancement de la réaction t = A(CHBNO )/(CH3N0 }°,11 est plus facile de
comparer les résultats obtenus aux différentes températures. Ainsi la sélectl-
vité de NO augmentant avec la température lalsse présager une ou plusieurs é-
tapes de formation de ce produit 3 forte énergie d'activation.(figure 3.16)

La sélectivité du méthane a la méme valeur que celle trouvée par
CRAWFORTH; elle reste pratiquehent constante en fonction du temps et indépen-
dante de la température. L'extrapolation au temps nul montre que dansvips‘pre-
miers instants de la décomposition,une molécule de nitrométhane surkqnatre est

transformée en méthane,
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' FIGURE 3.17. Pyrolyse du nitrométhane : Les
sélectivités de 1l'eau et du monoxyde de carbone augmentent

en fonction du taux d'avancement t de la réaction.,

Pour un taux d'avancement donné, elles sem-

blent indépendantes de la température.
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L'eau et le monoxyde de carbone sont des produilts secondaires
c'est & dire qu'ils ne peuvent se former avec une vitesse appréciable que
lorsque 1'espéce chimique nécessaire a leur création est en concentration
suffisante.Aux températures les plus basses,l'eau devient rapidement le pro-
duit majoritaire alors qu'au voisinage de la limite d'explosion,la courbe
(H20) = f(t) ne rejoint plus celle du monoxyde d'azote.

La sélectivité ’Zq 0 tend vers une valeur apparemment indépendan-
2
te de la température,de 1'ordre de 0,75 (figure 3.17.) et il est possible de
tracer une courbe unique passant par tous les points obtenus entre 403 et
498°C ,- EH O = f(t).
I1 en est de méme de la courbe SZCO = f(t) la croissance de la
sélectivité avec Tt étant un peu moins rapide que dans le cas de 1l'eau.Sa va-

leur maximale est de 1'ordre de 0,6.

3.2.4.3, Les produits mineurs ne passant pas par un maximum.
I1ls se dlivisent en deux groupes:
Ceux dont la vitesse de formation croit en fonction du

0,HCN, et HE)

N,

temps (N2 ;CO2
et ceux dont la vitesse de formation est maximale au

temps initial ( 02H6,02Hu ).

Les rendements ¢ N et ¢ co augmentent régulidrement en fonctiocn
du temps et de T,et semblent igdépendantg de la température i un avancement
donné (tableau 3.4,).Par contre 1'évolution de ¢ No €t E pon
pour ces deux produits, la sélectivité diminue quagd la température augmente,

montre que

Dans ce dernier cas, il faut envisager soit une diminution relative des vi-
tesses de formation de ces deuk produits,soit une réactivité accrue de N20 |
et HCN quand la température s'éléve,Au contraire, les quantités d'hydrogeéne
sont beaucoup plus faibles aux basses températures,les sélectivités étant in-
férieures & 1% & 427°C et supérieures & 3% a 483 et 498°C.

Contrairement & la sélectivité de 1'éthyline,celle de 1l'éthane

est trés sensible & la température : décroit réguliérement en fonc-

2
CQHu

tion de T et la courbe ¢ = f(1) est unique entre 403 et 498°C .L'extrapola-
tion & 70 est possible et donne ¢ 8 qo = 0,35%.Dans le cas de l'é#ﬁane,la
H, e o

sélectivité augmente en fonction de T & 403 et 427°C et au contraire diminue

s

aux températures supérieures,L'extrapolation & T 5 O est néanmoins possible,

elle donne ¢ C = 0,4%,valeur peu sensible & la température.

Hg
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TABLEAU 3.4.Valeurs des sélectivités £ (%) en fonction de la

température et du taux d'avancement T de la réaction,

3.2,4.4, Les produits intermédiaires N02,CH20,CH OH .

différente,

3

Produit T °C T = 5% T=10% | t = 20% i = 40% | t = 80%
N, 427 4,5 5 6,5 9
459 4,5 6 11
483 5,5 7 9,2 14,5
498 | 6 6 6
co,, 427 4,5 4,5 4,5 5
459 3,5 4,5 5
483 3 3,8 h,2 5,0
498 3,5 4 4,2
N0 427 2,2 3,1 4,3 5,7
459 1,6 2,1 3 3,9
483 0,8 1,2 1,8 2,4
498 1,1 1,4
HCN 427 7,5 9,8 11 11
459 a 9,2 10
483 3,5 4,5 5,8 5,0
498 3,8 4 4,5 3,5
H, 427 0,45 0,55 .mvmwéjgéwm "malégﬁmwnm““w“nv«*“
459 0,95 1,25 1,70
483 1,7 2,05 2,6 3,3
498 2 2,2 2,6
C He 427 0,37 0,34 0,32 0,30
459 0,45 0,52 0,62
483 0,52 0,70 1,0 1,27
498 1,20 1,30 1,55 1,75
CHy 427 0,32 0,31 0,29 0,24
459 0,31 0,29 0,25
483 0,31 0,29 0,25 0,19
498 0,43 0,31 | 0,24 £
)

La réactivité de ces trois molécules intermédiaires est trés

Le dioxyde d'azote est de loin le moins stable;la sélectivité
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£ NO décroit trés rapidement avec T, sa valeur extrapoléde a2 T+ O est de
1'ordfe de 10% . , )

Le formaldéhyde est le produit hydrocarboné le plus important pour
des taux de conversion trés faibles. A 403°C, aprés 10 secondes de réaction, .
la sélectivité est proche de 40 p.cent.Rapidement la vitesse de consommation
de 1'aldéhyde devient de 1l'ordre de grandeur de sa vitesse de formation et sa
concentration passe par un maximum.La sélectivité décroit alors trés rapide-
ment avec t (figure 3.18.).

La réactivité du méthanol est considérablement plus faible puls-

que sa concentration ne passe par un maximum que lorsqu'une fraction trés im-
portante du nitrométhane‘a été consommée,.Il existe néanmoins une certaine ana-

logie entre les courbes é = £(1) du formol et du méthanol (figure 3.18.).

3.2.4,5, Sélectivités extrapoldes a taux d'avancement de réaction nul.
Ces extrapolétions permettent de mettre en évidence les produits

primaires de la réaction , NO et CH.O .La décomposition de deux molécules de

2
nitrométhane au moins est nécessaire 3 la formation d'une molécule de formol
ce qui semble exclure la réaction de réarrangement 8 , en dépit des prOportioﬁs

importantes de CH.O obtenues,

2
Les valeurs obtenues & 427°C sont les suivantes:
X _§9ﬁ HQQ (010) _9H4 ) CHQO, N20 CHBOH
£ yoen % 80 25 10 25 45 1 15
i .
X NO2 N2 HCN ‘ CgHu Q2H6 H? CO2
Ey sen % 12 4 : € 0,3 0,5 0 3

et malgré la grande imprécision de ces extrapolations,les bilans atomiques

sont correctement bouclés puilsque:
T = z = z = I e =
EN 102% , g c 99% , € 0 186% , et H 304% .

3.2.5.~TRANSITION DE LA~REACTION LENTE A L'EXPLOSION,

Au moment de l'expiosion,ia consommation du nitrométhane est trés
rapide.Elle n'est toutefois pas totale et 15% du réactif initial sont encore
présents en fin de réaction. (figure 3.19).Dans le méme temps,la concentration
de la plupart des produits formés augmente dans des proportions importantes:
le monoxyde d'azote devient alors le produit majeur alors que la concentration
en eau n'augmente que plus faiblement,celles du monoxyde de carbone,du métha—
ne et de l'azote variant dans les mémes proportions que celle du N0.0n’cqhsta-
te également qu'une fraction importante des atomes d'hydrogéne o |
se retrouve sous la forme HQ et non plus HEO aprés 1'explosion.

Le tableau 3.5. ol est reporté le facteur par lequel est multipliée
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la concentration des diverses molécules au cours de 1l'explosion,c'est 2
dire le rapport 02/Cl ol C2 est la concentration trés peu de temps aprés 1'

explosion et C, la concentration trés peu de temps avant,fournit une vue d'

1
ensemble de la perturbation causée par 1'autoinflammation.

TABLEAU 3.5, Facte@r multiplicatif f des concentrations des

divers produits au cours de 1'explosion,

Produit NO H20 co CH,, H2 N 5 coO o C 2H6 HCN
f 2,4 2,0 2,8 3,0 25 2,5 1,7 4,1 1,05
Produit CHBOH CHQO HCOOH No2 N 2o C 2}14 CH}ONO 5 CHjNo 5
f 1,21 0,1 1,35 0,37 1,22 2,9 2,5 0,24

Alors qu'en moyenne,le nombre de molécules est au mieux multiplié'
par 2 ou J,le facteur multiplicatif est dix fois plus grand en ce qui concer-
ne H2,la formation des atomes d'hydrogéne se faisant sans doute par 1l'inter-
médiaire de processus & forte énergie d'activation,

On remarque également que quelques composés subissent une pertur-
bation trés faible et que les deux molécules dont la grande réactivité avait

0 et NO_,

déja été mise en évidence lors de 1l'étude de la réaction lente,CH2 5

sont consommds,

Les principaux apports de cette étude morphologique et analytiqué
sont d'une part d'avoir mis en évidence la présence d'un domaine d'explosion
et d'en avoir précisé les limites,d'autre part d'avoir effectué 1l'analyse sys-
tématique des produits formés en fonction du temps dans un domaine de tempé-
rature assez vaste de 403 & 498°C.

Ces résultats peuvent sembler suffisants pour permettre une inter-
prétation et ébaucher un schéma réactionnel.

I1 nous a semblé pourtant qu'avant d'entreprendre la difficile
détermination d'un mécanisme,l'étude de la décomposition du nitrométhane en
présence des produits de la réaction susceptibles‘d'@tre les plus rdactifs,

devrait compléter cette premiére approche.
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CHAPITRE &

INFLUENCE D'ADDITIFS SUR LA PYROLYSE

DU NITRCMETHANE .

Les résultats obtenus au chapitre précédent ont montré que,
le dioxyde d'azote et le formol,de par leur réactivité élevée, jouent vrai-
semblablement un r8le trés important dans le mécanisme de la réaction.Il nous
a donc semblé interessant d'observer leur influence sur la décomposition du
' nitrométhane. ,

De méme,l'étude de l'effet d'additions de monoxyde d'azote,seul
produit majeur de la réaction susceptible d'y participer de fagon prépondéran-
te,d'oxyde nitreux - pour éclaircir le mécanisme de la formation de 1l'azote -
et d'oxygéne,pour nous rapprocher des conditions de la nitration et de 1l'oxy-
nitration, nous a paru nécessaire a la compréhension et & 1'élaboration d'un

schéma réactionnel,

4,1,-ADDITIONS DE MONOXYDE D'AZOTE. °

D'aprés les résultats déja acquis,on peut conclure,soit a un effet
nul (1,2) soit A un effet inhibiteur plus ou moins marqué suivant la pression
initiale du nitrométhane (3,4,5), (tableau 4.1).FREJACQUES (3) est le seul
qui mette en évidence une inhibition pour de faibles quantités de NO et une
accélération pour des pourcentages supérieurs a 20 p.cent.

Les auteurs s'accordent & attribuer 1l'effet inhibiteur & la réac-
tion : CH3 + NO + M o CHjNO + M ,le nitrosométhane
se décomposant ensuite en cyanure d'hydrogéne. Selon MULLER (4),1'inhibition
nécessite des additions importantes de monoxyde d'azote,le mécanisme étant se-

lon lui en chaines trés courtes ou non en chaines.La réaction trimoléculaire
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serait A l'origine des fortes quantités d'HCN formées i hautes pressions (4,5).

TABLEAU 4.1, Influence de l'addition de NO sur la pyrolyse du
nitrométhane.Le pourcentage de NO est défini comme
° ° -
le rapport (NO) /(CHBNOE) .(VNM—d(CHBNog)/dt.)

T °C Pression, % NO | Remarques. Références.
380-420 {25-300 torr. : Sans effet. . TAYLOR (1)
380-420 [200-400 torr Effet inhibiteur trés faible. | COTTRELL (2)
360-440 12  torr.|< 20% - Effet inhibiteur FREJACQUES (3):

> 20% Effet promoteur "
355 12 - 20 atm.| 1% Sans effet : MULLER )
12% Inhibition nette. ' " ‘
20% n " "
3%0 40 atm, 9% |Sans effet sur VM MAKOVSKI (5)
Augmentation de HCN,
o7 80 torr. |7,6% |Sans effet sur Vi Présent travail
Augmentation de HCN,NQO,HQO.
Diminution de NO,CHA,CHBOH,C2 6

A 427°C,nous ne trouvons pas de modification des courbes de varia-
tion de pression et de température lors de 1'addition de 7,6 p.cent de monoxy-
de d'azote.Les analyses montrent un certain nombre de modifications dans 1'
évolution des produits (figure 4.1.,1'évolution en absence d'additif est re-
présentée sur la figure 3.10 ).La faible réactivité du monoxyde d'azote est
confirmée par sa non consommation,le NO s'accumulant toutefoils avec une vi-
tesse un peu inférieure & celle que 1l'on mesure pour le nitrométhane seul.

La modification la plus spectaculaire concerne l'accumulation du
cyanure d'hydrogéne qui apparait dés 1'introduction du nitrométhane.La for-
mation du méthanol,du méthane et d'une fagon plus marquée de 1'éthane et de

1'éthyléne est ralentie,celle de 1l'eau et de 1l'oxyde nitreux N_ O ,légérement

2
accélérée,

4,2,-ADDITTIONS DE DIOXYDE D'AZOTE.

Sous des pressions élevées,MULLER (4) puis MAKOVSKI (5) enregis-

trent une diminution de la consommation du nitrométhane variable avec la
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quantité de dioxyde d'azote ajoutée et 1l'avancement de la réaction, (tableau
4,2)

TABLEAU 4.2,Influence d'additions de NO2 sur la décomposition du

nitrométhane (NM), VM = d(NM)/dat ; v, = d ap/dt .

T °C | Pression. | % NO2 Remarques. Références.,
355 15 atm, 12 VM diminue MULLER €]
330 [25-40 atm, 10 vy diminue de 40% MAKOVSKI  (5)
36 vy diminue de 50% "
430 94 vy 2ugmente SCHAY (6)
365-4241 50 torr. | 0-50 vy diminue légérement|CRAWFORTH (7)

vpaugmente aux faibles % NO2

‘vpdiminue aux forts % NO2

CH4 et CHBOH disparalssent.

Yot 80 torr. 10 légérement plus faible. Présent travail.

YNM
NO, quasi totalement consommé,

NO = produit majeur.CHa,CHjoH

et HCN fortement inhibés.

A 430°C,dans un systéme dynamique, SCHAY (6) observe la formation .

by

de composés polynitrés a partir d'un mélange trés riche en dioxyde d'azote
(94 p.cent)et 1'accélération de la décomposition du nitrométhane.

Enfin,CRAWFORTH et WADDINGTON (7) mettent en évidence une inhibi-
tion plus légére de la consommation du nitrométhane et une perturbation com-
plexe de la variation de pression (tableau 4.,2.) qu'il faut peut €tre relier
au mode opératoire utilisé,le nitrométhane étant introduit non pas dans du

dioxyde d'azote pur mais dans le mélange N02+NO+O2 obtenu aprés l'atteinte de

1'équilibre 2 NO., -» 2 NO + O2 .L'analyse montre que certains produits ne

2
se forment plus (CHBOH,CHBCN,CHBONO) d'autres étant fortement inhibés (CHA).

L'inhibition par attaque directe de NO2 sur CH3N02 ou CH4 ne peut
8tre retenue,puisqu'au contraire ces réactions produisent des radicaux libres.

L'attribution du rdle retardateur au monoxyde d'azote formé ne tient pas da-

vantage,le ralentissement de la réaction étant beaucoup plus marqué avec le

b

dioxyde.L'explication la plus vraisemblable réside & notre sens dans le dépla-

cement de 1'équilibre CH3 + NO2 > CH3N02,comme 1'ont proposé CRAWFORTH

et WADDINGTON ,la chute de la concentration en radicaux méthyle qui ré§uite}

rait de 1'augmentation de la pression de NO_ expliquant la disparition-aufﬁé-

2
thane et des autres produits formés a partir de CHB'.
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Notre étude de 1l'influence d'additions d'oxydes d'azote s'est
effectuée solt en injectant le NO, dans le nitrométhane en cours de décompo-
sition, cette méthode étant analoéue a cellc mise au point par MALTNGREAU et
DECHAUX (20), soit en vaporisant le nitrométhane dans le dioxyde d'azote

préalablement introduit dans le réacteur,

4,2,1.-ADDITIONS DE QUANTITES CROISSANTES DE NO2 POUR UN
AVANCEMENT DE .REACTION INVARIABLE .

Un exemple des résultats obtenus en injectant du dioxyde d'azote
dans le nitrométhane & l'aide d'une seringue i gaz est donné sur la figure
4,2, La consommation du dioxyde introduit est trés rapide puisque la totalité
du produit a disparu aprés quelques dizaines de secondes.La clnétique de dis-
parition est d'ordre un comme 1'indique la linéarité de la courbe Log Pyo =
f(t),figure 4.3, L'extrapolation au temps auquel on a introduit l'additif2
considéré comme temps origine,montre que la vitesse initiale de consommation
de NO2 est une fonection croissante des quantités ajoutées:

9 ajoutée, torr. , 1,5 6 7,8 12,7

NO2

v = (deo /dt)°, torr.E% l 0,22 0,56 0,72 1,16
2

4.,2,.2.-PYROLYSE DU NITROMETHANE EN PRESENCE DE DIOXYDE D'AZOTE
PREALABLEMENT INTRODUIT DANS LE REACTEUR.

La cinétique de la consommation du dioxyde d'azote est alors for-
tement modifide par rapport aux résultats qul précédent:La vitesse de dispari-
tion de NO2 reste apparemment constante jusqu'a ce qu'environ la moitié de 1'
additif soit consommée,figure 4.2,,courbe 1 .La consommation est également
nettement ralentie,du moins pour des temps de réaction assez courts;ainsi,
lors de 1'addition de 16,5 torr. de dioxyde d'azote,la vitesse initiale aurait
di étre de 1l'ordre de 1,5 torr.s:% pour étre en accord avec les valeurs du
tableau du paragraphe précédent.La vitesse mesurée,environ trois fols plus
faible,semble donc anormalement basse.

On pourra toutefols fournir une explication approximative en con-

sidérant le schéma trés simplifié suivant:

CH3N02 > CH3 + N02 (1)
CHy + NO,, > CHBNQé (2)
CH3 + NO, > CHjo + NO (3)
CHjo + NO, > CH20 + HNO, (4)
CH3 + CHjNOQ - CH4 + CH2N02 (5)
CH30 + CH3N02 > CHBOH + CH,NO, (6)
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FIGURE 4.,2. Influence d'additions de dioxyde 4d'

azote sur la décomposition du nitrométhane : Disparition de NO2
en fonction du temps.

1) Addition initiale de NO. : la vitesse de dis-

5 ¢
parition reste constante pendant un temps relativement long.

2,3, 4, 5) Additions de NO_. au cours de la pyro-

2

lyse de CH3N02 aprés 15 s, de décomposition.
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+
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FIGURE 4.3. Influence d'additions de NO_. sur la

2
décomposition du nitrométhane. Dans le cas d'additions au cours

de la pyrolyse de CHBNOQ, la cinétique de disparition de NO2

obéit a une loi du premier ordre.
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La vitesse de disparition du dioxyde d'azote s'éerit:

d(NO2)/dt = v, -(ﬁke + kj).(CHj) + ku(CHBO)}.(NOE) (4.1)

ol v, est la vitesse de la réaction d'initiation.

Dans le cas ol le dioxyde d'azote est présent dés 1'instant initial,
c(est a4 dire quand le nitrométhane est vaporisé dans NO,,les vitesses. des réac-
tions 5 et 6 seront négligeables respectivement var rapport i la somme v_ +

2
v_ d'une part et 3 vy d'autre part.Cette approximation repose sur 1'absence

3

de méthane et de méthanol parmi les produits formés.
L'application de la méthode des concentrations stationnaires con-

duit alors aux expressions suivantes:

(CH ) = v /((k + k Y. (No )) et (CH 0) =

k V1

)
TR + k )k4 (NO )
d'oli 11 vient aprés remplacement de (CH}) et (CHBO) dans la relation 4 I:

d(NOz)/dt =—k3.vl/(k2 + kj) =- kl.kj.(CH3N02)/(k2 + k3)

La consommation du nitrométhane étant négligeable,on peut donc considérer que
la vitesse de disparition du dioxyde d'azote est en premiére approximation

constante,

Examinons & présent le cas d'une introduction d'additif au cours
de la réaction de décomposition.Avant 1'introduction du dioxyde d'azote,sa
concentration est suffisemment faible pour que 1'on puisse considérer que les
inégalités suivantes: VS,}> v, + v3 et v6>> vy sont vérifiées.,

L'application de la méthode de 1'état stationnaire conduit alors

aux valeurs sulvantes des concentrations radicalaires:

(m)=v/& w%m))et(w§)=vﬂ%JWNon. (4.11)
L'introduction de concentrations importantes en dioxyde d'azote va avoir
pour conséquence de faire diminuer ces deux concentrations radicalaires, jus-
qu'a une valeur pour laquelle ces radicaux se trouveront i nouveau dans des
conditions stationnaires.Cette chute de concentration n'étant pas instantande,
il faut considérer qu'a l'instant ol 1'on introduit le dioxyde d'azote,les
concentrations radicalaires sont données par les expressions 4,IT.

La vitesse de disparition de NO. & l'instant de son introduction

2
dans le milieu est alors : - (k2 + k ) k4
(d(Nog)/dt)° = -V l-—————————— + ————-—————-] (NOE) =1
kS.(CH NO ) k6.(CH}N02)

Le nombre de moles de NO2 introduit étant suffisant pour que les

inégalités : (k2 + kj).(NOQ) >» k5.(CH}N02) et ku.(N02)>> k6.(CH NO )
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soient vérifides,on aboutit finalement & 1l'expression 4,III.

(d(NO2)/dt)° = -k, ( (k2 + 1<3)/k5 + Ky / kg ).(NOQ) (4.111.)

en bon accord avec les faits expérimentaux du paragraphe 4.2,1.

Des courbes de la figure 4.4. ,obtenues lors d'une expérience au
cours de laquelle du dioxyde d'azote était initialement présent dans le réac-
teur,on peut faire ressortir les points suivants:

La vitesse de consommation du nitrométhane n'est que trés
légérement réduite,

Les vitesses de formation du monoxyde d'azote et - dans
des proportions moindres - des oxydes de carbone et de l'eau sont fortement
augmentées,

Les concentrations en méthane,méthanol, éthane et éthylé-
ne sont considérablement réduites,l'inhibition de la formation de ces pro-
dults ne cessant que lorsque la quasi totalité du NO2 a disparu .

L'acidité du milieu est beaucoup plus forte que lors de
la décomposition du nitrométhane seul.Nous l'avons constaté en faisant des
mesures de pH sur des échantillons détendus 3 la température de l'azote liqui-
de auxquels est ajoutée une quantité d'eau suffisante pour dissoudre la tota-
1ité des produits prélevés.Comparé & celui de témoins préparés par dilution

de la méme quantité de NO, dans un volume d'eau identique,ce pH correspond &

2
une concentration en ions H,O' trop élevée pour provenir de l'acide cyanhydri-

que seul.Cette valeur est également trés supérieure 3 celle déduite d'expé-
riences identiques avec le nitrométhane sans additifs.On sait d'autre part
que la réactivité des radicaux hydroxyles avec le dioxyde d'azote est treés
grande (10-12),leur recombinaison conduisant & la formation d'acide nitrique.
I1 était donc raisonnable d'attribuer cet excés d'ions H3O+ a4 la présence
d'HNO} .

Les quantités d'acide nitrique ainsi déterminédes sont telles que
les bilans atomiques ,qui ne pouvaient 8tre bouclés A partir des seuls produits
dosés par chromatographie et par spectroscopie d'absorption,sont maintenant

convenablement vérifiés,
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4,3,-ADDITIONS DE FORMALDEHYDE.

A notre connaissance, CRAWFORTH et WADDINGTON (7) sont les seuls
a4 avoir étudié la décomposition d'un mélange de formol et de nitrométhane:
Le formol introduit se décompose trés rapidement ,ce qui a pour effet d'aug-
menter la vitesse initiale de variation de pression,la vitesse de décomposi-
tion du nitrométhane étant pratiquement inchangée.

Ces auteurs mettent en évidence la formation rapide des produits
de 1l'oxydation du formaldéhyde (1'eau,les oxydes de carbone et 1'hydrogéne)
ainsi qu'une légére augmentation des rendements en méthane,azote et oxyde
nitreux,l'évolution du dioxyde d'azote n'étant pas précisée.

Leur interprétation fait intervenir les réactions

CH20 + NO2 -+ HCO + HNO2

et CHQO + HNO2 > HCO + HQO + NO,

la réactivité du formol avec le dioxyde d'azote étant supérieure a celle du

nitrométhane ( 9, 13, 14),

Les conditions expérimentales dans lesquelles nous avons opéré
sont les sulvantes:Le formol en solution aqueuse eét tout d'abord injecté
dans le réacteur,avant 1'introduction du nitrométhane,le délai entre les
deux opérations étant aussi réduit que possible.

;Un exemple de 1'évolution des produits en fonction du temps est
donné sur la figure 4.5.La comparaison avec les courbes de la figure 3,10.
pour le nitrométhane seul permet de mettre en relief les points suivants:

Le formol,consommé assez rapidement atteint une concen-
tration stationnaire trés proche de celle mesuréde en absence d'additif apres
moins d'une minute de réaction.

La vitesse de disparition du nitrométhane est légeérement
plus forte. )

La réactivité du dioxyde d'azote semble un peu plus éle-
vée,sa concentration étant notablement réduite.

L'augmentation du nombre de molécules d'eau est relative-
ment moins importante que celle des oxydes de carbone et surtout de 1 'hydro-
géne.Par exemple, pour un taux d'avancement trés faible,aprés dix secondes
de réaction,les concentrations en CO,CO2 et H2 sont respéctivement multipliées
par 5,4 ,4 et 100 par rapport A leurs valeurs aprés dix secondes de décomposi-
tion du nitrométhane seul.Ces facteurs multiplicatifs diﬁinuent considérable-
ment pour des avancements de rdéaction plus importants,et ne sont plus que

2,12 pour C0,1,63 pour CO,_. et 31 pour H, aprés 50 secondes de décomposition.

2 2
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La formation du méthane se fait par abstraction d'un
atome d'hydrogéne par les radicaux méthyles.L'énergie de la liaison C-H étant
plus falble dans la molécule de formol que dans celle de nitrométhane,la
réaction CH, + CH?O > CH)+ + HCO est plus facile

que la réaction CH; + CH3N02 > CH, + CHNO, .
C'est sans doute la raison la raison de 1l'accélération de la for-
mation du méthane que nous observons.
Parmi les autres composés dont la concentration augmente
par rapport 4 celle mesurée en 1'absence d'additif, on note encore NO,N2O et
HCOOH,alors qu'au contraire,le cyanure d'hydrogéne est en quantité un peu

inférieure,

4,4, -ADDITIONS D'OXYDE NITREUX.

A notre connaissance,l'influence de N_O sur la décomposition du

2
nitrométhane n'avait jamais été étudiée.

L'introduction de 7,2% d'oxyde nitreux n'entraine pratiquement pas

de changements dans 1'évolution des produits de la rdaction.N O se comporte

2
donc comme un inerte et ne semble pas favoriser la formation d'azote,par exem-

ple par une réaction R + NO - RO + N2 .

4,5, -ADDITTONS DE GAZ INERTES.

La seule perturbation causée par la présence de molécules non

réactives a été mise en évidence par MAKOVSKI (5): l'addition de CO2 a un

effet promoteur sur la formation du cyanure d'hydrogéne.
Les essais de TAYLOR (1)’ de FREJACQUES (3) et de MULLER (5) ,avec
des composés aussi divers que H, O,N,_,He,et CO

2 2 2
malgré la diversité des conditions expérimentales.

se sont tous révélés négatifs

4.6.-ADDITIONS D'OXYGENE.

Sans noter une modification spectaculaire de la réaction, TAYLOR
(1) met en évidence dés 1934,1'effet accélérateur de 1'oxygéne:ainsi,le temps
de demi réaction passe t'il de quatre i trois minutes a 420°C en présence de
4% p.cent d'oxygeéne,HILLENBRANDT (19) puis FREJACQUES (3) vont confirmer cet

effet promoteur, ce dernier remarquant également une modification dans la
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stoechiométrie de la rdaction,avec pour conséquence une diminution du rap-
port p ../ pPo des pressions 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 alors que l'effet glo-
bal demeure promoteur en ce qui concerne l'évolution des autres produits de
la réaction (5).

La réaction explosive entre le nitrométhane et 1'oxygéne a été
étudide par COHEN en 1963 (15) par pyrolyse éclair.Les délais d'inflammation
ont d'autre part été mesurés par BORISOV et al. (16) dans un dispositif stati-
que sous la pression atmosphérique 3 des températures comprises entre 700 et
850°K (voir § 3.1.3.).Quelques études de 1l'inflammation du nitrométhane li-
quide dans 1'oxygéne dont le but essentiel était de définir les conditions d'
utilisation de ce dérivé nitré comme combustible dans les moteurs (17)n'appor-

tent que peu d'enseignements sur le mécanisme de la réaction.

Les résultats que nous avons obtenus,tant par leur aspect morpho-
logique qu'analytique,semblent &tre la conséquence d'une modification trés

importante du mécanisme réactionnel en présence d'oxygeéne.

4.6.1.~-INFLUENCE SUR LES LIMITES D'EXPLOSION.

La méthode expérimentale utilisée a été la suivante: le nitromé-
thane est tout d'abord vaporisé dans le réacteur que l'on met ensuite en com-
munication avec un balloﬁ rempli d'oxyg®ne sous une pression supérieure & cel-
le régnant dans le réacteui.L'équilibre des pressions une fois réalisé,aprés
un temps trés court de l;ordre de la seconde,le réacteur est & nouveau isolé
et 1l'oxydation suivie & 1'aide des techniques habituelles.La vaporisation du
nitrométhane dans de 1'oxygéne,a priori plus simple,donne lieu a une explosion

beaucoup plus brutale dont 1'amplitude suffit souvent i briser le réacteur.

-

Les diagrammes d'explosion pour des mélanges CH3N02-O2 a concen-

trations constantes sont reportés sur la figure 4.6.

La limite d'explosion est fortement abaissée en présence d'oxyge-
ne.Un diagramme isotherme montre que 1l'abaissement maximum de la limite se
produit pour un mélange sensiblement équi-moléculaire (figure 4.7.).Cette com-
position est assez voisine de celle du mélange stoechiomdtrique calculée d'

\ t s .
aprés 1'édquation globale 2 CH3NO2 + 3/2 O2 > 2 CO2 + N2 + 3 HEO .
Les valeurs des énergies d'activation globales calculdes d'apreés

la théorie des explosions thermiques de SEMENOV diminuent avec le pourcentage
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d'oxygéne :
%0, ]‘ 0 1 25
E;, (kcal/mole) I ¥k,5 | 40,5 35,2

et les courbes d'élévation de température en fonction du temps (figure 4.8.)
permettent la mesure de 1'élévation de température critique,a Tc . Le tableau
4,3, rassemble ces valeurs ainsi que 1'élévation maximale enregistrée au

cours de 1l'explosion et le délai d4'inflammation.

TABLEAU 4.3, Elévation de température critique ATc,élévation ma-

ximale de température 2T, et délai d'inflammation

M
texpl. (secondes). (Températures en °C)
(CHBNOQ) en p.cent T °C p°,torr, AT, A Ty texpl.
100 k62 355 9,5 167 11,5
75 462 117 5,5 370 h,2
100 484 160 8,55 a5 6,8
99 - 484 160 8,5 108 4,0
75 484 65 4,8 177 2,8

La position du therchouple, trop proche de la péroi,ne nous per-
met pas d'exploiter quantitativement les résultats obtenus.Il est cependant
possible de comparer qualitativement deux expériences réalisées a partir de
deux mélanges différents:on pouvait attendre ,en présence d'oxygéne,une éléva-
tion de température critique supérieure a celle mesurée dans le cas du nitro-
méthane seul,puisque 1'énergie d'activation globale de 1'oxydation diminue,et
que d'aprés la théorie de SEMENOV, A'Pc = RT% / Eg » To étant la température
absolue initiale du milieu.La variation de A'TC en sens inverse quand on ajou-
te de 1l'oxygeéne peut toutefois &tre interprétée grace & 1'application de la
théorie de SEMENOV & un mécanisme en chaines ramifides (18);dans ce dernier
cas,nous avons montré qu'en effet:

A Tc}= RT? / 2 Eg s,c'est 4 dire que 1'élévation de tempé-
rature critique est diminuée de moitié par rapport a 1'expression précédente.
Les mesures en présence d‘oxygéne,approximativement deux fois plus faibles
qu'avec le nitrométhane seul,s'expliqueraient donc par une modification du
mécanisme,l'oxydation étant en chaines ramifides.

De la méme fagon, 1'inertie thermique du microthermocouple, et le
temps de réponse de 1l'enregistreur du méme ordre que la durée de 1'explosion

ne nous permettent qu'une détermination par défaut des élévations maximales
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de température A TM . On constate toutefols que le dégagement de chaleur par
unité de temps est bien supérieur dans le cas de l'oxydation ,et le délai 4

inflammation plus court,en dépit des pressions initiales plus faibles,

4,6,2.-INFLUENCE SUR LA VARIATION DE PRESSION ET
L'EMISSION LUMINEUSE.

L'effet promoteur observé sur les courbes p = f(t) dépend considé-
rablement de la quantité d'oxygéne ajoutée;nous avons effectué deux séries
d'expériences au cours desquelles la quantité initiale de 1l'un des deux réac-
tifs était maintenue constante;

L'accroissement de la variation de pression, assez faible quand
on ajoute de 1l'oxygéne au nitrométhane,est au contraire beaucoup plus marqué
lorsque l'opération inverse est réalisée, (figure 4.9.).I1 semble d'autre pert
que pour des pfessions relétivement élevées des déux réactifs,l'allure des

courbes devienne sigmofde (figure 4.9.b , paHBNO = 168 torr.).
2

Les mesures des vitesses initiales (d p p/dt)° présentent égale-
ment deux allures bien différenciées quand on trace leur évolution en fonec-
tion des quantités croissantes de 1'un des réactifs:;l'augmentation semble
lindaire en fonction du nitrométhane,et asymptotique en fonction de 1'oxy-
géne initial .,les phénoménes observés étant qualitativement compara-

bles & différentes températures, (figure 4,10.).

L'oxygéne est sans effet en ce qul concerne 1l'émission lumineuse

de la réaction lente,qui demeure & la limite du seuil détectable,

4,6.3.-INFLUENCE SUR LA 'FORMATION DU DIOXYDE D'AZOTE.

En présence d'oxygéne,la pression partielle de NO. augmente dans

des proportions trés importantes., °
L4 encore,l'influence sur la forme des courbes obtenues est tres
différente suivant la nature du réactif dont on fait varier la concentration
(fig. 4.11, 12} Si dans tous les cas,ces courbes présentent un maximum,l'
amplitude de ce maximum ,le temps au bout duquel 11 est atteint et la vitesse
initiale de formation ( deO /dt )° varient différemment suivant le mode o-

pératoire utilisé.Ainsti (tab?eau 4.4,),les quantités maximales de NO varient

2
de fagon lindaire avec la pression en oxygéne lorsaue la concentration

initiale du nitrométhane reste constante,et passent au contraire par un maxi-

mum quand pEHjNOg varie.
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TABLEAU 4,4, Pression partielle maximale de NO

| 2 Puo_,m
constante de vitesse globale k (torr,

2

,torr.) et

s:l):

k = (deO2 / dt)°/p§M.p62 . (NM - CH3N02 , zgeiiii?i

T °C PNM %, PNO,, M k
i 418,75 72 o2 3,4 2.10'“
i " " 4o 4,5 ;1,49.10'1‘l
P " 78 8,5 0,9.107*
P " 128 14,0 0,8.107
;o " 175 18,0 0,95.107"
" RO T 21,5 1,0.10"
? " 15 86 5,5 1,16.107"
Lo 35 " 7,5 1,1. 107"
roo 55 " 8,4 1,16.10""
i " 116 " 10,0 1,2, 107"
P 168 " 8,5 0,97.107"
C464,0 13,4 15 0,5 0,85.10™
P " 21,5 0,83 1,39.107
g " " 42 1,85 1,17.107
i oom " 53 2,07 1,05.1070
? " " 70 2,6 1,03.10‘3
toom 18 18 0,66 1,1. 1070
% " 26,3 17,2 0,58 1,1. 107
P 41,2 13,4 0,50 0,8. 107 |

La vitesse initiale d'accumulation du dioxyde d'azote semble

obéir 4 une cinétique d'ordre un par rapport a 1l'oxygéne et au nitrométhane,

la relation :

(d p / dt )° = k.p2 .p’ étant vérifiée en premiére approxima-
NO 0, PNM

tion.L'énergie d'aBtivation de cetfe constante k est voisine de 50 kcal/mole,

4,.6.4,-RESULTATS ANALYTIQUES.

La présence de 1l'oxygéne perturbe considérablement les conditions

des analyses: la détection du monoxyde d'azote n'est plus possible du fait

de sa recombinaison avec 1l'oxygéne A température ambiante dans 1'éprouvette

contenant 1'échantillon a analyser.
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La concentration en NO sera donc,comme celle de 1l'oxygéne esti-
mée & partir des relations rendant compte des bilans atomiques. Ces estima-
tions seront facilitées par 1'absence de quantités importantes d'acide nitri-
que ,ce en dépit des concentrations relativement fortes en dioxyde d‘'azote.
Notons encore qu'il nous a été possible de réduire la perturbation des chro-
matogrammes due a la présence de ces quantités importantes de NO en réchauf-
fant 1' echantillon de 77°K & seulement 243°K et non plus 2 temperature ambian-
te , avant 1'injection dans la colonne de TAMIS 5A.Un exemple de la précision
obtenue sur les bilans atomiques est donné sur le tableau 4.5,

La comparaison de 1'évolution des produits lors de 1'oxydation
(figures 4,13 et 4.14;) et lors de la pyrolyse (figure 3.10.) fait ressortir
les faits suivants: 7

La consommation du hitrométhane est environ 1,3 fols plus rapide
a 427°C;elle est également supérieure A la disparition de 1'oxygéne, et le

rapport des quantités consommées, n CH NO2 / AMNO_. , croit avec l'avancement

3 2

de la réaction ,variant de 1,5 & 2 au cours de nos expériences,rapport qui
ne correspond pas a une consommation selon la stoechiométrie

2 CH3NO2 + 3/2 O2 -> N2 + 3 HQO + 2 C02 .

TABLEAU 4.5. Bilans atomiques au cours de 1l'oxydation de CHBNO

(10-6moles et 10-6moles/s.), I n = nombre total de.
CH_NO_° = 554.10‘6moles,o ° = 154,4.10-6moles.

2 2
= 407°C.
temps , s. 20 30 40 60 90
A CH}NO 24 34 1 43 60 77
A{CHNO, + 0, ) 38,5 |55 71 97 121,4
L C formés 22,6 32,7 4o,7 60,5 76,9
I N formés 23,9 33,6 42,1 57,5 77
I 0/2 formés 40,5 57,4 73,3 101,7 130
I H/3 formés 22,4 32,4 42,0 59,0 76,7
T 4c/dt 1,04 1,00 0,95 0,78 0,44
I dN/dt 1,01 0,96 0,87 { 0,74 0,49
1/3. L dH/dt ' 1,01 0,96 0,90 0,76 0,45
I dao/at 3,52 3,29 3,04 2,48 1,46
-2.d(CH3N02 + 02)/dt 3,53 3,19 2,90 2,32 " 1,42
-d CH3N02 / dt 1,05 0,98 0,89 0,76 0,46
£ Dyosd /z D xpé. 1,033 - 1,024 1,039 0,987 0,937
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FIGURE 4.15. Oxydatior du nitrométrane

: Sélecti-

vités de quelgues produits de la réaction en fonction du taux

d'avancement de réaction t défini par rapport au ritrométhane.
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Dés les premiers instants de la réaction,le nombre de molécules
d'eau est supérieur i celui de nitrométhane consommé, (prés de 90 pour cent
des atomes d'hydrogéne du nitrométhane se retrouvent'sous forme d'eau).

La concentration du monoxyde de carbone est elle aussi trés for-
tement augmentée initialement mais les courbes de sélectivité , ¢ x =

(X) /A(CHBNOE) , de ces deux produits en fonction du taux d'avancement de
la réaction T , ne présentent qu'une faible dépendance vis i vis de la tempé-
rature et de t , (figure 4,15.). On note également une forte promotion des
vitesses de formation du dioxyde de carbone et de 1'hydrogéne.

La sélectivité du monoxyde d'azote est au contraire réduite ini-
tialement (tableau 4.6.) ,une part importante des atomes d'azote se retrouvant
sous forme de dioxyde.Par la suite ¢ No V@ augmenter et atteindre une valeur
voisine de celle observée en 1'absence d'oxygeéne puis décroltre lentement,

(figure 4,15.).

TABLEAU 4,6, Valeurs initiales extrapolédes et évolution en fonc-
tion du temps des sélectivités (en %) mesurédes lors
de la pyrolyse et de 1'oxydation de CH3N02 a 427°cC,

-6
°-—
avec CH3N02 = 554,10 “moles.

Pyrolyse Oxydation
H20 g =25 £ ° =120
augmente Jjusqu'a 75 reste a peu prés constant
NO £° = 80 £° =50
diminue lentement atteint un maximumEM = 80-90
co £° =10 £° = 65
augmente Jusqu'a 60 reste 34 peu prés constant
co, £° = 4,5 . £° = 20
reste constant diminue lentement
NO, £° =12 £° = 50
diminue trés rapidement diminue rapidement
CH,0 E° = 45 £° =9
diminue trés rapidement diminue linéairement
CHBOH £° = 15 , £° =8
diminue lentement diminue rapidement
CH, £° = 25 £e =1
reste constant varie irrégulieérement
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Enfin, si les concentrations en formol sont d'un ordre de grandeur

comparable 4 celles mesurées avec le nitrométhane seul,sa sélectivité est

nettement plus faible.

Les concentrations en radicaux CH} et C

H_O semblent fortement

3

réduites,la formation des produits issus plus ou moins directement de ces

radicaux,le méthane 1'éthane le méthanol et 1'éthyléne ,étant trés forte-

ment inhibée.

Enfin, une inhibition moins prononcée est observée en ce qui con-

cerne les trois autres produits azotés,l'azote,le cyanure d'hydrogéne et 1'

oxyde nitreux.

On peut encore vérifier sur le tableau 4.6. que les bilans atomi-

ques effectués 3 partir des valeurs des rendements

nul sont bouclés: on obtient en effet :

T EH/3 =

9% , I

EC = 101% , et

° extrapolées au temps

g

I EN = 108% .

Le méme calcul conduit & 1/2 TEO0 = 194% ce qui semblerait signi-

fierque dans les premiéres étapes de l'oxydation,les consommations d'oxygéne

et de nitrométhane seralent identiques,

4 . 7 . "CONCLUSION .

Une récapitulation sommaire des effets enregistrés suivant la
nature des différents additifs est fournie dans le tableau 4.7.

TABLEAU 4,7. Récapitulation des effets d'additions sur la pyrolyse
du nitromethane.(vNM= d(CH3N02)/dt)

% d'additif.

)
Effet sur VNM

JProduits dont la con-

centration augmente,

Produits dont la con-
centration diminue

7,6% de NO
10 % de NO

2
2,9% de cH,0
7,2% de NQO

o ,

21 % d o2

sans effet

trés légeére

inhibition

légeére
augmentation

sans effet

’augmentation

trés nette

HCN,NQO

NO,HNO},CO ,H2O

HE,CO,COQ,HQO,CHA,NO.

No,CHu,CHBOH (faiblemeny)

CHu,CHBOH,HCN(forteméA£3

NOQ,HCN.

P SR

NOe,HQO,CO,CO2,H2.

CHA,CHBOH,NEO,NO,HCN.
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L'étape ultérieure de ce travail va consister & exploiter ces
résultats expérimentaux pour tenter de faire ressortir du trés grand nom-
bre de réactions dlémentaires susceptibles de se produire au cours de la
décomposition du nitrométhane un nombre aussi réduit que possible d'étapes

déterminantes , représentatives de l'ensemble des phénomenes observés.




CHAPITRE 5

DETERMINATION D'UN MECANISME REACTIONNEL
SIMPLIFIE POUR LA PYROLYSE DU NITROMETHANE.

ORDRE DE GRANDEUR DES CONSTANTES DE VITESSE.

Le caractére radicalaire de la décomposition du nitrométhane
a été établi grice 3 certaines des expériences décrites au chapitre 3.
Si 1'identification directe des radicaux libres est encore impossible,on
peut toutefois, partant de la nature des produits moléculaires analysés
faire des hypothéses en ce qui concerne celle des espéces radicalaires dont
ils proviennent, Ainsi, la filiation suivante :
Produit

moléculaire: H O CH CO CH.O 002 HNO H N CH_OH C H6 HCOOH

2 4 2 3 2 2 3 2
Radical i
1'origine de + 4+ + 4 4 4 r 4 * 4 +
sa formation: OH CH HCO CH,O0 HCO_ OH H ? CH,O CH HCO
) iy 2 3 3 >

laisse pressentir la présence d'au moins sept espéces radicalaires inter-
venant au cours de la réaction,

L'examen des différentes possibilités d'interaction entre les
produits mnléculaires et radicalaires,associé i une revue bibliographique
des grandeurs cinétigues des réactions chimigues correspondantes va permettre
d'exprimer les vitesses de formation et de disparition des molécules présentes
et de simplifier éventuellement les expressions obtenues en tenant compte
des ordres de grandeurs différents des termes qui les composent. Cette éva-
luation sera possible dans la mesure ou l'on connait par 1'expérience les
concentrations des produits moléculaires,leur vitesse globale de formation
ou de disparition et ou les constantes de vitesse des réactions mises en Jeu
peuvent etre estimdes d'aprés 1'examen de la littérature.

Le mécanisme simplifié ne comportera que les réactions correspon-

dant aux termes aqui n'auront pu @tre négligés,
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5.1.-REVUE BIBLIOGRAPHIQUE DES ETAPES REACTIONNELLES .

5.1.1.-REACTIONS D'INITIATION.

CHBNO > CH3 + NO2 (1a)

3 ? + M > CH3 + NO2 (1b)
CHBNO +CH3NO + 0 (le)
CH3N02 ‘*CHéO + HNO (14)

La plupart des auteurs ont assimilé les constantes de vitesse de
ces réactions aux constantes de vitesse globales d'ordre 1 correspondant
1 la disparitinn du nitrométhane. Si 1'on admet cette approximation,on obtient
la série de valeurs déja reportées sur le tableau 3,1 . Il ressort de ces
déterminations que l'énergié d'activation de la constante globale, kg=
(kla+klb(M))augmente avec la pression, de 42 kcal/mole 3 trés basse pression
a 58 kcal/mole aux pressionq élevees. La valeur numérique de k_ 4 700°K se
situe aux alentours de 10 “’55. . GLANZER et TROE (1) ont dé%erminé

16’2 . —l
kla et klb: ils trouvent kla= 10 exp(~59/RT) s.

Xy b= 1017’1exp(-h2/RT) cc.mole-ls.'l.

Les réactions lc et 1d proposées lors des premiers travaux consa-

crés 3 la décomposition du nitrométhane ne peuvent prétendre &tre compdtitives
des dissociations la et 1lb (voir chapitre 3,§ 3, 1 ),

5.1.2.REACTIONS CH, + NO,.

>
CHy + NO, > CHzNO, (2a)
CHy + NO, > CH,0 + NO (2b)
CHy + NO, > CH3ONO | (2¢)

-

I1 existe un accord relativement bon entre les diverses détermina-

tions des constantes de vitesse k et X...; 4 la température de nos expériences

Pa T30 T s 1 -1,
elles doivent 8tre comprises entre 5,10~ et 107 cc.mole ~.s. ~.(tableau 5.1)
Lorsque les déterminations de kﬁaet k2b sont réalisdes simultandment, la
I'ed

valeur de k, est toujours supérieure i celle de k, (l,?).Ainsi, REBBERT et

2b
SLAGG (6) mesurent le rapport kpa/(k Y=0,42 3 25°C lors de la décomposition

2b 2
en présence de NlSO.Des mesures effectudes lors de la photolyse d'azométhane
en présence de Nogcnnduisent A r?a/ 20"8 et A k?b/k9a= 1,5.I1 semble donc que
la vitesse de la réaction 2c snit nettement inférieure 4 celle des réactions

2a et Pb.Ainsi. le mécanisme de nitratinn du méthane proposé par BALLOD (8) ne
12,1

' i ir : sus 2 = : ob (%, = 2.
fait il intervenir gue les orocessus 2a (kga 10 s EPa 0) et 2b (<2b 2,10
11

Eoy™ 0) % 450°C .Récemment. RURCAT (7) a utilisé L 2,4.10 co.mole“l.s.'llors

de la simulation des délais d'inflammation de mélanges CH

12

— - —_— 3 o
M NO2 OQ Ar 2 1500°K
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et obtenu un bon accord avec les faits expérimentaux.

TABLEAU 5,1:Constantes de vitesse des rdactions CH3+NO

o
oo/m% . Tfﬁpgfﬁt%rém E,gca;/mﬁie. Références
J 1.7. 1o 90°C = By, PHILIPS et SHAW 1964 (2)
2,5, 1o 900-1100°C GLANZER et TROE 1972 (1)
{2 5.10%7 ! KOGARKO 1973 (5)
3 3. 1o 90°C = B,y PHILIPS et SHAW
5 6. 1o 1100-1600°C | 5,7 HIRAOKA et HARDWICK 1963 (3)
“op 1200°C SHLYAPNIKOVA 1967 (4)
1,%.10%2 | 900-1100°C faible GLANZER et TROE

5.1.3.-REACTIONS CH3 + NO .

CH3 + NO -+ CHBNO (3a)

'CHB + NO +M + CH;NO + M (3b)

La recombinaison des radicaux méthyle avec le monoxyde d'azote
a fait 1'obJjet d 'études nombreuses et récentes, On remarquera que plus les
méthodes utilisées deviennent performantes, plus la valeur numérique mesurée
est &levée.L'amélioration des possibilités de calcul a également permis 1'
exploitation de méthodes théoriques telles que la méthode R./R.K.M.Les résultats
sont rassemblés dans le tableau 5.2.0n pourra trouver davantage de détails dans
les revues publides par ALLEN (18) et par BASCO (14).

5.1.4,-REACTIONS CH, + RH - CH)’l + R

>
CHy + CH,NO,, N CH, + CH.NO, (4a)
CHy  + CH,0 > CH, + HCO (4p)
CHy + H, - CH, + H (4e)
Chy + CH,OH > CH, + CH,0 (4d)
CH3 + C H6 ~ CH, + C2H5 (4e)

Les réactions d'abstraction d 'un atome d'hydrogéne par un radical
méthyle ont des énergies d'activation du méme ordre de grandeur et des facteurs
préexponentiels qui as prndent évidemment de la nature de la moldcule hydrogénée

réagissant avec le radical. Par analogie avec la réaction du radical CH, sur

>
1'acétone, COTTRELL (19) estime kha a 5.108 <:c.mole_l.s.-1 a TO0°K. Cette valeur

est en assez bon accord avec la mesure de FEDOROVA , BALLOD et SHTERN (20)
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CALCULS R R K.M,

S

Nature de M

CO2

Na

(CH3)2HS
CsHyp
(CH,) 00

No

1"
"

1

He. N2

(CH ) co

He,Ne,Ar

He
Ar
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TABLEAU 5.2. Constante de vitesse de la réaction entre les

radicaux méthyle et le monoxyde d'azote,{cc.mole

 ‘Pression,torr.,

100
100

150-280

52
200
380

100
29

700
50

700
700
700

50

1,6.10 cc.mole”

1
.S.

-1 A 200°C . En combinant ces deux résultats, on obtient:

exp(-9/RT) cc.mole

k, = 2,4.10
a

293
300
753
208
473
298

"
"

"

443

11

Température,® K k

3a 3b

5.10

'1,6.10%1
‘1,4.10M
6,%.10
Ky =3, 2. 1077
5,6.10M

11

jb

12

1,5.10
o]
\1,8.101’

2,4.10%°

5,5.10'1
'1,7.10

12

- 6.10%°

1,9.10'2

1,5.1077

55!5010 -
|
2,4.10%2

T T Ta

(M)

PR

l.s.il).
Références
CHRISTIE 1958
' MILLER 1951
. BRYCE 1955
' SLEPPY 1959
HOARE 1962
BASCO 1970
TITARCHUK 1973
" "
VANDENBERGH 1971
" "
 LAUFER 1975

1
IS.

sve y e . I

(9)
(10)
(11)
(12)
(13) |

(14)

(15)
(16)

(17) |

-1

La réactivité de CH. vis 3 vis des autres molécules est sensiblement

3

du méme ordre:les expressions des constantes sont rassemblées dans le tableau 5.3.

4o 7

TABLEAU 5.3. Constantes de vitesse des réactions d'abstraction

d'un atome d'hydrogeéne par un radical méthyle.(en ce.mole

khb = 1011’06 exp(-6,2/RT) soit
kuc : l012,5 exp(-13,2/RT) soit
X, = 1012:526¢p(-12,2/RT)  soit
o 107172 exp(-9,8/RT)  soit
Kk, = 10°12 exp(-10,4/RT)  soit

1,3.10°

2,5.108

Qo

5,4.10

2.10

o o™

1,2.10

a 700°K
3 700°K
3 700°K
3 TO0°K

a4 700°K

1
.S.

(21,22)
(22)

(23)
(24)

(25)

_]_)
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5.1.5. REACTIONS CHBO + NO,,.
CHBO + NOQ > CH30N02 (5a)
cnjo + NO, > CHO + NO, (5b)

La constante de vitesse k5a a été déterminde dés 1967 par P.GRAY
(26).La valeur trouvée, 2.10" ce.mole t.s.”! est nettement inférieure A
celles des déterminations plus récentes de BENSON (27) et de MENDENHALL (28),
respectivement 5.10%2 et 3_1012 . L'estimation inférieure de WIEBE (29) ,
kSa = 3,&.1010 ce.mole t.s. 7t provient d'une appréciation assez faible de
la constante de vitesse de la réaction CH,O0 + O, 5 C€H,O + HO

6,2 1 a1 2 2 NG 2

WIEBE choisit k = 107’ .S, alors que MENDENHALL considére que
cette méme constante vaut 3,5.108

.La détermination de WIEBE de la constante

. pour laquelle

cc.mole”

k6a conduisant également A une valeur assez faible,i1l semble que 1l'on doive
5a
les estimations les plus récentes de k6a concordant vers 10
12 .
5a = 7,5.107° , COX (31) a estimé k5a
étude de la photolyse d'un mélange de méthane et d'acide nitreux et DEMERJIAN
(32) a utilisé la valeur de GRAY ,2.107

tion du smog photochimique. Toutes ces études se sont déroulées i température

considérer k__ 3 10'° WIEBE détermine en effet le rapport kéa/kSa =1,3 et
1

cc.mole ~.s.
i1 vient alors k a 2.1013 au cours d'une

lors de la simulation de la forma-

ambiante mais 1'énergle d'activation de ces réactions étant vraisemblablement
trés faible 1'extrapolation vers 700°K ne devrait modifier que légerement ces
valeurs.,

Le rapport ka/(k5a+ ka) variigt de 0,092(WIEBE) ? o.%f (CHAO, (30))

la valeur de ka doit se situer entre 5.10 et 8.10l cc;mole .s.

5.1.6.-REACTIONS CH3O + NO .

CHEO + NO > . CH}ONO (6a)

CHBO + NO > CHQO + HNO (6b)

Comme pour le couple de réactions précédehtes, les valeurs de ces
constantes détermindes recemment sont nettement plus élevées que lors des
premigres déductions, exception faite des résultats de WIEBE.I1l faut toutefois
remarquer que si les valeurs numériques de ces deux constantes semblent se
situer respectivement autour de 1012’8 et de lOl?, des résultats satisfaisants
ont été enregistrés lors de deux simulations en utilisant pour les calculs
des valeurs relativement faibles, k6a = lOlO’5 (36) et k6b = 1,7.1010(}2).

Les cnnstantes sont reportdes dans le tableau 5.4,




-78-

TABLEAU 5.4. Constantes de vitesse des réactions entre un

radical méthoxyle et le monoxyde d'azote (cc.mole—l.s._l)ﬁ 300°K.

1
kg, thg, = 310 O Gray 1967 (24)| ke, - 2,107 cox 1976 (31)
o 12,
LY S 10 8 BENSON 1970 (27) kea/ka =8 MAC CRAW 1969 (34)
X} 1 ’1 - 1
ke =10 5.1 papr 1974 (33)| ke kg = 40T WTEBE 1973 (29)
10
k6a = 2,8.10""WIEBE 1973 (29) k6a/k6b =3 BATT 1975 (35)
12,8
ke =10 MENDENHALL 1975 (28) k6a/k6b =6 DEMERJIAN 1974 (32)
°) valeur calculée . °°) E6a =0 .
5.1.7.-REACTIONS CHDO +RH o CHDOH +R.
CHBO + CH3N02-+ CHBOH + CHENO (7a)
0
CHBO + CHy 033 H + CH} (7b)
CHjo 4 CH,0 » CHBOH + HCO (7¢)
CHjo + H2 > CHBOH + H (74)
CHjo + 02H6 > CHBOH + 02H5 (7e)

Trois de ces cing réactions d'abstraction d'un atome d'hydrogéne

par un radical méthoxyle sont assez blen c-nnues.Il est possibla de déduire

1'ordre de grandeur des deux autres en comparant ce type de réactions aux

abstractions d'un atome d'hydrogéne par un radical méthyle.On remarque alors

gue le rapport des constantes k?i/khi est sensiblement indépendant de la nature

de la molécule réagissant avec le radical, (tableau 5.5) Notre estimation consi-

dére qu'il en est de méme pour le nitrométhane et 1'hydrogéne.

TABLEAU 5.5.-Comparaison des constantes de vitesse des réactions

CHy + R (41) et CHBO + RH (71) & 700°K.(k en cc.mole'l.s.'l,
E en kcal/mole).

RH Ky 3 Eyy Références k?i E7i Références k7/k4
CH, 2.107 15 (22) 1,6.10° 1 (37) 8
CH,0 1,3.12? 6,2 (21) % 1,3.10°° 5 (26) 10
CHg 1,2.10 10,4 (25) i 10° 7,1 (38) 8,33
CH;NO, 4,108 9 (20) % 3,5.107 6 estimation
H 54108 | 13,0 (22) % 5.10° 10 "
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5.1.8,-DECOMPOSITIONS DE CH2NO

2.
CH2N02 > CHQO + NO (8a)
CH,NO, + NO, =+ CH,0 + NO + NO, (8b)
CH2N02 + CHy +NO, (8c)
Parml ces trois réarrangements du radical CH2N02, le trolsiéme

semble assez peu probable.L'énergie d'activation de ce processus,proposé par
FREJACQUES dolt en effet &tre du méme ordre de grandeur que celle de la réaction
la,solt voisin de 55 kcal/mole.Il apparait donec que la concentration des radi-
faux CH2 sera trop faible pour que ces derniers puissent Jjouer un r8le au
cours de la décomposition du nitrométhane, du moins aux températures relative-
ment basses de notre étude,

On ne dispose pas de données concernant les réactions 8a et 8b, si
ce n'est que le processus 8b serait plus probable, la formation d'un complexe

( No?.....CHg.....Nog) étant relativement facile (U41).

NO, + CH,NO, ., CH,NO, + HNO, (9a)
NO, + CH, - CHy + HNO, (9b)
NO, + CHQO +  HCO + HNO, (9e)

»

HARNSBERGER (42) trouve un rapport k9b/k9a égal 4 10.D'autre part,
CRAWFORTH et WADDINGTON (41) estiment k9c/k9a a4 800.Nous avons passé en revue

les déterminations de k au chapitre 2 (§2.4.);nos recnerches prépres nous

9b ,
de la fagon suivante:

permettent de cerner k
9% 0,4 3
107 < 107 ATO0°K,la borne supérieure

< k
Ob
étant environ 10 fois plus faible que-la vitesse globale de la réaction de

nitration du méthane (43).A la méme température on obtient ,si le rapport

est effectivement égal i 10, 1'inédgalité suivante:

k.. /k
ot "9a
101’4

< %¥ga < 10%,
k ou plus exactement une valeur globale obtenue lors de la nitra-

o\9c
tion du formaldéhyde a été déterminée par POLLARD (44):1'énergie d'activation

E. varierait avec la température,elle vaudrait 19kcal/mole au deli de 160°C.

9¢ . _
A 700°K nous aurions donc: 104’4 k < 107 ce.molet.s. l.

Oc
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5.1.10,-DISSOCIATION DE HNO?.

HNO2

HNO2

-+ NO + OH (10a)

H + NO2

>

(10b)

Quelques études récentes de la photolyse de l'acide nitreux,

réalisées dans le cadre de recherches sur le mécanisme de la formation du

smog photochimique ont fourni les valeurs des produits du rendement quantique

@ par la constante de vitesse k:selon COX (45) la dissociation s'effectue

essentiellement suivant le processus 102 puisqu'a température ambiante il

détermine ¢a'k10a

gb'klOb

- 7,9.107 5.~
= 1,014.10'3s.'l

A
A

1 pour 5850 R et

3660 A.

pour

tandis que pour la réaction 10a ,DEMERJIAN (32) donne une valeur un peu plus

raible, k = 5.107s. 7L,

10

En 1'absence de rayonnement,la réaction est évidemment moins

rapide:KONDRATIEV cite une valeur déterminée en 1967 ,k

(46).

108~ 1013exp(-145/R'J.")s.‘l

5.1.11,-REACTIONS OH + OXYDES D'AZOTE.

OH + NO2
OH + NO
OH + NO

(+ M)~ HNo3 (+ M) (11a)
> NO, + H (11b)
(+ M) ~» HN02 (+ M) (11e)

La réaction de recombinaison d'un radical hydroxyle avec une

molécule de dioxyde d'azote a été largement étudide au cours de ces derniéres

années.lLa sensibilité de klla

vis 4 vis de la pression n'est pas douteuse,

1'augmentation de la constante de vitesse n'étant pas lindaire quand la pression

augmente,L'énergie d'activation

-2kcal/mole) (47).Une étude trés

‘299

suivant T en fonction de 1la

klla

= 2,16.10°2, 7729 (o

apparente E est faiblement négative(environ

1lla

récente fournit une expression de k variant

a

lla
température:a basse pression 1'on aurait
2

. mole-e.s.-l, (86) .-

Plusieurs revues ont €té consacrées 4 la réaction lla:les valeurs préconisdes

par leurs auteurs sont rassemblées dans le tableau 5.6,

On ne trouve,) notre connaissance qu'une seule valeur de k

dans la littérature (22,48), k
réaction étant endothermique de

(48) que 1'énergie d'activation

conséquence la valeur fournie pour k

11b”

14 -1 11b
107" exp(-1,2/RT) cc:mole ~.s. .Cette

29 kcal/mole, il faut admettre avec BAULCH

-1

proposée est nettement insuffisante et qu'en

11b est beaucoup trop élevée.
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TABLEAU 5.6.Valeurs de klla'o) cc.mole-l.s:l, °°) cc?mole-?s:l
M P i -*.I... S ."f.'l’ R preey _£<.v., k X --:-;»-y R 1 T g ﬂ
ression 8gncentratioﬁ empérature 11a Reférences
He | Faibles 300°K 5.107 °° | BAULCH 1973 (48)
N? 2 torr. 300°K 1018 °0 HOWARD 1974 (49)
‘Np (N?)= 5.10—7moles/cc. 550°K 6.10lO ° ANASTAST 1976 (47)
" ".1,7.1070 " 550°K 6.10%% ° "
" "o 3.10'7 moles/cc. 220°K 6.10ll ° "
co, | Fatbles 300°K 1,4.108 °° | iR 1977 (86)
1" " 7OOoK l , 2 1017 X 1"

De méme que pour la réaction de combinaison du dioxyde d'azote
avec les radicaux hydroxyles, la réaction llec peut &tre considérée comme
trimoléculaire 3 basse pression et bimoléculaire aux pressions élevées. En

postulant qu'elle est la résultante des trois processus suivants:

OH + NO > HONO * (a)
HONO ¥ ~ OH + NO (b)
HONO®+ M > HONO + M (c)

OVEREND (50) détermine une constante globale d'ordre 2 ,
k = ka.kc.(M)/(kb+kc.(M)).
De la lindarité des courbes obtenues en reportant l'inverse de cette constante
globale en fonction de 1'inverse de la pression, il peut déduire
k, = 11.1.10°2 cc.mole'l.s;'l,kb = 1,2.10° ot et k_ variant de 6 A 180.10%
ce mole Y.s7! suivant la nature de M,les valeurs les plus faibles étant
20'

Un certain nombre des résultats obtenus par OVEREND ainsi que des

2

obtenues avec He, les plus fortes ave¢ H

données plus anciennes sont rassemblés dans le tableau 5.7.

TABLEAU 5.7.Valeurs de Kiqo °) co.mole-}ﬁjl. °°)cc?mole—?s:l.
M Pression (torr.) Température klln Références
. W‘MMWMPZ_W_““W,. 775 :
He 30 300°K 1,48.10 MORLEY 1972 (51)
. 1

He 30 416°K 6.8.10 Boo| m

He Faible 298°K 2,9 .10 WESTENBERG 1972 (54)
AI" " n l 3 1017 ee "
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TABLEAU 5.7. Suite.

"M Pression (torr.) | Tempéra tur*mkllp "Réfdrences |
| He | ratble 205k | 1.2.1087 °° lanpERSON 1974 (52)
Ar " L 1.2.1087 77| |
N, "o " 21,1087 7] m
N, 3 295°K 2.81.107 ““howaARD 197 (19)
N0, | 750 298°K 7.10%” * leox 1976 (53)
SF 55 295°K 1,12.1042 °
" 770 " 7.71.10° °
cF, 10 " 0:49.10%7
" 100 " 3.17.10%° * |oVEREND 1975 (50)
" 765 " 8.24,10'%
H,0 3.5 " 0.37.10" °
" 15.7 " 1,53,101%
5.1.12,-REACTTONS OH + RH » H0 + R .
OH + CHNO, »  CHNO, + H (17a)
OH + CH, 1 > Oy + HO (12b)
O + CHO >  HCO + Hy0 | (12¢)
OH - H, > W s HO (12d)
OH + CoHe > CEHS + HO (12e)
OH « fmo3 R No3 H0 {17)
OH « HNO, = NO,, + HO (12g)
OH + CHOM = CH30 + H0 (12h)

La nreﬁiére - et ~our 1 instant enc re la seule - détermination
de kl?a a été éffectuée par CAMPBELL et GOODMAN (55) en ajoutant du nitro-
méthane %1 un mélange H?O?-NOD—CO;en phase gaz et en observant les variations
du nombre de moles de dinxyde de carbone formées.lLes auteurs considérent en
fait la compétition entre la réaction CO + OH > COp + H dont la constante
de vitesse est bien connue et la réaction 12a dont les produits de réaction

sont supnosés peu réactifs.Ils obtiennent klga = 5,5 * 0,6 .1011 ce.mole ts71
1292°K. P

: 2y
i/
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I1 exlste de nombreuses déterminations récentes de klgb.Ces

études ayant le plus souvent pour but d'éclaircir le mécanisme des réactions
intervenant dans la pollution atmosphérique,la plupart des mesures ont lieu
a4 température ambiante.L'influence de la température a toutefois été suivie
par ZELLNER (56) en 1976. Le tableau 5.8. montre que les déterminations les

plus anciennes semblent un peu trop élevées et que l'on puisse situer k

aux alentours de lO a 5, lO cc.mole %s.l vers 700°K. =
TABLEAU 5.8.Déterminations de klgb(cc.mole-%s:l)
FE;;;é;;idAwéioﬁéiém%mw k298°k ~k700°K , kl}OO°K ‘ Références

1012+ xp(-2,6/RT) 102 | 1,210 2,0.100 |cray | 1967 (37)
1012 Texp(-5/RT) 1,2.1012 1,4.10*2| 7,3.10'2 |HoRNE 1967 (57)
5,1.109 : GREINER 1970 (58)
6,8.109 WILSON 1972 (59)
3,9.107 | OVEREND 1975 (60)
1,5.10° cox 1976 (31)
100°* 13:B8exp(-2/mr) | 5,1.209 | 4,7.10'Y] 6,2.10%2 |zELINER 1976 (56)
1,6,10'2 |BRADLEY 1976 (69)

Le formaldéhyde est plus réactif que le méthane vis i vis des ra-
dicaux hydroxyles;RATAJCZAK et TROTMAN-DICKENSON (61) citent un rapport
kl2c/k12b = 40 A 450°C.Cette valeur correspondrait a 1012 < K)o < 1022 vers
700°K,.Les déterminations & température ambiante conduisent & des ordres de gran-
1'exception de 1'étude mende i bien par GARVIN (62).Les valeurs
numériques & 298°K ( 4.10'%, HOARE 1966 (63),8.10°2 ,MORRIS 1971 (64),9.10™°
GARVIN 1974 (62) et 5.1012 < kl < 5. lOlA,WILSON 1972 (59) ) permettent de

supposer une énergle d'activation trés faible.

~

deur voisins a

La réaction entre 1'hydrogéne et les radicaux OH est 1'une de celles
pour laquelle 1'erreur portant sur la valeur numérique de la constante de
vitesse est la plus faible actuellement.Les mesures les plus récentes condui-
sent 4 des valeurs extrémement voisines comme on peut le constater sur le ta-
bleau 5.9.Les énergies d'activation trouvées dans la littérature étant souvent
un peu plus fortes que celle proposée par BAULCH ,1il nous semble préférable

d'utiliser 1'expression suivante pour klEd:
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Ko™ 4,6.1013 exp(-5,5/RT)'cc.mole—].'s:l qul donne 9.lOllcc.mole:l
a TOO°K, valeur compatible avec la récente détermination de BRADLEY ,

9,7.10%% & 1300°K.

-1
S.

bt e e e e v e -

TABLEAU 5.9.Valeurs de klad(cc.mole_%s:l)
k) | K)o Références "4'ti(fg{;”iki;&”""'““ﬁéféf;aeeé”“""‘
295 4,28.109 STUHL 1972 (65)] 295 3,49.109 OVEREND 1975 (60)

295 | 4,6 .10° |WESTENBERG 1973 (66)| 295 | 4,20.10° | ATKINSON 1975 (67)

295 | 3,96.107 |wILsoN 1972 (59)| 295 | 4,28.107 |sMITH 1973 (70)

k = 2,19.1013exp(-5,15/RT) soit 3,54.109 a4 295°K BAULCH 1969 (48)

L'attaque de 1'éthane par les radicaux OH se produit i une vitesse

plus importante que celle de 1'hydrogéne ou du méthane, On trouve kl2e =
-1 -1

1,6.10ll cc.mole .s. 2 température ambiante(60,68),cette valeur étant en

assez bon agrément avec la détermination de HORNE(57), lolu’lexp(-3,6/RT).A
1300°K,BRADLEY (69) ayant trouvé k}5e= 4,7.1012,on peut situer la valeur pro-
bable de k,. entre 3.10°° et 6.10°° & 700°K.

12e

Dans leur revue,BAULCH,DRYSDALE,HORNE et LILOYD (48)notent une

dispersion beaucoup plus grande des valeurs de k
11,2

a4 température ambiante

Log < 10127% 3 700°K.La réac-

:COX a réalisé plusieurs

1ef
< k

tivité de HNO2 est blen plus forte que celle de HNO3

déterminations de kl2g entre 1974 et 1976; les valeurs obtenues a température
ambiante se situent entre l,l.lO12 cc.mole-l.s:l(AS) (comparaison avec la réac-
tion NO2 + OH -~ HNO3) et 4.1012 cc.mole—%s:l (31) (comparaison avec la réac-

tion CH2O + OH > HCO + H20 ).Cette derniére valeur est trés voisine de celle
12

calculée par DEMERJIAN (32), 4,2.107°,

qu'a haute température.On trouve alors 10

On ne posséde aucune donnée concernant k . Une comparaison

12h
analogue 3 celle que nous avons éffectuée pour déterminer k. et k. permet de
11 12 -1.-1 Ta - 7d
situer k12h entre 107~ et 2.107° cc.mole ,s.” & TOO°K,
5.1.13,-REACTION CO + OH -~ 002 + H . (13)

L'expression proposée par BAULCH et coll, dés 1968 (71),

kl3 = 5,6.1011 exp(-1,08/RT) cc.r'nole.%s.-1 est largement en accord avec les

déterminations les plus récentes.la premiére estimation de k13 (74) manifes-
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tement trop faible est responsable des valeurs trop élevées des énergiles
d'activation proposées dans les années soixantes, A température ambiante,la
constante semble connue avec une précision de l'ordre de 10 p.cent et la

dépendance réduite de k,, vis 3 vis de la température est confirmée par les me-

13
sures de BRADLEY & 1300°K, comme on peut le constater sur le tableau 5,10,

TABLEAU 5,10. Valeurs de klj(cc.mole_%s:l)

Tf;RSMW””Wiig-M‘Whh ﬁéférégééé. Ez;k)‘ k;;_ Références
378 109 |avRAMENKO 1950 (74) | 298 | 8,7.10%0 |smrmn 1973 (70)
298 [8,1. 1000 |sTer. 1972 (65) | 298 | 9,5.10'° |pavis 1974 (72)
10 10

208 19,0, 10"~ {WESTENBERG1973 (66) 298 8,0.10 ATKINSON 1976 (73)
298 |9,4. 100 lHowarp 1974 (49) | 208 | 1,6.10"% |cox 1976 (53)

1300 | 2,95.10% |BRADLEY 1976 (69) | 298 | 9,3.10%° *{mavrcH = 1968 (71)

1300 | 3,7. lOllTBAULCH 1968 (71) % Valeur déduite d'une revue.

La valeur de k,., sera donc voisine de 2,5.10ll cc.mole ts. ™t a 700°K,

13

5,1,14,-REACTION N,O + OH =+ PRODUITS. (14)

On connait deuk tentatives de déterminer la réactivité de 1'oxy-
de nitreux avec les radicaux hydroxyles.Les conclusions de leurs auteurs abou-
tissent 3 une réactivité extrémement réduite de N.O en présence de ces espéces

2
radicalaires, A la température ambiante tout au moins, k14 semble inférieure

L (73).

a 108 cc.mole-%s:

5.1.15.-REACTIONS H + OXYDES D'AZOTE.

N0+ H > N, + OH (15a)-
NQO + H N NH + NO (15b)
NO + H+M > HNO + M (15¢)
NO + H > N + OH (154)
NO, + H > NO + OH (15e)

I1 n'y a pas de compétition entre les réactions 15a et 15b & la

température de nos expériences: selon BAULCH et coll.,, on peut estimer k

1 15a

a l,5.lO9cc.mole—%s: 3 700°K alors qu'une mesure réalisée & bien plus haute

=1 -1
température fournit k15b = 5.107 ce.mole vs. — & 873°K (75).
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Il en sera de méme de la compétition entre les étapes 15¢ et 15d.

En effet, la valeur moyenne de k déduite de la revue de 30 travaux anté-

15+5¢ 2 -2 -1
rieurs & 1972 (48),vaut 5,4,107° exp(+0,6/RT) ccimole <s. ,cette expression
concordant avec les mesures les plus récentes telles que celle de BALDWIN (75)
qui détermine k._ /k._ = 4,8.105 mole-%cc. soit k = 7,2.107 " & 700°K.

15¢" "15a 13,7 15¢ -1 -1
La valeur d'ANDO et ASABA led =10"""" exp(-48,7/RT) cc.mole .s. = est
beaucoup trop faible pour qu'ad 700°K 1l y ait compétition entre les deux
processus.En effet ,le facteur de vitesse lec’(M) est de 1'ordre de 1,9.1010
4 700°K pour une pression totale d'environ 100 torr, alors que dans les mémes

conditions, k n'atteint que },9.10.2 cc.mole-}sfl.

154
La réactivité des atomes d'hydrogéne est considérablement plus
élevée avec le dioxyde d'azote.Les troils déterminations les plus récentes
(80,81,82) utilisant la fluorescence de résonance atomique conduisent & des
valeurs un peu plus élevées que celles admises jusqu'alors. I1 semble donec que
1'expression proposée par BAULCH (48) en 1973 soit une légére sous-estimation;
ce fait semble confirmé par CLYNE (82) qui, en utilisant des valeurs récentes
des constantes de vitesse des réactions qui avalent servi de référence lors

des premiéres mesures de k._ montre que l'accord avec ses propres résultats

est excellent.On observeralzzutefois que lors de la simulation du mécanisme

de la réaction entre les atomes d'hydrogéne et le dioxyde d'azote (83) de bons
résultats ont été obtenus avec la valeur relativement faible de PHILIPS.
Enfin, la simulation de la nitration du propane effectuée par BALLOD (8) a

été réalisée avec lee = 4,3.1013 exp(O/RT) .Les valeurs numériques de k

1Pe
sont rassemblées dans le tableau 5,11,

TABLEAU 5,11,Valeurs de Kpse (cc.mole tsTt)
T(°K) | 515e 3 Références
300 2,9.101% - PHILIPS 1962 (77)
| 500 | Kyg /ky.cy = 0s16exp(1580/T) © lrossER 1961 (78)
3540 | avec Koy = 2:7.107 (81) K ge™ 9.10%2 Calculs de CLYNE 1977
5 | risi o 107 B P
avec Ky o = 1,2.10*0(117) K oe™ 1,2.100 Caleuls de CLYNE
300 & 630 3,5.1034 exp(-1,43/RT) © lmawmeH 1973 (48)
298 6,6.1013 A e BEMAND 1977 (80)
298 3 653 2,88.10 %exp(-0,80/RT) CLYNE 1977 (82)
~5A6 a 410 }4,32.1014exp(-1,01/RT) | | WAGNER 1976 (81)
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5.1.,16.-REACTIONS H + RH -~ R + H2.

H + CHNO, =~ CHNO, + H, (16a)
H + CH, > Oy o+ Hy (16b)
H + CHO =+ HCO + H, (16¢)
H + CJHg - 02H5 + H, (164d)
H +# CH,OH =+ CHOH + H (16e)

) 2 2

La valeur de kl6a n'a pas été mesurée Jusqu'd présent. Il est
toutefols possible d'en estimer l'ordre de grandeur en comparant ,comme nous
1'avons déja fait plus haut,les vitesses d'abstraction d'un atome d'hydrogéne
par un radical et par un autre atome d'hydrogéne,ce pour différents produits
1 3 700%k.
Cette valeur est du méme ordre de grandeur que la constante de vitesse fournie
par MOORTCAT (84) pour la réaction similaire d'attaque d'une molécule de
nitrite de méthyle par un atome d'hydrogéne, H + CHBONO + CH20N0 + H?,
qui vaut 1,6.10'° & 700°K. -

hydrocarbonés.On peut alors estimer kl6a a 4.10lo cc.mole-%s.-

KONDRATIEV (22) cite treize déterminations de klsb;ramenées a

700°K,la grande majorité des valeurs se situe entre 3.109 et 35.10 cc.mole'l

1

8.,
1'énergle d'activation étant comprise entre 9 et 14 kcal/mole. La mesure de ,
WALKER (95) 1014’l exp(-11,9/RT)se situant également dans cette "fourchette",

on peut attribuer i k une valeur vraisemblable de 1'ordre de lO]'occ:.mole-%s.-l

16b
De la méme fagon,on ngrra estimer.klsc,k:L?9 et klée » On obtient une moyen-
ne de l'ordre de 2.10 q° Enfin en comparant
1l'expression citée par RATAJCZAK <6l)‘k16e = 1012’2lexp(-8,6/RT) soit

3,5.109 ce.molels, ! a T700°K aux deux valeurs rassemblées par KONDRATIEV,on

pour kl60 et de 107" pour k16
peut conclure que k16e est sans doute assez proche de 3.109 a 700°K,

5.1.,17.,-REACTIONS H + HNO,.

3
H + HNO3 - > OH + HNO, (17a)
H + HNo3 > H20 + No2 (17b)
H + HNO - H -+ NO 17c
5 - 5 (17¢)
Selon BERCES (85) la réaction 17a est beaucoup plus rapide que
' B 11 _ 10 -1
les deux autres et 1'on aurait kl?a‘ 6.107" et (kl7b+ kl7c) = 3,10 “ce,mole .,

s.-l 4 300°K. Ces valeurs sont toutefols contestées par ailleurs (48) la som-

2z Ve 2 \ lO -l -l
me k17a+ kl7b+ lec ayant été estimde inférieure a4 6.10 “cc.mole .s. (64).
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5.1.18.-REACTIONS DE CH NO2 AVEC UNE MOLECULE

2
CH2NO2 + CH) | > CH}NO2 + CH3 (18a)
CH2N02 + CHQQ > CH3N02 + HCO (18b)
CH2NO2 + HNO2 -> CH3N02 + NO2 (18¢)

I1 est vraisemblable qu'une proportion importante des radicaux

CH2NO2 réagit en arrachant un atome d'hydrogéne d'une molécule de nitrométhane.,

La contribution de cette étape & 1'avancement de la réaction étant nulle,il ne
nous semble pas utile de 1l'envisager ici. »

En 1l'absence de données cinétiques concernant ces trois réactions,
on peut observer qu'en régle générale la rédactivité des radicaux libres est
plus grande avec les molécules de formol et d'acide nitreux qu'avec le méthane.

I1 semble donc raisonnable de penser que les radicaux CH2NO2 auront eux aussi
une réactivité supérieure avec CHEO et HNO2 et que 1l'on peut éderire les

inégalités suivantes:

k >> k18a et kl8c >> k

18b 18a °

5.1.19.-DECOMPOSITION DU NITRITE DE METHYLE ET DU NITROSOMETHANE.

CH30N0 + M - CHDO + NO + M (19a)
CH,NO - H NO 19b

S CHy + (19b)
CHBNO +  CH,=N-OH ' (19¢)
CH,=N-OH + HCN + HQO (194)

BATT et MILNE ont proposé récemment 1l!expression

k19a'(M) = 1015’8 exp(-41,2/RT) st dans laquelle 1'énergie d'activation

est sensiblement plus élevée que les valeurs habituelles de 1l'ordre de 30 2
36 kcal/mole. La valeur de cette constante de vitesse calculée d'aprés cette
expression est nettement supérieure 4 700°K aux résultats obtenus i partir des
autres déterminations (tableau 5.12 ).On remarque toutefois que,si 1'on tient
compte des calculs thermodynamiques de BASCOMBE (90) et de la valeur probable
de k6a 3 700°K,on aboutit au méme ordre de grandeur que BATT et MILNE.

A la suite de mesures calorimétriques de 1l'énergie de la liaison

C-N dans la molécule de nitroso méthane,BATT et MILNE (92) minorent kl9b

avec 1l'expression suivante :

kl9b > lOlS’3 exp (-40/RT) s._l. La constante k

ayant été estimée par BENSON et O'NEAL (27) & 10%2'9 exp(-39,3/RT) 5.1

1Q¢

2
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1'isomérisation du nitrosométhane est une part négligeable par rapport a la

l >

rupture de la liaison C-N.L'exprgssion de BATT donne k 7,8.1025.- a

700°K.

19b%

L'ensemble des étapes 19c¢ et 19d constitue le chemin réactionnel
habituellement proposé pour rendre compte de la formation du cyanure d'hydrogé-

ne (41) mais on ne connait pas l'ordre de grandeur de k

194°
-1 -1 -1
TABLEAU 5.12. Valeurs de kl9a ( ®)en s.”; xx) en cc.mole .s. ).
Expr'ession Ten f(T) - »”” Valeur é. 706°K . Référ'encesw
10821 exp(-36,4/RT) ¥ 6,4.10" STEACIE 1934 (88)
10222 oxp(-34/RT) X 4,5.10" PHILIPS 1961 (89)
_ "9: 4
klga/k6a - 10 BASCOMBE 1964 (90)
-, 12,8 _
51 kg,= 107077, ko, = 2,5.10°

1016’36exp(-3o,4/RT)** Pour (M) =’lO_6mole/cc, MALONEY 1975 (91)

1 -1

kl9a.(M) =1,7.100 s .

15,8 X 3

10 exp(-41,2/RT) 1,04.10 BATT 1974 (87)

5.1,20.-FORMATION D'AZOTE A PARTIR DE CH3NO ET DE NO.

2 NO + CHjNO > CH3 + N, + No3 (20)

Cette réaction a fai; 1l'objet de plusieurs études de CHRISTIE et
VOISEY (92):La photolyse de 1'iodure de méthyle en présence d'excés de mono-
xyde d'azote conduit & la formation de dioxyde d'azote (par la réaction
22 , NO3 + NO » 2 NOE).L'Ordre de la formation de NO2
et 1 par rapport a CHBNO . La réaction 20 semble donc bien &tre trimoléculaire.

est 2 par rapport a NO

Les expériences réalisées entre 20 et 75 °C aboutissent i la détermination

de 1'expression suivante:

Koo = 2,6.106 exp(+1,8/RT) cc?mole-?s:l, soit
6 by .3
k2o =9,4,10° & TOO°K.
L'énergie d'activation apparente négative résulte de ce que la
réaction n'est pas une étane élémentaire.Toujours selon CHRISTIE,le mécanisme

en seralt le suivant:
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CHBNO + NO > CH3<NO)2 (a)
CH,(NO). + NO -~ CH -N-N=O (b)
e 3 “0-N=0
-N-N=0 - CH, + N, + NO (e)
57 oo ° 2D

I1 suffit alors que les équilibres a et b solent rapides pour que

la réaction globale 20 soit apparemment d'ordre 3 et que k.. soit égale A

20
Ka’Kb'kc‘
Dans de nombreuses publications,la formation d'azote est mise

sous la forme:

yyo (R N, + 2N0, . Il s'agit d'un bilan
rassemblant les étapes %a,19b,20 et 22.
5.1,21,-REACTION NO + CHNO » N0 + CH,0 (21)
CHRISTIE (93) estime ky & 10% ce.mole™ts. ! vers 300°K, cette

o%timation semblant en hon acesmd aver la détermination de JOHNSTON (94),
1,7. 10 smais cet auteur conclut 4 la prépondérance des réactions 20 et 19b

dans les conditions de ses expériences,

5 > 2 No,, (22)

BAULCH et coll. (48) ne peuvent recommander aucune valeur poﬁr k

5.1.22,~REACTION NO + NO

du fait du trop grand écart entre les mesures des divers auteurs, les 2
déterminations variant de lOll -1 1014 cec.mole %s.l 300°K.Plus récemment,

DEMERJIAN (32) propose une valeur moyenne ,4,4.10 4 300°K, L'énergie d'acti-
vation ne devant pas dépasser 2 kcal/mole, on peut alors estimer k. a eﬁviron

22
3.1013 cc.mole—%s.~l a 700°K .

5.1.23.-REACTION HCO (+M ) , CO+H (+M) (23)

Aprés avoir consulté le recueil de KONDRATIEV (22),on ne peut
qu'étre perplexe devant 1'extréme diversité des énergies d'activation et

surtout des ordres de grandeur des constantes; si la sensibilité vis & vis

de la pression peut entrainer quelques écarts entre les diverses déterminations,

ces derniers ne peuvent atteindre de tels ordres de grandeur (tableau 5.13.).
I1 semble en effet au vu de ce tableau que la valeur proposée par CALVERT

ne peut en aucun cas convenir,l'examen du mémoire original montre que la
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valeur de CALVERT correspond & la réaction bimoldculaire HCO + M, H + CO + M
et qu'il convient par conséquent de corriger 1'unité citée dans (22).La nou-
~ velle valeur numérique calculée pour (M) = 2.10'6mole/cc. 1,8.103 s.°l est

en excellent accord avec la détermination beaucoup plus récehte de BROWNE,

TABLEAU 5.13.Valeurs de kged'aprés (22).

Expression en fonotion de T | Valeur & 700°K Références

10* exp(-7,8/RT) s.7t . 3,8,10 5,7t " HADEN 1942 (96)
101369 exp(-15,3/RT) é.'l' 8,8.108 s.7t CALVERT 1957 (97)
1077 exp(-26,3/RT) s.7t 1,4.,107s, 7t TRENWITH 1963 (98)
1083:8% e xp(-15/RT) ce.mole s, ™t 3,1.107s,+ EROWNE 1968 (99)

pour (M) = 2.10'6

HADEN a utilisé la technique de la photochimie & secteur tournant
en 1l'appliquant & la photolyse de 1l'acétaldéhyde et mesuré le rapport

k2}'kI/kII’ les réactions I et II étant respectivement:
HCO + CHZCHoe- CHy, + CO + HCO
et HCO + CH3 > Prodults stables,
La valeur de k23 dépend essentiellement de 1l'estimation du rapport des deux

constantes des réactions I etII ,Outre le fait que ces deux étapes ne semblent
pas €tre contrairement aux hypothéses de HADEN les réactions prépondérantes
lors de la décomposition de 1l'acétaldéhyde, les seules valeurs de kI et kII que
1l'on trouve dans la littérature sont celles proposées par cet auteur.Par consé-
quent,on peut penser que l'erreur sur cette détermination peut &tre trés impor-
tante .

Enfin, la valeur obtenue par TRENWITH nous semble également sujette
a caution, les hypoth&ses des calculs de cet auteur étant contradictoires,
puisque pour une partie de ces calculs la consommation des radicaux HCO est
négligée et que dans une autre,oh applique 1'hypoth&se des concentrations

stationnaires i ces mémes radicaux.

Si 1'on adopte 1'ordre de grandeur de 3.103 sfl pour le produit
kg}'(M) a4 TOO°K , on constate que cette valeur est nettement plus faible que

la valeur 3 la méme température de la constante de décomposition des radicaux

RCO, RCO* R + CO , qui se situe vers 106 a lO7 sfl(lOO).On observe un écart
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nettement supérieur mais dans le méme sens quand on compare les vitesses de

dissociation de HNO et de CHBNO par des réactions similaires:

HNO > H + NO (274d)
et CHBNO - CH3 + NO (19b)
pour lesquelles & la température de TOO®°K et dans les mémes conditions de
_ -5 -1 _ 2 -1
pression,k27d = 4,107 5.7 et k19b = 8,10 s. .

L'ordre de grandeur choisi pour k2 semble donc assez logique;il

3
est toutefois nettement inférieur 4 celul que propose BALLOD (36) dans des

mécanismes de nitration, 1014’5 exp(-12/RT) solt environ 1055:1 a 700°K .
5.1.24,-REACTIONS HCO + OXYDES D'AZOTE .
HCO + NO, > HCO, + NO (24a)
HCO + NO, 7 HNO, + CO ' (24b)
HCO + NO > HNO + CO (24e)

Les deux premiéres réactions sont les étapes classiques d'évolu-
tion des radicaux formyles en présence de dioxyde d'azote;elles sont proposées
par la plupart des auteurs dés qu'il s'agit de proposer un mécanisme de
décomposition de dérivé nitré ou de nitration de composé organique, La réaction
2ha est indispensable pour rendre compte de la formation de dioxyde de carbone
par 1'intermédialre des radicaux HCOQ. la vitesse du processus concurrent 13
étant insuffisante, Les seules valeurs numériques proposédes Jusqu'a présent
sont celles utilisédes par BALLOD (36) au cours de la simulation de la nitration
du propane:

-1 -1

11 exp(0/RT)cc.mole ,s.

11
a = 3.107" exp(O/RT) et k24b= 7,6.10

Koy
On ne posséde aucune donnée cinétique concernant la réaction 24c,

réaction ayant été proposée par CRAWFORTH et WADDINGTON (41).

5.1.25.REACTION H002 + CH3N02 +  HCOOH + CH2N02 (25)

Bien que 1'on ne dispose d'aucun renseignement sur la valeur de k25’
cette réaction représente la voie la plus probable,compte tenu des concentra-
tions relatives en produits hydrocarbonés, de la formation de 1'acide formique

présent & 1'état de traces dans le mélange réactionnel.
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5,1.26.- REACTIONS HCO, + OXYDES D'AZOTE .

2
HCO, + NO > HNO + CO, (26a)
HCO, + NO, - HNO, + COp (26b)

Les faibles quantités d'acide formique HCOOH dosées laissent
présager que les radicaux HCO2 sont & l'origine de l'apparition du dioxyde
de carbone.La réaction 26b est citée par CRAWFORTH (41);il nous a semblé légi-
time d'y ajouter la réaction 26a et d'utiliser les résultats analytiques que
nous avons exposé au chapitre précédent pour essayer de chiffrer 1'importan-

ce relative de chacun de ces processus,ce qui fera 1l'objet du paragraphe 5, 2.14,

5 . l . 27 . "'REACTIONS DE HNO .

2 HNO - NQO + HQO (272)
2 HNO > N, + 20H (27b)
HNO + NO > NJO + OH (27c)
HNO + M - H + NO + M (27d)

La formation de l'oxyde nitreux a toujours lieu par 1'intermédiai-
re de la molécule nitroxyle HNO,aprés soit une réaction avec elle méme, soit
avec une molécule de monoxyde d'azote,

La revue critique de BAULCH et coll. (48) n'aboutit i aucune con-
13 ‘ F
078" la valeur qu ils estiment la

plus proche de la rédalité ést déterminée par KOHOUT (101) pour la réaction de

= 4.108 cc.mole +s7! a 300°K. Ce résultat est com-

clusion en ce qui concerne la valeur de k

deux molécules de DNO,k27a
patible avec 1l'estimation de CLYNE antérieure de deux ans (102),

k27a x 3.107 c:c.mole-].'s.-l a la @éme ?empérature. BALDWIN (75) situant k27a
dans le domaine (lO9 - 1012) entre 540 et 600 °C,considére que la compétition
entre les diverses possibilités réactionnelles pour HNO est en faveur de la ré-
action 27a quand le milieu réactionnel est initialement constitué d'hydrogéne
et d'oxyde nitreux,mais il n'envisage pas la formation d'azote suivant le pro-

cessus 27b. Enfin, 1'expression proposée par BRADLEY (103),k =}.lolle-3’5/RT

27a
fournit des valeurs de k27a compatibles 4 la fols avec les estimations de basses
températures (k27a = 8,9 lO8 4 300°K) et & plus hautes températures (k27a =
4,0.10lO a 600°C). A 700°K, cette expression donne k = 2,5.lOlOcc.mole'l.s:l.

27

WILDE (104) déterminant lO6cc.mole-%s:l pour k27c 3 600°C est en

assez bon accord avec 1l'expression fournie par BRADLEY récemment (103):
12 p N
Kome =.2.107% exp(-26/RT) soit 6,8.107 4 600°C. L'estimation de

BALDWIN (75), k27c= 107 entre 540 et 600°C semble donc excessive. A 700°K
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nous aurions k., = 1,7.104 cc.mole ts7L.

La réaction 27b a été proposée par TADASA (105) pour expliquer la
présence de trés fortes quantités d'azote lors de la décomposition du formal-
déhyde en présence de monoxyde dfazote. Au cours de cette réaction le rapport
(NE)/(NEO) reste constant et compris entre 5 et 10, ce qui signifierait que

le rapport des constantes de vitesse k27b/k est du méme ordre de grandeur,

27a

BAULCH et al, provosent l'expression suivante pour k??d:

k27d = 3.1016 exp(-49/RT) cc.mole—}sjl. A T700°K, la valeur
de k calculée 3 1'aide de cette expression vaut 2.101. Ce chiffre est treés

274
proche de celui que 1l'on obtient .avec 1'expression de WILDE (104) ,

Ko™ 5.1019*’1‘-l exp(-49,4/RT) cc.mole-].'s:l soit
1 d

4,5.,10 © & 700°K.

5.1.28,~REACTION 2 CH3 + M - C2H6‘ + M (28)

s

Cette réaction a fait l'objet de trés nombreuses études i la fois
du point de vue expérimental et du point de vue théorique. Deux travaux récents
nous semblent devoir retenir plus spécialement 1'attention:

Le premier met en oceuvre une technique nouvelle de détection des
radicaux, la spectroscopie par modulation moléculaire (106).La précision des
mesures permet de proposer k28=(2,4 A 0,5).1013 cc.mole'}s:l entre 250 et
450°K, pour une pression totale d'azote de quelques centaines de torr. , c'est
4 dire dans le domaine de pression ol la sensibilité de kg vis 3 vis de (M)
devient de plus en plus faible,

Le second (107) est remarquable par la concordance entre les calculs
théoriques et les résultats expérimen@aux quand la pression, la température
et la nature du milieu environnarit varient.Les mesures ont été effectudes A
450 et 13%50°K;la constante de vitesse diminue quand la température augmente et

croit asymptotiquement en fonction de la concentration en gaz inerte.

Les résultats d'autres déterminations récentes sont également re-

portés dans le tableau 5,14,

Il ressort de cette revue rapide que , & 700°K et pour M) =

_2.10_6mole/cc. ,on pourra considérer k28'(M) = l,5.lOljcc.mole-%s:l.




TABLEAU 5.14.Valeurs de k28.(M),(cc.mole-%st

M| Température (°K)
N2 300
He 450
N2 250-450
He 450
" "
Ar 1350

"

d'éthyléne puisqu'on peut exclure selon toute vraisemblance la recombinaison

"

"

_.95_

Pression ou

concentration

25 -180 torr
-6
10 “mole/cc.
150-760 torr.
=7
10" 'mole/cc.
10_6 ”
10-6 "
10-5 "

lo-')4 "

L.

. 5.1.29,- REACTIONS DE FORMATION D'ETHYLENE .

2 CH.NO >

Ces deux processus sont les deux seules possibilités de formation

C

2 2

2H5‘ >

k28.(M) Références
2,6.10" | BASCO 1970 (108)
107 | NAKAGAWA 1971 (109)
2,&.1013 PARKES 1976 (106)
1,1.10%” | VANDENBERGH 1976 (107)
2,107 n
10%? | GLANZER 1976 (110)
5.1012 | "
1,5.0007 | ¢
CHy + 2NO, (29a)
CH, + H (29b)

des biradicaux méthyléne CH2 ,la formation de ces derniers par décomposition

des radicaux CH,NO
laguelle on ne dispose d’ahcune valeur numérique a été proposée par CRAWFORTH
et WADDINGTON (41) pour rendre compte de la formation de 1'éthyléne. L'étape
20b est mieux connue, et si les énergles d'activation tirées de la littérature
varient de 31 & 41 kcal/mole, la constante calculée a 7O0°K se situe toujours

entre 4.10l et 4.102 s.-l(22). Les déterminations les plus récentes semblant

22

( réaction 8c) étant négligeable, La réaction 29a pour

fournir les valeurs les plus fortes,on peut sans doute estimer k29b entre
o} -
102 et 4.10° sT1 a 700°K.

de décomposition du nitrate de méthyle a partir de mesures thermométriques.

5.1,30.-DECOMPOSITION DU NITRATE DE METHYLE.

CH3

GOODMAN (111) déduit un ordre de grandeur de la constante globale

ONO2 >

CH,O + NO2

3

(30)
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Entre 533 et 573°K, cette valeur se situe aux alentours de 107t

a1 s7t. st

1'on admet que 1'énergie d'activation du processus est égale & 1'énergie de
dissociation du nitrate, solt 23kcal/mole, on obtient 1'expression suivante

pour k o = 6.108 exp(-23/RT) s:l soit k,, = 4,4.1013:1 a T7O0°K.

30 ¢ K3 3

5.1.31. DECOMPOSITION DE L'ACIDE NITRIQUE.

HNO3 + M > No2 + OH + M (31)

Nous devons & FREJACQUES la premiére détermination de la constante
de décomposition de HN03(40):Opérant en systéme statique entre 395 et 475°C,
avec de 1l'acide nitrique pur, il trouve que la rdéaction est d'ordre 2 en uti-
lisant la méthode des concentrations initiales, ce qui est conforme i 1'éderitu-
re de la réaction 31,puisqu'au temps initial M = HNOB’ et d'ordre 1,7 "dans
le temps". Ilconclut & une rdaction d'ordre 2:

2 HNO, > N0 + HO (31a)
le dioxyde d'azote observé provenant de la décomposition ultérieure de N O_.

‘ 25
La valeur numérique de k serait 106 cc.mole %s.l 4 700°K et 1'énergie

d'activation vaudrait 33?;;cal/mole.

Les conclusions de JOHNSTON (112) A la suite d'expériences en
systéme statique (400 & TO0°K) et dans un tube & choes (800 & 1200°K) sont au
contraire que la réaction d'initiation est monomoléculaire et fortement sensi-
ble 3 la concentration en gaz diluant .Dans le domalne de température compris
entre 800 et 1200°K,l'expression k31= 1,6.1015exp(—30,8/RT) cc.mole'].'s:l est
proposée (113), L'argument présenté par FREJACQUES selon lequel 1'énergie 4’
activation de 33,5 kcal/mole est incompatible avec la réaction 31 ,1'énergie
de dissociation de la liaison HO---NO2 valant 47,6 kcal/mole , n'est pas retenu
par JOHNSTON;1'écart entre ces deux nombres peut provenir du fait que la molé-
cule d'acide nitrique est pentaatomique (48).

Ces résultats sont remis en question récemment par GLANZER et TROE
(114): 1l'énergie d'activation serait de 1l'ordre de 40 kcal/mnole & basse pression

et de 49 kcal/mole & pression élevée.Ces conclusions proviennent d'analyses
5,N02-gt NO3 ,entre 890 et 1200°K, pour des‘

concentrations d'Argon variant de 8,10 - a 3,2.10-umole/cc. L'écart entre

spectroscopiques "in situ" de HNO

l'énergie d'activation et 1l'énergie de liaison est attribué au terme correctif

(Serr

seff correspondant a la différence‘observée.A basse pression on aurait 1l'expres-

sion k31= 2,2.1017 exp(-40/RT) cc.mole-%s:l, la constante tendant vers

.T -0,5)RT intervenant dans la théorie R.R.K., l'ordre de grandeur de




i

_97-

2,2.10%5 exp(-49/RT) sol.

k}l'

A T700°K, on constatera que les différentes déterminations de

(M) sont assez proches les unes des autres en consultant le tableau 5,15,

TABLEAU 5.15, Valeurs de k31.(M) & TO00°K pour (M) = 2.10-6mole/cc.

Expression de k31 k}l'(M) (s-l) Références

2,5.1015 exp(-33,5/RT) 0,2 FREJACQUES 1951 (40)
1,6.10%° exp(-30,8/RT) 0,9 HARRISON 1962 (113)
2,2.1017 exp(-40/RT) 0,17 GLANZER 1974 (114)

5.1.32. RECAPITULATION,

Les réactions envisagées et la valeur la plus probable ,déduite

de l'examen de la littérature, de la constante de vitesse & TOO®°K sont rassem-

blées ci-dessous (sauf indication contraire,il s'agit de cc.mole_%s-% ):

1

2a
2b
ac

3

4a
4p
Le
4a
Le

Sa
5b
fa
6b

Ta
Tb
Te
7d
Te

-2,5 -1
CH3NO2 > CH3 + NO2 10 S,
CHy + NO, >  CHNO, 5.107% a 1017
CHy + No, > CH;0 + N 5,101 a 10%2
CHy + NO, >  CH,ONO Ko %o = B
CHy + NO o+  CHNO 2 4 6,102
CHy + CHNO,» CH, + CHNO, 4,108
CHy + CH0 > CH, + HKCO 1,3.10°
CHy + Hy, + CH + H 2,5.10°
CH3 + CHBOH + . CHy + CH,OH 2 .108

‘ e )
CHy + Cg + o + O 1,2.10
CH;0 + NO, +  CH,ONO, 2.10%% 3 8.10%2
11 12
CHEO + No2 > CHgo + HNO2 5,107 & 8.10
CH0 + NO >  CH,ONO 6.10%2
CH0 + NO  »  CHO + HNO 8.10%% a 2.10%2
CH,0 + CHNOy ~ CHOH + CHANO, 3,5.8109
CH,0 + CH, -+ CH,0H+ CH, 1,6.10
CH,0 + CHpO +  CHzOH + HCO - 1,3.1010
CHs0 + Hp - CHOH + H 5.10°
- 9
CHsO + CHg > CH;OH + Cplg 10




8a
8b
8¢

Qa
9b
Oc

10a
10b

1la
11b
1llc

12b
12¢
12d
12e
12f
12g
12h
121

13
14

15a
15b
- 15¢
15d
1Se

16a
16b
16¢
164
16e

. -OB-

CH NOp >

CH,NO + NOQ‘*

CH_NO -

N o o
oo

W
V)
N

NO. + OH + M~

NO + OH >
NO + OH + M-

>
CHBNO2 + OH

-5
CH4 + OH
CHQO + OH ~

>
H2 + OH

.
CQH6 + OH
HNO3 + OH -+
HNO2 + OH ~
CHBOH + OH -
HNO + OH -
(6]0] + OH -~

-3
N20 + OH
N.O + 1T~

-

-
N20 + H
NO + H (+ M)
NO + H >
NO2 + H ~»

-5
CH3N02 + H
CH4 + H =

-5
CHQO + H
CQH6 + H =
CH,OH + H -

3

CHQO
CHQO
CH
CHQNO2
CH
HCO

CH2N02

CH
HCO
H
C2H5

NO3

NO

2
CHQOH
NO

CO2

+

+

+

+

+

+

+ + + + + + + + o+

+

Produits

CH,NO

+ o+

+

+ +

NO
NO
NO

HNO
HNO
HNO

NN

n

OH

H,0
H.0
H,.0
H,0
H,0
H_O
H.0

SRS S TR

N

HO

S A S V)

OH

NO
trés faible

lOl’4 a lOu

100:% 3 107
10%% 5 107
1,1.107 st
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5.2.-SIMPLIFICATION DU MECANISME.

Pour chaque molécule M intervenant dans le mécanisme de la réaction,
la simplification va consister a4 ne conserver que les termes les plus impor-
tants figurant dans 1l'expression de 1'équation différentielle d(M)/dt.

Cette opération sera possible puisqu'un grand nombre de constan-
tes de vitesse sont connués et que les concentrations et les vitesses de
formation ou de disparition de la plupart des produits moléculaires ont é&té
détermindes expérimentalement.le calcul des facteurs de vitesse,‘voire des
vitesses elles mémes, intervenant dans les expressions globales va montrer que
la contribution de certaiﬁes étépes réactionnelles est négligeable et que
par conséquent elle peuveht ne pas 8tre considérées dans le mécanisme global.
Dans certains cas,on pourra déduire des données expérimentales un ordre de
grandeur des concentrations des espeéces radicalaires ou moléculaires insta-
bles et calculer ainsi certalnes vitesses de réaction a priori ihaccessibles.

Dans un premier temps, on s'attachera i ne représenter qu'un fai-
ble avancemant de réaction et parconséquent on utilisera les valeurs numé-
riques des concentrations des produits formés pour une consommation trés limi-
tée du nitrométhane, soit aprés dix secondes de décomposition & 700°K , cette
température étant celle évlaquelle les paramétres cinétiques ont été calcu-
1lés au paragraphe précédent. Les donnédes analytiques sont rassemblées dans
le tableau 5.17.

TABLEAU 5;17.Concentrations et vitesses de formation (lo'8mole/cc;s)
des espéces moléculaires dosées apreés 10s. de réaction & 700°K,

T C CHO CH,OH co
CH3N02 H20 NO co CH4 - H3 5

M 165 1,21 2,21 0,73 0,73 0,75 0,30 0,10

d(M)/at | -0,288 0,136 0,197 0,083 0,069 0,051 0,027 0,012l

NO2 N20 HCN _N2 HCOOH C2H6 C2H4 H2

M 0,05 0,05 0,16 0,12 0,005 0,012 0,010 0,012

d(M)/dat | 0,0026 0,006 0,018 0,014 0,0004 0,0009 0,0009 0,0009

Dans les calculs qui vont suivre, la vitesse de la réaction (1)

sera représentée par le symbole Vi
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5.2.1.~ FORMATTON DE L'EAU,

L'équation différentielle d(H2O)/dt est la suivante:

d(H20)/dt = V12a+v12b+vl2c+vl2d+V12e+v12f+vl2g+v12h+vl2i+vl9dfv27a+vl7b=

1,36.10-9 mole.cc  sIt,
On calcule :

2a = 9507 .10° (0H) ; $ 3,6.10° .(OH) ;

"1 Viop <
7,5 10” (OH) < v < 7,4 1o4
2o 12¢ T

2 .
Viog = 1,1 .10° ,(OH) ;

3,6 .102 .(OH) < v

. (OH) ;

2 \
1e < 7,2 .10 . (OH) ;

7} . ~ 2
Vign < 3100 . (0H) 5 vy v 6.102 (H)ec vy,

En estimant (HNOB),(HNO2) et (HNO)inférieures a 1077 mole/cc,

11 vient : V... < 2,5.10°.(0H) , v.. <4.10°.(CH) et v,_. < 10 (0H).

laef 1l2g

On vérifiera d'autre part que la somme (v19d +

rieure & la somme (d(HCN)/dt +d(N20)/dt),elle méme égale 3 0,24.10-9mole/cc.s.

Le terme prépondérant en ce qui concerne la formation de 1'eau est donc v19a

121
v27a) est infé-

plus de dix fois supérieur aux vitesses des autres réactions du type
OH + XH > H20 + X .Aprés simplification, il apparait donc que 1l'on puisse
écrire: d(H0)/dt = v, + Viga *Vora = 1,36.10"2 mole/cc.s. ;
la somme des deux derniéres vitesses apparaissant dans cette expression étant
au plus égale & 0;24.10-9 nous pouvons done écrire:

V)on = 9,07.10°.(0H) 3 1,12.107° mole/ce.s.
ce qui donne l'estimation suivante pour la concentration des radicaux
hydroxyles: (oH)2 1,23 .10'15 mole/cc.

5.2.2.- FORMATION ET DISPARITTON DU METHANE. °

On a :

-10 : -1
d(CH,)/Ab = vy V) 4 VY 4V Vo Vo V1 op™V16p Vpg, = 009010 T mole/ce.s.
On calcule facilement:

6,6.102(CH3) s Vi = 97 (CHy) vy = 6,5.10"2 (CHy) , vyq= 0,6 (CHB) ,

Via

]

1,4:1072 (CHg) » Vo = 11T (CH;0) 4 vy = 73 .10 L) et

17

Vhe

- -12
45,1077, -9
Yp © 3,6 1070 et v < Vigg << Vigp ¥ 1077 ( voir § 5.2,6.).
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La valeur de vb,a est nettement plus importante qug celles des réactions con-
currentes de formation du méthane.D'autre part, la consommation de CH4 par

la réaction avec le dioxyde d'azote ou avec les radicaux hydroxyles est trés
inférieure & la vitesse d'accumulation globale du méthane,6,9.lO-lomole/cc.s.

Il en sera de méme de v et de vl6b pourvu que les concentrations des radi-

Tb ,
caux méthoxyles et des atomes d'hydrogéne soient inférieures respectivement
- - ,0 Ve
a 6.10 11 et 10 12 mole/cc. Nous pourrons vérifier ultérieurement que ces

deux conditions sont largement remplies .
La vitesse globale d'accumulation du méthane peut alors s'écrire:
d(CHu)/dt =V, = 6;6.102(CH3)‘. En identifiant cette expression
4 la valeur expérimentale de la vitesse de formation du méthane,on obtient
1l'ordre de grandeur de la concentration des radicaux méthyles, lOnlemole/cc.

dans le cas de la décomposition du nitrométhane seul.

En présence de dioxyde d'azote,la réactivité des radicaux méthyles
avec le dioxyde d'azote empéche la formation du méthane avant que le NO
solt quasl totalement consommé, La compétition entre la réaction 4a et les
réactions 2a et 2b est largement en faveur de ces derniéres puisque:

Vg = 6,6 lO (CH ) et que Vog €t Vo, SONt comprises entre

8.10 (CH3’ et 1,6, 106 CH3) .Le méthane n'est présent en quantités détectables
que lorsque la concentration en dioxyde d'azote est réduite a 5,10 9mole/cc
c'est 4 dire quand les vitesses des réactions 2a et 2b sont comprises entre
2,5. le(CH ) et s5.10% (CH ), vua'etant indépendante ‘de la concentration en NO
on peut penser,que k2 et k sont en falt assez proches des plus falbles

2b
déterminations de la littérature.Dans le cas contraire,nous aurions encore

2)

1l'indgalité V2>>Vha et la concentration en radicaux méthyles serait nettement

insuffisante pour expliquer la formation du méthane,

L'effet inhibiteur de la’ formation du méthane est 2 peine marqué

lors des additions de monoxyde d'azote, ce en dépit de la valeur: élevée de
k3 et des quantités importantes de NO présentes. Il faut alors tenir également
compte de la vitesse relativement élevée de la réaction inverse de décomposi-
tion du nitrosométhane.Si 1'on considére que 1'équilibre des réactions3 et 19b
est rapide et que le nitrosomézhane disparait &galement sulvant 19c,

CH, + NO _% CHNO 3°°CH_-N-OH , 1'ensemble de ces trois

3 19 “3 2
processus se raméne alors un seul de constante de vitesse globale k ,
k
CH3 + NO -~ CH2~N -OH avec k = k3 kl9 /kl9b .

numérique de k sera comprise entre 1 et 4.10l ccymole ~/s., cette valeur étant

La valeur

suffisemment faible pour expliquer l'absence de compétition entre les réactions

des radicaux CH. avec le dioxyde d'azote ou le nitrométhane et 1'interaction

>

de ces mémes radicaux avec le monoxyde d'azote.
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5.2.3. - FORMATION ET DTSPARTTION DE L'HYDROGENE.

On peut écrire:

-12
d(He)/dt = V16a*166"16c V160 V160 V170 Vhe V7aV10g T 9.10 "“mole/cc.s.

‘La réaction prédominante de formation d'hydrogéne est la réaction .
1l6a; en effet, en dépit des écarts relatifs des constantes de vitesse, le rap-

port des concentrations reste favorable au nitrométhane, L'estimation de v170

en utilisant la méme hypothése que celle que nous avons faite pour estimer

Vi soit (HNO3)< lO_9 mole/cc.conduit A Vl7<< 6.102.(H) c'est a4 dire a une

valeur négligeable par rapport a Vi6a= 6,6.10 ", (H).

Les calculs réalisés plus haut permettent d' estimer v4 et v

_14 12d

on trouve respectlvement 6,5.10" et 1,3,.,10 13 Ces deux nombres sont
suffisemment faibles par rapport & la valeur globale de d(HE)/dt pour que
l'on n'en tienne pas compte dans l'expression simplifide.de cette dérivée.

Il en sera de méme pour v. ., pourvu que solt vérifide 1'indgalitéd

-12 7d
(CH30)< 2,10 mole/cc.,
On obtient alors l'expression simplifiée
d(H?)/dt = Vigs = 6,6.10“.(H) qui permet d'estimer la

-16

concentration des atomes d'hydrogéne & 1,4.,10 ~ mole/cc.a700°K apreés dix secon-

des de réaction.

Si 1l'influence d'additions de No,No2

conséquences en ce qui concerne les quantités d'hydrogéne formées,il en est

s, et N20 est sans grandes

tout a falt différemment quand on ajoute du formol, et dans ce cas la vitesse
de formation de 1l'hydrogéne est considérablement accrue,le facteur multiplica-
tif étant voisin de 100 pour de faibles taux d'avancement.L'augmentation de la
concentration en formol n'entrainant qu'un léger accroissement des facteurs

de vitesse des réactions 1l6a et 1l6¢,il faut,pour rendre compte de l'augmenta-v
tion observée,que la concentration en atomes d'hydrogéne soit 30 & 40 fois
supérieure 3 sa valeur en absence de formaldéhyde.Cette augmentation devrait
provenir de l'accrolissemment brutal de la concentration en radicaux HCO et

de leur disparition par la réaction 23,

5.2.4.FORMATION ET DISPARITION DU METHANOL.

-10
7a*V7p* V70 7d+v7e-v4d-vl2h-v16e = 2,7.10 mole/cc,s.,

Comme on peut le constater sur le tableau 5,16,seul le terme v

d(CHBOH)/dt =V, 4V +V

Ta
doit Btre pris en considération;les vitesses de formation du méthanol & partir

des autres composés hydrogénés que le nitrométhane étant d'un ordre de grandeur
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plus faible et les vitesses de consommation étant encore sans effet pour un

avancement de réaction réduit.

TABLEAU 5,16, Facteurs de vitesse et vitesses intervenant dans
t . ° — =
1'expression de d(CHBOH)/dt (700°K , t =10 s.)(fi = vi/(CHBO)).

foa f7o foe f7a e Yia . Vion V16e
5,75.100 1,17 97,5 0,60 0,12 6.10°2 u.100  8,4.107%7
‘ N "12
al,10

La concentration du méthanol passant par un maximum en fonection
du temps,il est manifeste que lgs réactions de disparition de CHBOH devraient
€tre prises en considération ,au moins en fin de réaction.Il semble que 1l'une
des réactions principales a l'origine de sa consommation soit le processus
12h d'interaction avec les radicaux hydroxyles.

Si 1'on ne conserve que le terme v dans 1'expression simplifide

. Ta
de d(CH}OH)/dt,on obtient 1l'ordre de grandeur suivant pour les radicaux
méthoxyles a 700°K et aprés dix secondes de pyrolyse du nitrométhane:
(cajo) = 4,6.10-1)+ mole /cc.

Cette valeur est nettement inférieure aux estimations faites plus haut néces- .
saires 4 1'établissement d'hypothéses simplificatrices, et ces derniéres sont

par conséquent Jjustifiédes.

Comme celle du méthane,l'accumulation du méthanol est fortement
inhibée par 1'addition de dioxyde d'azote ( réactions 5a et 5b).La recombinai-
son en nitrate de méthyle (réaction 5a ) est en fait un processus équilibré
rapidement (réaction 30) et il ne faudra donc tenir compte que de 1l'étape de
formation de formol et d'acide nitreux (réaction 5b) lors de 1l'examen des

possibilités réactionnelles des‘radicaux CH,O avec le dioxyde d'azote. Calcu-

3

lons done VSb dans les conditions correspondant a celles de nos expériences

en présence de dioxyde d’azote,pour un avancerent de réaction faible:on trouve:
3 4
2.107.(CH,0) < v < 8.,10°.(CH,0);
(CH;0) < vgy (CH40)

Voa étant toujours de 1l'ordre de 5,7.103.(CH30),l'inhibition de la formation

de CHBOH n'aura lieu que si la valeur de k est assez proche des chlffres

’ Sb 12 _l-l
les plus élevés de la littérature, soit environ 10 “cc.mole.S. .
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5.2.5.-FORMATION ET DISPARITION DU FORMOL.

d(CHgo)/dt =v Vg, Vg Y -10

5b* V6b 55 TV V90 V7e V12e V1607 V18b = 5.10

A partir des estimations du paragraphe précédent de k5b=et de la
concentration des radicaux méthoxyles,on peut majorer Vprar lo-lO et estimer

9

Yeo 3 environ 2,10 “mole/cec.s. Cette derniére valeur calculée avec k6

=1,2.10“%c.mole-l.s.—l,semble trop forte puisque nettement supérieure ébla
vitesse globale expérimentale et que comme nous le vérifierons ultérieurement,
la réactivité du formol est insuffisante pour compenser cette formation trop
rapide.D'autre part, 1'addition de monoxyde d'azote n'entraine pas d'augmen-
tation de la vitesse de formation du formol proportionnelle aux quantités ajou-
tées,J1 faut donc admettire que k6b est nettement inférieure a 1,2.10 1?,

Si 1'on considére également la faible influence des additions de
dioxyde d'azote sur la formation du formaldéhyde,il faut envisager que ce der-
nier se forme concurremment sans la participation des oxydes d'azote c'est
3 dire selon les réactions 8a oﬁ 32 .

La compétition entre les processus 8a et 8b ,compte tenu des con-
sidérations qui précédent ne peut tourner qu'd l'avantage du processus monomo-
léculaire,en dépit de la plus grande stabilité de 1'état de transition corres-
pondant & la seconde transformation,

D'autre part, si 1'étape 32,CH,0 » CH.O + H est prépondérante,

) 2
c'est 4 dire si k}ga une valeur de l'ordre de celle proposée par BATT (119 ou -
BALLOD (36),la vitesse Vao pourrait atteindre 10-7mole/cc.s.,valeur incompa-

.

tible avec les faits expérimentaux ,calculée i partir de l'estimation de la
concentration des radicaux méthoxyles du paragraphe précédent,.Si l'on consi-

dére quec'est la valeur de (CH,0) qui est trop élevée,la vitesse globale de

formation du méthanol devient znsuffisante et 13 encore il y a désaccord avec
les faits expérimentaux, Un autre aféument tendant & diminuer 1'importance

de 1'étape 32 est la contradiction qui apparait si 1'on considére 1'influence
d'additions de NO2 en faisant 1'hypothése de la prépondérance du processus 32:
Dans ce cas, 1l'application de la méthode des concentrations stationnaires abou-
tit 4 1'indépendance de (CH3O) Qis a vis de (N02) c'est 4 dire a4 1'absence 4'
influence d'additions de dioxyde d'azote sur la vitesse de formation du métha-
nol,I1 faut donc conclure i une participation réduite de la réaction 32 dans le

mécanisme réactionnel.

La consommation du formol se falt essentiellement par attaque des

radicaux hydroxyles,du moins si 1'on se référe aux valeurs des vitesses que

nous pouwwns calculer:

mole/ce. s
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~ -13 -11 -11 _
=45.107" vy = 41077, vy £ 9,107, v, o =h.10

-11
= 10 ,v70

ne pouvant €tre estimée,puisque ni la concentration des

v =12
4p ?
la valeur de vl8b

radicaux CH?NOQ ni la constante de vitesse k18b

dioxyde d'azote,il est certain que 1' ordre de grandcur de v sera tout autie

9c

et il faudra en tenir compic dans 1'expression simplifide qui devient:

ne sont connues.En présence de

d(CHQO)/dt = Vgp + Vg

+ Vg =V, =V, -V
8

b a 9c 12c 18b °*

5.2.6,-CONSOMMATION ET FORMATION DU NITROMETHANE.

= 2,88.10_9mole/cc.s.

d(CH3NO?)/dt VItVatVoatV1 00t V162 Y05 Voa V182" V18b ™ 18e

Nous avons calculé plus haut:

lO N -10 _ -9 N -12
4 = 6,6.10 7 = 35,10 ,v12 =1,1.10 -, Vl6 =9.,10 .
La valeur kl— 10 -2, 5s. conduit a v = 5,2.10 -9 et on peut assimiler v25 a
-12

d (HCOOH)/dt =4,10"

Un certain nombre de processus reforment du nitrométhane.En consi-

dérant la farmation de méthane en présence de dioxyde d'azote, nous avons

11

conclu que k, devait avoir une valeur assez faible de 1l'ordre de 5.10

2

cc.mole-l.s._ ce qui donne v = 2,5.10-10. Les termes V18 ne peuvent 8tre

calculés,mais on pourra touteizis négliger sans grand risque Vg, PRT rapport
v18b et v18c.Si ces deux derniers termes sont inférieurs a 10 7, la vites-
se de disparition du nitrométhaqg est nettement plus élevée que la valeur
expérimentale.Ce déséquilibre a vraisemblablement pour cause une valeur trop
élevée de vl,donc de kl,sans doute trop fort d'un facteur deux,
Apres simplification, il vient:

- A(CHN 0,)/dt = v, + Via" V1227 V227 V180" V18c *

5.2.7.~FORMATION ET DISPARITION DE L'ACIDE NITRIQUE.

En 1'absence de dioxyde d'azote,la concentrati¢gn en acide nitri-
que est extremement faible et on peut lui appliquer la méthode de 1'état quasi

stationnaire,soit d(HNO})/dt = La concen-

V112 V172 V170 V170 V12f” 3£" .

tration des radicaux hydroxyles ayant été estimée a3 1,2, 10~ 5mole/cc., la
valeur de v, peut étre déterminéde et vaut environ l,h.lo-ljcc.mole—%sfl.

Les facteurs de vitesse des réactions 17b et 17c¢ étant inférieurs

a celui de la réaction 17a,il reste a comparer vl7a et v12f a V}l:
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on trouve: v

2,410 (HNCB),

lof 5
v = 8,4.10 7 (HNO,), et
17a -1 3 -6
v31 = 5,2,10 (HNOB) pour (M) = 2.10 “mole/cc.

On peut donc écrire: ,
d(HNOB)/d‘t fl;lla - V31=
(HN03)=v11a/k31= 2,7.10 mole/cc.,valeur largement inférieure 3 la limite

O , et calculer l'ordre de grandeur de
expérimentale de détection,

En présence de dioxyde d'azote,l'augmentation de la concentration
des radicaux hydroxyles est insuffisante pour qu'il faille tenir compte de

la réaction 12f €t 1l'expression simplifide n'a pas & 8tre modifide.

5.2.7.-FORMATION ET DISPARITION DU MONOXYDE DE CARBONE.

d(co)/dt = v, + v = 8,3.10-10mole/cc.s;

23 7 Voub T Yohe T V13

Le seul terme chiffrable de cette expression est v

+ VvV -V

13~
klj.(CO).(OH) = 2,2.10-12mole/cc.s.Cette valeur, nettement inférieure i la

vitesse de formation du monoxyde de carbone est de peu d'importance et CO
peut &tre considéré comme un produit final non réactif.
On peut encore estimer :

107, (HCO) < v, < 3.10°.(HCO)

23

et Voup® 3,8.102.(HCO), cette derniére valeur étant obtenue
4 partir d'une simple estimation de k24b'

La faible influence des additions de monoxyde d'azote sur 1'évolu-
tion du monoxyde de carhone lalsse présager que k24c est trés faible par
rapport & keub.Dans ce casl'expression simplifiée de la vitesse de formation
du monoxyde de carbone devient:

d(co0)/dt = Vo3 * Voupe

La réactivité des radicaux HCO est accrue en présence de dioxyde
d'azote comme 1'indique 1'augmentation de la vitesse de formation du monoxyde
de carbone.Les quantités d'hydrogéne diminuant notablement lors de ces addi-
tions,ce qui signifie vraisemblablement une diminution de la concentration
des radicaux HCO,-les atomes d'hydrogéne sont formés soit & partir de HCO,
soit & partir de HNO mais le rapport des constantes de vitesse est tel que

seule la réaction 23 est 4 prendre en considération pour la formation d'ato-

mes d'hydrogéne-1'augmentation de d(CO)/dt ne s'explique qu'en admettant

la prédominance de V?Ab’du moins en présence de quantités importantes de
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NO2. I1 est donc probable que la valeur de k proposée par BALLOD (36)

24b
soit un peu faible,

5.2.8.-FORMATTION ET DISPARITION DU MONOXYDE D'AZOTE.

d(NO)/dt = V) +Vg, VgtV

2b 10a V121 "V15p V156 V192 V196" Vo747 V3 “VEa Vb V11D

-V = 2.10—90

11¢7V15¢7V15a72 Vo0 Vo1 Voo VoueVogaVote

Les termes positifs de cette expression peuvent &tre estimés

10

. - : -2
de la fagon suivante: v, >2,5.10 °7, vg >vg , Vv, = 1,2.10 . (HNO),

-18 -11
Vigp= 3,5-107 v = 2,1.107, v

2

- -3
19a_2.10 .(CH30NO),
2 _ -5
8.10 (CH3N0) et Vorq = 4,10 -, (HNO).

D'aprés ces valeurs, la formation du monoxyde d'azote se ferait

Vigp

principalement par les étapes 2b et 8a auxquelles on devra ajouter la réaction

5 9

10a si la concentration en acide nitreux est au moins égale a 10 “mole/cc.
Les réactions 19a et 19b sont des réactions équilibrées:
I1 est facile d'estimer la vitesse des réactions inverses, respec-

tivement 62 et 3 ; on obtient: 4.10-8< v, < l,}.lO-7 et vg, = 2,5.10-8.

)
Ces valeurs particuliérement fortes puisque dix fols supérieures 3 la mesure
expérimentale de la vitesse de disparition du nitrométhane, suggérent que

les deux équilibres CH3 + NO % CHjNO et

CH3O + NO % CHBONO sont des équilibres rapides.,
Cette hypothése repose sur les résultats obtenus en présence de
quantités importantes de monoxyde d'azote;la légére diminution des concentra-
tions en méthane et en méthanol que 1'on observe alors est sans rapport avec
le facteur par lequel est multipliée la concentration en monoxyde d'azote,
c'est & dire que les concentrations des radicaux méthyles et méthoxyles ne
sont que faiblement modifiées par rapport 4 leurs valeurs au cours de la pyro-
lyse du nitrométhane seul, résultats qui s'expliquent si les deux équilibres
sont pratiquement réalisés a tout instant. k19b et kl9a étant connues, on
peut en déduire un ordre de grandeur de la quantité de nitrosométhane et de
nitrite de méthyle présents au sein du milieu réactionnel.On trouve:
(CH,NO) =10719 et 2,5.1071 < (CH,ONO) < 5,10 mole/ce.

De telles concentrations sont suffisemment faibles pour ne pas avoir été

décelées par les méthodes analytiques,Notons encore que la diminution du

‘nombre des molécules de méthanol plus marquée que pour le méthane résulte

selon toute vraisemblance de la présence de la réaction non équilibrée 6b
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en compétition avec 1'étape 6a.Lors de la simplification de d(NO)/dt, on pour-

ra done considérer v, ~v =0 et v6a—v = 0,

% "'19b 19a
Les bilans atomiques que nous avons effectués étant vérifiés a
quelques pour cent prés,la concentration en molécules HNO ne peut dépasser
lO-9mole/cc.et par conséquent, v et v auront une valeur négligeable.Les

121 27d
seuls termes positifs & conserver dans 1'expression de d(NO)/dt sont donc:

Vop’ Y8a €% Vi0a-
Les vitesses de consommation du monoxyde d'azote(calculées dans

les conditions de pyrolyse du nitrométhane seul) ont les valeurs suivantes:

-10 A9 _ _ -13
8 .10 <V6b <2.10 s V e 8.10 » vlSC = 5.10 » Vlsd

18 -17 6,6.105.(N03) et v ~<1,8.1o’20

<<5. lo—lj’

2 Voo =10 s oy = 5.10 T, Vo= 2hc Koy -

20
Si 1'on admet que NO, se trouve en état stationnaire,on peut

3
assimiler v22 et v12f = 10 16mole/cc.s. Nous avons d'autre part remarqué, dans
le paragraphe consacré au monoxyde de carbone,que v24 était sans doute négli-

geable par rapport a Voup? elle méme inférieure a 8, lO“lO .Enfin, on bornera
supérieurement Voga €0 la majorant par d(CO )/dt soit par 1,2.10 lo,aprés
avoir constaté que les influences fortement promotrices des additions de NO2
et quasi nulles des apports de NO sur l'apparition du dioxyde de carbone

laissent penser que le processus prépondérant dans la formation du CO_ est 1la

-10 2

réaction 26b et que 1'on a la relation : v < v .,..<1,2.10

26a 26b%
La consommation du monoxyde d'azote aura donc lieu essentiellement

suivant la réaction 6b avec les radicaux méthoxyles . On obtient alors 1'expre-
sion suivante

da(N0)/dt = v +Vg, + Y

2b 10a ~ V6b *

5.2.9.-FORMATION ET DISPARITION DU DIOXYDE D'AZOTE.

d(NO )/dt = v, +2 VoV, +V

106110 V12g V170 V18 Y 20a 22" V31 30 Voa Vop Voce V5a

-v = 2,6.10 11mole/cc.s.

5b"79a"Y9b"V9c "Vila"V15e Voha Voub V26D
5.2.9.1. Etapes de formation.

Nous avons vu dans le paragraphe5.2.6. que la valeur de kl déduite

de la littérature devait 8tre diminuée de moitié et que par conséquent,vl=

2,5.10—9. Cn a les relations suivantes pour les autres termes positifs:

-9 -23 -3
o] —
Viob <€ Vipa$ 2:10°7, vy = kllbx?,6.10 ' Vipg2 5.10 .(HNOQ)
) ~=17 o A-16 \ _ 10~ it _ -13
Vg <P55. 107, 10T s vy, < d(CH, /At = 10 7T, vy, 3,10 T
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11b a une valeur supérieure |

3 4.1012cc.mole-%s:l 4 700°K, ce qui semble improbable compte tenu de 1'éner- |

a déja été

L'étape 11b n'aura d'importance que si k

gie d'activation élevée de k Nous remarquerons en outre que v

11b*
négligée dans 1'expression simplifide de d(NO)/dt.

11lb

En 1'absence de données sur 1'énergie d'activation E._ , on ne

1l2g
peut rejeter a priorl la reaction 12g;la concentration en acide nitreux ne

pouvant toutefois excéder 10 -9 mole/cc,,11 faudrait que k12g soit au moins

de 1l'ordre de 1014 pour que cette réaction ait une certaine impsrtance.

C'est également 1'absence de données concernant k18c et les concen- §
trations en acide nitreux et en radicapx CH2N02 qui nous fera tenir compte
de la réaction 18c¢ qui intervient d'ailleurs dans 1'expression simplifiéde de
la vitesse de disparition du nitrométhane.

Enfin, la décomposition du .nitrate de méthyle(réaction 30) ne
peut €tre considérée sansl'étape inverse (réaction 5a)On peut situer VSaentre
2.1071 et 7.10-10 mole/cc.s.et si 1'équilibre

CHBO + NO2 2 CH30N02 est rapide on aura v5a= V}O

et on pourra situer la concentration du nitrate de méthyle entre
5.10712 et 2,107 mole/ce.
L'apparition du dioxyde proviendrait donc essentiellement de

la réaction d'initiation et accessoirement des étapes 12g et 18c.

5.2.9.2.Etapes de consommation,

La trés forte réactivité du dioxyde d'azote vis i vis des diver-
ses espéces chimiques a pour conséquence la présence d'un grand nombre de
termes négatifs dans 1'expression d(NOE)/dt.Dans la mesure ol la majorité des
constantes cinétiques correspondantes ont pu &tre estimées, on peut calculer
les ordres de grandeur de ces différents termes:

10 12 -11

Voa™ Vop 2 2,5.10 ) Vo= V2b/lo’ 2.10 < v5b-< 7.10 ,
12 11

_ -12 oy =17 - -1
= 8,25.10 %, Vo™ 4,101, u.10 < Vg 4,107,

-11
= 2,10 » v24

-10

V9a

v, = 1,410 | v ¢ d(co)/at = 8.107%°

lla 15e

et Ve < d(CO2)/dt = 1,2.10

A premiére vue, seuls les termes v et v 26 devraient subsister.

oa’ob’ Volka’ Volp b

On devra pourtant y adjoindre les vitesses:

- v5b afin de refléter la diminution de la concentration en méthanol
en présence de quantités importantes de dioxyde d'azote.On remarquera d'ail-=
leurs que le rapport k5b/k5a dolt augmenter avec la température et que par

conséquent,il est probable que la détermination de v soit une estimation

5b

largement par défaut.
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- De méme, la diminution de la quantité d'hydrogéne quand on ajou-
te du dioxyde d'azote nécessite la prise en considération de la réaction 15e.

- Enfin ,1l'importance relative des deux processus bimoléculaires
Oa et 9c vis a vis des autres termes est beaucoup plus grande lors des addi-
tions de NO2 que quand le nitrométhane est seul, les concentrations en nitro-
méthane et en formol étant du méme ordre de grandeur dans les deux cas, contrai-

rement aux concentrations radicalaires( (CHB),(CH 0) et (H) ).

>
On écrira donc 1'expression simplifide de la vitesse de formation

du dioxyde d'azote:

d(Noy)/dt = V11206 V18¢ V22 Vo V5p Y 9a " V9e T Vise "Vona " Voun " Vo6p
La valeur expérimentale de d(N02)/dt , 2,6.10'll mole/cc.s. est

nettement inférieure a la majorité des vitesses des réactions élémentaires quil
interviennent dans 1'équation différentielle; on vérifiera que 1l'on retrou-
ve approximativement cette valeur & la condition d'admettre que v24a est au

1]
moins de 1 ordre de grandeur de v24b.

5.2.10,FORMATION ET DISPARITION DE L'ACIDE NITREUX.

d(HNO,)/dt = Vsb *Voa *Vgc V11 V17a T oubtVosb V102 V10b V10 V18e

La plupart des vitesses intervenant dans cette expression ont déja
été estimées dans ce chapltre; les termes correspondant aux réactions 5b,9a,
9c,24b et 26b figurent dans 1'expression simplifide de d(NOE)/dt et il convient

donec de les conserver dans 1l'expression simplifiéde de d(HNOE)/dt.La somme de

9

mole/cc,s.0n vérifie facilement

que v17a est voisine de 10~ et que Vile vaut environ 8.10—11. Ces deux nom-

bres sont suffisemment faibles pour que l'on puisse les négliger lors de la

ces cing premiers termes est de 1'ordre de 10~

13

simplification,
En ce qul concerne la consommation de 1l'acide nitreux, seul le

terme v nettement inférieur a v va disparaitre;v

10b 10a 12g
dans 1'expression simplifide de la vitesse de formation du dioxyde d'azote et

et vl80 figurent

Vio0a dans celle du monoxyde d'azote .

I1 vient done finalement:

d(HNOQ)/dt = Ve +v9a+V9c+v24b+V26b-lea-vlQg—vl8c .
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5.2.11,-FORMATION ET DISPARITION DE L'OXYDE NITREUX.

-11

d(N?O)/dt = v, = 6.10 " "mole/cc.s.

1 WVo7am V7.7 V14 “V1saV1sD

. B =17 B 10 2 _ -4
Nous avons: Vo = 5,10 » Vora = 2,5.107 " (HNO)®, Vore™ 3,7.10 (HNO)f
-17 . -16 L A-16
vy << 6.10 ' Vigg® 10 et V55 << vlSa = 10 .
La simplification trés rapide conduit a
d(NEO)/dt = Vpoa * Vopo -

En identifiant cette expression a la valeur expérimentale, il est facile d'ob-
tenir 1'ordre de grandeur de (HNO);il suffit de résoudre 1'équation du second.
degré: k27a(HNO)2 + Ky (HNO). (NO) - 6.10711- 0 .on trouve (#NO) = 5.1071%
mole/ce.

Dans ces conditions, le terme v

o7¢ est négligeable et la vitesse

de formation de 1l'oxyde nitreux devient:

d(NEO)/dt = v27a .

5.2.12.-FORMATION DE L'AZOTE.

~-10
d(Ne)/dt = Vigy * Voo * Vogp = 1,4,10 " "mole/cc.s.

-16 -
15a = 10 et ng = 5,10

sont trés largement inférieures a la valeur de d(N2)/dt que 1'on déduit de

19

Puisque v , et que ces deux valeurs

1'expérience, il reste :

d(Ng)/dt =v

27b °
Si 1'on admet que la concentration en nitroxyle est égale a
5.10_11mole/cc,il vient alors k = 6.lOlocc.mole-%s:l.

27b °

Cette conclusion est en bon accord avec les faits observés en
présence de divers additifs:

L'influence de 1l'oxyde nitreux est quasi nulle sur la production
d'azote, ce qui exclut la formation par la réaction 15a ou par un processus
du type R + Ngo "+ RO + N2 .

D'autre part, l'effet trés légérement promoteur d'additions de NO
en ce qul concerne les vitesses de formation d'azote et d'oxyde nitreux ne
trouve une explication qu'en considérant les réactions 27 a et b comme les
formations prépondérantes de ces deux produits.A 1l'aide des résultats reportés

dans le tableau 5.17. ,examinons 1l'effet que 1'on devrait observer sur

d(NEQ/dt et sur (d(NE)/dt + d(Nzy)/dt ) suivant que l'on adopte la réaction
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Ky

20 ou l'étape 27b comme source d'azote,

TABLEAU 5.17. Grandeurs expérimentales mesurées & 700°K aprés 10 s.
de décomposition lors de la pyrolyse de CH3N02 seul et en présen-
ce de NO .

(NO) d(CHBOH)/dt d(CHu)/dt d(Ng)/dt d(NQO)/dt

Nitrométhane seul 2,2.10-8 2,7.10_10 6,9.10‘lo ~10 -10

Nitrométhane + NO 14.10° 0,8.10710 5.1071° 1,5.1071° 1,0.1071°

1,4.10 0,6.10

Dans la premitre hypothese, d(N,)/dt = keo(CHBNO).(NO)g

L'équilib CH NO & CH_NO étant ide, (CH_NO) = k_{C NO)/k .
équ re CHy + 2 5NO étant raplde ( H3 ) 3( H})( )/ 19b

On peut assimiler (CH ) a d(CH )/dt/k (CH3N02)’ et on obtient la relation:

3
20'k}°VCH4 . (NO)

klgb.kua.(CHjNog)

la vitesse d'accumulation d'azote devrait &tre 187 fois plus grande que dans

» Selon laquelle, en présence de NO,

d(N2)/dt =

le cas du nitrométhane seul.
Dans la seconde hypothese, d((N Y+ (N O))/dt = (k27 27b)(HNO)

Si 1'on considére que la relation

(HNO) = k6b.(CH30).(NO)/(2(k2 )) est verifiee,

27b

(voir § 5.2.13), en remplagant (CH,0) par v /(k . (CH_NO )) cela conduit
> CHBOH 3
- ' .
a 1 expression: k6b~VCH OH-(NO)
d((N2)+(N2O))/dt = memmeese } ------- .

2. k (CH NOQ)

Dans ces conditions,le facteur multiplicatif de d((N2)+(N20))/dt ne devrait
8tre que 1,89,valeur encore supérieure mais du méme ordre de grandeur que la
valeur expérimentale 1,25,

La formation d'azote a donc lieu par la réaction 27b.

5.2.13. FORMATION ET REACTIVITE DE HNO.

2 v -2

A(HNO)/At = Vi 4y o 4V ) +V o, =V 51 =2 Vi =2 Vo =V =Yooy

. -9 -9 - 13 -10
On calcule: 0,8.10 7 < v < 2,107, Vige = 5.10 "7,V << 8.10
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-0, . -10
Vaga < Vogpt1:2:107 s 2 vy = 2 a(N0)/dt = 1,207,
-10 -y
2 Voo = 2 d(N,)/at = 2,8.1077, Vore=37+10 (HNO),
- -5 ‘ _ )
Vorg = 4e107°(HNO) et v, = 1,2.107°(HNO),

Compte tenu de la valeur de (HNO) estimée au §5.2.11.,1'équation
différentielle se simplifie de la fagon suivante:
d(HNO)/dt = Vep - 2 Vora ~ 2 Vorp *
La vitesse de formation du nitroxyle HNO étant selon toute vraisem-
blance extrémement faible ,il est probable que le calcul de V6b 4 partir des
données de la littérature conduise a une valeur trop élevée,Il faudra donc

envisager une estimation de kg inférieure a celle du § 5.1.6.

b

5.2,14 ,FORMATION ET DISPARITION DU DIOXYDE DE CARBONE ET
DE L'ACIDE FORMIQUE.

10

d(COE)/dt =V,, +V + v =1,2,107 " mole/cc.s.

13 26a 26b

12

On ne peut calculer que v;_ = 2,2.10° ,hombre qui peut €tre négligé par

13
rapport 4 la vitesse globale.
L'addition de monoxyde d'azote étant sans effet notable sur la
formation du dioxyde de carbone,contralrement aux résultats obtenus avec des
apports de dioxyde d'azote,d(COQ)/dt étant alors multipliée par cing , on peut
éerire: d(CO2)/dt = Voep
La vitesse de formation de l'acide formique ne comprend qu'un

seul terme : d(HCOOH)/dt = v25= )4.10-12

mole/ce.s.

5.2.15. FORMATION ET DISPARITION DE L'ACIDE CYANHYDRIQUE
ET DE CH2=N-OH .
Nous avons les deux expressions:
-10
d(HCN)/dt = Vigg = 1,8.10 et d(CHe—N-OH)/dt = Y19¢"V194
Si 1'on applique la méthode des concentrations stationnaires a 1'espéce
CH,=N-OH,1l vient d(HCN)/dt = V19¢
CH3 et NO est rapide, (voir §5.2.2.)
d{(HCN)/dt = k CH NO) avec k
(HON)/dt = ki (CH) (NO)
2

ou encore,puisque 1'équilibre entre

33 k}'kl9c/k19b' k3 étant

, i1 vient , si 1'on adopte les valeurs de k et

compris entre 2 et 6.10l 19b
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k, © trouvées dans la littérature:

19c¢
- 10 1l
5.10 < k33 < 1,5,10 .

L'accroissement considérable de la formation du cyanure d'hydro-
géne quand des quantités importantes de monoxyde d'azote sont ajoutdes vient
confirmer ce mode de formation de HCN,

(CH3) ayant été estimée par ailleurs et (NO) étant connue,k33

peut €tre également deduit de la mesure expérimentale de VHCN'On obtient
10

k33 ~ 10 cc.mole_%s:1 c'est 4 dire un nombre un peu inférieur a la détermi-

nation déduite de la littérature.Cette différence peut provenir d'une suresti-

mation de k constante assez mal connue qui pourrait €tre inférieure ou

19¢’
égale 23 1 s. = soit une valeur clng fois plus faible que celle de la revue
bibliographique,une erreur sur k3 ou sur kl9b qui ont fait 1'objet de déter-

minations nombreuses et préclses semblant assez peu probable.

D'autre part, la présence de traces de cyanure de méthyle indique
que le cyanure d'hydrogéne n'est pas un produit final,puisque CHBCN ne peut
provenir que de la recombinaison d'un radical méthyle et d'un radical CN:

CHy + CN > CH,CN (34),
ces radicaux CN étant eux mémes formés a partir d'attaques radicalaires subies
par 1l'acide cyanhydrique du type

R + HCN - RH + CN (35)

Néanmoins, pour des taux d'avancement de réaction réduits,l'acide
cyanhydrique n'étant pas un produit "primaire" de la décomposition du nitro-
méthane,c'est 4 dire qu'il ne s'accumule pas dés les premiers instants de la
réacﬁion,que les réactions 35 sont d'une importance limitée,d'autant plus que
1'on ne peut négliger les vitesses des réactlons inverses,comme semble l'indif
quer la seule valeur numérique de la littérature ( R = CH3 ,k_35 = 10125 T700°K

(115).). | 4 .

5.2.16. FORMATION ET REACTIVITE DE L'ETHANE ET DE L'ETHYLENE.

= 9.1O°l2mole/cc.s.

_ -5
o=5:5.10 7,

Pour 1'éthane,on a: d(CQH6)/dt =v

-11 .
avec: Vg = 1,5.10 s VoS 1,4.10

28 "Vhe V7e V1oe V164
14’ v
7

4,5.10'13 <V < 9.10'13 et V4= 1,7.10"15 .

12e 1

En simplifiant de la maniére suivante;

d(CgH6)/dt = Vo8 “Vioe la concordance entre ces calculs

et la vitesse expérimentale est parfaite si la concentration des radicaux mé-
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thyles est 8,2.10—13 mole/cc., valeur tout & fait compatible avec celle

=12

calculée au § 5,2,2, environ 10 mole/cc.

Pour la formation de 1'éthyléne, la vitesse se met sous la forme:
-12

d(C2H4)/dt = Vo9a * Vogp © 9.10 " “mole/cc.s.
v29a ne peut eétre estimée du falt de notre ignorance de k29a et
de l'ordre de grandeur de la concentration des radicaux CH2N02.V29b peut par

contre €tre située entre 102.(02H5) et 4.102.(C2H5).L'application de la métho-
de de 1l'état quasi stationnaire aux radicaux éthyles donne la relation:

_ _l} L4 3 -
29b™ v12e < 9.10 , et 1'éthyléne se formerait essentiellement
par la réaction 29a, du moins pour un trés faible avancement de rdaction,

v,

5.2.17.RECAPITULATION.
A la sulte de ce travail de simplification , les expressions ré-

duites des vitesses de formation des différents produits sont les suivantes:

VCH3N02 = 1™ VhaV12a7V9a Vo2 V186 V180

YNO = Vop"V8a*V10a" V6D

vHeo = V122199272

Veo = Vo3 T Vo

"CH4 = Vja

VCHQO = V5p"Vep™V8a"V9e "V12¢ " V18b

VCHBOH = V7a

vHNo2 = V5b™V9a*VocVoubtVosn V102 V12g V180

Vo, T 17M12¢""18¢7V2a 7 2b V5b™ 92"V 90 V1se "V aka Voub " Vo6b
Vivo = Vb "2 Voga + Vopy)

vHNo3 = V11a T V=

Vien = Vs =(k3.k190/k19b).(CH3).(NO)

"co2 = Vogp vN2 = Vo ¢ VN20 = Vora
VHCOOH Vos VH2 = V16a

Yeg T Y287 V12e ' Vo, T Vega * Vogp
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5...~DETERMINATION DES PARAMETRES CINETIQUES D'UN SCHEMA REACTIONNEL

SIMPLIFIE .

5.3.1.SCHEMA REPRESENTATIF DE LA PYROLYSE DE CH3N02 SEUL A TO0°K

POUR UN AVANCEMENT DE REACTION REDUIT.

5.3.1.1. Le mécanisme simplifié.

Pour réduire encore le nombre des étapes du mécanisme simplifié
nous avons introduit un nouveau critére de simplification et négligé la for-
mation des produits finaux ou peu réactifs présents en trés faible quantité:

CQHq, 02H6,HCOOH,N?O,H et HNO,.I1l n'y aura par conséquent ni réactions de

formation ni processusgde conszmmation de ces molécules dans le schéma sim-~
plifié, et les étapes 29a,29b,28,27a,11la,3l et 16a seront donc élimindes.
Nous n'avons d'autre part pas tenu compte des réactions 9a etQc
dont les vitesses ne sont appréciables que lorsque la concentration en NO2
est importante,
Les réactions considérées sont donc les suivantes : (Les constan-

tes de vitesse de ces réactions deront notédes 551 sceci pour éviter toute

confusion avec celles du mécanisme non simplifié,)

CH3NO2 -> CH3 + NO, (S1)
CH3 + NO,» CH3N02 (s2)
CH3 + N02"> cajo + NO (83)
C
CH3N02 + CH3 CH), + CH2N02 (s4)
HNO,, 7 NO + OH (s5)
> -
CH3N02 + OH ' HQO + CHNO, (s6)
CH,NO,, e CH20 + NO (s7)
CHQO + OH - H,0 + HCO (s8)
CH3 + NO ~ HCN + H20 (59)
HCO + NO,~ HN02 + CO (s10)
CH3N02 + CH30-> CH:,'OH + CH2N02 (s11)
CH;0  + NO > CH,0 + HNO {s12)
CHjo + NO,» CHO  + HN02 (s13)




-118-

) CH2N02 + HNO? + CHBNOE + No2 (s14)
CHQNOQ + CHPO > CH3N02 + HCO (s15)
HNO,  + OH > H20 + NO, (s16)
HCO + No2 -> Hco2 + NO (s17)
Hco2 + No2 > HNo2 + 002 (s18)
HNO + HNO ~ N2 + 2 OH (s19)
HCO > CO + H (s20)
NO,, + H + NO + OH (s21)

5.3.1.2. Détermination des paramétres cinétiques.

Le principe, dérivé de la méthode mise au point par CATHONNET
(116) ,en est le suivant:I1 s'agit de résoudre le systéme d'équations linéai-
res obtenu en égalant les valeurs expérimentales des vitesses d'apparition Vy
des produits moléculaires et radicalaires & leur expression "théorique"four-
nie par le schéma simplifié.Dans le cas des radicaux ou des molécules dont
les concentrations sont inférieures a la limite expérimentale de détection,
les Vy seront considérées comme nulles,ce qui revient A appliquer la méthode
des concentrations stationnaires a ces composés. Les solutions de ce systéme

d'équations fourniront les valeurs des vitesses v_, de chacune des étapes Si

Si
a un instant donné,En remplagant ensuite les concentrations des produits molé-
culaires par les données expérimentales et les constantes cinétiques par les

valeurs de la littérature,dans les expressions des v i,certaines concentrations

S
radicalaires pourront &tre atteintes et les constantes cinétiques inconnues
déterminées.

Du fait des erreurs expérimentales,le systéme linéaire ne posséde

pas de solution rigoureuse pour laquelle tous les v solient positifs ; la

résolution sera donc seulement appro~hée et les graiéeurs cinétiques calculées
seront approximatives.

Cette fagon de procéder différe de celle préconisée par CATHONNET
dans la mesure ou elle fait intervenir la totalité des espéces chimiques pré-
sentes dans le mécanisme.Au contraire , CATHONNET n'utilise qu'un nombre limi-

té de VX’ six par exemple dans le cas de 1l'oxydation du méthahe.

Le systéme d'équations linéaires a résoudre se trouve dans le
tableau 5.18. |




VCH3N02

V.
No,,

YNO

VeH

Yeo

i

v
CHQO
v

co,,
VHNO
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TABLEAU 5.18, Systéme d'équations lindaires correspondant au

mécanisme simplifié

-VSI+V

V81"V Vs37Vs107Vs13 Vs177 Vsl

V83+VSS+VS7+V

Vsy ;
Va16Vs20 ¢

.
2

Ve7tVs10*Vs5137Vs8 Vs15

.
3

Vs18
V510*Vs13*V5187Vs5 Vs14"Vs1
Ve5t2 V319786 V8 Vs161 Vs

VsutVs6tVs117Vs7 Vs147Vs1s5

Vs12™ 2 V519 = O

.
b

0 ;

Vs3™Vs117Vs127Vs13 =

v = 0

s17 ~V

.
b4

518

517" Vs9 Vs13Vso1

¢ =

1

s2"Vs4"Vs6™Vs11tVs14tVals

8"Vs14*Vs16™Vs21

.
Ed

v58+vS6+V89

V319

Vs11

v

S9

.
?

.
b

0

V81 Vs Vg3 VsuVsg =

v -V =0

S20 821

.
2

.
b

Vs8+Vs15"Vs10™Vs17 V20 = ©

Les valeurs ses onze premieres vitesses v varient avec le temps

de la fagon indiquée dans le tableau 5,19.

CH_NO
NO
NO
CH
co
H,0
CH.O
CH,OH

HCN

X

TABLEAU 5.19., Valeurs expérimentales des v, & différents temps de

réaction,v, en 10710

X

t = 5s.

-28,8
0,4
21,2
7

7
10,6

3,2
1,4
0,8

1,2

mo

t =10
=27,3
0,2
19,7
6,9
8,3
13,6
5,1
2,7
1,4
1,2

1,8

X

le/ce.s., TOO°K,p? = 73 torr.
CH3N02

S. t =25 s.
-24,5
0,1
17
6,9
9,5
15,9
2,3
1,6
1,4

5

1,15
2,8
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Les solutions approchées du systéme d'équations correspondant

45,10 et 25 secondes de réaction sont reportées dans le tableau 5,20, On con-

state que les vitesses v

X calculées 3 partir de ces valeurs sont en fait trés.

proches des valeurs expérimentales ( tableau 5.21,).

TABLEAU 5,20, Solutions approchées du systéme lindaire du tableau

5,18, (les v, sont en lo-lomole/cc.s.) .

si
temps Vg Vg Vsz  Vsu Vss Vs6 Vst Vs8 Vg9 Vs10
5 s. 24,5 5,0 11 7,5 6,0 6,5 8,0 1,9 1,0 4,8
10 s. 23,3 4,4 9,2 8,4 6,1 8,0 8,0 3,1 1,3 5,7
25 s. 22,5 3,8 8,0 6,0 9,1 9,1 7,4 4,4 2,7 7,4
temps Vo113 Vsiz Vsi3 Vsie Vsis  Vsi6 Vsi7 Vsi8 Vsig9 Vseo Vsol
5s. 4,0 2,0 5,0 5,0 5,0 o,1 0,9 0,9 1,3 1,6 1,5
10 s. 3,3 2,4 4,0 4,9 6,7 0,2 1,1 1,1 1,2 2,8 2,5
25 s. 2,0 3,6 2,8 4,8 757 0,2 1,3 1,3 1,8 3,7 3,2
TABLEAU .5,21, Valeurs des vy calculédes a partir des Vst du tableau
5.20;comparalison avec les valeurs expérimentales,
Vy o= vitesse calcule’e,vX o= vitesse expérimentale..
X CH3N02 NO, NO CH, co H,0  CHL0 CH3OH N, co,
53.‘va . 27,5 0,2 22,5 7,5 6,4 9,4 8,1 4,0 3,3 0,9
lvx o 28,8 0,4 21,2 | 7 7 10,6 8 3,2 1,4 0,8
&vx . 27,0 0,4 23,2 8,4 8,5 12,4 4,4 3,3 1,2 1,1
lOs'\vX -2 025 19,7 6,9 83 136 51 2,7 1,4 1,2
Ve o 25,7 -0,3 20,1 8,0 10,6 16,2 1,6 2,0 1,8 1,3
255'{VX Ji- 25 0.l 17 6,9 95 159 2,3 1,6 1,4 1,15
X CH,NO,, HCN HNO,, HNO CH3 CH}O OH HCO HCO,, H
VX ¢ 0 1,0 -0,3 0,6 0 0 0,6 -0,4 0 0,1
5s. v
X e 0 1,2 0 0 0 0 0 0 0 0
v 1,3 -0,2 -0,1 0 -0,4 0,2 0 0,3
10s.d *
'{vx . 0 1,8 0 0 0 0 0 0
(Vy o 0,4 2,7 -0,7 0 -0,4% -0,5 0,2 0 0,5
258. vy o 0 2,8 0 0 o 0 0 0 0 0
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Exploitons 4 présent les résultats de la résolution du systéme
linéaire.

Des valeurs de Va1 calculées a 5,10 et 25 secondes, on déduit

aisément k.. = 1,4.107° s.7t,
S1
En ce qui concerne les vitesses desréactions de consommation des

radicaux méthyles, on a :
Vo, = kSQ(CHE).(NOQ) » Vgz = ksj(Cﬁj).(Nog) ,

v, = kSA(CHj).(CHjNOQ) et v

S s9 ~
concentration des diverses molécules intervenant dans ces expressions par les

ksg(CHj)'(No)' En remplagant la

valeurs que nous avons déterminées analytiquement & 5, 10 et 25 secondes de

réaction(Tableau 5,.22),nous obtenons les expressions suivantes:

t = 5s. t = 10 s, t =25 s,
ks2.(CH3) 0,84 0,55 0,38
ksj.(CH}) , 1,83-4. ‘ 1,15 " 0,80 »
ksa.(CHj) 4,5,10 5,18.10 5,03.10
kgg- (CH3) 8,7.107° : 5,88,107° 5,2 .10

d'ol 1'on tire les relations sulvantes entre les constantes cinétiques:

-2 2
kgylkgp = 2 5 Kgofkgy = 1070 5 7,6.10° ¢ ko /K, 1,9.10° ,
1'apparente variation dans le temps du rapport kse/ksu provenant sans doute
des incertitudes sur la mesure des traces de dioxyde d'azote présentes au
début de la réaciion ainsi que sur la détermination de d(HCN)/dt pour de

faibles avancements de réaction, La constante k " est assez bien connue a

S
T700°K et vaut 4.108 cc;mole-%s:l;il vient par conséquent:
11 . < ~ 11 11 . < 12
3.10 k52 7,6.10 s 6.10 kS} 1,5.10
et 3.10° < k., < 7,6.107 cc.mole TsIt

S9

TABLEAU 5,22.Concentrations ( en lO-8mole/cc.) des produits dosés
a 700°K,avec (CH3N02)°= 1,67.10_6mole/cc.

t =95 s. t = 10 s, t = 25 s,
(NO) 1,15 2,21 5,21
(Nog) 0,06 0,08 0,10
(CHgo) 0,46 0,75 1,27
(CHBNOQ) 165 162 159

Procédons de méme pour les réactions consommant des radicaux

hydroxyles, Nous calculons les valeurs suivantes:
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t =5 s, t = 10 s, t = 25 s,
kg (OH), sTt 3,094,107 ¥, 04,107 572,107
kg (OH), s7t 4,13.1072 4,13,107° 3,5 .107°
qui permettent d'estimer : ;
6,14.100 < k. o/k., < 1,05.10° . :
38 "s6 12 1 -1 :
A TO0°K, kSS est assez bien connue et vaut 5.10 ce.mole .s. ; on en déduit
done que kS6 est comprise entre 4,8.10lO et 8,1.1010 .

On obtient aisément les variations en fonction du temps des fac-

teurs de vitesse dés processus 811,512 et S13 :

t =5 s, t =10 s, t =25 s,
kSIl(CHBO), s_% 2,42.10'4 2,04.10‘” 1,26.10'1‘L
kgy,(CH,0), s7t 1,74.10°° 1,09.107° 6,91.10"
-1 -1 -1 -1
kSl}(CHBO), S. 8,33.10 5.10 2,8 .10

a partir desquels on calcule les valeurs des rapports:

~ l . 3 < 3
4,3,107 et 2,22,107 < kSlj/kSII 3,44.107.

déduite dela littérature semblant incompatible avec les

12 1 -1
.s.

kg15/K512

[} .
L'estimation de kSl}

résultats expérimentaux,k

doit 8tre au moins égale & 5.10 “cc.mole

S13%
On obtient alors:

Kg10" ka1 2,25.107
L'estimation de k que nous avions faite au §5.1.7. ,k.y,= 3,5.10

S11 *7s11
bon accord avec cette inédgalité. Remarquons encore que kSlQ est nettement plus

-1

-1
ce.mole ,s.

9

1,2.10° et 1,45.10°

est en

faible que prévue aprés 1'étude bibliographique,

L'acide nitreux réagit soit avec les radicaux OH, soit par décom-
position monomoléculaire.Des valeurs de ks8(OH) et en prenant kSS: 5.1012,
on tire les concentrations des radicaux hydroxyles:

(OH) = 8,3.1071% 3 5 et 10 s. et (OH) = 7.10722 a 25 5.0n peut a-

lors calculer les facteurs de vitesse des réactions faisant intervenir HNO

t =5 s, t = 10 s. t =25 5.2
kg (HNO,) 6,0.1071° 6,1.1071° 6,0.107°
en“mole/cc,s. ) 3 8 103
kg, g (HNO,) , en s. 11,2.10° 2,4.10 2,0.
d'ol 11 vient 1'inégalité suivante: 2.1012 < kSl6/kSS< 4,7.1012 cc./mole.
A température ambiante, kg . est de 1'ordre de 4.10°°.En admettant

une énergie d'activation faible de 2 kcal/mole, on trouve k = 2,5.1015 a

816

700°K.La constante k serait alors comprise entre 5 et 12,5 s:l

85 et la
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ccncentration en acide nitreux , variant assez peu dans le temps entre

5.10"1t et 1,2.10"Cmole/ce.

T1 est alors possible d'estimer les termes faisant intervenir le

radical CH.NO.:

N0,
= 5 s, t =10 s. t = 25 s,
57 (CHNO,) = 8. 10‘10 8. 10'lO 7,4.10710
%14(CH NO,) st 1 a0 4310 , 4 a 10
Kg15(CHNO,) st oo,11 ' 0,089 0,061

x mole/cec.s,
On peut en déduire les inégalités suivantes:
6,1.107 < 2,7.1072
7 8
et 8,3,10' < SlS/k < 1,4.10",

En 1l'absence de tout renseignement sur la reactivité du radical

kg15/¥g1y <

CH2NO il nous semble plausible de faire 1'hypothése selon laquelle cette

réactivité serait de l'ordre de celle des radicaux CH . NH. elle méme trés

22 :
proche de celle des radicaux éthyles ou methoxyles.ks15 serait donc de 1l'ordre
de la constante de la réaction CHBO + CHQO > CHBOH + HCO soit 2, lOlo et
k314 et kSl7 seraii?t bornés de la faign suivanti N

3,7.10 k814 < 3,2.10 cc.mole [s,” et
1,4.10° < kgy 2,7.10° s.7L.

Les radicaux formyles, HCO,disparaissent selon les processus S10;

S17 et 820 .La variation des produits kSi(HCO) en fonction du temps s'établit

ainsi:

=5 s, t = 10 s, t = 25 s.

-1 .
k81O(HCO), S. 0,8 0,71 0,74
k317(Hco), 7t 0,15 0,14 0,13
=10 -10 -10

kS2O(Hngle/cc.s. 1,6.10 2,8.10 3,7.10
On peut en déduire la relation entre kSlO et kSl7’ kSlO/kSl7 = 5,5 et un

ordre de grandeur du rapport ksio/kseo,soit: o _ o o
2.107 . kSlO/kS20< 5.107cc.mole
Seule la constante de vitesse de la réaction S20 a été mesurée,
En adoptant pour cette derniére la valeur 3.103 stl,on peut situer les deux
autres constantes: 6.1012 < Kk < 1,5.1013 et
510 12 12

-1 -
107"« k817 < 2,7.10 "cec.mole,s.
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Trols constantes n'ont pas encore été chiffrées, celles des étapeé
518,819 et S21 .Si 1'étude bibliographique permet de situer sans grand risque'
ks21 entre 1,2 et 3.1014cc.molé%s:l,il n'y a que peu de donées a propos des
étapes S18 et S19.

Toutefois, 1l'oxyde nitreux se formant comme 1l'azote 2 la suite de
la recombinaison de deux molécules HNO, et le rapport des concentrations
(Ng)/(Neo) étant de l'ordre de trois,il doit en aller de méme du rapport des

deux constantes de vitesse, soit kSl9/k27a = 3% ,et pulsque k vaut

: 27a
2,7.10%° co.mole™tsT! & 700°K,i1 vient:
10
kgyq = 8:10%°.

Enfin,du fait de la forte analogie entre les réactions S18 et s1o;
les constantes de vitesse de ces deux processus seront vralsembleblement voi-
sines.Le facteur stérique de 1'étape faisant intervenir le radical H002 devant
étre toutefois un peu plus faible que pour la réaction avec HCO,1l nous semblé
possible d'estimer k de la fagon sulvante:

s18
1012 . x

12 -1 -1
S18 < 5,107 cec.mole ,s.

5.3.2.SCHEMA REPRESENTATIF DE LA PYROLYSE DE CH3N02.EN PRESENCE

D'ADDITIFS A 700°K POUR UN AVANCEMENT DE REACTION REDUIT.

5.3.2.1.Additions de dioxyde d'azote.
I1 faudra tenir également compte:

-de 1'étape de formation de l'acide nitrique,sa formation
devenant alors importante,

NO, + OH HNo3 (s22)

-de la décomposition de 1l'acide nitrique,dont la concentra-
tion passe rapidement par un maximum en fonction du temps:

HNo‘3 N NO, + OH (s23)

-des réactions du dioxyde d'azote avec certains produits
moléculaires,le nitrométhane du fait de sa concentration et le formol de par
sa trés grande réactivité:

CH}NOQ + No2 > CH2N02 + HNo2 (s24)

et CH,0 + NO, - HCO + HNO, (s25)
Les paramétres cinétiques de ces quatre processus sont connus avec
une assez bonne précision pour les réactions 822 et 523, d'une maniére plus‘

approximative pour S24 et S25 (voir §5.1.)
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5.3.2.2.Additions de formol.

Qutre la réaction 825 déja introduite il faut également faire
intervenir la réaction de formation d'hydrogéne qui, rappelons le est con-
sidérablement augmentée lors des additions de formol.

CH,NO, + H > CHNO, + H (s26)

3 2 2 2

kS?6 a été estimée a 4.lOlocc.mole_%s:, au paragraphe 5.1,13,

5.3.2.3.Additions de monoxyde d'azote,
Etant donnée la faible influence du monoxyde d'azote sur 1l'évo-
lution de la réaction,il semble qu'aucune nouvelle étape réactionnelle ne

soit nécessaire pour rendre compte de 1'effet d'additions de NO,

5.4.,-CONCLUSION,

L'examen minutieux des données bibliographiques et de nos résul-
tats analytiques nous a permis de proposer un schéma réactionnel simplifié a
26 réactions(notées Si ).L'apblication de la méthode de 1'état quasi station-
naire aux espéces instables inaccessibles 4 1l'analyse et lé résolution appro-
chée du systéme d'équations obtenu en égalant les expressions théoriques des
vitesses de formation des produits dosés aux valeurs expérimentales,a permis
de chiffrer l'importance relative des diverses étapes du mécanisme et d'en
déduire les ordres de grandeur des constantes de vitesse correspondantes.

Selon ces calculs, la part principale de la consommation du nitro-

méthane reviendraitd la réaction d'initiation,la contribution des attaques

NO2 qui

radicalaires étant limitée,du fait de la réactivité des radicaux CH2

régénérent du nitrométhane ultérieurement.

Une des originalités de motre schéma provient de 1'importance ac-
cordée a-la réactivité des molécules HNO2 et HNO.La décomposition de 1l'acide
nitreux créant des radicaux hydroxyles explique la formation de l'eau sans
faire intervenir la réaction globale

2 HNO2 > HQO + NO + NO peu vraisemblable

2’
dans un milieu riche en molécules hydrogenédes.

La disparition bimoléculaire de HNO semble quand 3 elle la seule
source d'azote compatible avec les résultats obtenus en présence de monoxyde

d'azote.
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Il reste a4 tester ce mécanisme et les valeurs numériques qui lui
sont associées en résolvant & l'aide d'un ordinateur le systéme d'équations
différentielles correspondant et en comparant les dvolutions calculées aux
courbes expérimentales,tout d'abord en absence ou en présence des différents
additifs 4 700°K,puis a différentes températures pour le nitrométhane seul,

1l'un des buts de la simulation étant de retrouver la limite d'explosion que

nous avons mise en évidence.
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CHAPITRE 6

SIMULATION SUR ORDINATEUR DE LA REACTION

DE DECOMPOSITION DU NITROMETHANE.

Le Centre Interuniversitaire de Traitement de 1'Information de
1'Université des Sciences et Techniques de Lille mettant 3 notre disposi-
tion un programme d'intégration en ALGOL qui avait déja été utilisé au Labo-
ratoire (1,2,3),nous n'avons pas cherché,notre souci étaﬁt d'intégrer notre
systéme d'équations différentielles dans les délais les plus brefs,la métho-
de d'intégration la plus performante.Ainsi n'avons nous pas tenté,du moins
pour 1'instant,l'adaptation de la méthode de GEAR (4) i notre systéme,sans
pour autant mettire en doute les possibilités nouvelles offertes par cette
technique d'intégration numérique (5) . v

Le programme dont nous disposions utilise le procédé classique de
RUNGE-KUTTA d'ordre 4.0n trouvera les détails de ce mode de résolution des
dquations différentielles dans des ouvrages spéclalisés (6) et dans plusieurs
théses soutenues récemment (3,7).En simplifiant & 1'extréme,il s'agit d'une
approximation du type : v

Xt+ £ = Xt + A X , l'expression , X étant plus ou
moins complexe suivant 1l'ordre de la méthode,et comprenant quatre termes

pour un ordre quatre.
6.1.-UTILISATION DU PROGRAMME, HYPOTHESES SIMPLIFICATRICES.

I1 semble que l'on puisse attribuer les difficultés rencontrées
par MONTASTIER (3) pour simuler l'oxydation du méthane sur ordinateur i un
excessif souci de rigueur : 3 notre sens, l'application de la méthode de 1'

¢tat quasi stationnaire auv espéces radicalaires aurait du diminuer d'une

fagon snectaculaire le temps nécessaire au calcul -nous verrons plus loin
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que dans notre cas,cette approximation réduit le temps de calcul d'un fac-
teur de 1l'ordre de 1000 - et permettre ainsi d'atteindre des temps de réaction
de quelgues minutes et non plus de quelques secondes.On notera toutefols que
la nature en chalnes ramifides du modéle de combustion du méthane est beau-
coup plus complexe que celle du mécanisme de pyrolyse du nitrométhane et
que des problémes auxquels nous n'avons pas été confrontés peuvent s'@tre

présentés.

L'application de la méthode del'état quasi-stationnaire aux espe-
ces instables nous confronte a4 un certain nombre de problémes:
- La détermination des valeurs initiales a introduire
en début de calcul, :
- La vérification de la validité de 1'hypothése de 1'
état quasi-stationnaire,
- L'influence éventuelle de 1'ordre de lecture des équa-

tions par 1l'ordinateur.

6.1.1.-DETERMINATION DES VALEURS DE DEBUT D'INTEGRATION .
L'application de la méthode de 1'état quasi-stationnaire a pour
conséquence de mettre les concentrations radicalaires sous la forme de rela-
tions du type :
(X) = 5y v,/ pgk,00) (6.1)

ol vy représente une vitesse de formation du composé X et kz la
constante de vitesse d'une des étapes de consommation de X par réaction avec
une molécule MZ . 31 le nitrométhane ne réagit pas avec X et si ce dernier
ne se décompose pas unimoléculairement,la somme Zz'kz.(Mz) est nulle au
temps initial et la concentration de X calculée a partir de la relation 6.1.
tend vers 1'infini.I1l n'est donc pas possible d'appliquer la méthode de 1'
état quasi-stationnaire deés l'instaﬁt initial.

L'intégration du systéme d'équations différentielles commencera
donc pour un temps € , petit par rapport au temps correspondant & un avance-
ment important de réaction,temps auquel i1l sera nécessaire de connaltre les
concentrations des moleécules MZ intervenant dans les expressions du type 6.1I.

Ces molécules sont les produits primaires de la réaction ,c'est
3 dire celles formées au cours des toutes premiéres étapes de la pyrolyse du
nitrométhane : N02,CH4, CHQO et NO .Leurs concentrations peuvent &tre calcu-
lées approximativement a 700°K pour € = 0,1 s, , en considérant un nombre
limité d'étapes réactionnelles prépondérantes pendant des intervalles de temps

trés courts et en intégrant les équations différentielles correspondantes




pendant ce laps de temps.

En utilisant le

valeurs suivantes:

ces quatre produits choisies pour t =

il

(NO,))
(CH4)
(NO )
(CHEO)

1

2,09. 107t
1,96. 10
2,31, 10
2,14, 10

concentrations trés voisines du produit k
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-10
-10
-10

"

0 moles/cc.

Jeu de constantes du tableau 6,3,,on obtient les

Sl.(CH3N02)°.c= 9,3,10‘10

Pourvu que l'ordre de grandeur des valeurs des concentrations de

€

ne soit pas trop éloigné de ces

valeurs, la précision de l'intégration est pratiquement indépendante des va-

leurs cholsies. On le constatera en consultant le tableau 6.1, ol sont repor-

tés les résultats de trois intégrations amorcées & partir de trois jeux de

valeurs "initiales"

différents. pour des essals de simulation 3

400°C, tempéra-

ture pour laguelle le calcul préalable donne les valeurs initiales de la pre-

miére intégfatioh.

TABLEAU 6.1,

Influence des concentrations "initiales"

sur la pré-

cision de 1l'intégration.Les concentrations "initiales"

correspondent & €

= 0,1 s. (concentrations en mole/cc’

Valeurs initiales : (NO) = 2,8, 107t ,(CHA) 3.10_1l,(N02) = 3.10‘11,
(CH o) 2,8.10 ll '
't , en s.]| (CH ) (NO ) (CHQNOQ) (o)
r\” . B 9 + v e 9 — ——— ;12 - — __.___15
| 10 2, 08981 1o 1 94397 10 1,55303 .10 1,82154 .10
50 7,05250 .10 -9 1,57474 .10 -9 1,09315 10712 1,98670 .10715
Valeurs initiales : (NO) = 5.10’ ,(CH ) = 8.10‘11,(No ) = 12,(CH20)=3.10'lO
toens (o) N0y T (R NG [T (OH)
10 2,15112 .1079 | 1,93249 1o -9 1,54992 .1o -12171 8og37 .10710
50 7,11795 1070 | 1, 57420 .10 "9 11,09328 .107'2| 1,98a14 .10713
Véié&rs-;;itiales : (NO) (CH ) = (NO ) (CH o) - 1072,
't , en s. (CH ) (NO ) (éﬁwﬁéms (OH)
s 4 . :_9._____ e e 9 2 2_12 ~15
L 10 2,07467 .10 1 93419 1o 1,55152 ,10 1,80878 .10
| 50 7,042L4 .10 | 157500 .07 |1,09377 L1072 1,98732 .1071D
L f R : |
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6.1.2,-INFLUENCE DE L'ORDRE DE LECTURE DES EQUATIONS DANS LE
PROGRAMME., |

Les résultats sont figoureusement indépendants de 1'ordre de lec-
ture des équations différentielles.

On observe une trés légeére modification des valeurs calculées
quand on modifie 1'ordre de lecture des équations lindaires.Cette faible per-
turbation semble résulter de ce que la résolution des équations lindaires s'
effectue dans l'ordre de leur lecture et non de fagon simultanée comme c'est
le cas des équations différentielles;

L'influence de la permutation de quelques cartes ne se faisant
sentir que sur le cinquiéme chiffre significatif, 11 est néanmoins légitime
de ne plus se préoccuper de 1'ordre de lecture lors de la résolution du sys-

téme d'équations,

6.1.3.-VALIDITE DE L'APPROXIMATION DE LA METHODE DE L'ETAT
QUASI~-STATIONNATIRE.

La validité de l'approximation de 1'état quasi-stationnaire dépend
de la nature du modele étudié : Les systémes réactionnels non en chaines ont
été largement explorés de ce point de vue (8,9,10) et les conditions d'utili-
sation des approximations sont bien définies.

Le domaine des réactions en chaines linéaires semble également
compatible avec l'usage de cette approximation . Dans le cas d'intégration nu-
mérique par une méthode de RUNGE - KUTTA, COME (7) affirme méme qu'elle est
nécessaire , la précision des calculs rigoureux étant insuffisante.La vites-
se d'évolution d'une espéce X trés réactive étant en effet donnée par la dif-
férence des vitesses de formation Vg et de consommation vC,soit

d(X)/dt = v, - v, , avec v_, = v >> d{(X)/dt , il faudrait

F C F C

connaitre Vi et Vo avec une précision souvent supérieure aux possibilités

du calculateur.

L'emploi de cette approximation pour des études de pyrolyses
avec des mécanismes en chaines lindaires (11,12) semble & 1'abri de toute
contestation, et si parfois des écarts notables ont pu étre observés entre
des calculs rigoureux et des résultats obtenus en utilisant la méthode de
1'état quasi-stationnaire (13) ces différences proviennent de ce gque le rap-
port des concentrations radicalalires aux concentrations moléculaires est,
dans les conditions des expériences,beaucoup trop élevé pour autoriser 1'

emploi d'approximations.Récemment, un nouvel argument en faveur de 1l'appli-
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cation de 1'état quasi-stationnaire aux réactions de pyrolyse a été fourni
par EDELSON (14) : Utilisant la nouvelle méthode de GEAR,il reprend 1l'inté-
gration d'un mécanisme de décomposition du propane proposé et simulé a 1'aide
des méthodes classiques par HERRIOT (lS);l'écart entre les valeurs obtenues

par les deux procédés ne dépasse pas deux pour cent,

L'approche des systémes en chaines ramifides est beaucoup plus
délicate.Nous avons abordé ce probléme lors de travaux antérieurs réalisés
sur calculateur analogique (16,17) avec un mécanisme simplifié & ramification
indirecte.

Il ressort de cette étude que le produit de la durée de vie du
centre actif par la longueur de la chaine et par y doit &tre trés inférieure
3 la durée de vie du composé intermddiaire D ( ¥ est le coefficient de mul-
tiplication des centres actifs X au cours du processus de ramification in-
directe D -+ y X ).Quand cette condition n'est pas remplie, on observe
un décalage dans le temps entre les courbes rigoureuses et approchées,

C'est semble t'il un phénoméne du méme type que FARROW et EDELSON

(18) ont observé en comparant 1l'intégration avec et sans état quasi-station-

naire pour le systéme réactionnel C H6-NOx ; 1'évolution plus rapide notée

dans le calcul avec hypothéses simp%ificatrices s'explique peut &tre par 1'
amplification exponentielle au cours de la trés longue période d'induction de
la trés faible erreur sur les concentratlions radicalaires initiales,On trouve
la une analogie avec 1l'extréme sensibilité de la période d'induction vis & vis
de modifications infimes de certains paramétres (nature de la paroi du réac-

teur,variations trés faibles de la température ...).

Bien que notre schéma ne soit pas en chaines ramifiées,nous avons
testé la validité de 1l'approximation utilisée en comparant,pour un avancement
de réaction encore assez faible,les résultats obtenus au cours d'un calcul
rigoureux ou non .

Le calcul sans approximations,de O a4 2 secondes de réaction,a de-

mandé un temps de calcul supérieur a 100 minutes,le pas d'intégration variant

de lO-7 a 2.10—5 seconde.La méme opération avec hypothéses simplificatrices
s'est effectude en moins d'une minute avec un pas d‘'intégration de lO-3 secon-

de,
On constate sur le tableau 6.2. que le pourcentage d'erreur dé-
crolt rapldement vers des valeurs trés faibles, méme pour un avancement de

réaction peu élevé ,3 1,8 s,




i

0,5 s

1,8 s

0,1 s

0,5

1,8 s

S.

.
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TABLEAU 6.2. Validité de l'approximation des concentrations
guasi-stationnaires (calculs i 427°C,concentrations
en moles/cc.). ( E-9 = .10-9)-

(NO) (H,0) (no,) (co,) (N,)
sans E.S. 0,2286E-9 | 0 1i1oR-11" 10, 18431E-0 | 0,95175-13 0,1040E-15
Avec E.S. 0,”407E-9 f 0,16257E-11 | 0,18436E-9 | 0,1118E-12 {0,4896E-13

Erreur absolue 1,25E-11 2,06E-13 4,7E-14 1,66E-~-14 4,88r-14
14,54 0,025 |  17,hl 4,7.10"

Erreur relative,% 5,46

!
é
Sans E.S. 1,0329E-9 | 5,5467E-11 |5,7817E-10 | 3,5640E-12 |6,7120E-13
Avec E.S. 1,2435E-9 | 5,8558E-11 |5,7808E-10| 3,6512E-12 {1,9926E-12
Erreur absolue 1,05E-11 i 3,09E-12 -OE-14 8,7E-14 | 1,32E-12
Erreur relative,% 0,85 g 5,6 -0,016 | 2,45 197
Sans E.S. 4,6184E-9 § 6,0253E-11 | 9,9087E-10] 4,0166E-11 |2, 24L48E-11
Avec E.S. 4,6280E-9 | 6,0973E-11 | 9,9025E-10{ 4,0450E-11 |2,5565E-11
Erreur absolue 1,04E-11 2 7,2E-12 -6,3E-13 2,98-13 | 3,12E-12
Erreur relative,% 0,22 : 1,19 ~0,06 0,73 13,9
(CH20) § (CHB) j (OH) } (CHBO) (HNO)
Sans E.S. 0,20089E-9 : 0,2487E-11 j 0,32I0E-15| 0,10298E-12]0,8960E-13
Avec E.S. 0,21314E-9 | 0,2480E-11 | 0,3553E-15] 0,10283E-12{0,1245E-11
Erreur absolue 1,73E-11 | -7,2E-15 3,4E-17 -1,5E-16 | 1,16E-12
Erreur relative,% 6,1 ! =0,29 10,68 -0,15 12,9.10°
Sans E.S. 9,0392E-10 | 1,5117E-12 | 2,1154E-15| 1,3417E-13 | 2,5804E-12
Avee¢ E.S. 9,1350E-10 | 1,0111E-12 | 2,1774E-15] 1,3408E-13 |3,2281E-12
Erreur absolue  9,58E-12 . -6E-16 | 6,2E-17 | -8,5E-17 | 6,46E-13
Erreur relative,$ 1,06 | -0,039 | 2,93 -0,06 25
Sans E.S. 2,7151E-9 . 1,0674E-12 ! 4,7298E-12] 1,1863E-13 !5,7687E-12
Avec E.S. 2,7231E~9 f 1,0678E-12 % 4,70L4E-12{ 1,1862E-13 | 5,8582E-12
Erreur absolue 8,1E-12 ~  4,1E-16 ' -2,86-14] 3E-18 | 8,9E-14
Erreur relative,% 0,30 0,038 ? -0,60 5 0,002 i 1,55
/818
LILLE

i

Les erreurs les plus fortes concernent les produits formés i par-
tir d'une longue chaine d'intermédiaires:le cas de 1'azote, formé & partir
de la chaine CH3N02 > CH3 > CH3O > HNO o N2 , est particuliérement

frappant,l'erreur étant d'autant plus importante gue la vitesse de la for-

mation est proportionnelle au carré de la concentration du dernier inter-




médiaire.
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Les conditions de la simulation ,3 savoir la méthode d'intégra-

tion et les hypotheéses simplificatrices ,ayant été exposées et Jjustifiées,

examinons les résultats obtenus tout d'abord pour la représentation de la
réaction lente & 700°K . '

6.2.-SIMULATION DE LA REACTION LENTE ET DE L'INFLUENCE D'ADDITIFS A 700°K.

Le meilleur accord entre la simulation et 1l'expérience a été

obtenu avec les valeurs numériques du tableau 6.3,,elles mémes trés voisines

de celles déduites de la littérature et conseillées au chapltire précédent.

TABLEAU 6.3. Valeurs des paramétres cindtiques utilisés pour la

simulation & 700°K et comparalson avec les valeurs

conseillées au chapitre 5 .(concentrations en mole/cc.,

temps en seconde ),

& I e e ; - :
Utilisées. | 1,4.1070| s.10%% 1042 |3,9.10° 5 6.10-°
Conseilldes. 1,4.10'3l3-7,6.1oll 6-15.1011 | 3,9.108{ 5-12,5| 5-7,8.10%°
NV VY . . . s . e . RO ST et Uiy SRR PU
-k g g e —

z 5
Utilisées. 2.10° | 5,107 4,107 1083 2,1.10% | 10t
Conseilldes.! 1,4-7,7.10°| 5.10%2 | 3-7,6.10° | 6-15.10%2 h,4-7,7.109 [1,2.1011
[k, 13 ] 1 15 | 16 17 18 19
Utilisdes. | 5.10°° 1002 2.10°%| 2.10%2 [1,8.10%%] 2.10%2 | 8.10M
Conseilldes. | 5.10%7 | 4-30.10%1 | 2.10%° 2,5.10°0 | 1-3.10'%1-5.10'? | 8.10%° |
e N T
Utilisées. | 1,8.10°| 1,2.100% | 6.10%°]2,4.10° |1,8.10%| 7.10° 6.10°
Conseillées. 1,8.1o9l 1,6-3.101§ 1022 115,10 | 10* |100-107 5.10%°

Les écarts les plus importants entre les valeurs utilisées et les

valeurs conseillées concernent les étapes de formation d'azote (réaction S19)

et d'hydrogéne (réaction S26),les résultats obtenus avec les constantes de vi-

tesse conseillées étant incompatibles avec les falts expérimentaux,du moins

2n ce aqui concerne les concentrations de ces deux produits,
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FIGURE 6.1. Courbes expérimentales et simuldes
pour la pyrolyse du nitrométhane seul.

Le mécanisme simulé comprend les 26 réactions
sélectionnées au § 5,3,

(CH}N02)° = 1,67.10'6 moles/cc., 427°C.
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Fig. 6.5. : (CHBNO?)

Fig. 6.6. : (CH3N02)°

1,6’7.10-6 moles/ce.
1,67.10'6 moles/cc.,

(v0)° 13 .08 v m
Fig. 6.7. : (CH3N02)° =.1,57.1o‘6 " "
(NoJ)° =16 208
Fig. 6.8, : (CH;N02)° = 1,67.10‘6 " "
(CH20)° = 5, 10'8 "o
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6.2.1,~-COMPARAISON DES CALCULS ET DES RESULTATS EXPERIMENTAUX.

Les figures 6.1, & 6.4, montrent qu'un mécanisme unique et un seui
Jeu de constantes cinétiques peuvent donner des résultats en bon accord avec
les courbes expérimentales & la fois pour la décomposition du nitrométhane
seul et en présence des trois additifs NO,NO2 et CH2O.

Les écarts les plus notables par rapport aux faits expérimentaux
ne concernent que les produits mineurs de la réaction,c'est & dire ceux dont
la concentration est relativement faible.Le formol,par exemple,atteint dans
les quatre simulations une concentration stationnalre un peu plus faible
que les quantités que nous avons dosées, et le cyanure d'hydrogéne a une con-
centration calculée un peu trop réduite dans le cas de la simulation des ad-
ditions de formol.

6.2.2.-EVOLUTION DES ESPECES INSTABLES.

Examinons tout d'abord 1'évolution des trois composés azotés mo-
léculaires HNO,HNOa,et HNO3 que nous n'avons pas pu déce}er au cours de nos
expériences ,sauf en ce qul concerne HNO3 lors des additions de dioxyde d'azo-
te: On constate que leurs concentrations sont toujours inférieures a lO"9
mole/cc. ,3 1'exception de l'acide nitrique au cours de la nitration du ni-
trométhane,et que par conséquent il ne peut y avoir de modification sensible
des bilans atomiques.L'allure de la variation de leurs concentrations est la
méme pour toutes les simulations,les courbes calculées montrant une augmenta-
tion lente vers une valeur stationnaire dans tous les cas sauf lors des addil-

tions de NO2 ou HNO2 et HNO., voient leurs concentrations passer par un maxi-

)
mum, Dans tous les cas, l'acide nitrique a la concentration la plus élevée,
le nitroxyle HNO celle la moins forte,le rapport (HN03)/(HNO) variant entre

dix et cent,

Les évolutions radicalaires sont représentées sur les figures 6.5.

é 6.8.

6.2.2.1. Décomposition du nitrométhane seul, (figure 6.5.).

Les radicaux les moins réactifs,c'est 3 dire dont la vitesse de
disparition est la plus faible sont les radicaux CH2N02 et CH3 sla conceptra-
tion de ces derniers ayant la particularité de passer par deux maximas en. -
fonetion du temps,le premier étant atteint trés rapidement. :

Seuls parmi les autres espéces labiles,les radicaux méthoxyles

ont une concentration maximale trés tdt,leur consommation rapide résultant de
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FIGURE 6.9.Evolutions calculées des concentrations
des principales espéces chimiques au cours de la décomposition
du nitrométhane seul dans les premiers instants de la réaction.
Les calculs sont effectués sans l'apﬁroximation

de 1'état quasi-stationnaire,
(CH3N00)° = 1,67.10"° moles/cc., 427°C.
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leur réactivité élevée principalement avec le monoxyde d'azote.

HCO,HCO2 et H présentent tous trois une croissance relativement
lente et leur concentration passe par un maximum peu marqué aprés 25 secondes
de réaction ;quand aux radicaux hydroxyles,si leur vitesse de formation est
nettement ralentie aprés quelques secondes,ils n'ont pas encore atteint leur

concentration maximale aprés 50 secondes de réaction.

6.2.2.2. Influence d'additions de monoxyde d'azote,(figure 6.6.).

La faible amplitude des perturbations causdes par 1l'addition de
monoxyde d'azote sur 1'évolution des produits moléculaires laissait présager
une modification peu importante des concentrations radicalaires.Les espéces
les plus touchées sont les radicaux méthoxyles et méthyles,surtout pour des

taux d'avancement de réaction trés réduits.

6.2.2.3. Influence d'additions de dioxyde d'azote, (figure 6.7.).

A 1l'exception des radicaux OH et CHQNOQ,les cing autres espéces
instables ont des concentrations initialement réduites d'un facteur voisin
de cent,Lorsque le dioxyde d'azote est presque totalement consommé,la
"remontée" de leurs concentrations est trés spectaculaire et aprés 50 secon-
des ,l'ordre de grandeur de leurs concentrations peut & nouveau &tre comparé
a4 celuil calculé avec le nitrométhane pur,

On remarquera la périodicité dans 1'évolution de 1'espéce CH.NO

2 2
a4 l'origine de la forme inhabituelle de la courbe (CHQO) = £(t).

6.2.2.4, Influence d'additions de formaldéhyde, (figure 6.8.).

L'effet est ici 1'inverse de celul observé précédemment avec le
dloxyde d'azote,puisqu'ii se prodult une augmentation initiale plus ou moins
marquée de toutes les esbéces radicalaires,d 1'exception de CHBO,ce qui peut
s'expliquer en considérant la réduction de la vitesse du processus de forma-
tion des radicaux méthoxyles ,S3 , résultant de la consommation du dioxyde 4'
azote par 1l'étape S25 .

6.2.3.-L'ETABLISSEMENT DE L'ETAT QUASI STATIONNAIRE.

La figure 6.9. montre l'évolution des produits et des radicaux
pour des temps de réaction extrémeménticourts,ces calculs ayant été effectués
sans l'aide de 1'hypothése simplificatrice de 1'état quasi-stationnaire,

Comme nous l'avions déduit de nos calculs approximatifs (§6.1.1.)

les quatres produits primaires de la réaction sont NO2,CH4,NO et CHEO,l'écart
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assez faible entre les concentrations "rigoureuses" obtenues 3 1'aide de
l'ordinateur et nos calculs approchés Justifiant par conséquent notre choix

des valeurs "initiales",

6.3.~SIMULATION DE L'INFLUENCE DE LA TEMPERATURE.LIMITE D'EXPLOSION.

L'étude et la simulation de phénoménes chimiques conduisant & une
explosion sont des problémes que nous avons abordés dans des travaux publiés
il y a quelques annédes (19 3 22).L'expérience acquise alors a l'aide d'un
schéma trés simple nous a certainement facilité la tfche dés 1'instant ol il
a s'agit de transposer i un mécanisme réel,

I1 nous semble utile de rappeler les résultats obtenus antérieure-
ment avant d'exposer les problémes rencontrés au cours de 1l'exploitation du

schéma de décomposition du nitrométhane.
6.3.1.-SIMULATION D'EXPLOSIONS A L'AIDE D'UN MECANISME SIMPLIFIE.

Une explosion résulte de 1'emballement d'une réaction provoqué
par un dédéquilibre entre la chaleur dégagée au sein du milieu réactionnel
et celle cédée au milieu extérieur.Ce phénoméne est régil par 1l'équation gé-
nérale suivante:

AVPT - C_.(aT/dt) = dQ/dt(x,y,z,T,t) (6.II.)

ol A = conductivité thermique des réactifs, )

Cv = capacité calorifique du milieu

dQ/dt(x,y,z,T,t) = vitesse de dégagement de chaleur en un

point donné (x,y,z) 4 la température T et &2 1l'instant t ,
et V2 = opérateur Laplacien,

La relation 6.II. se simplifie et elle peut alors €tre résolue,
en faisant 1l'hypothése soit d'une répartition homogéne de la température
(SEMENOV , 23) soit d'un gradient de température nul a travers les parois
(FRANK-KAMENETSKY , 24).La simplification de SEMENOV présente l'avantage de
réduire 1'équation 6.II, 4 1'égalité :

dr/dt = (V/C ).dQ/dt - (U.5/C ).(T - T,) (6.II1.)

S étant la surface du réacteur,U un coefficient global d'échange

de chaleur et V le volume du systéme réactionnel.Cette équation étant beaucoup
plus simple que 1l'expression 6.II.,nous avons adopté 1'hypothése de SEMENOV

dans la suite de nos calculs.
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Les modéles simples d'ordres 1 et 2 ayant déja été étudiés, nous
avons envisagé un systime en chaines ramifides :
I + X > 2X (k)
2X > F (kf)
pour lequel la réaction d'initiation est remplacée par un apport initial
(Xo) de centres actifs X, I et F représentant respectivement les produits
initiaux et finaux .

Le systéme d'équations A résoudre est alors le suivant:

d(1)/dt = - A, exp(—Er/RT).(I).(X)
a(X)/at = A_ exp(-E_/RT).(I).(X) - 2 kf.(x)2
dar /dt = Qf.kf.(X).(X).V/CV - (U.S/Cv).(T - To)»

si 1'on considére que seule 1'étape de ramification posséde une énergie d'
activation notable Er et que seule 1l'étape de rupture est exothermique (4 Hf
= - Qf), Ar représentant le facteur préexponentiel de la constante de vitesse
kr .

L'évolution calculée reportée sur la figure 6.10. est caractéris-
tique d'une réaction explosive.Cette étude nous a ainsi permis de mettre en
évidence 1l'influence de la consommation du réactif initial sur les conditions
critiques d'explosion et sur les limites.C'est ainsi que 1'élévation de tem-
pérature critique que SEMENOV avait évaluéde a RT?/E dans le cas d'une réaction
simple, s'avére &tre diminude de moitié lorsque le processus est en chaines
ramifiées,ce résultat pouvant 8tre retrouvé analytiquement (22).

On peut également rappeler que l'introduction d'une réaction de
rupture supplémentaire d'énergie d'activation supérieure & Er a permis de
simuler des explosions périodiques présentant un trés grand nombre d'analo-

gles avec les flammes froides des hydrocarbures (19,20,21).

6.3.2.-MISE EN EQUATIONS DANS LE CAS DE LA DECOMPOSITION
DU NITROMETHANE .

Le systéme d'équations différentielles résolu au paragraphe 6,2,
va se trouver modifié de la fagon suivante : y

- par la suppression de quelques étapes indispensables uniQue-
ment en présence d'additifs et 1l'introduction de nouvelles réactions,négli-
gées 4 TOO°K,importantes pour des taux d'avancement de réaction assez grands.

- par la nécessité de mettre toutes les constantes cinétiques
sous la forme k, = A, exp(—Ei/RT) . .
- par la présence d'une équation différentielle dT/dt ,de la for-

me de la relation 6.III.,nézessitant la connaissance des chaleurs de réaéfion

de chaque étape,de la capacité calorifique du systéme et du coefficient de
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perte de chaleur aux parois.

6.3.2.1. Modifications du schéma réactionnel.

Lors de la pyrolyse du nitrométhane seul,nos calculs & 700°K
montrent qu'un certain nombre de réactions élémentaires n'apportent qu'une
contribution insignifiante & la vitesse globale de la réaction.Ce sont les

réactions directes du dioxyde d'azote sur des produits moléculaires,

CH3NO2 + NO2 > CH2N02 + HNO2 (sah)

CH,0  + NO, N HCO + HNO, (s25)
la formation et la décomposition de 1'acide nitrique,

NO2 + OH -> HNO3 (822)

HNO} - NO2 + OH (s23)
et la disparition de 1l'acide nitreux résultant de l'attaque des radicaux
hydroxyles HNO2 + OH > NO2 + H20 _ (s16).

Les simulations prévues ne s'intéresseront qu'a la décomposition
du nitrométhane en 1l'absence d'additifs;il nous semble donc plausible de sim-
plifier notre schéma en ne tenant pas compte de ces cing étapes.,

Par contre,l'avancement réduit du taux de réaction avait permis
Jusqu'a présent de ne pas faire intervenir la consommation de certaines mo-
lécules et de négliger 1'influence de certains équilibres rapides.Au cours d'
une étude de la décomposition du nitrométhane Jusqu'ia des taux d'avancement
de la réaction beaucoup plus conséquents,il est maintenant nécessaire de te-

nir compte des processus sulvants:

CHB + NO > CHBNO (89)
CHjNO - CH} + NO (s28)
CHENO - HON + H,0 (s27)
CH30 + NO > CHBONO (s31)
CH_ONO > CH,O + NO (832)
3 >3
NO + OH > HNO,, (s29)
CH4 + OH > CH3 + H2O (830)
et H, +OH > H + H0 (833)

Les constantes de vitesse de ces réactions élémentaires étant
connues avec une précision relativement satisfaisante,la simulation pourra s'
effectuer avec les valeurs citées au chapitre précédent,

Le schéma rédactionnel ainsi simplifié comprend 27 étapes élémen-

taires (tableau 6.4 ).
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TABLEAU 6.4, Mécanisme réactionnel rendant compte de 1'influence
de la température sur la décomposition de CH3N02’ et

grandeurs cinétiques et thermodynamiques associées

a chaque étape.

A E,kcal/mole A H,kcal/mole
14

CH3N02 > CH3 + No2 sl 6,62.10 57 6of1
CHy +No, CHNO, s2 5 .10t 0 -60,1
CHy 4+ NO, > CHO + NO s3 10t 0 -17,1
CH,NO_ + CH + CH,NO_+ CH sh 2,4 .10M 9 -8

5NO, 5 ANOL+ CHy N
HNO,, ~ NO  + OH 5 4,6 .10 45 49,3
CH,NO, + OH & CHNO+ H,0 s6 2,1 .10%° 5 -23,3
CH NO,, + CHO +NO s7 1012 36 - 230
CH,0 +OH » HOO + H) s8 4,3 .10%° 3 =32
CHy  +NO > CHgNO S9 4 ,10%° 0 39,9
HCO  + NO, =+ HNO, + CO S10 1042 0 61,6
CH,NO_ + CH,0 » CHNO+ CH,OH sl1 1,3 .102 9 -7,6
CH,0 +NO & CHO + HNO s12 10 0 27,3
CH,0 +NO, ~» CHO +HNO, s13 5 ,10%2 0 56,1
CH.NO. + HNO. -+ CH.NO.+ NO S14 10+ 0 17,7

oNO, 2 3N+ NO, 13
CHNO, + CH,0 »  CH NO+ HOO s15 2,5 .10 10 -8,9
HCO 4 NO, » HCO, + NO s17 3,1 .1080 y 31,3
HCO, +NO, =+ HNO, +CO, s18 3,5 ,10°° y 84,2
2 HNO + 20H +N, s19 8 .10t 0 28,8
HCO  + M > CO +H +M 820 7,2.10" 15 16,7
No, +H > NO  + OH sol 1,2 .104% 0 -29
CH.NO. + H > CH.NO.+ H S26 7,5 .10°2 10 -8,2

3N0p N0+ Hy N
CH,NO > HON 4+ Hy0 s27 2 .10 0 41,5
CH,NO > CHy 4 NO S28 7 .10% 8 39,9
NO +OH > HNO, ~ sag 2 .10%2 3,5 49,3
CH, ~ +OH > CHy +Hy $30 2 .10t 0 9,9
CH,0 +NO > CH,ONO s31 1082 0 40,7
CHONO > CHO +NO s32 0,8 .10%7 36 40,7
H, +OH 5 HO +H s33 1012 0 -15

Les AH®° des réactions élémentaires i 7O0°K ont été assimilées
aux AH®° & 300°K,du fait des variations assez faibles des différences des
capacités calorifiques des produits et des réactifs en fonction de la tem-

pérature,
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6.3.2.2, Détermination des chaleurs de réaction.
On trouve dans la littérature les valeurs des enthalpies de formation

AH; de la plupart des especes chimiques intervenant dans le

mécanisme réactionnel proposé,i 1l'exception de celles concernant le radical

nitrométhyle CHNO, . ( 26, 27) .

Nous avons estimé AH;,CHENOE en considérant que les écarts existant
entre les valeurs des chaleurs de formation des molécules XH et des radicaux
X,similaires a CH2NO2, varient assez peu avec la nature de X.On voit ,d'aprés
les données du tableau 6.5. que cet écart se situe entre 38 et 47 kcal/mole,
et que dans ce cas,l'enthalpie de formation du nitrométhane étant -17,9

kcal/mole,on peut estimer celle du radical nitrométhyle & 26 kcal/mole.

TABLEAU 6.5. Enthalpies de formation & 300°K des molécules XH et
des radicaux X . (kcal/moles). d aprés 26 et 27.

Oy Gy | omgm, | cHoN | onocm, | onyooc, |
A H;,XH , -17,9 : -20,2 -5,5% 21 ~4h -51,7
£,X %3 1 26,5 33,5 59 -2 -6

Hf,x Hf,XH 52 l 46,7 39 38 42 j 46

On peut alors associer une enthalpie de réaction & chaque étape
du mécanisme;les valeurs utilisédes au cours des simulations sont rassemblées
dans le tableau 6.4,

6.3.2.3. Constantes de vitesse et énergiles d'activation.

La majorité des énergies d'activation des réactions radicalaires
faisant intervenir les oxydes d'azote sont faibles ou négligeables (voir
tableau 6.4.).Nous avons considéré qu'il en édtait de méme pour la molécule
HNO2 méme lors d'une réaction avec un radical aussi peu réactif que le radi-
cal nitrométhyle,

L'énergie d'activation de la réaction entre les radicaux méthyles
et le nitrométhane vaut 9 kcal/mole, soit une valeur vo%sine de 1'énergie d'
activation associée & l'attaque d'une molécule d'éthane par un radical méthyle

CH3 + CHe > CH, + 02H5 s E = 8 kcal/mole (28).
En raisonnant par analogie,on peut considérer que 1'énergie d'activation du

processus : CHjNO? + R - CH2N02 + RH sera du méme ordre que
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celle de la réaction C2H6 + R > 02H5 + RH .On obtient alors les

valeurs suivantes pour les énergies d'activation (en kcal/mole) :

R = CH . OH CH,0 H
' ) , 3
réaction avec .
C_Hg E =28 E = 3,5-5,5 E=17,1 E =10
réaction avec X x x
CH,NO, E=09 E=5 E=9 E = 10

3

les valeurs marquées d'un astérisque étant des valeurs estimées.

La vitesse des décompositions unimoléculaires est particuliérement
sensible aux variations de la température : Endothermiques,ces réactions ont
pour énergles d'activation des valeurs voisines,quoique souvent légérement

inférieures,de la variation d'enthalpie associde & la transformation,comme on

peut le constater sur le tableau ci-dessous:

Réaction Energie d'activation propo- AH
sée dans la littérature.
CHBNOé - CH3 + NO,, (s1) 42 3 60 ,les valeurs les 60,1
) plus probables étant 53 ou 57,
HNO,, > NO + OH (s5) 45 ~ 49,3
CHDNO - CH3 + NO (828) 40 39,9
CHBONO > cnjo + NO (s32) 30, 34, 36 et 41 4o,7
HCO > CO + H (820) 8,115 ,15 , et 24 16,7

Une explication de la faiblesse des énergies d'activation par
rapport aux A H de la réaction est donnée par les théories modernes de la
cinétique des rdactions monomoléculaires :

D'aprés KASSEL,RICE et RAMBERGER (29),1'énergie d'activation appa-
rente d'une transformation ,Ea , évolue avec la température selon la loi

E, = E, -(s-1).RT , E, correspondant & 1'dnergie d'acti-
vation de la réaction & haute pression et s étant le nombre d'oscillateurs de
la molécule.L'énergie Ec correspond en fait & 1'énergie de dissociation de la
molécule,et 1l'énergie d'activation apparente lui est done inférieure.

TROE (30) donne une relation un peu différente,

E, =E, - ks-l/2).RT, qu'il applique & la décomposition
du nitrométhane dans un tube & choes (31),expliquant ainsi la faible valeur
de 1l'énergle d'activation (42 kcal/mole) observée 4 basse pression vers 1400
°K.Le calcul de s étant particuliérement délicat,et la correction apportée
relativement faible,les énergles d'activation de ces étapes ont été considé-

rées comme inférieures de quelques kcal/moles & 1l'enthalpie de la réaction,
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Etant donnée la controverse A propos de la valeur de ESl,ou plus exactement
de l'énergie de la liaison C-N dans le nitrométhane (voir §3.1.5.),des simu-
lations seront tentées avec E_. = 53 puls 57 kcal/mole,les facteurs préexpo-

Sl
nentiels étant ajustés de sorte que k., soit égale a 1,4.10'35f1 a4 700°K.

S1

Le réarrangement des radicaux nitrométhyles en formol et en mono-
xyde d'azote est exothermique;il n'est donc pas possible de déduire 1'énergie
d'activation de la réaction S7 & partir de considérations analogues a celles
qui précédent,

Si 1'on admet que le facteur préexponentiel de cette réaction du
premier ordre a la valeur prévisible d'aprés la théorie du complexe activé
K.T /h , ol K est la constante de BOLTZMANN et h est la constante de PLANCK,
on obtient As7 1O13 s. d'oﬁ l'on déduit,connaissant kS? a4 partir des simu-
lations du paragraphe 6.2, & 700°K, ES? = 36 kecal/mole.Cette valeur relative-
ment élevée semble compatible avec la difficulté de réarrangement de ce radi-
cal, Etant donnée la grande imprécision sur l'estimation des paramétres ciné-
tiques de cette réaction,plusieurs valeurs de A seront testées au cours des

ST

simulations .

Enfin,la simulation de la formation du cyanure d'hydrogéne n'a
donné lieu & un accord entre l'expérience et les calculs,qu'd la condition
d'admettre pour kS27 une valeur inférieure & la constante de vitesse de la
réaction CH3N0 - CH2=N—OH , et une quasil indépendance de kSQi
vis & vis de la température.Cela provient sans doute de ce que la transfor- .
mation 827 n'est pas uneyétape,élémentaire et de ce que nous n'avons pas tenu
compte de la réactivité de HCN,ce qui ne se justifie qu'en premiére approxi-

mation,

6.3.2.,4, Variation de la températuré en fonetion du temps.
La principale difficulté de la mise en.équation de la variation
de la température en fonétion du temps est la détermination des deux termes
V/C et B= (U, S)/C intervenant dans 1'équation :
dT/dt =A.(Z 8H, ) - B.(T-T,).

La détermination expérimentale du coefficieﬁt B ou du moins d'un
ordre de grandeur relativement précis est possible a condition de disposer
d'un enregistreur rapide.La méthode préconisée par GRAY (32) consiste & vapo-
riser dans le systéme réactionnel un composé inerte.En considérant que le

refroidissement inhérent a4 la vaporisation s'effectue de maniére pratiquement

adiabatique,l'équation régissant la remontée de la température est :
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Le schéma réactionnel est celui du tableau 6.4,
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FIGURE 6.15, Evolutions expérimentales et
simulées des concentrations des produits formés au cours de
la pyrolyse du nitrométhane i 483°C,

Le schéma réactionnel simulé est celui du ta-
bleau 6.4, : |
| - (cHNo,) = 1,67.107° moles/cc.
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simuldes des concentrations des produits formés au cours de
la pyrolyse du nitrométhane a 498°C.

Le mécanisme réactionnel simulé est celuil

du tableau 6.4,

o _ -6
(CHBNOE) =1,82.10

moles/cec.
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dT/dt = -B.(T-T.) , qui s'intégre facilement en :
Log (T - Te) = - B.t + Constante .

La figure 6.11.montre l'effective lindarité de la variation du

logarithme de (T -T,) en fonction du temps au cours du réshauffement du milieu.
L'expérience correspond ala vaporisation de nitrométhane i une température
suffisemment faible (392°C) pour que sa décomposition soit trés lente et que
l'on puisse l'assimiler i un inerte.

La valeur mesurée B = 1,8 s:l est un peu inférieure aux résultats
de GRAY qui trouve entre 3 et 6 s?lpour un réacteur sphérique agité,Il est
manifeste qu'il s'agit 14 d'une estimation par défaut,du fait de l'inertie
thermique faible mais non nulle du microthermocouple et surtout de son empla-

cement 4 proximité de la paroi.

En ce qui concerne le terme A, le volume du réacteur étant bien
connu,il ne reste qu'a déterminer la capacité calorifique c,

Initialement,elle vaut :

o _ © - =
Cy = “oyNo,, v, CHNO, 554.10
Nos résultats analytiques nous permettent de retrouver la varia-

6.22 = 1,22 cal/% & TOO°K.

tion de CV en fonction du temps puisque la littérature (26,27) fournit les va
leurs des Sy, X des différents produits X formés.Cette variation est négligea-
ble tant & 700 qu'a 771°K,Cv passant respectivement de 1,22 & 1,23 cal/°C
aprés 50 secondes de réaction ,et de 1,52 & 1,61 cal/°C aprés 10 secondes &
700 et & 771°K.

La valeur de Cv utilisée lors des simulations pourra 8tre parfois
supérieure A cette prévision:la différence,relativement faible, Y peut &tre
attribuée & la capacité calorifique de la surface interne du réacteur, et Cv
s'exprime alors de la fagon suivante :

C =Y +n’ .C .
\'4 CH}NOQ' V,CH3N02

6.3.3.-RESULTATS ET DISCUSSION.

6.3.3.1. Evolution de la réaction lente en fonction de la température.

Les résultats des simulation et les faits expérimentaux sont repré-
snetés sur les figures 6.12 i 6,16,

L'évolution des concentrations des produits majeurs est dans tdﬁs
les cas en bon accord avec 1l'expérience,la seule différence notable concefﬁant;

la vitesse globale de réaction A 498°C ,au voisinage de la limite d'explosidn‘




11
10| [C] moles/ce CH3NOy seul, 403%
R ‘CH2N02
162}
tH3
1013_
CH30’
. HCO”
16" HCOZ
H x10
6 - - —oH
o] 10 20 30 40 50ts
1610 {C] moles/cc
CH3N02 seul, 459°¢
=11
0T CHA
o - 3
CHoNO9
-12
07T .
HCO
Mfz
a3l
10 CH30"
— OH’
1611' / N . N L
0 10 20 30 40 50ts

16%} [C)moles /ec

CH3NOZ seul,498°%

FIGURE 6.17. Profils des concentrations
radicalaires calculés pour troils températures initlales
différentes au cours de la pyroiyse du nitrométhane,

Le mécanisme simulé est celui du tableau

6.4.

(CH3NOé)° 1,67.10"6 moles/cc., a 403 et 459°C

1,82.10-6 moles/cc. & 498°C.

(CH3N02)°
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la simulation conduisant & une décomposition un peu plus rapide que 1'expé-
rience.Il faut toutefois remarquer qu'd cette température,les temps de réac-
tion sont trés faibles et qu'il faudrait tenir compte du refroidissement qui
accompagne la vaporisation du nitrométhane.

En ce qui concerne les produits mineurs,la simulation est con-
cluante pour des taux d'avancement de réaction inférieurs A 45% ,Pour une
consommation plus importante de nitrométhane,les divergences qui existent

surtout en ce qui concerne HCN,H et évun degré moindre CHBOH,sont dues selon

toute vraisemblance i ce que le sécanisme proposé ne tient nas ou insuffi-
semment compte de la réactivité de ces trois molécules.Il est par exemple im-
possible que les courbes simulédes de la concentration du méthanol en fonction
du temps présentent un maximum en fonction du temps,puilsqu'aucune réaction

de consommation de CHBOH ne figure dans le schéma réactionnel,

La simulation fournit également les concentrations d'un certain
nombre de produits moléculaires que nous n'avons pas décelé lors des analy-
ses.Leurs concentrations sont toujours insuffisantes pour influer sur les
bilans atomiques,elles décroissent dans l'ordre suivant:

(CH,NO) > (CHy0NO) > (HNO,) > (mo) .

La figure 6.17. présente les évolutions des radicaux libres 2a
trols températures différentes.

Si toutes les concentrations radicalaires augmentent avec la
température,cette croissance n'est paé identique pour toutes les espéces chi-
miques.Cela est particulidrement sensible pour les radicaux méthyles qui de-
viennent largement majoritaires aux plus hautes températures et pour les ato-
mes d'hydrogéne dont 1l'augmentation est également spectaculaire.Au contraire
les proportions relatives des radicaux nitrométhyles et méthoxyles sont de

plus en plus réduites quand on approche de la limite d'explosion.

6.3.3.2. Réaction explosive,limite d'explosion,

A 498°C,une augmentation minime de la concentration initiale du
nitrométhane de 1,82 a 1,8"('.10'6 moles/cc. transforme la réaction lente en
une explosion.La figure 6,18, montre qu'il en est de méme pour la simulation.
I1 ne nous a malheureusement pas été possible de dépasser l'explosion , 1'
approximation de 1'état stationnaire n'étant plus applicable dans les condi-

tions de 1l'auto inflammation.
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L'introduction dans le schéma simulé (tableau 6.4.)

des enthalpies de réaction permet de représenter la transition :

rdaction lente -3 explosion. La confrontation macroscopique avec

les faits expérimentaux est dans le cas de la consommation du
nitrométhane (Fig. 6.18.) et dans celul de la limite d'explosion

(Fig. 6.19.) assez bonne.
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En opérant a différéntes températures,i1l est possible de déter-
miner la concentration critique initiale correspondant 3 1l'apparition du
phénoméne explosif et de tracer ainsi une limite d'explosion.On constate-
ra sur la figure 6,19, qu'il y a presdue coincidence entre la limite calcu-

lée et la limite d'explosion expérimentale.

Le modéle cinétique que nous avons utilisé est donc bien repré-
sentatif de la plupart des faité expérimentaux. De 1a & conclure a l'unici-
té de la solution que nous avons proposée,il y a un pas que nous nous garde-
rons de franchir;il est en effet probable qu'un Jeu de constantes de vitesse
différent de celui que nous avons employé conduise a une concordance au moins
aussi bonne que celle que nous avons obtenue,

On peut cependant penser que l'ordre de grandeur des constantes
cinétiques correspond aux valeurs choisles,et que les étapes élémentaires
prépondérantes de la décomposition du nitrométhane figurent dans le schéma

réactionnel simulé.
6.3,3.3. Influence de certains paramétres cinétiques sur la simulation.

Nous avons tout d'abord tenté d'améliorer la correspondance entre
expérience et calcul au voisinage de la limite d'explosion a 498°C et d'obte-
nir un période d'induction un peu plus longue avant 1l'explosion.On obtient
ce résultat en réduisant simultanément la sensibilité globale de la réaction
vis 4 vis de la température en diminuant 1'énergie d'activation ESl et en
intervenant sur plusieurs autres paramétres,A,B et ks7 (voir tableau 6.6.).

L'amélioration obtenue & 498°C s'accompagne malheureusement d'
un ralentissement trés net de la décomposition & 427°C et le bilan des simu-
lations reste favorable au premlier jeu de constantes .

Un autre essai,ne comportant pas cette fols de modification de
ks7 n'est pas plus concluant,la représentativité du modeéle n'étant pas amélio-
rée,Les 1limites d'explosion étant pratiquement identiques dans les trois cas,
11 n'est donc toujours pas possible de trancher en faveur d'une énergie d'
activation Eqy plus proche de 53 ou de 57 kcal/mole (figure 6.19).

Tl est intéressant de remarquer enfin,que 1l'énergie d'activation
globale déduite de ces limites en appliquant la relation de SEMENOV est dans

tous les cas nettement inférieure i E et méme quasiment indépendanté dé.ce

S1 i
paramétre,puisque suivant les cas on détermine 48 i 49 kcal/mole,soit une va-

leur assez proche des 45 kcal/mole déduites de la limite expérimentale.
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TABLEAU 6.6.Influence de la variation de divers paramétres sur

la simulation de la décomposition du nitrométhane &

différentes températures.

1 s B tm

x) A771°K pour (CH}NO ) =

kg = 6,62.10?" exp(-57/RT) '3,81.1013 exp(-53/RT) 3,81.1013 exp(-53/RT) |
kg7, = 2,9.10_3 exp(-36/RT) 9,9.10_2 exp (~36/RT) 10 2 exp(-36/RT)
/A" 5,5.10  kcal/cc.°C. 5,5.10 ~ kecal/cc.°C. 4,0,10 ~ kcal/cc.®C
B X 5 s7t 5 5,71 6,5 sit
Lff L{T}te o explosion pour 1 8? < (CH3N02)°‘ < 1,87. lO 6hole/co:~
Explosion & 3,0 s. Explosion a 3,0 s. ‘Explosion a 4,2 s,
(CHEO) un peu trop fortel (HQO),(NO),(CO) un peu (CHBNO ), (H2O),(NO)
—_ trop faibles en fin de j(CO) trop faibles en
(HCN) trop forte en fin { réaction, :fin de réaction,
de réaction. ”(Hgo) trés faible ini- :(HCN) trop faible.
tialement, i
(CHgO) un peu trop forte%
T (HCN) tropﬁoi;;;e (H O) un peu trop faiblelﬁéaction trop lente.
S_— (CH20) un peu trop forto (CH O) un peu trop forte:(H 0), (co), (CH}NO )
itrop faibles,
(H2) un peu trop faible | Réaction un peu lente, ;(CH}OH),(HCN) trop forts
. Limite d 'explosion pour (CH,NO )° en moles/cc. - L
T54°K 3,6 < $,7.10 -6 N~B3< :53__5”_._10"6 3,5< < 3’«7“ 100
HLimitovexperimentaleu.msmgéhié-6 .
708°K Limite 4 explosiog‘ooor (CHBNO )°, en molgs/cc P
11,5«< <11,8.10 11,0« <11,5.10 11,5< <«12,0.10
Bon accord avec l'expé- | Bon accord avec 1'expé- iRéaction trop lente,
rience. rience, ,
700°K (H,0) un peu faible. (H,0) un peu faible.  (1,0), (CH,0), (CHBNOEQ
trop faibles,
(CH30H) un peu forte, '(CHEOH) un peu forte. ‘(CH}OH) trop forte.
J(HCN) un peu faible, (HCN) un peu faible. (HCN) un peu faible.

1,82, lO_6moles/cc.

xx)la limite d'explosion expérimentale cor-

respond & ces deux valeurs,

{558
\ LILLE
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Une autre série d'essais a porté sur la vitesse de la réaction
CH3N02 + OH N CH2N02 + H2O (s6) ,

kS6 semblant relativement faible par rapport a kS8 et k 0 dans le Jeu de

33

valeurs utilisé dans la simulation.
Contrairement a ce qui semblait prévisible,la formation de 1'eau
est légérement ralentie quand k.

S
plitude s'accompagne d'une augmentation beaucoup trop importante de la con-

6 augmente,.Cette perturbation de faible am-

centration du formol et d'une diminution trop forte de celle de 1'hydrogéne.
Si 1'on désire conserver les ordres de grandeur expérimentaux,
toute variation de kS6 doit s'accompagner d'une modification dans le méme sens
de la constante de vitesse de la réaction S8,
CHEO + OH > HCO + H2O , et on peut donc considérer
avoir obtenu grace & la simulation une valeur correcte du rapport kS6/k88

entre 673 et 771°K .

6.4, EXPLOTTATION DES CALCULS POUR LA DETERMINATION DE CONSTANTES DE VITESSE
DE REACTIONS NE FIGURANT PAS DANS LE SCHEMA SIMPLIFIE.

Les simulations permettent d'atteindre les concentrations radica-
laires encore inaccessibles & 1'expérimentateur.

I1 est tentant d'utiliser ces calculs pour la détemination de
paramétres cinétiques d'étapes réactionnelles de faible importance n'inter-
venant pas dans le mécant sme simplifié.Ces étapes étant accessoires,la mo-
dification des concentrations radicalaires causée par leur prise en compte
est négligeable et le calcul des valeurs numériques de leurs constantes de
vitesse sera donc significatif,

-

6.4.1.-REACTION 2 CH3 > C2H6 .

La formation de 1'éthane & partir des radicaux méthyles semble
une réaction suffisemment secondaire pour permettre une telle détermination.
On peut donc espérer,connaissant les concentrations des radicaux méthyles
(par le calcul) et de 1'éthane (par 1'expérience) aboutir & la constante ci-
nétique de la réaction 2 CH3 ~  CHg (a) .

En ce qui concerne les processus de disparition de 1'éthane,il
ne faudra tenir compte que de la consommation par l'attaque radicalaire la

plus probable CHe + OH - CH, + H)O (b)

5
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réaction dont la constante de vitesse bien connue vaut 1014’l exp(-3,6/RT)
cc.mole-}s:l (33,34,35),1es vitesses des processus concurrents,
CHg + CH} > 02H5 + CH, (e)
et CeH6 + H -> C2H5 + H, (da)

étant négligeables.Les valeurs des concentrations (CHB) et (H) sont en effet
trop faibles pour compenser le fait que kc et kd soient trés inférieures a
kb dans ce domaine de températures,puisque 1'on trouve respectivement: .
11 )
k, = 2.10 exp(-10,4/RT) (36) et ky = 1,5.1014 exp(-9,9/RT) (37).
On obtient alors ka d'aprés la relation :
g 2 AY
= H ’ = . . .
k, ((d(c2 6)/dt)expe. + vb)/(CHj) s ou v, =k (02H6) (OH)
Les valeurs calculédes A partir des mesures expérimentales aprés
dix secondes de réaction,sauf a 498°C ol on a utilisé les donndes correspon- %

dant au maximum de vitesse dans les deux cas,sont reportées dans le tableau

6-7‘

TABLEAU 6.7. Valeurs de la constante de vitesse de la réaction
2 CH3 + CHe (cc.mole-%s:l)déduites des simulations,

Température ,°C l 403 4o7 459 483 . 498

k, I 1,30.10°2 1,26.10° 9,38.10%2 1,11.10%> 2,9.10%2

A l'exception de la détermination 3 498°C,pour laquelle la simula-
tion plus rapide que 1l'expérience fournit une concentration en radicaux mé-
thyles vraisemblablement trop élevée,les résultats semblent pratiquement in-
dépendants de la température.La valeur calculée est en excellent accord avec
les déterminations les plus récentes,environ 1,5.1013 cc.mole-%sfl a4 7O00°K
(voir § 5.1,28),et méme nos calculs semblent rendre compte de la légére di-
minution observée lorsque la température augmente,ce qui apporte un nouvel
argument en faveur de la bonne représenratitivité du modele cinétique que nous

avons proposé,

6.4,2,-REACTION 2 HNO - NZO + Hpo .

Une tentative analogue a été effectuée pour déterminer la constan-
te de vitesse de la réaction de formation de 1l'oxyde nitreux.Les calculs mon-
trent que quand la température initiale augmente,il faut envisager une dis-
parition de N?O, soit par une réaction avec les atomes d'hydrogéne soit plus

probablement par une attaque des radicaux méthyles,
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En estimant la constante de vitesse de cette derniére réaction,

. 10 -1 -1
CH3 + N2O > CH3O + N2 » a environ 10" "ce.mole |s.;
3 700°K,la constante de vitesse de 1'étape de formation de NpO,
2 HNO > NQO + HQO R

serait de 1'ordre de 5.10ll cc.mole_%sfl 34 la méme température.
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CONCLUSION GENERALE

L'étude expérimentale de 1'oxy-nitration et de la nitration
du méthane par le dioxyde d'azote a été entreprise dans un systéme statique
entre 400 et 600°C.

L'extréeme complexité des falts expérimentaux observés au cours
de 1'oxy-nitration (effet promoteur variable sur les limites d'inflammation
froide et normale, apparition de plusieurs phases réactionnelles au cours de
la réaction lente ), et les importantes difficultés d'analyse durant la nitra-
tion n'ont permis que la détermination des paramétres cinétiques globaux
(ordres, énergles d'activation et constantes cinétiques globales ) et non 1'

élaboration d'un mécanisme pour ces rdactions.

La recherche d'un milieu plus favorable 3 une étude cinétique
nous a alors conduit & nous limiter & 1'étude de la décomposition du nitro-
méthane.

Elle a permis de mettre en évidence le caractére explosif de
cette réaction et de tracer les limites d'autoinflammation, dans un réacteur
en Pyrex de 330 cc.

Les nombreux dosages effectués, soit par spectroscopie d'absorp-
tion 'in situ', soit par chromatographie en phase gazeuse en utilisant un
systéme de plégeage original par détente sans pompage dans un piége refroidi,

ont permis de mettre en évidence les points suivants :

- Les produits mejeurs sont NO, H,0, CO, CH, et N,.
- Les concentrations des oxydes d'azote sont parfois
trés différentes de celles détermindes au cours d'études antérieures, ce qui
proviendrait de 1l'utilisation de techniques d'analyse inadaptées au cours de
certains des travaux précédents.
- Deux produits de la réaction sont particuliérement

réactifs, le dioxyde d'azote et le formol.
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En procédant 3 des additions de diverses molécules formdes au

cours de la pyrolyse de CHjNOQ’ les effets suivants ont été enregistrés :

- Sauf dans le cas de 1'oxydation, la consommation du
nitrométhane n'est que treés légérement affectéde.

- Les addiiions de NQO sont sans effet.

- La formation du cyanure d'hydrogéne est favorisée par
la présence de monoxyde d'azote.

- Lors des additions de formol, ce dernier est rapide-
ment consommé, et il atteint une concentration stationnalre sensiblement éga-
le 4 sa concentration maximale en 1'absence d'additifs. Dans le méme temps,
les quantités de produits provenant de la décomposition de CHQO augmentent

dans des proportions trés importantes,

- L'oxyg®ne abaisse considérablement les limites 4'
explosion ; La vitesse de la décomposition est fortement accrue, 11 en va de
méme de la plupart des concentrations des produits formés, & 1'exception de

CH4’ CH}OH, NO, et HCN.

La détermination d'un mécanisme réactionnel simplifié s'est
effectuée de la fagon suivante : un schéma cinétique a 4té envisagé faisant in-
tervenir 1l'essentiel des interactions possibles entre les molécules et les
esnéces radicalaires susceptibles d'étre présentes dans le milieu., Pour cha-
que espéce moléculaire Y, on n'a conservé que les termes prépondérants de
1'expression vy = d(Y)/dt, cette simplification faisant intervenir :

- Les valeurs numériques des paramétres cinédtiques déduits de
la littérature. .

- Les concentrations des espéces moléculaires et leur vitesses
de formation directement issues des analyses,

- Des raisonnements qualitatifs et quantitatifs basés sur les

faits expérimentaux,

Le mécanisme simplifié ne comprend que les réactions correspon-
dant aux termes n'ayant pu 8tre négligés. Son originalité par rapport aux
propositions précédentes réside essentiellement dans

- L'intervention des radicaux hydroxyles pour expliquer la
formation de 1'eau,

- La prise en compte de la réactivité de l'acide nitreux HNOD

A 1l'origine de la présence des radicaux OH.
- La formation de 1l'azote par recombinaison de deux molécules

de nitroxyle HNO et non plus 3 partir de 1'oxyde nitreux.
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Dans une seconde étape, l'ordre de grandeur des paramétres
cinétiques du schéma simplifié a été estimé en résolvant approximativement

, » dans lequel v, représente

i~ VY,expe. i
1'expression cinétique de la vitesse de 1'étape (i) du schéma réactionnel.

le systéme d'équations lindaires v

Enfin, la représentativité du mécanisme a été tecstdée sur ordi-
nateur, en confrontant les résultats des calculs aux courbes expérimentales
pour la pyrolyse du nitrométhane seul ou en présence d'additifs.

L'introduction du bilan thermique de chaque étape et la déter-
mination expérimentale du coefficient de perte de chaleur aux parois ont permis
d'obtenir par simulation, la transition de 1la décomposition lente 3 1'explo-

sion et d'en calculer les limites d'apparition.

L'accord avec les faits expérimentaux étant le plus souvent
bon, il nous semble avoir pris en compte les processus essentiels du mécanisme
de la téaction et déterminé de fagon satisfaisante 1'ordre de grandeur des
paramétres cinétiques qui leur sont associds, Cette impression est confirmée
par 1'excellent accord obtenu avec la littérature s lors du calcul de certai-
nes constantes de vitesse de réactions mineures, en utilisant les valeurs des

concentrations radicalaires obtenues lors des simulations,

Lfintroduction dans ce mécanisme des réactions entre certains
radicaux et 1l'oxygéne moléculaire devrait permettre la simulation de 1'oxyda-
tion du nitrométhanevet de la nitration et 1l'oxynitration du méthane.

Dans le cas de la nitration, ces calculs perméttraient de pré-
clser la valeur de la constante de vitesse de la réaction d'initiation

CH4 + NOP — CH3 + HNO2

e , . -
dont nous n'avons qu'encadré 1'ordre de grandeur en exploitant nos mesures

expérimentales,

I1 devrait alors étre possible de représenter les phénoménes
complexes que nous avons mis en évidence au cours de 1l'oxynitration du métha-
ne et de répondre d'une maniére définitive aux questions que nous nous posons

4 propos d'une exploitation industrielle de cette réaction.




