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Ixi conso-nmation de ?:az naturel se situe aux alentours de 1.400 

Yilliards de mètres cubes par an, les dserves étant actuellement estinées 5 

70.000 MillLards de 2 (1). Loin d e  diniinuer 5 mesure que la consommation 

augmente, les évaluations de ces r6çerves vont su contraire en croissant, de 

sorte que l'on ne peut pas prc;vnir lt6?oact où cette source d'énergie fera 

défaut. L1int4ret des recherches d'utslications nouvelles du méthane, princi- 

pal constituant des gaz nnti~rels, %est? donc d'actualité. 

Si sa principale utilisation reste la combustion industrielle 

ou domestique, on s'oriente de plus eri plus vers sa valorisation chimique: 

- La pyrolyse du méthane permet d'obtenir soit de l'acéty- 
lène (à 1500°c), soit du carbon black (à 900°c). 

- ~'halogènati on conduit à des produits divers, solvants, 

anesthésiques et liquides frigorigènes. 

-  oxydation partielle par l'air ou l'oxygkne, enfin, est 
certainement la réaction qui pr6sente le plus d'intéret : 

- En pr4sence de vapeur d'eau pour aboutir au mélange 

CO + H2 , à l'origine de nonibreuses synthèses. 

- En prkserice d'ammonjac, on forme du cyanure d'hydro- 
gkne, lui même utilisE i la fabrication de matières plastiques. 

- Sans additif, l'oxydation ménagée conduit également 
3 la formation du mélange CO + H,, mais, réalisée dans des conditions plus 

douces, elle peut fournir directenent di1 adthanol et du formol. 



ÿÿ un des buts recherch-;F eepüis plusieurs années au 

Laboratoire &tant la villor:satir,rl des hyc;:rc~carbures par oxydation ménagéé, 

soit en recyclant les matières plaçtfqves (2), soit en utilisant le méthane 

comme ma-tière premiere (3)> ncus nous s o m r s  posés la question de savoir 

si une exploitation industrielle de l1oxYdat2on ménagée du méthane était 

envisageable. 

Dans le cas de la r6act:on ôvec l'oxygène ou l'air, la répon- 

se est plutot négative, les ~>e.~derqents 6 t m t  faibles et surtout la cinétique 

trop lente. La présence d'm. catalyseur est; donc nécessaire, les oxydes d' 

azote semblant les promoteurs les plus appropriés. 

En fait, la complexité des phhomènes observés au cours de 

lloxy-nitration nous a conduit à envisager un milieu réactionnel plus sim- 

ple et c'est ainsi que nous avons abordé la nitration du méthane. 

Là encore, les difficultés d'analyse ont fait que nous avons 

envisagé un processus moins complexe bien que faisant intervenir les mêmes 

molécules et les mêmes intermgdiaires, la pyrolyse du nitrométhane. 

Cette étude représente l'essentiel de notre travail, son 

but étant de déterminer et de tester un mécanisme aussi représentatif que 

possible de la pyrolyse de C NO2. 5 
Elle comprend une approche phénoménologique et analytique 

de la décomposition du nitrométhane e n t r s  1;,00 et 500°c seul (chapitre 3) et 
en présence d'additifs varids, NO, Nii,, CH,O, N O et O (chapitre 4). 

... -. 2 2 
 examen de la littérature et l'observation des faits expé- 

rimentaux permet la détermination d'in sehèma réactionnel comportant un 

nombre limité d'étapes et l'estimatiori de leurs paramètres cinétiques 

(chapitre 5 ) . 
Ce mécanisme est enfin simi-tlé à l'aide d'un ordinateur, 

et les résultats confrontés aux expériences dans un très vaste domaine 

paramètrlque, pour le nitrométhane seul ou en présence d'additifs (chapitre 6). 
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Mo'l'HOIIE EX PER IlWN:I'.L. TTIIR 

Les r d a c t i o n s  s o n t  c<t, i~cII , f  4es o a r  l a  méthode s t a t l q u e  dans  d e s  

cond i t i ons  non a g i t é e s .  Il s ' a g i t  s o i t  dc l ' u t i l i r a t i o n  de  l a  mgthode c l a s s j q u e  

du pyromètre (1) q u i  cons is te  h Introcluire  l e  mdlange gazeux daris un r é a c t e u r  

préalablement  vidd, s o i t  de l a  vapor i sa t ion ,  désormais courante  au  I s b o r a t o i -  

r e ,  d 'un  l i q u i d e  dans l e  système résct ionr .el  au  moyen d 'une  ser ingue.  

Il comprend : 

- un r é a c t e u r  

- deux i n s t a l l a t i o n s  de v ide  3-ndépendantes, des  b a l l o n s  

de s tockage des  gaz e t  d e s  d i s p o s i t i f s  de mesure de l e u r s  press ions .  

1.1.1.-LE REACTW3. 

Les expér iences  son t  r É a l l s d e s  dans un r é a c t e u r  cy l ind r ique  en 

" ~ ~ r e x "  ou en  s i l i c e  d ' un  volume de j ~ ~ ( ~ ~  cc. ,dont  l e  r appor t  su r f ace  s u r  vo- 
- 1 lume vaut  1 ,26 cm .Il e s t  p l acé  dans Zn f o u r  cy l ind r ique  h o r i z o n t a l  e n  fon- 

t e  r é f r a c t a i r e  a u t o u r  duquel e s t  bobSn6e Xie r é s i s t a n c e  chauffan te  dans  ui.e 

encoche hél ico-ldale  à pas v a r i a b l e ,  l t h 4 1 i c e  é t a n t  p l u s  s e r r é e  eux deux ex- 

",4rnit&s. La t ens ion  d ' a l imen ta t ion  de ce-cte r é s i s t a n c e ,  s t a b i l i s é e  p a r  un 

r éguvo l t  peut  ê t r e  niodifiée par  1 in t e rméd ia i r e  d 'un  Variac.  

 inertie thermique t r h s  importante  provenant de  l a  masse é l evée  

du fou r ,  a s s o c i é e  à l ' e x c e l l e n t e  conài~ t . t i ib i l i t é  du métal permet d ' o b t e n i r  

un g r a d i a n t  a x i a l  de temperature ne dépassant  pas  1 ° C .  



monochroma leur  
F 

jauge de pression 6 1- isolant 

FIGUFE 1.1. Représentation schèmatique du 

dispositif expérimental. . 
A- Introduction du microthermocouple. 

B- Introduction et évacuation des gaz. 

C- Introduction des liquides ou prélévernent 

d'échantillons gazeux à l'aide d'une seringue D. 



T r o i s  a i u t a g e s ,  no t6s  h. ,  3, e t  C s u r  l a  f i g u r e  1.1. permettent  

respect ivement  : 

- l e  nassage d 'un  c?uple t t iermo-electr ique,  

- l ' i n t r o d u c l i - . - ,  e t  l ' evacuat ion  des  gaz,  

- l a  v n n o r i c a t i c n  dpc. i j c u i d e s  i t r a v e r s  un septum. 

Ces t r o i s  a,jutages :;ont c!~a.iff<;c: :I l i3°C >7mr é v i t e r  t o u t e  condensatiiîn. 

La p r i n c i p a l e  i n s t a ? l a t i o x  a e  v ide  comprend une pompe à p a l e t t e s  

en s é r i e  avec une trompe 3 d i f f u s i o n  d e  i r r rcure,  ce qu i  permet d ' o b t e n i r  un 

v ide  d e  1 0 - ~  A 1 0 - ~  t o r r .  a p r è s  que loses  minutes.  

Une i n s t a l l a t i o n  seconca i re  permet d 'évacuer  l e s  p r o d u i t s  de l a  

r éac t ion .  

se installation de s tockage dcs  gaz comprend t r o i s  b a l l o n s  de 

22 l i t r e s ,  d i x  b a l l o n s  de  2 l i t r e s  e t  un ba l lon  d e 2  l i t r e s  muni d ' u n  septum 

e t  permet tan t  l e   rél lève ment des  gaz à 1 ' a i d e  d 'une  ser ingue .  

La p re s s ion  des  gaz avant  l e u r  i n t r o d u c t i o n  dans l e  r b a c t e u r  

e s t  donnée s o i t  pa r  un manomgtre à mercure , so i t  par  une jauge d i f f é r e n t i e l l e  

ACR, munie d ' une  membrane en a c i e r  inoxydable,  dans l e  ca s  d e  gaz c o r r o s i f s ,  

Dans l e  c a s  d ' une  vapor i sa t ion  de  l i q u i d e  dans  l e  système réac-  

t ionriel ,  l e s  volumes i n J e c t é s  s o n t  mesur4s à l ' a i d e  d 'une  ser ingue  u t i l i s é e  

habi tue l lement  en  chromatographie,  

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

~ ' a ~ p a r e i l l a g e  permet de su iv re  l 'Évo lu t ion  do t r o i s  paramètres ,  

l a  p re s s ion ,  l a  température e t  l ' e f f e t  Lumineux au cours  de  l a  r é a c t i o n .  

Le changement de s t ~ e c h i o m > t , ~ i e  de  l a  r é a c t i o n  s e  t r a d u i t  par  

une v a r i a t i o n  de  p re s s ion  que l ' o n  mesure à l ' a i d e  d 'une  jauge de  p re s s ion  

absolue  chauffée  (BELL e t  HOWELL , 4-326-210) dans l a q u e l l e  to l i tes  l e s  pi&- 

c e s  en  c o n t a c t  avec l e s  p r o d u i t s  de l a  r é a c t i o n  s o n t  en a c i e r  inoxydable.  



1,e s i ~ n a l  ç'-ler>f,r.5q1!e r,c~nof-ti ,finel à l a  va r ia t ion  de l a  ~ r e s s i o r ~  

(1 mv. correspond .li 18,s t - ~ r r - . )  e:jr, ,-;:: : : , i ~ l i s X  Fur- un enregis t reur  ~ :o t e r i t i o -  

rn+triaue, habituellenerit un C,~:RT\rO'E?iiCE ( u F ~ A M )  dont l e  temns de r.éponse e s t  

Ge O , 3  secontie. 

Un disposj  t i f  étnrin;ie ( f i , r u . . c  1.1, A )  peraet  1 ' in t roduct ion e t  

éventuelleinent l e  déplace-ent ax i a l  :l'cri microthermocouple chromel-a lu~el ,  

dont l e s  f i l s  ont  un dianRtre de %O i ~ i i c r~ r i s  ce qui l u i  confère une assez 

f a i b l e  i n e r t i e  thermique, (2). ~ ' a p n l i c a t i o n  de l a  f .  e  .m. r é su l t an t  d'un moc- 
'1 tage en opposit ion avec une sotliure fyaoi de'' à un enreg i s t reur  potentiomètrj - 

que permet de t r a c e r  l e s  courbes de var ia t ion  de l a  température en fonction 

du temps. 

Les r é s u l t a t ~ ~ t a n t  des mesures physiques qu'analytiques é t an t ,  

aux e r r eu r s  expérimentales près, identiques lorsque l e  thermocouple e s t  pré- 

sen t  ou non dans l e  réacteur ,  il ne nous semble pas qu'  un e f f e t  c a t a l y t i -  

que, dû à l ' i n t roduc t ion  rki thermocourle dans l e  mil ieu r é a c t i f ,  s e  produise. 

1.2.3. -EMISSION ET ABSORFTICN l>E LUMIERE. 

 émission lur ineuse  de l a  ~éac - t i on  e s t  transformée en courant 

é lec t r ique  par un photomult ipl icatew 8C.Q 1- 21 placé dans l ' axe  du réac teur  

( f i gu re  1. l., PM). La photocathode e s t  une couche b i -a lca l ine  (K-CS-~b)  dont 

l a  réponse spectrlale s ' é t end  approximativement de 3000 A 7000 A avec un maxl- 

murn à 4000 A. 

Cette  méthode, proposke en 7,970 par OUELLET e t  LECER a é t é  per- 

fect ionnée e t  appliquée aux réac t ions  l e - t e s  d'oxydation par LUCQUIN (3) qui 

a a i n s i  montrd que pratiquement tou tes  l e s  réac t ions  l e n t e s  d'oxydation en 

phase gazeuse é t a i e n t  des phénomènes lumineux. 

Ce d i s p o s i t i f  permet égaiement de mesurer l ' i n t e n s i t é  lumineuse 1 
fournie  par une source placée devant un mcnochromateur, e t  de suivre  a i n s i ,  

spectrophotomètriquement, l ' évo lu t ion  de t ou t e  espèce chimique absorbant à 

une longueur d'onde donnée, ( 4 ) . ~ e  dioxyde d 'azote  présentant  un spec t re  d '  

absorption électronique ca r ac t a r i s é  par  ungrand nombre de r a i e s  dans l e  do- 

a s i ne  v i s i b l e ,  nous avons u t i l i s é  c e t t e  zéthode pour dé tec te r  NO e t  chois i  
2 

l a  longueur d'onde X = 4000 A pour l eque l l e  l e  coef f i c ien t  d 'absorpt ion e s t  
-1 -1, pratiquement maximum (5). e t  vaut j , i ~ . 1 0 ' ~ ~ , n .  mmHg a 470°C. 



La l o i  de SE%-IAMFIERT, ( ~ ~ 1 )  = E . (NO,-) .1 , où 1 e t  Io sont 

l e s  i n t e n s i t é s  lumineiises transmises resnectivement en nrésence e t  en absence 

de dioxyde d ' azo te  e t  1 l a  longueur du réac teur ,  s 'appl ique pourvu que l a  pres- 

s ion p a r t i e l l e  du dioxyde d 'azote  ne dépasse pas 60 t0rr.L.a détermination e s t  

encore poss ible  pour des concentrat ions supérieures,  m a i s  l a  précis ion des 

mesures déc ro i t  rapiàement,. 

A l ' except ion ai l a  détermination ' i n  s i t u '  de la  concentrat ion 

du dioxyde d 'azote ,  e t  de quelques r a r e s  mesures pH m&triques du nombre dc 

moles d ' ac ide  n i t r i que ,  l ~ z  analyses des produi ts  formés e t  des  r é a c t i f s  

s e  sont  e f fec tuées  par chromato,qraphie en o h ~ s e  ga7euse. 

mo analyse c!ironatographique ne peut ê t r e  menée à bien que s: 

l e  d i s p o s i t i f  de piègeage fou rn i t  des r é s u l t a t s  reproduct ib les  e t  permet 

l ' ana ly se  de tous  l e s  produits  de l a  rkaction.  

Le problème posé par l e  prélèvement d'un échan t i l lon  representn- 

t i f  e s t  souvent d i f f i c i l e  h résoudre de façon s a t i s f a i s an t e .   éventail des 

p ropr ié tés  physiques des produi ts  présents  dans l e  réac teur  e s t  en e f f e t  t e l  

que l ' o n  n ' ob t i en t  généralement qu'une f r ac t i on  des produi ts  du milieu réac-- 

t ionne1.U p lupar t  des méthodes dPrivent  de c e l l e  d é c r i t e  par CIUERIN (6) : 

Par pompage à t r ave r s  une éprouvette r e f r o i d i e  dans l ' a z o t e  l iqu ide ,  on ex- 

t r a i t  l e s  seu l s  produi ts  "condensables", a l o r s  que par détente  e t  recompres- 

s ion à température ambiar-te, on ne prélève que l e s  composés gazeux dans ces 

condit ions.   autres so lu t ions  plus  élaborées ont  é t é  envisagées, il s ' a g i t  

par  exemple d'une détente  dans un volume  rand v i s  à v i s  du réac teur  à t r zve r s  

p lus ieurs  pièges en çérSe, r e f r o i d i s  2 des  températures d i f f é r en t e s ,  11 e s t  

également poss ible  de "balayern l e s  produi ts  de réac t ion  par un courant de 

gaz i n e r t e  dans une éprouvette r e f r o i d i e  dans de l ' a z o t e  l iqu ide .  Lors de I f  

u t i l i s a t i o r i  de ces  deux dern iè res  mothodes, si l e  mélange gazeiix e s t  r i che  en 

produi ts  à hauts  points  d f 4 b u l l i t i o n ,  l e s  r é s u l t a t s  obtenus r isquent  d ' ê t r e  

faussés  di1 f a i t  des  condensations poss ibles  su r  l e s  parois  non chauffées des 

l i a i s o n s  en t re  l e  réac teur  e t  l e s  éprouvettes de piégeage. 

Le d i s p o s i t i f  de piégeage que nous avons u t i l i s é  cons i s te  en une 

dé ten te  brusque dans une éprouvette ref roidie .Cet te  technique simple donne 
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reac teur ajutase éprouvette 

pression chauffée 

FIGURE 1.2. Systèmc de piégeage par détente  

brusqüe du réacteur  dans une e p r ~ u v e t t e  amovible re f ro id ie ,  

à t r ave r s  une l i gne  chauffée à 1 2 0 ' ~ .  



habituellement des résu l t , a t s  d i f f i c i l e a e n t  exp lo i t ab les  ; cependant, l e  dispo- 

s i t i f  experimental que noiis avcms mis au point  permet l e  dosage d'une f rac -  

t i o n  t r è s  importante des produits  ?rt$sents dans l e  milieu réact ionnel ,  cha- 

que cornpos6, condensable ou non, 6 tant  identiquement piégé. (8) . 

1.3.1.1. Système de piégeage. 

11 e s t  schérnat,isé sur. lr? ?Ly1!ru 1.2. ,? : 

Le réacteur  d e  volure V (9,:rl;G à l a  température T ), i s o l é  quand 
1 1 

l a  réac t ion  s e  produit ,  e s t  brusquement mis en communication avec l ' éprouvet-  

t e  amovible de volume V r e f ro id i e  a l a  température T par l ' i n t e rmèd ia i r e  
3 ' 3 

d'une l igne  chauffée à la température T (volume V2), im vide poussé ayant  é t é  
2 

préalablement r é a l i s é  dans V et Ir- 
2 5 '  

La f i gu re  1.2.b. donne une vue pliis d é t a i l l é e  du d i s p o s i t i f  expé- 

r imenta l ,  l a  Jauge chauffée servant  à mesurer l a  pression dans l e  r6acteur .  

Les voliimes V e t  V sont  respectivement de 330 e t  15,8 cc.et  l e s  températu- 
1 2 

r e s  T 
1' T2' 

e t  T 430, 120 e t  -196OC.Deux éprouvettes amovibles ont é t é  u t i -  
3 

l i s 6 e s , l ' u n e  en "pyrex" (V = 18,9 cc.)  l ' a u t r e  en a c i e r  inoxydable (v' = 12 , l  
3 3 

cc . ) , c e t t e  de rn iè re  permettant l ' u t i l i s a t i o n  de press ions  de gaz vecteur  i m -  

por tantes  l o r s  de l ' ana ly se  chromatographique. 

Le mode d ' i n j ec t i on  dans l e  chromatographe e s t  d é c r i t  au sl .3.2.  

1.3.1.2. Résu l ta t s  obtenus l o r s  de l a  pyrolyse du nitrométhane. 

Lors du piégeage e f fec tué  au cours de l a  pyrolyse du nitrométhane, 

l a  condensation de l a  quasi  t o t a l i t é  des produi ts  à hauts  po in t s  d ' é b u l l i t i o n  

( ~ ~ 0 ,  C Y 2 ,  . . .) semblait prévis ib le .  Les r e s u l t a t s  obtenus on t  montré que 

l a  pression dans V après  dé ten te  é t a i t  manifestement t r op  importante pour 
1 

r é s u l t e r  de l a  seu le  présence des produi ts  gazeux à l a  température de l ' a z o t e  

l i q u i d e  (H~, N2, CH4, C O ) .  Il f a l l a i t  donc admettre qu'une p a r t  non nbgligea- 

b l e  de s  produi ts  "condensables" h la t e m ~ d r a t u r e  de l ' a z o t e  l i qu ide  s e  t rou-  

v a i t  encore dans l e  réac teur  après  l a  dé-cente. 

Pour t e s t e r  l a  v a l i d i t é  de c e t t e  hypothèse, nous avons r é a l i s é  un 

c e r t a i n  nombre de mesures à p a r t i r  de mélanges connus non r é a c t i f s .  

1.3.1.3. Résu l ta t s  obtenus au cours du piégeage de melanges a r t i f i c i e l s  

i ne r t e s .  

1 )  Mélange A N p ,  NO, CH4, CO, H20. 2 ' 
Wous avons introd.uit  l e s  cinq premiers cons t i tuan t s  dans l e  réac- 

t e u r  à 4 3 0 ' ~  e t  i n j e c t é  à l a  seringue des quan t i t é s  va r iab les  d 'eau,  pu i s  dé- 

tendu ce mélange pendant quelques secondes dans V 
3 ' 



- < 2 -  

 échantillon a ét6 a n a l y d  grgce  2 une colonne de  Tamis mol8cu- 

l a i r e  5 A  s u r  l a o u e l l e  l ' e a u  ne n/>il% e t r e  dnsBe,Lec; r o s u l t a t s  r e p o r t é s  dans  l e  

t ab l eau  1.1. où F.P. r ep r4~ : r r i t c  l a  fr;=c*vian niegPe, c ' e s t  i d i r e  l e  nombre 

de moles n p re sen te s  a ~ r 6 s  1.a d 6 t e ~ t e  dans V dlvicG Dar l e  nombre de  moles 
3 

N i n i t i a l en i en t  dans l e  r f ;ac teur  V; , r n* )~ i t , r -~n t  qile t ous  l e s  p rodu i t s  iemblent 

nrk levés  de façon iden t ique  en d 6 p l t  ües  impor tan tes  d i f f e r e n c e s   rése entées 

par  l e u r s  p r o p r i é t é s  physiuues.fin constatde également que l e s  q u a n t i t é s  p ié -  

&es  s o n t  des  f o n c t i o n s  crojçsnnte::  ces rourcentages  d ' eau  p r é s e n t s  dans  

TABLEAU 1.1. Piégeage de  m6langes a r t i f i c i e l s  H N ,N0,CH4,C0,H O. 
2' 2 2 

La f r a c t i m  pi&gke expérimentale  F.P. e s t  indépen- 

dan te  de l a  n e t u r e  des  p rodu i t s .  

$ H70, moles. F.?. F.PeCO (1 -1,085. ( P ~ P ~ )  
.- 

O ,  65 0,692 

0 9 4 9  0,493 

P = pres s ion  r é s i d u e l l e  a p r è s  d e t e n t e  
r 

Pt - pres s ion  avan t  d é t e n t e  

2) Mélange CHq. CO,, NpO, H O. 
c 2 

 a analyse de c e s  q u a t r e  p r o d u i t s  s ' e f f e c t u e  s u r  l a  même colonne 

( ~ o r a p a k  Q).  E l l e  condui t  aux r é s u l t a t s  du t a b l e a u  1.2. 

TABLEAU 1.2. Pi6geage de &langes  a r t i f i c i e l s  CH ,CO ,N C,H O. 
4  2 2  2 

La f r a c t i o n  pikgde expérl  mentale F. P. e s t  indépen- 

d a n t e  d e  l a  n a t u r e  d e s  p rodu i t s .  

De même que l o r s  des  expér iences  q u i  précèdent ,  t o u s  l e s  p r o d u i t s  

p r é l e v é s  l e  s o n t  dans  des  p ropor t ions  i d e n t i q u e s .  



- 10- 

Dans ces  condit ions,  pect exprimer 1.a f r a c t i on  piégée, i d e n t i -  

que pour chaque composé, p u r  : 

F.P. = C n, / C N; ; or ,  on peut egalement 

T t q \ i = C  
i n i + (PJR) .  ( v ~ / T ~  + v ~ / T ~ )  ; 

où Pr e s t  l a  oression r i s id r ie l l e  après piégeage e t  

R l a  c~r?star: te  des gaz pa r f a i t s .  

En remarquant que : l 

7 1: i = ( P ~ . v ~ / R . T ~ ) ,  Pt Btant l a  pression dans l e  rbéac- l 

t e u r  avant detente ,  il v i en t  : v, /Tl + vJT2 
F.P. = 1 - (PJP%)*( 

V, /T, 
1 

s o i t  dans nos condit ions experimentales : 

F.P. = 1 - ~ , o R ~ . ( P J P ~ )  (1.1) 

On peut cons ta te r  dans l e s  tableaux 1.1. e t  1.2. que l ' accord 

e n t r e  l e s  valeurs  numériques expérimentales des f r a c t i ons  piégées e t  c e l l e s  

ca lculées  grâce à l ' express ion (1.1) e s t  assez bon, ce qui  confirme nos ca l -  

cu l s .  ~ ' i n t e r ~ r é t a t i o n  des  phénomènes observés nous semble t r o p  d é l i c a t e  pour 

que nous nous hasardions à émettre une hypothèse, e t  nous nous contenterons 

donc d ' u t i l i s e r  par l a  s u i t e  ce phénomène. 

1.3.1.4. Application à l a  pyrolyse du nitrométhane. 

Les valeurs  des  F.P. ca lculées  d ' ap r è s  l a  r e l a t i on  1.1. son t  res-  

~ec t i vemen t  de 0,852 e t  0,880 lorsque l ' ana ly se  e s t  ef fectuée  s u r  tamis 

moléculaire 5 A  ou su r  Porapak Q, c e t t e  d i f fé rence  n ' é t a n t  évidemment due 

qu 'à  l ' u t i l i s a t i o n  de deux éprouvett,cz cJisLSnttcs. 

En u t i l i s a n t  ces  valeurs,  on ob t i en t  l e s  Ni repor tés  dans l e  

tableau 1.3. pour l e sque l s  l e s  b i l ans  atomiques sont  s a t i s f a i s a n t s .  

TABLEAU 1.3. Dosages e t  b i l ans  atomiques au cours de l a  pyrolyse 
- 6 du nitrométhane, (CH NO ) O =  554.10 moles, 430°C, 

3 ?  -6 1 mn. de réaction.  Concentrations en 1 0  moles. 

Tamis moléculaire 5A,F.P. = 0,8521 Porapak Q, F.P. = 0,880 

i E N2 NO CH4 
2 W 2 0  C H C H H O CH20 HCN CH OH CI13N0, 2 4  2 6  2 

n 
3 

i 0,34 3,6 35,5 11 :v 0,17 0,16 45 5,6 5,G 3,4 431 

Ni 0,40 4.3 41.7 12,9 22,913,? 2.5 0,18 0.17 51 6,4 6,4 3,9 490 

Bi lans  atomiques : z C = 546,l  ; c N = 551,7 ; C  0/2 = 557,5 ;z ~ / 3  = 553,8 . 
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Lors de l a  pyrolyse de 554.10 moles de  nitrométhane à 430°c, 

d ' au t r e s  e s s a i s  ont é t é  r é a l i s e s  a f i n  ce connaitre l ' i n f l uence  de l a  ternpé- 

r a t u r e  de piégeage T Les r 4 s u l t a t s  sont  rassemblés dans l e  tableau 1.4. 
3' 

TABLEAU 1.4.  1r.flilence de l a  tempbrature de piégeage T su r  l e s  
3 

valeÿrs  des Ri  (10-'moles). 

Sur Tamis moléculaire 5A : f Y i  
- .  

- 
T j  , O K I  F.P. 13 

2 *2 k 

NO CH4 CO 

Sur Porapak Q : N i 
- .  .- ---.- 

,< - - 
T3, O K  1 F.P. COp ~ ~ 0 -  C i l  ,- H O CH20 HCN CH OH CH NO' '2"4 2 b  2 3 3 2 

On constate que l a  valeur de l a  f r a c t i on  piégée diminue régul iè-  

rement sans  pour autant  modifier de façon s i g n i f i c a t i v e  l e s  valeurs  des N 
i 

par rapport  aux valeurs  obtenues à l a  température de l ' a z o t e  l iqu ide ,  du 

moins pour des  températures T i n f é r i eu r e s  à 247'~.  Quand T s e  rapproche de 
3 3 

l a  température ambiante, l e s  N ca lcu lés  sont un peu i n f é r i e u r s  à ce q u ' i l s  
i 

devraient  ê t r e  pour l e s  quatre  produits  l e s  plus v o l a t i l s ,  1 'hydrogène, 1 ' azo- 

t e ,  l e  monoxyde de carbone e t  l e  méthane. II f a u t  t ou t e fo i s  remarquer que 

s i  l ' o n  détendai t  un mélange de ces quatre  produi ts  seu l s  dans une éprouvette 

à l a  température ambiante, l a  f r a c t i on  piégée s e r a i t  beaucoup plus  f a i b l e  

(0,074 au l i e u  de 0,270) que c e l l ~  mesurée dans nos condit ions expérimentales. 

La présence d ' au t r e s  produi ts  condensables à 2 5 ' ~  modifie donc de façon t r è s  

spec tacu la i re  l a  f r a c t i on  piégée. 



1.3.1.5. Tnfluence de l a  di?r"e (11.1 ?;6,-;c-a,-e T . 
Pour terminer c e t t ~  6t i id i~ , r~ous  a v m ç  f a i t  v a r i e r  l a  durt:e du 

pi6r;eap;e d6f in ie  comme ic t-rnn:; -,enfia71t ! P I  iel l e s  volumes V:, e t  V sor\.t 
3 

en c?rn~urii cat ion.  

Le tableau 1.5. montre qtie l a  f r a c t i o n  piégée v a r i e  effect ivement 

avec l a  durée du ni6geage z ; aorkî  u:i temps suffisemrnent long, on consta te  

que la ,  Dresque t o t a l i t 6  à e s  pro.i,~iits'fr,~-nden.sa51es" s e  retrouve dans l e  piége 

a l o r s  qu'ail con t ra i r e ,  l a  f r a c t i o n  p Leg6e d .s ~ r o d u i t s  v o l a t i l s  d é c r o i t  

de fason continue. 

TABLEAU 1.5. Piégeage de rn&lari&es a r t i f i c i e l s  CH 49  Co2, N p .  

Evolution de la f r a c t i o n  piégée en fonct ion  de l a  

dur6e du piégeage z. 

Durée du piégeage T, S. 2 5 40 60 300 3600 
I . I < L . . ( . r U I I - p  

0,65 0,64 0,64 0,63 0,52 0,40 

F.P. 
C02 

F.P. 
N2° 

Il r é s u l t e  des  f a i t s  expérimentaux présentés  s u r  l e  tableau pré- 

cédent que l e s  f r a c t i o n s  piégées sont indépendantes de l a  na tu re  de l a  molé- 

cu le  pour des  durées de piegeage relht ivement cour tes ,  e t  qu'en s tandardisant  

z à une valeur  constante de l ' o r d r e  de quelques secondes, on obtiendra une 

r e p r o d u c t i b i l i t é  s a t i s f a i s a n t e .  

La technique de piégeage que n9us avons mise au point ,  permet 

donc l ' a n a l y s e  de tous  les   constituant,^ d ' im mélange r é a c t i f ,  indépendemrnent 

de  l e u r s  c a r a c t é r i s t i q u e s  physiques. 

1.3.3.-ANALYSE CHROMATOGRAPHIQUE. 

Nous avons u t i l i s é  deux 4prouvettes  d 'échanti l lonnage d i f f é r e n t e s ,  

en tube  de v e r r e  ou d ' a c i e r  inoxydable de quelques mm. de diamètre enroulé 

en s p i r a l e  de façon à ce que l a  surface  d'échange de chaleur s o i t  grande e t  

l e  ref ro id issement  ou l e  rgchauffement des  produi ts  piégés rapide.  L'emploi 

d 'une  éprouvette  métal l ique permet l a  mise en oeuvre de press ions  é levées  



FTOüR.E 1.3. D i s n o s i  t? f d ' i n -  

troc?ilctlori au moyen d 'une van- 

ne <$ r a z  chailffee,  dans l e  

chror?nto , r ra~ke .  

a )  Pos i t ion  à ' a t t e n t e .  

h) P o s i t i o n  d ' in , jec t ion .  

1, 2 : vide .  3 : i n j e c t e u r  du chrornatopraphe. 4 : a r r i v é e  du gaz 

po r t eu r  chauffé.  5 : j o i n t s  t o r i q u e s .  6 : p i s ton .  7 : Four amovible. 

NOfC0,N2 CH4 ""pi 
CH3N02 

B=COO0c -Pz 70 torr  
PORAWK Q 

gaz port : h6liut-n - débitX25cc/hn 

FIGURE 1.4. Chrornatogra:nrne type  siIr Porapak &. 



Dans l e s  deux cas ,  l ' i d e n t i f i c a t i o n  d e s  d i v e r s  p i c s  chromatogra- 

phiques a é t é  r é a l i s é e  d 'une p a r t  en comparant l e u r  temps d e  r é t e n t i o n  avec 

ceux d ' é c h a n t i l l o n s  purs,  e t  en - ~ t i l ! s s n t  l a  méthode de renforcement des  

p i c s ,  d ' a u t r e  p a r t e n  c a r s c t é r i s a n t  i c i  n a t u r e  des  gaz à l a  s o r t i e  du d é t e c t e u r  

en  u t i l i s a n t  d e s  r é a c t i f s  fonc t ionne l s  app ropr i é s  quand i l s  e x i s t a i e n t .  

d ' i n j e c t i o n  dans l e  chrornatogranhe. 

Pour 6 v i t e r  d ' é v e n t u e l l e s  condensations l e s  i n J e c t i o n s  se f o n t  

au  moyen d 'une vanne 5 gaz chauffee i   PO OC, r e l i é e  directement  ?t l 1 i n , 1 e c t e u r  

du chromatographe. Nous n 'avons pas équipé nos sp rouve t t e s  de  "by-pass", ce  

qu i  é v i t e  d ' i n t r o d u i r e  de  l ' a i r  dans i a  colonne avant  chaque analyse.  Par 

cont re ,  un v ide  poussé é t a i t  r e a l i s é  au  dessus  de l ' é p r o u v e t t e  avant  chaque 

i n J e c t i o n ,  c e t t e  opéra t ion  é tan t  s c h é m a t i s k  s u r  l a  f i ~ r e  1.3 

$ac t ion  a n é c e s s i t é  l ' emplo i  de 

deux chromatographes : 

- Un a p p a r e i l  AEROGRAPq 90 P 3  à catharomètre  4quipé d 'une colon- 

ne de Tamis molécula i re  5A, de  granulorn&trie 60 à 80 mesh, de  3,5O m. de  long.  

Avec l ' a r g o n  comme gaz v e c t e u r  ( d é ~ i t  25 cc .par  minute),  e t  en maintenant 

s a  température à 50°C, c e t t e  colonne nous a permis d e  doser  e t  de s é p a r e r  

successivement H 2, Na, 02, NO, CH el: CO. Bien que ces  cond i t i ons  d ' u t l l i s a -  4 ' 
t i o n  s o i e n t  c e l l e s  préconiskes pa r  CRAWFORTH e t  WADDINGTON (7), nous avons 

observé une inve r s ion  dans l ' o r d r e  des  p i c s  du chromatogramme en ce  q u i  con- 

cerne  l e  monoxyde d ' a z o t e  e t  l e  méthane. Préc isons  encore que l ' i n t e n s i t é  du 

courant  parcourant  l e s  f i l a m e n t s  é t a i t  d e  125 mA., ce  qu i  correspond à l a  

v a l e u r  maximale d'utllisationavecl'argon, l e s  tempéra tures  de  l ' i n j e c t e u r  

e t  du d é t e c t e u r  respect ivement  140 e t  100°c, e t  l e  diamètre  de  l a  colonne 

1/8 de  pouce. 

- Un chromatographe VARIAN 2860-10 également à catharomètre ,  

muni d e  deux colonnes d e  Porapak & en p a r a l l è l e s .  Ces colonnes de  3,60 m. 

de long  e t  1/4 de  pouce d e  d iamèt re  a v a i e n t  une granulomètr ie  de  50 à 80 

mesh e t  e l l e s  é t a i e n t  parcourues par  un courant  d 'hélium à r a i s o n  de 25 cc. 

par  minute. 

Une programmation de  la ' ternpérature du f o u r  a permis de  r é d u i r e  

l a  durée  d 'un  chromatcgrarnme à 40 m. ( f i g u r e  1.4.) e t  d ' a n a l y s e r  1 2  produi t s .  

E l l e  c o n s i s t a i t  5 mainteni r  l a  température cons tan te  ? 1 0 0 ' ~  pendant 1 2  m. 

p u i s  5 l a  f a i r e  c r o f t r e  jusqu 'h 19g°C 3 r a i s o n  de 6OC par  minute. 



Ces deux chromatngrames nous permettent  de d o s e r  au t o t a l  16  

p r o d u i t s  en fonc t ion  du temps. 

Le ni t rométhane p r ~ v e n a n t  de  l a  s o c i é t é  PROLABO e s t  d i s t i l l é  

e t  conservé en présence d e  ch l c ru re  d e  calcium. 

Les gaz proviennent  de l a  s o c i é t é  l 'AIR LIQUTDE : 

Le méthane à 99,9 5 de pure t4  e s t  u r i l i s j  sans  t r a i t e m e n t  p réa l ab le .  

~ ' o x y ~ è n e  également à 99,/ % de puirte e s t  p u r i f i é  par  passage dans  un p iége  

r e f r o i d i  à -80°c. 

Le dioxyde d ' a z o t e  a 99,: $ de p u ~ ~ e t é  c o n t i e n t  d e s  t r a c e s  d e  ch lo ru re  de n i t r o -  

s y l e  e t  d 'eau.  C e t t e  d e r n i è r e  e s t  r e t enue  par  passage s u r  de l ' anhydr ide  phos- 

phorique. 

Le monoxyde d ' a z o t e  à 99,9 $ c ~ n t i e n ~  d e s  t r a c e s  d ' azo te .  

Après n u r i f i c a t i o n ,  l a  présence de t r a c e s  de  corps  é t ra r igers  e s t  

d é t e c t é e  pa r  chromatographie ce q u i  permet d ' é v e n t u e l l e s  c o r r e c t i o n s  l o r s  

d e s  dosages. 
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C H A P I T R E  2 

~ ' e x p l o j t , a t i o n  de l ' o r y d a t i o n  ménagée du méthane dails l e  Sut  d e  

f a b r i q u e r  i n e u s t r i e l l e n e r i t  du methano1 ou du formol s e  heu r t e  5 de nnabreuses I 
l 

d i f f i r u l t é s  : t o u t  d 'abord,  l e  mécanisnie de  l a  r é a c t i o n  e s t  e n  chaines r ami f i ée s  ! 
:I r ami f f ca t ion  I n d i r e c t e  (1) e t  de ce f a i t ,  l a  r é a c t i o n  ne démarre q u t a p r & s  1 

un temps re la t ivement  lono pendant l e q u e l  apparemment r i e n  ne  s e  p rodu i t ,  D '  

autzae n a r t ,  le: rendements ~ a x i m a  en p rodu i t s  i n t e rméd ia i r e s  s o n t  t o u j o u r s  t r è s  ~ 
l 

f a i b l e s  e t  l e s  condi t ions  opt imales  d e  l e u r  formation ne semblent guère  favo- 

r a b l e s  : pour Bv i t e r  l e u r  d400mpositionJ l a  r é a c t i o n  d o i t  S t r e  e f f ec tuée  à 

basse température dans des  cond i t i ons  paramètr iques pour 1 e s q u e l l e s ~ B a  pér io-  

d e  d ' i nduc t ion  e s t  t r è s  longue. Pour p a l l i e r  c e t  i n c o n v h i e n t ,  l e s  chercheurs  

o n t  es:aye de r é d u i r e  c e t t e  n4riode d ' i nduc t ion  en  i n t r o d u i s a n t  un a d d i t i f  

q u i  augmenterai t  simultanément l a  v i t e s s e  de  l ' é t a p e  d ' i n i t i a t i o n  e t  l e  ren- 

dement en  composés in t e rmèd ia i r e s .  Les i n i t i a t e u r s  l e s  p lus  u t i l i s é s  s o n t  d '  

une p a r t  des  halogènes ou d e s  compos6$ halogénés (2) d ' a u t r e  p a r t  l e s  oxydes 

4'azote e t  l e u r s  dé r ivés .  r ' e s t  avec ce$ d e r n i e r s  que l e s  r é s u l t a t s  l e c  p lus  

e:icourageants o n t  btd obtenus et c ' e s t  nour c e t t e  r a i s o n  que nous avons é t u d i é  

i notye t o u r  l ' i n f l u e n c e  du dioxyde d ' a z o t e  s u r  l ' oxyda t ion  du mpthaile. 

Nous avons pu a l o r s  b é n 4 f i c i e r  de  l a  grande experience acqu i se  

au Labora to i re  pa r  DECITKJX dont  l e s  é tudes  s u r  l ' o x y n i t r a t i o n  e t  l a  n i t r a t i o n  

d 'hydrocarbures  superi  eu r s ,  l e  butane e t  l e  propane ( 3 )  on t  abou t i  à d e s  ex- 

:)loi t a  t i  ons j n d u s t r i e l l e s  ( 4 ) .  

2.1. PROPRIETES T.fE:3:/I@DY?fAbIIQlES DU DIOXYDE D ' AZOTE. ! 
 utilisation de NO, nose un c e r t a i n  nombre de  problèmes p r a t i -  1 

ques, l e  premjer & t a n t  de conna i t r e  l a  concen t r a t ion  de ce gaz dès  l a  ternnéra- 

t u r e  o r d i n a i r e  sous une pr.ession donnée. On s a i t  en  e f f e t  que deux r é a c t i o n s  

6 q u j l i h r 6 e s  peuvent se nrodui re  : 
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à basse température,la dimérisation 2 NO2 2 N204, 

à plus haute température, la décomposition 2 NO2 2 2 NO + O* . 
On trouve dans la littérature(37) les grandeurs thermodynamiques relatives à 

ces équilibres, ce qui permet de calculer le degré de dissociation dans diffé- 

rentes conditions.Ainsi, sous 1 atmosphèreles valeurs de x = (NO )/((No~)+(N~c~)> 
2 

sont les suivantes: 

T O C  2 6 7  60,2 100,l 140 

x 0 , 1995 O, 5284 O, 8923 1,000 

le dimère n'existant plus au dela de 140°C sous la pression atmosphèrique.La , 

sensibilité du degrd de dissociation vis A vis de lapression ne peut être né- ' 
1 

gligée,x augmentant notablement quand la pression diminue(38).Ne disposant que' 

de valeurs très rares de x pour les pressions sous atmosphèriques,nous avons 

procédé de la façon suivante pour déterminer le nombre de molécules de NO 
2 

presentes potentiellement dans un mélange donné:Le mélange NO2 + N204 est tout 
d'ahord stocké dans un ballon sous une pression égale à sa pression partielle, 

dans le mélange avec l'hydrocarbure et ltoxyg&ne.On détend ensuite une partie 

de ce mélange dans le réacteur à une température supérieure à 140°C c'est à 

dire dans des conditions telles que l'dquilibre soit intégralement déplacé 

vers la formation du monomère.La mesure de la pression règnant alors dans le 

réacteur et l'application de la loi des gaz parfaits permet de calculer la 

concentration en NO quand la dissociation est complète.En la comparant à la 
2 

concentration "initialen en NO + N O ,on peut en déduire facilement la valeur 
2 2 4  

de x. 

Cette procèdure expérimentale s'est rdvélde inutile par la suite 

lorsque la méthode de dosage spectrophotomètrique du dioxyde d'azote a été 

uti1.l sée, 

La cinétique de décomposition de N O est extrèmement rapide,lf 
2 4 

équilibre étant atteint en nains de 3.10-~ seconde à température ambiante. (5). 
Il n'en va pas de même de la dissociation relativement lente 

2 NO, 4 2 NO + 0, . La constante de vitesse 
2 z -1 -1 

de la dissociation, processus d'ordre 2,vaut 10 exp(-2fj,6/~~)cc.mole .S. 

(6).~a valeur de la constante d'dquilibre dtant donnde par la relation suivan- 

te : LogK = (25,2/2 RT) -0,75LoaI: + 5.10% - 0,925, K étant en cc./mole. 
il est facile de calculer le degr4 de disaociation y - (NO)/((NO)+(NO~)) à 

di fférentes tempdratures (37) : 
T OC 222 390 485 594 

Y 0,0417 0,3505 0, 5748 0,9871 
La dis~ociatibn en monoxyde et en oxygène est comme pour l'équili- 

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

tions expérimentales,(400 500°C,pression inférieure ?i la presSion atrnosphè- 



a limite d-explos~on 
b limite de flamme froide 

1 O '10 de NO2 
2 0,0325 % de NO2 
3 0,075 ' l e  de NO2 

4 0,15 '/O de NO2 
5 0,25 O10 de NO2 
6 0,50 '10 de NO2 
7 10 ' / O  de NO2 

%Y<: 
\\Cf> O FTQURE 2.1. D4placement des limites d'explosions 

normales (a) et froides (b) lors de l'oxydation du méthane en 

prdsence de quantit4s croissantes de NO 2' 

Mélange CH,, - O;, : 2 - 1 . 



rique),les temps de réaction toujours inférieurs ,% quelques minutes sont in- 

suffisants pour que l'on atteigne l'équilibre thermodynamique.Nous avons ktu- 

di6 la cinétique de cette décomposition en NO et Og 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 parfait accord avec 

la valeur citée ci-dessus: la réaction est du second ordre et possède une éner- 

gie d'activation de 26 kcal/mole.~es corrections dues à la décomposition de 

NO2 seul, sans être négligeables,sont relativement faibles,du moins pour des 

pressions partielles de NO:, assez basses et il semble alors plus simple d'étu- 

dier les processus de nitration et d'oxynitration à partir de mélanges conte- 

nant NO et N O à température ordinaire,plutot que d'introduire dans le réac- 
2 2 4 

teur NO et N O seuls et d'attendre l'établissement des équilibres avant d' 
2 2 4 

ajouter 1 ' hydrocarbure (73. 

Examinons à présent les phdnomènes obsemrds dans l'oxynitration 

du mdthane puis au cours de la nitration pure. 

2.2.1.MORPHOLOGIE DE LA REACTION. 

Comme celle de tous les hydrocarbures, l'oxydation du méthane se 

caractérise par deux types d'autoinflarnrnation, "froide" et "normale", dont 

les limites d'apparition sont représentées sur la figure 2.1. (courbes la et 

lb).   effet le plus spectaculaire de l'addition de dioxyde d'azote est certai- 
nement l'abaissement de cas limites, mis en évidence par DIXON (8) et confir- 
mé plus tard (9, 10). 

~usqu' A présent, cette promotion, assez complexe en fonction des 

quantités de dioxyde ajoutées (10) n'avait été observée qu'en ce qui concerne 

la limite d'inflammation normale. Nos résultats confirment cet abaissement 

considérable des limites de Flammes normales même en présence de traces de 

NO et montrent qu'il s'accompagne d'un effet également important sur les limi- 
2 

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 

mais le maintien d'un coefficient négatif de température assez peu marqué. 

Les additions de dioxyde d'azote modifient également la réaction 

l lente et l'on remarque par exemple la présence de plusieurs maxima dans la 

l courbe d ' évolution thermique ; 
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300 torr 

FIGURE 2.2. O>cynitration du méthane : Pertur- 

bationsdescourbes de variation de pression en fonction du temps 

par la  présence de dioxyde d'azote . .é l~n~e  CHII- 0 2 , 2 - 1 . 

F T E I z  2.3. ÇExynftmtion du dt.iarme : L'addition 
de traces de NO., semble nt&uoir d'effet  que sur la griode d' 

inducticm* 



YENIKOLOPYAN et KONOREVA (11) ont attribué le premier à la réaction de nitra- 

tion seule et le second à l'influence d'un produit intermédiaire, le nitromé- 

thane sur la réaction d'oxydation de 1'hydrocarbure.Pour étayer cette hypothè- 

se,ils font remarquer que lors de la nitration du méthane ,le premier maximum 

existe seu1,le second n'apparaissant que lors de l'addition dtoxygène,ct que 

la réaction du méthane avec l'oxygène en présence de nitrométhane ne pr6sente 

que le second maximum de ternpéra.ture.llallure des courbes de variation de pres- 

sion que nous avons enreqistrées en fonction du tempss'accorde bien avec les 

observations de YENIKOLOPYAN: Elles possèdent plusieurs points d'inflexion ce 

qui permet de décomposer la réaction en différentes phases (~igure 2.2): 

-Une reaction initiale très sensible aux variations de 

pressions,températures ou proportions initiales dladditif.&uand l'un de ces 

trois paramètres croit,cette phase initiale peut devenir explosive. 

-Une évolution sigmoIde plus lente que la précédente qui 

semble correspondre à la réaction d'oxydation du méthane.En effet,quand les 

quantitds d'additifs sont extrèmement faibles,il n'y a pas d'altération de ce-t- 

te partie de la courbe (~igure 2.3.),lfeffet du dioxyde d'azote ne se manifes- 

tant que par une diminution de la période dlinduction.~our des quantités plus 

importantes,l'accélération de la réaction devient beaucoup plus nette.Apparai2-, 

alors un phénomène de fin de réaction qui se traduit par une cassure sur les 

courbes de pression ; cette acc<;laratioli ~i'est pas sans rappeler les phériornk- 

nes de fin de réaction observc~s au cours de l'oxydation des hydrocarbures : 

le "pic d'arret" qui apuarait quand l'oxygène a été totalement consomrnd (12) 

et les "flammes à long r3etard" qui ne peuvent prendre naissance qu'après dis- 

narition complète de l'hydrocarbiire (13). On peut donc faire l'hypothhse que 

cette accélération brutale en fin de réaction résulterait de la disparition 

complète de l'oxygèiie ou de l'un des produits intermédiaires form4s au cou1.s 

de la. première phase rkactionnelle. 

AsHMORE et PRESTON (10) réJoignant YENIKOMPYAN et SKTERN (14) ont 

attribué l'existence de la première limite d'explosion à la réaction d'initia- 

tion CH4 + -+ CH + HN02 . ( En présence de 
N02 3 

N0,il faut alors admettre la transformation rapide du monoxyde en dioxyde d' 

azote.Comme MERIAUX l'a montré,(lg) la vitesse de la réaction 

2 NO + O2 -F 2 NO2 , d'ordre global 3,est très 
insuffisante pour expliquer la transformation quasi instantanke de NO en NO 

2 
et il faut sans doute chercher une explication en faisant intervenir des réac- 

tions du type XO + NO -+ NO2 + X ).cette hypothèse est con- 

fortée par plusieurs faits expérimentaux: 

-Le fait que les courbes de disparition de NO soient confondues 
2 

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



de la quantitd d'oxygène présente dans le milieu. 

-La valeur de l'énergie d'activation déduite de la première limite 

dtexplosion,38 kcal/mole,assez voisine de celle trouvée par EMANUEL (7),42 kcaL 

dans la nitration pure du rnéthane.Ce dernier argument peut être contesté dans 

la mesure où, d'une part la détermination de l'énergie d'activation globale 

~'ASHMORE utilise la mesure delavitesse critique de la réaction et nécessite 

la connaissance de constantes physiques difficiles à calculer à priori et où 

d'autre part l'énergie d'activation de 42kcal/mole est beaucoup plus élevée 

que la valeur couremment admise ( 26 à 30 kcal/rnole ) 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 à dire le rendement par mole 

TABLEAU 2.1.Bilan de la catalyse homogène de l'oxydation de CH par 4 

Référence 
-- - "1 

les oxydes d'azote. (z = temps de conta 

EUSUF (17) 1 

- .  

Pourcentage ! de CH4. 

1 16,7-66%/air 
-- 

16,7/air 
16,7/ai r 

OTSUKA (18) 1 
1 

GUDKOV (19) 1 
- l 

L OTSUKA (20) i 

Catalyseur 

sans 

O,l$ NO 
1' 11 

tt II 

YENIKOLOPYAM 
(21) 

1 
I 
i 

YENIKOEOPYAN ' 
( 2 2 )  

I 

11 , 7-37 5/ai? I 
28,5/air 0,0$-0,5$ NO 

T O C  ! Rendement 
j par passe 

1 

600 à 652 

14 / air 

90 / 0, 

33 / air 

50 / o2 

en $ 
sélectivité 

4,6 à 24 

10 à 22,5 

42 

30 

25 à 30 

m03 
1 à 3% NO 

O,l$ NO 

1 à 3% NO 

0,g à 1,35 
600 ir=0,4 à 1,) 
620 0,9 à 1,25 

/r=o,5 à 0,7 

550 1 T = 0,0356 

paJo ou N o2 
3 

600 à 700 ~=0,2 à 0,7 

Identique avec NO2 
ou avec CH NO 

3 2 
2 2 

l 

I 

/ air 
l 

590 à 610, 2,5 à 2,8 
z=O,l à 0,6 

600 1,6 à 2,3 

O,l$ NO 

r 
1 50 / O, 
1 
I - 

il, 4 

t 
t 

524 1 



d'hydrocarbure consommée a t t e i n t  pa r fo i s  des valeurs  appréciables c ' e s t  pres- 

que toujours  pour un temps de contact  ext,rémement f a i b l e  e t  une consommaLion 

de méthane infime.Le rendement n ' e s t  au rifeux augmenté que d 'un f ac t eu r  2  ou 

3 que l les  que so ien t  l e s  conditions pararnètriques initiales,comme l e  montre 

l ' é t ude  t ~ è s  complète de MFAIAUX ( 1 5 ) , ~ e s  quelques e s s a i s  analyt iques  que nous 

avons r é a l i s é s  conco-dent tout  À f a i t  ; vec ses  r é s u l t a t s  e t  ceux ~ ' A s H M O R E :  

les  rendeaents en produits  i n t e~~rnèo i a i r e s  sont-très f a i b l e s ,  ces  produi ts  pas- 

s a n t  t r è s  t ô t  par un maximum. 

La presence du nitrométhane parmi les  produi ts  I n~e rmSd ia i r e s  ins -  

t a b l e s  e t  sa  f o r t e  r é a c t i v i t é  ( 2 l ) l a i s s e  presager l e  r ô l e  t r è s  important que 

c e t t e  molécule peut jouer, peut ê t r e  au cours de l a  seconde phase de l a  réôctioi 

SI  l ' u t i l i s a t i o n  de l ' o x y n i t r a t l o n  semble i r r é a l i s t e  pour f ab r i -  

quer indust r ie l lement  du formaldéhyde,- une étude ch i f f r ée  (23) montre que l e  

p r i x  de rev ien t  de l a  même quan t i t é  de formol fabriquée par oxydation ménagee 

du méthane s e r a i t  2 à 3 f o i s  plus élevé que par l e  procédé c lass ique de dés'ny- 

drogènation du méthanol - l e s  problèmes c inét iques  semblent par t icul ièrement  

in té ressan t s ; l eu i -  compréhension passant par c e l l e  de l a  réac t ion  de n i t r a t i o n  

en absence i n i t i a l e  d'oxygène,examinons a présent  l e s  p r inc ipa les  c a r a c t é r j s -  

t i q u e s  de l a  n i t r a t i o n  du m8thane. 

2.3.1. ETUDE BTBLIOCRAPHI&!JE. 

cAe aiu Une revue bibliograp'riici~s conpl&te ayant récemment é t é  publi: 

l abo ra t o i r e  par DECIIEIUX (24), il ne Amus a pas semblé u t i l e  de reprendre un 

h i s to r i que  de travaux abondernrnent d e c r i t c  par ai l leurs.Nous nous contenterons 

donc de résumer ou de f a i r e  r e s ç o r f i r  i e s  r é s u l t a t s  l e s  p lus  marquants e t  de 

compléter l a  mise au point  de DECHAUX avec l e s  r é s u l t a t s  l e s  p lus  récents .  

2.3.1.1, P.iorphologie de l a  réact ion.  

La premisre mise en 6vi3ence du ca rac tè re  explos i f  de l a  n i t r a t i o n  

der  hyc?roca~~bures da te  de 1953(25)uuand YOFFE met en évidence t r o i s  comporte- 

ments d i f f é r enc i é s  par l a  nature  de l ' émiss ion lumineuse, deux r éac t i ons  len- 

t e s  pas ou peu lumineuses e t  une réac t ion  explosive t r è s  lumineuse. 

Une premihre approche c inét ique e n t r e  350 e t  420°C (26) conduit à 

une expression relat ivement complexe de l a  v i t e s s e  de l a  réac t ion  d é f i n i e  par 

rappor t  à l a  va r i a t i on  de l a  pression : 
0,8  2  

w = h 1 (cY~).(No ) - \  2(Ci4 ) . ( N o 2  2  



Peu de temps après, en lg'j8,~rnA~UEL et GAGARINA (27) précisent 1' 

allure des courbes de variation de pression: Celles ci ne possèdent ni période 

d'induction ni point d'inflexion à 400°C;il est vrai que l'introduction préa- 

lable du NO longtemps avant celle du méthane fait que la réaction étudiée s' 
2 

apparente davantage à une oxynitration qu'à une nitration.11~ trouvent un or- 

dre un par rapport au méthane,et un ordre par mpport au dioxyde d'azote varia- 

ble avec la température(1 à 38o0c, O,3 à 420°c).I,a vitesse de la réaction , 
d(* p)/dt , augmente avec la concentzation de NO et diminue quand on ajoute 
de ltoxygène;elle peut se mettre sous la forme : 

w = k (CH ).(NO )/(O ), k ayant une énergie d'activation 4 2 2 
de 42 kcal/mole. 

c'est à des concLusions nettement différentes qu'aboutissent 

TOPCHIEV et SHTEFW (28)à partir de 1962,Procédant avec des prémélanges à tem- 

pérature ambiante,ces auteurs précisent la limite de flamme froide et cernent 1 1 
une zone d'inflammation normale.En corrigeant la vitesse globale de la réac- 1 
tion ,mesurée à partir de la variation de pression,de la contribution due ?i la 

dissociation,ils obtiennent un ordre un par rapport à chacun des constituants. 

Peut être doit on expliquer la différence entre ce résultat et celui de leurs 

préddcesseurs par la différence des modes de déterrnination,TOPCHIEV utilisant 

la méthode des vitesses initiales,EMAi\WEL déterminant un ordre "dans le temps". 

Ils déterminent l'expression suivante de la vitesse globale: 
14 

w = 7,2.10 ~X~(-~~,~/RT).(CH~).(NO~) mole/cc.s. 

Contrairement aux additions de monoxyde dtazote,l'introduction d' 

oxygène n'est pas inhibitrice (28) ce qui semble à nouveau en désaccord avec 

les expériences ~ ' E M A N u E L . E ~ ~ ~ ~ , ~ ~  promotion apportée par l'addition de nitri- 

te de méthyle ou de formol se traduit par un net abaissement de la limite de 

flamme froide sans que la répartition des produits de la réaction soit quali- 

tativement modifiée. 

2.3.S.2.Résultats analytiques. 

Dès 1928, FROHLICH (29) ess:ye de fabriquer du méthanol par nitra- 

tion du methane entre 430 et 680a~.cn dépit de l'absence de méthanol dans les 

produits de la réaction,son étude rdvèle l'existence d'un certain nombre de 

corps intermédiaires, le formaldéhyde dont la sélectivité atteint 25% à la tem- 

pérature la plus basse,et l'acide formique à l'ktat de traces, les produits 

finaux étant par ordre d'importance le monoxyde d'azote,l'hydrogène,les oxydes 

de carbone et l'azote moléciilaire. 

Par la suite,ltattention des chercheurs se mobilise vers la fabri- 

cation industrielle de dérivés nitr7és.Ainsi HASS et coll.(30)atteignent des 

rendements en dérivés nitrés supérieurs à 205% avec HNO . 
3 -  



CHL - NO, 

réaction lente 

FIGURE 2.4. Ni t ra t ion du méthane : Limites d '  

explosions isochores (a) e t  isothermes (b) .  

FIGURE 2.5. Ni t ra t ion du méthane : Application 

de l a  r e l a t j o n  de SEMXNOV à l a  l im i t e  d'explosion isochore pour 

déduire une 4 n e r ~ i e  d'actfvati~n  lobal le. 



Les rendements obtenus par GAGARINA (7) sont nettement plus PaibLes 

mais la pression est très inférieure et les conditions opératoires sont celles 

d'une oxynitration.0utre le nitrométhane et les produits déja mis en evidcnce 

par FPOHLICH,il faut signaler la présence de faibles quantités d'acîde cyarahy- 

drique. 

Les résultats de TOPCHIEV et SHTERN (28) apportent peu d'cléments 

analytiques nouveaux dans le domaine de la réaction lente puisque seuis CO, 

CO ,C NO et H O sont analysés avec le NO dont la consommation est assez 
2 5 5 2  2 2 

rapide.Le nombre de moles de nitrométhane dosé encore plus faible que lors de 

l'étude précédenteriiontrela grande réactivité de cetke espèce chirniqiae. 

Paradoxaiement,les mécanismes proposés considèrent le nitrométhane 

comme un produit fina1;TOPCHIEV envisage le mécanisme suivant: 

CH4 + NO2 + CH + HN02 
3 ( 0 )  

CH20 + NO2 + HCO + HN02 (4 )  

HCO + NO2 -+ H + CO2 + NO (5) 

HCO + NO2 + CO + OH + NO ( 6 )  

H + ND2 + Nil + OH (7) 

OH + NO2 -F HNO 
3 (8) 

OH + NO:, -+ HO2 + NO (9) 

CH.ro -+ rupture (11) 

dans lequel, outre le nitr~méthane~un'certain nombre d'espèces vraisemblable- 

ment réactives ne participent pas à la réaction (HNO~,HNO ,H O ).On reinarqiiere 
3 2 2  

également qu'aucune réaction susceptible de former de l'eau n'est envisagée, 

 application de l'état stationnaire et l'utilisation d'approxima- 

tions contestables telles que cellequi consiste à égaler la vitesse de la ré- 

action d'initiation à celle de la réaction 4 ou à négliger les rléactions 8 2t 

11 permettent d'aboutir à lf6quati~n: 

-d(~~~)/dt = 2 k0.(~~4).(~0 2 ).(l+2 k/kl) . E" consid6rant 

les énergies d'activation des processus 1 et 2 très voisines,lfénergle d'acii-. 

vation globale de la réaction devient celle de la reaction dfinitfation,qui 

serait alors voisine de 34 kcal/rnole. 



c ' e s t  à quelques var iantes  près  ce schéma que MLLOD propose d i x  

ans  plus t a r d  (31) :Les di f férences  concernent l a  r é a c t i v i t é  de HKO e t  Ze ma- 
2 

de de formation du formol pu i squ ' l l  t i e n t  compte des r6actions:  

2 HNO2 -L N o 2  4- NO + H20 (12) 

e t  CH O --+ C H O +  H 
3 2 (13) 

Assez logiquement, il envisage de former l ' e a u  par réaction des radicaux OH 

s u r  l e  méthane mais ne f a i t  plus ii3terveriir 1 ' ac ide  n i t r ique .  

Il calcule  l e  fac teur  de raniif icat ion y correspondant,9 450°C! pcur- 

d iverses  pressions i n i t i a l e s  du mélange 4 CH + 1 NO e t  t ~ o u v e  l e  même ordre 
4 2 

de grandeur pour l a  pi-ession à par tir de l aque l le  e s t  p o s i t i f  (200 t o r r . )  

e t  pour l a  pression l im i t e  d 'explosion (160 t o r r . ) .  

2.3.2.1.Etude morphologique. 

La l i m i t e  d'explosion correspondant au  mélange CH NO à 15% de 4- 2 
dioxyde d 'azote  ( ~ i g u r e  2.4a)a une a l l u r e  un peu d i f f é r en t e  de c e l l e  présencke 

par SHTERN (28),1e relèvement de c e t t e  l im i t e  aux températures l e s  p lus  baçses 

é t a n t  dans nowe  cas beaucoup moins accentué.La t r a n s i t i o n  en t r e  l a  réact ion 

l e n t e  e t  l ' exp los ion  e s t  t r è s  r le t iz  en dép i t  de l a  f a i b l e  in.l;ensité du ph4no- 

mène explosif .Ainsi  ,à l ' i n té r i eb : '  iornaine d'explosion au voisinage de l a  

l i m i t e ,  r i '  avons nous enregis t rS  qu'une é lévat ion de température c r i t i q u e  ùc 

5 O C  , e t  une é lévat ion t o t a l e  de l!+°C,ces valeurs t r è s  f a i b l e s  pouvan-t; êtrc 

dues à l a  l oca l i s a t i on  dx m i c r ~  t;?, L rr ~ o o u p l e  au voisinage de l a  paroi  drz réac- 

teur.Cette réact ion explosive d'arr~p i tude  modér6e présente de f o r t e s  anaiogieç 

avec une flamme froide.Quand l a  p r c ~ s l o n  augmente , l f in tensi té  de l a  pu l sa t i cn  

c r o i t  de façon continue jusqu'à ce qoe l ' o n  obtienne une explosion t r è s  bruta-  

l e  capable de b r i s e r  l e  réacteur. lei ,  l i m i t e s  d 'appar i t ion de ce phénomonn i i '  

on t  , pour de s  ra i sons  évidentes, pu b r c  délermin4es. 

La concentrat ion du dio.<yde d 'azote  a un e f f e t  t r è s  important su r  

l e s  l im i t e s  à 'explosion:  à 470 e t  133°~ ,nous  observons ( ~ i g u r e  2.4b) un e f f e t  

promoteur maxi?nu!n respectivement I,'Qilr 22,5 e t  27,5% de MO  es pourcentages 
2 ' 

indiqués  correspondent à l a  proportion du mélange de (NO 2 + N 2 4  O ) à 25OC par 

rappor t  à l a  pression t o t a l e  à l a  même température). 

L ' exp lo i t a t ion  de l a  l i m i t e  d 'explosion en u t i l i s a n t  l a  r>elatioii 

de SEMENOV , Log (pO/~O)  = cte -E/RT conduit à une énergie d ' a c t i va t i on  globa- 

l e  assez f a i b l e  de l ' o r d r e  de 24 k c a l / m o l e ( ~ i ~ u r e  2.5.).En f a i t , l a  l i n é a r i t e  

de l a  courbe obtenue e s t  douteuse e t  par conséquent, l lénergie d ' a c t i va t i on  

a i n s i  mesurée e s t  e l l e  sans grande significat ion.Un essa i  d ' app l ica t ion  àe 



cette même relation à'la limite d'explosion obtenue par SHTERN (28) montre . 

que la non linéarité est alors encore plus marquée qu'en utilisant nos résul- 

tats. 

Les courbes de variation de pression ne présentent 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 w0 =(dp/dt)' 

est une fonctinn linéaire de l'inverse de la température absolue.Si wO peut 
te se mettre sous la forme w0 = C exp(-E RT , la pente de la droite obtenue 8 )  

fournira l'énergie d'activation globale E de la réaction.0n constate alors 
g 

que E varie avec la pression initiale: 
g - 

PO torr. 2 5 55 152 300 
E ,kcal/m.32 
g 

39 4 2 4 5 
Cette variation provient de la décomposition du dioxyde d'azote 

en monoxyde et en oxygène qui se produit compétitivement avec la réaction sur 

le méthane. En effet, en corrigeant w0 de la part prise par la réaction 

2 NOg -+ 2 NO + O ,l'énergie d'activation devient indépendante de la pression 
2 

initiale.Les corrections ont été effectuées de la manière suivante:une expé- 

rience avec un mélange CH NO était suivie d'une expérience avec le mélange 4- 2 
N -NO sous la même pression totale,la quantité d'azote dtant identique à celle 

2 2 
de méthane lors de l'essai précédent. 

La valeur corrigée obtenue dans un réacteur neuf en silice, 

E = 54 kcal/mole est plus élevée que celles du tableau précédent, ce qui se 
g 
conçoit aisément puisque l'énergie d'activation du processus 2 NO + 2 NO + O2 

2 
vaut 27 kcal/mole . 

Dans un rdacteur en quartz vieilli ou dans un réacteur en Pyrex, 

on note encore une augmentation de E quand on corrige la vitesse de la réac- 
g 

tion,mais elle est beaucoup plus atténuée que dans un réacteur neuf.Les résul- 

tats sont d'ailleurs diffdrents.suiyant que la vitesse initiale est définie 

à partir de la courbe de pression ou de la variation de la concentration du 

dioxyde dtazote.Ainsi dans un reacteur vieilli mesure t-on E = 39 kcal/mole 
g 

en utilisant la pression et 34 en partant de la variation de (NO ), ce qui 
2 

donne aprbs correction mspectivement 48 et 36 kcal/rnole.~'accord avec les 
résultats ~'EIMNUEL (27) (42kcal~mole d'après les courbes de pression) et de 

SH'IXRN (28) ( 34kcal/mole d'après les courbes pNO = f(t)) est alors meilleur. 

A une temperature donnee, la vitesse igi tiale corrigée varie comme 

le carré de la pression et en faisant varier le rapport (CH~)'/(NO )O,on trou- 2 
ve un ordre un par rapport ii CH4 et à NO .Il est donc possible d'écrire: 2 

-(d(No2)/dt)' = 2,?.1d5 exp(-36/RT).  CH^). (NO,) mole/cc. S. 



a FIGURE 2.6. Nitration du méthane : La consom- 

mation du dioxyde d'azote est quasi-totale. 

La cinétique de disparition de NO2 est complexe, 

l'ordre apparent par rapport & NO 2 variant avec la tempdrature 

initiale . 
pO = 100 torr., 75% CH4 . 



Rappelons que S m  avait donné l'expression: 

-(d(~O~)/dt)' = 7,3.1014 exp(-33,6/R~).  CH^). ( ~ 0 ~ )  mole/cc.s. 

Il faut sans doute chercher 1 'explication des valeurs différentes 

calcul4es à partir de l'évolutibn de la pression totale ou de celle de la pros- 

sion partielle de NO dans les contributions différentes des deux processus 2 
de disparition du dioxyde d'azrite, 2 NO2 + 2 NO + O - =  3 moles et 2 

CH4 + NO2 -+ PRODUITS = a moles ,à 1 'augmentation de la pre.3- 

sion,la contribution de la réaction avec le méthane étant probablement infé- 

rieure à celle de la première réaction , la valeur de a 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 problèmes inhérents à la présence de fortes quantités de dioxyde d'azotè 

au sein du milieu réactionnel: 

Quelques pics ( NO,H O ) des chromatogrammes sont perturbés par 
2 * 

le dioxyde d'azote et il est nécessaire d'opérer des corrections en fonction 

des quantités inJectées. 

 autre part, l'oxygène éventuellement formé réagit dans l'éprou- 
vette de piègeage avec le monoxyde d'azote et l'analyse chrornatographique de 

l'oxygène est impossible tandis que celle du monoxyde d'azote est à nouveau 

perturbée. 

Enfin,si l'on utilise la technique de piègeage par détente à 77OK; 

les fractions piègées sont très importantes et le pic correspondant au monoxy- 

de de carbone est masqué par celui très Important du méthane.11 faut alors dé- 

tendre & température ambiante ce qui- Péduit les quantités introduites dans le 

dispositif d'analyse mais diminue la prdcision des mesures, 

Ces nombreuses difficultés expliquent le volume rdduit des résul- 

tats analytiques obtenus, 

Quelques exemples de l'évolution de la concentration en dioxyde 

d'azote en fonction dil temps sont représentés sur la figure 2.6. La disparition 

de ce réactif est très rapide mals sa consommation totale ne s'accompagne d' 

aucune perturbation sur les courbes de variation de pression.llordre apparent 

dans le temps par rapport à NO2 varie avec la température passant de l'unité 

à 419'~ h une valeur proche de zéro au voisinage de la limite d'explosion. 



C H 4 -  NO2 

PP 100 tor r  

FIGüRE 2.7. Nitration du méthane : la 

transition de la réaction lente h l'explosion s'accompagne 

d'une accél6ration brutale de la cnnsommation du dioxyde 

d'azote. 

Mélange 3 75 $% de méthane. 



Enfin, l e  passage de l 'explosion fa:t t r è s  rapidement d i spa ra i t r e  La t o t a l l t , t  

du dioxyde d 'azote présent,comme on 1.e constate sur  l a  f igure  2.7. 

A 426OC,la consommatior. du dioxyde d 'azote e s t  environ qüa-ktle S:)i: 

supérieure à c e l l e  de 1 'hydrocsrbure  a able au 2.2. ) . 
- 6 

TABLEAU 2.2. Quanti tbç iie crodui ts  obtenues (10 mole ) 3 4 X 0 : ,  

pour l e s  r m d l  t i o n s  i n i t i a l e s :    CH^)= 560.1"'~ 
-6 (NO ) = ! ':.C,10 mole . 

2 

H20 CO Co2 N20 N CH O HCN C R C j H  CH ON@ Ci NO2 H2 NO O2 &CH4 nïO,, / 
2 2 .J 3 3 

v - 15 S., 27 5 , l  5,0 0 ,7  3 ,5  E O,? E 1 , O  0,055 39 6 12 G!. 

I J Ha NO O a CH4 AN" 1 H20 CO CO N O N CH20 HCN CY-,OH CII,C)NO CH NO 
2 2  2 >) 2 2 

/ t  = 45 S. 59.3 14 15 1,1 6 E 0 ,5  O,P E 3,6 0,12 94 8 33 ~ . l h  / 
\cc = 3 ; EH/4 = 32,7 ; L N  = 11q,3 

i 
; Z O / ~  = 110,g ; Z n  = 764 ; E r i  = 7k1 .  1 d e 

I X = b i l an  atomique su r  l e s  prc,tlt:its formés, n = nombre de moles dosée:, F 

E d n = nombre de moles présentes dalit; l e  réacteur  déduites de l a  pression. 
e ---- ------- - -- ---- - - . . . .  --.- * -.., I 

Les deux produits  majeurs sont l f c l i u  et l e  morioxyde dtazote,mais l ' e r reui .  s u r  

l a  détermination de NO eq t  assez é?-et-&.La concentration en oxygène ne pcyit-,?ch 

ê t r e  mesurée,elle a é t é  déduite de l a  courbe (NO ) = f ( t )  e t  de l a  consl,t*:ic.e 
2 

de vit,esse de l a  réact ion de décoc1;~3sition du second ordre 

2 NO2 3 2 NO + o2 (dl  
On ob t ien t  une valeur par excès puisque c e t t e  procèdure suppose une t r è s  -31- 

ble  r é a c t i v i t é  pour l'oxygkne corn%&; l e s  r*ésul ta ts  dtENANUEL e t  GAGARINA (27) 

semblent l l i nd ique r . l e s  b i l ans  a-koniiques sont a l o r s  approximativement v<- l  ?1 L I C L ' . . ,  

ce qui n ' é t a i t  pas l e  cas des résiil-lats publiés par TOPCHIEV (28). 

On comprend ai  sérnent qi;e l e  dioxyde d ' azote disparaisse  beaucclup 

plus rapidement que l e  méthane, NG,, réagissant  en e f f e t  avec pratiquemerit ' ,.ii .- 
cf. 

t e s  l e s  espèces r ad i ca l a i r e s  ou moléculaires présentes;Reprenons par  ezerii~~Lë 

].es sep t  premières étapes du schè:ni, de TOPCHIEV ($2.3.1.2.) , l e s  &act , iqn 0 

à 6 auxquelles nous pouvons adj»i;-i6rt? ?a dissoc ia t ion  de NO (d) e t  l e  proJ:cs- 
2 

sus de formation d 'eau CH4 + OH -> CH + H20 
3 

(14) * 2 1  

v ien t  , en appliquant l a  méthode cit? ~ ' X t a t  s t a t ionna i re  aux espèces r a d t c a l ~ ~ ; . -  

r e s  e t  au formol : v = vO + v e t  
.: 4 

v = 2 v + y.r;, - v ,avec v = d ( ~ ) / d t  . On consla-  
N02 d .L@ CH4 X 

si 
t e r a  facilement q u i l a  dernière  r e l a t i on  e s t  assez bien vé r i f i é e  par liexpé- 

r jence,ce n ' e s t  pas l e  cas en ce q u i  concerne l a  formation de l ' e a u  , pui :~qu~:> 



l a  première é g a l i t é  devient  v I 

= V~ + V~ O 
e t  n ' e s t  pas v é r i f i é e , l a  v i t e s k e  

CH4 2 1 l 

1 de formation de l ' e a u  é t a n t  largement supér ieure  à c e l l e  de formation du ri~étlia-., 
l 

ne.Les radicaux hydroxyles doivent  donc r é a g i r  avec d ' a u t r e s  compos6s hydrogé- 1 
nés  que l e  méthane pour rendre compte des  f a i t s  expérimentaux. 

La déterminat ion d'un mecanisme ne peut  a v o i r  l i e u  qu '$ l a  c o i ~ d i + , l ( n  

de d i spose r  de r é s u l t a t s  ana ly t iques  nombreux e t  précis.Les d i f f i c u l t é s  re11c.c :- / 
t r é e s  e t  l e  temps passé pour obten.irb seulement deux po in t s  expér in ie~taux rQ ! 
f a v o r i s a n t  pas une t e l l e  étude cin6tique,nous avons pensé s i m p l i f i e r  l e  pl-052.c.. 

me en é t u d i a n t  un système réact ionriel  où i n t e r v i e n d r a i e n t  l e s  mêmes r4action:: 1 
élémenta i res  mais p w r  l eque l  l e s  expériences e t  s u r t o u t  l e s  analyses  se;.aiPni-, 

s impl i f i ées .  I 

La décomposition du nitrométhane répond 5 ces  exigences: 

La r é a c t i o n  d ' i n i t i a t i o n  f o u r n i t  a e s  radicaux méthyles e t  du dioxyde d ' a z o t e ,  1 

CKJNo2 
-+ CH + NO qui  peuvent e n s u i t e  réa- 

3 2 
g i r  se lon  l e s  mêmes r é a c t i o n s  que c e l l e s  qui  s e  produisent  au cours de l a  n i -  

t r a t i o n  du méthane.Nous aur ions  dorlc 5 é t u d i e r  un système rkact ionnel  i d e n t i -  

que à c e l u i  de l a  n i t r a t i o n  niais en présence de q u a n t i t é s  d'hydrocarbure et 

s u r t o u t  de dioxyde d ' a z o t e  beaucoup p ius  f a i b l e s  e t  s u r t o u t  beaucoup moins 
tt gènantes" l o r s  des  mesures chrornaYograph~ques. 

Il r e s t e r a i t  à i n t r o d u i r e  l e s  r é a c t i o n s  i n i t i a l e s  

e t  éventuellement quelques é t apes  f a i s a n t  i n t e r v e n i r  l 'oxygène pour o b t e n i r  

une r ep résen ta t ion  probable de l a  n i t r a t i o n  du rnéthane.Les données r e l a t i v e s  

à l a  r é a c t i o n  d e t a n t  a s sez  bien connues, nous a l l o n s  nous i n t é r e s s e r  t o u t  

d 'abord 3 k puis  ent reprendre  l a  recherche du mécanisme de l a  décoinposltion 
O 

du nitrométhane e t  d e s  données c iné t iques  qu i  s ' y  r a t t achen t .  

2 . 4 . - D E T F M I N A T I O N  DE LA CONSTANTE: DE VITESSE D E  LA REACTION 

E4 + NO-, + CH, + HNO . 
c J 

Il e s t  a  p r i o r i  d i f f i c i l e  de cerner  l ' o r d r e  de  grandeur de l a  con- 

s t a n t e  de v i t e s s e  d ' i n i t i a t i o n  d 'un  processus en chaines sans  d i s p o s e r  de sup- 

p o r t s  expérimentaux nombreux.11 s e r a i t  donc plusov'hnsardeux de s 'enpager  dans 

l a  voie  q u i  c o n s i s t e r a i t  à p o s t u l e r  un mécanisme de n i t r a t i o n  e t  à u t i i l s e r  

un c e r t a i n  nombre d 'hypothèses s i r n n l i f i c a t r i c e s  p lus  ou moins fondées. Nous 

proposons au c o n t r a i r e  une mGti~nde ;i::çez simple,ne f a i s a n t  appel qu 'h  uri nc*rn- 



FIGIJRE 2.8. Simulat,iori de 1 ' évolut ion  de 

l a  consommation du r é a c t i f  I en f o r - c t i ~ n  de  l a  constante de 

v i t e s s e  de l a  r é a c t l  on d '  in '  t l a+ , i ,  .r (3 'un schèma réac t ionne l  

t r é s  s i m p l i f i é  en chaines ramif iées .  

( I ) O = l  ; ( x ) ' = C  ; k = l ;  k = 0 , 3 .  
P .  r 



bre  l i m i t é  de rnesures,basée s u r  l ' a n a l o g i e  e n t r e  l e s  r é s u l t a t s  obtenus par 

I f e x p é r i e n c e  e t  par l a  s imulat ion d'un modèle t r è s  simple (32). 

 addition de f a i b l e s  q u a n t i t é s  de dioxyde d ' azo te  à un mélange 

de méthane e t  d'oxygène modifie légèrement l a  r éac t ion  l e n t e  à des  températu- 

r e s  i n f é r i e u r e s  à 500°C en diminuzr.t notablement ma période d ' induc t ion  ( f i g .  

2.3.).Le f a i t  que l e s  p a r t i e s  ~ i g r n ~ ~ i d c s  des  d i f f é r e n t e s  courbes s o i e n t  super- 

posables s i g n i f i e  vraisemblablement que,dans ces  condit ions paramètriques par- 

t i c u ~ i è r e s , N O  n ' i n f l u e  que t r è s  peu s u r  l e  processus de ramif ica t ion .  
2 

2.14.1. MODEIX IIUCT :Si;":':, , 

Le r ô l e  du dioxyde d'-:.)te n ' é t a n t  notable  que s u r  l a  v i t e s s e  d '  

i n i t i a t i o n , i l  n ' y  a l i e u  d 'a*louter  au schèma d'oxydation du méthane p a r  l 'oxy-  

gène que l a  r éac t ion  ( O )  .LE a k a n l  :;me s e  ramène a l o r s y e n  s i m p l i f i a n t  au  maxi- 1 
rnurii l e s  é t apes  de propagation, r ami f i ca t ion  e t  rupture  à : 

CH4 + O2 + 
+ 

(15) 
'- CH4 + NO2 -f CH + HN02 

3 (0) 

CH + O 
3 

-+ 
2 

chaine primaire e t  r ami f i ca t ion  

Hadi caux -+ rupture  , 
qui  peut ê t r e  s i m p l i f i é  en u t i l i s a n t  l e  formalisme hab i tue l  (33) en 1 -t X 

( i ) ,  1 + X -t 2 X (p) , e t  X-+ F ( r )  où I , X  e t  F son t  respectivement l e s  

prboduits i n i t i a u x ' l e s  cen t res  a c t i f s  e t  l e s  p rodu i t s  finaux. 

La v i t e s s e  d ' i n i t i a t i o n  se met a l o r s  sous l a  forme: 

v = k  CH^) (oz) + k0(Ui4) (NO ) = v 
i 15 2 i,y=O (1 + 0,03(ko/k15j~)~ 

avec y=pourcentage de NO = 100.(pNO /(? +PO2+PNo2)) Y e t  (cH4)'=2 (O2)O0 
2 

2 CH4 

2.4.2. PRINCIPE DFS CALLUIS. DETERMINATION DE LA VITESSE ' 

D'INITIATION. 

La r é s o l u t i o n  des  équations du système d 'équat ions  correspondant 

ati mécanisme simplif  if? n &té e f  fectuét.  à 1 ' a i d e  d'un ca lcu la teu r  analogique. 

~ c s  r é s u l t a t s  sont  r epor tés  s u r  la f j j i l r e  2.8.. 

L ' i d e n t i f i c a t i o n  e n t r e  ies courbes expérimentales e t  l e s  courbes 

ca lcu lées  e s t  r é a l i s é e  en admet tmt  une correspondance e n t r e  l e  r appor t  z/6 

de l a  période d ' induct ion  z s u r  l e  temps de réac t ion  ô e t  l e  rappor t  k /k i p' 
c ' e s t  à d i r e  qu 'à  deux courbes aÿank :&me rappor t  z/6 correspondent deux méca- 

nismes pour l e s q u e l s  l e s  rappor ts  k./k son t  identiques.En p r a t i q u e , l e  temps 
3. P 

v correspond à l a  période écoulbe ,jusqufà un avancement de 2,5$ de l a  réac t ion  

e t  (S au temps nécessa i re  pour passer  de 2,5 à 95% d'avancement de r éac t ion .  

T e  c r i t è r e  a d o p t é , i l  e s t  possible de déduire k /k à p a r t i r  des  mesures de z 
i r 



. FIGURE 2.9. Oxynitx*ai;-J cri du méthane : 

Véri f ica t ion de l a  r e l a t i o n  2.1. : 

Mélange 5 66,6 $ de inéthane, 

y = pourcentage de NO7 . 



e t  ô k n ' é t a n t  p a s  a f f e c t é e  par  I F  présence d'oxyde d ' azo te  à l ' é t a t  de t ra- .  1 
P 

ces,  on peut é c r i r e  : 1 

Ent re  417 e t  & 8 t - ; O ~  1s r.t:lation (2.1) semble v é r i f i é e  e t  l e s  cour- 

5es a = f ( y )  son t  effect ivement d e s  c ' ro i tes  ( ~ i g u r e  2.9'lLeurs pentes condui- 

serit aux va leurs  su ivantes  de k(,/kl5 : 

T,  O C  4 17 1; %s, 450 460 486 

l ~ - ~  (ko/kl 10 ,g  6,5 5,5 2,8 1,8 
d'où l ' o n  t i r e  l a  d i f f é rence  des  énergies  d ' a c t i v a t i o n :  

E - E0 = 26 kcal/rnole. 
15 

La l i t t é r a t u r e  ne f o u r n i t  que quelques es t imat ions  de k basées 
15 

s u r  l a  va leur  de l ' e n t h a l p i e  de La réac t ion  e t  considérant  un f a c t e u r  préex- 

ponentiel  d 'un  ordre  de grandeur hab i tue l  pour c e s  r éac t ions  (34).I,a -va leur  

moyenne habituel lement re tenue  est,: 1 

A u  cours de simulation:: rgcentes de 1 'oxydation du méthane,MONTAS- 

TIER (35) n ' a  pu accorder l e s  f a l t s  c~per imen taux  e t  l e s  c a l c u l s  q u ' à  l a  con- 1 
d i t i o n  ee  m u l t i p l i e r  par  400 l a  v - i l -?ur~  de l a  constante k dédui te  de l ' e x p r e s -  1 

15 
s ion  précédente, c e t t e  augmen tat i i in !?ouvant ê t r e  due au ca rac tè re  pa r t i e l l ement  

hétérogène de l'initiation.~alheure~~sement,MONTAS~I~~ ne propose pas d 'expres-  

s ion  de k en fonct ion  de l a  Lernp&oature. 
15 

Les va leurs  de k salît evidemment t r è s  d i f f é r e n t e s  su ivan t  que 
O ~ 

l 
l ' o n  c h o i s i t  l ' u n e  ou l ' a u t r e  des  c;t.~rnations de k 15 : l 1 

CalculPe à p a r t i r  de :a val.sur moyenne de k ,(34),k0 e s t  beau- 
15 

coup p l ü ~  f a i b l e  que l e s  e s t ima l lons  a n t é r i e u r e s  ( t ab leau  2.4. b)  a l o r s  q u ' e l -  

l e  e s t  peine i n f é r i e u r e  à l ' o i ~ i t -  cie grandeur de l a  constante g loba le  k 1 
g l 

sj l ' o n  u t i l i s e  des  expressions de k compatibles avec l a  va leur  des  simula- 
1- 5 

Lions de MONTASTIER ( t ab leau  2.4. c  e t  d ) . ~ a n s  ce d e r n i e r  c a s , l f a c c o r d  avec 

l ' e x p r e s s i o n  de k proposCe récemment par  BALLOD e s t  quasiment p a r f a i t .  
O 
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TABLZAU 2.4.Valeu-s ce :a cocstante  de v i t e s s e  ae l a  r é ac t i on  
-1 -1 en t r e  Ci:& e-,  NC,,cc.rnole .S. .k = c s n s t a ~ t e  g lobale ,  1 

c g l 
k : ccnstante  d e  l a  r é az t i cn  d ' i n i t i z t i o n .  1 

O l I 

-- 

aéf orence 36 7 21 1 31 Pr4sont t r a - ~ a i l  
7 

7--1 
l 

! 
1 

- 4  ? / A 109 
1 

s 21 28 

j k 

r 4500C - b)calcul4e  pvve 
I 
I c  > 11 ' 1  i l  10 l6  exp ( - 5 5 1 3 ~ )  
1 
i d )  t7 !' 1 0 ~ ~ ~ 9  ,X~(-~~/KT) 
!----_ - ------. - -- 

Les e s t t c a t i o n s  u i t é r i e u r e s  son t  l e  p lus  souvent r r l c t i v e s  à des l 
v i t s s s e s  g lobales  de réact ionrnos  aesures  g loba les  son t  en bon accorà  avec 1 
ces  déterrninaticns e t  l a  va leur  de k e s t  c ~ c e s s a i r î x e n t  i n f é r i eu se  2 c e l l e  .- O 
de k . L'es t imat ion l a  p lus  f a i b l e  de k correspcndrai t  à un nécmisrne de 

g O 
~ i i t ~ a t i o n  Gu méthane en chaines r e l z t i venen t  l cngues ,a lo rs  crle l o s  va leurs  les l 
p lus  f o r t e s  devraient  ê t r e  asscci4eu a des  cnaines beaucoup p lus  courtes.  

Notre de t e r a ina t i on  der-  r annor t s  k d"? 5 diff p re s t e s  températures,  

pernet  n é a n ~ o l n s  de cerner  l ' o r d r e  ce granaeur de k ,un encadre?-t p lus  , 
O 

é t r o i t  ne devant ê t r e  o t t e i n t  q u ' e n  x t f l i s e n t  des  rnéthoàrs de c a l c u l  p lu s  

é laborées  pour s i n u l e r  un mécan i c~e  plus  cogpiet.  

c ' e s t  l e  but que nous ~ o - ~ s  soari-s f l x é s  en u t i l i s a n t  e o x ~ e  suppor t  

e x ~ é r i r e n t a l  l e s  r é s u l t a t s  obtenus plus  a i sénen t  que l o r s  ce l a  n i t r a t i o n  en  

décomposant l e  n i t ronéthane.  



PYROLYSE DU NITROMFTii. \N: SEUL, . 

3.1.-ETUDE RIBLIOGRAPHIQUE. 

3.1.1.-REACTION A BASSE PRESSION. 

TAYLOR et VESSOLOVSKY (1) sotlt les premiers ,en 1934, à entre- 

prendre l'étude cinétique de la d6r~rnposition thermique du nitrométhane.Ut1- 

lisant la méthode statique entre 38G et 4:?0°C,ils montrent que les temps de 

quart, demi et trois quart de r:;; , c i  :;ont indépendants de la pression ini.. 

tiale et concluent à une réact-Ll?ri ?- .A p:.ernier ordre.Lténergie d'activation dr 

61 kcal/mole ayant et4 déduite dei t?rï;~s de quart de réaction,ces auteurs pas- 

tulent l'&tape dtinitiati3n Cf!JW:., * Ca NO + 1/2 O ,la présence parmi les 
3 2 

produits de la réaction d'une p e t i  t,e ?:.action dont le point d'ébullition col2-. 

respond à celui de la for*maldoxint~.iunm~re de CH N0,leur semblant un argument 
3 

suffisant en faveur de la coupure iiiitiale de la liaison N-O . 
Eh 1951 , CO?TREI,L , T;? *;:&Y' 7 t RETD (2) publient la première valeur 

numérique de la constante ~lobalc 2: rnmtrrnt qu'elle dépend de la pressio.?; 

au delc3 de 200 torr.,elle a la valci:.? il-i.jiquée dans le tableau 3.1. 

 analyse des pr-odul t.:; ri;? ,-+ . ,ionnels permet de mt-ttre en évidence 

les produits principaux ,H  O.NO,Ci;, et CH4 ainsi que des quantités moindres 
2 

de CO ,N O,C H et C2H6 , la rép-Lition des produits en fonction de l'avance- 
2 2 2 4  

ment de la réaction étant indépLnil::nte des conditions initiales.11~ proposent* 

le mécanisme suivant: 

CH NO, + CI4 -+ 
3 3 



L' énergie d'activation voisine de : '6rxer~ie de la liaison C-N étant un argu- 

ment important en faveur de la nouvelle ?&action d'initiation qu'ils proposent. 

Les réactions suivantes: 

CFI7NO2 -A. CH20 + NO ( 6  

et CH + NO -f 

3 
CH NO 
3 

HCN + H20 (7) 

sont également envisagées. 

Peu après cette etude, HCLLENBPbfl.NM: et KILPATRICK (3) reprennent 
l'étude en système dynamique; Si 1'. cor!stante de vitesse globale d'ordre 1 

est voisine de la détermination de C(>'iY'lIELL (tableau J.l),par contre de forts 

pourcentages de formol sont mis en evidence,ce produit étant le composé car- 

boné formé majoritaire pour de t r è ~  faibles taux d'avancemont de la réaction 

l'extrapolation à un temps de réaction nul laissant penser qu'une molécule de 

nitrométhane disparait en formant, une molécule de formaldéhyde.Pour expliquer 

cette formation initiale impor.tante,~ILLFmmNDT conclut 3. un réarrangement 

initial du nitrométhane Dar une réaction du type: 

CH NO -f 

3 2 
C H ~ O  + HNO (8). 

A la même époque,i l'aide d'un dispositif "statique",FRE3A~~~~~ 

(4) détermine également la constante globale (tableau 3.1) et l'ordre de 

cette réaction.Yn utilisant la m6th3de de l'ordre par rapport au temps (5) 

qui consiste à vérifier la linéariL4 dc la relation ~og(dp/dt) = f ( ~ 0 . g  p),où 

p représente la pression partielle de njtrométhane,il met en évidence une aug- 

mentatj on de cet ordre avec 1 a teant:r;lt~r>e, le caractère homogène de la decorn- 

position étant chiffré 5 97% . Elifiri, l.'tiddition de plomb tétraéthÿle mon%re 
le caractère radicalaire de la pyro::/se:i 290°C, température pour laquelle la 

vitesse de décomposi tion du ni tromC:,t!ane est pratiquement nulle, 0,2 torr*. de 

P~(c H ) induisent la décomposition cc  5 torr. de nitrométhane.E'RE,TACQQmS 
2 5 4 

en déduit que dans ces conditians,:a l~mgueur de chaine est supérieure ou éga- 

le à six.11 propose ensuite un mécenisme qui comprend outre les étapes 1 à 7 
l'intervention des radicaux méthylène CH la présence de deux porteurs de 

2 ' 
chaines lui semblant indisperissble pour expliquer l'évolution de l'ordre avec 

la température. 

Le caractère radicalaire de la réaction a été définitivement éta- 

bli à la suite des travaux de P.GFiAY,YOFFE et ROSELAAR (6) qui ont tout d'a- 

bord mis en évidence l'influence des radicaux libres sur la pyrolyse des ni- 

troparafinnes, puisqu'à 240°~,5 secoiides de réaction sont suffisantes pour 

décomposer une fraction importante :le nitrométhane en présence de ditertiobu- 

t ~ l e  peroxyde-les produits fomes contiennent alors une importante proportion 



de formol e t  des  n i t r i t e s  ou de i i a ( :~de  r i i t reux, la  formation de rad.icaür I I -  

b res  ayant  é t é  c a r a c t é r i s é e  à l ' a i ' e  de mi ro i r s  métal l iques.  

S ' i l  met également en jvidence de l ' a c i d e  cyanhydrique e t  c!u ?cr- 

mol à 48O0C,GRAY n ' o b t i e n t  au 'une s 6 l e c t i v l t é  en formol de 16% s o i t  une v ~ i e - 1  

b e ~ u c o u p  p lus  f a l b l e  que c e l l e  ~ ' I - I T I , ! B N R I U N I Y T , ~ " ~ ~ ~  pour des  ~ivi3nceinerit.s àc 

r é a c t i o n  t r è s  1 i m l t é s . I l  n ' é c a r t e  p . . 9 a i l l e u r s  pas l a  p o s s i b i l i t i  d ' c ~ r . t ü l  r; 

dans l e s  mesures d '  HTLLENBRANDT, pa:-fxe(ïue d 'une p a r t  l a  p réc i s ion  dans l e  cc. L -  

cu l  de l a  s é l e c t i v i t é  diminue p o ~ i . ~  : E B : .  taux d'avancement l e s  p lus  faiùler,~! 

d ' a u t r e  p a r t  qu ' i l  e s t  poss ib le  que ce s o i t  l a  somme (CH O )  t ( f o r r n s ~ ~ o x f r 6 1 = )  
2 

qu i  a i t  é t é  déterminée par  HILLENBh?NM' e t  non l e  formol seu l .  

3.1.2.-HEACTION A HAUTE PRESSTON. 

La formation e t  l a  r a a c t i v i t é  du nitrosométhane s o ~ t  largement au 

c e n t r e  des  pr6occupations des  au teu r s  des  deux é tudes  qui  su iven t  c e l i e  do 

GRAY;elles on t  é t é  r é a l i d é e s  dans des  condi t ions  de  press ion  beaucoup p!us 

rl goiireures. 

Aiiisi,MULLER (7) niontrtl yue sous 12  à 20 atmosphères,à j55'~,ie 

produ i t  carboné l e  p lus  important  devierit l e  cyanure d'hydrogène dont  l a  56- 

l e c t i v i  t é  a t t e i n t  40%. Pour expliquer.  ce rendement t rès  $'levé, il ~dggk i -?  

que l e s  é t apes  d ' i n i t i a t i o n  s o i e n t  nf>n seulenient l a  rupture  de l a  l i a l s î f i  i-\? 

mais également l a  r é a c t i o n  propos6çh par TAYLOR, CH NO -+ CH NO + O j ~ ) ,  
3 2 3 

l e  nitrosométhane a i n s i  formé s e  d4composa1.nt rapidement en ac ide  cyankiytlvtins~c\, 

Pour J u s t i f i e r  c e t t e  hypothèse ,!?UTL5R e f f e c t u e  deux c a l c u l s  d '  d t a t   ta ; i . ~ d : : 3 i  - .  

r e , l f u n  à p a r t i r  du schèma propnsk p a r  COTTRELL ( r é a c t i o n s  1 à 7 ) q u l  fourr:it 

l a  r e l a t i o n  (CH NO ) = 2 ( O : ! 4 )  i 2 ( C  H ) + (HCN) 
3 2 2 6 

( 3 .  T' 
l ' a u t r e  en u t i l i s a n t  un mécanisme comprenant ou t re  l e s  r é a c t i o n s  1 & 5 les 

deux r é a c t i o n s  CH NO + 
3 2 

CH NO + O 
3 ((1) 

e t  CH,NO, + O )L Produ i t s  (10) (?ai + :.ILI- 
1 

d u i t  à i a  r e l a t i o n :  (CH NO ) = 2  CH^) + 2 (C2H6) + 2 (HCN) 3 2 
(3.T1) . 

La r e l a t i o n  3.11 é t a n t  l a  s e u l e  Èr e t r -  v é r i f i é e  à l a  f o i s  c? haute e L  3 i esse 

pression,MULLER conclu t  à l a  val i<?l i ;é  du s e u l  second mécanisqe.On . ~ ; ' a ~ ~ e r q o l t  

en f a i t  que chacune de ces  r e l a t i o n s  d o i t  ê t re  v é r i f i é e  simultanément a.dtc 

l ' é g a l i t é  :  CH^) = (CH,:)) c (CO) que 1 'on o b t i e n t  en appliqi iani  i ' 
4 t a t  s t a t i o n n a i r e  aux a u t r e s  espéees r a d i c a l a i r e s  que l e s  radicaux CHi; ret,,c 

nouvel le  r e l a t i o n  n ' é t a n t  jamais conforme aux f a i t s  expérimentauxson p;iut, c~>fi-- 

c l u r e  à l a  non r e p r é s e n t a t i v i t é  d e s  aeux mécanismes proposés,par  COTTRELI w r n -  

me par  MIJLLER. 

Sous une p r e s s i ~ n  encor-? n ius  élevée,  à 40 atmosphères, Y i K C V Ç K i  e t  

GRUENWALD (8) mesurent une c4nergie u ' a c r i v a t i o n  de 49,? kcal/rriole.Si 13. i 7 é i : i ' -  



tion 9 d'énergie d'activation plus grande que celle de la réaction 1 devenai'; 

prépondérante aux fortes pressions,on devrait au contraire enregistrer une 

énergie d'activation nettement supérieure danc ces conditions expérimentales 

et par conséquent, MAKOVSKI conclut que la nature du mécanisme est indépendail- 

te de la pression , que la réaction 1 est la seule étape d'initiation plausi- 
ble.et que l'accro. sement des quantités ~'HCN avec la pression serait du à la 

réaction : CH + NO + M + CI1 NO + M CH =N-OH -f HCN + FI O 
3 3 2 2 

(11) 

TABLEAU 3.1.Les différentes déterminations de la constante 

glohale de décomposition de CH NO (SY',E en kcal/mol.e). 
3 2 

Methode ex~érimentale: S=statiqué,D=dynarnique, 

T= tube à chocs. 

3.1.3.-REACTION A HAUTE TEMPERATURE. 

La première étude à haute température est celle de BRADLEY dans 

un tube à chocs.L'énergie d'activation qu'il détermine exceptionnellement fal- 

ble,13 kcal/mole,est particulibrement surprenante.Pour expliquer cette valeur; 
2 

2 

anormale,il propose le mécanisme suivant: 

-+ f 
CHNO + A r  (12) 

+ CH NO 2 ~ x  + Ar 
3 2 (13) 

CH NO -t produits (14) 
3 2 

faisant intervenir deux états excités du nitrométhane.11 ne parvient pas néan- 

Méthode 

S 

s 
S 

D 

s 
T 

T et S 

S 

T 

T 

moins à un résultat très convaincant,le nombre de postulats et d'hypothèses 

arbitraires nécéssaires pour accorder les faits expérimentaux et les calculs 

étant très élev4. 

T , OC 
-- - - - -- 

380-420 

380-430 
310-440 

420-480 

312-340 

872-1187 

425-1025 

305-440 

625-1225 

750-1300 
--- 

Pression 
. - --- - - . 

27-200 torr. 

40-400 " 
4-40 " 
1 atm. 

40 atm. 

10-250 torr. 

-t O 

+- Co 

1-2,8 atm. 

+-- - - - -  -- -- _ _ _ _  _, ._ _ _ _  _ 
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HIRAOKA et HARDWICK' par contre (10) apportent une contribution 

importante à la connaissance de cette réaction.Comparant l'émission lumineuse 

dans un tube à chocs,pour des mélanges NO -Ar et C NO -Ar,ils constatent que 
2 5 2 

le dioxyde d'azote disparait à une vitesse beaucoup plus grande quand il pro- 

vient du nitrométhane.11~ considèrent qu'à haute température,les deux seules 

étapes CH NO -+ 
3 2 

CH + NO2 
3 (1) et 

CH 
3 

+ NO2 -+ CH ON0 CH O + NO 
3 3 

(15) sont 

représentatives des premiers instants de la réaction .Si,& l'instant initial 

les concentrations en radicaux méthyles sont ~gales,l'extrapolation de la vi- 

tesse à laquelle le dioxyde d'azote es-t consomrié permet d'estimer la constan- 
12 -1-1 te de vitesse k = 5,6.10 exp(-~,T/RT) cc;mole .S. 

15 

BORISOV et al. postulent également un mécanisme trks voisin du 

précédent (11 ) dans des conditions expérimentales analogues. L' originalité de 

leur étude réside dans la déduction de k des mesures du délai d'inflammation 
1 

r .La détermination de r s'effectue à l'aide de trois appareillages distincts: 

-Un tube à chocs pour r inférieur à lo3 S. 

-Un appareil à compression adiabatique pour r compris entre IO-' 

-Un système statique pour les délais de l'ordre de 3 à 5.10-~ S. 

Dans ce dernier cas,les mélanges étudiés sont des ternaires C NO -O -inerte 
2 2  

contrairement a u  mélanges utilisés dans les deux premiers appareils qui sont 

des binaires C NO -gaz inerte. 5 2 
Les valeurs expérimentales de r sont ensuite comparées à la valeur 

calculée pour le système des deux réactions 1 et l5.m appliquant la méthode 

de l'état stationnaire aux radicaux CKJ et au dioxyde dlazote,puis en opérant 

le changement de variable classique mais approximatif, 

lent le délai d'inflammation r = f(El) 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 essentiel- 

lement pour l'étude des réactions lentes,à l'étude de phénomènes explosifs et 

surtout de simplifier à l'extrème le mécanisme qui ne peut être représentatif 

de la réaction à basse température en présence d'oxygène. 

3.1.4.-LA DECOMPOSITION DU NITROMETHANE SOUS L'EFFET 

D' VN RAYONNEMENT . 
Vers les années soixante,l'utilisation des techniques de photoly- 

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

décomposition.11 est en effet possible d'identifier des produits très réactifs 



i 
l 

,aux températures d'une décomposition spontande, ceux-ci étant beaucoup plus l 
stables dans les conditions relativement douces d'une ddcomposition initiée l 

i 
photochimiquement. 1 i 

1 

Le tableau 3.2. rassemble les résultats obtenus. 1 

TABLEAU ~.2.~s~èces' chimiques identifiées lors de la décomposition 

du nitrométhane sous l'influence d'un rayonnement. 

Méthode : C = continue, F = flash , R = radiolyse. 

CHRISTIE 1964 (14 

- - --- - 

et OH ainsi que plusieurs molécules instables ( HN0,CH ON0,WCO.. . ) .Les con- 
3 

ditions d'expérimentation extrèmement variables (température de 20 à ~oo'K), 



sont certainement A l'origine des très grandes différences entre les divers ' 

auteurs.Dans certaines conditions par exemple,le formol est l'un des produits 

majeurs (12,14,23,25) alors qu'il est en faible quantité dans d'autres cas 

(l7,2l).On retrouve les mêmes divergences dans les interprétations;ainsi, 

la réaction d'initiation proposée par NORRISH, en 1936 : 

C NO2 5 -+ CH O + HNO 2 (8 
est soutenue par ceux qui ont identifié HNO initialement (16) ou qui ont mis 

en évidence de granaes quantitos de formol' (12,23)alors que 1 ' initiation par 
rupture de la liaison C-N est proposée par ceux qui ont identifié CH et NO 

3 2 
(20~8) ou qui n'obtiennent que de faibles rendements en CH O (15,17).~e der- 

2 
nier proviendrait alors soit de la décomposition chimique du nitrite (13) 

CH ON0 
3 

-+ CH20 + HNO (17) 9 

soit de la réaction C O + NO -+ 3 C H ~ O  + HNO (181, P~OPO- 

sée par NAPIER et NORRISH (22) ou encore de la coupure du radical CH,NO, sug- 

gérée par NICHOLSON (15) : CH2N02 -+ CH20 + NO 

postulée par COTTRELL. 1 

 unanimité se fait pourtant en ce qui concerne le mécanisme de 
formation du nitrite de méthyle: 

C O + N O  5 -+ C ON0 5 (19) 
et Cg + NO2 + C ON0 5 (20), la re- 

combinaison des radicaux méthyles et du dioxyde d'azote pouvant également 

former un radical méthoxyle et du monoxyde d'azote (17) : 

Pour rendre compte de,s fortes quantités d'azote détectées dans 

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

par BUWiELL (31) : 
+ No 

-+ cYO (7) 
C NO + 2 NO Kli -+ 

YH3 - CKjcN2 + No 3 (22) 
N'N. Y 
8 

NO + NO 
3 -+ 2 NO2 (23) 

encore que l'on puisse également envisager la décomposition du nitroxyle sous 

l'action de NO : KNO + 2 NO -+ N2 + KNO 
3 (24). 



3.1.5.-TFiAVAUX RECENTS. 

Eh 1969 et 1970, CRAWFORTH et WADDINGTON (26)publient deux études 

réalisées dans un système statique,l1une sur le nitr~méthane~l'autre sur le 

nitrométhane deutéré.11~ confirment la variation de la constante de vitesse 

globale vis à vis de la pression et déterminent sa valeur limite (tableau 3.1.) 

ainsi les variations de l'énergie d'activation en fonction de la pression 

( de 35 à 55kcal/mole ) . Ils montrent également que 1 'ordre global n'est égal 
à l'unité qu'au dela d'une certaine pression (150 torr. vers 400°c)et que sa 

valeur est supérieure à 1 pour des pressions inférieures à 100 torr. 
, 

Les produits dos6s en fonction du temps,gràce à une analyse chro- 

matographique élaborée (32),sont outre ceux déja identifiés lors des prkcéden- 

tes études dans des conditions similaires (2),le cyanure dfhydrogène,en quan- 

tité beaucoup plus faibles qu'aux pressions élevées,le formo1,le méthanol,ll 

hydrogène et le dioxyde d'azote dosé par voie chimique par spectroscopie avec 

l'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 nitromdthane deutéré d ,un effet isotc- 
3 

pique important est observkcitli se traduit par un ralentissement de la réaction 

ainsi que par un abaissement de l'énergie d'activation globale à 49,3 kcal/ 

mole . 

De l'ensemble de ces résultats et de certaines expériences en 

présence d'additifs (voir 54.1) CRAWFORTH et WADDINGTON proposent un certain 

nombre d'étapes réactionnelles.La plupart des réactions fondamentales propo- 

sées par COTTRELL y figurent ainsi que quelques 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 l'attaque de CH O par des radicaux ou par 
2 

NO2 : CHTO + NO2 -+ HCO + HNO:, ( 2 7 ) ,  la réac- 

tion 27 étant plus plausible que l'étape 4 . 
Le dioxyde de carbone résulterait de la rencontre des mêmes mold; 

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

HCO + NO -+ HC02 + NO 
2 (28) 

suivie de HC02 + NO2 -+ HNO + CO2 
2 (29), le 

nitroxyle HNO étant à l'origine de l'existence de l'oxyde nitreux N O 
2 

suivant 2 HNO -+ N O + H20 
2 (30) ou 



Enfin,la principale origine de l'eau serait la réaction 27, 
HNO ainsi formé se décomnosant suivant: 

2 

m02 
+ NO2 + NO + H20 (32) 

 effet isotopique est attribué essentiellement à la réaction 

de formation du méthane d 4 

La constante de vitesse de la réaction 2,des radicaux méthyles 

avec le nitrométkiane'est déterminée à la même époque par FEDOROVA, BALLOD et - '  

SHTERN (27) en décomposant le ditertiobutyleperoxyde en radicaux CH dans un 
3 

dispositif dynamique parcouru très rapidement par un flux de nitrométhane.De 

la mesure à 200'~ 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 
13 -1 -1 à CH NO et à NO .En prenant k = 2,2.10 cc.mole .S. ils trouvent: 

2 2 5 7 -1 -1 1'6.10~ < k2 < 2,2.10 cc.mole .S. à 20o0c. 

La détermination des paramètres cinétiques de la réaction 21 a 

fait l'objet des deux études les plus récentes(~~A~zI3~ et TROE (28) et 
ï 

ZASLONKO et al. (29)). La technique expérimentale est identique dans les 

deux cas,clest la spectroscopie derrière une onde de choc entre 700 et 1300°C. 

GLANZER et TROE obtiennent ainsi les profils de concentration de 

C NO et NO ;ils confirment la sensibilité de la const,ante de décomposition 5 2 2 
vis à vis de la pression (tableau 3.1) et considèrent qu'à haute température 

les seules étapes 1 et 21 sont importantes dans les premiers instants de la - 
r6action.Connaissant k (CH NO ) et(~0 ) ils en déduisent k = 1,3.101' 

-1 -1 1' 3 2 2 21 
cc.mole .S. entre 1200 et 1400°K,la constante présentant un coefficient de 

température faiblement positif, 

Par un raisonnement identique, ZASLONKO et al. obtiennent une 

valeur numérique un peu différente soit 2, 5. 1012 cc .mole-!s.laprès avoir déter- 

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

Depuis lors,un grand nombre de constantes de vitesse ont été me- 

surées.Une revue détaillée 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 à des lois simples - encore que 
la constante de vitesse,llordre de la réaction et l'énergie d'activation glo- 



FIGURE 3.1. Pyrolyse de ClfN02 : Courbes p =f(t) 

à diverses températures. 
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FIGURE 3.2. Pyrolyse de CH NO : Variation de la 
3 2 

constante globale de décomposition avec la pression initiale. 
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FIGURE 3.3. Pyrolyse de CKJN0* : Détermination 

l'gnergie d'activation globale à oartir de la vitesse initiale 

=(d(h p) /d t ) '  . 



bale soient sensibles aux variations de pression - un certain nombre de pro- 
blèmes sont posés.11~ concernent: 

Les quantités de formol présentes pour de faibles taux de conver- 

sion,qui peuvent être très 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 4 et 32 en dépit de la pré- 
sence de radicaux OH dans le milieu(22) . 

- Le caractère en chaines du mécanisme ,les conclusions des auteurs 

dépendant essentiellement de l'écart entre l'énergie d'activation globale me- 

surée (variable avec les conditions expérimentales . . .) et la valeur choisie 
pour l'énergie de la liaison C-N ,dont les déterminations varient avec les 

auteurs entre 58 (33) et 53 kcal/rnole (34). 

Enfin, alors que le nitrate et le nitrite de méthyle possèdent 

une limite d'explosion bien définie déterminée en système statique (35,36) et 
5 

que les propriétés détonantes de CH NO sont largement utilisées (30),la tran- 
3 2 

sition de la décomposition lente à l'explosion n'a jusqu'à présent jamais été 

observée avec le nitrométhane. 

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 être introduites.La vaporisation est quasi instantanée comme nous l'avons 

vérifié en introduisant du nitrométhane à des températures assez basses pour , 

lesquelles sa réactivité est négligeable.Le réacteur en PYREX ne permettant 

pas d'opérer à plus de 500°C,nous abons étudié la réaction entre 400 et 500°C, 

et pour des pressions initiales inférieures à 500 torr. 

3.2.1.1. Variations de la pression. 

Des variations de la pression en fonction du temps sont présentées 

sur la figure 3.l. A des températures et des pressions peu élevé&?s,nos résul- 

tats recoupent ceux des auteurs précédents l'ordre global étant unitaire et 

la constante sensible à la pression (figure 3.2.),11énergie d'activation glo- 

bale déterminée à partir des vitesses initiales valant 55 kcal/mole pour upe 
z -  a 

pression initiale de ni trométhane de 85 torr. (figure 3.3. ) .Quand la tempdratu- 

re augmente,llordre évolue dans le temps;ainsi à 474OC la linéarité du loga- 

rithe de la pression partielle du nitrométhane,assimilée à (pO-A p/1,3),(26) 



F I G U R E  3.4. Pyrolyse du nitrométhane : Détermination 

de l'ordre "dans le temps" à différentes températures. 

6oooI 
6.225 torr 

(explosion) 

F I G U R E 3 . 5 .  PyrolysedeCHNO : . F I G U R E 3 . 6 .  PyrolysedeCHNO : 3 2 3 2 
Transition R.L.4  Explosion sur Limite d'explosion (a) et 

les courbes p =f(t). gnergie d'activation globale 

déduite de cette limite (b). 

FIGIJRE 3.7. Pyrolyse de CH NO : Variation d' 
3 2 

émission lumineuse 1 et élévation de température AT au cours 

d'une explosion. 
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où p0 est la pression initiale et A p la variation de la pression,nlest véri- 

fiée 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 précddant,lorsque les conditions 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) , 
~og(p'/S) = - E/RT. + cte , conduit à une énergie d'acti- 

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

tion de pression, E = 44,5 kcal/rnole (figure 3.6.b) . 
g 

3.2.1.2. Variations de la température et de l'émission lumineuse. 

 élévation de température est toujours faible (inférieure à 2OC ) 

au cours d'une réaction lente,sauf au voisinage de la limite dlexplosion,la 

lumière émise dans les mêmes conditions étant à peine détectable. 

Lors de l'explosion,on observe un décalage (figure 3.7.b) entre 

les courbes de température et d'émission lumineuse ; il provient de ce que la 

première mesure (A T) est ponctuelle ,la seconde (1) étant intégrale.Lfélé- 

vation de température critique AT (figure 3.7.a) nettement inférieure à 
2 

C 

RT,/E ne peut être quantitativement exploité6 , le microthermocouple se trou+ 
g 

vant trop près de la paroi et les mesures sont très vraisemblablement par 

défaut. 

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

La méthode utilisée nous a permis la détection de quantités très 

faibles de dioxyde dlazote.la figure 3.8. donne un exemple des résultats ob- 
tenus à422OC pour des concentrations initiales de nitrométhane croissantes.Le 

dioxyde d'azote se forme dès les premiers instants de la réaction ,sa concen- 

tration atteignant un maximum très aplati pour un faible avancement de réac- 

tion.Dans des conditions voisines de Celles de CRAWFORTH et WADDINGTON, le 

rendement maximum , (NO~)~~~./(C~NO~) est 2.10'~,valeur qui diffère de plus 
- 2 d'un ordre de grandeur de celle mesurée par ces auteurs, 7.10 .Il faut sans 

doute rendre la méthode bhimique de dosage utilisée par CRAWFORTH responsable 

de 1'écar.t eritre ces deux valeurs,l'équilibre entre les différents oxydes d' 

azote étant probablement déplacé au cours des manipulations nécessaires à ce 

dosage. 



P torr  
4 4 2 ' ~  

0,o 5 

O .  
30 rs 

Ptorr  % CH3N02=4W torr 1 422% @ 7 
43 

-145  torr  
1 ,,'/' - 

FIGURE 3.8. Pyrolyse du nitrométhane : 

Evolution des pressions partielles de dioxyde d'azote formé en 

fonction du temps. 

a) sur une isobare à différentes températures. 

b) sur une isotherme 5 différentes pressions. 

FIGURE 3.9. Pyrolyse du nitrométhane : Concentra- 

tions des produits formés en fonction - du temps à 403OC. 

0,6 

- /pcO 
0,4 - HCN 

0.2 - 

N 2 0  

. 
10 20 30 40  50 t s  



.FIGURE 3.10. FIGURE 3.11. l 

I 
Pyrolyse du nitrométhane : Concentrations des produi ts  

formés en fonction du tentbs à 427 e t  45g°C. 

( c K J N ~ ~ ) '  1 1,67.10-~ moles/cc. 



FIGURE 3.13. 

Pyrolyse du nitrométhane : Concentrations des produits 

fomds en fonction du temps à 483 et 498'~. 

( C ~ N L J ) '  = 1,6~.10-~ moles/cc. à 483'~, 

= 1,82.10 -6 fi " à 498°C. 



3.2.3.-DOSAGES CHROMATOGRAPHIQUES. 

Nous avons entrepris une étude analytique de la décomposition 

du nitrométhane à partir d'une zone de très faible réactivité,à 400°C,Jus- 

qu'a ce que l'on observe une autoinflammation à 498'~. 

Pour chacun des dosages,nous avons vdrifié que les bilans étaient 

bouclés,non seulement sur les atomes mais également sur les vitesses,c'est à 

dire que les relations suivantes: 

L N  = S C  = L0/2 =  PH/^ =A(cH NO ) 
3 2 

et < dN/dt = C dC/dt =1/2. C dO/dt = 1/3. E d~/dt = d (C ~0~)/dt 5 
sont vérifiées.0n 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 doséesc n cor- d 
respond bien au nombre total de moles présentes dans le réacteur L n  ,calcu- 

e 
lé à partir de la pression. 

TABLEAU 3.3. Bilans atomiques A 427'~ (10-~rnole ou 10-mole/s.) 

3.2.4.-ETUDE ANALYTIQUE DE LA REACTION LENTE. 

La réaction étudide correspond à la d4composition de 554.10-6 rno- 

les de nitrométhane à 40~,427,459 et 483'~ , de 600.10-~mo1es B 498'C,soit 

A la limite de l'explosion à cette dernière température.Les résultats sont 

reportds sur les figures 3.9 à 3.13. 

3.2.4.1. Evolution du nitrométhane. 

L'allure des courbes de consommation de CH-NO est la même entre 
3 2 

4C3 et 483OC : la vitesse de disparition est maximale à l'instant initial, 

temps S. 

e N 
r a/dt 
Z C  

e d~/d t 
r 0/2 

1/2. E do/dt 
E Hl3 

1/3. ~dH/dt 

I- "e 
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, Log h i i l )  

FIGURE 3.14. Pyrolyse du nitrométhane : Détermina- 
tion de l'énergie d'activation globale à partir des courbes 

a FIGURE 3.15. FIGURE 3.16. 

Pyrolyse du nitrométhane : Sélectivités des 

divers produits formés en fonction du temps & 4 2 7 ' ~ ~  (Fig. 3.15.) 

ou en fonction de 1. 'avancement de réaction 7 (Fig. 3.16. ). 

Contrairement B celle du mdthane, la sélectivitd 

du monoxyde d'azote augmente avec la tempdrature, pour un avan- 

cement de réaction donn6. 



et la cinétique correspondante est du premier ordre. Au voisinage de l'explo- 

sion à 498*~, la consommation est auto-accélérée et un point d'inflexion ap- 

parait sur la courbe.11 est alors évidemment impossible de définir un ordre 

dans le temps .  exploitation de la relation 
 E  CH NO )/dt)' = - k .(c NO ) O  permet toutefois de mesu- 

3 2 3 2  
rer une constante globale dont les valeurs numériques sont reportéesci-dessous: 

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

3.2.4.2. Les produits maJeurs, N0,H20,C0,CH4. 

Le monoxyde d'azote et le méthane semblent formés dès les premiè- 

res étapes de la réaction ou plus précisément provenir d'espèces chimiques 

dont la concentration est maximale très peu de temps après l'introduction du 

nit,rométhane.~'introduction de la sélectivitéfX = (x)/A (CH NO ) est intér 
3 2 

ressante,par exemple pour obtenir des renseignements sur le mécanisme par ex- 

trapolation des courbes 5 au temps initialeLes courbes sont reportées sur la 
figure 3.15. La sélectivité du monoxyde d'azote atteint une valeur élevée, 

supérieure ii 0,8,dès les premières mesures quelle que soit la température.Ce 

rdsultat est en complet ddsaccord avec celui de CRAWFORTH et WADDINGTON (26) 

qui trouvent < O,4.Sans doute la cause de ce nouvel écart entre nos mesu- 

res et les leurs est-elle identique h celle qui leur fait trouver des concen- 

trations de dioxyde d'azote tres supdrieures aux ndtres ($3.2.2. ) . 
La diminution léger. de f Noquand le taux d'avancement de la rdac- 

tion croit provient sans doute de la rdactivité assez faible du monoxyde d'a- 

zote.En reportant les sélectivités non plus en fonetion du tempk mais du taux 

d'avancement de la rdaction r = A (CKJNO~)/(CKJNO~)~,~~ est plus facile de 

comparer les résultats obtenus aux différentes tempdratures.Ainsi,la sélecti- 

vité de NO augmentant avec la tempdrature laisse présager une ou plusieurs é- 

tapes de formation de ce produit h forte énergie d'activation. (figure 3.16) 

La sélectivitd du méthane a la même valeur que celle trouvée par 

CRAWFORTH; elle reste pratiquement constante en fonction du temps et indépen- 

dante de la température.  extrapolation au temps nul montre que dans les pre- 

miers instants de la décomposition,une molécule de nitrométhane sur quatre est 

transformée en méthane. 



"FIGURE 3.17. Pyrolyse du nitrométhane : Les 

sélectivitds de l'eau et du monoxyde de carbone augmentent 

en fonction du taux d'avancement z de la réaction. 
Pour un taux d'avancement donnd, elles Sem- 

blent inddpendantes de la température. 



 eau e t  l e  monoxyde de carbone sont  des produi ts  secondaires 

c ' e s t  à d i r e  q u ' i l s  ne peuvent s e  former avec une v i t e s s e  appréciable que 

lorsque l ' e spèce  chimique nécessai re  à l e u r  c réa t ion  e s t  en concentrat ion 

suffisante.Aux températures l e s  p lus  basses , l f eau  devient  rapidement l e  pro- 

d u i t  major i t a i re  a l o r s  qu'au voisinage de l a  l i m i t e  d 'explos ion, la  courbe 

( ~ ~ 0 )  = f ( t )  ne r e j o i n t  plus c e l l e  du monoxyde d'azote. 

La s e l e c t i v i t é  6 tend vers  une valeur apparemment indépendan- 
H20 

t e  de l a  température,de l ' o r d r e  de 0,75 ( f igure  3.17.) e t  il e s t  poss ible  de 

t r a c e r  une courbe unique passant par tous  l e s  po in t s  obtenus en t re  403 e t  

4 9 8 ' ~  : 6 = f ( 7 ) .  

2 ~ 1  en e s t  de même de l a  courbe 5 CO = f ( r )  l a  croissance de l a  . 
s é l e c t i v i t d  avec z é t a n t  un peu moins rapide que dans l e  cas  de l f e a u . s a  va- 

l e u r  maximale est  de l ' o r d r e  de 0,6. 

3.2.4.3. Les produits  mineurs ne passant pas par un maximum. 

Ils se  d iv i s en t  en deux groupes: 

Ceux dont l a  v i t e s s e  de formation c r o i t  en fonc t ion  du 

temps (Na ,CO2 ,N20,HCN, e t  H ~ )  

e t  ceux dont l a  v i t e s s e  de formation e s t  maximale au 

temps i n i t i a l  ( C2H6,C2H4 ) . 
Les rendements 6 et CO 

augmentent rdgulièrement en fonct ion 

du temps e t  de r , e t  semblent i2dépendantg de l a  température & un avancement 

donné ( tableau 3.4. ).Par contre 1' évolution de 5 O e t  HCN 
montre que 

pour ces deux produits ,  l a  s é l e c t i v i  t é  diminue quaid l a  température augmente. 

Dans ce de rn i e r  cas, il f a u t  envisager s o i t  une diminution r e l a t i v e  des v i -  

t e s s e s  de formation de ces deux produ i t s , so i t  une r é a c t i v i t é  accrue de N O 2 
e t  HCN quand l a  température sf41ève,Au con t ra i re ,  l e s  quan t i t é s  d'hydrogène 

sont  beaucoup plus f a i b l e s  aux,basses  températures, les s é l e c t i v i t é s  é t a n t  in-  

f é r i eu r e s  à 1% & 4 2 7 ' ~  e t  supérieures 2i 3% à 483 e t  498 '~ .  

Contrairement à l a  s é l e c t i v i t é  de l f é t h y l è n e , c e l l e  de l ' é t h a n e  

e s t  t r è s  sens ib le  à l a  température : 6 d é c r o i t  régulihrement en fonc- 
C2H4 

t i o n  de 7 e t  l a  courbe 5 = f ( 7 )  e s t  unique e n t r e  403 e t  4 9 8 ' ~   extrapola- 

t i o n  à 7 - > O  e s t  poss ible  e t  donne 5 O = 0,35$.Dans l e  cas  de l f é6hane , l a  
C2H4 

s é l e c t i v i t é  augmente en fonction de z à 403 e t  42T°C e t  au con t ra i re  Aiminue 

aux températures supérieures.~'extrapolation à T -+ O e s t  néanmoins poss ible ,  

e l l e  donne 5 = 0,4$,valeur peu sens ib le  à l a  température. 
C2H6 



TABLEAU 3 .4 .~a l eu r s% des sd lec t iv i tds  5 ($) en fonction de l a  
température e t  du taux d'avancement z de l a  réaction. 1 

1 



FIGURE 3.18. Pyrolyse du nitrométhane : les sélec- 

tivités du formol et du methano1 diminuent très rapidement avec 

le taux d'avancement de la réaction. 

.FIGURE 3.19. Pyrolyse du nitrométhane : Dosages 

lors d'une décomposition explosive de CH NO 
3 2' 

Seuls C 5 NO2> CH20J et NO2 ont une concentration 
qui diminue au passage de l'explosion. 

( c ~ N o ~ )  = 1.87 i 10'' moies/cc., 498OC. 
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NO 
déc ro i t  t r è s  rapidement avec t, s a  valeur  extrapolée à t-t O e s t  de 

1 'ordge de 1% . 
Le formaldéhyde e s t  l e  produit  hydrocarboné l e  plus important pour 

des  taux de conversion t r è s  f a i b l e s .  A 403OC, après  10 secondes de réact ion,  - 
l a  s é l e c t i v i t é  e s t  proche de 40 p.cent.Rapidement l a  v i t e s s e  de consommation 

de l 'a ldéhyde devient  de l ' o r d r e  de grandeur de s a  v i t e s s e  de formation e t  sa 

concentration passe par un maximum.La s é l e c t i v i t é  décro i t  a l o r s  t r è s  rapide- 
1 

ment avec t ( f igure  3.18. ) . 
La r é a c t i v i t é  du méthanol e s t  considérablement plus f a i b l e  puis- 

que sa  concentrat ion ne passe par un maximum que lorsqu'une f r ac t i on  t r è s  i m -  

por tante  du nitrométhane a é t é  consommée.11 e x i s t e  néanmoins une ce r t a i ne  ana- 

log ie  e n t r e  l e s  courbes < = f ( r )  du formol e t  du méthanol ( f igure  3.18.). 

3.2.4.5. S é l e c t i v i t é s  extrapolées à taux d'avancement de réact ion nul .  

Ces ext rapola t ions  permettent de mettre en évidence l e s  produi ts  - 
primaires de l a  réact ion , NO e t  CH O .La décomposition de deux molécules de 

2 
nitrométhane au moins e s t  nécessai re  à l a  formation d'une molécule de formol 

ce qui  semble exclure l a  réact ion de réarrangement 8 , en dép i t  des  proportions 

importantes de CH O obtenues. 
2 

Les valeurs  obtenues à 42Y0C sont l e s  suivantes: 

- - q 2 ' 2 N O g N 2  HCN C 2 H 4-.- C 2 H 6 - H? C02 -..2 
EX ,en, b 12  4 E 013 03'5 0 3 

e t  malgké l a  grande imprdcision de ces e x t r a p ~ l a t i o n s ~ l e s  b i l ans  atomiques . 
sont  correctement bouclés puisque: 

Au moment de l ' exp los ion , l a  consommation du nitrométhane e s t  t r è s  

rapide.Elle n ' e s t  t ou t e fo i s  pas t o t a l e  e t  15% du r é a c t i f  i n i t i a l  son t  encore 

présents  en f i n  de réact ion.  ( f igure  3.19) .Dans l e  même temps,la concentrat ion 

de l a  p lupar t  des produi ts  formés augmente dans des  proportions importantes: 

l e  monoxyde d 'azote  devient  a l o r s  l e  produit  majeur a l o r s  que l a  concentrat ion 

en eau n '  augmente que plus  faiblement, c e l l e s  du monoxyde de carbone, du métha- 

ne e t  de l ' a z o t e  va r ian t  dans l e s  mêmes proport ions que c e l l e  du NO.On consta- 

t e  également qu'une f r ac t i on  importante des atomes d'hydrogène 

s e  retrouve sous l a  forme H e t  non plus H O après  l ' explos ion.  
2 2 

Le tableau 3.5. où e s t  repor té  l e  f a c t eu r  par lequel  e s t  mul t ip l i ée  



la concentration des diverses molécules au cours de l'explosion,c'est à 

dire le rapport C ~ C  où C est la concentration très peu de temps après 1' 
1 2 

explosion et Cl la concentration très peu de temps avant,fournit une vue d' 

ensemble de la perturbation causée par l'autoinflammation. 

TABLlZAU 3.5. Facteur multiplicatif f des concentrations des 

divers produits au cours de l'explosion. 

Produit CHjOH CH20 HCOOA NO2 C ON02 
N2° 'âH4 5 CH 3 NO 2 

f 1,21 0, 1 1935 O937 1922 299 295 0,24 

Produit 

f 

Alors qu'en moyenne,le nombre de molécules est au mieux multiplié 

par 2 ou 3,le facteur multiplicatif est dix fois plus grand en ce qui concer- 

ne H ,la formation des atomes d'hydrogène se faisant sans doute par l'inter- 
2 

médiaire de processus à forte dnergie d'activation. 

On remarque également que quelques composés subissent une perturd 

bation très faible et que les deux molécules dont la grande réactivité avait + 

déja été mise en évidence lors-de l'étude de la réaction lente,CH O et NO2, 
2 

sont consomrn6s. 

NO 
H2° CO CH4 H2 N2 Co2 2H6p HCN 

2,4 2,O 2,8 ' 3,0 25 295 197 4,l 1,05 

1 

Les principaux apports de cette dtude morphologique et analytique 

sont d'une part d'avoir mis en évidence la présence d'un domaine d'explosion 

et d'en avoir précisé les limites,dlautre part d'avoir effectué 1 'analyse sy&- 

tèmatique des produits formés en fonction du temps dans un domaine de tempé- 

rature assez vaste de 403 à 498"~. 

Ces résultats peuvent sembler suffisants pour permettre une inter- 

prétation et ébaucher un schèma réactionnel. 

Il nous a semblé pourtant qu'avant d'entreprendre la difficile 

détermination d'un mécanisme,l'étude de la décomposition du nitrométhane en 

prdsence des produits de la réaction susceptibles d'être les plus réactifs, 

devrait compléter cette première approche. 



C H A P I T R E  4 

INFLUENCE D'ADDITIFS SUR LA PYROLYSE 

DU N I T R O ~ N E  . 

Les résultats obtenus au chapitre précédent ont montré que, 

le dioxyde d'azote et le formo1,de par leur réactivité élevée,jouent vrai- 

semblablement un rale très important dans le mécanisme de la réaction.11 nous 

a donc semblé interessant d'observer leur influence sur la décomposition du 

ni tromé thane . 
De même,lfétude de l'effet d'additions de monoxyde dfazote,seul 

produit majeur de la réaction susceptible d'y participer de façon prépondéran- 

te,dfoxyde nitreux - pour éclaircir le mécanisme de la formation de l'azote - '  

et d1oxygène,pour nous rapprocher des conditions de la nitration et de l'oxy- 

nitration, nous a paru nécessaire à la compréhension et à l'élaboration d'un 

schèma réactionnel. 

4.1. -ADDITIONS DE MONOXYDE D'AZOTE. 

 après les résultats déja acquis,on peut conclure,soit à un effet 

nul (1,2) soit à 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 sup6rieurs à 20 p.cent. 

Les auteurs s'accordent à attribuer l'effet inhibiteur à la réac- 

tion : C % + N O + M  -+ CH NO + PI ,le nitrosométhane 
3 

se décomposant ensuite en cyanure d'hydrogène. Selon MULLER (4),l'inhibition 

i nécessite des additions importantes de monoxyde dfazote,le mécanisme étant se- 

I lon lui en chaines très courtes ou non en chaines.La réaction trimoléculaire 



serait à l'origine des fortes quantités ~'HCN formées à 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) '/(CH NO ) O .  (vm=d (CH NO )/dt. ) 
3 2 3 2 

' Pression. 

25-300 torr. 

200-400 torr 

12 torr. 

12 - 20 atm. 

40 atm. 

80 torr. 

Références. [ NO $1 Remarques. 

Sans effet. 

Effet inhibiteur très faible. 

- 
TAYLOR (1 1 

C 20% 

> 2% 
MULLER (4) 

Il 

Effet inhibiteur 

Effet promoteur 

MAKOVSKI (5) 

Présent travail 

1% 

1 8  

20% 

7.6% 

A 427'C,nous ne trouvons pas de modification des courbes de varia- 

Sans effet 

Inhibition nette. 
1' ' 1  

Sans effet sur vNM. 

Augmentation de HCN. 

Sans effet sur vNM. 

Augmentation de HCN,N20,H20. 

Diminution de N0,CH ,CH OH,C2H6. 
4 3 

tion de pression et detempérature lors de l'addition de 7,6 p.cent de monoxy- 
de dlazote.les analyses montrent un certain nombre de modifications dans 1' 

évolution des produits (figure 4.l.,l'évolution en absence d'additif est re- 

présentée sur la figure 3.10 ).~a faible réactivité du monoxyde d'azote est 

confirmée par sa non consommation,le NO s'accumulant toutefois avec une vi- 

tesse un peu inférieure à celle que l'on mesure pour le nitrométhane seul. 

La modification la plus spectaculaire concerne l'accumulation du 

cyanure d'hydrogène qui apparait dès l'introduction du nitr0rnéthane.m for- 

mation au méthano1,du méthane et d'une façon plus marquée de l'éthane et de 

l'éthylène est ralentiescelle de l'eau et de l'oxyde nitreux N20 ,lég&rement 

accélérée. 

4.2. -ADDITIONS DE DIOXYDE D ' AZOTE. 

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

trent une diminution de la consommation du nitrométhane variable avec la 



FIGURE 4.1. Décomposition du nitrométhane en 

de monoxyde d'azote : Evolution des produits en fonction 

du temps à 42T°C. 

(CH NO ) O = 1,6T. 10-6 moles/cc., 
3 2 

(NO> O = u .10m8 moïes/cc. 



quantite de dioxyde d'azote aJoutée et l'avancement de la réaction. (tableau 1 
4.2) 

TABLEAU 4.2.1nfluence d'additions de NO sur la ddcomposition du , 
2 

nitrorndthane(~~). vNM = d(NM)/dt ; v = d&p/dt . 
P 

Pression. 
- - -  

15 atm. 

25-40 atm. 

50 torr. 

80 torr. 

Remarques. 
.---.,-...-...- "- 
v diminue 
NM 
v diminue de 405% 
NM 
v diminue de 505% 

NM 
v augmente NM 
v diminue légèrement 

NM 
v augmente aux faibles $ NO 
P 2 
v diminue aux forts $ NO 
P 2 
CH4 et CH OH disparaissent. 

3 
v légèrement plus faible. NM 
NO quasi totalement consommé. 
2 

NO = produit majeur.CH CH OH 
4' 3 

et HCN fortement inhibés. 

Références. I 

I 

MULLER (4) I 

SCHAY ( 6 )  

CRAWFoRTH (7) 

Présent travail. 

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

de composés polynitrés à partir d'un mélange très riche en dioxyde d'azote 

(94 p.cent)et l'accélération de la décomposition du nitrométhane. 

Enfin,CRAWFORTH et WADDINGTON (7) mettent en évidence une inhibi- 
tion plus légère de la consommation du nitrométhane et une perturbation com- 

plexe de la variation de pression (tableau 4.2.) qu'il faut peut être relier 

au mode opératoire utilisé,le nitrométhane étant introduit non pas dans du 

dioxyde d'azote pur mais dans le mélange NO +NO+Op obtenu après l'atteinte de 
2 

1' équilibre 2 NO2 - 2 NO + O2  analyse montre que certains produits ne 
se forment plus (C OH,C CN,CH ONO) d'autres étant fortement inhibés (CH&). $ 5  3 

 inhibition par attaque directe de NO sur CH NO ou CH ne peut 
h 

2 3 2 4 
etre retenue,puisqufau contraire ces réactions produisent des radicaux libres. 

 attribution du rôle retardateur au monoxyde d'azote formé ne tient pas da- 
vantage,le ralentissement de la réaction étant beaucoup plus marqué avec le 

dioxyde.l'explication la plus vraisemblable réside à notre sens dans le dépla- 

cement de l'équilibre CH + NO2 -+ CH NO .comme l'ont proposé CRRWRTH 
3 3 2 

et WADDINGTON ,la chute de la concentration en radicaux méthyle qui resylte- 

rait de l'augmentation de la pression de NO expliquant la disparition du mg- 
2 

thane et des autres produits formés à partir de C ' . I f  



-58- 
Notre étude de l'influence d'additions d'oxydes d'azote s'est 

effectuée soit en injectant le NO, dans le nitromkthane en cours de décompo- - 
sition, cette méthode &tant analogue B celle mise au point par MALINGREAU et 

DECHAUX (20), soit en vaporisant le nitroniéthane 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 à l'aide d'une seringue à gaz est donné sur la figure 

4.2, La consommation du dioxyde introduit est très rapide puisque la totalité 

du produit a disparu après qiielqurs dizaines de secondes.La cinétique de dis- 

parition est d'ordre un comme l'indique ln linéarité de la courbe Log p = 

N02 f(t),figure 4.3.  extrapolation au temps auquel on a introduit l'additif 
considéré comme temps origine,montre que la vitesse initiale de consommation 

de NO est une fonction croissante des quantités ajoutées: 
2 

p~02 
ajoutée, torr. I 1,5 6 7,8 12,7 

- 1 
vO= (dpNO /dt) O, torr. S .  

2 

4.2.2. -PYROLYSE DU NITROMETHANE EN PRESENCE DE DIOXYDE D'AZOTE 

PREAU-T INTRODUIT DANS LF: REACTEUR. 

La cinétique de la consommation du dioxyde d'azote est alors for- 

tement modifiée par rapport aux résultats qui pr6cédent:I.a vitesse de dispari- 

tion de NO reste apparemment constante jusqu'à ce qu'environ la moitié de 1' 
2 

additif soit consomrnée,figure 4.2.,courbe 1 .La consommation est également 

nettement ralentie,du moins pour des temps de réaction assez courts;ainsi, 

lors de l'addition de 16,5 torr. de dioxyde dlazote,la vitesse initiale aurait 
- 1 dQ être de l'ordre de 1,5  torr.^., pour etre en accord avec les valeurs du 

tableau du paragraphe précédent.La vitesse mesurée,environ trois fois plus 

faible,semble donc anormalement basse. 

On pourra toutefois fournir une explication approximative en con- 

sidérant lé schèma très simplifié suivant: 



FIGURE 4.2. Influence d'additions de dioxyde d' 

azote sur la décomposition du nitrométhane : Disparition de NO 
2 

en fonction du temps. 

1) Addition initiale de NOp : la vitesse de dis- 

parition reste constante pendant un temps relativement long. 

2,3, 4, 5) Additions de NO au cours de la pyro- 
2 

lyse de CH NO après 15 S. de décomposition. 
3 2 

O 10 2 0 3 0 t.s 

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 C NO la cinétique de disparition de NO 5 2' 2 
obéit une loi du premier ordre. 



La vitesse de disparition du dioxyde d'azote s'écrit: 

d(N02)/dt = vl -((k2 + k3) (CH3) + k,+(cH30)). (NO2) (4.1) 
oh v1 est la vitesse de la rdaction d'initiation. 

Dans le cas où le dioxyde d'azote est présent dès l'instant initial, 

c'.est à dire quand le nitrométhane est vaporisé dans NO les vitesses des réac- 2' 
tions 5 et 6 seront négligeables resnectivement Dar ra~~ort à la somme v + 

2 
v d'une part et à v d'autre part.Cette approximation repose sur l'absence 
3 4 
de méthane et de méthanol parmi les produits formés. 

 application de la méthode des concentrations stationnaires con- 

duit alors aux expressions suivantes: 
k v 

(CH3) = vl/((k2 + k3).(No2)) et (CH O) = 
3 1 

3 (k2 + k 3) k 4 . (No2) 
d'où il vient après remplacement de (CH ) et (CH O) dans la relation 4.1: 

3 3 
d(~~~)/dt =-k .V /(kp + k ) =- k , k . (C N02)/(kg + k3) . 3 1 3 1 3  3 

La consommation du nitrométhane étant négligeable,on peut donc considérer que 

la vitesse de disparition du dioxyde d'azote est en première approximation 

constante. i 

Examinons à présent le cas d'une introduction d'additif au cours 

de la réaction de décomposition.Avant l'introduction du dioxyde dlazote,sa 

concentration est suffisernrnent faible pour que l'on puisse considérer que les 

inégalités suivantes: v5 >> v2 + v3 et v6- v4 sont vér-ifiées. 

~'a~~lication de la méthode de l'état stationnaire conduit alors 

aux valeurs suivantes des concentrations radicalaires: 

 introduction de concentrations importantes en dioxyde d'azote va avoir 

pour conséquence de faire diminuer ces deux concentrations radicalaires,jus- 

qu'à une valeur pour laquelle ces radicaux se trouveront à nouveau dans des 

conditions stationnaires.Cette chute de concentration n'étant pas instantanée, 

il faut considérer qu'à l'instant où l'on introduit le dioxyde dlazote,les 

concentrations radicalaires sont données par les expressions 4.11. 

La vitesse de disparition de NO à l'instant de son introduction 
2 

dans le milieu est alors : 

(d(~o~)/dt)' = - vl + k4 7 ( ~ 0 ~ )  - l 
k6* (C3N02) 

Le nombre de moles de NO introduit dtant suffisant pour que les 
2 

inégalités : (k2 + k ) . ( ~ 0 ~ )  >> k . (CH NO ) et k4. ( ~ 0 ~ )  >> k6. 3 5 3 2  



O 1 O 2 O 30 . 40 1.s. 

FIGURE 4.4. D~composi t ion  du ni t rométhane e n  

présence d e  dioxyde d t a z o t e  : Evolut ion d e s  p r o d u i t s  en fonc t ion  

du temps. 
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soient vérifiées,on aboutit finalement à l'expression 4.111. 

(d(~~~)/dt) = -kl ( (ka +. k )/k + k4 / k6 ) .  NO^) (4. III* ) 3 5 
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 très 

légèrement 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 éthylè- 

ne sont considérablement réduites,ltinhibition de la formation de ces pro- 

duits ne cessant que lorsque la quasi totalité du NOp a disparu . 
 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 à la température de l'azote liqui- 

de auxquels est ajoutée une quantité d'eau suffisante pour dissoudre la tota- 

lité des produits prélevés.Comparé à celui de témoins préparés par dilution 

de la même quantité de NO dans un volume d'eau identique,ce pH correspond à 
2 

une concentration en ions H 0' trop élevée pour provenir de l'acide cyanhydri- 
3 

que seul.Cette valeur est également très supérieure à celle déduite d'expé- 

riences identiques avec le nitrométhane sans additifs.0n sait d'autre part 

que la réactivité des radicaux hydroxyles avec le dioxyde d'azote est très 

grande (10-12),leur recombinaison conduisant à la formation d'acide nitrique. 

Il était donc raisonnable d'attribuer cet excès d'ions H O+ à la présence 
3 

d ' HNO 
3 

Les quantités d'acide nitrique ainsi déterminées sont telles que 

les bilans atomiques ,qui ne pouvaient être bouclés à partir des seuls produits 

dosés par chromatographie et par spectroscopie dtabsorption,sont maintenant 

convenablement vérifiés. 



FTGURE lt.5. Décomposition du nit~ométhane en 

présence 6e formol : Evolution des produits e en fonction du temps. 



A notre connaissance, CRAWFORTH et WADDINGTON (7) sont les seuls 
à avoir étudié la décomposition d'un mélange de formol et de nitrométhane: 

Le formol introduit se décompose très rapidement ,ce qui a pour effet d'aug- 

menter la vitesse initiale de variation de pression,la vitesse de décomposi- 

tion du nitrométhane dtant pratiquement inchangée. 

Ces auteurs mettent en évidence la formation rapide des produits 

de l'oxydation du formaldéhyde (l'eau,les oxydes de carbone et l'hydrogène) 

ainsi qu'une légère augmentation des rendements en méthane,azote et oxyde 

nitreux, 1 ' évolution du dioxyde d'azote n' étant pas précisée. 
Leur interprétation fait intervenir les réactions 

CH20 + NO2 -t HCO + HN02 

et CH20 + HN02 -t HCO + H20 + NO , 
la réactivité du formol avec le dioxyde d'azote étant supérieure à celle du 

nitrométhane ( 9, 13, 14) .  

Les conditions expérimentales dans lesquelles nous avons opéré 

sont les suivantes:Le formol en solution aqueuse est tout d'abord injecté 

dans le réacteur,avant l'introduction du nitrométhane,le délai entre les 

deux opérations étant aussi réduit que possible. 

Un exemple de l'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,consomrné assez rapidement atteint une concen- 

tration stationnaire très proche de celle mesurée en absence d'additif après 

moins d'une minute de réaction. 

La vitesse de disparition du nitrométhane est légèrement 

plus forte. 

La réactivité du dioxyde d'azote semble un peu plus éle- 

vée,sa concentration étant notablement réduite. 

~'au~mentation du nombre de molécules d'eau est relative- 

ment moins importante que celle des oxydes de carbone et surtout de l'hydro- 

gène.Par exemple, pour un taux d'avancement très faible,après dix secondes 

de rénction,les concentrations en C0,CO et H sont respectivement multipliées 
2 2 

par 5,4 ,4 et 100 par rapport i leurs valeurs après dix secondes de décomposi- 

tion du nitrométhane seul.Ces facteurs multiplicatifs diminuent considérable- 

ment pour des avancements de r(:action plus irnportants,et ne sont plus que 

2,12 pour C0,1,6j pour CO et 31 pour H2 après 50 secondes de décomposition. 
2 



. La formation du méthane se fait par abstraction d'un 

atome d'hydrogène par les radicaux méthyles.l'énergie de la liaison C-H étant 

plus faible dans la molécule de formol que dans celle de nitrornéthane,la 

réaction CH + CH O 
3 

-+ 
2 

CH4 + HCO est plus facile 

que la réaction C g  + C NO2 -+ S CH4 + CH2N02 . 
c'est sans doute la raison la raison de l'accélération de la for- 

mation du méthane que nous observons. 

Parmi les autres composés dont la concentration augmente 

par rapport à celle mesurée en l'absence d'additif, on note encore NO,N O et 
2 

HCOOH,alors qu'au contraire,le cyanure d'hydrogène 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 l'évolution des produits de la r6action.N O se comporte 
2 

donc comme un inerte et ne semble pas favoriser la formation dfazote.par exem- 

ple par une réaction R + N O + RO + Ne . 
2 

4.5. -ADDITIONS DE GAZ TNEX'ES. 

La seule perturbation causée par la présence de molècules non 

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

effet promoteur sur la formation du cyanure d'hydrogène. 

Les essais de TAYLOR '(1)' de FREJACQUES (3) et de MULLER ( 5 )  ,avec 

des composés aussi divers que H 0,N ,He,et CO se sont tous révélés négatifs 
2 2 2 

malgré la diversité des conditions expérimentales. 

Sans noter une modification spectaculaire de la réaction,TA!&OR 

(1) met en évidence dès 1934,1feffet accélérateur de l'oxygène:ainsi,le temps 

de demi réaction passe t'il de quatre à trois minutes à 420°C en présence de 

44 p.cent d'oxygène.HILLENRRANDT (19) puis FREJACQES (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 ,/ p, des pressions en fin et en début de réaction. 

Aux pressions klevées,le nombre de moles de cyanure d'hydrogkne 

est considèrablement réduit par la présence d'oxygène alors que l'effet glo- 

bal demeure promoteur en ce qui concerne l'évolution des autres produits de 

la réaction ( 5 ) .  

I,a réaction explosive entre le nitrométhane et l'oxygène a été 

étudiée 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 atmosphèrique 4 des températures comprises entre 700 et 

850'~ (voir $ 3.1.3.).Quelques études de l'inflammation du nitrométhane li- 

quide dans l'oxygène dont le but essentiel était de définir les conditions d' 

utilisation de ce dérivé nitré comme combustible dans les moteurs (17)ntappor- 

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 être la conséquence d 'une modification très 

importante du mécani sme réactionnel en présence d ' oxygène. 

4.6.1.-INFLUENCE SUR LES LIMITES D'EXPLOSION. 

La méthode expérimentale utilisée a été ' la suivante : le nitrorné- 

thane est tout d'abord vaporisé dans le réacteur que l'on met ensuite en com- 

munication avec un ballon rempli d'oxygène sous une pression supérieure à tel- 

le règnant dans le réacteur.lféquilibre des pressions une fois réalisé,après 

un temps très court de l'ordre de la seconde,le réacteur est à nouveau isolé 

et l'oxydation suivie à l'aide des techniques habituelles.La vaporisation du 

nitrométhane dans de lroxygène,a priori plus simpletdonne lieu à une explosion 

beaucoup plus brutale dont l'amplitude suffit souvent à briser le réacteur. 

Les diagrammes d'explosion pour des mélanges C NO -O à concen- 

trations constantes sont reportés sur la figure 4.6. : 
5 2 2 

La limite d'explosion est fortement abaissée en présence d'oxygè- 

ne.Un diagramme isotherme montre que l'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 melange stoechiomètrique calculée d' 

après 1'Pquation globale 2 C NO2 + j /2  O2 + 2 CO2 + N + 3 H20 . 5 2 

Les valeurs des énergies d'activation globales calculées d'après 

la théorie des explosions thermiques de SEMENOV diminuent avec le pourcentage 



FIGURE 4.8. Oxydation du nitrométhane : L' é lévat ion 

de température c r i t i q u e  e s t  in fé r ieure  dans l e  cas  de l 'oxydation. 

a )  p0 = 360 to r r . ,  b) p0 = 350 t o r r .  

c )  p0 = 120 t o r r . ,  d )  p0 = 115 t o r r .  

463°C. 



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

cours de l'explosion et le dklai d'inflammation. 

TABLEAU 4.3. Elévation de température critique AT ,élévation ma- 
C 

ximale de température ATM et délai d'inflammation 

texpi. (secondes). (~empératures en OC) 

(~3~0~) en p. cent T OC 

100 462 

75 462 

100 484 

99 . 484 
75 484 

La position du thermocouple, trop proche de la paroi,ne nous per- 

met pas d'exploiter quantitativement les résultats obtenus.11 est cependant 

possible de comparer qualitativement deux expériences réalisées à partir de 

deux mélanges diff6rents:on pouvait attendre ,en présence dloxygène,une éléva- 

tion de température critique supérieure à celle mesurée dans le cas du nitro- 

méthane seu1,puisque l'énergie d'activation globale de l'oxydation dirninue,et 
2 que d'aprhs la théorie de SEMENOV, ATc = RTo / Eg , To étant la température 

absolue initiale du milieu.La variation de A T  en sens inverse quand on ajou- 
C 

te de l'oxygène peut toutefois être interprétée gràce à l'application de la 

théorie de SEMENOV à un mécanisme en chaines ramifiées (18);dans ce dernier 

cas,nous avons montré qu'kn effet: 

A T = RT? / 2 E~ 
C 

,c'est à dire que l'élévation de tempé- 

rature critique est diminuée de moitié par rapport s l'expression précédente. 
Les mesures en présence dfoxygène,approximativement deux fois plus faibles 

qu'avec le nitrométhane seu1,s'expliqueraient donc par une modification du 

mecanisme, 1 'oxydation étant en chaines ramifiées. 

De la même façon, l'inertie thermique du rnicrotherrnocouple, et le 

temps de réponse de l'enregistreur du même ordre que la durée de l'explosion 

ne nous permettent qu'une détermination par défaut des élévations maximales 



FIGURE 4.9, Oxydation de CH NO : . 3 2 

a) p a l  NO = constante, 
3 2 

= : 1): O ;  2) : 21 ; 3) : 4 3 ;  

4) : 77 ; 5) : 128 ; 6) : 175 torr. 
b) p0 = constante, PC NO2 3 

= variable. 
O 1 21rnn O 1 trnn O2 

p h  
= : 7) : 15 ; 8) : 35 ; 9 )  : 55 ; 10) : 116 ; il) : 168 torr. 

. FIGURE 4.10. Oxydation de 

C NO2 : 5 
Courbes 1 à 5, pO = 14 torr. ; p h  = : 

O2 
1) : 51,5 torr. ; 

2) : 41,2 ; 3) : 26,3 ; 4) : 18 ; 5) : 11. 

Courbes 6 à 12, pom = ~~nstantes O 
. 

15 30,s 

p: , torr. = : ~ A P , - - -  

P torr / P' = 8 6  torr 
O2 

418,s 'c 

1 O 
-4 

O 1 2 tmn 

FIGURE 4.11. FIGURE 4.12. , 
Oxydation de CH NO : Formation de NO 

3 2 2 .  
Courbes 1 à 5 : = constante. pi# variable : 1) : 15 ; 2) : 35 ; 3) : 55 ; \ IILLÉ: 

4) : 116 ; 5) 

Courbes 7 à 12 : p: = : 7) : 24 ; 8) 30 ; 9 )  40 ; 10) 67 ; 11) : 120 ; 
"2 12) : 248 torr. 



de température dTM . On constate toutefois que le dégagement de chaleur par 
unité de temps est bien supérieur dans le cas de l'oxydation ,et le délai d' l 

inflammation plus court,en dépit des nressions initiales plus faibles. 

4.6,2.-1NI;zu~NCE SUR LA VARIATION DE PRESSION ET 

L'EMISSION LUMINEUSE. 

 effet promoteur ohservé sur les courbes p = f(t) dépend considé- 

rablement de la quantitd d'oxygène ajoutée;nous avons effectué deux séries 

d'expériences au cours desquelles la quantité initiale de l'un des deux réac- 

tifs était maintenue constante: 

 e accroissement de la variation de pression, assez faible quand 
on ajoute de l'oxygène au nitrométhane,est au contraire beaucoup plus marqué 

lorsque l'opération inverse est réalisée, (figure 4.9.).11 semble d'autre part 

que pour des pressions relativement élevées des deux réactifs,l'allure des 

courbes devienne sigmoPde (figure 4.9. b O 
'~3~0~ 

= 168 torr. ) . 
Les mesures des vitesses initiales (d p/dt) présentent égale- 

ment deux allures bien différenciées quand on trace leur évolution en fonc- 

tion des quantités croissantes de l'un des réactifs;l'augmentation semble 

linéaire en fonction du nitrométhane,et asymptotique en fonction de l'oxy- 

gène initial ,les phénomènes observés étant qualitativement compara- 

bles à différentes températures, (figure 4.10, ) . 
L'oxygène est sans effet en ce qui concerne l'émission lumineuse 

de la réaction lentesqui demeure à la limite du seuil détectable. 

4.6.3.-INFLUENCE SUR LA'FORMATION DU DIOXYDE D'AZOTE. 

En prdsence dfoxygène,la pression partielle de NO augmente dans 
2 

des proportions très importantes. 

Là encore,l'influence sur la forme des courbes obtenues est très 

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 il est atteint et la vitesse 

initiale de formation ( dp /dt ) O  varient différemment suivant le mode o- 
NO 

pératoire utilisé.Ainsi (tabTeru 4.4.),les quantités maximales de NO varient 
2 

de façon linéaire avec la pression en oxygène lorsaue la concentration 

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

mum quand ptH NO varie. 
3 2  



TABLEAU 4.4. Pression p a r t i e l l e  maximale de NO t o r r .  ) e t  
2 ( ~ y 0 2 . ~ ~ 1  

constante de v i t e s s e  g lobale  k ( t o r r .  S. ) ;  

k = (dpNO / dt)O/pNM.pi2 . (NM = CH NO press ions  
2 3 ' en  t o r r .  ) 

La v i t e s s e  i n i t i a l e  d'accumulation du dioxyde d ' azo te  semble 

obé i r  à une c inét ique  d 'o rd re  un paP rapport  à l 'oxygène e t  au nitrométhane, 

l a  r e l a t i o n  : 

/ d t  ) O  = k.pO O é t a n t  v é r i f i é e  en première approxima- 
O, *NM 

de c e t t e  constante k e s t  vo i s ine  de 50 kcal/mole. 

4.6.4.-RESULTATS ANALYTIQUES. 

La présence de l 'oxygène perturbe considèrablement l e s  condi t ions  

des  analyses:  l a  dé tec t ion  du monoxyde d ' a z o t e  n ' e s t  plus poss ib le  du f a i t  

de sa  recombinaison avec l 'oxygène à température ambiante dans l ' e p r o u v e t t e  

contenant l ' é c h a n t i l l o n  à analyser .  



FIGURE 4.13. 

[Cl 
l~'rnde/cc 

6 - 

O 10 20 30 40 t s 

FIGURE 4.14. 

Oxydation du nitrométhane : Evolution des produits 

formés en fonction du temps, à 427 (~ig. 4.13.) et 464'~ ( Fig. 4.14). 

4 'V0f? : (CH NO ) "  = l.,67.10-~ rnoies/cc., ( O 2 ) "  = 47.10-~ moles/cc. 
3 2 



La concentration en NO se ra  donc,comme c e l l e  de l'oxygène e s t i -  

mée à p a r t i r  des r e l a t i ons  rendant compte des b i lans  atomiques. Ces estima- 

t i o n s  seront  f a c i l i t é e s  par l 'absence de quan t i t és  importantes d 'ac ide  n i t r i -  

que ,ce en d é p i t  des concentrations relativement f o r t e s  en dioxyde d 'azote.  

Notons encore q u ' i l  nous a é t é  possible de réduire  l a  perturbation des  chro- 

rnatogrammes due à l a  présence de ces quan t i t és  importantes de NO en réchauf- 
2 

f a n t  l ' é chan t i l l on  de 7 7 O K  à seulement 243OK e t  non plus à température ambian- 

t e  , avant l ' i n j e c t i o n  dans l a  colonne de TAMIS 5A.Un exemple de l a  précis ion 

obtenue su r  l e s  b i l ans  atomiques e s t  donné su r  l e  tableau 4.5. 

La comparaison de l ' évo lu t ion  des produits  l o r s  de l 'oxydation 

( f igures  4.13 e t  4.14.) e t  l o r s  de l a  pyrolyse ( f igure  3.10.) f a i t  r e s s o r t i r  

l e s  f a i t s  suivants:  

La consommation du nitrométhane e s t  environ 1,3 f o i s  p lus  rapide 

à 42T°C;elle e s t  également supérieure à l a  d i spa r i t i on  de l'oxygène, e t  l e  

rapport  des quan t i t és  consommées,? CH NO / 3 2 
A O2 , c r o i t  avec l'avancement 

de l a  réact ion ,va r ian t  de 1 ,5  à 2 au cours de nos expériences,rapport qui 

ne correspond pas à une consommation selon la  stoechiornètrie 

TABLEAU 4.5. Bilans atomiques au cours de l 'oxydation de CH NO 
-6 3 2' 

(10'~rnoles e t  10 rnoles/s.), n = nombre t o t a l  de moles. - 6 -6 CH NO O = 554.10 moles,O O = 154,4.10 moles. 
3 2 2 

T = 427OC. 

temps , S. 

l' C NO2 5 
A ~ C H  NO + O2 ) 

3 2 
1 c formés 

1 N formés 

1: 0/2 formés 

1 ~ / 3  formés 

20 

24 

38,5 
22,6 

23,9 

40,5 

22,4 

1 d ~ / d t  

c dN/dt 

1/3. c d ~ / d t  

do/dt 

- 2 . d ( ~ ~  NO + Og)/dt 
3 2 

1,04 

1 , O l  

1 , o l  
3952 

3 9 53 

- d CH NO / d t  3 2 
c n dosé le expé. 

1 ,os 
1 9 O 3 3  



FIGURE 4.15. Owdatiori du nitrornétk-.me : Sé l ec t i -  

v i t é s  de quelqiies produits  de l a  réact ion en f o n ~ t ~ i o n  du taux 

d'avancement de réact ion z dé f in i  par rapport  au r.itrornéthane. 



Dès l e s  premiers i n s t an t s  de l a  réac t ion , le  nombre de molécules 

d'eau e s t  supérieur à celui  de nitrométhane consommé, (près  de 90 pour cent 

des atomes d'hydrogène du nitrométhane se  retrouvent sous forme d 'eau) .  

La concentration du monoxyde de carbone e s t  e l l e  auss i  t r è s  for-  

tement augmentée in i t ia lement  mais l e s  courbes de s é l e c t i v i t é  , - E x -  
(x) /&(C?NO~) , de ces deux produits  en fonction du taux d'avancement de 

l a  réact ion z , ne présentent  qu'une f a i b l e  dépendance v i s  à v i s  de l a  tempé- 

r a tu r e  e t  de z , ( f igure  4.15.). On note  également une f o r t e  promotion des 

v i t e s se s  de formation du dioxyde de carbone e t  de l'hydrogène. 

La s é l e c t i v i t é  du monoxyde d 'azote  e s t  au con t ra i re  rédu i te  i n i -  

t ialement ( tableau 4.6.) ,une par t  importante des atomes d 'azote  s e  retrouvant 

sous forme de dioxyde.Par l a  s u i t e  5 va augmenter e t  a t t e ind re  une valeur 
NO 

voisine de c e l l e  observée en l 'absence d'oxygène puis déc ro î t r e  lentement, 

( f igure  4.15.). 

TABLEAU 4.6. Valeurs i n i t i a l e s  extrapolées e t  évolution en fonc- 

t i on  du temps des s é l e c t i v i t é s  (en g) mesurées l o r s  

de l a  pyrolyse e t  de l 'oxydation de CH NO à 42T0c, 
-6 3 2 

avec C NO2' = 554.10 moles. 5 
Pyrolyse I Oxydation 

augmente jusqu ' à 75 

5" = 80 

diminue lentement 

5" = 10 

augmente jusqu ' à 60 

E 0  = 4 ,5  

r e s t e  constant 

c0  = 12 

diminue t r è s  rapidement 

E 0  = 45 

diminue t r è s  rapidement 

5" * 15 
diminue lentement 

C o  = 25 

r e s t e  constant 

r e s t e  à peu près  constant  

E 0  = 50 

a t t e i n t  un maxirnum = 80-90 M 
E 0  = 65 

1 r e s t e  à peu près  constant  
1 E 0  = 20 
I 

1 

diminue lentement 

5" = 50 

diminue rapidement 

E 0  = 9 

diminue linéairement 

E 0  = 8 

1 diminue rapidement 

I va r ie  irrégulièrement 



Ehfin, si les concentrations en formol sont d'un ordre de grandeur 

comparable & celles mesurées avec le nitrométhane seu1,sa sklectivité est 
1 

nettement plus faible. 

Les concentrations en radicaux C et CH O semblent fortement 5 3 
réduites,la formation des produits issus plus ou moins directement de ces 

oxyde nitreux. 

radicaux,le méthane l'éthane le méthanol et l'éthylkne ,6tant très forte- 

ment inhibée. 

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

cerne les trois autres produits azotés,lfazote,le cyanure d'hydrogène et 1' 

On peut encore vdrifier sur le tableau 4.6. que les bilans atomi- 
ques effectués à partir des valeurs des rendements 5' extrapolées au temps 

nul sont bouclés: on obtient en effet : 

c S H / ~  = 96$,  C SC = 101% , et SN =108$. 

Le même calcul conduit à 1/2 150 = 194s ce qui semblerait signi- 
fierque dans les premières étapes de lfoxydation,les consommations d'oxygène 

et de nitrométhane seraient identiques. 

1 

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 nitrométhane. (v d(c~j~o~)/dt) 
NM= 

% d'additif. Effet sur vNM t 
nnnrcI.. 

7.6% de NO [sans effet 

10 $ de NO2 

- inhibition 

2,9$ de CH20 
augmenta ti or 

7,2$ de N20 /sans effet 

21 $ d' Op augmentation 
très - nette - - - 

Produits dont la con- Produits dont la con- 
centration augmente. 1 centration diminue 

HCN , N20 N0,CH ,C OH (faiblement) 
4 !3 

N0,HNO ,CO ,H20 
3 

CH4, CH OH, HCN ( f ortement) 
3 



L'étape ultérieure de ce travail va consister à exploiter ces 

résultats expérimentaux pour tenter de faire ressortir du très grand nom- 

bre de réactions élémentaires susceptibles de se produire au cours de la 

décomposition du nitrométhane un nombre aussi réduit que possible d'étapes 1 
déterminantes , représentatives de l'ensemble des phénomènes observés. 1 



C H A P I T R E  5 

DETERMINATION D'UN MECANISME REACTIONNEL 

SIMPLIFIE POUR LA PYROLYSE DU NITROMETHANE. 

ORDRE DE GRANDEUR DES CONSTANTES DE VITESSE. 

Le caractère radicalaire de la décomposition du nitromkthane 

a été établi gr4ce h certaines des expériences décrites au chapitre 3. 
Si l'identification directe des radicaux libres est encore impossible,on 

peut toutefois, partant de la nature des produits moléculaires analysés 

faire des hypothèses en ce qui concerne celle des espèces radicalaires dont 

ils proviennent. Ainsi, la filiation suivante : 

Produit 

moléculaire: H20 CH,+ CO CH20 CO2 
"O3 H2 

N2 CH OH C2H6 HCOOH 
3 

Radical .?t 

1 'origine de 4 '4 4 4 4 4 4 4 4 4 4 
sa formation: OH CH HCO C O HC02 OH H ? CH O 

3 3 3 
CH3 HC02 

laisse pressentir la présence d'au moins sept espèces radicalaires inter- 

venant au cours de la réaction. 

L'examen des différentes possibilités d'interaction entre les 

produits moléculaires et radicalaires,associé à une revue bibliographique 

des grandeurs cinétiques des réactions chimiques 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 où l'on connait par l'expérience les 

concentrations des produits rnoléculaires,leur vitesse globale de formation 

ou de disparition et où les constantes de vitesse des réactions mises en jeu 

peuvent être estimées d'après l'e~arnen de la littérature. 

Le mecanisme simplifie ne comportera que les réactions correspon- 

dant aux termes qui n'auront pu être ndgliges. 



5.1.1. -REACTIONS D ' INITIATION. 

CH3N02 +CH20 + HNO (Id) 

La plupart des auteurs ont assimilé les constantes de vitesse de 

ces réactions aux constantes de vitesse globales d'ordre 1 correspondant 

h la dispariti~n du nitrométhane. Si l'on admet cette approximation,on obtient 

la série de valeurs d6ja reportées sur le tableau 3,l . Il ressqrt de ces 
déterminations que l'énergie d'activation de la constante globale, k = 

g 
(klacklb(~))augmente avec la pression, de 42 kcal/mole i trés basse pression 

58 kcal/mole aux pressions élevées. La valeur numérique de k 4 700.K se 
- 1 €3 

situe aux alentours de 10'~'~s. . GLANZER et TROE (1) ont déterminé . . 
kla et klb: ils trouvent k = 10~~'~exp(-5~/~~) s. - 1 

1 a 
-1 -1 

kl b' 
10~~~'exp(-42/~~) cc.rnole S. . 

I Les réactions lc et Id proposées lors des premiers travaux consa- 

crés ,? ?a décomposition du nitrnm4thane ne pcauvent prdtendre être compétitives 

des dissociations la et lb (voir chapitre 3,: 3. 1 ) .  

Il existe un accord relativement bon entre les diverses détermina- 

tions des constantes de vitesse k et k ; à la température de nos expériences 
1lb -1 -1 elles doivent être cnmprises entre 5.10 et 1013 cc.male .S. .(tableau 5.1) 

Lorsque les déterminations de k, et kpb sont réalisées simultanément, la <a 
valeur de k est toujours sup6rieure 5 celle de k (l,?).Ainsi, REBBERT et 

2b 2a 
SLAGG (6) mesurent le rapport k /(k tk )=0,42 à 25OC lors de la décomposition 

15 
Pa 2b 20 

en prksence de N O.Des mesures effectu6es lors de la photolyse d'azométhane 

en présence de NO conduisent 3 k k --8 et B kpb/k?a= 1,5.11 semble donc que 2 ?a 2c 
la vitesse de la reaction 2 c  sqit nettement inférieure 9 celle des réactions 

?a et 3b.Ainsi. le mecanisme de nitratinn du méthane proposé par BALLOD (8) ne 
fait il intervrnip nue les ,iroce?suî ?a (kZa- 10 12,l - O) et ?b (:< - 2.10 12 E?a 2b 

11 -1 - E - O) i 145O0C .Récemment. RURCAT (7) a utilisé k - ?,4.10 cc.mole .S. 'lors 
?b 2b 
de la simulation de. delais d'inflammation de melanges CH NO -O -Ar i 1500'~ 

4- 2 ? 
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et obtenu un bon accord avec les faits expérimentaux. 

1 
TABLEAU 5.1:Constantes de vitesse des rdactions C +NO2. 5 

k 1 Tempera t u ~ e  1 E.kcal/mole. I Références 
cc/rnoi e. s - . .-.-- - . d - -  . "4 - ..,-.-.. --W. -- I i 

faible 

PHILIPS et SHAW 1964 (2) 

GLANZER et TROE 1972 (1 ) 

KOG ARKO 1973 (5) 

PHILIPS et SHAW 

HIRAOKA et HARDWICK 1963 (3) 
SHLYAPNIKOVA 1967 (4) 

GLANZER et TROE 

La recombinaison des radicaux méthyle avec le monoxyde d'azote 

a fait l'objet d'études n~mbreuses et récentes. On remarquera que plus les 

méthodes utilisées deviennent performantes, plus la valeur numérique mesurée 

est élevke.Lfamélioration des possibilités de calcul a daalement permis 1' 

evploitation de méthodes theoriques telles que la methode R;R.K.M.Les résultats 

sont rassemblés dans le tableau 5.2.On pourra trouver davantage de détails dans 

les revues publiks par ALLEN (18) et par BASCO (14). 

5.1.4.-REACTIONS CH + RH - CH4 + R 
3 

CH + CH NO -P CH4 + CH2N02 
3 3 2 

(4a 

CH + CH20 
3 

-P CH4 + HCO (4b)  

CH + C2H6 
3 

-P CH4 + C H 
2 5 (44 

Les réactions d'abstraction d'un atome d'hydrogène par un radical 

méthyle ont des energies d'activation du même ordre de grandeur et des facteurs 

prée xp:)nentiels qu i dsly>-~:ic!erit évidemment de la nature de la mf>léci~le hydrogénée 

r4agissant avec le radical. Par analogie avec la réaction du radical CH sur 
3 

8 l'acktone, COTTRELL (19) estime k h 5.10 cc.rnole-'.S.-' 700°K. Cette valeur 4a 
est en assez bon accord avec la mesure de FEDOROVA , BALLOD et SHTERN (20) , 
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TABLEAU 5.2. Constante de vitesse de la réaction entrr les 
-1 -1 radicaux méthyle et le monoxyde d 'azote. (cc. mole . S. ) . 

7- - . " *, ..,- .--. 
l 

l 1 

Nature de M )Pression, torr. Température , O K  ,k ek (M) 1 Références 
l 3a 3b' 5 i 

i 
i.. -. i ! . .- 

5. 1011 i CHRISTIE 1958 (9) 
1,cj.l.o 

11 
' MILLER 3.951 (10) 

' 1,4.10 11 a BRYCE 1955 (11) 

63.10 
11 

' SLEPPY 
i 'T 

1959 (12) 

1,5.10 l-2 . 
BASCO 1970 (14) 

1,8.101' 

11 
l 

He .N 
2 

100 443 5,5.10 ' TITARCHUK 1973 (15) 

(c$) 2co 39 11 '1,7.1012 11 II 1 I 
'CALCULS R.R.K.M. : 1 

7 -1 -1 1,6.10 cc.mole .S. à 200°C . En combinant ces deux résultats, on obtient: 
-1 -1 

klla = 2.4.10~' exp(-g/RT) cc.rnole .S. . 
La reactivité de CH vis A vis des autres molécules est sensiblement 

3 
du même ordre;les expressions des constantes sont rassemblées dans le tableau 5;3. 

TABLEAU 5.3. Constantes de vitesse des réactions d'abstraction 

d'un atome d'hydrogène par un radical rngthyle. (en cc.mole-l. S.-') 

9 
k4b = 

1 0 ~ ~ " ~  exp(-~,?/RT) soit O à 700°K (21,221 
8 - 10 1 ,  exp(-13,2/R~) soit 2,5.10 9 700°K (22) 

k4 c 
= 10 

8 
k4c 

12y52e~p(-12,?/~~) soit 5,4.10 3 700'~ (23 1 
8 

k4d = 
1 0 ~ " ~  exp(-9,8/R~) soit 2.10 à 700°K (24) 

8 
k4 e = l ~ l l ' ~  exp(-10,4/Ft~) soit 1,?.10 i 700°K (25) 
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5.1.5. REACTIONS CH O + NO2. 
3 

CH O + NO, 3 + CH ON02 
- 3 ( 5 4  

La constante de v i t e s s e  k a  é t é  ddterminée dès 1967 par P.GRAY 
581 -1 

(26).~a valeur  trouvée, 2 . 1 0 ~ ~  cc.mole .S. e s t  nettement i n f é r i eu r e  à 

c e l l e s  des déterminations plus r k e n t e s  de BENSON (27) e t  de MENDENHALL (28),  

respectivement 4 . 1 0 ~ ~  e t  3.1012  estimation in fé r ieure  de IrlIEBE (29) , 
-1 -1 

k5a 
= 3 . 4 . 1 0 ~ ~  cc.mo1e .S. provient d'une apprécia t ion assez f a ib l e  de 

l a  constante de v i t e s s e  de l a  &action CH O + O 
3 2 + 

CH20 + HO2 , pour l aque l le  
-1 -1 

WIEBE c h o i s i t  k = 10~"  cc.mole .S. a l o r s  que MENDËNHALL considère que 
8 c e t t e  même aqnstante vaut 3,5.10 .La détermination de WIEBE de l a  const,ante 

koa conduisant également h une valeur  assez f a i b l e , i l  semble que l ' o n  doive 

considérer  k 3 1012 .WIEAE détermine en e f f e t  l e  rapport  k /k = 1,3 e t  
5a 5a -1 -1 

l e s  est imations l e s  plus recentes de k concordant ve rs  10lgacc.mole .S. 
6a 

il v ien t  a l o r s  k = 7,5.101P . COX (31) a estimé k à 2 . 1 0 ~ ~  au cours d'une 
5a 5a 

étdde de l a  d 'un mélange de méthane e t  d ' ac ide  n i t reux  e t  DEMERJIAN 

(32) e u t l l i s k  l a  valeur de GRAY ,2. 1011 l o r s  de l a  simulation de l a  forma - 

t i o n  du smag photochimique. Toutes ces dtudes s e  sont deroulées à température 

ambiante mais l ' dne rg i e  d ' ac t iva t ion  de ces rdact ions  é t an t  vraisemblablement 

t r é s  f a i b l e  l ' ex t r apo l a t i on  vers  700°K ne dev ra i t  modifier que légèrement ces 

valeurs.  . Le rapport  k /(kga+ k ) var ian t  de 0.09 (WIEBE) 5 0.46 (CHAO, (30))  
5b 5b 12 -1 -1 

l a  valeur de k d o i t  s e  s i t u e r  en t r e  5 . 1 0 ~ ~  e t  8.10 cc;mole .S. . 
5 b 

CH O + NO + CH20 + HNO 
3 (6b) 

Comme pour l e  couple de réac t ions  précédentes, l e s  valeurs  de ces 

constantes d4terminées recemment sont  nettement plus élevkes que l o r s  des  

premières dGductions, exception f a i t e  des r é s u l t a t s  de WIEBE.11 fau t  t ou t e fo i s  

remarquer que s i  l e s  valeurs  numériques de ces  deux constantes senblent  se 

s i t u e r  respectivement autour de 10 e t  de lol?, des r é s u l t a t s  s a t i s f a i s a n t s  

ont  6tk en r eg i s t r é s  l o r s  de deux simulations en u t i l i s a n t  pour l e s  c a l cu l s  

des valeurs  relat ivement f a i b l e s ,  k5a = 10 
10 (36)  e t  kOb = 1.7.10 (32). 

Les constantes sont  reportées dans l e  tableau 5.4. 



TABLEAU 5.4. Constantes de vitesse des réactions entre un 
radical méthoryle et le monoxyde d'azote (cc.mole-l. S. -l)i JOO°K. 

C O + CH20 + C OH + HCO 5 5 

kha+kob = 3 . 1 0 ~ ~  GRAY 1967 (24) 

kha 
' =: 1 0 ~ ~ ' ~  BENSON 1970 (27 )  

- kza - 1 0 ~ ~ ' ~  RATT 19T4 (33 )  

10 
k6a 

= 2,8.10 WIEBE l973 (?9) 

k6a 
= 1 0 ~ " ~  MENDENHALL 1975 (28) 

O )  valeur calculée . 0°) E~~ = 0 . ---- ------..--_.._- 

CH O + C2H6 + CH OH + C H 
3 3 2 5 (7e 

Trois de ces cinq réactions d'abstraction d'un atome d'hydrogène 

par un radical méthoxyle sont aççe:: bien cinnues.11. c a c ; k  ; ) o ; . ~ L ~ I ?  dl? déduire 

-.&. 

k6a 

koa/kGb = 8 MAC CRATd 1969 (34) 

k6a/k6b = 9 7 

k6a/kob ' 3 

kga/kGb = 6 DEMERJIAN 1974 (32) 

--_-..-...... *---- 

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

abstractions d'un atome d'hydrogène par un radical méthyle.0n remarque alors 

que le rapport des constantes k7i/k4i est sensiblement indépendant de la nature 

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

dère qu'il en est de même pour le nitrométhane et l'hydrogène. 

TABLEAU 5.5.-Comparaison des constantes de vitesse des réactions 
-1 -1 

CH + }il< (4i) et CH O + RH (71) à 700°~.(k en cc.mole .S. , 
3 3 

E en kcal/mole). 

k7/k4 - -  

8 

10 

8933 

Références . 

(37) 

(26 

(38 

- E7 1 

11 

3 

791 

F- 
CH4 

CH20 

C2H6 

estimation 6 CH NO, 
3 2 

1- 
- - - - - -  - 

k4ii -[--2TRéférencesl ,. ---- k 7 i 

H 

2.10 

1,3.10 6,2 

1,2.10 : 10,4 

(22) 11,6.10 
8 

E 
1 O 

(21) 1 1,3.10 

( 2 5 )  log 

4. 1o8 9 (20) 3,5.1o9 

* i l3,? 5,4.10 
-- - - 

(22) 5.10~ 10 ' 1  

- -  



Parmi ces t r o i s  réarrangements du rad ica l  CH NO l e  t ro is ième 
2 2'  

semble assez peu p robab le .~ ' énerg ie  d ' a c t i va t i on  de ce processus,proposé par 

FREJACQUES d o i t  en e f f e t  ê t r e  du même ordre de grandeur que c e l l e  de l a  réact ion 

1a . so i t  vois in  de 55 kcal/mole.Il appara i t  donc que l a  concentration des  radi -  

cauy CH sera  t r op  f a i b l e  pour que ces de rn ie r s  puissent ,louer un r ô l e  au 
2 

cours de l a  décomposition du nitrométhane, du moins aux t,empératures r e l a t i ve -  

ment basses de notre  étude. 

On ne dispose pas de données concernant l e s  rdact ions  8a e t  8b, si  

ce n ' e s  t que l e  processus 8b s e r a i t  p lus  probable, l a  formation d'un complexe 

( NOp.. . . .CR2.. . . .NOg) é t a n t  relativement f a c i l e  (41). 

5.1.9.-REACTIONS NO2 + RH + R + HN02. 

NO2 + CH NO 
3 2 +  

CH2N02 + HN02 (ga 1 

NO2 + CH4 
+ C$ 

+ HN02 (gb) 

NO:, + CHpO + HCO + HN02 (SC)  

HARNSBERGER (42) trouve un rapport  k /k égal  à 10.D7autre part ,  
9b 9a 

CRAWRTH e t  WADDINGTON ( 4 i )  est iment k /k à 800.Nous avons passé en revue 
9c 9a 

l e s  déterminations de k au chapi t re  2 (52.4.);nos r*echerches prhpres nous 
9b 

permettent de cerner k de l a  façon suivante:  
9b 

10°y4 < k 
9b 

< 103 b700°K,la borne supérieure 

é t a n t  environ 10 f o i s  plus f a i b l e  que ' la  v i t e s s e  globale de l a  réact ion de 

n i t r a t i o n  du méthane (43).~ I n  même température on ob t ien t  , s i  l e  rappor t  

k g d k g a  e s t  effectivement égal  i 10,  l ' i n é g a l i t é  suivante: 

lol J < k  
9a . 

k ou plus  exactement une valeur  globale obtenue l o r s  de l a  n i t r a -  
9 c 

t i o n  du foraaldéhyde a b té  déterminee par POLLARD (44 ) : l ' éne rg i e  d ' a c t i v a t i o n  

E v a r i e r a i t  avec l a  t e r n p é r a t ~ r e ~ e l l e  vaudrai t  lgkcal/mole au d e l i  de 160°C. 
9c 7 -1 -1 A 700°K nous aurions donc: 104 " < k < 10 cc.mole .S. . 

9 c 



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

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

1 smog photochimi-que ont fourni les valeurs des produits du rendement quantique 

l par la constante de vitesse k:sel~n COX (45) la dissociation s'effectue 
essentiellement suivant le processus 10a puisqu'8 température ambiante .il 

- 1 détermine 0 .k = 7,9.10-~ S. pour h = 5850 A et 
a 10a 

-3 
flb* klob = 1,04.10 s.-l pour h = 3660A. 

tandis que pour la réaction 102 ,DEMERJIAN (32) donne une valeur un peu plus 
-3 -1 faible, klOa = 2.10 S. . 

En l'absence de rayonnement,la réaction est évidemment moins 
13 rapide:KONDRATIEV cite une valeur dbterminée en 1967 ,klOa= 10 exp(-45/~~)s. 

- 1 

(46). 

5.1.11. -REACTIONS OH + OXYDES D'AZOTE. 

OH + NO2 (t M)+ HNO ( 4  M) 
3 (lia) 

La réaction de recombinaison d'un radical hydroxyle avec une 

molécule de dioxyde d'azote a été largement étudiée au cours de ces dernières 

années.La sensibilite de klla vis à vis de la pression n'est pas douteuse, 

l'augmentation de la constante de vitesse n'étant pas linéaire quand la pression 

augmente.L1énergie d'activation apparente Ella est faiblement négative(environ 

-2kcal/mole)(47).Une étude trés recente fournit une expression de k variant lla 
suivant T -2'9 en fonction de la température:à basse pression 1 'on aurait ! 

-2 -1 
kila = 2,16. cc. 'mole . S. . (86) . 

Plusieurs revues ont été consacrées $ la réaction 1la:les valeurs préconisées 

par leurs auteurs sont rassemblées dans le tableau 5.6. 

On ne trouve,% notre connaissance qu'une seule valeur de k 
-1 -1 llb 

dans la littérature (22,118). kllb= 1014 exp(-1 ,~/RT) cc :male .S. .Cette 

réaction étant endothermique de 29 kcal/mole, il faut admettre avec BAULCH 

(48) que l'énergie d'activation proposée est nettement insuffisante et qu'en 

conséquence la valeur fournie pour k est beaucoup trop elevée. llb 



-1 -1 2 -2 -1 TABLEAU 5.6.Valeurs de kllaaO) cc.mole .S. , 0°) cc.mole .S. 

Pression ou concentratiorl i Tempdrature 
- . -.- . . -  . . . . . .  - - 

Faibles  1 300°K 

2 t o r r .  

Faibles 

...... .----1__ -_-* -... ............... 

k ï ï a  Références 

De même que pour l a  réact ion de combinaison du dioxyde d ' a zo t e  

avec l e s  radicaux hydroxyles, l a  réact ion l l c  peut ê t r e  considdrée comme 

t r imolécula i re  3 basse pression e t  birnoléculaire aux pressions élevées. En 

postulant  q u ' e l l e  e s t  l a  r6su l tan te  des t r o i s  processus suivants :  

OH + &O -i HONO * (a  1 
HONO ' + OH + NO ( b )  

HONO*+ M + HONO + M ( c l  

OVEREND (50) détermine une constante globale d 'o rdre  2 , 

De l a  l i n é a r i t é  des courbes obtenues en repor tant  l ' i n v e r s e  de c e t t e  constante 

1 globale en fonction de l ' i nve r s e  de l a  pression,  il peut déduire 

= 11.1.10~~ ~ c . r n o l e - ~ . s . - ~ , k  = 1,2.109 si1 e t  kc var ian t  de 6 '1 180.10 12 ka 
-1 -1 

b 
cc mole .S. suivant  l a  nRtuI?e de N,les valeurs  l e s  plus f a i b l e s  é t a n t  

I obtenues avec He, l e s  p lus  f o r t e s  avec H20. 

Un ce r t a i n  nombre des r é s u l t a t s  obtenus par OVEREND a i n s i  que des 

données plus  anciennes sont  rassemblés dans l e  tableau 5.7. 

-1 -1 
TABLEAU 5.7.Valeu1-s de kllC. 

2 -2s-1 
O )  co.mole .S. . OO)cc.rnole . . .  

Références 
,- 

MORLEY 1972 (51) 

" 

LvESTWUERC 1972 (54)  

If 

M 

He 

He 

He 

A r  

Pression ( t o r r .  ) 
------ ". 

30 

30 

Faible 

If 

Température 
- *  - - . -. - - .." .--- 

300°K 

416°K 

2 9 8 " ~  

II 

kl 1 c 
..---- 

1,48.10 l7 

6 . 8 . 1 0 ~ ~ 0 0  

2,C) .10 l7 " O  

17 1,3 -10 
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TABLEAU 5.7; S u i t e .  
..-.--.-- r Pres s ion  ( t q r r .  ) 

- .  r----- ---- - -  . . *  - -  
Température 1 k Rkfbrences 
. . .--. . -k. --- .- ... ---- 

29/i°K l7 '* NDERSON 1974 (52) 

OH L HNO:, + NO, + HPo ( !?g) 

La m e n i è r e  - ~t 'qur l ' i n s t ~ n f  e n c > r e  l e  seu le  - dktermina t iqn  

de kl?a a  é t é  6 f f ec tuée  p a r  CAMPBELL e t  GOODMAN (55) en a j o u t a n t  du n i t r o -  

méthane i un nelange H O -NO,-CO en phase gaz e t  en observant  l e s  v a r i a t i q n s  
2 2 

du nombre de  moles de  dioxyde de carbone forrn6es.Les au t eu r s  cons idè ren t  en 

f a i t  l a  cornp6titf nn e n t r e  l a  r6ac t ion  CO + OH + CO t H don t  l a  cons t an te  
? 

de v i t e s s e  e s t  b i en  connue e t  l a  rXact ion l?a dont l e s  p rodu i t s  de r e a c t i o n  

s o n t  S U P P O S ~ S  peu r f a c t i t s . 1 1 ~  obt iennent  k12a = 5,5 2 0,G .lO1l cc.mole-fs;l 



Il existe de nombreuses déterminations récentes de k 12boCes 
dtudes ayant le plus souvent pour but d'éclaircir le mécanisme des réactions 

intervenant dans la pollution atmosphèrique,la plupart des mesures ont lieu 

à température ambiante.l1influence 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 1011 à 5.10'lcc.mole-ts:' vers 700'~. 

-1 -1) TABLEAU 5.8.Déterminations de klZb(cc .mole .S. 

-.-- -------- 1 Références 
--.------ 

Fm. 1967 (37) 

1 GREINW 1970 (58) 

Le formalddhyde est plus rdactif que le méthane vis à vis des ra- 

3 ~ 5 ~  d ~ O ~ e x p ( - z / ~ ~ )  10 . 
-_II..._--* 

dicaux hydroxy1es;RATAJCZAK et TROTMAN-DICKENSON (61) citent un rapport 

k12c/k12b = 40 à 450°C.Cette valeur correspondrait à 1012 < k c 1013 vers 12c 

lJ5*l0;! 1 ~ ~ ~ c o x  1976 (3l) 

5,l.lO 4,7.101' 6.2.10 ZELLNER 1976 (56) 

1,6,10 BRADLEY 1976 (69) 
--. _ _ -  

700°K.Les déterminations à température ambiante conduisent à des ordres de gran- 

deur voisins à l'exception de l'étude menée à bien par GARVIN (62).~e~ valeurs 

numériques à 298'~ ( 4.1012, HOARE 1966 (63) ,8.1012 ,MORRIS 1971 (64) ,9.1010J 
12 GARVIN 1974 (62) et 5.10 < k12c < ~.LO~~,WILSON 1972 (59) ) permettent de 

supposer une énergie d'activation très faible. 

La réaction entre l'hydrogène et les radicaux OH est l'une de celles 

pour laquelle l'erreur portant sur la valeur numérique de la constante de 

vitesse est la plus faible actuellement.Les mesures les plus récentes condui- 

sent à des valeurs extrémement voisines comme on peut le constater sur-le ta- 

bleau 5.9.Leç énergies d'activation trouvées dans la littérature étant souvent 

un peu plus fortes que celle proposée par BAULCH ,il nous semble préférable 

d'utiliser l'expression suivante pour k12d: 



-1 -1 - 1 
k1 2d' 4,6.1013 exp(-~,? /RT) cc.mole .S. qui donne g.lOllcc.mole. 

-1 
S. à 700°K, valeur compatible avec l a  récente  détermination de BRADLEY , 
9.7.10~' à 13OO0K.  

TABLEAU 5.9.Valeurs de k12d(c~ .mole-!s;') 

- -  - - - - . . -. -. - -. 
Références Références 

- - - -. - - . -- - - - - -- -- - - - - - - 

4,28. 109 STUHL 

4,6 .log WESTENBERG 

3,96.109 WILSON 1972 (59 )  295 4,28.109 1973 (70) 

13 
k12d = 2,19.10 e x p ( - 5 , 1 5 / ~ ~ )  s o i t  3,54.109 à 295OK BAULCH 1969 (48) 

 attaque de l ' é thane  par l e s  radicaux OH s e  produit  à une v i t e s s e  

p lus  importante que c e l l e  de l'hydrogène ou du méthane. On trouve k = 

11 -1 -1 12e 
1,6.10 cc.mole .S. à température ambiante (60,68), c e t t e  valeur é t a n t  en 

14 , l  
assez bon agrément avec l a  détermination de  HORNE(^^), 10 exp ( -~ ,~ /RT) .A  

~ ~ O O ~ K , B R A D L C ~  (69) ayant trouvé k = 4,7.1012,0n peut s i t u e r  l a  valeur  pro- 

bable de k12e en t r e  3.1012 e t  6.10''eà 700°K. 

Dans l e u r  revue, BAULCH,DRYSDALE , HORNE e t  LLOYD (48)notent  une 

dispers ion beaucoup plus  grande des valeurs  de k,,, température ambiante 
A C 1  

qu'à haute température.0n trouve a l o r s  loll 32 
< k12f 

< 1 0 ~ ~ ' ~  à 700°K.La réac- 

t i v i t é  de HN02 e s t  bien plus f o r t e  que c e l l e  de HNO ;COX a r é a l i s é  p lus ieurs  3 
ddterminations de k,,- en t re  1974 e t  1976; l e s  valeurs obtenues à température 

J. -1 -1 ambiante s e  s i t u e n t  en t r e  1,1.10~~ cc.mole .S. (45) (comparaison avec l a  réac- . - .  . 
-1 -1 t i o n  NO2 + OH + H N O ~ )  e t  4 . 1 0 ~ ~  cc.pole .S. (31) (comparaison avec l a  réac- 

t i o n  CH O + OH + H C ~  + H O ) . c e t t e  dernière  valeur e s t  t r è s  vois ine  de c e l l e  2 2 
12 calculée  par DEMERJIAN (32), 4,2.10 . 

On ne possède aucune donnée concernant k 
12h' Une comparai son 

analogue à c e l l e  que nous avons éffectuée pour déterminer k,_et k,, permet de 
1 a 1 u 

si t u e r  k 
12h 

en t r e  1 0 ~ ~  e t  2 . 1 0 ~ ~  c c . m o l e - t s ~ ~  à 700°K. 

L'expression proposée par BAULCH e t  co l l .  dès 1968 (71), 
-1 -1 k = 5,6.1011 e x p ( - 1 , 0 8 / ~ ~ )  cc.mole .S. e s t  largement en accord avec l e s  13 

dé te rmina t ims  l e s  p lus  récentes.La première est imation de k (74) manifes- 
13 



tement t r op  f a i b l e  e s t  responsable des valeurs  t r op  élevées des énergies 

d ' a c t i va t i on  proposées dans l e s  années soixantes.  A température ambiante,la 

constante semble connue avec une précis ion de l ' o r d r e  de 10 p.cent e t  l a  l 1 

dépendance rédu i te  de k v i s  à v i s  de l a  température e s t  confirmée par l e s  rne- 
13 

sures  de BRADLEY à 1300°K, comme on peut l e  consta ter  su r  l e  tableau 5.10. 

TABLFAU 5.10. Valeurs de k (cc.mole-ts;l) 
13 

7 .  - 
T ( e ~ )  1 - k13 R & i e i C e s  - -i,---lÏl-(oKj-f-i ii--lLTiFzii<iGi---l 
* 

378 10 AVRAMENKO 1950 (74) 298 8,7.10 SMITH 1973 (70) 

, 9 5 1 0  1 D 1 6  6 8 1968 (71) 

3.7. ~ O ~ ~ ~ B A U L C H  1968 (71) i Valeur déduite d'une revue. 

11 -1 -1 
La valeur de k se ra  donc voisine de 2,5.10 cc.rnole .S. à 700°K. 13 

5.1.14.-REACTION N20 + OH + PRODUITS. (14) 

On connait deuk t en t a t i ve s  de déterminer l a  r é a c t i v i t é  de l 'oxy- 

de n i t reux  avec l e s  radicaux hyd roxy1es .h~  conclusions de l e u r s  auteurs  abou- 

t i s s e n t  à une r é a c t i v i t é  extrémement rédu i te  de N O en présence de ces espkces 
2 

rad ica la i res .  A l a  température ambiante t ou t  au moins, k14 semble in fé r ieure  
8 -1 -1 à 10 cc.rnole .S. (73). 

5.1.15. -REACTIONS H + OXYDES D'AZOTE. 

N20 + H -+ N2 + OH 

N20 + H + NH + NO 

NO + H + M  -+ HNO + M 

Il n 'y  a pas de compétition en t r e  l e s  réact ions  I r a  et 15b à l a  

température de nos expériences: selon BAULCH e t  col l . ,  on peut est imer k 
9 -le-1 

15a 
à 1,5.10 cc.mole .,. à 7 0 0 " ~  a l o r s  mesure r éa l i s ée  à bien plus  haute 

7 
température fourn i t  ]< = 5.10 cc.rnole;?s.'l à 873°K (75) 

15b 



Il en sera de même de la compétition entre les étapes l5c et 15d. 

Esi effet, la valeur moyenne de k déduite de la revue de 30 travaux anté- 
15c 

rieurs A 1972 (48),vaut 5,4.1015 exp(+0,6/~~) cc?mole-?s;',cette expression 

concordant avec les mesures les plus récentes telles que celle de BALDWIN (75) 
5 qui détermine k15c/k15a= 4,8.10 mole-!cc. soit k = 7.2.1~14 à 700'~. 

15c -1 -1 La valeur ~'ANw et ASABA k = 10'~'~ exp(-48,7/~~) cc.mole .S. est 
15d 

beaucoup trop faible pour qu'à 700°K il y ait cornpét1ti.m entre les deux 

processus.En effet ,le facteur de vitesse k (M) est de l'ordre de 1,9.10 10 15c' 
à 700'~ pour une pression totale d'environ 100 torr. alors que dans les mêmes 

-1 -1 conditions, k n'atteint que 3.9.10-~ cc.mole .S. . 
15d 

La réactivité des atomes d'hydrogène est considérablement plus 

élevée avec le dioxyde dlazote.Les trois déterminations les plus récentes 

(80,81,82) utilisant la fluorescence de résonance atomique conduisent à des 

valeurs un peu plus élevées que celles admises jusqu'alors. Il semble donc que 

1 ' expression proposée par BAULCH (48) en 1973 soit une légère sous-estimation; 
ce fait semble confirmé par CLYNE (82) qui, en utilisant des valeurs récentes 
des constantes de vitesse des réactions qui avaient servi de référence lors 

des premières mesures de k montre que l'accord avec ses propres résultats 
15e 

est excellent.0n observera toutefois que lors de la simulation du mécanisme 

de la réaction entre les atomes d'hydrogène et le dioxyde d'azote (83) de bons 
résultats ont étd obtenus avec la valeur relativement faible de PHILIPS. 

Enfin, la simulation de la nitration du propane effectude par B A U D  (8) a 

ét4 réalisée avec k = 4,3.10~~ exp(O/~~) .Les valeurs numériques de k 
1% 15e 

sont rassemblées dans le tableau 5.11. 

-ls-1) 
TABLEAU 5.11,Valeurs de k (cc.mole . . 

;5e 

1 
I 
1 

T ( O K )  

300 
- 

500 
à540 

633 

3OOà63O - - 

298 

98 2 653 

------- ---.-.-----.-A--- 

, k -- -159 
2,g.1013 

/k '15e H+C12 = 0,16exp(1580/~) 

avec )k+c12= 2,7.1013 (81) k15e= 9.10 Calculs de CLYNE 1977 
. . - - - -- - 

/k = 10 
-2 

'15e H+O~+M ASHMoRE 1962 (79) 
16 

= 1,a.l.O (117) k15e= 1.2.10 avec k ~ + O  +M Calculs de CLYNE 

$4 
3,5.10 exp(-1,43/~~) 

6,6.i0l3 
14 

2,88.10 exp(-O,~O/RT) 

i 240à4io 4,32.i~14eex(-19~1/~~) .- - -  . 



H + CH NO -t CH2N02 + H2 3 2 (164 

H + CH4 + CH 3 + H2 
(16b) 

H + C H ~ O  -t HCO + H~ (164 

La valeur de k16a n' a pas et4 mesurde jusqu' B present. 11 est 

toutefois possible d'en estimer l'ordre de grandeur en comparant ,comme nous 

l'avons déJa fait plus haut,les vitesses d'abstraction d'un atome d'hydrogène 

par un radical et par un autre atome d'hydrogéne, ce pour diffdrents produits 
-1 -1 hydrocarbon6s.On peut alors estimer k16a B 4.101° cc.moie .se à 7000~. 

Cette valeur est du même ordre de grandeur que la constante de v i tesse  fournie 

par MOORTGAT (84) pour la réaction similaire d'attaque d'une molécule de 
nitrite de méthyle par un atome d' hydroghne, H + C ON0 + CH20N0 + Hz, 
qui vaut 1,6.101° B 700°K. 

5 

KONDRATIEV (22) cite treize déterminations de k16+ ramen8es à 
1 O -1 -1 

70O0K,1a grande msJorite des valeurs se situe entre 3.10~ et 3.10 cc.mole .S. , 
l'énergie d'activation étant compriso entre 9 et 14 kcal/mole. La mesure de - 

WALKER (95) 10 14*1 exp(-11,9/~~)se siturnt dgalement dans cette "fourchette", 
10 -1 -1 on peut attribuer h klGb une valeur vraisemblable de l'ordre de 10 cc.mole .se 

De la même façon,on p:)urra estimer. k16c,k16d et k16e . On obtient une moyen- . - 
ne de l'ordre de 2.10~' pour k16c et de 10'' pour k16d. hfin en comparant 

1 ' expression citée par RATAJCZAK (61) ,k16e = (-8, ~/RT) soit 
9 3,5.10 cc .mole-ls . -l à 700°K aux deux valeurs rassemblées par KONDRATIEV, on 

9 peut conclure que k est sans doute assez proche de 3.10 à 700°K. 
i6e 

H + HNO 3 
+ OH + HN02 

H + HNO 
3 

+ H20 + NO2 (17b) 

H + HNO 
3 

+ He ..+ NO 
3 (174 

Selon BERCES (85) la réaction l7a est beaucoup plus rapide que 
11 - 1 les deux autres et l'on aurait klYa= 6.10 et (k17b+ klTc ) = 3.1010cc.mole . 

S .  à 300°K. Ces valeurs sont toutefois contestées par ailleurs (48) la som- 
10 

me k17a+ k17b' k17c ayant été estimée inférieure à 6.10 cc.male-:S." (64). 



 REACTIONS ACTIONS DE CH2N02 AVEC UNE MOLECULE 

CH2N02 + CH20 + C NO2 + HCO 5 (18b 

CH2N02 + HNOa -r CH NO + NO2 
3 2 ( 1 8 ~  

Il est vraisemblable qu'une proportion importante des radicaux 

CH NO réagit en arrachant un atome d'hydrogène d'une molécule de nitrométhane. 
2 2 

La contribution de cette étape à l'avancement de la réaction étant nulle,il ne 

nous semble pas utile de l'envisager ici. 

En l'absence de données cinétiques concernant ces trois réactions, 

on peut observer qu'en règle générale la réactivité des radicaux libres est 

plus grande avec les molécules de formol et d'acide nitreux qu'avec le méthane. 

Il semble donc raisonnable de penser que les radicaux CH2N02 auront eux aussi 

une réactivité supérieure avec CH O et HNO et que l'on peut écrire les 2 2 
inégalités suivantes: 

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

CH30N0 + M + CH O + NO + M 
3 (194 

CH NO 
3 + CH3 + NO (19b) 

CH NO 3 + CH-N-OH 2- (19~) 

CH2=N-OH + HCN + H20 (lgd) 

BATT et MILNE ont proposé r6cemment 1 ?expression 
-1 

klga. (M) = 10 15'8 exp(-41,2/~~) S. dans laquelle 1 'énergie d'activation . est sensiblement plus élevée que les valeurs habituelles de l'ordre de JO A 

36 kcal/mole. La valeur de cette constante de vitesse calculée d'après cette 

expression est nettement supérieure à 700°K aux résultats obtenus 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 à 700°K,on aboutit au même ordre de grandeur que BAW et MILNE. 

A la suite de mesures calorimètriques de l'énergie de la liaison 

C-N dans la molécule de nitroso méthane,BATT et MILNE (92) minorent k 
19b 

avec l'expression suivante : 

k 
-1 

19b 
15j3 exp(-~O/RT) S. . La constante k > 10 

19c 
- 1 ayant été estimée par BENSON et O'NEAL (27) à 101299 ~X~(-~~,J/RT) S. , 



l'isomérisation du nitrosométhane est une part négligeable par rapport à la 
2 -1 

rupture de la liaison C- expression de B4TT donne klgb3 7.8.10 S. à 

700°K. 

L'ensemble des étapes lgc et l9d constitue le chemin réactionnel 

habituellement proposé pour rendre compte de la formation du cyanure d'hydrogè- 

ne (41) mais on ne connait pas l'ordre de grandeur de k 19d0 

-1 -1 -1 TABLEAU 5.12. Valeurs de k ( *)en S. ; xx) en cc .mole .S. 1. 
19a 

5.1.20.-FORMATTON D'AZOTE A PARTIR DE CH NO ET DE NO. 3 
2 NO + CH NO + CH + N2 + NO 3 3 3 (20) 

--. ---- .- - - " - - - - - - - - -_- -- - -- - - __ 
/Expression enf(~) 1 Valeurà700°K Références 

Cette réaction a fait l'objet de plusieurs dtudes de CHRISTIE et 

VOISEY (92):La photolyse de l'iodure de méthyle en présence d'excès de mono- 

STEACIE 1934 (88) 

PHILIPS 1961 (89) 

BASCOMBE 1964 (90) 

~ A L o m  1975 (91) 

BATT 1974 (87) 
--. ----- 

xyde d'azote conduit à la formation de dioxyde d'azote (par la réaction 

6,4.101 

4'5.10 
1 

,,-9,4 
k1ga/k6a = 

4 

22 , NO + NO -, 2 NO ).L'ordre de la formation de NO est 2 par rapport à NO 3 2 2 
et 1 par rapport à CtfNO . La réaction 20 semble donc bien être trimoléculaire. 
Les expériences réalisées entre 20 et 75 OC aboutissent à la détermination 

lo13" exp(-36,4/R~) * 
1 0 ~ ~ ' ~  exp (-34/~T) * 

de l'expression suivante: 
6 2 -2 -1 kZ0 = 2,6.10 exp(+l,8/RT) cc.mole .S. , soit 

6 k20 =9,4.10 à 700°K. 

si k6a= 10 12,8 kIga= 2,5.l$ 

 énergie d'activation apparente négative résulte de ce que la 

réaction n'est pas une éta-e élémentaire.Toujours selon CHRISTIE,le mécanisme 

~ o ~ ~ ' ~ ~ ~ x ~ ( - ~ o , ~ / R T ) ~  

1015'* exp(-41, ~/RT)* 

en serait le suivant: 

-6 Pour (M) '= 10 mole/cc, 

1 -1 
k19a* (M) = 1,7.10 s . 

1,04.10 3 
- - - - . . - - - . - - -  4.-- - .- .- - -- - - .- - --.---- 



l Il suffit alors que les équilibres a et b soient rapides pour que 

i la réaction globale 20 soit apparemment d'ordre 3 et que k20 soit égale à 

Ka.Kb.kc. 

Dans de nombreuses publications,la formation d'azote est mise 

sous la forme: 

4 NO (+ R )  
-t NÎ + 2 NO2 . Il s'agit d'un bilan 

rassemblant les étapes 3a,lgb,20 et 22. 

1 -1 -1 
CHRISTIE (93) estime kal à 10 cc.mole .S. vers 30O0K,cette 

siitimatim :;cnibl:rnt en h1.m acn7rrl nretl la détermination de JOHNSTON (94), 
l,7.l0\mais cet auteur conclut la préponddrance des réactions 20 et 19b 

dans les conditions de ses expériences. 

BAULCH et coll. (48) ne peuvent recommander aucune valeur pour k 22 
du fait du trop grand écart entre les mesures des divers auteurs, les 

-1 -1 déterminations variant de 1011 A 1014 cc.mole .S. à 300°~.Plus rdcemment, 

DEMEMIAN (32) propose une valeur moyenne ,4,4.1012 il )OO°K. ~'dnergie d1acti- 

vation ne devant pas dépasser 2 kcal/mole, on peut alors estimer k,, à environ 

Après avoir consulté le recueil de KONDRATIEV (22),on ne peut 

qu'être perplexe devant l'extrème diversité des énergies d'activation et 

surtout des ordres de grandeur des constantes; si la sensibilité vis à 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.). 

Il semble en effet au vu de ce tableau que la valeur proposke par CALVERT 

ne peut en aucun cas convenir.l'examen du mémoire original montre que la 
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valeur de CALVERT correspond à la réaction bimoléculaire HCO + M + H + CO + M 
et qu'il convient par conséquent de corriger l'unité citée dans (22).~a nou- ; 

- 6 -1 velle valeur numérique calculée pour (M) = 2.10 mole/cc. 1,8.ld S. est 

en excellent accord avec la détermination beaucoup plus récente de BROWNE. 

- -- 
Expression en fonction de T 

HADEN a utilisé la technique de la photochimie à secteur tournant 

3 -1 1 1013'84exp(-l!5/RT) cc .mole-!S.-' 1, 3,l. 10 S. 
l 

en l'appliquant ?i la photolpse de l'acétaldéhyde et mesuré le rapport 

pour (MI = 2.10-~ 
.--- 

k /k les réactions 1 et II étant respectivement: 
k23' 1 II' 

BROWN3 1968 (99) 

HCO + CH CHO+ CH4 + CO + HCO 3 
et HCO + CH + Produits stables, 3 

La valeur de k dépend essentiellement de l'estimation du rapport des deux 
23 

constantes des réactions 1 et11 .Outre le fait que ces deux étapes ne semblent 

pas être contrairement aux hypothèses de HADEN les réactions prépondérantes 

lors de la décomposition de l'acétaldéhyde, les seules valeurs de k 
1 
et kII que 

l'on trouve dans la littérature sont celles proposées par cet auteur.Par consé- 

quent,on peut penser que 1 ' erreur sur' cette détermination peut être très impor- 
tante . 

Enfin, la valeur obtenue par TRENWITH nous semble également sujette 

à caution, les hypothèses des calculs de cet auteur dtant contradictoires, 

1 puisque pour une partie de ces calculs la consommation des radicaux HCO est 

I négligée et que dans une autre, on applique 1 'hypothèse des concentrations 

stationnaires à ces mêmes radicaux. 

3 -1 Si l'on adopte l'ordre de grandeur de 3.10 S. pour le produit 

k (M) à 700°K , on constate que cette valeur est nettement plus faible que 
23' 
la valeur à la même température de la constante de décomposition des radicaux 

RCO, RCO+ R + CO , qui se si tue vers 106 à 107 ~ ~ ~ ( 1 0 0 )  .On observe un écart 



nettement supérieur mais dans le même sens quand on compare les vitesses de 

dissociation de HNO et de C NO par des réactions similaires: 

HNO 
5J 

+ H + N O  (274 

et CH3N0 + CH3 + NO (lgb) 

pour lesquelles à la température de 700°K et dans les mêmes conditions de 
2 -1 pression,k = 4.10'~ sll et k = 8.10 S. . 

27d 19b 
 ordre de grandeur choisi pour k semble donc assez 1ogique;il 

23 
est toutefois nettement inférieur à celui que propose BAUOD (36) dans des 
mécanismes de nitration, 1 0 ~ ~ ' ~  exp(-121~~) soit environ 1 0 ~ s ~ ~  à 700'~ . 

5.1.24.-REACTIONS HCO + OXYDES D'AZOTE . 
HCO + NO2 + HC02 + NO (24a) 

HCO + NO2 + HN02 + CO (24b 

HCO + NO -t HNO + CO (244 

Les deux premières réactions sont les étapes classiques d'évolu- 

tion des radicaux formyles en présence de dioxyde dlazote;elles sont proposées 

par la plupart des auteurs dès qu'il s'agit de proposer un mécanisme de 

décomposition de dériv4 nitré ou de nitration de composé organique. La réaction 

24a est indispensable pour rendre compte de la formation de dioxyde de carbone 

par l'intermédiaire des radicaux HCO la vitesse du processus concurrent 13 
2' 

étant insuffisante. Les seules valeurs numériques proposées jusqu'à présent 

sont celles utilisées par BAUOD (36) au cours de la simulation de la nitration 
du propane: 

On ne possède aucune donnée cinétique concernant la rdaction 24cJ 

réaction ayant été proposée par CRAWFORTH et WADDINGTON (41). 

5.1.25.REACTION HC02 + C NO2 + HCOOH + CH2N02 (25) 3 
Bien que l'on ne dispose d'aucun renseignement sur la valeur de k 

25' 
cette réaction représente la voie la plus probable,compte tenu des concentra- 

tions relatives en produits hydrocarbonés, de la formation de l'acide formiqul 

présent à l'état de traces dans le mélange réactionnel. 



5.1.26. - FEACTIONS HC02 + OXYDES D'AZOTE . 
IiC02 + NO + HNO + CO2 (26a 

HC02 + NO2 + HN02 + CO2 (26b) 

Les faibles quantités d'acide formique HCOOH dosées laissent 

présager que les radicaux HC02 sont à 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 l'importan- 

ce relative de chacun de ces processus, ce qui fera 1 'objet du paragraphe 5.2.14. 

5.1.27.-REACTIONS DE HNO. . 

2 HNO + N20 + H20 (27a) 

2 HNO 
+ N2 + 2 OH (27b) 

HNO + NO + N20 + OH 

HNO + M + H + NO + M  (27d 

La formation de l'oxyde nitreux a toujours lieu par l'intermédiai- 

re de la molécule nitroxyle HNO,apr&s soit une réaction avec elle même, soit 

avec une molécule de monoxyde d'azote. 

La revue critigue de B4ULCH et coll. (48) n'aboutit à aucune con- 

clusion en ce qui concerne la valeur de k : la valeur qu'ils estiment la 
27a 

plus proche de la réalité ëst déterminée par KOHOUT (101) pour la réaction de 
8 -1 -1 deux molécules de DN0,k = 4.10 cc.mole .S. à 300°K. Ce résultat est com- 

27a 
patible avec l'estimation de CLYNE antérieure de deux ans (102)~ 

7 - 1 k e 3.10 cc.mole .s.-l à la même température. BALDWIN (75) situant k 
27a 12 27a 
dans le domaine (10' - 10 ) entre 546 et 600 OC,considère 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'hydrogène 

et d'oxyde nitreux,mais il n'envisage pas la formation d'azote suivant le pro- 
11 -3,5/RT cessus 27b. Ehfin, l'expression proposée par BRADLEY (103),k =3.10 e 

27a 
fournit des valeurs de k compatibles à la fois avec les estimations de basses 

27% 
températures (k = 8,g 1o0 à 300°K) et à plus hautes températures (k = 

27a 10 27?1 -1 4.0.10~~ à 600'~). A 700°K, cette expression donne k27a= 2,5.10 cc.mole .S. . 
6 -1 -1 WILDE (104) déterminant 10 cc.mole .S. pour k à 6 0 0 ~ ~  est en 

27 c 
assez bon accord avec l'expression fournie par BRADLEY récemment (103): 

k = 2 . 1 0 ~ ~  exp(-%~/RT) soit 6,8.105 à 600'~. ~'estirnati~~ de 27c 7 BALDWIN (75) .  k27c= 10 entre 540 et 600'~ semble donc excessive. A 700'~ 
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4 -ls-1 
nous aurions k = 1,7.10 cc.mole . . . 

27c 

La réact ion 27b a é t é  proposée par TADASA (105) pour expliquer l a  

présence de t r è s  f o r t e s  quan t i t é s  d 'azote  l o r s  de l a  décomposition du formal- 

déhyde en présence de monoxyde d 'azote.  Au cours de ce t t e  réac t ion  l e  rappor t  

( N ~ ) / ( N ~ ~ )  r e s t e  constant e t  compris en t r e  5 e t  10, ce qui s i g n i f i e r a i t  que 

l e  rapp0r.t; dcz constantes de v i t e s s e  k /k e s t  du même ordre  de grandeur. 27b 27a 

BAULCH e t  al, pronosent l ' express ion  suivante pour k 
27d : 

k 
27d 

= 3 . 1 0 ~ ~  exp(-@/~T) cc.mole-:sr1. A 700°K, l a  valeur  

de k ca lculée  à l ' a i d e  de c e t t e  expression vaut 2 . 1 0 ~ .  Ce ch i f f r e  e s t  t r è s  
27d 

proche de ce lu i  que l ' o n  ob t ien t  avec 1 'expression de WILDE (104) , 
-ls-1 k27d= 5.10~' T - ~  e x p ( - 4 9 , 4 / ~ ~ )  cc.mole . . s o i t  . 

, 5 1 0  à 700 '~ .  

(28)  REACTION ACTION 2 C K j  + M + C2H6 + M 

Cette  réact ion a f a i t  l ' o b j e t  de t r è s  nombreuses études à l a  f o i s  

du point  de vue expérimental e t  du point  de vue théorique. Deux travaux récen t s  

nous semblent devoir  r e t e n i r  plus spécialement l ' a t t e n t i o n :  

Le premier met en oeuvre une technique nouvelle de détect ion des 

radicaux, l a  spectroscopie par modulation moléculaire (106) .La précision des 
+ -ls-1 

mesures permet de proposer k -(2,4 - 0,5).1013 cc.mole . . en t r e  250 e t  28- 
450°K, pour une pression t o t a l e  d ' azo te  de quelques centaines de t o r r .  , c ' e s t  

à d i r e  dans l e  domaine de pression où l a  s e n s i b i l i t é  de k v i s  à v i s  de (M) 28 
devient  de plus  en plus f a i b l e .  

Le second (107) e s t  remarquable par l a  concordance entre  l e s  c a l cu l s  

thdoriques e t  l e s  r d s u l t a t s  expérimentaux quand l a  pression, l a  température 

e t  l a  nature du milieu environnant -7arient.Les mesures ont é t é  ef fectuées  

450 e t  1350°K;la constante de v i t e s s e  diminue quand l a  température augmente e t  

c r o i t  asymptotiquement en fonction de l a  concentration en gaz ine r te .  

Les r é s u l t a t s  d ' au t r e s  déterminations récentes sont  également re-  

por tés  dans l e  tableau 5.14. 

Il r e s so r t  de c e t t e  revue rapide que , à 7 0 0 ' ~  e t  pour (M) = 

- 6 13 -1 -1 2.10 mole/cc. ,on pourra considérer  k ( M )  = 1,5.10 cc.mole .S. . 28' 



5.1.29. - REACTIONS DE FORMATION D'ETHYLENE . 

Température (OK) 

300 

450 

250-450 

Ces deux processus sont les deux seules possibilités de formation 

d'éthylène puisqu'on peut exclure selon toute vraisemblance la recombinaison 

des biradicaux méthylène CH2 ,la formation de ces derniers par décomposition 

des radicaux CH NO ( réaction 8c) étant négligeable. La réaction 2ga pour 
2 2 

Références 

-.--------- -------- - 
Pression ou 

concentration 

- 

laquelle on ne dispose d'aucune valeur numérique a été proposée par CRAWFORTH 

k28* 

- - -  

VANDENBERGH 1976 (107) 

II 

GLANZER 1976 (110) 

11 

II 

He 

II 

Ar 

II 

11 

et WADDINGTON (41) pour rendre compte de la formation de 1 'éthylène. L' étape 

25 -180 torr 

l~-~mole/cc. 

150-760 torr. 

29b est mieux connue, et si les énergies d'activation tirées de la littérature 

450 l3 

11 2. 1013 

varient de 31 à 41 kcal/mole, la constante calculée à 700°K se situe toujours 
1 2 -1 

entre 4.10 et 4.10 S. (22). Les déterminations les plus récentes semblant 

5,6.1013 / BASCO 1970 (108) 

1350 
10-6 1t 

II 
i 

II 

fournir les valeurs les plus fortes,on peut sans doute estimer k entre 
29b 

102 et 4.10~ 51' à 700°K. 

1.0~~ 

2,4.10 l3 

1o12 

5.10 
12 

1,5.10 13 

5.1.30.-DECOMPOSITION DU NITRATE DE METKYLE. 

CH ON02 
3 

+ CH O + NO2 
3 (30) 

NAKAGAWA 1.971 (109) 

PARKES 1976 (106) 

GOODMAN (111) déduit un ordre de grandeur de la constante globale 

de décomposition du nitrate de méthyle à partir de mesures thermomètriques. 
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i 

- 1 
~ & e  533 et 573'K, cette valeur se situe nrix alentours de 10-1 à 1 S. . Si 
l'on admet que l'énergie d'activation (!il prlocessus est égale à l'énergie de 

dissociation du nitrate, soit 23kcal/mole, on obtient l'expression suivante 
- 1 

pour k : k = 6.10~ exp(-Z?~/RT) S. soit k = 4,4.10~s;' à 700'~. 
30 30 30 

5.1.31. DECOMPOSITION DE L'ACIDE NITRIQUE. 

Nous devons à FREJACQUES la première détermination de la constante 

de décomposition de KNO (40) :Opérant en système statique entre 395 et 4 7 5 ' ~ ~  
3 

avec de l'acide nitrique pur, il trouve que la réaction est d'ordre 2 en uti- 

lisant la méthode des concentrations initiales, ce qui est conforme à l'écritu-h 

re de la réaction 31,puisqu'au temps initial M = HNO et d'ordre 1,'7 "dans 
3 ' 

le temps". Ilconclut à une rSaction d'ordre 2: 

2 HNO 
3 

+ N O + H20 
2 5 (314 

le dioxyde d'azote observé provenant de la décomposition ultérieure de N O 
6 2 5' La valeur numérique de k serait 10 cc.mole'!s~l à 700°K et l'énergie 

31a 
d'activation vaudrait 33,5kcal/mole. 

Les conclusions de JOHNSTON (112) à la suite d'expériences en 

système statique (400 à 700'~) et dans un tube à chocs (800 à 1200'~) sont au 

contraire que la réaction d'initiation est monomoléculaire et fortement sensi- 

ble à la concentration en gaz diluant .Dans le domaine de température compris 
1.5 entre 800 et 1200'~,l'expression kjl= 1,6.10 exp(-~O,~/RT) cc.rnole':s;l est 

proposée (113) . L' argument pré senté par FREJACQUES selon lequel 1 ' énergie d' 
activation de 33,5 kcal/mole est incompatible avec la réaction 31 ,l'énergie 

de dissociation de la liaison HO---NO2 valant 47,6 kcal/mole , n'est pas retenu 
par JOHNS TON;^'^^^^^ entre ces deux nombres peut provenir du fait que la molé- 
cule d'acide nitrique est ~entaatomigue (48). 

Ces résultats sont remis en question récemment par GLANZER et TROE 

(114): l'énergie dfactivati:1n serait de l'ordre de 40 kcal/riole à basse pression 

et de 49 kcal/mole à pression klevée.Ces conclusions proviennent d'analyses 

s p e ~ t r o ~ ~ ~ p i q ~ e ~  ''in situ" de HNO ,NO2 et NO ,entre 890 et 120O0K, pour des 
3 -4 

concentrations d'Argon variant de 8 . 1 0 ~ ~  à 3,2.10 mole/cc. L' écart entre 

l'énergie d'activation et l'énergie de liaison est attribué au terme correctif 

('eff 
.T -o,~)RT intervenant dans la théorie R.R.K., 1 'ordre de grandeur de 

'eff 
correspondant à la différence 0bservée.A basse pression on aurait l'expres- 

-1 -1 
sion k - 2,2.1017 exp(-40/~~) cc.mole .S. , la constante tendant vers 

31 - 
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2.2, 1015 exp (-49/RT) s;'. 

A 700°K, on constatera que les différentes déterminations de 

k (M) sont assez proches les unes des autres en consultant le tableau 5.15. 
31 ' 

TABLEAU 5.15. valeurs de k (M) à 700°K pour (M) = ~.~o-~~IIo~~/cc.. 
31 

1 1.6. 1015 exp (-30, ~/RT) I 0.9 1 HARRISON 1962 (113) / 
Expression de k 

31 
2,5.10l5 exp(-33,5/RT) 

Références 

FREJACQUES 1951 (40) 

1 
1 

5.1.32. RECAPITULATION. l 
1 

( 2,2.l0l7 exp(-40/RT) 

Les réactions envisagées et la valeur la plus probable ,déduite 

de l'examen de la littérature, de la constante de vitesse à 700°K sont rassem- 
1 

0, 17 GLANZER 1974 (114) 

-ls-1 bldes ci-dessous (sauf indication contraire,il s'agit de cc.mole . . ) : 
l 

CH3N02 -+ C? + NO2 

CH3 + NO2 -+ CH NO 
3 2 

C$ + NO 2 
-+ CH O + NO 

3 
CH3 + NO2 -+ CH ON0 3 

CH3 
+ NO + C y O  

CH3 + C NO2+ S CH,+ + CH2N02 

CKJ + CH20 + CH4 + HCO 

C O + NO -+ C ON0 5 5 6. 10l2 

CH O + NO -+ CH20 + HNO 8 . 1 0 ~ ~  à 2.10 
12 

3 

C O + CH20 + CH30H + HCO F4 1,3.1010 



l l a  

l l b  

l l c  

CH2N02 + CH20 + NO 

CH2N02 + NOp+ CH 2 O + NO + NO2 

CH2N02 
-+ CH 

+ N02 t r è s  fa ib le  2 

CH NO +  NO^+ C H ~ N O ~  + HNO? 101s4 à 
4 

3 2 

CH4 + NO2-+ CH 3 + HNO, 
L. 

10°t4 à 103 

CH20 + NO2' HCO + HNO 2 
1o4t4 à 107 

HN02 
+ NO + OH 

HNO -+ NO2 + H 
2 

HNO 
3 

+ OH ' 
HNO, 

<- 
+ OH ' 

CH OH + OH + 

3 
HNO + 011 + 

CH NO + H20 
2 2 

CH 
3 

+ H20 

HCO + H20 

H + H O  2 
C H + H 2 0  

2 5 
NO 

3 
+ H20 

NO 
2 + H2° 

CH20H + H20 

NO + H20 

Produits 

N, O + I I +  N 2 
+ OH 

2 

N2° 
+ H  NH + NO 

NO + H (+  M)+ HNO (+ M )  

NO + H +  N + OH 

N02 
,+ H + NO + OH, 

CHJN02 + H + CH2N02 + H2 

CH4 + H '  CH 3 + H2 
CH20 + H + HCO + H2 

C2H6 + H '  C H  + H2 
2 5 

CH OH + H -+ 

3 
CH,OH + H2 



HNO + H + HN02 + OH 
3 6 .  i O l l  

HNO + H + NO2 j .+ H20 
3 << k 

17a 
HNO + H + NO 

3 3 + 

<-= k 
17a 

CH NO + CH4 -t CH NO + CH 
2 2 3 2 3 

CH2N02 + C H 2 0 +  CH NO + HCO 
3 2 " "18a 

CH NO + HN02 -+ CH NO + NO 
2 2 3 2 2 '> k18a 

CH ON0 (+ M )  -f CH O + NO (+ M )  
1 3 -1 

3 3 
5.10 à 10 S. 

CH NO 
3 

-+ CH 
3 

+ NO 8. io2 S.' 
CH NO 

3 
+ CH2=N-OH 5 5 2  

CH =N-OH 
2 

+ HCN + H20 

2 NO + CH N O +  CH + N2 + NO 6 2 -2 -1 
3 3 3 

9,4.10 cc mole .S. 

HCO + M  -t H + C O + M  

HCO + NO2 + HC02 + NO 

HCO + NO2 -t HN02 + CO 

HCO + NO + HNO + CO 

HC02 + CH NO + CH2N02 + 
3 2 

HC02 + NO + CO2 + 
HC02 + NO2 + C02 + 
2 HNO + N20 + 
2 HNO 

+ N2 + 
HNO + NO + N O + 

2 
HNO + M  -t H + N O  

2 CH (+ M )  -+ C2H6 (+ 
3 

2 CHsN02 + C2H4 + 
C H 
2 5 

+ C2H4 + 

HCOOH 

HNO 

HNO + M + NO2 + OH + M  1 à 5 . 1 0  5 
3 

CH O 
+ 

3 C H O  + H 
2 



Pour chaque molécule M intervenant dans le mécanisme de la réaction, 

la simplification va consister à ne conserver que les termes les plus impor- 

tants figurant dans l'expression de l'équation différentielle d(~)/dt. 

Cette opération sera possible puisqu'un grand nombre de constan- 

tes de vit-esse sont connues et que les concentrations et les vitesses de 

formation ou de disparition de la plupart des produits moléculaires ont été 

déterminées expérimentalement.Le calcul des facteurs de vitesse, voire des 

vitesses elles mêmes, intervenant dans les expressions globales va montrer que 

la contribution de certaines étapes réactionnelles est négligeable et que 

par conséquent elle peuvent ne pas être considérées dans le mécanisme global. 

Dans certains cas,on pourra déduire des données expérimentales un ordre de 

grandeur des concentrations des espèces radicalaires ou moléculaires insta- 

bles et calculer ainsi certaines vitesses de réaction a priori inaccessibles. 

Dans un premier temps, on s'attachera à 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 très limi- 

tée du nitrométhane, soit après dix secondes de décomposition à 700°K , cette 
température étant celle à laquelle les paramètres cinétiques ont été calcu- 

lés au paragraphe précédent. Les données analytiques sont rassemblées dans 

le tableau 5.17. 

TABLFAU 5.17.~oncentrations et vitesses de formation (10-~mole/cc. s) 

des espèces mbléculaires dosées après 10s. de réaction à 700°K. 

HCN HCOOH 

Dans les calculs qui vont suivre, la vitesse de la réaction (i) 

sera représentée par le symbole v i ' 



l 
5.2.1.- FORMATTON DE L'?AU. ! 

t'équation différentielle d(f-120)/dt est la suivante: 

(H20)/dt = v12a+v12b+v12c+v1 2d+V12e+v12f+v1 2g+v1 2h+v1 2i+v1gva+V17b= 
-1 -1 1,36.1~-9 rno1e.c~ .S. . 

On calcule : 

v < 3.ld . (OH) ; vlTb t+ 6.10~ (HICC vlpa 12h 

En estimant (HNO ).(HNo2) et (HN0)inférieures à lo-' mole/cc. 
3 

il vient : v < 2,5.10 2 .(OH) , vlEg 4 
12f < 4. id. (OH) et vlZi < 10 (OH). 

On vérifiera d'autre part que la somme (v + v ) est infé- 
lgd 27a i I 

rieure à la somme (d(HC~)/dt +d(~~O)/dt) ,elle même égale à 0,2'1.10-9mole/cc. S. 

Le terme prdpondkrant en ce qui concerne la formation de l'eau est donc v 
l?a 

plus de dix fois supérieur aux vitesses des autres réactions du type 

OH + XH + H20 + X .Après simplification, il apparait donc que l'on puisse . 
écrire : d(H20)/dt = VlZa + V1 +v27a = 1,36.10-' mole/cc . S. ; 

la somme des deux dernières vitesses apparaissant dans cette expression étant I 

au plus égale B 0,24.10-~ nous pouvons donc écrire: 

v 5 
12a 

= 9,07.10 . (OH) 3 1,12.10-' mole/cc. S. 

ce qui donne l'estimation suivante pour la concentration des radicawc 

hydroxyles: (OH) Z 1.23 .10-15 mola/ce. 

On a : 

= V +V +V +V +V 
- I 

d(cH4)/dt ba 4b 4d 4e-v7b'v9b-v12b'v16b = 6,g. 10-l~ m~ie/cc. S. 
On calcule facilement: 
2 - 2 . v = 6,6.10 (CH. ) v4b = 9,7 (c$) , vllc = 6.5.10 (c$) , v ~ ~ =  0,6 (CH3) , 4a 3 
- 2 

4 e 



La valeur de v est nettement plus importante que celles des réactions con- 4a 
currentes de formation du méthane.~'autre part, la consommation de CH4 par 

la réaction avec le dioxyde d'azote ou avec les radicaux hydroxyles est trés 
-10 inférieure à la vitesse d'accumulation globale du méthane,6,9.10 mole/cc.s. 

Il en sera de même de v et de v pourvu que les concentrations des radi- 
7b 16b 

Caux méthoxyles et des atomes d'hydrogène soient inférieures respectivement 

à 6.10-l1 et 10-'' 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(C~~)/dt = vlla = 6,6.102(cKj) . E h  identifiant cette expression 

à la valeur expérimentale de la vitesse de formation du méthane,on obtient 

1 ' ordre de grandeur de la concentration des radicaux méthyles, 10-~~mole/cc. 
dans le cas de la décomposition du nitrométhane seul. 

En présence de dioxyde dfazote,la réactivité des radicaux méthyles 

avec le dioxyde d'azote empèche la formation du méthane avant que le NO 
2 

soit quasi totalement consommé.La compétition entre la réaction 4a et les 

réactions 2a et 2b est largement en faveur de ces dernières puisque: 
2 v = 6,6 .10- (c$) et que v et v sont comprises entre 

4 4a 6 2a 2b 
8.10 (CG) et 1,6.10 (c&).L~ méthane n'est présent en quantités détectables 

2 I 
que lorsque la concentration en dioxyde d'azote est réduite à 5.10-~mole/cc 

c'est dire quand les vitesses des réactions 2a et 2b sont comprises entre 
3 2.5.10 (CH ) et ~ . ~ O ~ ( C H ~ ) ;  vlla étant indépendante de la concentration en NO 

3 2' 
on peut penser que kZa et kZb sont en fait assez proches des plus faibles 

déterminations de la litt6rature.Dans le cas contraire,nous aurions encore 

l'inégalitd v;>vlla et la concentration en radicaux méthyles serait nettement 

insuffisante pour expliquer la formation du méthane. 

L'effet inhibiteur de la'formation du mkthane est à peine marqué 

lors des additions de monoxyde d'azote, ce en dépit de la valeur élevée de 

k et des quantités importantes de NO présentes. Il faut alors tenir également 
3 
compte de la vitesse relativement élevée de la réaction inverse de décomposi- 

tion du nitrosométhane.Si l'on considère que l'équilibre des réactions3 et lgb 

est rapide et que le nitrosombthane disparait ègalement suivant lgc, 

CH + NO I& CHjNO p C ~ ~ 2 = ~ - ~ ~  , 1 'ensemble de ces trois 
3 

processus se ramène alors un seul de constante de vitesse globale k , 
CH + NO ? CH +-OH avec k = k k /k . La valeur 

3 2- 10 3; 19c 19b numérique de k sera comprise entre 1 et 4.10 cc4mole /S., cette valeur étant 

suffisemment faible pour expliquer l'absence de compétition entre les réactions 

des radicaux CH avec le dioxyde d'azote ou le nitrométhane et l'interaction 
3 

de ces mêmes radicaux avec le monoxyde d'azote. 



On peut écrire: 

La réaction prédominante de formation d'hydrogène est la réaction 

16a; en effet, en dépit des écarts relatifs des constantes de vitesse, le rap- 

port des concentrations reste favorable au nitrométhane.  estimation de v 
17c 

en utilisant la même hypothèse que celle que nous avons faite pour estimer 

v 
1:f' soit (HNO ) < lom9 mole/cc. conduit B v << 6.10'. (H) c'est à dire à une 

3 
valeur négligeable par rapport à v i 6a= 

l74 
6.6.10 . ( H ) .  

Les calculs réalisés plus haut permettent d'estimer v 4 c et v ~ ~ ~ ;  
on trouve respectivement 6, 10-l~ et 1.3. 10'13.ces deux nombres sont 

suffisemrnent faibles par rapport la valeur globale de d(11 )/dt pour que 
2 

l'on n'en tienne pas compte dans l'expression simplifiée.de cette dérivée. 

Il en sera de même pour v pourvu que soit vérifiée l'inégalité 
7d 

(CH,O) < 2.10-l2 moie/cc. 
J 

On obtient alors l'expression simplifiée 

d(H2)/dt = VIGa 
4 

= 6,6.10 .(H) qui permet d'estimer la 

concentration des atomes d'hydrogène à 1.4.10'16rnole/cc .&700°K après dix secon- 

des de réaction. 

Si l'influence d'additions de NO,NOâ, et N O est sans grandes 
2 

conséquences en ce qui concerne les quantités d'hydrogène formées,il en est 

tout B fait différemment quand on ajoute du formol, et dans ce cas la vitesse 

de formation de l'hydrogène est considérablement accnie,le facteur multiplica- 

tif étant voisin de 100 pour de faibles taux d'avancement.~'augmentation de la 

concentration en formol n'entrainant qu'un léger accroissement des facteurs 

de vitesse des réactions 16a et 16c,il faut,pour rendre compte de l'augmenta- 

. tion observée,que la concentration en atomes d'hydrogène soit 30 B 40 fois 
supérieure à sa valeur en absence de formalddhyde.Cette augmentation devrait 

provenjr de l'accroissemment brutal de la concentration en radicaux HCO et 

de leur disparition par la réaction 23. 

5.2.4.lWHiV!li'l'IO!J ET DISPARITION DU METHANOL . 
 CH ~ ~ ) / d t  = v7a+v7b+v7c+v7dtv7e-v4d-v12h-v16e = 2,7.10-~~ moïe/cc.s. 

3 
Comme on peut le constater sur le tableau 5.16,seui le terme v 

7a 
doit être pris en considération,les vitesses de formation du méthanol à partir 

des autres composés hydrogènés que le nitrométhane ktant d'un ordre de grandeur 



p l u s  f a i b l e  e t  l e s  v i t e s s e s  de consommation é t a n t  encore sans  e f f e t  pour un 

avancement de réact ion rédu i t .  

TABLEAU 5.16. Facteurs de v i t e s s e  e t  v i t e s s e s  in tervenant  dans 

l ' express ion de d(C OH) d t  . ( 7 0 0 ' ~  , t = 10 S.) ( f i  = v~/(cHJo)). $ /  

La concentration du méthanol passant par  un maximum en fonction 

du temps,il  e s t  manifeste que l e s  réact ions  de d i spa r i t i on  de CH OH devraient  
3 

ê t r e  p r i s e s  en considérat ion ,au moins en f i n  de réaction.11 semble que l ' une  

des réact ions  pr incipales  à l ' o r i g i n e  de sa  consommation s o i t  l e  processus 

12h d ' i n t e r ac t i on  avec l e s  radicaux hydroxyles. 

S i  l ' o n  ne conserve que l e  terme v dans l ' express ion s impl i f i ée  
7a 

de d (CH O ~ ) / d t ,  on ob t ien t  1 ' ordre de grandeur suivant  pour l e s  radicaux 
3 

méthoxyles à 700°K e t  après  d ix  secondes de pyrolyse du nitrométhane: 

(CH 0 )  = 4,6.10-l4 mole /cc. 
3 

Cet te  valeur  e s t  nettement in fé r ieure  aux est imations f a i t e s  plus haut  néces- 

s a i r e s  à l ' é tabl issement  d'hypothèses s impl i f i ca t r i ces ,  e t  ces  dernières  sont  

par conséquent j u s t i f i é e  S. 

Comme c e l l e  du méthane, l 'accumulation du méthanol e s t  fortement 

inhibée par l ' add i t i on  de dioxyde d 'azote  ( réact ions  5a e t  5 b ) . ~ a  recombinai- 

son en n i t r a t e  de méthyle ( réact ion 5a ) e s t  en f a i t  un processus équ i l i b r é  

rapidement ( réac t ion  30) e t  il ne faudra donc t e n i r  compte que de l ' é t a p e  de 

formation de formol e t  d 'ac ide  n i t reux  ( réact ion 5b) l o r s  de l'examen des 

p o s s i b i l i t é s  réac t ionne l les  des radicaux CH O avec l e  dioxyde d 'azote.  Calcu- 
3 

lons  donc v dans l e s  condit ions correspondant à c e l l e s  de nos expériences 
5b < 

en présence de dioxyde d 'azote  pour un avancerient de réact ion faib1e;on trouve: 
4 2 . 1 0 ~ .  (CH O )  < v < 8.10 .(CH O ) ;  

3 5b 3 3 
v é t a n t  toujours  de l ' o rd r e  de 5.7.10 .(CH O ) , l t i n h i b i t i o n  de l a  formation 

7a 3 
de C OH n 'aura l i e u  que si  l a  valeur de k e s t  assez proche des c h i f f r e s  5 5b 12  -1-1 
l e s  plus é levés  de l a  l i t t é r a t u r e ,  s o i t  environ 10 cc.rn0le.s. . 



5.2.5.-FORMATION ET DISPARITION DU FORMOL. 

A partir des estimations du paragraphe précédent de k5Tr et de l a  

concentration des radicaux méthoxyles, on peut majorer v par 10-l' et estimer 
- 9 5b 

v~~ à environ 2.10 mole/cc.s. Cette dernière valeur calculée avec k 
-1 -1 6b 

= 1,2.101%c. mole . S. ,semble trop forte puisque nettement supérieure à la 

vitesse globale expérimentale et que comme nous le vérifierons ultérieurement, 

la réactivité du formol est insuffisante pour compenser cette formation trop 

rapide.~'autre part, l'addition de monoxyde d'azote n'entraine pas d1augmen- 

tation de la vitesse de formation du formol proportionnelle aux quantités ajo~i- 

tées.11 faut donc admettre que k est nettement inferieure à 1,2.10 l p ,  6b 
Si l'on considère 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 

à dire selon les réactions 8a ou 32 . 
La compétition entre les processus 8a et 8b ,compte tenu des con- 

sidérations qui précèdent ne peut tourner qu'à l'avantage du processus monomo- 

léculaire,en dépit de la plus grande stabilité de l'état de transition corres- 

pondant à la seconde transformation. 

~'autre part, si l'étape 32,CH30 -r CH O + H est prépondérante, 2 
c'est à dire si k a une valeur de l'ordre-de celle proposée par nATT (113 ou 

3 2 
R4LLOD (36), la vitesse v pourrait atteindre 10'~mole/cc. S. ,valeur incompa- 

32 
I tible avec les faits expérimentaux ,c~lculée à partir de l'estimation de la 

concentration des radicaux méthoxyles du paragraphe précédent.Si l'on consi- 

dère quec'est la valeur de (CH O) qui est trop élevée,la vitesse globale de 3 
formation du méthanol devient insuffisante et là encore il y a désaccord avec 

les faits expérimentaux. Un autre argument tendant à diminuer l'importance 

de l'étape 32 est la contradiction qui apparait si l'on considère l'influence 

d'additions de NO2 en faisant l'hypothèse de la prépondérance du processus 32: 

Dans ce cas, l'application de la méthode des concentrations stationnaires abou- 

tit à l'indépendance de (CH O) vis à vis de (NO ) c'est à dire à l'absence d' 
3 2 

influence d'additions de dioxyde d'azote sur la vitesse de formation du métha- 

nol.11 faut donc conclure à une participation réduite de la réaction 32 dans le 

mécanisme réactionnel. 

La consommation du formol se fait essentiellement par attaque des 

radicaux hydroxyles,du moins si l'on se réfère aux valeurs des vitesses que 

nous  pou^ ns calculer : 
l 



l a  va leu r  de v ne pouvant ê t r e  estimée,puisque n i  l a  concentrat ion des  
18b 

radicaux CH NO n i  l a  constante de v i t e s s e  k ne son t  c0nnues .k  présence de ' 
2 2 18b I 

dioxyde d l a z o t e , i l  e s t  c e r t a i n  que l ' o r d r e  de grandeur de v tnii+ nvt; F) I 
9 c  1 

e t  il faudra en teriil. coniptc? dans l ' e x p r e s s i o n  s i m p l i f i é e  qu i  devient :  ~ 

5.2.6.-CONSOMMATION ET FORMATION DU NITROMETHANE. 

d(r4  NO )/dt = vl+v4a+v7a+v12a+v16a+v25 -V2a-v18a-v18b‘v18c - - 2,88. ~ O - ~ I T I O ~ ~ / C C .  S. 
3 ?  

Nous avons ca lcu lé  p lus  haut :  

La va leur  kl= 10- 2y5s~1condui t  à v = 5,2.10 '~ e t  on peut a s s i m i l e r  v à 1 2 5 
~ ( H c o o H ) / ~ ~  =4.10-12. 

Un c e r t a i n  nombre de processus reforment du nitrométhane.En consi- 

dé ran t  la  fcrmation de méthane en présence de  dioxyde d ' azo te ,  nous avons 

conclu que k deva i t  a v o i r  une va leu r  assez  f a i b l e  de l ' o r d r e  de 5.10 11 

-1 28 - 10 cc.mole .S. ce qui  donne vZa= 2,5.10 . Les termes v ne peuvent ê t r e  18 
ca lculés ,mais  on pourra t o u t e f o i s  nég l ige r  sans  grand r i sque  v par  r appor t  184 
à VIBb e t  v .Si ces deux d e r n i e r s  termes s o n t  i n f é r i e u r s  à 10  , l a  v i t e s -  

i 8 c  
s e  de d i s p a r i t i o n  du nitrométhane e s t  nettement p lus  élevée que l a  v a l e u r  

i 

expérirnentale.Ce déséqu i l ib re  a vraisemblablement pour cause une v a l e u r  t r o p  

é levée  de v ,donc de klysans doute t r o p  f o r t  d 'un f a c t e u r  deux. 
1 
Après s i m p l i f i c a t i o n ,  il v ien t :  

-  CH NO )/dt = il + v4a+v12a-v2a-v18b-V1& . 
3 2 

5.2.7. -FORMATION ET DISPARITION DE L ' ACIDE NITRIQUE. 

En l ' absence  de dioxyde d l a z o t e , l a  concent ra t içn  en ac ide  n i t r i -  

que e s t  extrèmement f a i b l e  e t  on peut  l u i  app l ique r  l a  méthode de l ' é t a t  quas i  

s t a t i o n n a i r e , s o i t  ~ ( H N O  )/dt  = vlla-v17a-v17b-v17c-v12f-v31~ O . La concen- 
3 

t r a t i o n  des  radicaux hydroxyles ayant  é t é  est imée à l , 2 .  1 0 - ~ ~ m o l e / c c . ,  l a  
-ls-1 va leu r  de vllapeut ê t r e  déterminée e t  vaut  environ 1 , 4 . 1 0 - ~ ~ c c . m o l e  . . . 

Les f a c t e u r s  de v i t e s s e  des  r é a c t i o n s  l 7 b  e t  l 7 c  é t a n t  i n f é r i e u r s  

k c e l u i  de l a  r éac t ion  l 7 a , i l  r e s t e  à comparer v 
e t  vlPf à v ~ ~ :  17a 



- 4 
on trouve: v 12f  = 2 , 4 . 1 0  (HN03), 

v = 8 , i i . i 0 - ~  ( H N O ~ ) ,  e t  1 
17a -6 l 

v31 = 5,2.10-l (HNO ) pour (M) = 2.10 mole/cc. 
3 i 

On peut  donc é c r i r e :  1 
d(HN0 ) /d t  = Vila - Vjl 

3 
O , e t  c a l c u l e r  l ' o r d r e  de grandeur de 

(HNO )=v /k = 2,7.10-l3 mole/cc. ,va leur  largement i n f é r i e u r e  à l a  l i m i t e  3 l l a  31 
expérimentale de dé tec t ion .  1 

1 En présence de dioxyde d lazote , l ' augmenta t ion  de l a  concent ra t ion  

des radicaux hydroxyles e s t  i n s u f f i s a n t e  pour q u ' i l  f a i l l e  t e n i r  compte de 

l a  r éac t ion  12f e t  l ' express ion  s i m p l i f i é e  n ' a  pas à ê t r e  modifiée. 
I 

5.2.7.-FORMATION ET DISPARITION DU MONOXYDE DE CARBONE. 

Le s e u l  terme c h i f f r a b l e  de c e t t e  expression e s t  v,, = 
J-2 

k (CO).  (OH) = 2,2.10~12mole/cc. s . ~ e t t e  va leu r ,  nettement i n f é r i e u r e  à l a  
13 ' 

v i t e s s e  de formation du monoxyde de carbone e s t  de peu d'importance e t  CO 

. peut  ê t r e  considéré comme un produi t  f i n a l  non r é a c t i f .  

On peut encore es t imer  : 

ld . ( ! ico)  < v < 3.103. (~c0)  
23 

c t 2 v2qb= 3,8.10 . (HcO) , c e t t e  de rn iè re  va leur  é t a n t  obtenue 

à p a r t i r  d 'une simple es t imat ion  de k24b. 

La f a i b l e  inf luence  des a d d i t i o n s  de monoxyde d ' azo te  s u r  l ' é v o l u -  

t i o n  du monoxyde de carbone l a i s s e  présager  que k e s t  t r è s  f a i b l e  par  
24 c 

rappor t  à k Dans ce cas l f cunrens ion  s i m p l i f i é e  de l a  v i t e s s e  de formation 24b' 
du monoxyde de carbone devient :  

La r é a c t i v i t é  des  radicaux HCO e s t  accrue  en présence de  dioxyde 

d ' azo te  comme 1 ' indique 1 ' augmentation de l a  v i t e s s e  de formation du monoxyde 

de carbone.Les q u a n t i t é s  d'hydrogène diminuant notablement l o r s  de c e s  addi- 

t i ons , ce  qui  s i g n i f i e  vraisemblablement une diminution de l a  concent ra t ion  

des  radicaux HC0,-les atomes d'hydrogène s o n t  formés s o i t  à p a r t i r  de  HCO, 

s o i t  à p a r t i r  de HNO mais l e  rappor t  des  cons tantes  de v i t e s s e  e s t  t e l  que 

seu le  l a  r éac t ion  23 e s t  à prendre en cons idéra t ion  pour l a  formation d ' a t o -  

mes d'hydrogène-l 'augmentation de d ( ~ O ) / d t  ne s ' exp l ique  qu 'en  admettant 

l a  prédominance de v du moins en présence de q u a n t i t é s  importantes de 24b' 



NO2. Il e s t  donc probable que l a  valeur de k proposée par BALLOD (36 )  
24b 

s o i t  un peu f a ib l e .  

5.2.8. -FORhlATION ET DISPARITION DU MONOXYDE D'AZOTE. 

Les termes p o s i t i f s  de c e t t e  expression peuvent ê t r e  estimés 

de l a  fapon suivante:  v > 2,5.10-1°, vga> , vlai - 2 
= 1,2.10 .(HNo), 

2b 

 après ces valeurs ,  l a  formation du monoxyde d ' azo te  se  f e r a i t  

principalement par l e s  é tapes  2b e t  8a auxquelles on devra a jou t e r  l a  reac t ion  

10a si l a  concentration en acide n i t reux  e s t  au moins égale à 10-~mole/cc. 

Les réact ions  l g a  e t  lgb  sont  des r é a c t i m s  équi l ibrées :  

Il e s t  f a c i l e  d 'es t imer  l a  v i t e s s e  des réact ions  inverses ,  respec- 
-8 tivement 6 a  e t  3 ; on ob t ien t :  4 . 1 0 - ~ <  v < 1,3.10-~ e t  vos = 2,5.10 . 

3 
Ces valeurs part iculièrement f o r t e s  puisque d i x  f o i s  supérieures à l a  mesure 

expérimentale de l a  v i t e s s e  de d i spa r i t i on  du nitrométhane, suggèrent que 

l e s  deux équ i l ib res  CH + NO * CI13NN0 e t  
3 

CI1 O + NO $ C ON0 sont des équ i l ib res  rapides.  
3 5 

Cette  hypothèse repose sur  l e s  r é s u l t a t s  obtenus en présence de 

quan t i t é s  importantes de monoxyde d1azo t e ; l a  l égère  diminution des concentra- 

t i o n s  en méthane e t  en méthanol que l ' o n  observe a l o r s  e s t  sans rapport  avec 

l e  fac teur  par lequel  e s t  mul t ip l iée  l a  concentration en monoxyde d ' azo te ,  

c ' e s t  à d i r e  que l e s  concentrat ions des radicaux méthyles e t  méthoxyles ne 

sont  que faiblement modifiées par rapport  à l e u r s  valeurs au cours de l a  pyro- 

l y se  du nitrométhane seu l ,  r é s u l t a t s  qui  s 'expl iquent  si l e s  deux équ i l i b r e s  

sont  pratiquement r é a l i s é s  à tou t  ins tan t .  
k13b 

e t  k é t an t  connues, on 
19a 

peut en déduire un ordre de grandeur de l a  quan t i t é  de nitrosométhane e t  de 

n i t r i t e  de méthyle présents au se in  du milieu réactionneleon trouve: 

De t e l l e s  concentrations sont  suffisemment f a i b l e s  pour ne pas avoir  é t é  

décelées par l e s  méthodes ana1ytiques.Noton.s encore que l a  diminution du 

nombre des molécules de méthanol plus marquée que pour l e  méthane r é s u l t e  

selon tou te  vraisemblance de l a  présence de l a  réact ion non équ i l ib rée  6 
b 



en compétition avec l'étape 6a.Lors de la simplification de d(NO)/dt, on pour- 

ra r?nncconsidérer v 
3 6a-v19a 

= o. 
-V19b= O et 

Les bilans atomiques que nous avons effectués étant vérifiés à 

quelques pour cent près,la concentration en molécules HNO ne peut dépasser 
-9 10 mole/cc.et par conséquent, v et v auront une valeur négligeable.Les 

1 27d 
seuls termes positifs à conserver dans l'expression de d(~O)/dt sont donc: 

l Les vitesses de consommation du monoxyde d'azote(calcu1ées dans 
I 

les conditions de pyrolyse du nitrométhane seul) ont les valeurs suivantes: 

Si l'on admet que NO, se trouve en état stationnaire,on peut l 

2 
assimiler v et v 

22 12f 
= 10-~~mole/cc. S. Nous avons d' autre part remarqué, dans 

le paragraphe consacré au monoxyde de carbone,que v était sans doute négli- 
24c-10 

geable par rapport v elle même inférieure à 8.10 .Enfin, on bornera 
24b' 

supérieurement v en la majorant par  CO )/dt soit par 1 .2.10-10.après 
26a 2 i 

avoir constaté que les influences fortement promotr-ices des additions de NO 2 
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 la 
-10 2 

réaction 26b et que l'on a la relation : v26a < v ~ ~ ~ <  1.2.10 . i 
1 

La consommation du monoxyde d'azote aura donc lieu essentiellement 
I suivant la réaction 6b avec les radicaux méthoxyles . On obtient alors l'expre- ; 

sion suivante : 

d(~O)/dt = vPb +v + v 8a 10a - V6b 

5.2.9.-FORMATION ET DISPARITION DU DIOXYDE D'AZOTE. 

)/dt = vltvlObf vl bcvl 2gi Y 17b-t Rc4v29a+2 V22+v31tv30~v2a~v2b~v2c~v5a 

-v -v - -v 
-V5b-vga-v9b-vgc lla l5e 24a-v24b-v26b 

= 2,6.l0-~~mole/cc. S. 

5.2.9.1. Etapes de formation. 

Nous avons vu dans le paragraphe5.2.6. que la valeur de k déduite 
1 

de1.a littérature devait être diminuée de moitié et que par  conséquent,^ = 1 
2,5.10-9. On a les relations suivantes pour les autres termes positifs: 



 étape llb n'aura d'importance que si k a une valeur supdrieure llb 
12 -1 -1 à 4.10 cc.mole .S. à 700°~, ce qui semble improbable compte tenu de l'éner- 

gie d'activation élevée de kllb.Nous remarquerons en outre que v a déJa été llb 
negligée dans 1 ' expression simpl i fiée de d (~~)/dt. 

En l'absence de données sur l'énergie d'activation E 
12g' 

on ne 

peut rejeter, a priori la réaction 12g;la concentration en acide nitreux ne 

pouvant toutefois excéder 1 0 - ~  mole/cc.,il faudrait que k soit au moins 
14 1 2 ~  de l'ordre de 10 pour que cette réaction ait une certaine impgrtance. 

c'est également l'absence de données concernant k et les concen- 
i8c 

trations en acide nitreux et en radicaux CH NO qui nous fera tenir compte 
2 2 

de la réaction 18c qui intervient d'ailleurs dans l'expression simplifiée de 

la vitesse de disparition du nitrométhane. 

Enfin, la décomposition dumitrate de méthyle(réaction 30) ne 

peut être considérée snnsl'étape inverse (réaction 5a)On peut situer v entre 
5a 

2.10'~' et 7.10-l0 mole/cç. s.et si 1 'équilibre 

CH O + NO2 2 C ON02 est rapide on aura v - 
3 % 5a- V 3 ~  

et on pourra situer la concentration du nitrate de méthyle entre 

5.10-l3 et 2.10-l1 mole/cn. 

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 consommâtion. 

La très forte réactivité du dioxyde d'azote vis à vis des diver- 

ses espèces chimiques a pour conséquence la présence d'un grand nombre de 

termes négatifs dans l'expression  N NO )/dt.~ans la mesure où la majorité des 
2 

constantes cinétiques correspondantes ont pu être estimées, on peut calculer 

les ordres de grandeur de ces différents termes: 

A première vue, seuls les termes v et v devraient subsister. 
2a'v2b'v24a' v24b 26b 

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 dtazote.On remarquera d'ail- 

leurs que le rapport k /k doit augmenter avec la température et que par 
5b 5a 

conséquent,il est probable que la détermination de v soit une estimation 
5b 

largement par défaut. 



- De même, la diminution de la quantité d'hydrogène quand on ajou- l 

te du dioxyde d'azote nécessite la prise en considération de la réaction 15e. I 

- Enfin ,l'importance relative des deux processus bimoléculaires 
I 

ga et 9c vis à vis des autres termes est beaucoup plus grande lors des addi- 

tions de NO que quand le nitrométhane est seul, les concentrations en nitro- 
2 

méthane et en formol étant du même ordre de grandeur dans les deux cas, contrai- 

rement aux concentrations radicalaires( (CH ),(CH O) et (H) ). 
3 3 I 

On écrira donc l'expression simplifiée de la vitesse de formation 

du dioxyde d'azote: 
l 
1 

La valeur expérimentale de  N NO )/dt , 2,6.10-l1 rnole/cc. S. est 
2 

nettement inférieure à la majorité des vitesses des réactions élémentaires qui 

interviennent dans l'équation différentielle; on vérifiera que l'on retrou- 

ve approximativement cette valeur à la condition d'admettre que v est au 
24a 

moins de l'ordre de grandeur de v 
24b' 

5.2.10.FORMATION FT DISPARITION DE L'ACIDE NITREUX. 

La plupart des vitesses intervenant dans cette expression ont déja 

été estimées dans ce chapitre; les termes correspondant aux réactions 5b,9a, 

9c,24b et 26b figurent dans 1 'expression simplifiée de  N NO )/dt et il convient 
2 

donc de les conserver dans l'expression simplifiée de d(HN0 )/dt.~a somme de 
2 

ces cinq premiers termes est de 1 ' ordre de 10-~mole/cc. s.0n vérifie facilement 
-11 

que v est voisine de 10-l3 et que v vaut environ 8.10 . Ces deux nom- 
17a llc 

bres sont suffisemrnent faibles pour que l'on puisse les négliger lors de la 

simplification. 

En ce qui concerne la consommation de l'acide nitreux, seul le 

terme v nettement inférieur à v va disparaitre;~ et v figurent 
10b 10a 12g 1 8 ~  

dans l'expression simplifiée de la vitesse de formation du dioxyde d'azote et 

v dans celle du monoxyde d'azote . 
10a 

Il vient donc finalement: 



,+ 

5.2.11.-FORMATION ET DISPARITION DE L'OXYDE NITREUX. 

= 5 .10 -~7  , 10 2 -4 
Nous avons: 

2 1 27a = 2,5.10 (HNO) , v ~ ~ ~ =  3,7.10 (HNO), 
-16 -16 

v <<6 . io - l7  , v15a= 10 
I 

14  et V15b" v15a = 10 . l 
La s impl i f i ca t ion  t r è s  rapide conduit à : 

d ( ~  O)/dt = v + v 
2 27a 27" ' 

En i d e n t i f i a n t  c e t t e  expression à l a  valeur  expérimentale, il e s t  f a c i l e  d'ob- 

t e n i r  l ' o r d r e  de grandeur de (HNo) ;il s u f f i t  de résoudre 1 ' équation du second 

degré : k (HNo) + kpTc (HNO) . (NO) - 6. 10-11= O .On trouve (HNo) = 5.10 
-11 

27a 
mole/cc. 

Dans ces conditions, l e  terme v e s t  négligeable e t  l a  v i t e s s e  
2'7 c 

de formation de l 'oxyde n i t reux  devient: 

d (~*O) /d t  = V27a . 

h i s q u e  v = 10'16 e t  v = 5.10-19, e t  que ces deux va leurs  
15a 20 

sont  t r è s  largement i n f é r i eu r e s  à l a  valeur de d ( ~  ) /dt  que l ' o n  dédu i t  de 
2 

l ' expér ience ,  il r e s t e  : 

d(N2)/dt = v~~~ 

S i  l ' o n  admet que l a  concentrat ion en n i t roxy le  e s t  égale  à 
-1 -1 5.1~-11moie/cc,ii v ien t  a l o r s  k t 6 .10~~cc .moie  .S. . l 

27b I 

Cette  conclusion e s t  en bon accord avec l e s  f a i t s  observés en 

présence de d ivers  a d d i t i f s :  

L' influence de l 'oxyde n i t reux  e s t  quasi  nu l le  su r  l a  production 

d 'azote ,  ce qui  exclut  l a  formation par l a  réact ion 15a ou par un processus 

du type R + N20 -+ RO + N2 . 
 autre par t ,  l ' e f f e t  t r è s  légèrement promoteur d ' add i t ions  de NO 

en ce qui  concerne l e s  v i t e s s e s  de formation d 'azote  e t  d'oxyde n i t r eux  ne 

trouve une expl ica t ion qu'en considérant l e s  réac t ions  27 a e t  b comme l e s  

formations prépondérantes de ces deux pr0duits.A l ' a i d e  des r é s u l t a t s  r epor tés  

dans l e  tableau 5.17. ,examinons l ' e f f e t  que l ' o n  devra i t  observer s u r  

d ( ~  d / d t  e t  su r  ( d ( ~ ~ ) / d t  + d ( ~  ,$l)/dt ) suivant  que l ' o n  adopte l a  réac t ion  1 



20 ou l'étape 27b comme source d'azote, 

TABLEAU 5.17. Grandeurs expérimentales mesurées à 700'~ après 10 S. ' 
l 

de décomposition lors de la pyrolyse de C NO seul et en présen- 

ce de NO . 5 2 1 
I 

1 
(NO) d (CR o~)/dt d(c~~)/dt d (~~)/dt d (~*o)/dt , 

3 
Nitrométhane seul 2,2.10 -8 2,'j'.10-~O 6,9.10-~O 1,4.10-l0 0,6.10-~~ 

Ni trométhane + NO 14.10'~ 0,8. 10-l0 5. 10-l0 1 , 5. 10-l0 1,0. 10-Io I 

2 1 

Dans la première hypothèse, d(N2)/dt = k (C NO).(NO) . 
20 3 ~ 

  équilibre CH + NO 2 CH NO étant rapide, (CHJNO) = k3(C~)(~0)/klgb. 
3 3 1 

On peut assimiler (CH ) à d(CH4)/dt/klla. (c~NO~), et on obtient la relation: 
3 

k .v k20* 3 CH4 . (No)3 
d (N2)/dt = , selon laquelle, en présence de NO, 

ki9bk4a* (CKJNO~) 

la vitesse d'accumulation d'azote devrait être 187 fois plus grande que dans 

le cas du nitrométhane seul. 

Dans la seconde hypothèse, d((~~)+(N~O))/dt = (k27a+k27b) (HN0)'. 

Si l'on considère que la relation 
2 

(HNO) = k6b. (cH~o). (~0)/(2(k~~~+k~~~)) est vérifiée, 

(voir § 5.2.13), en remplaçant (CH 0) par v 
3 

/(k7a. (CH NO ) )  cela conduit CH,OH 3 2 
à l'expression: ;I 

k6b* vCH OH* (NO) 
d((~~)+ ( ~ ~ 0 )  )/dt = -------3-------. 

2.k (CHNO) 
7a' 3 2 

Dans ces conditions, le facteur multiplicatif de d( (N~)+(N~o) )/dt ne devrait 

être que 1,89,valeur encore supérieure mais du même ordre de grandeur que la 

valeur expérimentale l,25. 

La formation d'azote a donc lieu par la réaction 27b. 

5.2.13. FORMATION ET 'REACTNITE DE HNO. 

d (HNO)/~~ = v6b+v15Cf V -2 v 24 ~+~26a-~l2i z7a-* V27b-v27~-v27d 

On calcule: o,R.~o-~ < vob < 2 . 1 ~ ~  = 5.10 -13 -10 
v15c << 8.10 



Compte tenu de la valeur de (HNO) estimée au $5.2.ll.,l'équation 

différentielle se simplifie de la façon suivante: 

d(~~~)/dt = v 6 b - 2 v  - 2 v  
27a 27b ' 

La vitesse de formation du nitroxyle HNO étant selon toute vraisem- 

blance extrémement faible ,il est probable que le calcul de v à partir des 
6b 

données de la littérature conduise à une valeur trop élevée.11 faudra donc 

envisager une estimation de k inférieure à celle du § 5.1.6. 
6b 

5.2.14.FORMATION ET DISPARITION DU DIOXYDE DE CARBONE ET 

DE L'ACIDE FORMIQUE. 

On ne peut calculer que v = 2,2.10-l2 ,nombre qui peut être négligé par 
13 

rapport à la vitesse globale. 

 a addition de monoxyde d'azote étant sans effet notable sur la 

formation du dioxyde de carbone,contrairement aux résultats obtenus avec des 

apports de dioxyde dfazote,d(cO )/dt étant alors multipliée par cinq , on peut 2 
écrire: d(c02)/dt 5 v26b 4 

La vitesse de formation de l'acide formique ne comprend qu'un 

seul terme : ~(HcooH)/~~ = v25= 4.10-l2 mole/cc.s. 

5.2.15. FORMATION ET DISPARITION DE L' ACIDE CYANHYDRIQUE 

Nous avons les deux expressions: 

Si l'on applique la méthode des concentrations stationnaires à l'espèce 

CH =N-OH,il vient d(~~~)/dt = v ou encore,puisque 1' équilibre entre 
2 19c 

CH et NO est rapide,(voir $5.2.2.) 
3 

d(~c~)/dt = k (CH )(NO) avec k k k /k 
33 3 

k étant 33= 3' 19c 19b' 3 
compris entre 2 et 6.1012, il vient , si l'on adopte les valeurs de k et 

19b 



kll;c trouvées dans la littérature: 11 5.10~' < k < 1,5.10 . 
33 

L'accroissement considérable de la formation du cyanure d'hydro- 

gène quand des quantités importantes de monoxyde d'azote sont ajoutées vient 

l confirmer ce mode de formation de HCN. 

 CH^) ayant été estimée par ailleurs et (NO) étant connue,k 
33 

peut être également deduit de la mesure expérimentale de v .On obtient HCN 
k = 10l0 cc .mole-?s;l c ' est à dire un nombre un peu inférieur à la détermi- 
33 

1 nation ddduite de la 1ittérature.Cette différence peut provenir d'une suresti- l 

mation de k constante assez mal connue qui pourrait être inférieure ou 
19yS 

égale à 1 S. soit une valeur cinq fois plus faible que celle de la revue 

bibliographique,une erreur sur k ou sur k qui ont fait l'objet de déter- 
3 19b 

minations nombreuses et précises semblant assez peu probable. 

 autre part, la présence de traces de cyanure de méthyle indique 
que le cyanure d'hydrogène n'est pas un produit fina1,puisque CH CN ne peut 

3 
provenir que de la recombinaison d'un radical méthyle et d'un radical CN: 

CH + CN + CH CN 
3 3 (34 9 

ces radicaux CN étant eux mêmes formés à partir d'attaques radicalaires subie$ 

par l'acide cyanhydrique du type 

R + HCN + RH + CN (35 1 
Néanmoins, pour des taux d'avancement de réaction réduits,lfacide 

cyanhydrique n'étant pas un produit "primaire" de la décomposition du nitro- 

méthane,ctest à dire qu'il ne s'accumule pas dès les premiers instants de la 

réaction,que les réactions 35 sont d'une importance limitée,dlautant plus que 

l'on ne peut négliger les vitesses des réactions inverses,comme semble l'indi- 

quer la seule valeur numérique de la littérature ( R = C 5 ~ ~ - 3 5  = 1012à 700°K 
(115) 1 

5.2.16. FORMATION ET REACTNITE DE L'ETHANE ET DE L'ETHYLENE. 

Pour lféthane,on a: d ( ~  H )/dt = va8 -v4e-v7e-v12e-v16d 
2 6 = 9.10-~*mole/cc.s. 

avec : 

En simplifiant de la manière suivante; 

d ( ~  H )/dt = v28 -v 
2 6 12e ' la concordance entre ces calculs ! 

et la vitesse expérimentale est parfaite si la concentration des radicaux mé- 



1 
t h y l e s  e s t  8,2.10-l3 mole/cc., va leur  t o u t  à f a i t  compatible avec c e l l e  , 

ca lculée  au 9 5.2.2. environ 10-l2 mole/cc. l 

Pour l a  formation de l ' é thy lène ,  l a  v i t e s s e  se  met sous l a  forme: 

d(C H ) /d t  
= V29a + v 2 4 29b = 9.10-~~rnole/cc. S. 

v ne peut ê t r e  estimée du f a i t  de no t re  ignorance de k e t  
29a 29a < 

de l ' o r d r e  de grandeur de l a  concentration des  radicaux CH NO V peut par 
2 2 2 2' 29b 

contre ê t r e  s i t uée  en t re  10 . (c  H ) e t  4.10 . (c  H  application de l a  métho- 
2 5 2 5 

de de l ' é t a t  quasi  s t a t ionna i re  aux radicaux é thyles  donne l a  r e l a t i on :  

V29b= V12e r 9.10-l3 , e t  l ' é thy lène  s e  formerait  essentiel lement 

par l a  réac t ion  29a, du moins pour un t r è s  f a i b l e  avancement de réaction.  

A l a  s u i t e  de ce t r a v a i l  de s impl i f i ca t ion  , l e s  expressions ré-  

d u i t e s  des v i t e s s e s  de formation des d i f f é r e n t s  produits  son t  l e s  suivantes:  

v = v +v 
N02 1 12gcv18c ~v2a-v2b-v5b~vga-v9~~v15e ev24a-v24b-v26b 

v - v - 2 ( v  
HNO - 6b 27a + V27b) 

v 
HNO = 

- v 
3 

l l a  31 

v - 
HCN - 33 =(k3*k19c/k19b) (CH3) (NO) 

v - v - - v ; v - - v 
C02 

- v26b N~ 27b 
N2° 27a y 

v - v ; 'J - v - 
HCOOH - 25 

H2 
16a ' 
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S..).-DETERMINATION DES PARAME;TRES CINETIQUES D'UN SCHEMA REACTIONNEL 

SIMPLIFIE . 

5.3.1.SCHEMA REPRESENTATIF DE LA PYROLYSE DE C NOg SEüL A 700°K 5 
POUR UN AVANCEMENT DE REACTION REDUIT. 

5.3.1.1. Le mécanisme s impl i f ié .  

Pour réduire  encore l e  nombre des e tapes  du mécanisme s imp l i f i é  

nous avons i n t rodu i t  un nouveau c r i t è r e  de s impl i f i ca t ion  e t  négligé l a  for-  

mation des  produi ts  f inaux ou peu r é a c t i f s  présents  en t r è s  f a i b l e  quan t i t é :  

C H C H ,HCOOH,N 0,H e t  HNO .Il n 'y  aura par conséquent n i  r éac t ions  de 24' 2 6  2 2 3 
formation n i  processus de consommation de ces molécules dans l e  schéma s i m -  

p l i f i é ,  e t  l e s  étapes 29a,29b,28,27a,lla,31 e t  16a seront  donc éliminées. 

Nous n'avons d ' au t re  pa r t  pas tenu compte des réac t ions  9a e tgc  

dont l e s  v i t e s s e s  ne sont  appréciables que lorsque l a  concentration en NO 
2 

e s t  importante. 

Les réact ions  considérées sont  donc l e s  suivantes :  e es constan- 

t e s  de v i t e s s e  de ces réact ions  deront notées $i , ceci  pour é v i t e r  t o u t e  

confision avec c e l l e s  du mécanisme non s impl i f i é . )  

-+ 

m02 

CH NO + OH -+ 
3 2 

CH2N02 
-f 

CH20 + OH -+ 

C$ + NO + 

HCO + NO2-+ 

C NO2 + CH O+ 5 3 
CH O + NO + 

3 
CH O + NO2-+ 

3 

H20 + HCO 

HCN + H20 

HNO* + CO 

C OH + CH2N02 5 
CH20 + HNO 

CH20 + HN02 
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CH NO + HNO? + CH NO2 + NO2 
2 2  3 (si4 ) 

CH,NO + CH20 -+ CH NO + HCO 
. 2 3 2 (s15) 

IWO 
2 

t Of4 - H O 
2 + N02 (si61 ! 

(si71 
l 

HCO + NO2 + HC02 + NO l 
1 

HC02 + NO2 + HN02 + CO2 

HNO + HNO + N2 + 2 OH 

HCO + CO + H ( 2320 ) 1 

5.3.1.2. Détermination des paramètres cinétiques. 

Le principe, dérivé de la méthode mise au point par CATHONNFT 

(116) ,en est le suivant:Il s'agit de résoudre le système d'équations linéai- 

res obten1.1 en égalant les valeurs expérimentales des vitesses d'apparition v 
X 

des produits moléculaires et radicalaires à leur expression "théorique"four- 

nie par le schéma simplifié.Dans le cas des radicaux ou des molécules dont 

les concentrations sont inférieures à la limite expérimentale de détection, . 

les v seront considérées comme nulles,ce qui revient à appliquer la méthode X 
des concentrations stationnaires à ces composés. Les solutions de ce système 

d'équations fourniront les valeurs des vitesses v de chacune des étapes Si Si 
à un instant donné.En remplaçant 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 ,certaines concentrations 
Si 

radicalaires pourront être atteintes et les constantes cinétiques inconnues 

détermindes. 

Du fait des erreurs expérimentales,le système lindaire ne posskde 

pas de solution rigoureuse pour laquelle tous les v soient positifs ; la 
Si 

résolution sera donc seulement appronhée et les grandeurs cinétiques calculées 

seront approximatives. 

Cette façon de procèder diffère de celle préconisée par CATHONNET 

dans la mesure où elle fait intervenir la totalité des espèces chimiques pré- 

sentes dans le mécanisme.Au contraire , CATHONNET n'utilise qu'un nombre lirni- 
té de v six par exemple dans le cas de l'oxydation du méthane. 

X ' 

Le système d'équations linéaires à résoudre Se trouve dans le 

tableau 5.18. 



TABLEAU 5.18. SystEme d'dquations linéaires correspondant au 

mécanisme simplifié 1 

C NO* 5 = ~vs1+vs2~vs4~vs6~vs11+v~~4+v~1~ 

v 
= v ~ 1 8  ; v 

C02 HCN 
= VS9 ; 

v HN02 = v ~ 1 ~ + V ~ l f V ~ 1 8 - v ~ 5 - V ~ 1 4 - V ~ 1 6  = O ;  

v - 
OH - V,55+2 v~~~~VS~~vs8~VS1~+vs21 = O ; 

v HCOâ = V ~ 1 7  - V ~ 1 8  ' = ' v HCO - V ~ 8 + V ~ ~ ~ - V ~ ~ o - V ~ i 7 - V ~ ~  = ; 
- 

Les valeurs ses onze premieres vitesses v varient avec le temps X 
de la façon indiquée dans le tabLeau 5.19. 

TABLEAU 5.19. Valeurs expérimentales des v à différents temps de X 
 réaction,^ en l~-~~mole/cc. S., 700'K.p; 73 torr. x .  3 

l 
X 

CH NO 
3 2 

N02 
NO 

CH4 
CO 

H2° 
CH20 

CH OH 
3 

N2 

HCN 



Les solut ions  approchées du système d'équations correspondant 

à5,10 e t  25 secondes de réaction sont reportées dans l e  tableau 5-20. On con- 

s t a t e  que l e s  v i t esses  v calculées  à p a r t i r  de ces valeurs sont en fait t r è s  
X 

proches des valeurs expérimentales ( tableau 5.21.). 

TABLEAU 5.20. Solutions approchdes du système l i n é a i r e  du tableau 

5.18. ( l e s  vSi sont en 10-~~rnole/cc.s-. ) . 
temps v 

S 1 
v 

s2 vs3 vs4 s 5  vs6 S7 vs8 vs9 v v v 
S10 

5 S. 2495 590 11 7,5 6 , O  6,5 8 , O  1,9 1,o 4,8 

i O  S. 23,3 4,4 9,2 834 6 , l  8 , O  8 , O  3 1,3 597 
25 S. 22,5 3,8 8,0 6,0 9,l 9, l  7,4 4,4 2,7 7,4 

temps v v v v v v v v v v S i1  S12 S13 S14 S15 316 S17 v ~ 1 8  Slg S20 S21 

5 S. 4,O 2,O 5,o 5 , O  5,O 0 , l  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,l 1,1 1,2  2,8 2,5 

25 S. 2,O 3,6 2,8 4,8 7,7 0,2 3 1,3 1,8 3 , 7  3 ,2  

TABLEAU 5.21. Valeurs des v calculées à p a r t i r  des v du tableau 
X S i  

5.20;comparaison avec l e s  valeurs expérimentales. 

v = v i t e s se  calculée jVx e = v i t e s se  expérimentale. X c 

HCN HN02 
HNO C$ C 5 O  OH HCO HCOa H 

v * 
O 1 , O  -093 0,6 O O 0,6 -0,4 O 0 ,1  

t = 5s. 
O 1,2 O O O O O O O O 



Exploitons à présent  l e s  r é s u l t a t s  de l a  résolut ion du système 

l i néa i r e .  

Des valeurs  de v calculées  à 5,10 e t  25 secondes, on dédu i t  
- 1 S1 

aisément k = l,J+.10-~ S. . 
S1 

En ce qui  concerne l e s  v i t e s s e s  des.m5actions de consommation des 

radicaux méthyles, on a : 

v - kS4(cH3).(c~ NO ) e t  v = k (CH ).(NO).  h remplaçant l a  
S4 - 3 2 s9 s9 3 

concentration des d iverses  molécules intervenant dans ces expressions par  l e s  

valeurs  que nous avons déterminées analytiquement à 5, 10 e t  25 secondes de 

réac t ion(~ab1eau  5,22),nous obtenons l e s  expressions suivantes:  

t = 5s. t = 10  S. t = 25 S. 

kS2 (CH3) 0,84 0,55 a38 

d 'où l ' o n  t i r e  l e s  r e l a t i o n s  suivantes en t r e  l e s  constantes c inét iques:  

kS3/ks2 = 2 ; kSdkS2  = 1om2 ; 7.6 .10~ < kSdks4 < 1,9.1($ , 
l ' apparente  va r ia t ion  dans l e  temps du rapport k S d k s 4  provenant sans doute 

des incer t i tudes  su r  l a  mesure des t r a ce s  de dioxyde d 'azote présentes au 

début de l a  réac t ion  a i n s i  que sur  l a  détermination de d ( H c ~ ) / d t  pour de 

f a ib l e s  avancements de réaction.  La constante k e s t  assez bien connue à 
8 -1 -1 

s 4  
7 0 0 ° ~  e t  vaut 4.10 cc;mole .S. ; i l  v i en t  par conséquent: 

-8 
TABLEAU 5.22.Concentrations ( en 10 mole/cc.) des  produi ts  dosés 

-6 à 700°K,avec (CH NO ) O =  1,67.10 mole/cc. 
3 2 

Procédons de même pour l e s  réac t ions  consommAnt des  radicaux 

hydroxyles. Nous calculons l e s  valeurs  suivantes: 



qui  permettent d 'est imer : 
1 

O < ki8/ks6 < 1,05.102.  
-1 -1. 

A 700°K, kS8 e s t  assez bien connue e t  vaut 5 . 1 0 ~ ~  cc.mole .S. , on en dédui t  
10 donc que k e s t  comprise en t r e  4,8.101° e t  8,1.10 . s6 

On ob t ien t  aisément l e s  va r ia t ions  en fonction du temps des  fac- 

t e u r s  de v i t e s s e  des processus Sll ,S12 e t  S13 : 

t = 5 s .  t = 10 S. 

à p a r t i r  desquels on calcule  l e s  valeurs  des rapports:  

 estimation de k ddduite della l i t t é r a t u r e  semblant incompatible avec l e s  
si3 -1 -1 

r é s u l t a t s  expérimentaux,k d o i t  ê t r e  au moins égale à 5.10~~cc. rnole  .S. . 
si3 

On ob t ien t  a l o r s :  
-1 -1 

k ~ 1 2  = 1,2.1011 e t  1.45.1.0~ < kSl1 
< 2,25.109 cc.rnole .S. . 

L'est imation de k que nous avions f a i t e  au $5.1.7. 
311 

,kSll= 3,5.109 e s t  en 
L 

bon accord avec c e t t e  inéga l i t é .  Remarquons encore que k e s t  nettement p lus  S12 
f a i b l e  que prévue après l ' é t u d e  bibliographique. 

 a acide n i t reux  r éag i t  s o i t  avec l e s  radicaux OH, s o i t  par  décorn- 
12 

posi t ion monomoléculaire.Des valeurs  de k (OH) e t  en prenant kS8= 5.10 , s8 
on t i r e  l e s  concentrations des radicaux hydroxyles: 

(OH) = 8,3.1.0-l5 2 5 e t  i û  S. e t  (OH) = 7.i~'15 à 25 s.ûn peut a- 

l o r s  ca lcu le r  l e s  fac teurs  de v i t e s s e  des réac t ions  f a i s an t  i n t e rven i r  HNO ' 2 .  
t = 5 ~ .  t = 10 S. t = 25 S. 

k s 5 ( ~ ~ 0  ) 6,0.10-~O ' 6 , l .  10-l0 6, O. 10-l' 
en mole,?cc.s. 

- 1 3 2,4.10 3 2,8.10- s 
kS16 ( H N O ~ ) ,  en S. 1,2.10 

d'où il v i en t  1 l inégai i  t é  suivante : 2.10'' < kSl6/kS5 < 4.7. 1012 cc./mole. 

A température ambiante, 
ks16 

e s t  de 1 'ordre  de 4. 1012.En admettant 
1 -x 

une énergie d ' ac t iva t ion  f a i b l e  de 2 kcal/mole, on trouve k - 2,5.101-' à 
S i 6  - 

700°K.La constante k s e r a i t  a l o r s  comprise en t r e  5 e t  12 ,5  s7' e t . l a  s 5 



ccacentrat ion en acide n i t reux  , var ian t  assez peu dans l e  temps e n t r e  

5 .  10-l1 e t  1,2.10~10mole/cc. 

Il e s t  a l o r s  possible d 'est imer l e s  termes f a i s a n t  in te rven i r  l e  

radical  CH2N02 : 

t = 5 s .  t = 10 S. t = 25 S. 

8. io'lo 8. 10-l' 7,4.10 -10 
kS7 ( cH2N02 ) 

On peut en déduire l e s  inéga l i t és  suivantes: 

6 ,1 .10-~  < kS1 5/kS14 < 2 , 7. 10-2 
7 8 e t  8,3.10 < kS15/kS7 < 1,4.10 . 

En 1 'absence de t o u t  renseignement su r  l a  r é a c t i v i t é  du rad ica l  

CH NO ,il nous semble plausible de f a i r e  l 'hypothèse selon laque l le  c e t t e  
2 2 

r é a c t i v i t é  s e r a i t  de l ' o rd r e  de c e l l e  des radicaux CH2NH2 e l l e  même t r è s  

proche de c e l l e  des radicaux é thyles  ou rnéthoxy1es.k s e r a i t  donc de l ' o r d r e  
si5 

5 
1 0  

de l a  constante de l a  réaction C O + CH O -f CH OH + HCO s o i t  2.10 , e t  
2 3 

kS14 e t  k se ra ien t  bornés de l a  façon suivante: s i7  
3 , 7 * 1 0 ~ ~ <  kS14 

-1 -1 
< 3,2.1012 cc.mole .S. e t  

2 -1 
1,4.102 < k s7 < 2,7.10 S. . 

Les radicaux formyles, HC0,disparaissent selon l e s  processus S10, 

S l7  e t  S20 .La var ia t ion  des produits  k (HCO) en fonction du temps s ' é tab l i l ;  S i  
a i n s i  : 

t = 5 s .  t = 10 S. t = 25 S. 

-1 
0,8 kSIO (HcO), S. 0,71 0,74 

k s 1 7 ( ~ c ~ ) ,  8;' 0915 O, 14 O,  13 

kli20(Hc$ble/cc. s. 1,6. 10-l' 
2,8.10-'O 3 , 7 . 1 0 - ~ O  

On peut en déduire l a  r e l a t i on  en t r e  k slo e t  ksi7, kSldkS17 = 5.5 e t  

ordre de grandeur du rapport  k s10/~s20 
s o i t :  

9 9 
2.10 < kSldkS20 < 5.10 cc.mole-l 

Seule l a  constante de v i t e s se  de l a  réaction S20 a é t é  mesurée. 
- 1 

En adoptant pour c e t t e  dernière l a  valeur 3.13 S. ,on peut s i t u e r  l e s  deux 

au t res  constantes: 6 . 1 0 ~ ~  < kS10 < 1,5.1013 e t  

1012 < k 
12  -1 - 

s i 7  
< 2,7.10 cc.mo1e.s. 



Trois constantes n'ont pas encore été chiffrées, celles des étapes 

~ 1 8 ~ ~ 1 9  et S21 .Si l'étude bibliographique permet de situer sans grand risque 
14 -1 -1 

k ~ 2 1  
entre 1,2 et 3.10 cc.mo1e.s. ,il n'y a que peu de donées à propos des 

étapes ,518 et Slg. 

Toutefois, l'oxyde nitreux se formant comme l'azote à la suite de 

la recombinaison de deux molécules HNO, et le rapport des concentrations 

(N~)/(N~o) étant de l'ordre de trois,il doit en aller de même du rapport des 

deux constantes de vitesse, soit kSldk27a = 3 ,et puisque k vaut 
10 -1 -1 27a 

2,7.lO cc.mole .S. à 700°K,i1 vient: 

Enfin,du fait de la forte analogie entre les réactions S18 et S10, 

les constantes de vitesse de ces deux processus seront vraisembleblement voi- 

sines.Le facteur stérique de l'étape faisant intervenir le radical HCO devant 
2 

être toutefois un peu plus faible que pour la réaction avec HC0,il nous semble 

possible d'estimer de la façon suivante: 

5.3.2.SCHESvlA REPRESENTATIF DE LA PYROLYSE DE CH NO EN PRESENCE 
3 2 

D'ADDITIFS A 7 0 0 ~ ~  POUR UN AVANCEMENT DE REACTION REDUIT. 

5.3.2.1.Additions de dioxyde d'azote. 

Il faudra tenir également compte: 

-de l'étape de formation de l'acide nitrique,sa formation 

devenant alors importante. 

-de la décomposiJion dé 1 'acide ni trique ,dont la concentra- 

tion passe rapidement par un maximum en fonction du temps: 

HNO 
3 

-f NO2 + OH (523) 

-des réactions du dioxyde d'azote avec certains produits 

rnoléculaires,le nitrométhane du fait de sa concentration et le formol de par 

sa très grande réactivité: 

C NO + NO2 -+ CH2N02 + HN02 H j  2 
(~24) 

et CH20 + NO2 -+ HCO + HN02 (S25) 

Les paramètres cinétiques de ces quatre processus sont connus avec 

une assez bonne précision pour les réactions S22 et S23, d'une manière plus 

approximative pour S24 et S25 (voir S5.1.) 



5.3.2.2.Additions de formol. 

Outre la réaction S25 déja introduite il faut également faire 

intervenir la réaction de formation d ' hydrogène qui, rappelons 11 est con- 
sidérablement augmentée lors des additions de formol. 

CH NO + H += CH NO + H 
3 2 10 * -1 -$ 

ks26 a été estimée à 4.10 cc.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 l'évo- 

lution de la réaction, il semble qu'aucune nouvelle étape réactionnellé ne 

soit nécessaire pour rendre compte de l'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 schèma réactionnel simplifié à 

26 réactions(notées Si  application de la méthode de l'état quasi station- 

naire aux espèces instables inaccessibles à l'analyse et la résolution appro- 

chée du système 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 reviendraith la réaction dlinitiation,la contribution des attaques 

radicalaires étant limitde,du fait de la réactivité des radicaux CH NO qui 2 2 
régénèrent du nitrométhane ultérieurement. 

Une des originalités de'notre schèma provient de l'importance ac- 

cordée à la réactivité des molécules IINO et HNO.La décomposition de l'acide 
2 

nitreux créant des radicaux hydroxyles explique la formation de l'eau sans 

faire intervenir la réaction globale 

2 HN02 -f H O + NO + NO2, peu vraisemblable 
2 

dans un milieu riche en molécules hydrogènées. 

La disparition bimoléculaire de HNO semble quand à elle la seule 

source d'azote compatible avec les résultats obtenus en présence de monoxyde 

d'azote. 



11 reste à tester ce mécanisme et les valeurs numériques qui lui 

sont associées en résolvant à l'aide d'un ordinateur le système d'équations 

différentielles correspondant et en comparant les dvolutions calculées aux 

courbes expérimentales,tout d'abord en absence ou en présence des différents 

additifs à 700°K,puis à différentes températures pour le nitrométhane seul, 

l'un des buts de la simulation étant de retrouver la limite d'explosion que 

nous avons mise en évidence. 
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SIMULATION SUR ORDINATEUR DE LA REACTION 

DE DECOMPOSITION DU NITROMETHANE. 

Le Centre Interuniversitaire de Traitement de l'Information de 

l'université des Sciences et Techniques de Lille mettant à 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 dtant d' intégrer notre 

système d'équations différentielles dans les délais les plus brefs,la métho- 

de dtint4gration la plus performante.Ainsi n'avons nous pas tenté,du moins 

pour 1 'instant,l 'adaptation de la méthode de GEAR (4) à notre système, sans 

pour autant mettre en doute les possibilités nouvelles offertes par cette 

technique d'intégration numérique (5) . 
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 

équations diffdrentielles dans des ouvrages spécialisés ( 6 )  et dans plusieurs 

thèses soutenues récemment (3,7).~n simplifiant à l'extrème,il s'agit d'une 

approximation du type : 

Xt+ t = Xt + A X , l'expression A X  étant plus ou 

moins complexe suivant l'ordre de la méthode,et comprenant quatre termes 

pour un ordre quatre. 

6.1.-UTILISATION DU PROGRAMME, HYPOTHESES SIMPLIFICATRICES. 

Il semble que l'on puisse attribuer les difficultes rencontrées 

par MONTASTIER (3) pour simuler l'oxydation du rn6thane sur ordinateur à un 

excessif souci de rigueur : i notre sens, l'apnlication de la mkthode de 1' 

ctat quasi stationnaire auv espèces radicalaires aurait du diminuer d'une 

façori cnpctaci~lairc le tevps n4cessaire RU calcul -nous verrons plus loin 



que dans notre cas,cette approximation rédilit le temps de calcul d'un fac- I 
i 

teur de l'ordre de 1000 - et permettre ainsi d'atteindre des temps de réactioii i 
de quelques minutes et non plus de quelques secondes.On notera toutefois que 

la nature en chafnes ramifiées du modèle de combustion du méthane est beau- 

COUD plus complexe que celle du mdcanisme de pyrolyse du nitrométhane et 

que des problkmes auxquels nous n'avons pas été confrontés peuvent s'être 

présentés. 

 application de la méthode del'état quasi-stationnaire aux espè- 

ces instables nous confronte à un certain nombre de problèmes: 

- La determination des valeurs initiales à introduire 

en début de calcul. 

- La vérification de la validité de l'hypothèse de 1' 
ktat quasi-stationnaire. 

- L'influence éventuelle de l'ordre de lecture des equa- 
tions par l'ordinateur. 

6.1.1. -DETERMINATION DES VALmTRS DE DEBUT D' INTEGRATION . 
 application de la méthode de l'état quasi-stationnaire a pour 

conséquence de mettre les concentrations radicalaires sous la forme de rela- 

tions du type : 

où v représente une vitesse de formation du composé X et k la 
Y Z 

constante de vitesse d'une des étapes de consommation de X par réaction avec 

une molécule M . Si le nitrométhane ne réagit pas avec X et si ce dernier 
Z 

ne se décomprise pas unimoléculairement,la somme L Z  k = . ( ~ ~ )  est nulle au 

temps initial et la concentration de X calculée à partir de la relation 6.1. 

tend vers l'infini.11 n'est donc pas possible d'appliquer la méthode de 1' 

Btat quasi-stationnaire dPs l'instant initial. 

 intégration du système d'équations différentielles commencera 

donc pour un temps E , petit par rapport au temps correspondant à un avance- 

ment important de réaction,temps auquel il sera nécessaire de connaitre les 

concentrations des molècules M intervenant dans les expressions àu type 6.1. 
Z 

Ces mol4cules sont les produits primaires de la réaction ,c'est 

i dire celles formées au cours des toutes premières étapes de la pyrolyse du 

nitrométhane : N02,CH4, CH O et NO .Leurs concentrations peuvent être calcu- 
2 

lées approximativement à 700°K pour E = 0,l S. , en considérant un nombre 
limité d'étapes réactionnelles prépondérantes pendant des intervalles de temps 

très courts et en intégrant les équations différentielles correspondantes 



pendant ce laps de temps. 

En utilisant le jeu de constantes du tableau 6.3.,0n obtient les 

valeurs suivantes: 

(NO2) = 2.09. 10-l0 moles/cc. 

 CH^) = 1,96. 10-l0 11 

(NO ) = 2.31. 10-Io 11 

(cH~o)= 2,14. 10 -10 11 

-10 concentrations très voisines du produit kS1. ("NOT) ' .c, 9,3.10 . 

Pourvu que l'ordre de grandeur des valeurs des concentrations de 

ces quatre produits choisies pour t = E ne soit pas trop éloigné de ces 

valeurs, la précision de l'intégration est pratiquement indépendante des va- 

leurs choisies. On le constatera en consultant le tableau 6.1. où sont repor- 

tés les résultats de trois intégrations amorcées à partir de trois jeux de 

valeurs "initiales" différents.pour des essais de simulation à 40O0C,tempéra- 

ture pour laquelle le calcul préalable donne les valeurs initiales de la pre- 

mière intégration. 

TABLEAU 6.1. Influence des concentrations "initiales" sur la pré- 

cision de ltintégration.Les concentrations "initiales" 

correspondent à € = 0,l S. (concentrations en rnole/ccX 

-11 12 -11 Valeurs initiales : (NO) = 2,8.10 .   CH^) = 3.10- , (No2) = 3.10 , 
-11 (CH,O) = 2,8.10 . 

-11 -11 -12 -10 Valeurs initiales : (NO) = 5.10  CH^) = 8.10 , (No2) = 10 , (~H~O)=j.10 
-- - - - - - - 
t ,  en S .  ------ - 
10 

l 50 
--- -- 

-12 Valeurs initiales : (NO) = I CH^) = (NO2) = (cH'O) = 10 . 

- - - 
 CH^) 

, 1 1 2  O 

7,11795 .10-~ 
-- - - - -  . 

---- --- -- - - ----- [-'-- CH NO- )-- ---- ( Ow--- 
(NO;) 2 2-li -- - - -. ---. -.-- I 

2 0 2 O 1 1,80637 -10-l5 1 
1,57420 .IO-' 1,09328 -10- 1.98oi4 . i0-15 

- - -- --- ----- - - - y . -  -- 



6.1.2. -1NF'LUENCE DE ' L ' ORDRE DE LECTURE DES EQUATIONS DANS LE 
PROGRAMME. 

Les résultxits sont rigoureusement indépendants de l'ordre de lec- 

ture des dquations différentielles. 

On observe une très légère modification des valeurs calculées 

quand on modifie l'ordre de lecture des équations 1inéalres.Cette faible per- 

turbation semble résulter de ce que la résolution des équations linéaires s' 

effectue dans l'ordre de leur lecture et non de façon simultanée comme c'est 

le cas des équations différentielles. 

 influence de la permutation de quelques cartes ne se faisant 

l sentir que sur le cinquième chiffre significatif, il est néanmoins légitime 

de ne plus se préoccuper de l'ordre de lecture lors de la résolution du sys- 

teme d'equations. 

6.1.3.-VALIDITE DE L'APPROXIMATION DE LA METHODE DE L'ETAT 

QUASI-STATIONNAIRE. 

La validité de l'approximation de l'état quasi-stationnaire dépend 

de la nature du modèle étudié : Les systèmes 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'integration nu- 
mérique par une methode de RüNGE - KUTTA, COME (7) affirme même qu'elle est 

nécessaire , la précision des calculs rigoureux étant insuffisante.La vites- 
se d'évolution d'une espèce X très réactive étant en effet donnée par la dif- 

férence des vitesses de formation v et de consommation v soit 
F C ' 

d(~)/dt = vF - v 
C '  

avec v %? vC>> d(~)/dt , il faudrait F 
connaitre v et v avec une précision souvent supérieure aux possibilités 

F C 
du calculateur. 

 emploi de cette approximation pour des études de pyrolyses 

avec des mécanismes en chaines linéaires (11,12) semble à l'abri de toute 

contestation, et si parfois des écarts notables ont pu être observés entre 

des calculs rigoureux et des résultats obtenus en utilisant la méthode de 

l'état quasi-stationnaire (13) ces différences proviennent de ce que le rap- 

port des concentrations radicalaires aux concentrations moléculaires est, 

dans les conditions des expériences,beaucoup trop élevé pour autoriser 1' 

emploi d'approximations.~éce~ment, un nouvel argument en faveur de l'appli- 



cation de l'état quasi-stationnaire aux réactions de pyrolyse a été fourni 

par EDELSON (14) : Utilisant la nouvelle méthode de GFAR,il reprend l'inté- 

gration d'un mecanisme de décomposition du propane proposé et simulé à l'aide 

des méthodes classiques par IIERRIOT (15);11écart entre les valeurs obtenues 

par les deux procédés ne dépasse pas deux pour cent, 

 approche des systèmes en chaines ramifiées est beaucoup plus 

délicate.Nous avons abordé ce problème lors de travaux antérieurs réalises 

sur calculateur anaiogiqiie (16,17) avec un mécanisme simplifié à 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 p doit être très inférieure 

à la durée de vie du composé intermediaire D ( IJ est le coefficient de mul- 

tiplication des centres actifs X au cours du processus de ramification in- 

directe D + p X ).&uand cette condition n'est isas remplie, on observe 

un décalage dans le temps entre les courbes rigoureuses et approchées. 

c'est semble t'il un phénomène du même type que FARROW et EDELSON 

(18) ont observé en comparant l'intégration avec et sans état quasi-station- 

o-NOx ; 1 'évolution plus rapide notée naire pour le système réactionnel C H 

dans le calcul avec hypothèses simplificatrices s'explique peut être par 1' 

amplification exponentielle au cours de la très longue période d'induction de 

la très faible erreur sur les concentrations radicalaires initiales.0n trouve 

la une analogie avec l'extrème sensibilité de la période d'induction vis à vis 

de modifications infimes de certains paramètres (nature de la paroi du réac- 

teur,variations très faibles de la température ...). 

Bien que notre schèma ne soit pas en chaines ramifiées,nous avons 

testé la validité de l'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 à 2 secondes de réaction,a de- 

mandé un temps de calcul supérieur à 100 minutes,le pas d'intégration variant 

de 10-~ à 2.10-~ seconde .La même opération avec hypothèses simplificatrices 

s'est effectuee en moins d'une minute avec un pas d'intégration de 10-~ secon- 

de. 

On constate sur le tableau 6.2. que le pourcentage d'erreur dé- 

croit rapidement vers des valeurs très faibles, même pour un avancement de 

réaction peu élevé , 3  1,8 S. 



TABLEAU 6.2. Validité de l'approximatir~n des concentrations 

quasi-stationnaires (calculs i 427°C,concentrations 
-9 

en rnoles/cc.). ( E-9 = 910 1 9  

(NO 1 (NOp) 
-- - --- -. - -- - --, - .- -- --- - - . .--- --. - -- 
Sans E.S. 0,3286~-9 / 0,1419E-11 0,18431E-9 

Sans !?.S. 4,6184~-9 ! 6,0253E-11 1 9,9087~-10 4,0166E-11 2,2448~-11 

Avec E.S. t = 1,8 S. 

i 
4,6289~-9 / 6,0973~-11 i 9,90253-10 1 4,0459E-11 2,5565~-11 

1 
Erreur absolue 1,04E-11 f 7,2E-1:' ' - 6 , -  2,gE-13 3,l2E-l2 

i 
Erreur relative,$ 2 2  . 1399 

Sans E.S. 1,2329E-9 1 5,5462~-11 

t = 0,5 S. 
Avec E.S. 

i 
1,2435~-9 / 5.85583-11 

( c H ~ O ) ~  (011) i ( C H ~ O )  J-.-- * . , .--. -. .- 
Sans E.S. 0,200893-9 0,24873-11 1 0,321OE-15 i 0,10298~-12 

(co2) 
------- - -- -.-- 

0,9517E-13 

5,7817~-10 3,56403-12 6,7120~-13 i 
5,7808~-10 3 , 6 5 1 ~ ~ - 1 2  11,9926~-12 

t = 0 , l  S. 
Avec E.S. 0,?1)14E-9 0,24803-11 0,3553~-15 0,10283~-12/0,1245~-11 

1 

(*?) 

0,1040E-15 

Erreur absolue l,n5E-ll 3,09F-12 -9~-14 [ 8,73-14 1 1 ~ 2 ~ - 1 2  
i Erreur relat ive,$ 0,85 , 5,6 1 -0,016 f 2,45 197 
i i i 

I Erreur absolue 1,23E-11 i -7,2E-15 i 3,4E-17 1 -1,5E-16 1 1,16E-12 

0,4896~-13 

4,88~-14 

4,7.10 4 

t = 0 , l  S. 
Avec E.S. 0,2407E-9 , 0,16257E-11 0,184363-9 

Erreur absolue 1,25E-11 1 ?,06~-13 
I 1 497.E-14 

Erreur relative,$ 5,46 1 14,54 1 0,025 

i 
Erreur relat ive,$ 6 , l  ' -0, 253 10,68 -0,15 1 l 12,9.102 

Sans E.S. 9,0392E-10 1.51178-12 2,1154E-15 1,3417E-13 2,58243-12 

Avec E.S. 
/ 

t = 0,5 S. 
9,1350E-10 ' 1,0111E-12 2,1774E-15 1,3408~-13 1 3,2281E-12 

Erreur absolue 9,58E-12 -6~-16  1 6 ,2~-17  -A,5E-17 ! 6,46E-13 
i 

Erreur relat ive,$ 1,06 " 
i 

-0.032 i 2,93 -0306 1 25 
1 I 

0,1118~-12 

1,66E-14 

, 17,44 

Sans E.S. 2,71513-9 . 1,0674~-12 1 4,7298~-121 1,1863~-1) i 5,76873-12 

Avec E.S. t = i ,8  S. 
i 2,7231E-9 1,06783-12 : 4,7014E-121 1,1862~-13 . 5,8582~-12 

Erreur absolue 8 , l ~ - 1 2  4,lE-16 j -2,8E-14: 3~-18 1 8 ,g~-14  
i i i 

Erreur relat ive,$ 0,30 0,038 ' - 0 , 6 0  0,002 1,55 

f -  3 1 ! 7: 
i 3 ; t i t i  
\. *--d 

Les erreurs l e s  plus fo r t e s  concernent l e s  produits formés à par- 

tir d'une longue chaine dlinterrnèdiaires:le cas de l 'azote ,  formé à p a r t i r  

de l a  chaine CH NO 
3 2 

+ C H J  C H O +  HNo+ 
3 N2 , e s t  particulièrement 

frappant,,llerreur é tant  d'autant plus importante que l a  v i tesse  de l a  for- 

mation e s t  proportionnelle au carré de l a  concentration du dernier in t e r -  



Les conditions de la simulation ,A savoir la méthode d'intégra- 
tion et les hypothkses simplificatrices ,ayant été exposées et Justifiées, 

examinons les résultats obtenus tout d'abord pour la représentation de la 

rhaction 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 l'expérience a été 

obtenu avec les valeurs numgriques du tableau 6.3.,elles mêmes très voisines 

de celles déduites de la littérature et conseillées au chapitre précédent. 

TABLEAU 6.3. Valeurs des paramètres cinétiques utilisés pour la 

simulation ?i 7 0 0 ° ~  et comparaison avec les valeurs 

conseilldes au chapitre 5 . (concentrations en mole/cc. 
temps en seconde ). 

Les écarts les plus importants entre les valeurs utilisées et les 

valeurs conseillées concernent les étapes de formation d'azote (réaction ~ 1 9 )  

et d'hydrogène (réaction ~?6),ies résultats obtenus avec les constantes de vi- 

tesse conseillees étant incompatibles avec les faits expérimentaux,du moins 

on ce qui concerne les concentrations de ces deux produits. 



simulation PYl 

CH3N02 seul] 
expérience 1 

stmulatton PEI HCN 

FTGURE 6.1. Courbes expérimentales e t  sirnuldes 

pour l a  pyrolyse du nitrométhane s e u .  

Le mécanisme simulé comprend l e s  26 réac t ions  

sklectionndes au $ 5.3. 

(~13~0~) = 1,67. 1om6 moles/cc., 427'~. 



FIGURE 6.2. Courbes cxpdrimentales e t  simuldes 

pour . la  pyrolyse du nitromdthane en 'p+dsence de monoxyde d '  

azote. 

Le ~nécanisme simulé cohprend l e s  26 réact ions  

sé lect ionnees  au F 5.3. 
(CH NO ) O  = 1,67.10'~ moles/cc., 42T°C. 

3 2 



FIGURE 6.3.  Courbes expdrimentales e t  simuldes 

pour l a  pyrolyse du nitrométhane en-présence de dioxyde d '  

azote. 

Le mécanisme simulé comprend l e s  26 réact ions  

sélectionnr?es au F 5.3. 
(CH NO ) O  = 1,67.10-~ rnoles/cc., 42T0C. 

3 2 



expérience rn simulation P Z Y l  

FIGURE 6.4. Courbes expérimentales et simulées 

pour la pyrolyse du nitrométhane en présence de formalddhyde, 

Le mécanisme simulé correspond aux 26 réactions 

sélectionndes au 5 5.3. 
-6 (CH$O~)O = 1,67.10 moles/cc., 42T°C. 



CH3N02 rou1,700'K 1611b [Cl moles/cc 

10-l~ OH- 

H'  

-12 
1 O ?‘il2. 

10 '~ .  

OH' 1o14. 

1ol5 

Calculs des profils des concentrations radica- 

laires lors de la nyrolyse du nitrométhane seul ou en presence 

d'additifs à 4?7OC, 
6 Fig. 6.5. : (CF{ NO ) O  = 1,67.10- rnolcs/cc. 3 2 

Fig. 6.6. : (CH NO ) O  = 1,67.10'~ rnoies/cc., 
3 2 

(NO> O  = 13 .10-~ 11 

Fig. 6.7. : (CHNO ) O  ='1,07.10-~ l1 11 
3 2 

(NO ) O  = 16 .10 -8 ri 11 

2 

CH3NO2 +NO, 700.K 
F ' C H ~ N O ~  

CHJ 

HCOi 

HCO' 

CH30A 

OH' 

H' 

O 10 20 30 40 501; 



 COMPARAISON DES CALCULS E!T DES RESULTATS EXPERIMENTAUX. 

Les figures 6.1. B 6.4, montrent qu'un mécanisme unique et un seu; 

jeu de constantes cinétiques peuvent donner des résultats en bon accord avec 

les courbes expérfmentales à la fois pour la décomposition du nitrométhane 

seul et en pr4sence des trois additifs N0,NO et CH20. 2 
Les écarts les plus notables par rapport aux faits expérimentaux 

ne concernent que les nroduits mineurs de la réaction,clest à dire ceux dont 

la concentration est relativement fnible.Le formo1,par exernple,atteint dans 

les quatre simulations une concentration stationnaire un peu plus faible 

que les quantités que nous avons dosées, et le cyanure d'hydrogène a une con- 

centration calculée un peu trop réduite dans le cas de la simulation des ad- 

ditions de formol. 

6.2.2.-EVOLUTTON DES ESPECES INSTABLES. 

Examinons tout d'abord l'évolution des trois composés azotés mo- 

ldculaires HN0,HNO ,et HNO que nous n'avons pas pu déceler au cours de nos 
2 3 

expdriences ,sauf en ce qui concerne HNO lors des additions de dioxyde d'azo- 
3 

te: On constate que leurs concentrations sont toujours inférieures à lo-' 

mole/cc. ,à l'exception de l'acide nitrique au cours de la nitration di1 ni- 

trométhane,et que par conskquent il ne peut y avoir de modification sensible 

des bilans atomiques.~'allure de la variation de leurs concentrations est la 

même pour toutes les simulations,les courbes calculkes montrant une augmenta- 

tion lente vers une valeur stationnaire dans tous les cas sauf lors des addi- 

tions de NO où HNO et HNO voient leurs concentrations passer par un maxi- 2 2 3 
m m .  Dans tous les cas, l'acide nitrique a la concentration la plus élevée, 

le nitroxyle HNO celle la moins forte,le rapport (HNO )/(HNo) variant entre 3 
dix et cent. 

Les évolutions radicalaires sont reprdsentdes sur les figures 6.5. 
à 6.8. 

6.2.2.1. Décomposition du nitromkthane seul, (figure 6.5. ) . 
Les radicaux les moins réactifs,clest à dire dont la vitesse de 

et CKJ ,la concentra- disparition est la plus faible sont les radicaux CH NO 

tion de ces derniers ayant la particularité de passer par deux maximas en 

fonction du temps,le premier étant atteint très rapidement. 

Seuls parmi les autres espèces labiles,les radicaux méthoxyles 

ont une concentration maximale très tBt,leur consommation rapide résultant de 



FIGImE 6.g.Evolutions calculées des concentrations 

des principales espèces chimiques au cours de la décomposition 

du nitrométhane seul dans les premiers instants de la réaction. 

Les calculs sont effectués sans l'approximation 

de l'état quasi-stationnaire. 



leur rdactivitd dlevde principalement avec le monoxyde d'azote. 

HC0,HCO et H présentent tous trois une croissance relativement 
2 

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 après quelques secondes,ils n'ont pas encore atteint leur 

concentration maximale après 50 secondes de réaction. 

6.2.2.2. Influence d'additions de monoxyde dlazote,(figure 6.6.). 

La faible amplitude des perturbations causées par l'addition de 

monoxyde d'azote sur l'évolution des produits moléculaires laissait présager 

une modification peu importante des concentrations radicalaires.Les espèces 

les plus touchées sont les radicaux méthoxyles et méthyles,surtout pour des 

taux d'avancement de réaction très réduits. 

6.2.2.3. Influence d'additions de dioxyde d'azote, (figure 6.7.). 
A l'exception des radicaux OH et CH NO ,les cinq autres espèces 2 2 

instables ont des concentrations initialement rdduites d'un facteur voisin 

de centelorsque le dioxyde d'azote est presque totalement consommd,la 

"remontde" de leura concentrations est très spectaculaire et après 50 secon- 
des ,l'ordre de grandeur de leurs concentrations peut à nouveau être compare 

B celui calcul6 avec le nitromdthane pur. 

On remarquera la périodicité dans ltdvolution de l'espèce CH NO 
2 2 

B l'origine de la forme inhabituelle de la courbe (CH O) = f(t). 
2 

6.2.2.4. Influence d'additions de formalddhyde, (figure 6.8. ) . 
 effet est ici l'inverse de celui observé précddemment avec le 

dioxyde d'azote, puisqu'il se produit une augmentation initiale plus ou moins 

marquée de toutes les espèces radicalaires,& l'exception de C 0,ce qui peut 5 
s'expliquer en considérant la réduction de la vitesse du processus de forma- 

tion des radicaux méthoxyles ,S3 , résultant de la consommation du dioxyde d' . 
azote par l'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 extrèmement courts,ces calculs ayant été effectués 

sans l'aide de l'hypothèse simplificatrice de l'état quasi-stationnaire. 

Comme nous 1 'avions déduit de nos calculs approximatifs (56.1.1. ) 

les quatres produits primaires de la réaction sont NO ,CH4,N0 et CH O,llécart 
2 2 



assez faible entre les concentrations "rigoureuses" obtenues à l'aide de 

l'ordinateur et nos calculs approchés justifiant par conséquent notre choix 

des valeurs "initiales". 

6.3. -SIMULATION DE L ' INFLUENCE DE TA TEMPERATURE. LIMITE D ' EXPLOSION. 

 étude et la simulation de phénomènes chimiques conduisant à une 

explosion sont des problèmes que nous avons abordés dans des travaux publiés 

il y a quelques années (19 à 22).~'expérience acquise alors à l'aide d'un 

schkma très simple nous a certainement facilité la tâche dès l'instant où il 

a s'agit de transposer à un mécanisme réel. 

Il nous semble utile de rappeler les résultats obtenus antérieure- 

ment avant d'exposer les problèmes rencontrés au cours de l'exploitation du 

schéma de décomposition du nitrométhane. 

6.3.1. -SIMULATION D 'EXPLOSIONS A L'AIDE D'UN MECANISME SIMPLIFIE. 

I Une explosion résulte de l'emballement d'une réaction provoqué 

I par un dédéquilibre entre la chaleur dégagée au sein du milieu réactionnel 

I et celle cédée au milieu extérieur.Ce phénomène est régi par l'équation gé- 

1 nérale suivante: 

I où A P conductivitd thermique des réactifs, 

Cv = capacité calorifique du milieu 

l dQ/dt(x,y,z,~, t) = vitesse de dégagement de chaleur en un 

point donné (x,y,z) à la température T et & l'instant t , 
et $ 3 opérateur Laplacien. 

La relation 6.11. se simplifie et elle peut alors être résolue, 

en faisant 1 'hypothèse soit d 'une répartition homogène de la température 

(SEMENOV , ~ 3 )  soit d'un gradient de température nul à travers les parois 

I (FRANK-KAPENETSKY , 24) .La simplification de SEMENOV présente 1 'avantage de 

I réduire l'équation 6.11. à l'égalité : 

d~/dt = (v/cv) . dQ./dt - (U . s/cv) . (T - T* ) (6.111.) 

S étant la surface du réacteur,U un coefficient global d'échange 

de chaleur et V le volume du système réactionnel.Cette équation étant beaucoup 

plus simple que 1 ' expression 6. II., nous avons adopté 1 'hypothèse de SEMENOV 

l dans la suite de nos calculs. 



FIGURE 6.10. Passage de l a  r é a c t i o n  l e n t e  A 
1 ' explosion l o r s  d e s  s imii la t ions d 'un mécanisme en chaines 

ramif iées  t r é s  s i m n l i f i é .  

1 = r d a c t i f  i n i t i a l ,  

X = cen t r e  a c t i f ,  

0 = tevnpérature r d d u i t e ,  

y = f a c t e u r  d e  r ami f i ca t ion .  



Les modèles simples d'ordres 1 et 2 ayant ddja été étudiks, nous 

avons envisagé un système en chaines ramifiées : 

I + X  -P 2 X (kr) 

2 X + F (kf 

pour lequel la réaction d'initiation est remplacée par un apport initial 

(x,) de centres actifs X, 1 et F représentant respectivement les produits 
initiaux et finaux . 

1 Le système d'équations à résoudre est alors le suivant: 

si l'on considère que' seule l'étape de ramification possède une énergie d' 

activation notable E et que seule l'étape de rupture est exothermique ( A H  r f 

I = - Q~), Ar représentant le facteur préexponentiel de la constante de vitesse 1 
1 

~'4volution calculée reportée sur la figure 6.10. est caractéris- 1 
tique d'une réaction explosive.Cette étude nous a ainsi permis de mettre en 

évidence l'influence de la consommation du réactif initial sur les conditions 

critiques d'explosion et sur les lirnites.~'est ainsi que l'élévation de tem- 
2 pérature critique que SEMENOV avait évaluée ?i RT,/E dans le cas d'une réaction 

simple, s'avère être diminude de moitié lorsque le processus est en chaines 

rarnifiées,ce resultat pouvant être retrouvé analytiquement ( p ) .  

On peut égal ement rappeler que 1 ' introduction d 'une réaction de 
rupture supplémentaire d'energie d'activation supérieure 21 Er a permis de 

simuler des explosions périodiques présentant un trés grand nombre d'analo- 

gies avec les flammes froides des hydrocarbures (l9,20,2l). 

6.3.2. -MISE EN EQUATIONQ DANS LE CAS DE LA DECOMPOSITION 
DU NITROMETHANE . 

Le système d' 6quations di fférentielles résolu au paragraphe 6.2. 

va se trouver modifié de la façon suivante : 

- par la suppression de quelques dtapes indispensables unique- 
ment en présence d'additifs et l'introduction de nouvelles réactions,négli- 

gdes 2I 700°K,irnportantes pour des taux d'avancement de réaction assez grands. 

- par la ndcessité de mettre toutes les constantes cinétiques 
sous la forme ki = Ai ~XP(-E~/RT) . 

- par la présence d'une équation différentielle dT/dt ,de la for- 

me de la relation 6.III.,né=essitant la connaissance des chaleurs de réaction 

l 
I de chaque étape,de la capacité calorifique du système et du coefficient de 1 



perte de chaleur aux parois. 

6.3.2.1. Modifications du schèma réactionnel. 

Lors de la pyrolyse du nitrométhane seu1,nos calculs ?i 7 0 0 ° K  

montrent qu'un certain nombre de réactions élémentaires n'apportent qu'une 

contribution insignifiante à la vitesse globale de la réaction.Ce sont les 

réactions directes du dioxyde d'azote sur des produits moléculaires, 

CH NO + NO2 -+ CH2N02 + HN02 
3 2 

( s 2 4  

CH20 + NO2 -+ HCO + HN02 (s25 

la formation et la décomposition de l'acide nitrique, 

N02 
+ OH + HNO 

3 (s22) 

HNO 
3 -+ NO 

2 
+ OH (s23 1 

et la disparition de l'acide nitreux résultant de l'attaque des radicaux 

hydroxyles HN02 + OH -+ + H20 ( ~ 1 6 ) .  
N02 

Les simulations prévues ne s'intéresseront qu'à la décomposition 

du nitrométhane en l'absence dtadditifs;il nous semble donc plausible de sim- 

plifier notre schèma en ne tenant pas compte de ces cinq étapes. 

Par contre,llavancement réduit du taux de réaction avait permis 

jusqu'h présent de ne pas faire intervenir la consommation de certaines mo- 

lécules et de négliger l'influence de certains dquilibres rapides.Au cours d' 

une étude de la ddcomposition du nitrométhane jusqu'à des taux d'avancement 

de la réaction beaucoup plus conséquents,il est maintenant nécessaire de te- 

nir compte des processus suivants: 

CH + NO + 
3 

CH NO 3 ( ~ 9 )  
CH NO + 

3 
CH + NO 

3 ( ~ 2 8  ) 

CH NO + HCN + H20 ( s 2 7 )  
3 

CH4 + OH + CH + H20 
3 ( s30 

et H2 
+ OH + H + H20 ( s33 ) 

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 schèma réactionnel ainsi simplifié comprend 27 étapes élémen- 

taires (tableau 6.4 ) .  



TABLEAU 6.4. Mécanisme réactionnel  rendant compte de l ' i n f l uence  

de l a  température su r  l a  décomposition de CH NO e t  
3 2' 

grandeurs c inét iques  e t  thermodynamiques associées  

à chaque étape. 

CH 
3 + NO -+ 

HCO + NO2 + 

CH NO + CH O -+ 
3 2 3 

CH O + NO + 
3 

CH O + NO2 -c 
3 

CH2N02 + HNOp + 

CH2N02 + CH20 -+ 

HCO + NO2 -+ 

HC02 + NOs -+ 

2 HNO + 
HCO + M  -+ 

HCO + H ~ O  ~8 4 , 3  .io" 
C!i NO 

3 s 9 4 .10l2 

H N O ~  + CO s10 1 0 ~ 3  

CH2N02+ CH OH S11 1,3 .10 12  
3 

CH20 + HNO ,912 1011 

CH O + HN02 
2 si3 5 *1ol2 

CH NO + NO2 
3 2 

Si4 1012 

CH NO + HCO 
3 2 

515 2,5 "10- 

HCO, + NO S17 3,l . l0 l3  
L; 

HNO2 + CO2 S18 3.5 .loU 
2 OH + N~ S i9  8 .IO'' 

CO + H  + M  520 7 . 2 . 1 0 ' ~  

NO + OH 1 1 , 2 . 1 0  14 

CH2N02+ H2 sa6 7 , 5 . 1 0 ~ ~  
HCN + H20 527 2 .10'l 

CH, + NO 528 7 . loU 
/ 

HNO 
2 s29 2 .1013 

i 1 

Les A H *  des réac t ions  élémentaires à 700°K ont é t é  ass imi lées  

aux A H 0  à 300°~ ,du  f a i t  des va r i a t i ons  assez  f a i b l e s  des d i f fé rences  des 

capaci tés  ca lo r i f iques  des produi ts  e t  des r é a c t i f s  en fonction de l a  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 

A H O  de la plupart des espèces chimiques intervenant dans le 
f 

mdcanisme réactionnel proposé,à l'exception de celles concernant le radical 

nitrométhyle CH2N02 . ( 26, 27) . 
Nous avons estimé 

A Hf $ C H ~ N O ~  en considérant que les écarts existant 

entre les valeurs des chaleurs de formation des molécules XH et des radicaux 

X,similaires à CH NO varient assez peu avec la nature de X.On voit ,d'après 
2 2' 

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,g 

kcal/mole,on peut estimer celle du radical nitrométhyle à 26 kcal/mole. 

TABLEAU 6.5. Enthalpies de formation à 300°K des molécules XH et 

des radicaux X . (kcal/moles). d'après 26 et 

On peut alors associer une enthalpie dé réaction à chaque étape 

du mécanisme;les valeurs utilisées au cours des simulations sont rassemblées 

dans le tableau 6.4. 

6.3.2.3. Constantes de vitesse et énergies d'activation. 

La majorité des énergies d'activation des rkactions radicalaires 

faisant intervenir les oxydes d'azote sont faibles ou négligeables (voir 

tableau 6.4.).Nous avons considéré qu'il en était de même pour la molécule 

HNO même lors d'une réaction avec un radical aussi peu réactif que le radi- 
2 

cal nitrométhyle. 

 énergie d'activation de la réaction entre les radicaux méthyles 

et le nitrométhane vaut 9 kcal/mole, soit une valeur voisine de l'énergie d' 

activation associée à 1 'attaque d'une molécule d'éthane par un radical méthyle 

CH + C2H6 
3 

+ CH4 + C H , E = 8 kcal/mole (28). 
2 5 

En raisonnant par analogie,on peut considérer que l'énergie d'activation du 

processus : CH NO + R -f 

3 2 
CH2N02 + RH sera du même ordre que 



celle de la réaction C H + R + C2H5 + RH .On obtient alors les 
2 6 

valeurs suivantes pour les énergies d'activation (en kcal/mole) : 

les valeurs marquées d'un astérisque étant des valeurs estimées. 

La vitesse des décompositions unimoléculaires est particulièrement 

sensible aux variations de la température : Endothermiques,ces réactions ont 

pour énergies d'activation des valeurs voisines,quoique souvent légèrement 

H 

E = 10 

3€ E = 10 

inférieures,de la variation d'enthalpie associée à la transformation,comme on 

3 2 

CH O 
3 

E = 7,1 

x 
E = 9  

R= cH3 I OH 

peut le constater sur le tableau ci-dessous: 

réaction avec 

C2H6 
réaction avéc 

CH NO 

Réaction I Energie d'activation propo- sée dans la littérature. l A H  

l 

E = 8 E = 3,5-5,5 

f 
E = 9  E = 5  

CH NO 
3 + m3 

+ NO (~28) 

CH ON0 
3 

+ C H O + N O  (532) 
3 

HCO + CO + H  (520) 

- 

42 à 60 ,les valeurs les 
plus probables étant 53 ou 57 

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 réactions rnonomoléculaires : 

 après KASSEL,RICE et RAMBERGFJi (29),11dnergie d'activation appa- 

rente d'une transformation JEa , évolue avec la température selon la loi 
Ea - Sc -(s-1) .RT Ec correspopdant i?i l'energie d'acti- 

vation de la réaction h haute pression et s étant le nombre d'oscillateurs de 

la rnol~cule.~'énergie Ec correspond en fait i?i l'énergie de dissociation de ln 

moléculeset l'énergie d'activation apparente lui est donc inférieure. 

TROE (30) donne une relation un peu différente, 
, 

Ea = Ec - (s-1/2) .RT, qu'il applique à la décomposition 

du nitrométhane dans un tube h chocs (gl),expliquant ainsi la faible valeur 

de l'dnergie d'activation (42 kcal/mole) observée à basse pression vers 1400 

OK.L~ calcul de s étant particulièrement délicat,et la correction apportée 

relativement faible,les énergies d'activation de ces étapes ont été considé- 

rées comme Inférieures de quelques kcal/moles à l'enthalpie de la réaction. 



Etant donde la controverse A propos de la valeur de ESl,ou plus exactement 
de l'dnergie de la liaison C-N dans le nitrométhane (voir $3.1.5. ) ,des simu- 

lations seront tentées avec E = 53 puis 57 kcal/inole,les facteurs préexpo- 
S1 -3 -1 nentiels étant a,fustés de sorte que kS1 soit égale à lJ4.10 S. à 700'~. 

Le réarrangement des radicaux nitrométkiyles 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 à partir de considérations analogues à celles 

qui prdcédent. 

Si l'an admet que le facteur préexponentiel de cette réaction du 

premier ordre a la valeur prévisible d'après la théorie du complexe activé 

K.T /h , oh K est la constante de BOLTZMANN et h est la constante de PLANCK, 
on obtient As7 = 1013 s:l d'où l'on déd~it~connaissant k i t  partir des simu- S7 
lations du paragraphe 6.2. à 700'~~ E = 36 kcal/mole.~ette valeur relative- 

s7 
ment élevde semble compatible avec la difficulté de réarrangemerit de ce radi- 

cal. Et~nt donnée la grande imprdcision sur l'estimation des paramètres ciné- 

tiques de cette réaction,plusieurs valeurs de A seront testées au cours des 
s7 

simulations . 
Enfin,la simulation de la formation du cyanure d'hydrogène n'a 

donne lieu A un accord entre l'expérience et les calculs,qu'8 la condition 
d'admettre pour k une valeur inférieure B la constante de vitesse de la 

527 
rdaction CH3N0 + CH2=N-OH , et une quasi inddpendance de k ' 

S27 
vis B vis de la température.Cela provient sans doute de ce que la transfor- 
mation S27 n'est pas une étape éldmentaire et de ce que nous n'avons pas tenu 

compte de la rdactivitd de HCN,ce qui ne se Justifie qu'en premiére approxi- 

mation, 

6.3.2.4. Variation de la tempdraturé en fonction du temps. 

La principal& difficulté de la mise en. dquation de la variation 

de la température en fonhtion du temps est la détermination des deux termes 

A = V/C~ et A = (U.S)/C~ intervenant dans l'équation : 

La détermination expérimentale du coefficient B ou du moins d'un 

ordre de grandeur relativement précis est possible à condition de disposer 

d'un enregistreur rapide.La méthode préconisée par GRAY (32) consiste à vapo- 

riser dans le système réactionnel un composé inerte.En considérant que le 

refroidissement inhérent à la vaporisation s'effectue de manière pratiquement 

adiabatiqueJlléquation régissant la remontée de la température est : 



RICURE 6.11. Détermination expdrimentale du coef- 

ficient de perte de chaleur aux narois. a) T = f(t), b) courbe 

LO~(T - TO) = f(t). 

FIGURE 6.1?. Evolutions expérimentales et simulées 

des concentrations des produits formés au cours de la pyrolyse 

du nitrométhane à 403'~. 

Le schèma réactionnel est celui du tableau 6.4. 
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FIGURE 6.13. Evolutions expérimentales e t  

s imi~lkes des concentrations des produits  formés au cours de 

l a  pyrolyse du nitrométhane à 42T°C. 

Le schèma réactionnel  simulé e s t  ce lu i  du 

tableau 6.4. 

( ~ 3 ~ 0 ~ )  = 1,67.10-~ moies/cc. 



[[cl ~ C i ~ m . i . / c c  A(CHjNO2) 
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6 0  - 459-c 
simulation 

60 - 

6 0  - 459-c 
simulation 

60 - 
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simulation 
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O FIGURE 6.14. Evolutiops expérimentales et 

simulées des concentrations des produits formés au cours de 

la pyrolyse du nitrom4thane à 45g°C. 

Le schèrna réactionnel sirnuld est celui du 

tableau 6.4, 

(cH~NO?) O = 1,67.10-~ moles/cc. 
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FIGURE 6.15. Evolutiqns expéri,mentales e t  

simulées des concentrations des produits  formés au cours de 

l a  pyrolyse du nitrométhane .?i 483'~. 

Le schhma réacti'onnel sirnuld e s t  ce lui  du ta-  

bleau 6.4. 

(~5~0,) -- ' = 1,67.10-~ ~ o l e s / c c .  
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FIGURE 6.16. Evolutions expérimentales et 

simulées des concentrations des produits formés au cours de 

la pyrolyse du nitrométhane A 498'~. 
Le mécanisme réactionnel simulé est celui 

du tableau 6.4. 
(CH NO ) O  = 1,82.10'~ rnoles/cc. 

3 2 



d ~ / d t  = -B. ( T - T ~ )  , qui s ' i n t èg r e  facilement en : 

Log (T - T,) = - B. t + Constante . 
La f igure  6.ll.montre 1 ' e f f ec t i ve  l i n é a r i t é  de l a  va r i a t i on  du 

logarithme de (T -T,) en fonction du temps au  cours du rdshauffement du milieu. 

L'expérience correspond &la  vaporisat ion de nitrométhane à une température 

suffisemment f a i b l e  ( 3 9 2 ' ~ )  pour que sa  décomposition s o i t  t r è s  l e n t e  e t  que 

l ' o n  puisse l ' a s s i m i l e r  à un i ne r t e .  
- 1 La valeur  mesurée B = 1,8 S. e s t  un peu in fé r ieure  aux r é s u l t a t s  

de GRAY qui  trouve en t r e  3 e t  6 srLpour un réacteur  sphérique agité.11 e s t  

manifeste q u ' i l  s ' a g i t  l à  d'une est imation par défaut,du f a i t  de l ' i n e r t i e  

thermique f a i b l e  mais non nu l l e  du microthermocouple e t  su r t ou t  de son empla- 

cement à proximité de l a  paroi.  

DI ce qui  concerne l e  terme A,  l e  volume du réac teur  é t a n t  bien 

connu,il  ne r e s t e  qu'à déterminer l a  capaci té  ca lor i f ique CV . 
In i t i a lement ,e l l e  vaut : 

Nos r é s u l t a t s  analyt iques  nous permettent de re t rouver  l a  varia-  

t i o n  de Cv en fonction du temps puisque l a  l i t t é r a t u r e  (26.27) f o u r n i t  l e s  v* 

l e u r s  des c  des d i f fd r en t s  produi ts  X formés.Cette va r ia t ion  e s t  négligea- 
v, X 

b l e  t a n t  B 700 qu'A 77l0K,CV passant respectivement de 1,22 B 1.23  cal/'^ 
aprés  50 secondes de réact ion , e t  de 1,52 A 1,61  cal/"^ après  10 secondes A 
700 e t  771°K, 

La valeur de CV u t i l i s é e  l o r s  des simulations pourra a t r e  parfois  

supérieure A c e t t e  pr8vision:la d i f f d r e n ~ e ~ r e l a t i v e m e n t  f a i b l e ,  Y peut 8 t r e  

a t t r i buée  B l a  capacité ca lo r i f ique  de l a  surface  in te rne  du rdacteur,  e t  Cv 

s'exprime a l o r s  de l a  façon suivante. : 

6.3.3.-RESULTATS ET DTSCUSSION. 

6.3.3.1. Evolution de l a  rdaction l e n t e  en fonction de l a  température. 

Les r 6 s u l t a t s  des simulation e t  l e s  f a i t s  expérimentaux son t  repr6- 

sne tés  su r  l e s  f igures  6.12 & 6.16. 

~ ' é v a l u t i o n  des concentrations des  produits  majeurs e s t  dans tous 

l e s  cas en bnrl accord avec l fexpér ience , l a  seu le  diffkrence notable concernant' 

l a  vite?.-:@ globale d e  réact ion i 4 9 8 ' ~  ,au voisinage de l a  ] . h i t e  d 'explosion 
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FIGURE 6.17. Profils des concentrations 

radicalaires calculés pour trois températures initiales 

diffdrentes au cours de la pyrolyse du nitrométhane. 

Le mécanisme simulé est celui du tableau 

6.4. 

(CH NO ) O  = 1 ,67.10-6 moles/cc. à 403 et 459'~ 
3 2 

(C$NO ) O  = 1,82.10-~ rnoles/cc. 498'~. 
2 



la simulation conduisant à une décomposition un peu plus rapide que l'expé- 

rience.11 faut toutefois remarquer qu'A cette temperature,les temps de réac- 

tion sont très 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 à 45% .Pour une 

consommation plus importante de nitrométhane,les divergences qui existent 

surtout en ce qui concerne HCN,H et à un degré moindre C OH,sont dues selon 
2 5 

' toute vraisemblance à ce que le mécanisme proposé ne tient pas ou insuffi- 

semment compte de la réactivité de ces trois molécules.I1 est par exemple im- 

possible que les courbes simulées de la concentration du méthanol en fonction 

du tcmps présentent un maximum en fonction du temps,puisqu'aucune réaction 

de consommation de CH OH ne figure dans le schèma réactionnel. 
3 

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: 

La figure 6.17. présente les évolutions des radicaux libres à 

trois tempdratures différentes. 

Si toutes les concentrations radicalaires augmentent avec la 

tempdrature,cette croissance n'est pas identique pour toutes les espèces chi- 

miques.Cela est particulièrement sensible pour los radicaux méthyles qui de- 

viennent largement majoritaires aux plus hautes températures et pour les ato- 

mes d'hydrogène dont l'augmentation est également spectacula1re.Au contraire 

les proportions relatives des radicaux nitromdthyles et méthoxyles sont de 

plus en plus réduites quand on approche de la limite d'explosion. 

6.3.3.2. Rdaction explosive, limite d' explosion. 

A 498O~,une augmentation minime de la concentration initiale du 

nitrométhane de 1,82 à 1,87.10-~ moles/cc. transforme la rCaction lente en 

une explosion.La figure 6.18. montre qu'il en est de même pour la simulation. 

Il ne nous a malheureusement pas dté possible de dépasser l'explosion , lt 
approximation de l'état stationnaire ntdtant plus applicable dans les condi- 

tions de l'auto inflammation. 



FIGURE 6.19. 

L' introduction dans le schèrna simulk (tableau 6.4. ) 

des enthalpies de rkaction permet de représenter la transition : 

réaction lente -+ explosion. La confrontation macroscopique avec 

les faits exp6rirnentaux est dans le cas de la conçommation du 
' nitrométhane (~ig. 6-18.) et dans celui de la limite d'explosion 

(~ig. 6.13.) assez bonne. 



En opérant à diffçjrentes températures,il est possible de déter- 

miner la concentration critique initiale correspondant à l'apparition du 

phénomène explosif et de tracer ainsi une limite dfexplosion.On constate- 

ra sur la figure 6.19. qu'il y a presque coîncidence entre la limite calcu- 

lée et la limite d'explosion expérimentale. 

Le modèle cinbtique que nous avons utilisé est donc bien repré- 

sentatif de la plupart des faits expérimentaux. De là à conclure à l'unici- 

t4 de la solution que nous avons proposée,il y a un pas que nous nous garde- 

rons de franchir;il est en effet nrobable qu'un jeu de constantes de vitesse 

différent de celui que nous avons employ4 conduise à une concordance au moins 

aussi bonne que celle qi?e nous avons obtenue. 

On peut cependant penser que l'ordre de grandeur des constantes 

cinétiques correspond aux valeurs choisies,et que les étapes élémentaires 

prépondérantes de la décomposition du nitrométhane figurent dans le schèma 

réactionnel simulé. 

6.3.3.3. Influence de certains paramètres 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 à 498OC et d'obte- 

nir un période d'induction un peu plus longue avant l'explosion.0n obtient 

ce résultat en réduisant simultanément la sensibilité globale de la réaction 

vis à vis de la température en diminuant l'énergie d'activation E et en S1 
intervenant sur plusieurs autres paramètres,A,B et k (voir tableau 6.6.). 

s7 
L'amélioration obtenue à 498OC s'accompagne malheureusement d' 

un ralentissement très net de la décomposition à 4 2 7 ' ~  et le bilan des simu- 

lations reste favorable au premier jeu de constantes . 
Un autre essai,ne comportant pas cette fois de modification de 

k ~ 7  
n'est pas plus concluant,la représentativité du modèle n'étant pas amélio- 

réé.~es limites d'explosion &tant pratiquement identiques dans les trois cas, 

il n'est donc toujours pas possible dc trancher en faveur d'une 6nergie d' 

activation ES1 plus proche de 53 ou de 57 kcal/mole (figure 6.19). 

Il est intéressant de remarquer enfin,que l'énergie d'activation 

globale déduite de ces limites en appliquant la relation de SEMENOV est dans 

tous les cas nettement infkrieure ?i E et même quasiment indépendantic de ce S 1 
pararnètre,puisque suivant los cas on détermine 48 à 49 kcal/mole,soit une va- 

leur assez proche des 45 kcal/mole déduites de la limite expérimentale. 



TABLEAU 6.6.ïnfluence de l a  va r ia t ion  de d ivers  paramètres s u r  

l a  simulation de l a  décomposi t io~ du nitrométhane à 

d i f f é r en t e s  températures. 

1 
i (CH20) un peu t r op  f o r t .  (H O ) ,  (NO), (CO) un peu ( c H ~ N o ~ ) ,  ( ~ ~ 0 ) .  (NO) 2 

t r op  f a i b l e s  en f i n  de ' ( C O )  t r op  f a i b l e s  en 

(HCN) t r o p  f o r t e  en f i n  réaction.  
1 
; f i n  de réaction.  

de réaction.  i ( ~ ~ 0 )  t r è s  f a i b l e  i n i -  !(HCN) t rop  f a i b l e .  I 
f 1 tialement. 1 I 1 (cH~O) un peu t r op  f o r t e  

P... . - -,.....-.. ,.- ,. - ...- I L -* --.-.?--_- -.-..------------... , -- 
(HCN) t r o p  élevée 1 ( ~ ~ 0 )  un peu t r op  fa ible .Réact ion t r op  l en t e .  

I 
1 (cH20) un peu t r op  f o r t  ( C H ~ O )  un peu t r op  f o r t e  ~ ( H ~ o ) ,  (CO),  

756°K 1 1 

' t r op  fa ib les .  i 

1 1 ( H ~ )  un peu t r op  f a i b l e  Réaction un peu l en t e .  j (CKJOH), (HCN) t r o p  f o r t s  
M I M U i . r r i D - r r - - , m  ..-. I . * . ' U 1 - I - - Y n l - U ~ - ~ " U - Y T A ~ - - I I  _____._d 

Limite d'explosion pour (C NO ) O ,  en moles/cc. -- --- - - . . 2 ---- ---. .... ..,-. *"- ..--"" --...,.,-" --..-.".. -.-*.-*-. 
3 < 4,7.10-~ 1 3 '3.5.10- L 3,5< < 3,7.10 - - - - - - " - -  - . . . - -  -."" ".--- '*. *-. --* -..- 

Limite expérimentale à 3,52.10 . 

1 ,  < < O < 11,5.10 - 11.5. < 12.0.10 -6 
-- -- A..- ---------- 

Bon accord avec l 'expé- iRéaction t r op  l en te .  
i 

r ience.  r ience.  i 
( ~ ~ 0 )  un peu fa ib le .  ( ~ ~ 0 )  un peu f a ib l e .  ! (H20), (CH O ) ,  ( ~ 5 ~ 0 ~  2 1 t r op  fa ib les .  

I 
peu f o r t e .  i (CH OH) t r op  fo r t e .  

t 3 
(HCN) un peu f a ib l e .  

* "..-.-. .-.-.--..-.--- -,---- -i-----.ii-r--- 

F4 
-6 x) à 7 7 1 ° ~  pour (C ~ 0 ~ ) .  = 1,82.10 moles/cc. 

EX) l a  l i m i t e  d'explosion expérimentale cor- 

respond à ces deux valeurs.  
,! 3b<  3 . cr LLS. 



Une autre série d'essais a porté sur la vitesse de la réaction 

C NO + OH 5 2 
+ CH2N02 + H20 66) 9 

ks6 semblant relativement falble par rapport à k et k dans le Jeu de sa s30 
valeurs utilisé dans la simulation. 

Contrairement à ce qui semblait prévisible,la formation de l'eau 

est légérement ralentie quand k augmente.Cette perturbation de faible am- s6 
plitude s'accompagne d'une augmentation beaucoup trop importante de la con- 

centration du formol et d'une diminution trop forte de celle de l'hydrogène. 

Si l'on désire conserver les ordres de grandeur expérimentaux, 

toute variation de k doit s'accompagner d'une modification dans le même sens 
S6 

de la constante de vitesse de la réaction ~ 8 ,  

CH O + OH -+ HCO + H20 , et on peut donc considérer 
2 

avoir obtenu gràce à la simulation une valeur correcte du rapport k /k S6 ~8 
entre 673 et 771°K . 

6.4. EXPLOITATION DES CALCULS POUR L4 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 à l'expérimentateur. 

Il est tentant d'utiliser ces calculs pour la détenination de 

paramètres cinétiques d'éta~es r4actionnelles de faible importance n'inter- 

venant pas dans le mécanisme 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. 

La formation de l'kthane à 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 l'éthane (par l'expérience) aboutir à la constante ci- 

nétique de la réaction 2 Ctf + C2H6 (a) . 
En ce qui concerne les processus de disparition de ltéthane,il 

ne faudra tenir compte que de la consommation par l'attaque radicalaire la 

plus probable C2H6 + OH + C H + H20 
2 5 (b) 9 



réaction dont la constante de vitesse bien connue vaut 10 14,l ~XP(-~,~/RT) 
-1 -1 

cc .mole . S. (33,34,35), les vitesses des processus concurrents, 

C2H6 + CII 
3 

+ C H + CH4 
2 5 (cl 

et C2H6 + H + C H  + H2 
2 5 (dl 

étant négligeables.Les valeurs des concentrations (CH ) et (H) sont en effet 
3 

trop faibles pour compenser le fait que k et k soient très inférieures à c d 
k dans ce domaine de températures,puisque l'on trouve respectivement: b 

kc = 2.10~~ exp(-~o,~/RT) (36) et kd = 1,5.1014 exp(-g,g/~T) (37). 

On obtient alors ka d'après la relation : 
- 

ka = ( (d(c2H6)/dt)expé. + V~)/(CH~)' , où vb=kb. (c~H~). (OH). 
Les valeurs calcul4es i partir des mesures expérimentales après 

dix secondes de réaction,sauf à 498'~ où on a utilisé les données correspon- 

dant au maximum de vitesse dans les deux cas,sont reportées dans le tableau 

6.7. 

TAELEAU 6.7. Valeurs de la constante de vitesse de la réaction 
-1 -1 2 CH + C2H6 (cc.mole .S. )déduites des simuïations. 

3 

A l'exception de la détermination à 498O~,pour laquelle la simula- 

tion plus rapide que l'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 
-1 -1 les déterminations les plus récentes,cnviron 1,5.1013 cc.rnole . S. à 700°K 

(voir § 5.1.28),et même nos calculs semblent rendre compte de la légère di- 

minution observée lorsque la température augmente,ce qui apporte un nouvel 

argument en faveur de la bonne représenratitivitd du modèle cinétique que nous 

avons proposé. 

 REACTION ACTION 2 HNO + N20 + H O . 
2 

Une tentative analogue a été effectuée pour déterminer la constan- 

te de vitesse de la réaction de formation de l'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'hydrogène soit plus 
2 

probablement par une attaque des radicaux méthyles. 



estimant l a  constante de v i t e s s e  de c e t t e  dernikre  réact ion,  
1 O -1 --; / 

5 + N2° 
+ C O + N2 , à environ 10 cc.mole . S., i 5 

à 7 0 0 ° ~ , l a  constante de v i t e s s e  de l ' é t a p e  de formation de N O, 
2 

2 HNO +- N O  + H O ,  
11 2 2 -1 -1 s e r a i t  de l ' o r d r e  de 5.10 cc.rnole .S. à l a  même tempdrature. 
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C . O N C L U S I O N  G E N E R A L E  

 étude expérimentale de l ' oxy-n i t r a t ion  e t  de l a  n i t r a t i o n  

du méthane par  l e  dioxyde d ' azo te  a é t é  e n t r e p r i s e  dans un système s t a t i q u e  

e n t r e  400 e t  6 0 0 ' ~ .  

~ ' e x t r è r n e  complexité des  f a i t s  exp6rimentaux observés au  cours 

d e  l ' oxy-n i t r a t ion  ( e f f e t  promoteur va r i ab le  s u r  l e s  limites d'inflammation 

f r o i d e  e t  normale, appar i t ion  de p lus ieu r s  phases r é a c t i o n n e l l e s  au cours de 

l a  r é a c t i o n  l e n t e  ), e t  l e s  importantes d i f f i c u l t é s  d 'analyse  durant l a  n i t r a -  - 

t i o n  n ' o n t  permis que l a  détermination des paramètres c iné t iques  globaux 

( w d r e s ,  énergies  d ' a c t i v a t i o n  e t  constantes c iné t iques  g loba les  ) e t  non 1' 

é labora t ion  d'un mécanisme pour ces  réac t ions .  

La recherche d'un mi l ieu  p lus  favorable  à une étude c i n é t i q u e  

nous a  a l o r s  conduit A nous l i m i t e r  à l ' k t u d e  de l a  ddcomposition du n i t r o -  

mdthane . 
E l l e  a  permis de met t re  en évidence l e  ca rac tè re  exp los i f  de 

c e t t e  r é a c t i o n  e t  de t r a c e r  l e s  l i m i t e s  d'autoinflammation, dans un r é a c t e u r  

en Pyrex d e  330 cc. 

Les nombreux dosages ef fec tuds ,  s o i t  par  spectroscopie d 'absorp- 

t i o n  ' i n  s i t u ' ,  s o i t  par  chromatographie en phase gazeuse en u t i l i s a n t  un 

système de piégeage o r i g i n a l  par  dé ten te  sans pompage dans un piége r e f r o i d i ,  

ont  permis de mettre en dvidence l e s  points  su ivan t s  : 

- Les p rodu i t s  maJeurs sont  NO, H20, CO, CH e t  N 4 2 
- Les concentrat ions d e s  oxydes d 'azo te  sont  p a r f o i s  

t r è s  d i f f é r e n t e s  de c e l l e s  dhterminées a u  cours d 'é tudes  an té r i eu res ,  ce qu i  

proviendra i t  de l'utilisation de techniques d 'analyse  inadaptées au cours  de 

c e r t a i n s  des  t ravaux prkcédents.  

- Deux p rodu i t s  c?e 1.a r é a c t i o n  sont  par t icul iérement  

r é a c t i f s ,  l e  dioxyde d 'azote  e t  l e  formol. 



En procèdant à des additions de diverses molécules formées au 

cours de la pyrolyse de CH NO les effets suivants ont été enregistrés : 3 2' 

- Sauf dnii:; Ie cas de l'oxydation, la consommation du 

nitrom6thane n'est que trhs lçgercment affectee. 

- Les additions de N O sont sans effet. 
2 

- Ixi formation di1 cyanure d'hydrogène est favorisée par 

la présence de monoxyde d'azote. 

- Lors des adciit-ioris de formol, ce dernier est rapide- 
ment consommé, et il atteint une concentration stationnaire sensiblement éga- 

le à sa concentration maximale en l'absence d'additifs. Dans le même temps, 

les quantités de produits provenant de la décomposition de CH O augmentent 
2 

dans des proportions très importantes. 

- L1oxgg6ne abaisse considérablement les limites d' 
explosion ; La vitesse de la décomposition est fortement accrue, il en va de 

même de la plupart des concentrations des produits formés, à l'exception de 

CH,+, CH OH, NO, et HCN. 
3 

La determination d'un mécanisme réactionnel simplifié s'est 

effectuée de la façon suivante : un schèma cinétique a 6té envîsagS faisant in- 

tervenir l'essentiel des interactions possibles entre les molécules et les 

esnèces r~dicaiaires susceptibles d'être présentes dans le milieu. Pour cha- 

que espèce moléculaire Y, on n'a conservé que les termes prepondérants de 

l'expression v = d(~)/dt, cette simplification faisant intervenjr : 
Y 
- Les valeurs numériques des paramètres cinétiques déduits de 

la littérature. 

- Les concentrations des espèces 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 être négligés. Son originalité par rapport aux 

propositions précédentes réside essentiellement dans : 

- L'intervention des radicaux hydroxyles pour expliquer la 
formation de l'eau. 

- La prise en compte de la réactivité de l'acide nitreux HNO, - 
h l'origine de la présence des radicaux CH. 

- La formation de ll;zote par recombinaison de deux molécules 
de nitroxyle HNO et non plus 2 nartir de l'o~yde nitreux. 



Dans une seconde étape, l'ordre de grandeur des paramétres 

cinétiques du schèma simplifié a été estimé en résolvant approximativement 

le système d'équations linéaires v = v dans lequel vi représente i Y,expé.' 
l'expression cinétique de la vitesse de l'étape (i) du schèma réactionnel. 

Enfin, la représentativite du mecanismea ét4 testée sur ordi- 

nateur, en confrontant les résultats des calculs aux courbes expérimentales 

pour la pyrolyse du nitrométhane seul ou en présence d'additifs. 

 introduction du bilan thermique de chaque &tape et la ddter- 
mination expérimentale du coefficient, de perte de chaleur aux paroisont permis 

d'obtenir par simulation, la transition de la décomposition lente 5 l'explo- 

sion et d'en calculer les limites d'apparition. 

 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 façon satisfaisante l'ordre de grandeur des 

paramètrescinétiques qui leur sont associés. Cette impression est confirmée 

par l'excellent accord obtenu avec la littérature , lors du calcul de certai- 
nes constantes de vitesse de réactions mineures, en utilisant les valeurs des 

concentrations radicalaires obtenues lors des simulations. 

 i introduction dans ce mécanisme des réactions entre certains 
radicaux et l'oxygène molkculaire devrait permettre la simulation de l'oxyda- 

tion du nitrométhane et de la nitration et l'oxynitration du methane. 

Dans le cas de la nitration, ces calculs perméttraient de pré- 

ciser la valeur de la constante de vitesse de la réaction d'initiation 

CH4 + NO -.c 
2 C$ + HNO 2 

dont nous n'avons qu'encadré l'ordre de grandeur en exploitant nos mesures 

expérimentales. 

Il devrait alors être possible de.représenter les phénomènes 

. complexes que nous avons mis en évidence au cours de l'oxynitration du rnbtha- 

ne et de répondre d'une manière définitive aux questions que nous nous posons 

à propos d'une exploitation industrielle de cette réaction. 


