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RESUME

La théorie des réactions unimoléculaires décrit bien les systemes possédant
une enthalpie de réaction ou une énergie d'activation de quelques dizaines de
kcalmol-1. Afin de mieux cerner les limites de la théorie, ce travail présente
I'étude cinétique en phase gazeuse de différentes réactions chimiques
caractérisées par un A,H et une E, petites. Le modele théorique servant a
I'évaluation des expériences est le modele développé par Troe, modele référence
pour la détermination des constantes limites et du domaine fall-off des réactions
unimoléculaires.

Ayant opté pour une technique de mesure basée sur la relaxation, nous avons
mis en oeuvre un appareillage de saut de température induit par un laser CO;.
Afin de tester la validité de notre systdme expérimental, nous avons fait une
premiere étude d'un systtme prototype bien décrit par la littérature: la
dimérisation du tétroxyde d'azote en dioxyde d'azote. Les résultats obtenus sont
en accord avec ceux obtenus par des techniques comme la photolyse éclair, la
photolyse laser ou le tube 2 ondes de chocs. En effectuant des mesures dans un
domaine de températures compris entre 255 et 273 K et de pressions d'hélium
(gaz thermalisateur) compris entre 0,1 et 200 bars, nous avons obtenu les
constantes limites basse et haute pression suivantes :

0,4WC + 545
—diss - ( 0,21+ (I]Z ) 1015 exp(- <——~4030 - 544) cm3mol s
e ) T

7137 + 1¢])

oo 081,417 ( X
kdiss=(1'3 ’—”0,5)10 exp(- T sl

Nous avons également mis en évidence un phénomeéne de non-thermalisation
du milieu réactionnel par un transfert d'énergie vibration-vibration entre le
sensibilisateur et le tetroxyde d’azote. Ce phénoméne a été observé lorsque le
rapport sensibilisateur / tetroxyde d’azote est petit.

Le second systéme étudié, la réaction de dissociation du trioxyde d’azote en
dioxyde et monoxyde d’azote, nous a permis de faire des mesures sur un systéme
plus faible en énergie d'une part et de mettre en jeu le dioxyde d’azote d'autre
part. Ainsi nous avons confirmé que le phénoméne de non-thermalisation, lors



de la réaction précédente, était da au transfert d'énergie entre le sensibilisateur et
le tetroxyde d’azoteet non pas le dioxyde d’azote puisque cet effet n'est pas
observé dans ce cas. Des mesures effectudes entre 225 et 260 K sous une pression
d'argon de 0,5 & 200 bars, nous donnent les constantes limites basse et haute

pression suivantes :

0,wc 21
i ’ 14
TAr (1'“0,8) 10 e"p(

2780 + 320
L2780 %5k cm3mol s

11
4960 + §}°

o0 2.2} .15
Kgiss = (6,8i 1,6)10 exp(~

Comme pour la réaction du tétroxyde d'azote, la théorie des réactions
unimoléculaires décrit bien ce systéme. Les résultats expérimentaux, pour les
deux systémes initiaux, donnent des constantes de vitesse plus petites que le
modele théorique de Troe. Toutefois les différences ne dépassent pas 30 % ce qui
correspond & un bon accord entre la théorie et les expériences.

Nous avons ensuite étudié les systémes isomeres acroléine et 1,3-butadiene. Les
résultats obtenus pour les constantes de vitesse a basse pression sont en accord
avec la théorie. Par contre, nous avons relevé des différences d'un facteur 100
pour les constantes limites haute pression. Nous avons également mis en
évidence une dépendance de la constante de vitesse avec la concentration
d'isomere dans le milieu réactionnel. Ce résultat surprenant est probablement da
a la formation de dimeres voir de polymeéres qui ralentissent la vitesse de
réaction lors de leurs formations, respectivement de leurs dissociations.

Ces résultats sont en accord avec ceux obtenus par Bauer pour la réaction
synesanti du nitrite de méthyle et de 'aziridine ainsi que ceux de Quack avec le
dimeére de HF. Ils ont également observé un désaccord entre la théorie des
réactions unimoléculaires et I'expérience dans le domaine limite haute pression.



ABSTRACT

Chemical systems with standard reaction enthalpies (AH$) and an
activation energies (E3) of a few tens of kcal/mol are generally well described by
the unimolecular reaction rate theory.

The goal of this work is to determine the limits of this model by studying the
kinetics of various chemical reactions with a small AHY and E, respectively. The
theoretical model for the evaluation of the experimental data has been
developped by Troe to determine reaction rate constants in the different pressure
regimes.

Based on a relaxation method an experimental technique has been specially
developped to investigate chemical reactions with small AH? and for E,. A fast
temperature jump, induced by a pulsed CO; laser, disturbes instantaneously the
chemical system, and the subsequent relaxation of the system is observed
spectrospically. First, this experimental technique has been proved with a
chemical system of known chemical kinetics, i.e. the gaz phase dimerization of
nitrogen dioxide to dinitrogen tetroxid. The rate constants of this system have
been determined by other methods, such as flash photolysis, laser photolysis or in
shock wave tubes. T-jump experiments have been carried out in the presence of
helium, from 0.3 to 200 bar total pressure, corresponding to the so called reaction
fall-off. This wide range of pressures, extending over 4 decades, allows the
extrapolation of the reaction rate constant in the low and high pressure limits
with good confidence. Additionally, mesurements in the temperature range from
255 to 273 K lead to the following reaction rate constant :

Kowe 4030 + 543
—diss ( 0,21+ éz ) 10" expl- (—-9:9’-9—34—) emBmol sl
[He] ) T
- L08) o [ [Pz l8))
kdis:s: 1,3_0/5 10 ex _——'fw s

Experimental limits of the technique rise from non-thermalisation effects prior
to the reaction, when direct V-V energy transfer occurs between the IR-sensitizer
and dinitrogen tetroxid. This transfer is particularly observed with a small

sensitizer dinitrogen tetroxid ratio.



The next system studied is the N2O3 === NO3 + NO reaction, which has a
never smaller AH. In this case, non-thermalisation effects are not observed,
leading to the conclusion of direct V-V energy transfer between the sensitizer and
N204, and not NOj. Experiments between 225 and 260 K, and 0.5 to 200 bar of total
argon pressure, allow the rate constant to be determined as:

O,wce 220

kg 780 +

[dxs]s - (I,Zi?’)’;) 1014 GXP(-Z 80T 240 em3molls1
Ar i

110
oo 2,2}, .15 4960 + g5
kdiss = (6,8 + 1,6) 10 exp(— ""—~——T

Like the N2O4/NOj system, the N203 === NO? + NO reaction is also fairly well
described by the kinetic theory of unimolecular reactions. Differences between the
calculation according to Troe's model and experimental values are indeed below
30 %.

Finally, reactions with much smaller AH? and E,, like the cis/trans isomerisation
of acrolein and 1,3-butadiene, have been studied. Experimental results are in
good accordance with the theory for the low pressure limit reaction rate constant.
However, there is a large discrepancy for the high pressure limit reaction rate
constant, where the theory predicts rate constant about 100 times higher than the
experimentals results. Further more, the reaction rate constant also depends on
the concentration of the isomer present in the mixture. This surprising result can
be explained by the formation of dimers or even polymers which decrease the
reaction rates.

These results are however in accordance with those obtained by Bauer and al. for
the synesanti isomerisation of methylnitrite and aziridine, as well as those
obtained by Quack in the HF dimer. These authors have also observed
discrespancis between the theoretical prediction and experimental results in the
high pressure regime.



CHAPITRE 1

INTRODUCTION

Publiées voici un peu plus d'un siecle, les Etudes de dynamique chimique
du Hollandais Jacobus Van't Hoff!*? font figure d'acte de naissance de ce qui est
couramment appelé de nos jours la cinétique chimique. Son objectif est clair :
décrire, analyser et, si possible, expliquer le comportement temporel d'un
systéme siége d'une réaction chimique. I s'agit donc d'aborder un aspect
d'importance cruciale; celui du role joué par la variable temps dans tous les
phénomeénes impliquant une transformation chimique. De cette maniere, la
cinétique chimique peut prévoir, dans une certaine mesure, les vitesses
réactionnelles d'un systéme donné. La position d'équilibre et le déplacement de
ce dernier en fonction des variables température, pression et concentration sont
quant a eux donnés par la thermodynamique.

Il existe un grand nombre de réactions de types différents et parmi elles, les
réactions unimoléculaires. Ces réactions ont été largement étudiées®™ et
modélisées®8. D'une maniere générale, elles sont caractérisées par une énergie
élevée, soit sous forme d'énergie d'activation comme l'isomérisation cis-trans du
1,3-pentadiéne9, soit sous forme d'enthalpie de réaction comme la recombinaison
de deux radicaux méthyleg.

A Topposé de ces processus trés énergétiques, on trouve des réactions
unimoléculaires possédant une énergie d'activation et une enthalpie de réaction
de I'ordre de la kilocalorie par mole.

Récemment, Bauer!?

a montré que la théorie des réactions unimoléculaires ne
s'appliquait plus a des systemes de faible énergie. Il a obtenu des résultats en
désaccord avec la théorie pour les réactions d'isomérisation syn 2 anti du nitrite
de méthyle (CH3ONO) et de l'aziridine ((CH;);NH), réactions possédant une
enthalpie de réaction de 1 kcal/molet une énergie d'activation de 10,

respectivement 17 kcal/mol.



Il est intéressant de mieux cerner les limites du modele théorique des réactions
unimoléculaires et de comprendre les raisons pour lesquelles celui-ci ne
s'appliquerait plus a certains syst®mes. Dans ce sens, I'investigation de réactions
comme :

- la dissociation du tétraoxyde d'azote en dioxyde d'azote

ky

N2Oy4 2NO, AHY, =135 keal moll  [réf: 27]

-1

- ou l'isomérisation cis —» trans de l'acroléine

/ kl-c
—_ ArHY5g =2,0 kcal mol'l  [réf : 22]
& v N

ot
devrait étre la source d'informations intéressantes.

1.1 LA RELAXATION CHIMIQUE

Clest a I'étude expérimentale des réactions les plus rapides que l'on doit la
mise au point des techniques dites de relaxation chimigue. L'objectif poursuivi
est de parvenir a caractériser la vitesse avec laquelle se déroule une réaction
l'aide de constante(s) de temps(s) typique(s) qui, aujourd’hui, se situe(nt) dans
une gamme allant de la seconde a la nanoseconde.

Les techniques de relaxation chimique proprement dites n'ont véritablement pris
leur essor qu'a partir des années 50. Elles reposent sur l'idée de base suivante: a
I'équilibre, les concentrations des especes chimiques dans un systeéme sidge d'une
réaction dépendent de la valeur de certains parametres : la température, la
pression, le champ électrique. En modifiant de fagon quasi instantanée, c'est-a-
dire en un laps de temps beaucoup plus court qu'un temps caractéristique de la



réaction, l'un ou l'autre des parametres, on peut ensuite observer comment
s'effectue le retour a I'équilibre aprés une telle perturbation. De facon plus
précise, on mesure en fonction du temps l'écart entre les concentrations
instantanées C et les concentrations a I'équilibre C. Cependant, et c'est en cela que
réside précisément l'intérét et l'originalité de la méthode, l'amplitude de la
perturbation appliquée est volontairement limitée de sorte que la vitesse de
relaxation soit directement proportionnelle A cet écart. Autrement dit,
I'expérience est conduite dans des conditions telles que seuls interviennent les
termes linéaires des équations cinétiques. La figure (1.1) nous donne le
déroulement expérimental d'une réaction traitée par la technique de la
relaxation.

T Figure 1.1 : Principe d’une expé-
A rience de relaxation chimique.

@ (a) A l'instant t = 0, on change ins-
tantanément (4 I'échelle de temps

de la mesure) la valeur d'un pa-

- ramétre physique de 1'expérience,

0 £ ici la température du milieu réac-
tionnel passe de T1 @ T».

(b) Sous l'effet de cette variation,
la concentration des espéces se
CATy) prmmmmmmmm oo modifie pour atteindre le nouvel
équilibre. La différence T - Ty est
ajustée de telle maniére que cette
@ évolution soit de type exponen-
tiel. La (ou les) constante(s) de
temps caractéristique(s) consti-

C(T .
Ty ‘ tue(nt) le(s) temps de relaxation.

Afin de bien comprendre le principe de cette approche, examinons en détail le cas
simple de la réaction élémentaire ci-aprés:



Yi + Yo Y3

L'équation différentielle pour la description de la cinétique du systéme ci-dessus
est donnée par :

Elc%l_ = -k CiCy + kG, (11

Pendant la perturbation, la concentration instantanée de chaque espece s'écrit :

C =G + A (1.2)
Cj correspond a la concentration instantanée de l'espce i pendant la réaction; -(fi
est la concentration de l'espece i a I'équilibre apres la perturbation et AC; la

variation de concentration instantanée de l'espéce i pendant la perturbation.

La technique de la relaxation impose une petite perturbation afin de linéariser les
équations cinétiques. On peut écrire :

G, » AG; (1.3)

ce qui nous permettra de négliger les termes au carré de AC;.
Drapres la stoechiométrie de la réaction, on peut poser :

AC, = AC, (1.4)

AC, = -AC (1.5)
1 3

Finalement, si l'on introduit les relations (1.2) a (1.5) dans (1.1), on obtient :



dc, _ dAC

gt g T MGG kG- {K(C 4 ) + ko) AT, (1.6)

= = = o dC
Comme Cq, Cz et C3sont des concentrations a I'équilibre, on a —atizo et

-k1CiCp + k2Cs = 0 , on peut ainsi réécrire (1.6) selon :

dt

- -(l) AC, (1.7)
T
En intégrant (1.7), on obtient une relation exponentielle du type :

ED

= k(C; + G)) + k,

i

ACy,

avec

aQ

On obtient ainsi une évolution exponentielle de la concentration en fonction du
temps. La constante de temps caractéristique constitue le temps de relaxation de la
réaction. Cette constante est dépendante des différentes constantes de vitesse et
especes chimiques du systeme étudié.

1.2 APERCU HISTORIQUE DES METHODES DE RELAXATION CHIMIQUE

La premiére mention d'une technique de relaxation est attribuée 2
Nernst!! et ses collaborateurs qui ont suggéré d'étudier ainsi la réaction de
dimérisation du dioxyde d'azote en tétraoxyde d'azote en phase gazeuse. Les
expériences n'ont jamais été réalisées par manque de matériel expérimental
suffisamment rapide et sensible. En 1920, Einstein!? admet qu'il est en principe
possible d'étudier une réaction par la méthode de la relaxation. Il faudra attendre
1936 pour obtenir les premiers résultats expérimentaux de Bazulin!3, résultats
obtenus par une technique de propagation ultrasonique.

C'est ensuite dans les années 50 que les méthodes de relaxation en phase liquide
se développent & nouveau. Jusque-la, les réactions plus rapides que la
milliseconde ne pouvaient étre étudiées avec les techniques conventionnelles de



flux, limite déja atteinte en 1923 par Hartridge et Roughton'* pour I'étude de la
fixation de l'oxygene sur I'hémoglobine.

En 1954, Eigen propose la perturbation d'un syst®me en équilibre par la variation
rapide d'un parametre auquel la constante d'équilibre est sensible. Le saut de
température est le plus courant a cause, d'une part de la forte dépendance de la

constante d'équilibre envers ce paramétre]S

, et d'autre part de la plus grande
facilité de chauffer rapidement plutt que d'imposer une variation de pression.
Le moyen de chauffage habituellement utilisé consiste & charger un condensateur
a quelques dizaines de kilovolts puis de le décharger rapidement dans une
solution conductrice de courant. Cette technique permet de chauffer un volume
réactionnel de 1 cm3 de 5 a 10 degrés en quelques ps. Ce travail a valu & Eigenlé,
son principal investigateur, le prix Nobel en 1967. L'étude des réactions plus
rapides en solution devint possible avec 'apparition du laser comme moyen de
chauffagels'”. L'excitation vibrationnelle du solvant par l'absorption de la
radiation provoque le saut de température.

En phase gazeuse, le développement de méthodes expérimentales de relaxation a
été plus lent. La difficulté de chauffer par effet Joule n'y est certainement pas
étrangére. En 1953, Carrington et Davidson!® étudierent la réaction N>O4 &2 2NO;
dans un tube A ondes de choc. Dés lors, différentes techniques comme le saut de
température induit par un champ de radiofréquencelg'zo, le saut de température

22

induit par laser®! et la technique du jet moléculaire*~ sont apparues.

1.3 OBJECTIFS

Le but de ce travail est 1'étude de réactions unimoléculaires de basse
énergie d'activation et d'enthalpie de réaction. Il existe un grand nombre de

techniques expérimentales comme la photolyse éclair?3, I'absorption

24 ou la résonance magnétique nucléaire? pour l'étude cinétique de

d'ultrasons
telles réactions. Dans le cadre de ce travail, notre choix s'est porté sur une
technique de relaxation, laquelle est basée sur la perturbation d'un équilibre par
la variation rapide d'un parametre auquel la constante d'équilibre est sensible.
Nous avons retenu la technique du saut de température en phase gaseuze induit

par une impulsion laser. Les raisons de ce choix sont multiples :

- I'étude est en phase gazeuse, ce qui permet de simplifier le mécanisme
réactionnel en supprimant les interactions avec un solvant.



- la rapidité de chauffage du mélange réactionnel par l'emploi d'une impulsion
laser de courte durée.

- l'applicabilité de la technique pour de vastes domaines de temps de relaxation et
de concentration des systémes étudiés.

- la détection aisée des réactants et/ou des produits par spectroscopie UV-visible.
- des études préalables ont donné des résultats encourageants26.

Pour nos études, cette technique est appliquée de la manidre suivante: dans une
cellule thermostatisée contenant le systéme 2 étudier en équilibre, un exces de gaz
inerte et une faible quantité de gaz absorbant dans l'infrarouge, on induit un saut
de température par l'absorption de l'énergie émise par un laser 3 CO;. La
molécule qui absorbe, par exemple le tétrafluorure de silicium, est
vibrationnellement excitée par l'absorption du rayonnement infrarouge. Cette
molécule excitée se relaxe par transfert d'énergie lors de collisions avec le gaz
inerte en excés. On obtient ainsi un milieu réactionnel a plus haute température.
Suite a ce chauffage, qui est rapide par rapport 2 la vitesse de réaction du systéme
mesuré, les concentrations des différentes especes du systéme se réajustent au
nouvel équilibre. La variation d'un des constituants est suivie par spectroscopie
UV-visible, ce qui permet d'obtenir un signal du type de la figure (1.1 b) et ainsi
de déterminer la constante de relaxation du systéme étudié. Connaissant la
constante d'équilibre du systéme et les concentrations a I'équilibre, on peut
déterminer les constantes de vitesse du systéme.

L'étude de la dimérisation du dioxyde d'azote en tétraoxyde d'azote nous a
permis de vérifier la validité de notre appareillage expérimental. Ce systéme est

bien connu thermodynamiquement27

et la cinétique a été étudiée par différents
auteurs'82628_ par 1a suite, des systemes comme la dissociation du trioxyde
d'azote en dioxyde d'azote et monoxyde d'azote ainsi que l'isomérisation de
I'acroléine et du 1,3-butadiéne nous permettront de vérifier si la théorie des

réactions unimoléculaires est toujours applicable.
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CHAPITRE 2

A LA DECOUVERTE DES BASES THEORIQUES

DES REACTIONS UNIMOLECULAIRES

2.1 INTRODUCTION

Au début du 20°™me siacle, de nombreuses réactions en phase gazeuse étaient
connues comme des réactions de 1¢f ordre et ainsi considérées comme des réac-
tions unimoléculaires. En fait, beaucoup de ces réactions, comme les pyrolyses de
cétones, d'aldéhydes et d'éthers, ne suivent pas un processus unimoléculaire
comme la théorie le définit, mais sont du type réaction en chaine. Devant cette
complexité, les études récentes de ces réactions sont devenues importantes pour
le développement de la théorie des réactions unimoléculaires.

Le probléme central se résume a la question :

" Ou la molécule réactante acquiert-elle 1'énergie d’activation

nécessaire pour que la réaction se réalise 7 .

En 1919, Perrin! propose I'hypothése d'une activation par radiation: les
molécules acquierent de l'énergie par I'absorption de radiations infrarouge émise
par les parois de la cellule ot a lieu la réaction. La constante de vitesse pour une
réaction de premier ordre est ainsi donnée par :

k = cst exp(— %%) (2.1)

V = fréquence de la radiation infrarouge
k = constante de Boltzmann
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D'une part, Langmuir2 a rapidement montré que la densité de la radiation
infrarouge émise par les parois de la cellule, a la température de I'expérience,
n'était pas suffisante pour observer une réaction, d'autre part, des expériences ont
mis en évidence que la radiation infrarouge est généralement ineffective dans les
processus photochimiques. Ces découvertes ont condamné la théorie de la
radiation au profit d'une théorie des collisions moléculaires.

En 1923, Christiansen et Kramers® ont proposé le schéma réactionnel suivant :

k
1
A+ A = A* + A Activation / Désactivation
k,
ks
A¥ —— B¥ Formation d'un produit
riche en énergie
k,
B*Y + A - A* 4+ B Activation d'une molécule

réactante

Cette théorie suppose que le produit est riche en énergie et que, par collisions, le
réactant est activé. En appliquant 1'état quasi-stationnaire aux espéces A* et BY, il
est facile d'obtenir une vitesse de réaction du type :

_ dlAl | kaky.
v=-S8 —k3[A]~( X )[A] (2.2)

La concentration de A* 2 I'équilibre est proportionnelle 3 la concentration de A,
et la vitesse globale de réaction est de premier ordre.

Cette théorie est insatisfaisante pour deux raisons: premierement, la plupart
des réactions unimoléculaires sont endothermiques et, de ce fait, ne donnent pas
des produits ayant une énergie interne suffisante pour réexciter des molécules
réactantes; deuxi®mement, il est démontré que l'adjonction d'un gaz inerte
augmente souvent la vitesse de réaction d'un processus unimoléculaire, or, dans
le modele, on s'attendait 4 une diminution de la vitesse globale de la réaction car
I'excés d'énergie produit par la molécule B* va étre récupéré par la présence du
gaz inerte.
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L'importance des collisions moléculaires dans un processus d’activation a été
finalement établie lorsque I'on a démontré que la constante de premier ordre
d'une réaction unimoléculaire n'était pas une vraie constante mais diminuait a
basse pression.

2.2 THEORIE DE LINDEMANN

Lindemann#4 et Christiansen® ont publié simultanément des idées sur la
théorie des réactions unimoléculaires, donnant naissance a la théorie de

Lindemann.
Le concept de cette théorie peut étre décrit selon :

10 Par collisions, une certaine fraction des molécules sont excitées et posseédent
un excés d'énergie par rapport a l'énergie critique nécessaire pour que la
réaction se fasse. La vitesse de ce processus d'excitation dépend de la
vitesse de collision bimoléculaire. Dans le cas général, on peut écrire ce
processus selon :

ky
A+ M — A* + M 2.3)

M peut représenter le produit, une molécule de gaz inerte, ou une seconde

molécule réactante.

20 Les molécules excitées sont désexcitées par collisions. Il s'agit du processus
inverse de I'équation (2.3) et on I'écrit :

kZ
A + M —— A + M 24)

La constante de réaction k; est indépendante de I'énergie et est égale a la
fréquence de collisions Z, entre A* et M, en admettant que chaque collision
provoque la désactivation.

3¢ Le processus de dissociation unimoléculaire ou d'isomérisation se décrit

comme :
ks
A* —= B 4+ C 2.5

La constante de vitesse est indépendante de l'énergie contenue dans A*.
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Quand Lindemann a proposé pour la premiére fois sa théorie, il croyait que
I'énergie critique acquise par la molécule réactante était de I'énergie de rotation.
Bien que la théorie RRKM, développée plus loin dans ce chapitre, considere que
I'énergie rotationnelle est parfois importante, ce n'est sans doute pas la
contribution majeure de I'énergie de la molécule, qui est usuellement de
I'énergie de vibration. De plus, le processus d'activation est largement considéré
comme un transfert d'énergie translation-vibration.

Le mécanisme décrit par les équations (2.3) a (2.5) et l'application de 1'état
quasi stationnaire a la molécule A* nous permet d'écrire une vitesse globale de
réaction du type :

kks[A (kﬂq )[A]
v = _d[A] = kalA*] = 1ig[A]M] ko (2.6)
dt koMl+ks ;. k3
ko [M]
On peut réécrire cette équation sous deux formes limites :
10 A haute pression ou a concentration élevée de M
alM >> ks = v =K ag - ) (27)
2

ke correspond & la constante de vitesse de la réaction unimoléculaire dans
le domaine limite haute pression.

20 A basse pression ou A faible concentration de M

oMl << k3 = vy = k1 [AIIM] = kpim [A]IM] (2.8)

On voit donc que la théorie de Lindemann prédit un changement de l'ordre de la
réaction selon la pression totale du systéme. Ceci est mis en évidence dans la
décroissance de la constante de vitesse de pseudo-premier ordre, kyni, avec la

concentration, selon l'équation :

Kuni = ,J_(M) - ki[M] = ke (2.9)
(Al at ko 1[M]
1 +(k3 LY 2



En reportant le logio(kuni) = f(log10[M]) on obtient la courbe fall-off qui relie les
deux cas limites des équations (2.7) et (2.8).

Si I'on compare la théorie de Lindemann aux résultats expérimentaux de
Rabinovitch et Michelé, basés sur l'isomérisation du cis-2-buténe en trans-2-
buténe, on observe une grande différence entre la courbe fall-off calculée et la
courbe fall-off mesurée. Cette observation est générale pour tous les calculs
effectués avec le modele de Lindemann’. L'erreur principale provient du calcul
de k1 par la théorie des collisions:

ki = Z1 exp{- k_EOf) (2.10)

Cette équation donne une constante de vitesse de réaction qui est fonction d'une
fréquence de collision Zj et d'une énergie cinétique Eg, sans tenir compte de
I'énergie interne de la molécule. La conséquence de cette erreur se reporte sur la
constante de vitesse de la réaction de dissociation k3 que l'on écrit a partir de (2.7):

k3 =(%1kﬁ‘i) (2.11)

En utilisant la relation (2.10), avec ky = Zy = Zy et E. = Eg, E., est l'énergie
d'activation pour la condition limite haute pression,alors (2.11) devient :

E..
A exp(« -——) Za
e VKT 7 A (2.12)

(k3) Lindemann = E =
Z1 exp(— ——Q)
kT

Pour des réactions de dissociation, le facteur préexponentiel A.. déterminé
expérimentalement , vaut environ 1013.5 5-1. Par conséquent, la théorie, sous
cette forme, ne peut pas donner une valeur de kg différente de la fréquence de
vibration, valeur qui n'est pas correcte dans tous les cas.

Les travaux de Rabinovitch ont montré que le modele de Lindemann donne une
valeur de k3 trop grande par rapport a l'expérience et, inversément, que la valeur
de kq doit étre plus grande que celle calculée par (2.10). Une amélioration de cette
théorie, pour le calcul de ki, a été faite en tenant compte de I'énergie dans les
degrés de liberté de la molécule. Ce modele est appelé "Théorie de Lindemann-
Hinshelwood".
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2.3 THEORIE DE LINDEMANN-HINSHELWOOD

En 1927, Hinshelwood® a développé une alternative a la théorie de

Lindemann, en suggérant qu'une partie de I'énergie nécessaire a la réaction peut
étre tirée de l'énergie interne de la molécule réactante. Ainsi, la probabilité
qu'une molécule posséde une énergie plus élevée qu' Eg augmente avec le
nombre de degrés de liberté, ce qui contribue & augmenter également la vitesse
d'excitation.
Hinshelwood a montré que la probabilité quune molécule posséde une énergie
totale plus grande qu'Eg dans "s = 3N - [6;5]" degrés de liberté ([6;5] pour une
molécule [non-linéaire;linéaire]) est plus élevée que le terme exp(-Eg/KkT) et est
approximativement égale a (Eg/kT)s1 [(s-1)!]-} exp(-Eg/kT). La constante de
vitesse k1 selon (2.10) devient :

Ky = (s_ZIf)T (EE-ﬂf)S'l exp{- f-%) (2.13)

La constante de vitesse a haute pression, en accord avec la théorie de Lindemann-
Hinshelwood, est donnée par :

ko = Kika _ k3 ‘ (fﬁ) sl exp(- E*’-) (2.14)

On peut donc voir que l'augmentation de la constante de vitesse k1, pour k., =
constante, diminue la constante de vitesse k3. Dans la théorie de Lindemann-
Hinshelwood, la constante k3 est indépendante de 1'énergie de la molécule

"t

excitée et n'est fonction que du nombre de modes de vibration "s". D'autre part,
le temps de vie T = 1/k3 de la molécule excitée augmente lorsque la molécule
peut stocker son énergie dans un grand nombre de degrés de liberté.

En comparant les résultats de Rabinovitch avec cette théorie, on observe un
désaccord sur la pression de transition, correspondant a kyni = ke /2, entre la
limite basse pression et la limite haute pression. Le résultat obtenu par le calcut
est beaucoup plus grand. Ce désaccord provient du nombre de modes de
vibration "s" trop élevé. A priori, la méthode de calcul de ce nombre n'est pas
adéquate pour cette théorie, car d'une maniere générale, ce nombre est environ
1,5 fois trop grand7. De ce fait k3, aussi bien que kj, est réellement une fonction de
I'énergie que posséde la molécule réactante. Il est intuitivement possible que k3
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augmente avec I'énergie en exces, par rapport a I'énergie critique Eg, que posséde
la molécule.

Afin d'améliorer ce modele, il est nécessaire de tenir compte de la distribution
d'énergie dans la molécule excitée pour le calcul des constantes de vitesse kj et k3.

2.4 THEORIE DE RICE-RAMSPERGER-KASSEL (RRK)

Entre 1927 et 1932, Rice et Ramsperger™10 ainsi que Kassel'!13 ont développé
en paralléle une théorie afin d'améliorer la théorie de Lindemann-Hinshelwood.
Pour cela, ils tiennent compte d'un processus d'activation et de désactivation par
collisions comme Lindemann-Hinshelwood, mais ils considerent que la vitesse
de conversion d'une molécule excitée en un produit est une fonction de la
répartition de I'énergie dans la molécule excitée. Le mécanisme selon cette
théorie peut s'écrire :

8k, (E—E+3E)
A + M Agopesy + M 2.15)
kZ
O K®
Ag)y —= P (2.16)

La contribution de RRK est directement liée au développement d'une expression
de k, en fonction de I'énergie.

La base de la théorie classique!! formule: la constante de vitesse est
proportionnelle & la probabilité qu'un systéme a "s" oscillateurs, ayant une
énergie totale E supérieure a I'énergie critique Eg dans un des oscillateurs,
transforme la molécule excitée en produit. Cette version classique donne un
résultat en bon accord avec les expériences de Rabinovitch en prenant une valeur
de "s" égale 2 la moitié du nombre d'oscillateurs dans la molécule. A priori, il est
probable que tous les oscillateurs ne contribuent pas a la réaction; toutefois ce
n'est pas certain que la valeur de "s" soit toujours la moitié du nombre
d'oscillateurs.

Kassel a également élaboré une théorie quantique basée sur une molécule
possédant "s" oscillateurs identiques ayant chacun une fréquence v. L'énergie de
cette molécule est exprimée en quantas et le nombre critique de quantas est
donné par m = Eg/hv. La constante de vitesse k,(E) est ainsi proportionnelle a la
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probabilité que s oscillateurs posseédent n quantas (n = E/hV) et que l'oscillateur
choisi pour la réaction contienne m quantas. On peut ainsi écrire:

n! (n-m+s-1)!

(n-m)! (n+s-1)! 2.17)

Probabilité (Energie > m quantas) =

ou la probabilité est une combinaison de (n-m) quantas répartis dans (s-1)
oscillateurs. On obtient pour la constante de vitesse :

B n! (n-m+s-1)!
ka(nhv) = Am (2,18)

L'expression utilisée pour k;(E) est similaire au développement de Lindemann-

Hinshelwood que l'on écrit'>13:

ki(nhv) = ky [exp(- ﬁ—\l’:}} " ( 1- exp(— -h-y—))s %:—:—:% (2.19)

La vitesse de réaction globale est obtenue si 'on somme tous les niveaux discrets
d'énergie. On obtient ainsi :

oo

L - Z ki(nhv) ka(nhv) (2.20)

nem ka

L'équation correspondante pour kynj dans la région du fall-off devient :

= aP (p+s-1}
Kemi (s-1)1
funi _ (1.¢)8 Y (2.21)
Koo p=0 1 +(k2?M] (p+m) (p+s-1)
(p+m+s-1)t

avec p =n-m et o= exp(- —ﬁé’f)
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On peut donc voir que la théorie de Kassel utilise la méme valeur de "s" pour k;j
et ka ainsi que les mémes valeurs v pour les fréquences des oscillateurs de la
molécule excitée et du complexe activé. Cette seconde hypothese est trop simple
et va étre abandonnée dans les théories futures.

14,15

Eyring a formulé une théorie du type Kassel en prenant une molécule

non

excitée possédant un nombre d'oscillateurs "s" a des fréquences Vi (i=1 - s) et
un complexe activé possédant (s-1) oscillateurs avec des fréquences différentes
VT (=1 s-1). Par la théorie de la mécanique statistique classique, il a obtenu

une équation pour la constante de vitesse k,(E) :

S

ITvi

i _ s-1
kaE) =| = (~—EEE°) (2.22)
#
I1v;
1

Cette relation fait apparaitre un facteur de l'ordre de grandeur des fréquences de
vibration. De plus, le terme en énergie tient compte de I'influence des rotations
internes de la molécule.

En conclusion, l'approche statistique quantique de la théorie RRK, pour la
calculation de k,(E), donne des résultats en bon accord avec les résultats
expérimentaux et formera la base de la théorie RRKM développée dans le
chapitre suivant.

2.5 THEORIE DE RICE-RAMSPERGER-KASSEL-MARCUS (RRKM)

Clest en 1952 que Marcus!®, sur la base de recherches en collaboration avec
Ricel?, développera une nouvelle théorie sur la base du modeéle RRK. Cette
nouvelle théorie, nommée RRKM, est la théorie la plus réaliste et la plus
performante pour traiter les réactions unimoléculaires.

Le schéma réactionnel de ce modele est décrit ci-dessous :

8k, (B*—E*+5E")

*

A+ M O A ) ¢ M 229
kZ



NE)

A(E*) — - A Produit (2.24)

A partir de ce schéma, on peut écrire une équation pour la constante de vitesse
globale de premier ordre semblable a (2.9) :

2 k(g 5" 4 587)
uni = _E\TT = < (2.25)
t L KalE)
. ko[M]
E =Ep

On trouve essentiellement deux nouveaux principes dans le traitement
RREM 1617
- Premiérement, la constante de vitesse ki de la réaction d'activation est évaluée
en fonction de I'énergie, par une approche de la mécanique quantique statistique.
La constante de vitesse de désactivation kp est, quant a elle, indépendante de
I'énergie, et est souvent égale au nombre de collisions Z multiplié par un
coefficient tenant compte de l'efficacité de collisions.
- Deuxiémement, l'évaluation de la constante k,(E*) se fait par l'application de la
théorie de la vitesse absolue (Absolute Rate Theory)lg.
Dans ce but, la réaction de formation des produits est décrite en deux étapes (2.24)
afin de bien distinguer la molécule excitée A* du complexe activé A™.

La molécule excitée A* est définie comme étant une molécule possédant dans
ses degrés de liberté une énergie E* plus grande que I'énergie critique Eg au-
dessous de laquelle une réaction ne peut pas avoir lieu. La molécule excitée a un
temps de vie plus élevé que sa période de vibration ( = 10-13 5 ) car il dépend des
valeurs de kp[M] et ka(E*) respectivement. Son temps de vie est typiquement
compris entre 10-9 et 104 secondes.

Le complexe activé A* est une espéce intermédiaire entre les réactants et les
produits. I est caractérisé par une configuration correspondant au sommet de la
barri¢re d'énergie entre les réactants et les produits. La conversion de I'état A* est
exprimée en terme de mouvements de translation le long de la coordonnée de
réaction'®. Il ne se transforme pas dans les directions autres que la coordonnée de
réaction. Contrairement a la molécule excitée, son temps de vie n'est pas
mesurable. Un état excité A* peut donner plus d'un complexe activé A™ parce
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quil y a différentes possibilités de distribution de I'énergie entre la coordonnée
de réaction et les degrés de liberté de rotation et de vibration du complexe. La
vitesse de réaction ka(E*) peut étre évaluée comme étant la somme des
contributions de tous les complexes activés possibles.

Afin de pouvoir évaluer I'équation (2.25), il est nécessaire de classifier
l'énergie et les degrés de liberté de la molécule réactante. La théorie RRKM utilise
la mécanique statistique pour calculer les concentrations & I'équilibre des espaces
A* et A” et pour évaluer les nombreuses voies distribuant l'énergie entre les
différents degrés de liberté de la molécule.

L'énergie fixe qui ne peut pas étre redistribuée, par exemple 1'énergie de
vibration au point zéro de la molécule, est sans intérét. Par contre, une certaine
quantité de I'énergie contenue dans la molécule n'est pas fixe, donc libre, et se
répartit dans les niveaux de vibrations, de rotations et de translations de la
molécule. En particulier, I'énergie de vibration de la molécule, exceptée l'énergie
au point zéro, est sujette A une redistribution statistique rapide.

L'énergie de rotation pose, quant 2 elle, plus de difficultés. Elle peut bien
contribuer & la réaction - la force centrifuge contribuant a la rupture de la liaison
de la molécule - mais elle peut la limiter également car le moment angulaire
total doit étre conservé lors de la réaction. Il en résulte que si le degré de rotation
libre de la molécule reste dans le méme état quantique durant la réaction, le
mode est appelé adiabatique. Dans ce cas, l'oscillateur est conservé durant la
réaction. Un oscillateur qui disparait lors de la réaction est, quant a lui, appelé
non-adiabatique. Un échange d'énergie entre un mode adiabatique et un autre
degré de liberté n'est pas aléatoire car si le moment d'inertie change, I'énergie de
rotation doit aussi changer, ce qui affecte la vitesse de réaction.

La théorie RRKM admet que tous les degrés de liberté non-adiabatiques de la
molécule sont actifs et qu'ils contribuent a la réaction. Marcus!® a mis en
évidence que certains modes sont inactifs bien que non-adiabatiques; ces degrés
de liberté échangent de I' énergie entre eux et ainsi ne peuvent pas contribuer 2
I'énergie requise pour surmonter la barriere d'énergie potentielle.

Un autre point important de la théorie RRKM est la signification des
différents termes d'énergie utilisés. La figure 2.1, ci-dessous, illustre ces différents
termes pour une réaction unimoléculaire simple.
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Niveaux d'énergie de la molécule réactante

X

}
Er 5

A

Figure 2.1 : Hlustration des différentes formes d'énergie
pour une réaction unimoléculaire.

Une molécule excitée A peut étre définie comme ayant une énergie E*¥,
contenue dans ses différents degrés de liberté, supérieure 2 I'énergie critique Eg
au-dela de laquelle la réaction se produit.

L'énergie critique Eq est définie comme étant la différence d'énergie des niveaux
fondamentaux des molécules A* et A. L'énergie E* peut comprendre deux types
d'énergie non fixes, I'énergie vibrationnelle Ey et I'énergie rotationnelle Ef; on
écrit aussi E* = Ey + Fr . L'énergie totale non fixée du complexe activé est notée
E”. Cette quantité d'énergie provient de I'énergie non fixée de la molécule activée
A" a partir de laquelle le complexe activé est formé. L'énergie E* peut, tout
comme l'énergie E, contenir un terme vibrationnel Ef; et un terme rotationnel
Ef. L'énergie du complexe activé posseéde également une quantité d‘énergié,
notée x, associée au mouvement de translation de A* le long de la coordonnée de
réaction. Les différentes possibilités de distribution de 1'énergie entre la vibration,
la rotation et la translation le long de la coordonnée de réaction sont un facteur
important pour déterminer le nombre d'états quantiques. Ces états permettront
d'obtenir E* ou E” et 3 partir de 1a de trouver les concentrations de A* et A* en
équilibre.



En évaluant les termes de l'expression (2.25)7 on obtient finalement une
équation pour la constante kyp;j selon la théorie RRKM :

oo

/ § ez \e>q>(- ) g

E
L*Q ex 0) \ #
Kani = —— T/ Evr ’ (2.26)
hQi L Kl B+ E?)
ko[M]
E*=0

L” représente la dégénérescence du chemin de réaction, c'est-a-dire
le nombre de complexes activés de symétries différentes formés par
la molécule réactante.

Q1, Q2 représentent la fonction de partition de rotation
respectivement de vibration de la molécule réactante.

#yE E*
kd Eg + E*) = —---Ii—glm—-—- > ) (2.27)
hQ N{Eo+ B 5o

N*(Eg + E*) correspond 2 la densité d'états de A* possédant une
énergie Eg + E*

Les limites haute et basse pressions sont obtenues facilement en posant [M] — oo,
respectivement [M] —» 0 dans l'équation (2.26). On obtient’ finalement pour les
deux cas limites :

ko = 1 KT % expl- 22} (2.28)
et
Kbim = Qe XP( } ko exp(— %) (2.29)

Le schéma réactionnel décrit dans le modele RRKM et les équations (2.26) a (2.29)
montrent que les différentes constantes de vitesse sont fonctions d'une part des



fonctions de partition des différents intermédiaires de réaction, d'autre part de
I'énergie du complexe activé E*.

L'évaluation exacte de telles équations, passant par le calcul du nombre d'états
quantique du complexe activé et de la densité de ces états, est assez laborieux. Cela
a suscité un certain intérét pour des travaux visant & calculer plus simplement les

constantes de vitesse dans les deux cas limites.

2.6 THEORIE DES REACTIONS UNIMOLECULAIRES A BASSE PRESSION

Au début des années 1970, Troe a proposé un modele théorique pour
'évaluation des constantes limites des réactions unimoléculaires19-22,

Ce modele a été utilisé pour I'évaluation de tous les systemes étudiés dans ce
travail. Le développement que nous allons présenter ici est assez général, chaque
terme du modele étant expliqué dans le chapitre 3 en l'appliquant au systeme
N20O4 == 2NO).

L'expression de la constante de vitesse a basse pression peut s'écrire!? :

ko = B kg (2.30)

¢ représente Vefficacité collisionnelle et k¢ la constante de vitesse de collision
P 0

forte (" strong collision "). ky est définie par?3:

K = MMIZY (2.31)

Z représente la fréquence de collisions, fj est la population & 'équilibre dans 1'état
moléculaire i. La somme s'étend sur tous les états dissociants instables. En
transformant?® la somme de la relation (2.31) en intégrale, on obtient :

oo

k(s)c = [M]Zuj dE f(E) (2.32)
Ep

que l'on peut réécrire sous la forme (2.33) si l'on considere que les états
moléculaires ne sont pas seulement distinguables par leurs énergies E, mais
également par le moment angulaire, représenté par le nombre quantique J.
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kg = [MlZy f dj f dE £(E,J) (2.33)
0 E])

Eo()) représente le seuil d'énergie d'une molécule ayant un moment angulaire J
pour que la réaction soit possible.

Z1 est la fréquence de collisions selon Lennard-Jones?* pour une concentration
unité de gaz thermaliseur M.

Dans cette formulation, ki est calculée comme une série d'approximations dans
laquelle on ajoute au systéme de plus en plus de complexité. Par cette procédure,
on arrive & une constante de vitesse qui est le produit de plusieurs facteurs qu'il
est facile d'interpréter et de calculer séparément.

La premiere approximation considere le modele de I'oscillateur harmonique
simple dont I'énergie ne dépend que de la densité des états vibrationnels Pvib(E)
proches de I'énergie critique Eg, Dans ce cas, la fonction de distribution f(E) vaut :

_ Pib,{Eo) E -
R = ~en ap(ﬁ) E=Eq (2.34)

Pvib,h(Eg) correspond 2 la densité d'états des oscillateurs harmoniques et Qyip la
fonction de partition de vibration de la molécule réactante. Les effets de
l'anharmonicité de l'oscillateur sur la densité d'états vibrationnels sont
introduits sous la forme d'un facteur anharmonique Fynp calculé selon :

pvib(EO) (2.35)

Fanh = ———

Pvib,(Eo)

avec Pyin(Ep) correspondant a la densité des états de vibration anharmonique au
seuil d'énergie Eg.

Un des aspects négligés jusqu'ici est la dépendance de I'énergie en fonction de la
densité des états vibrationnels harmoniques. Cette correction est décrite par le
facteur Fg:

o oo_(iE pVib,h(E) _(E-E())
s LOkT Pvib,h(Eo) exP{ KT } (2.36)



I est également nécessaire de tenir compte de la dépendance du seuil d'énergie et
de la densité d'états de vibration sur les états de rotation de la molécule. 11 s'agit
de calculer le produit pyip,n(Eq) exp (-Eg/kT) pour chaque état de rotation de

la distribution a I'équilibre des états rotationnels. Pour Eg, on utilise le seuil
d'énergie vibrationnelle correspondant. On obtient ainsi I'expression :

Tmax Min{J,Nmax)
1 _Erot (IN)
Frot = O fo dJ fo dK g(],N) exp{ kT )

(2.37)

Pvib,h { Eo () - Erot (,N) } _{Eo()- Erot (I,N) - Eo )
> Pvib,h (Eg) QXP{ kT }

Qrot exprime la fonction de partition de rotation, calculée en considérant que la
molécule est de symétrie "toupie” (symmetry top) et définie par les nombres
quantiques J et N. Eg(J) est le seuil d'énergie de réaction pour une molécule ayant
un nombre quantique J. La dégénérescence g(J,N) est donnée par:

=225 +1) pour N >0
g(:N) (2.38)
=2f+1 pour N =0

L'énergie de rotation vaut :

Erot(N) = BJ(J+1) + (A-B)NZ (2.39)

A et B sont les constantes rotationnelles de la molécule réactante.

Finalement si une rotation interne libre ou possédant une barriere d'énergie
est présente, elle est décrite par un facteur de correction frot int. La constante de
vitesse a basse pression a ainsi la forme générale suivante :

ib,h(E) kT
kg™ = [M] Zyy { ‘Bﬂ—d‘,—b"—* } eXP(- f%) Fanh Fg Frot Frotint ~ (2.40)
Vi

Cette relation est la base de tous les calculs des constantes de vitesse A basse
pression présentées dans ce travail.



2.7 THEORIE DES REACTIONS UNIMOLECULAIRES A HAUTE PRESSION

Apres avoir donné une expression de la constante de vitesse a basse pression,
nous allons faire un développement similaire pour la haute pression. Comme
pour le précédent paragraphe, nous nous limiterons a une description générale
du modele, le développement de chaque terme faisant preuve d'une attention
particuliére dans le chapitre 3.

Un modele de calcul de la constante de vitesse a haute pression a été élaboré
par J.Troe?? en se basant sur le modéle statistique du canal adiabatique (SACM)
développé par Quack et Troe?> %7,

La constante de vitesse & haute pression, d'une réaction thermique
unimoléculaire peut s'exprimer par :

ko - AT % expl- K (2.41)

Dans ce modéle, nous garderons la notation de l'auteur pour le complexe activé,
c'est-a-dire * et non plus * comme dans les paragraphes précédents.

Eg représente le seuil d'énergie du canal réactant le plus bas en énergie. Q et Q"
sont les fonctions de partition du réactant, respectivement du complexe activé. Q
et Eg sont exprimés pour le méme niveau d'énergie zéro. Dans le langage du
modele SACM, Q* est donné par une fonction de pseudopartition, fonction d'un

seuil d'énergie Eg;, pour chaque canal individuel® :

Q=3 &)_kaEo) (2.42)
i

Cette relation peut également étre exprimée en fonction du nombre de canaux
ouverts W' (E,]) pour une énergie totale E et un moment angulaire total J . Dans
ce cas, (2.42) devient :

oo

Q = (21+1)rw*E,J xpl- E-Eo) dE (2.43)
By | WD est H)



Les équations (2.42) et (2.43) illustrent le probleme central de la théorie statistique
qui consiste a déterminer le schéma de distribution d’énergie pour les seuils
d'énergie Eg; des canaux réactants.

Cette évaluation a été faite par différentes approches comme la théorie du
complexe activé, semblable 2 la formulation de la théorie RRKM”-1516 bagée sur
le calcul du nombre de canaux ouverts WHE,J) d'un ensemble d'oscillateurs
harmoniques.

Une autre approche suppose que les états d'un canal individuel ouvert sont
supérieurs a I'énergie des états de la molécule produite. Alors la conservation du
moment angulaire total peut étre considérée comme exacte. Cette approche est
connue sous le nom de "phase space theory" ot "loose activated complex
theory"28730. Elle est caractérisée par le fait qu'elle tient compte des contributions
des oscillateurs harmoniques et des rotors libres. Plus récemment, différentes
voies ont essayé de combler le trou entre la théorie du complexe activé rigide,
complexe ne possédant pas d'autres rotations internes que celles de la molécule
réactante, et celle du complexe activé déformé qui posséde des degrés internes de
rotation que ne possédait pas le réactant.

Troe??

a essayé d'avancer dans cette direction en se basant sur la théorie
statistique des canaux adiabatiques. Il a analysé le schéma de distribution
d'énergie d'un canal de seuil d'énergie Eg; selon une voie empirique. Apres
séparation des coordonnées, il a introduit le schéma d'énergie dans une théorie
statistique simple semblable a la théorie RRKM. Pour les oscillateurs détendus
(loosening oscillators), le schéma d'énergie des seuils d'énergie des canaux ne
correspond ni aux oscillateurs harmoniques ni aux rotors libres ou aux rotors
possédant une barriere d'énergie. Par conséquent, il résulte une fonction de
partition peu commune pour le complexe activé. L'extrapolation entre la théorie
du complexe activé rigide et déformé est faite avec le parametre ¢ de la théorie
SACM. Ce param2tre décrit, en premiére approximation, le changement du canal
potentiel le long de la coordonnée de réaction par rapport a un potentiel de type
Morse utilisé dans le modele SACM. Ainsi, apres résolution du modeéle SACM

22

donné par Troe**, on obtient les différents termes définis dans la relation :

Krec,

* * ;1_
)_3~ QallA) Qcent FaM o

- kl( I
h | 2npkT Qel(B) QellC) Qrot(B)Qrot(C)

(2.44)

b
T Ghesf-45



H représente la masse réduite des réactants et des produits. Les fonctions de
partition centrifuge et vibrationnelle, le nombre de symétrie 0*, ainsi que le
facteur de correction du couplage du moment angulaire Fam, se rapportent au
complexe activé.

Comme pour le cas du paragraphe précédent , cette équation de la constante de
vitesse & haute pression est la base de tous les calculs effectués dans ce travail.

2.8 REACTIONS UNIMOLECULAIRES DANS LA REGION FALL-OFF

La théorie RRKM nous donne la relation (2.26) comme expression de la
constante de vitesse en fonction de la pression. Cette expression est assez difficile
a résoudre de manilre analytique. Un modele assez simple31,32 permet d'obtenir
des résultats tout a fait comparables a la théorie RRKM. Si on se réfere aux
équations (2.7),(2.8) et (2.9) on obtient une expression sous forme réduite du type :

ko
B L) 245
iy LH(km) (2.45)
keo

Cette équation est définie par un facteur de Lindemann-Hinshelwood Fy pi(ko/ke)
qui donne une valeur de k extrapolée entre les limites basse pression (kg = k3[M])
et haute pression (k..). C'est la maniere la plus simple de décrire la région fall-off
d'un systéme, mais elle ne tient pas compte du fait que ki et k3 sont fonctions de
I'énergie de I'état excité et du complexe activé. Afin d'en tenir compte, Gilbert et

3!

ses collaborateurs3? ont formulé une expression du type :

ko
k| ke | pscfko) pwe[ko
. 1+59_ F (kw) F (km) (2‘46)
Koo

On retrouve dans le terme de droite le facteur de Lindemann-Hinshelwood, un
facteur d'élargissement ("broadening factor") F*¢ pour les collisions fortes et un
facteur d'élargissement F*< pour les collisions faibles.

L'évaluation du facteur F*%(kg/k..) s'est faite en calculant, pour un systéme
conny, la courbe fall-off de deux maniéres; d'une part en résolvant l'équation de
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Lindemann-Hinshelwood et dautre part en utilisant la théorie RRKM. La
différence entre ces deux courbes correspond au facteur FS¢(ky/k..). La courbe
obtenue par différence est une fonction quasiment symétrique par rapport a
ko/ke = 1 appelé "centre de la courbe fall-off*. Ainsi un nouveau facteur est

donné par :

Feent = F¢ (llfi = 1) (2.47)

Le facteur F¥“(ko/ke) décrit toutes les influences des collisions faibles sur la
forme de la courbe fall-off. En résolvant I'équation maitressel® (“master
equation”) et en appliquant le modéle du transfert d'énergie par collisions®3, une
fonction trés similaire a celle obtenue pour F*“(ko/ke) est déterminée. FAC, = 0

pour un coefficient d'efficacité collisionnelle 3. = 1 est également défini.

Finalement, un facteur d'élargissement général qui tient compte des
collisions fortes et faibles F(ko/ke) est défini et 'équation générale pour décrire la
région fall-off s'écrit selon :

ko
ko F ke, 2.48
ke |k (ko/keo) (2.48)
avec :
log F (ko/ke) = 108 Feent - (2.49)
1 +{log (ko/k=) )
2.9 CONCLUSIONS

Comme on aura pu le constater tout au long de ce chapitre, le chemin
parcouru entre I'hypothése de Perrin et le modéle RRKM est particulierement
important. Différents chercheurs ont réussi, au cours du temps, a mettre en
évidence qu'une réaction unimoléculaire n'est pas un simple processus
engageant un seul état de la molécule réactante, mais au contraire un processus
ou I'ensemble des états vibrationnels et rotationnels intervient.

Troe a développé un modele d'une grande facilité d'utilisation. L'évaluation de
toutes les expériences de ce travail, a I'aide de ce modele, nous permettra de
mieux cerner la corrélation existant entre la théorie et I'expérience.
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CHAPITRE 3

ETUDE DE LA CINETIQUE DU SYSTEME

N204 = 2NO2

3.1 INTRODUCTION

La premitre question que I'on pourrait se poser a la lecture du titre de ce
chapitre est :
"Pourquoi étudier la réaction NoQO4 =m= 2NO; ?".

La raison premigre est que nous sommes en présence d'une réaction prototype
simple. Cela nous permet de tester la théorie présentée au chapitre 2 car :

- Ce systtme a l'avantage d'avoir une enthalpie de réaction relativement
faible, de I'ordre de 13 keal/mole, correspondant aux objectifs de ce travail.

- Les constantes thermodynamiques’ et physiques? sont facilement accessibles
dans la littérature.

- Les constantes d'équilibre du systéme en fonction de la température ont été

déterminées par différents auteurs>>.

- Des travaux®™!® ont été réalisés sur ce systéme selon plusieurs techniques.
Cela nous permettra d'évaluer la validité de notre appareillage en comparant nos

résultats aux travaux préalables.

Du point de vue expérimental, les especes en équilibre sont facilement
détectables par spectroscopie UV-visible'®17. Le dimere NpOy est incolore et est
présent en grande proportion 2 basse température. 1l absorbe fortement dans le
domaine UV autour de 250 nm. Le monomere NO> est, quant a lui, de couleur
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rouge-brun et posséde une large bande d'absorption dans le visible autour de 400
nm. Les deux espéces suivent la relation de Lambert-Beer, ce qui a été vérifié de
maniére expérimentale & partir de l'absorbance mesurée 2 une longueur d'onde
spécifique, permettant ainsi d'avoir acces aisément aux concentrations de
chacune d'elles.

Le choix de I'espéce observée pendant la réaction s'est porté sur la molécule de
NO; au détriment du N2Oy4. Les raisons de ce choix sont les suivantes:

-La molécule de NO; photolyse entre 398 et 244 nm pour former du NO a
I'état fondamental et de l'oxygene triplet, ainsi qu'entre 244 et 190 nm pour
donner du NO a I'état fondamental et de 'oxygene singuletls. Ainsi, comme le
NO; est observé entre 400 et 420 nm, il sera possible de mettre un filtre pour
couper toutes les longueurs d'onde, inférieures a4 400 nm, émises par la lampe

mercure-xenon du faisceau d'analyse.

-La molécule de N2Oy4 est observable autour de 250 nm, longueur d'onde ot
la molécule de NO; absorbe aussi légerement, cela nécessite une légere correction
du coefficient d'extinction molaire effectif. De plus, comme nous l'avons vu
précédemment, le NO; photolyse A ces longueurs d'onde.

3.2 RELATIONS CINETIQUES

La réaction étudiée est la suivante :

NoOy + M T 2NO; + M 3.1

Comme le choix de l'espece observée pendant la réaction s'est porté sur la
molécule de NO», on écrira donc une équation de vitesse en fonction de cette
espece :

dNO 2
__—Cft—Z]_t = 2 Kgigs [N204]t - 2 Koo [Noz]t 32

[NOzlt et [N2O4l sont fonction du temps



Dans l'équation cinétique, la concentration de M est inclue dans les constantes de
vitesse kgjss et kyec.
A Téquilibre, la variation temporelle de NO; est nulle et on obtient :

2
Kgiss _ NOl _ g (33)
l(re(: [N204]e e

On peut également écrire un bilan de masse valable en tout temps :
[NO,] = [NO.J, + 2NO4); (34)

[NO2J* est une grandeur constante, indépendante de la température et du temps.
Elle représente la quantité totale de NO, présent sous forme de monomere et de
dimere.

En utilisant la relation (3.4) dans (3.2), on obtient une équation différentielle 2

une seule variable :
NO *
S‘L‘—kdt ?Jt‘ = kdiss [NOZ] - kdiss [NOZJt - Zkrec{No}l]tz (3-5)

Cette équation montre que I'on veut traiter la variation de la concentration de
NO; en fonction du temps et de 14 obtenir les constantes de vitesse kgigs et krec.
Il existe trois manieres pour résoudre une telle relation:

10-La méthode numérique consiste a intégrer (3.5) pour de petits intervalles
de temps:

M = - kre&NOZ]tz - Kdiss [NOz]t + 2 kdiss [NOZ]‘ {3.5)

At

Cette méthode est longue et fastidieuse; en effet il faut ajuster les constantes krec
et kgiss, reliées entre elles par (3.3), puis il faut diminuer At jusqu'a ce que l'on
n'observe plus de changement dans la forme de la courbe pour un At = At/2.
Ensuite, seulement, on peut comparer la courbe numérique et la courbe

35



expérimentale. Si le résultat n'est pas bon, on recommence avec un autre couple

de constantes.

20-La méthode analytique consiste a intégrer I'équation différentielle (3.5)1%:

t=

1 1‘4 (- 4kred NOplt - kdiss - a) (- 4kred NOpli=g - kgiss + a) (3.5")
@ (- 4kred NO2Jt - Kaiss + @) (- 4kred NO2Ji=0 - kdiss - a) ’

a= \/ k<:12iss + 8 Kgiss krec [NO9] i

[NOgli=o correspond a [NO,J; avant la perturbation
[NOs]; est la concentration de NO; au cours du temps

Pour un couple arbitraire de valeurs possibles de kgjss et krec choisi, on se fixe
quelques valeurs de concentrations de NO; comprises entre [NOzlinitial et
[NO2lfinal- On calcule par la relation (3.5") le temps correspondant, puis on trace
une courbe analytique. La comparaison avec la courbe expérimentale peut alors
se faire.

Cette méthode est plus rapide que la précédente mais elle n'est réalisable que si
I'on peut obtenir une solution analytique de 1'équation de vitesse.

30-La méthode de la théorie de la relaxation?®, décrite dans le chapitre 1,
permet de résoudre aisément 1'équation (3.5) dans le cas d'un petit déplacement
de l'équilibre. Pour cela on pose :

[NO2Js = [NO2e, 7 - AINOt (3.6)

[NO2]e ¢ correspond a la concentration de NO3, au nouvel équilibre,
a plus haute température.

AINO2]; correspond a l'écart entre la concentration instantanée de NO» et
la valeur a I'équilibre vers laquelle elle tend.

D'autre part, la variation de la concentration de I'espéce observée est petite par
rapport a sa concentration a I'équilibre:

ANO2) << [NO) (3.7)
lim A[NO;) =0
t— o
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En introduisant I'équation (3.6) dans (3.5), on aura :

. g%]i = - Zkrec{ [NOZ]e,T( - ANO } 2. Kdiss { [NOz]e,Tf - AINOsJ; }
+ kdiss[NOZ] ) (3.8)

2
Pour de petites perturbations, les termes en <A{N02]t} sont négligeables, on
obtient ainsi une version simplifiée de (3.8):

d—A{%(lz‘]L = Zkrec[NOZJez,Tf + Kdiss [NOZ]e,Tf - Kkdiss [NOZTF
'(4krec [Noz]e,Tf + kdiss) A[NO9] (3.9)

La relation (3.3) appliquée a la température d'équilibre T donne :
2 krec [NO2L21¢ + KaisdNO2le 11 - katisdNO] ™ = 0 (3.10)

Ce qui nous permet de simplifier (3.9) et d'intégrer. On obtient finalement :

AINOo} \ 1
In = -[1¢ 3.11)
{A[NOﬂtzol g
avec:
1. Kdiss + 4 krec [NOZ]e,Tf (3.12)

i

Ainsi la pente de la droite In (A[INOz1t/ AINO3]i~0) en fonction du temps donne,
au signe prés, l'inverse de la constante de relaxation du systéme. D'apres (3.3) et
(3.12), on peut déduire les constantes de vitesse de dissociation et de
recombinaison selon :

X et

(3.13)

Krec

" K1t + 4[NOge 11
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1

T
. 4 {NOZ]C'I.E
Kc,Tf

Kdiss =

(3.14)

Cette méthode est particulidrement intéressante puisqu'une simple régression

linéaire donne immédiatement la valeur de 1/7T. Afin d'é

dvaluer les constantes de

vitesse selon (3.13) et (3.14), il est nécessaire d'avoir acces aux concentrations de

I'espéce observée avant, pendant et apres la perturbation.

Afin de bien comprendre la signification des différents termes utilisés dans

I'évaluation de la constante de temps de relaxation 1/

T, le schéma ci-dessous

nous donne le déroulement d'une mesure de saut de température.

Intensité

A

Iy

i
[
1 -
t Temps

Pour débuter, nous allons utiliser la loi de Lambert-Beer :

log (qu) = geff [NO] |

Figure 3.0 :

Signaux mesurés lors
d'une expérience de
saut de température. I,
I correspondent a l'in-

tensité lumineuse me-

surée avec la cellule vi-
de, respectivement
remplie du mélange
N204 | NO;y. I, cor-
respond au signal au
nouvel équilibre aprés
le saut de température.

(3.15)

IpI = intensités lumineuses {ou signaux en mV généré par le tube

photomultiplicateur) traversant la cellule de longu
respectivement remplie, du mélange NO;/N20y.
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i

Eeff = coefficient d'extinction molaire décadique effectif de l'espéce

observée dans les conditions expérimentales d'analyse.

i

longueur du trajet optique d'analyse

Selon (3.6) et (3.15) on peut écrire une nouvelle relation :

AINOZ = —1—1log (1 cAicle ) (3.16)
€off | le

I¢, Ie correspondent aux signaux délivrés par le photomultiplicateur au

temps t, respectivement au nouvel équilibre.

Etant donné que la perturbation est petite, ALy =1, - I est petit vis a vis de 1 ce qui
simplifie (3.16) :

Ie-
ANOg} = 1 At-le 3.17
[NOJ 23 eetf! o (3.17)

Dés lors, I'équation (3.11) peut étre réécrite en n'utilisant que les intensités du
signal:

In {ﬁi} = (%)t (3.18)

On voit donc qu‘une simple régression linéaire donne immédiatement acces a la
constante de relaxation 1/T sans tenir compte du coefficient d'absorption molaire
€eff. La concentration au nouvel équilibre [NOj]e,T¢ sera déterminée par
l'intermédiaire de la relation (3.15), relation nécessitant la connaissance du

coefficient d'absorption molaire de l'espece observée

3.3 RELATIONS THERMODYNAMIQUES

La constante d'équilibre K., 1 doit étre déterminée pour résoudre l'équation
(3.13). La relation de van't Hoff donne la dépendance de la constante d'équilibre
Kp,T en fonction de la température.
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dan&I _ Arﬁ%

(3.19)

~0
A, Hy correspond a I'enthalpie moyenne de réaction sur l'intervalle de
température considéré.

En considérant le mélange comme idéal, on peut relier Kp1a Ko 1 selon :

Kpr
= Pt 3.20
Ket = 27 (3:20)
L'intégration de (3.19) avec (3.20) donne :
A 19
Kep = A (- _r__l) 3.21
T = rT “PUTRT (-21)

A est une constante d'intégration qui peut &tre déterminée par la
connajssance de la constante d'équilibre a une température. Vosper5 a mesuré la
constante d'équilibre du systéme NO;/N70O4 entre 243 et 273 K, correspondant a la
gamme de températures oil nous avons réalisé nos mesures. Ses résultats sont
décrits par la relation suivante :

7
KT = 1-2_7%—04— exp (— §7—T9—Q) mol cm3 (3.22)

Cette équation va nous permetire de déterminer la concentration initiale de NO;
en connaissant la pression partielle du mélange NO; /N3Oy, la température
initiale et la constante d'équilibre.

_-Kemi+ V(Kemif + 8[NO2J Keri
4

[NO2J; (3.23)
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3.4 PRINCIPE EXPERIMENTAL

La mesure cinétique de I'équilibre dimére =23~ monomere sera effectuée par
la méthode du saut de température décrite dans le chapitre 1. Le saut de
température, conformément a la théorie de la relaxation?Y, sera de l'ordre du
degré. 1l est obtenu par I'absorption du faisceau IR par le SiFy: cette molécule,
excitée vibrationnellement, relaxe son énergie dans un bain thermalisateur
comme I'hélium. Aprés la perturbation, la variation de l'équilibre du systéme
NO2/N204 présent dans le mélange est suivie de maniere spectroscopique

jusqu'au nouvel équilibre.

3.41 APPAREILLAGE

La figure (3.1) montre le schéma d'appareillage utilisé pour les expériences
sur le systéme NO»/N2Oy.

LASER MIROIR
co, OSCILLOISCOPE
1
sL2
SL1 Ge
A
oL
gy PM
HgXe I gpi CELLULE RR2
HP . UVF
l BOITE P MMA
EtOH
Ny
NO,/ N,O,
SiF 4 He

Figure 3.1 : Schéma d'appareillage pour I'étude du systéme NO»/NOy4.
Les différentes parties sont décrites dans le texte.
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3.4.1.1 La cellule réactionnelle

La cellule utilisée pour les expériences a basse pression (P < 10 bars) est en
laiton recouverte d'environ 100 um d'or. Elle mesure 10 cm de longueur pour un
diametre interne de 3 cm. Elle est thermostatisable par un double manteau dans
lequel circule de I'éthanol. A chaque extrémité de la cellule est disposé un
thermocouple de type J (fer-constantan), relié & un indicateur digital (Oméga
modéle HH-22), permettant de mesurer la température de manidre continue
pendant l'expérience. La variation de celle-ci, durant une expérience, est au
maximum de +2 degrés. Des fenétres en BaF; (Janos Technology Inc.), d'un
diameétre de 50 mm et d'une épaisseur de 6 mm, ferment la cellule 2 ses deux
extrémités. L'étanchéité est assurée par des O-rings en nitrile spécial (Nitrile
spécial No 7377, Rubeli-Guigoz) assurant un vide statique (remontée de pression
inférieure a 200 pbars par heure a 255 K) jusqu'a 245 K pendant plusieurs heures.
Les expériences a plus haute pression (10< P < 200 bar) sont effectuées dans une
cellule de méme conception en acier inoxydable de 5 cm de longueur pour un
diametre interne de 2 cm. Les fendétres en BaFp (Harshaw / Filtrol Partnership,
Crystal & Electronic Products) ont une épaisseur de 12,5 mm pour un diametre de
34 mm.

Les fenétres en BaF; ont été testées vis-a-vis de la fluence du laser pulsé
jusqu'a 2,5 Jem2 a 10315 em'! (9,69 pm) sans aucun dommage. Lors de la
thermalisation de la cellule, une variation thermique d'environ 2 degrés par
minute est bien tolérée par le matériau.

Suite au démontage de la cellule, il est nécessaire d'effectuer une passivation
de celle-ci avant de recommencer les expériences. Aprés un cycle de pompage de 3
a 4 heures, A température ambiante et & une pression inférieure a 1 pbar, un
mélange de quelques dizaines de mbar de NO;/N7Oy et de SiF4 est introduit
pendant 48 heures. Ainsi les parois et les O-rings sont passivés, la disparition de
NOy/N20Oy4 observée est inférieure a 10 % par heure lors des expériences.

Les mesures & basse pression se font par des jauges absolues MKS Baratron®
type 200. L'une d’elle mesure dans la gamme de 0-1 mbar, l'autre de 0-1000 mbars.
Les hautes pressions, 1-250 bar, sont mesurées par des manomeires du type
Bourdon classe 1.0.

La cellule est placée dans une boite étanche en PMMA
(polyméthylméthacrylate), munie de deux fenétres en NaCl ( Harshaw / Filtrol
Partnership, Crystal & Electronic Products ). On fait circuler 4 travers la boite un
flux d'azote (Carbagas N50), préalablement séché sur du tamis moléculaire 5 A (
Union Carbide Type AW 500 ), d'environ 1 litre par minute, ced afin de prévenir
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toute condensation sur les fenétres de la cellule lors des expériences a basses
températures. A la sortie de la boite, une trappe, contenant également du tamis
moléculaire, empéche I'entrée d'air humide lors de I'arrét du flux d'azote.

3.4.1.2 Le Laser pulsé TEA CO,

L'excitation vibrationnelle du SiFy se fait par I'absorption d'un rayonnement
infrarouge émis par un laser CO2 TEA pour "Transversely Excited Atmospheric”
(Lumonics, modeéle TE-821HP). Celui-ci est accordé sur la ligne 9P(36), a 9,694 pm
ou 1031,5 cm-1, a l'aide d'un réseau ( Optical Engeenering Inc., modéle 16-A ).
Cette longueur d'onde correspond au maximum de Il'absorption
monophotonique du SiF4 comme on peut le voir sur la figure (3.2). Sur cette
ligne, I'énergie maximale délivrée est de 2,4 | et la figure (3.3) donne le profil
temporel de I'impulsion laser sous ces conditions.

HAX= 1.0

9.%00+

8,786+

TANCE

9.5004

IT

0,300}

TRANSHM

0.100

i e e B RGN NN FESU N
1050, 0 1036, 0 1016, 0 99b. 0CH 1

Figure 3.2 : Spectre d‘absorption de 5 mbar de SiFy, trajet optique de 10
cm, dans le domaine d’émission du laser CO;.
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Figure 3.3 : Profil temporel de 'impulsion laser émise par la ligne 9P(36).

Le faisceau laser est légerement focalisé par une lentille planoconvexe SL1,
d'une distance focale de 2 metres, en NaCl (Harshaw / Filirop Parinership,
Crystal & Electronoc Products). Cette focalisation permet de compenser la perte
d'énergie par absorption du rayonnement dans le milieu réactionnel, si bien que
la fluence (énergie par unité de surface) reste plus ou moins constante tout au
long du trajet optique de la cellule.

Le faisceau IR est pratiquement carré; ses dimensions a 'entrée de la cellule sont
de 20x20 mm pour la grande cellule et de 15x15 mm pour la petite. La gamme de
fluence est de I'ordre de 0,2 2 0,6 J/cm? pour les deux cellules. L'énergie est

mesurée par un Joule-metre Gen-Tec de type ED-200, pour chaque nouvelle
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condition d'expérience. Cette mesure permet de vérifier la proportion de
I'énergie absorbée par le milieu réactionnel. Si l'absorption est trop importante
(> 10%) un important gradient de température sera formé le long de la cellule, ce
qui entrainerait un saut de température inhomogene le long du trajet optique.

A T'entrée et a la sortie de la cellule, le faisceau laser est dévié de 90° par
réflexions sur deux plaques de quartz RR1 et RR2. Par I'effet "Reststrahlung"?!, le
quartz a une réflexion d'environ 35 % 4 9,7 umzz, et une transmission mesurée
de 70 % dans 1'U.V-visible, autour de 400 nm, pour un angle d'incidence de 45
degrés. Apres avoir traversé la cellule, le faisceau est réfléchi par le disque de
quartz RR2 et est focalisé par une lentille planoconvexe en NaCl SL2 (Harshaw /
Filtrol Partnership, Crystal & Electronic Products), de distance focale 30 cm, sur le
le détecteur IR (photon-drag detector) PD (Rofin, modele 7400). Le signal
électrique généré par l'impulsion laser sur le photon-drag déclenche
l'oscilloscope. Le temps de montée du photon-drag seul est de 1 ns.

Le faisceau IR pulsé, frappant la surface sensible du photon-drag, provoque
un petit éclair de lumiere visible. Afin qu'aucune lumiére ne remonte la voie
optique jusqu'au détecteur, on place un disque en Germanium Ge traité
antiréflexion des deux cotés. Le photon-drag, la lentille SL2, ainsi que le disque en
germanium sont placés dans une boite noire afin qu'aucune lumiere parasite ne

parvienne au photomultiplicateur.

3.4.1.3 Le faisceau d'analyse

Une lampe & arc Mercure-Xenon - HgXe - haute pression, continue, de 200 W
(Canrad Hanovia, type 901 BII), constitue la source de radiation U.V-visible. Le
faisceau d'analyse est rendu parallele grace a une lentille en quartz QL de courte
distance focale (fl = 5 cm). A l'aide d'un diaphragme A, on réduit le diametre du
faisceau d'analyse de facon A ne considérer que la partie centrale du volume
irradié par le laser infra-rouge. Le diametre du faisceau d'analyse est de I'ordre de
5 1+ 2 millimetres. Pour éviter la photolyse du NO3 au-dessous de 400 nmls, on
place un filtre passe-haut HP (Schott GG420) qui coupe toutes les longueurs
d'onde en-dessous de 400 nm. Aprés avoir passé au travers de la cellule et du
second réflecteur RR2, le faisceau U.V passe 2 travers un filtre interférentiel UVE
(Balzers K40) possédant une transmission maximume Tmax = 76 % 2 A = 400 nm
et de largeur de bande passante FWHM = 50 nm. Si I'on veut observer le NoQOy,
on utilise un filtre a réflexion (Oriel R250) ayant une Tpax = 64 % a A = 253 nm et
une largeur de bande passante FWHM = 43 nm, en lieu et place du filtre UVF. De
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plus, il est nécessaire d'enlever le filtre passe-haut HP. I faut dans ce cas stopper
l'irradiation U.V. lorsqu'on n'effectue pas de mesures, pour éviter la photolyse
du NO;. Des mesures effectuées, avec un mélange de 10 mb de NO2/N»Oy4, ont
montré, qu'aprés 5 minutes d'irradiation continue sans filtre passe-haut, 3 % du
NO; présent avait photolysé en NO.

Le détecteur PM est un tube photomultiplicateur (RCA, 1P28A) i neuf
dynodes. Le filtre interférentiel UVF est directement monté sur le boitier du
photomultiplicateur afin d'éviter la propagation de toute lumiere parasite sur le
tube. Le signal de sortie passe par un amplificateur rapide (Produit EPFL) puis est
enregistré et mémorisé sur un oscilloscope digital (LeCroy 9420).

Le temps de montée du sysieme de détection est essentiellement limité par la
valeur de la résistance R sur le photomultiplicateur, et la longueur du cable
coaxial qui relie le photomultiplicateur et l'oscilloscope. Pour le systéme
NO2/N20y4, des résistances comprises entre 500 ohm, pour des concentrations en
NO; élevées, et 5600 ohm, pour de faibles concentrations en NOj, ont été
utilisées. Le cable coaxial de 0,5 m de longueur et de capacité linéaire de 100
pFm-1, couplé a la résistance la plus grande, donne un temps de montée T = RC
de 560 ns. Le choix de la résistance est un compromis entre le temps de montée
du systéme de détection et la sensibilité de la mesure du signal. Une grande
résistance donne un grand signal mais également un long temps de montée du
systéme de détection.

3.4.1.4 Réactants

Le SiF4 ( Matheson 99,6 % ) est dégazé a 173 K, pour enlever l'oxygene, 'azote,
le gaz carbonique etc..., jusqu'a la pression de 10-3 mbar. Ensuite, il est dégazé par
cinq cycles de pompage a 77 K et réchauffage i température ambiante puis est
stocké dans un ballon & Tamp.

Le mélange NO;/N704 ( Matheson 99,5 % ) est séché sur du tamis
moléculaire de 5 A ( Union Carbide Type AW 500 ) et est laissé réagir pendant 48
heures avec un exces d'oxygene pour éliminer toutes traces de NO. L'oxygene,
l'azote, le gaz carbonique etc... sont ensuite pompés a 173 K, jusqu'a la pression de
10-3 mbar. Puis, comme pour le SiFy, cinq cycles de pompage/chauffage sont
effectués a 77 K. Le mélange est conservé dans un ballon 2 I'abri de la lumire
pour éviter la photolyse.

L'hélium ( Carbagas N48 ) est utilisé sans purification.



3.5 CHOIX DES CONDITIONS EXPERIMENTALES

Comme nous l'avons vu précédemment, le principe de la relaxation repose
sur une petite perturbation du systeme en équilibre vers un nouvel équilibre. Par
conséquent, le saut de température doit étre adapté afin d'obtenir une petite
variation de concentration de I'espéce observée
La figure (3.4) montre la concentration de NOj 2 l'équilibre, calculée par
I'équation (3.23), pour différentes concentrations initiales de mélange introduites
dans la cellule.

2.0 Tt

77 TINO,J* =2.02 107 molem™

TINOJ* =1.01 10”7 molem™ ]

o)

‘s 1.5 F -7

§ —  [NO.J* =4.84 10°* molem™® L

— 2 ‘/

g ~=" [NO_I* =2.02 10 molcm™ L

e 1.0 | - .
o~y

®)

Z

> 0.5

i

220 230 240 250 260 270 280
Température / K

Figure 3.4 :  Profils de concentration de NOj pour différentes
concentrations totales de mélange NO2/N2O4 en
fonction de la température.

En choisissant une température correspondant au maximum de la pente des
courbes, on observe une variation de [NO3] maximale en fonction de la
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température. Notre choix s'est porté sur une valeur de 255 K, température
correspondant & un §[NO;]/8T maximal.

3.6 DETERMINATION DU COEFFICIENT D'EXTINCTION MOLAIRE
Le coefficient d'extinction molaire effectif du NO, autour de 400 nm a été

déterminé pour les conditions optiques de notre systéme d'analyse représentées
sur la figure (3.5) :

R R e ————————— T}

Absorbance
9%, / UOISSIWISURI]

\
O....1..../1.11...‘\.l...lx..

250 300 350 400 450 500 550

A/l nm

Figure 3.5 : Cette figure montre le domaine des longueurs d’onde dans
I'intervalle desquelles on observe le NOy. Les courbes GG-420 et
K-40 correspondent aux spectres de transmission du filtre passe
haut respectivement interférentielle UVF. La courbe du NO;
correspond au spectre d’absorbance de 2 mbar de mélange
NO2/N204¢ a 20 °C pour un trajet optique de 10 cm.
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Les mesures d'absorbance s'effectuent en variant la pression totale de NOy/N»>Oy
et en gardant la longueur de la cellule constante. La concentration de NO»
mesurée peut étre déterminée en connaissant la quantité totale de NOy*
introduite dans la cellule et la valeur de la constante d'équilibre K. T calculée par
(3.22). Nous avons supposé que la constante d'équilibre K1 était indépendante
de la pression totale de NO»* du systémeg.

Pour chaque mesure, l'absorbance est relevée lors de I'introduction du mélange
dans la cellule, puis lors de l'introduction du gaz inerte. Ces deux mesures
permettent de détecter une influence éventuelle de la pression sur I'équilibre
ainsi que tous phénomenes de "rejet" de mélange réactionnel hors de la cellule
lorsqu'on introduit une grande pression d'un autre gaz. Le flux de gaz inerte,
pénétrant dans la cellule, crée des turbulences. On peut suivre ce phénomene en
observant la variation de l'absorbance en fonction du temps. Il sera donc
nécessaire d'attendre quelques minutes avant d'effectuer les expériences de saut
de température afin que le milieu soit & nouveau homogene.

1 [T
0.8 ' '
§ 0.6 [ T
g 5 T =255 K 1
§ 0.4 '. e He 100 bar ]
'2 I @ He 10 bar |
0.2 K o He 1 bar ]
i —>*— He 0 bar ]

O I s : " 1 " N " 1 x 2 X 1 x 2 "
0.0 2.0 4.0 6.0 8.0

107 [NO,1 / molem?

Figure 3.6 :  Absorption de l'espéce NO; sous différentes pressions
de gaz inerte.
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La figure (3.6) montre que le coefficient d'absorption molaire effectif du NO; suit
une relation linéaire et qu'il n'y a pas de dépendance de ce coefficient avec la
pression. D'autre part, Gozel”® a montré qu'il n'y avait pas de dépendance avec la
température entre -40 °C et +10 °C, domaine de températures dans lequel on a
effectué nos expériences.

On obtient finalement, par régression linéaire de la droite de la figure (3.6),

un coefficient d'extinction molaire effectif :

I €off = 144 * 3 Imollem-1 I

3.7 DEROULEMENT D'UNE EXPERIENCE

Pour chaque expérience de saut de température, on mesure l'absorbance trois
fois: lors du remplissage de la cellule avec le mélange de NO/N20y, aprés
Iintroduction du gaz inerte et enfin avant et aprés la vidange de la cellule. Ces
mesures sont comparées entre elles et avec la valeur obtenue par l'intermédiaire
de la relation (3.23). De cette maniére on a une information sur la possibilité
d'une perturbation du systéme par un défaut d'étanchéité de la cellule, par
réaction aux parois ou par photolyse de l'espece mesurée. Les mesures effectuées
apreés l'introduction du gaz inerte doivent se faire dans un intervalle de 1-10
minutes, suivant la pression de gaz introduite, afin que le milieu soit

thermiquement homogene.

La figure (3.7) montre une trace obtenue sur l'oscilloscope en observant
I'apparition du NO3 aprés un saut de température de 2,8 K. Ce signal est obtenu
aprés moyennage de 100 coups laser. On peut voir que le nouvel équilibre est
atteint aprés environ 1 ms. On est dans une situation décrivant bien le grand
avantage du moyennage de signaux. Sachant qu'un moyennage sur 100 coups
représente un gain de 10 dans le rapport signal a bruit, on se rend compte qu'une
mesure en un coup laser ne donnerait pas une grande précision. La figure (3.8)
montre la méme expérience, mais avec une échelle de temps 200 fois plus grande.
On peut voir que le systeme retourne 2 la position d'équilibre initiale, T = 255 K,
environ 100 ms aprés le saut de température. Ce retour est di aux échanges
thermiques aux parois de la cellule. Le signal, avant et aprds la mesure, se
retrouve au méme niveau d'intensité. L'observation de cette valeur, au cours de
l'expérience, nous donne une information sur le bon déroulement de

I'expérience.
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Figure 3.7 : Trace oblenue en observant 'espece NOj. Le signal est noyenné
sur 100 mesures. La cellule est remplie avec 100 pbars de SiFy,
2,1 mbars de NO2/NyOget 1 bar d’'hélium. La température
initiale est de 255 K.
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Figure 3.8 : Trace oblenue en observant I'espéce NOj dans les mémes
conditions que pour la figure (3.7) mais avec une échelle de
temps 200 fois plus grande.
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Afin de déterminer les constantes de vitesse krec et kgjss selon les équations
(3.13) et (3.14), il est nécessaire de calculer la concentration de NOy, ainsi que la
constante d'équilibre du systéme a la nouvelle température.

Conditions initiales : [NOz}*=1,70 107 molem3  donnée par la pression
de NO»* introduite dans
la cellule et calculé par
la loi des gas parfaits.

[NOz); =550 108 molem3  donnée par l'absorbance
et calculée par la loi de
Lambert-Beer.

It=p = 180 mV  signal délivré par le tube photomultipli-
cateur lorsque la cellule contient le mé-
lange NO2/N204 thermostatisé a 255 K.

Aprés le saut de température, le signal Ii-¢ a diminué de 2,25 mV, correspondant
a:
[NO2}s =5,96 108 molem  donnée par I'absorbance
et calculée par la loi de
Lambert-Beer.

On peut ainsi déduire la valeur de [N2O4lf par le bilan de masse et calculer la
constante d'équilibre a la température finale. On obtient Kee = 1,79 107 molem-3
correspondant & une température finale de 257,8 K.

Pour déterminer la constante de relaxation du systéme, il faut prendre le signal
donné par la figure (3.7) et le transformer selon I'équation (3.18). La constante de

relaxation 1/17 peut étre tirée de la régression linéaire de la droite de la figure (3.9).

La constante 1/T obtenue par régression vaut 5300 + 180 s'1. On peut ainsi
calculer la constante de vitesse de recombinaison en vertu de la relation (3.13) :

Kree = (1,28 £ 0,05) 1010 cm3mol-is]
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Figure 3.9 : Linéarisation du signal de la figure (3.7).

3.8 RESULTATS

3.8.1 EFFETS DE LA PRESSION DE NO; SUR LA VITESSE DE RECOMBINAISON

Les domaines de basse pression et du fall-off sont caractérisés par une
dépendance de la constante de vitesse de recombinaison du NO; en fonction de la
concentration et de la nature du gaz présent dans le mélange. Une courbe fall-off
n'est correcte que si l'efficacité collisionnelle de chaque espece, présente dans le
milieu réactionnel, est pareille. Si ce n'est pas le cas, il faut que le processus
d'activation / désactivation soit gouverné par un seul gaz, qui se trouvera en

large exces.
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Figure 3.10 : Influence de la concentration de NO; et de la pression
du gaz thermalisateur sur la constante de vitesse de

recombinaison du systéme N;O4 ===2NO;.

La figure (3.10) montre la dépendance, & 255 K, de la constante de vitesse de
recombinaison krec en fonction de la concentration totale de NO, pour différentes
pressions de gaz thermalisateur. La pression partielle de SiF4 et/ou la fluence du
faisceau laser sont ajustées proportionnellement a la pression d'hélium afin que
'on obtienne dans toutes les conditions expérimentales un saut de température
de 2+ 1 K. Chaque point représenté sur le graphique correspond a un minimum
de trois expériences. Les barres d'erreur englobent une erreur de 20.

A haute pression d'hélium (P(Ar) > 10 bar) la constante de vitesse de
recombinaison krec n'est pas une fonction de la concentration totale de NO;, Par
contre, lorsque la pression est inférieure 2 10 bar, la constante de vitesse devient
une fonction de la concentration totale de NOE‘
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Ce graphique montre des courbes en forme d'escalier. A basse pression
d'hélium ( 0,5 bar ), la constante de vitesse augmente d'un facteur deux, lorsque
la concentration de NOj passe de 5 10 molem-3 a4 1 107 molem-3. Quand la
pression du gaz thermalisateur augmente, la hauteur de l'escalier diminue, et le
point d'inflexion ( situé a environ 2 108 molcm-3 pour 0,5 bar d'hélium ) est
déplacé vers des valeurs de concentration de NO; plus élevées. Au-dela de 10 bar
de pression d'hélium, on n'observe plus de dépendance de krec avec la
concentration de NO2*. Le processus d'activation / désactivation par collisions
est alors entidrement dominé par I'hélium.

Energie
a
cm
[ I\ ] N204 SiFy NO 2
(—
v, — i
150Q
V, — \Z
Vn""'—"'
i
100Q.]
vi— v,
Vi — —
Vs
: . 500 Ve
F 11 6
igure 3.11 Vv, V.
V1o V.
Niveaux vibrationnels fonda- v, —— i
mentaux du N»Oy, du NO7 et du
SiFy tirés des tables JANAFL. 0 V, —

Cette différence de régime entre les "basses concentrations" et les "hautes
concentrations" de NO3, s'explique par la non-thermalisation du milieu
réactionnel a "hautes concentrations" de NOE. La figure (3.11), montre qu'il existe
un assez grand nombre de modes de vibration du NyOy et du SiF4 qui possédent
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des énergies voisines. Le laser CO; excite le niveau vz du SiF4 2 1031 cm-l. La
probabilité d'un transfert vibration-vibration entre le SiF4 excité et le N304 est
beaucoup plus grande qu'avec le NOy. Probabilité d'autant plus grande si l'on
tient compte de toutes les harmoniques et combinaisons des fréquences
fondamentales non représentées dans la figure (3.11) ci-dessus.

A basse pression d'hélium et haute concentration de NOE, ce transfert vibration-
vibration peut dominer le processus de thermalisation.

A haute pression d'hélium le nombre de collisions entre le SiFf et I'hélium
devient dominant et on n'observe plus linfluence du transfert vibration-

vibration entre le NoOy et le SiF?;t
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Figure 3.12 : Effets du perfluorocyclobutane sur la constante de vitesse
de recombinaison.



Afin de confirmer cette explication, nous avons fait des expériences avec un
autre sensibilisateur, le perfluorocyclobutane. Pour effectuer cette expérience,
nous avons df accorder le laser sur la ligne 9R(22) a 9,261 pm. Cette longueur
d'onde correspond au maximum d‘absorption du perfluorocyclobutane dans la
région d'émission du laser CO;. La figure (3.12) montre les résultats obtenus.
Dans ce cas la forme de courbe en escalier n'est pas détectée dans l'intervalle de

concentration mesuré.

Dans l'expérience reportée a la figure (3.12), la pression partielle du
perfluorocyclobutane est environ 200 fois plus élevée que celle du SiFs sous les
mémes conditions de pression dhélium. Le perfluorocyclobutane?4 posséde
également des niveaux de vibration qui peuvent permettre un transfert d’énergie
intermoléculaire vibration-vibration avec le N2O4. Il posséde également plus de
niveaux de vibration que le SiF4. De plus la différence d’énergie entre les niveaux
de vibration v=1 et v=0 est plus petite que pour le SiF4. De ce fait, la molécule de
perfluorocyclobutane se relaxe plus rapidement que le SiF4 et favorise la
thermalisation au profit du transfert d’énergie intermoléculaire vibration-

vibration avec le N2Oq4.

Pour vérifier cette explication, nous avons fait une autre expérience dont les
résultats sont représentés sur la figure (3.13). Les courbes présentées sur cette
figure ont été réalisées sous la méme pression d'hélium de 0,9 bar. La fluence du
faisceau laser ( 0,3 Jem2 ), I'énergie déposée dans le volume irradié, et le saut de
température de 2 * 1 degrés, sont indépendants de la concentration de SiF4. Pour
le cas ol I'on utilise 0,2 mbar de SiFy, le laser est accordé sur la ligne 9P(36) 4 9,694
pum. Lorsque la concentration de SiFy est dix fois plus élevée, le laser est accordé
sur la ligne 9P(26) a 9,603 um, longueur d'onde correspondant & un coefficient
d'absorption dix fois moins grand (c.f figure 3.2 ).
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Figure 3.13 : Influence de la concentration du SiFy sur la constante de
vitesse de recombinaison k..

La figure ci-dessus montre un déplacement du point d'inflexion de la
concentration NOj = 3 108 molem™3 2 NO3 = 9 107 molem-3, pour une pression
partielle de SiFy de 0,2 mbar respectivement 2,0 mbars. Ce déplacement a de plus
hautes concentrations correspond a une plus grande concentration de N2Oy dans
le milieu réactionnel. Cette dernidre est nécessaire  la désactivation du SiFf, lui-
méme en plus grande quantité, par transfert d'énergie V-V intermoléculaire afin
d’'obtenir un milieu non-thermalisé.

En résumé, on peut dire que les expériences faites avec le perfluorocyclobutane
donnent un milieu réactionnel thermalisé. Le nombre de collisions entre le gaz
thermalisateur et le sensibilisateur favorisent un transfert d'énergie V-R et V-T
homogene et rapide dans la cellule. Pour les expériences effectuées avec le SiFy,
on a mis en évidence un effet de transfert d'énergie V-V intermoléculaire entre
le sensibilisateur et le N2Oj. Cet effet est caractérisé par le déplacement du point
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d'inflexion 2 de plus hautes concentrations de NO3 , pour une augmentation de
la pression de sensibilisateur. Ce déplacement vers des concentrations plus
élevées se justifie par la nécessité d'avoir plus de N2O4 dans le milieu réactionnel
pour créer l'effet de non-thermalisation.

Finalement, en se reportant de nouveau a la figure (3.10), on peut voir, avant
et aprés l'escalier, une dépendance linéaire de la constante de vitesse de
recombinaison krec en fonction de la concentration de NO3 . La relation entre la
concentration de NO? et la constante de vitesse met en évidence une efficacité
collisionnelle du syteme NO3z/N204 supérieure a celle de I'hélium, puisque la
vitesse augmente avec la concentration de NO3. En posant :

kree = B0, [NO2J" + Bre [He] (3.24)

on peut déterminer l'efficacité relative du systéme en faisant une régression
linéaire de krec = f ( [NO2]* ). On obtient ainsi23 :

Bno," _ pente de Ia droite x [He]

— (3.25)
Brie ordonnnée & l'origine

[He] est la concentration du gaz thermalisateur sous laquelle la
courbe a été établie.

Draprés les résultats obtenus, on déduit que le systtme NO2/N2QO4 est environ 20
fois plus efficace que I'hélium dans un processus d'activation / désactivation. Des
mesures a plus basses température523, dans des conditions ot le rapport
NO2/N204 est plus petit, montrent que l'efficacité du mélange diminue. On en
déduit que le NOy est plus efficace que le N2O4 pour un transfert d'énergie. Ce
résultat parait surprenant & premidre vue étant donné que le N2Oyg posséde un
plus grand nombre de modes de vibration que le NOj. Une explication possible
de cette plus grande efficacité du systdme NO2/N204 est la formation de
complexes intermédiaires entre le NO3 et le NoOyg pouvant accélérer la
relaxation®>26, De plus, la relaxation de molécules de basses énergies internes
peut étre accélérée par un transfert d'énergie résonnant lors d'une collision?”-28,
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3.8.2 DOMAINE FALL-OFF DE LA REACTION N»O4 === 2NO2

La courbe fall-off expérimentale complete a 255 K est représentée sur la figure
(3.14). Le domaine des pressions étudiées, 0,3 a 200 bar, correspond au domaine

fall-off de la réaction.
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Figure 3.14 : Courbe fall-off de la réaction N2O4 + He === 2NO2 + He
a la température de 255 K.

Chaque point représenté sur le graphique correspond a la valeur de la constante
de recombinaison des courbes de la figure (3.10) extrapolé a NO3 = 0.
L'extrapolation s'est faite de deux manieres, d'une part par régression linéaire des
valeurs obtenues par I'expérience, et d'autre part par extrapolation graphique. Les
deux méthodes donnent des résultats tres proches. Dans le cas d'une courbe en
escalier, c'est la partie thermalisée qui est ulilisée pour délerminer la valeur de la

constante de vitesse. En effectuant l'exirapolation a NO3 = 0, on annule le
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premier terme de la relation (3.24) et on a ainsi un processus
d'activation/désactivation entiérement dominé par un seul gaz, I'hélium.

Les valeurs des constantes limites 2 haute et a basse pression sont obtenues
par extrapolation des mesures représentés par les points. La courbe fall-off est
ajustée A partir des constantes limites a l'aide du modele de Troe?? basé sur la
résolution des intégrales de Kassel. On obtient pour les deux limites les valeurs

expérimentales suivantes :

kie© = (2,1 + 0,2) 1014 [He]  em3mol-ls-1

00

Kree = (7,0 + 0,7) 1017 cm3mol-1s-1

L'erreur, sur les valeurs ci-dessus, est donnée par le domaine dans lequel une
courbe fall-off peut &tre tracée au travers des points expérimentaux en tenant
compte de leurs erreurs respectives. On peut envisager une incertitude des
valeurs limites comprise entre 20 et 30 %. Cette incertitude est certainement plus
grande & haute pression ou les valeurs mesurées décrivent moins bien la courbe
fall-off.

Les résultats complets du fall-off sont répertoriés dans 'annexe A.

3.8.3 DETERMINATION D'UNE RELATION DE TYPE ARRHENIUS

La dépendance de la constante de vitesse avec la température est un point
important de la cinétique. La relation d'Arrhénius donne accés au facteur
préexponentiel et & I'énergie d'activation. Ces deux parametres permettent de
caractériser le type de réaction.

Afin de déterminer ces variables, une courbe fall-off a été mesurée pour des
températures de 260, 268 et 273 K. Comme pour le cas de la figure (3.14), une
constante de vitesse de recombinaison a basse et haute pression a été extrapolée.
A partir des données obtenues entre 255 et 273 K, on peut en déduire une relation
d'Arrhénius.

Pour le domaine haute pression on obtient :
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o 612+ 18
ke =(77 35 |10 exp(— {WT 151)) cmPmol 11

141
- 08\, 7| (7137 18))
kdiSS = ( 1,3 hd 015 ) 10 GXA— (—-TI‘__ S 1

Les énergies d'activation correspondantes sont de (1,2 £ 0,3) kcalmol-! pour la

réaction de recombinaison et de (14,2 + 0,3) kcalmol-1 pour la réaction de
dissociation. Ces résultats sont en bon accord avec les données de Carrington6
prédisant une énergie d'activation nulle pour la réaction de recombinaison
2NO7> === N304 mesurée dans 'azote a 25 oC.,
Le facteur préexponentiel donne une information sur la structure du complexe
active®132. 1a dissociation d'une molécule polyatomique de type A-B ( AB =
NO2) en deux plus petites molécules implique la conversion de six modes de
vibration de la molécule réactante en trois nouvelles translations et trois
nouvelles rotations des produits. Ces six modes correspondent a :

-L'étirement de la liaison A-B, relativement 2 la coordonnée de réaction.
-La rotation interne autour de la liaison A-B.

-Deux modes d'oscillation ("rocking mode™) ou de rotation de A
relativement a l'axe A-B.

-Deux modes d'oscillation ou de rotation de B relativement 2 1'axe A-B.

Ces grands changements de géométrie de la molécule réactante, par rapport au
produit, influencent beaucoup I'entropie de la réaction. Le facteur préexponentiel
a haute pression est relié a l'entropie du complexe activé selon la relation :

#
.»: 2,715 KT ( Aks )
(3.26)

AST =5%.5
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On peut voir qu'un grand changement d'entropie entre le complexe activé et la
molécule réactante donne un grand facteur préexponentiel. Les réactions de
dissociation du type A-B — A + B sont caractérisées par un facteur préexponentiel
de 1016#1 5131 Ay yu de nos résultats, on peut raisonnablement dire que la
réaction de dissociation du N2O4 en 2NO> fait partie de ce type de réaction.

Pour le domaine des basses pressions nous avons également établi des relations
d'Arrhénius pour la recombinaison et la dissociation.

o,wc 4+ 610
IEEZ] = (0122} J 101 exp( (353%:@) cmbmol %1
owe 4 545
%s? = ( 021+ éf) 101° exp(- (————4030T“ Gl em3mol 51
e ’

3.9 CALCUL DES CONSTANTES DE VITESSE

Les réactions unimoléculaires de dissociation, et a l'inverse de
recombinaison, en phase gazeuse sont gouvernées par une compétition complexe
entre le transfert d'énergie par collisions et le processus de réarrangement
intramoléculaire. II apparait raisonnable de séparer ces deux aspects. D'une part le
domaine limité par les basses pressions et d'autre part le domaine limité par les
hautes pressions. La région intermédiaire, appelée fall-off, est décrite par la
combinaison de ces deux limites.

Dans les pages qui suivent, les calculs des constantes limites et de la région fall-off
vont étre exposés en détail pour le systéme :

N2O4 + He = 2NO? + He (B.27)
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3.9.1 LIMITE BASSE PRESSION

Comme nous l'avons vu au chapitre 2, le processus de transfert d'énergie
intermoléculaire constitue 1'étape déterminante de la réaction thermique
pseudo-unimoléculaire, dans la limite basse pression. La constante de vitesse
peut étre exprimée par le produit de la constante de vitesse pour des collisions
fortes, et par un facteur quantifiant l'efficacité du transfert d'énergie lors de
collisions. Ce facteur vaut théoriquement l'unité si chaque collision entre une
molécule réactante et le gaz thermalisateur conduit & un transfert d'énergie
suffisant pour que la réaction se déroule. Dans ce cas, on parle de collision forte.
Drapreés 'équation (3.27), on exprime la constante de vitesse a basse pression pour
la dissociation par :

0,WC 0,5¢
Kiiss = BC 1(diss (3.28)
"wc" = weak collider ou faible collision
"sc" = strong collider ou forte collision

. 0,5¢ oz
La constante de vitesse ki . est exprimée par :

Kims = M]Zyy f £(E) dE (3.29)
Eo

[M] est la concentration du gaz thermalisateur, Zi] la fréquence de collisions selon
Lennard-Jones, Egp l'énergie au seuil de dissociation et f(E) la population a
I'équilibre des états excités.

L'évaluation de l'intégrale de l'équation (3.29) constitue la difficulté majeure

dans le calcul de kg’isscs, 11 est toutefois possible, grace a la connaissance de certaines
données physiques des réactants et des produits, d'estimer au plus prés une

valeur pour kg’izcs avec un bon niveau de confiance. Le modele proposé par
Troe3335 constitue la base des calculs présentés dans ce chapitre. Selon ce modéle,
I'équation (3.29) devient :

Pvib,n(Eo) kT
Qvib

kgli‘:sc =[M] Bc Zr exp (k“ET%) Fanh F Frot Frotime (3.30)



La constante de vitesse de recombinaison est calculée par I'intermédiaire de la
constante d'équilibre :

kO ), WC
kpac© = Igf; (3.30)

L'équation (3.30) posséde quelques termes qu'il est nécessaire d'évaluer pour la
réaction étudiée:

3.9.1.1 Evaluation de la fréquence de collisions selon Lennard-Jones : Zyy

Zpy détermine la fréquence a laquelle ont lieu les transferts d'énergie entre
des molécules décrites par un potentiel de type Lennard-Jones, et est donné par :

@2
Zij=NAGZm 4/ ﬁﬁiﬂ"— Qa'm (3.31)
A-M

N4 est le nombre d'Avogadro

OAC
CA-M= Az M

correspond au diametre de collision selon

Lennard-Jones

Ay PP
Y my +my correspond a la masse réduite

22
Q7 est I'intégrale de collision selon Lennard-Jones

L'intégrale de collision selon Lennard-Jones décrit le transport des molécules, en
terme de force intermoléculaire et de collisions dynamiques, entre les espéces A

et M. Q A- M est une intégrale réduite qui tient compte des déviations par rapport
au modele idéal des spheéres rigides. Tabulée dans Hirschfelder?, elle peut étre
approximée par I'équation :

Q%Y = 0697 + 05185 log [k

M) ] 1 (3.32)
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£A-M est la profondeur du puits de potentiel selon Lennard-Jones.

L'erreur maximume de cette évaluation est de 2,5 % dans le domaine:

3<

kKT <309
EA-M

Evaluation pour le systéme N»Oy/He :

T=258K
A =NyOy G =50A [réf:2] m = 92 gmol-1 £/k=500K [réf:2]
M = He G=26A [réf:2) m = 4 gmol-! £/k=102K [réf:2]
1 = 3,83 gmol-! CAaM=38A Ea-M/k=(€a/k=EM/K)V/2=71,4K
(2,2)*
Q. =102

[ Ziy-105104 cmimolls? |

3.9.1.2 Efficacité collisionnelle : Bc

L'efficacité collisionnelle B¢ contient deux termes distincts.
- Le premier, fBco, est donné par le rapport entre le transfert d'énergie selon la
fréquence de collisions totale, Z(E), et la fréquence de collisions selon Lennard-
Jones, Zy. ﬁco a été évalué pour différents gaz M36738 o peut étre estimé égal a 1.
- Le deuxiéme terme, BcAE, dépend de I'énergie moyenne transférée par collision.
Dans le cas limite des collisions faibles, BcAE < 1.
Bc = Bco - BeAE est un parametre a ajuster de cas en cas suivant le systéme étudié.
Pour le systéme N2O4/NO, dans I'hélium®942 .

[ Betie =015 |

3.9.1.3 Densité d'états harmoniques : Pyip,n(Eo)

La densité d'états des oscillateurs harmoniques peut étre obtenue de maniére
exacte par l'algorithme de Beyer-Swinehart-Stein-Rabinovitch®?. Whitten et
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Rabinovitch®! ont proposé un modéle simple pour calculer cette densité d'états,

aboutissant A la relation suivante:

(E + a(E)B,)%"!

PvibnE) = (3.33)

{s-1) I:I1 (hv;)

vi = fréquence des vibrations fondamentales
s = nombre d'oscillateurs
E = Eg = seuil d'énergie de dissociation, mesuré depuis le
niveau fondamental
E; = énergie au point zéro, mesuré depuis le fond du puits de
potentiel

Le facteur empirique de Whitten-Rabinovitch a(E) est défini par :
aB)=1-p'® (3.34)

a(E) dépend de la distribution des fréquences de vibration moléculaire. La valeur
est faible pour une molécule qui possede des fréquences de vibration différentes.
Au contraire, a(E) est élevé pour des molécules possédant des fréquences de
vibration similaires. La dispersion de ces fréquences peut étre mesurée par sa
déviation standard. Elle est représentée par le parametre B*, appelé " modified
frequency dispersion parameter " et défini par :

B* _(s-1) {s +§+[2é3]} i:l ; (3.35)
£+)
i=1

s = nombre d'oscillateurs = 12 pour N2Oy
vj = fréquence des vibrations fondamentales
r = nombre de rotations internes libres
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La valeur de B* varie de l'ordre de l'unité, pour les molécules ayant des
fréquences de vibration similaires, & environ deux, pour les molécules ayant un
large spectre de fréquences. Cette valeur tient également compte de la
contribution des rotations externes de la molécule par l'intermédiaire du facteur
entre crochets . Le nombre 2 correspond a une molécule linéaire, le nombre 3 a
une molécule non linéaire.

a(E) dépend également de I'énergie et augmente avec une augmentation de celle-
cl. Cette dépendance est décrite par :

log(@) = -1.0506 (EL) 02 pour E > E; (3.36)
Z
ol=5 (-E} +273,/E +351 pourE<E, (3.37)
EZ EZ

Evaluation pour le systéme N2Oy/He :

Les fréquences fondamentales utilisées pour les calculs, ainsi que les modes de
vibration correspondants sont donnés par la figure (3.15).

Ep =2AHZ(NOy) - AHZ{N»04) = 53 kJmol-!

E, =

N i

kS
Y hvi = 592 kJmol-1
i=1

s= 3N - 6 = 12 (cf figure 3.15)

r= 0 il n'y a pas de rotation libre dans la molécule®3
B* =147

Eg < E; , on applique (3.37) pour calculer @
®=9,45102

a(Ep) = 0,89
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vg=1742 v10=375 vi1=1251 V1p=743

Figure 3.15 : Modes de vibration de la molécule NyOy. Les fréquences

de vibration en cm! sont tirées de la littérature #3745,

On obtient finalement la densité d'états harmoniques :

I Pibn(Ep) = 14,1 molJ! ]

3.9.1.4 Fonction de partition vibrationnelle : Qi

Par définition, Ia fonction de partition de vibration est donnée par:
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Quib = lljl[l - exp (— %”1 (3.38)

En prenant les fréquences de vibration de la figure (3.25), on obtient :
Quib = 5,18

3.9.1.5 Facteur de correction dii a I'anharmonicité : Faup

Le facteur de correction Fanp tient compte de l'anharmonicité de la molécule
au seuil de dissociation Fg. Ce facteur s'exprime34 ainsi:

_ Pvib(Eo)
Fanh = ”%-Pvib, w(Eo) (3.39)

pvib(Eo) = densité d'états anharmoniques.

On peut approximer ce facteur avec un bon niveau de confiance34 en considérant
que la réaction donne lieu a la disparition de m oscillateurs anharmoniques
d'énergie Eg, (s - m) oscillateurs harmoniques classiques restant inchangés. Ainsi :

Fanh = {(S - 1)}“‘ (3.40)

=

La relation (3.40) donne une bonne approximation du facteur Fypp dans la

plupart des cas.
Evaluation pour le systéme NyO4/NO;:

s=12

La réaction de dissociation du N2O4 donne deux molécules de NO,. Chacune
d'elles posséde trois oscillateurs harmoniques. Par conséquent, lors de la réaction,
nous avons conservation de six oscillateurs harmoniques.

m=12-6=6

La réaction donne lieu 4 la disparition de 6 oscillateurs anharmoniques.

Fanh = 1,32
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3.9.1.6 Dépendance de la densité d'états avec 1'énergie : Fg

Par définition®, on peut écrire :

)
Fg = [Eoﬁ A dE (3.41)

f(E) correspond a la distribution de 1'énergie selon Boltzmann. On peut réécrire
3.41):

7L et (5
" fEO KT PuibE0) © p( KT ) db (3.42)

On peut, par approximations, évaluer cette intégrale par une somme tant que
(3.33) est vérifiée. On obtient alors :

(3.43)

s-1
B {s- 1)t kT M
" vzo(s»l-v)! (Eo+a(E0)Ez)

Dans la majorité des cas quelques termes suffisent. Si I'on est en présence d'une
molécule possédant des rotations internes libres, ou externes sans barriere de
rotation, on remplacera s-1 par s-1+r/2+[2;3]/2 ([2;3] pour une molécule
[linéaire;non linéaire]).

Evaluation pour le systéme N2O4/NO;:

En prenant les quatre premiers termes de la somme et les valeurs de Eg,E, et
a(Eg) calculées préalablement, on obtient :

Fg=1,28
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3.9.1.7 Correction due a la rotation externe : Fyot

La valeur du facteur de correction pour la rotation externe est une grande
source d'incertitude a basse température a cause de la difficulté de connaitre avec
exactitude la barriére centrifuge Eo(}). Fro¢ dépend aussi fortement de la forme de
la surface du potentiel de la molécule réactante. Dans notre cas, on considere un
potentiel de type Morse selon les coordonnées de réaction, ce qui suppose qu'il
n'y a pas de barriere pour la réaction inverse de recombinaison. Pour une
molécule non-linéaire, on calcule Fiqt selon :

1

S 1))! fle +£g;zo)ﬁz)}-§' 7;'15 lea)s (3.44)
+ = Y ( ) Z
o+ 2as(B)i -1 E(—;—fff‘[

avec

odf - ool gf st g )

2

Evaluation pour le systéme N;O4/NO; :

L'équation (3.44) s'évalue facilement en prenant les valeurs calculées dans les

Frot = 5,42

paragraphes précédents.

3.9.1.8 Correction due a la rotation interne : Fyot int
La molécule N2O4 posséde une barriere d'énergie de rotation V=10 kJ/ mol®3.
Pour une molécule possédant "s" oscillateurs harmoniques et une barriére

d'énergie de rotation interne, Fro¢ s'exprime selon*
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-l
P = (8211 120+ a0 -oaf- 2]
(g _ _1_)_ kT sVp
2
45
[ ( 12 kT) (345)
1
X [1 - exp{~ lﬁlﬂz
1 Vo 2n1ka (1 e ‘{ [n2h2v, )
kT2
avec In= dalp Ix = moment d'inertie de la molécule selon l'axe x
Ia+1p

Evaluation pour le systéme N2Oyg/NO; :

En utilisant Vo = 10 kjmol'! et les moments d'inertiel I = 12,508 10-39 gem? et
I = 22,609 10-39 gem?, on obtient pour Frog int

3.9.1.9 Constante de vitesse dans la limite basse pression

Les constantes de vitesse de dissociation et de recombinaison, calculées selon
les relations (3.30) et (3.30") pour une température de 258 K et une constante
d‘équilibre5 K258 = 1,87 107 molem3, figurent dans le tableau ci-dessous.

k§iss /M1 | 185/ (M) KGe/ Ml | KQe/ M
sl cm3mol-ls-1 s1 cm3mol-1s-1
M = Helium 1,9 « 108 1,0 « 1015 2,8+ 107 1,5+ 1014

Bc=0,15

Tableau 3.1 :  Les valeurs de ce tableau sont calculées & partir du modele
de Troe** développé dans le paragraphe 3.8.1.
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La courbe expérimentale tracée sur la figure (3.14) donne la valeur suivante
pour la constante de vitesse de recombinaison a basse pression k%uw’/[He]l = (2,1 £
0,2) 1014 cm3mol-1s-1. Si on compare cette valeur a celle calculée selon le modele
ci-dessus, on observe une différence de l'ordre de 30 %.

Essayons d'analyser les différentes incertitudes associées au calcul théorique.

19 Le calcul de la densité d'états harmoniques est une fonction des fréquences de
vibration fondamentales. La littérature donne des valeurs différentes pour la
fréquence de torsion des groupes NO; autour de la liaison N-N. On y trouve
d'une partt3 v4 = 79 cm'! et d'autre part! v4 = 50 cm-l. Cette variation entraine
une augmentation de la valeur de pyip n(E0) de 14,1 a 20,9 Jmol! ainsi que de
celle de Qvib de 5,2 2 7,6. Dans ['évaluation de la constante de vitesse, un des
facteurs intervient au numérateur alors que l'autre est au dénominateur. Par
conséquent, la constante de vitesse ne varie que d'environ 3 % ce qui est
négligeable par comparaison aux erreurs expérimentales.

20 Le facteur de correction da 2 la rotation est également incertain, car il dépend
du type de potentiel utilisé pour décrire la réaction. Van den Bergh46 a montré
l'influence de différents potentiels ( van der Waals, Lennard-Jones, Morse ) sur le
calcul de la barriere rotationnelle Eg(J). Des différences jusqu'a 40 % ont été
prédites. On peut donc envisager un facteur Fyo; environ 1,5 fois plus grand dans
le cas d'une utilisation d'un potentiel adapté a une molécule de type rigide et

appliqué a une molécule de type détendue ("loose").

30 L'approximation du facteur d'anharmonicité est assez sommaire et ne tient
compte que des effets anharmoniques sur l'oscillateur de Morse en négligeant les
effets de couplage. Des lors, cette approximation s'éloigne de la valeur réelle pour
les situations extrémes ol tous les oscillateurs harmoniques disparaissent lors de
la réaction. On peut considérer que le cas du N2Oy est assez loin de cette situation
malgré la disparition de la moitié des oscillateurs.

40 On peut également faire une erreur dans l'évaluation de la constante de
vitesse de recombinaison par lintermédiaire de la constante d'équilibre du
systeme. Nous avons utilisé la relation (3.22) pour le calcul de la constante
d'équilibre en nous basant sur les travaux de VosperS. D'autres relations entre la
constante d'équilibre et la température ont été publiées!4, mais dans un domaine
de température différent de celui dans lequel nous avons travaillé.
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Finalement, le modéle donne une bonne évaluation de la constante de vitesse a
basse pression. La différence de 30 % entre la théorie et l'expérience est
relativement petite par rapport aux approximations que l'on fait lors du calcul du
facteur de correction pour la rotation. D'autre part, nous avons évalué
I'incertitude de nos mesures 2 20-30 %. On peut donc dire que le modeéle 4 basse
pression décrit les expériences dans le cas de la dimérisation du dioxyde d'azote.

3.9.2 LIMITE HAUTE PRESSION

Le processus de réarrangement intramoléculaire de I'énergie, dans le
complexe activé, constitue l'étape déterminante de la réaction thermique
unimoléculaire dans le domaine haute pression. Troe?? a développé une
expression simplifiée de la constante de vitesse de recombinaison et de
dissociation dans la limite haute pression. Ce modele est basé sur la théorie des
canaux adiabatiques proposée par Quack et Troe®” 48, 11 est exprimé en fonction
des propriétés du complexe activé et des parametres 3 et ot. Ces derniers décrivent
la surface du potentiel du complexe dans sa coordonnée de réaction,
respectivement ses autres coordonnées. Pour la recombinaison, la constante
s'écrit :

(3.46)

b
e .

- =l<,1"_( L2 )% QaN2O3) Qeent Fam (—S:H Qm . P{' AEO,Z\

h RIUKT] (NG (QrolNO,)2 kT J
Qcent = fonction de pseudopartition centrifuge
FaM = facteur de correction du moment angulaire
O* = nombre de symétrie effectif du complexe activé
Qm = fonction de pseudopartition du complexe activé
AEg; = seuil d'énergie du canal de plus basse énergie
Qg = fonction de partition électronique
Qrot = fonction de partition rotationnelle
1 = masse réduite

Les variables marquées d'une ™" correspondent a I'état excité et dépendent des
parametres O et f3.
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b
3.9.2.1 Fonction de pseudopartition du complexe activé : H Qm

Selon la théorie de Troe?’, la fonction de pseudopartition du complexe activé
s'écrit :

fI Qm = [0 +xn)]® f{ (—-—L———ﬂ Xm (3.47)

€
1-expf- Em
1-exp- 17

Xm est un parametre compris entre 0,5 et 1. La valeur 0,5 signifie que le quanta
d'énergie de l'oscillateur réactant va se transformer en énergie de rotation. Si xp
vaut 1, le quanta d'énergie va se transformer en énergie de translation. Une
valeur comprise entre 0,5 et 1 donnera une indication sur le caractére rotatoire
ou translatoire des quantas d'énergie disparaissant au cours de la réaction.

€m correspond aux quantas d'énergie des oscillateurs harmoniques du
réactant lors de la réaction. Dans notre cas, N2O4 posséde 12 modes de vibration et
NO2 en posséde 3. Ainsi b = 12 - 2+3 = 6 oscillateurs qui vont disparaitre lors de la
réaction.

I" est la fonction gamma.

L'évaluation des paramatres xm et £y passe par la détermination des quantas
d'énergie du complexe activé. Il est nécessaire de faire un schéma de corrélation
entre le réactant et les produits afin de déterminer les oscillateurs qui
disparafssent lors de la réaction.

La corrélation des modes, représentée sur la figure (3.16), est basée sur la
conservation de la symétrie entre les modes de vibration du N»Oy4, qui
disparaissent et les rotations du NOp, qui apparaissent lors de la réaction. Les
constantes rotationnelles du N2O4 et du NO» sont calculées a partir des données
géométriquesl pour le N2Oy4 et des données de Smith%? pour le NO,.

Evaluation de xm pour le systéme NpO4/NO;:

Selon?? :
Xm = exp(-y-y™) + 05[ 1-exp (-y-yn)" (3.48)
n=22+ 051038
Boo
y = Cp

Bes

76



Cp=124 +55 L

o0

ﬁeff = I3 AL P
\/ D- P(TE) - ( Ecent(‘le))

€e est la moyenne des cinq oscillateurs du réactant

Beo est la moyenne des six rotors des produits

« est le parametre d'élargissement du potentiel
B est le parametre de Morse du potentiel.
b' =4 = b - coordonnée de réaction - symétrie axe de coordonnée de

réaction

A
(3
- — B %o —B
) &
1 t
REA CTANT COMPLEXE PRODUITS
ACTIVE
In> -t la> o |p>
A=0,224 — £y P B=0434
vy=79 €4 P B=0434
Vi =375 - €40 - C=0,413
vy =422 e €7 - A =8,001
vg =475 & eg B C=0413
vg =659 & €g - A=8,001

Figure 3.16 : Diagramme de corrélations entre oscillateur de la molécule
réactante et rotor des produits. Les valeurs des v;i sont
données par Bibart*3 et les constantes rotationnelles du
NO3 par Smith?9,



Beff est une valeur corrigée de B afin de tenir compte de l'effet de I'énergie
centrifuge de la molécule réactante ainsi que de l'énergie des oscillateurs
disparaissant au cours de la réaction. On obtient ainsi un nouveau potentiel
Ver(q) possédant une énergie de dissociation effective plus petite que I'énergie de
dissociation du potentiel de type Morse. Degf = D - b'<E'>/s - <Ecent(qe)>; b'<E'>/s
correspondant & I'énergie statistique moyenne donnée aux fragments pendant la
réaction sous forme d'énergie cinétique.

€e = 402 cm! Ezn = énergie au point zéro des
réactants = 4950 cm-!
Be = 2,949 cm-l Ezp = énergie au point zéro des

produits = 3780 c¢m-1
o = 0,63 A1 [réef:50]

1,17 A1 [réf:50]

it

B
o/B =054  [réf:50]

D = AHJ + Ezn + Egp = 5610 cml

S
{Uvin) = 3, -————%“\‘/"—~— = 394 cm'!
i=1 exp («»-‘—) -1
kT

<E> = AH% + Ezn - Egp + {Uvin) = 6004 cmt
Berr = 149 Al
<Ecent(ge)> = kT = 179 cm-l

n = 2,318 Cy = 1,643 y = 0,695

Xm = 0,526

Evaluation de €y pour le systéme NaOg/NO3 :

Selon??:
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€ - B 4
= expl- 3% - Cyf- X ) {3.49)
€ Boo p( Bets 4(ﬁeff)
C3 = 4,00-1,291In € = 6,766
D-b <E )/ S- (Ecent(CIe))
Cy = 2,80-5,191n { e } =13,93
D- b<E )/S - <Ecent(CIe)>

En remplagant C3 et C4 dans la relation (3.49), on obtient :

£ = 36710%¢ + 0963A;B;C] {3.50)

En appliquant (3.50) au schéma de corrélation représenté a la figure (3.16)
avec: €¢ les modes de la molécule réactante, et [A;B;C] les constantes de rotation
des produits, on obtient les quantas du complexe activé :

€ = 043 cml €19 = 14,16 cm! €6
€4 = 3,32 cm-1 €7 = 23,19 cm1 €8

It

17,83 cm!
31,89 cm!

"

Finalement on applique (3.47) pour déterminer la fonction de
pseudopartition du complexe activé :

b b
[1 Ga={ra,526)° 1 [

1 0,526
1- exp(—gmw)}
179
b

11 Om=(0,887) 20687

b
I1 Qn=1,0110*
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3.9.2.3 Fonction de pseudopartition centrifuge : Qcent

La fonction Qcent s'exprime selon??:

-5 o)) - Ej=0)
Qeent = '§0 (27 + Yexp- T} (3.52)

Eg(]) correspond 2 la barriére centrifuge et est donnée par la valeur maximale du
canal potentiel pour un nombre J donné. En tenant compte que notre molécule
N204 peut étre représentée par une molécule réactante quasi-diatomique, le
potentiel peut s'écrire par :

Va(z)=D[ 1-exp(-z)]% + AEzexp{ - @z | + E,
(2) [1-exp(-2)]%+ hexp( 5 )+Ep 653

+ B JT+ 1)

SR R
1+ alz+a222}

a; = =2 = 0,985
Je

ay = —2— = 0243

(ﬁ%)z

ge = distance de la laison N-N = 1,75 A [réf: 1]
AEz = Ezn - Ezp - 0,5€r = 1037 cm-!

€rc = 266 cm1 =quanta d'énergie de l'oscillateur de coordonnée de

réaction
D = 5610 cm-1

Be = 0,0989 cm! = constante rotationnelle selon I'axe B de NoOy

En résolvant (3.53) pour différents ] et en reportant le log [ Eo(]) - Eg(j=0) | en
fonction du log [ JJ + 1) ], il apparait une relation du type®*:
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EdJ) - EoJ=0) = C({J(J+ 1))V (3.54)

Les parametres centrifuges Cy et vV peuvent étre calculés en résolvant (3.53)
pour une petite et pour une grande valeur de J.
En remplagant (3.54) dans (3.52), on obtient une fonction de pseudopartition
centrifuge en fonction du nombre J.

Qoent = 2] +1) X}’( __y.__]_*_‘_l_‘) (3.55)
Q;ent = 2 ﬂ])
=0

La contribution principale de Qcent est donnée pour des valeurs de ] comprises
entre 0 et 2];ax(T). La variable J;n,x(T), correspondant au maximum de la
distribution de (J), est donné par :

Tmax{T) = (-Z"%C~)2v 1 (3.56)

A partir d'un premier couple de valeurs Cy et V, on peut évaluer Jmax(T). Puis Cy
et V peuvent étre recalculés pour une petite valeur de ] et une valeur de J =
2]max(T) afin de prendre en compte la population dans son ensemble. La fonction
de pseudopartition centrifuge peut étre évaluée directement en remplagant la
somme de la relation (3.55) par une intégrale. Elle devient :

chnt = r(l + )(CV (3.57)

A partir des valeurs du tableau (3.2), il est possible d'écrire deux équations du type
de celle en (3.54) et de déterminer un premier couple de valeur pour Cy et v. La
relation (3.56) nous donne la valeur maximum de ] qui, réintroduite dans la
relation (3.54), en lieu et place de J=100, permet d'obtenir Cy et v pour la totalité
de Ia population.
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Va(@)max = Eg() Eg(J=0) - Eo(])
fem-1] fem-1]
I=0 9404,5 -
J=10 9405,1 0,6
] =100 9471,6 67,1

Tableau 3.2 : Calculs de la valeur maximale du potentiel du canal
réactant pour une petite et une grande valeur de .

Cl=4,84103 vl=1,034 Jmax = 157
Cy =4,47 1073 v =1,051 I°(1,951) = 0,98

On obtient finalement pour la fonction de pseudopartition :

[ Ohen = 23410

3.9.2.4 Correction due au couplage du moment angulaire : Fpy

La disparition d'un oscillateur au profit d'un rotor lors de la réaction a
introduit une erreur sur la constante du moment angulaire. C'est le caractére
rotationnel des oscillateurs €, disparaissant lors de la réaction qui est responsable
de cette correction. De maniére similaire a l'évaluation des quantas €, nous

allons extrapoler Foum entre un oscillateur de la molécule réactante et un rotor du
produit:

FaM = Fam,, * [Fante - Fan.) exp(—Cy,%) (3.58)

_‘* *
Fame et FaM,, correspondent aux limites rigide (0./B = 0) et détendue ou "loose"

(/B — <o) du complexe activé.
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6 »
Fam, =2, [réf:29] FaMc =2  [réf:29]
s

Fam = 6,36

3.9.2.5 Nombre de symétrie du complexe activé : ¢*

Comme pour le cas du couplage du moment angulaire, le nombre de
symétrie du complexe activé est extrapolé entre les limites rigide et détendue du
complexe.

6" = 61025 + (OSe - clozsw)eXp(- C3%) (3.59)

01 et 07 sont les nombres de symétrie des deux fragments

Seo = 1,2 si les deux fragments sont différents; respectivement

identiques
Se=0gq/0=1 Ogq correspond au nombre de symétrie de la
molécule déformée le long de la coordonnée de
réaction
G1 =02 = O6(NOp) =2 0q=0=0(N20g) =4
o =79

3.9.2.6 Fonctions de partition classiques
Qa (N204) =1 Qa (NOp) =2
Qrot (NO2) =1,77 103
i =23 gmol-!
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3.9.2.7 Barriere adiabatique au point zéro : A,
Considérons un seuil d'énergie Eg = Eg(J=0) pour le canal réactant de plus
basse énergie, pour lequel aucun canal oscillateur et aucune rotation ne sont

excités. Dans ce cas, la théorie SACM prédit une barriere au point zéro donnée par
le maximum du potentiel du canal considéré:

Va(qJ=0) = D{1-exp(- B(qqe)) | + AB, exp- 0 q-qe ) )+ Ezp  (3.60)

Pour un a/f - 0, la barriere tend vers AE,. Pour «/P 2 1, elle disparait. Une
équation empirique donnée par Troe?’ permet de relier ces deux limites en
posant :

AEgz = E(J=0) - D - Eyp (3.61)

Evaluation pour le systéme N2O4/NOj :

Eg(J=0) = 9404,5 cm-1 D =5610 an-l Ezp = 3780
cm-1

[ AEy, =145 cmt |

3.9.2.8 Calcul de la constante limite a haute pression

On obtient finalement selon 1'équation (3.46) et en prenant les termes calculés
ci-dessus :

kree = 5310117 cm3 mol-1 51




En comparant le résultat ci-dessus avec celui que I'on obtient par I'expérience,
on trouve, comme dans le cas de la constante a basse pression, une différence de
I'ordre de 30 %. Différents termes du modele peuvent étre la source d'une erreur.

10 Lors du calcul de la fonction de partition du complexe activé, il est nécessaire
de faire un schéma de corrélation comme sur la figure (3.16). Les oscillateurs du
réactant, qui disparaissent lors de la réaction, sont transformés en rotors des
produits. Les modes de vibration décrits sur la figure (3.15) permettent de corréler
les oscillateurs et les rotors en conservant la symétrie des axes de rotation. Le
modéle donne une restriction sur l'ordre des quantas d'énergie du complexe: ils
doivent étre dans un ordre croissant d'énergie. Le schéma de la figure (3.15) fait
apparaitre une inversion de croissance entre les quantas €7 et €¢. Cette inversion
est due a la conservation de la symétrie lors de la transformation de l'oscillateur
en rotor. En recalculant une fonction de partition du complexe avec une
inversion entre les modes de vibration Vg et V7, nous n'avons obtenu qu'une
différence de 5 % entre nos résultats. Par contre, nous avons également fait un
schéma de corrélation en intervertissant les axes de rotation A et B des produits.
Dans ce cas la valeur de la fonction de partition est six fois plus petite. 11 est
nécessaire de définir les axes de rotation des réactants et des produits d'une
maniére stricte en les calculant & partir des moments d'inertie et des données
géométriques des molécules.

20 Le probleme central du modele est I'évaluation du rapport 0t/ . Le paramatre
du potentiel de Morse f3 est assez facilement obtenable par29 :

B = 4/ frc (3.62)

frc = constante de force de la coordonné de réaction
D =AHS + Ezn - Egp

Pour le parametre 0, représentant la partie angulaire du potentiel, il n'existe
pas de relation simple qui permette de le calculer. Cobos™ a fait une analyse de 26
réactions unimoléculaires différentes pour essayer de tirer une valeur standard
du rapport &/ et du parametre a. Ces travaux ont donné deux résultats :
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o ~1 A1 = "valeur standard”
/B = 046 + 0,09

Pour le systéme N204/NO;, les travaux de Borell!® donnent des valeurs de
0,54 pour /B et 0,63 A-1 pour o
Dans notre cas, nous avons fait des calculs pour o/ B =0,66 et 0./ B = 0,44 afin de
déterminer la sensibilité du parameétre O sur la constante de vitesse de
recombinaison. Dans les deux situations [ est constant. La différence obtenue
entre ces deux extrémes est de l'ordre d'un facteur 30. On peut donc voir que la
constante de vitesse est trés sensible au parametre . Les résultats expérimentaux
donnés par la figure (3.14) correspondent a un rapport o/ = 0,56 ce qui donne
une valeur de 0,66 A-1 pour o..
Si I'on se référe aux travaux de Cobos0, on trouve une valeur de ke 10 2 100 fois
plus basse que la majorité des autres réactions radicalaires. En séparant la
constante de vitesse de recombinaison en deux facteurs, un facteur figgse et un
facteur de rigidité frigid = krec/fioose défini ci-dessous, on trouve un facteur de
rigidité extrémement petit, de l'ordre de 2 10-3, par rapport aux autres réactions
ou le facteur de rigidité se situe entre 0,1 et 0,8.

b

Fam L ] 0m

£, id = o e)q)(— AEO’Z‘
"8 QroNO2) QroNO) KT

L'origine de ce petit facteur de rigidité se situe au niveau de la corrélation entre
les oscillateurs disparaissant de basses fréquences et les petites constantes
rotationnelles des rotors des produits. Un facteur de rigidité faible a été
récemment mesuré>3 pour le systéme F2$,04/FSO3. Dans ce cas, il y a également
une corrélation entre les basses fréquences des réactants et les petites constantes
rotationnelles des produits.

Cette grande différence entre le facteur de rigidité et le rapport 0./} indique que
I'état de transition est inhabituellement rigide pour ce type de réaction. Le
rapport 0./} donne une information sur le caractre de la réaction; la limite ot/
= 0 correspond & un complexe rigide alors quun o/ 2 1 correspond a un
complexe détendu. La valeur de 0,56 pour le systéme N2O4/NQO> montre un
caractere intermédiaire correspondant, d'une maniere surprenante, 3 l'intervalle
donné par Cobos>0 pour des réactions unimoléculaires et ceci malgré un



parametre O éloigné de la valeur standard de 1 A. De ce fait, le ¢ petit est
probablement di & un petit parametre de Morse pour la liaison N-N.

3.9.3 REGION FALL-OFF

Les courbes fall-off sont calculées d'apreés une version améliorée par Troe®1/°2
des intégrales de Kassel, afin de tenir compte du modele RRKM. On obtient ainsi:

kide
log{ | = 1ogl —Xrec | , _108(Feend) (3.63)
k= kO ko 2
rec 1 + 2rec 1o rec
Kree 1+ Kec
N

krdc et krec sont les constantes de vitesse de recombinaison dans le domaine basse,
respectivement haute pression.

Feent est un facteur d'élargissement général permettant de tenir compte des effets
des collisions faibles ("weak collision") et des collisions fortes ("strong collision")
dans le domaine fall-off.

log{Feent) = logl (FE SiBi ))) + logl F<{ Be)) (3.6

Le facteur N donne la largeur de la fonction entre les domaines limite basse
pression et limite haute pression. Il est défini selon :

N =075 - log{ Feent ) = 0,97

10 Facteur d'élargissement chgt

Lindemann et Hinshelwood ont proposé une forme réduite de la constante
de vitesse (2.45) qui ne tient pas compte du fait que les constantes kj et k3 sont
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fonction de l'énergie que posséde 1'état excité. Troe®! propose de prendre en
compte cet effet par l'intermédiaire d'un coefficient F5¢ (kg/ koo) .

i - FLH( ll(ig) F“( k%%, (3.65)

Pour évaluer ce facteur, il a calculé, pour une vingtaine de systémes, la courbe
fall-off par les théories RRKM (modifié SACM pour le complexe activé) et de
Lindemann. En déconvoluant la courbe exacte en deux facteurs, il a obtenu F*¢
(ko/ke). La fonction obtenue est approximativement symétrique par rapport &
ko/ke = 1, ce qui donne un nouveau facteur d'élargissement :

FX, = Fs‘(%zl) (3.66)

Afin de donner une expression pour la fonction FSht, Troe a proposé de
modéliser cette fonction a partir des parametres S et B des intégrales de Kassel. 1l a
ainsi obtenu :

- log( Ecent ) = M (3.67)

1+ C52

It

C; = 0,10 exp( %’5 - 0,22By - 610710
k

Cr =19 + 46105828

1+Utib

s
k KT

il

() et



20 Facteur d'élargissement Fognt

Le facteur F¥S; décrit les influences des collisions faibles sur la forme de la
courbe fall-off et est une fonction du facteur d'efficacité collisionnelle B¢. De
manire analogue au facteur F 35, Troe>? propose un modele empirique basé sur

T'étude de plusieurs systeémes.

log{ FS, ) = 0,14 log( B ) (3.68)

Le calcul du fall-off nécessite la connaissance de Uylp. Dans le cas présent, on
considére que le complexe activé posséde les mémes modes de vibration
fondamentaux que la molécule N2O4 mais on ne tient pas compte de la fréquence
Vg qui correspond a la coordonnée de réaction.

Evaluation pour le systéme N;O4/NOj :

s-1 #
hv?
Ulp =3 —— =315 em]
i=1 4)( hvf )
expl — -1
kT
Sk =276  By=777 C1=2510-2 Cy=191

log ( FSSe( Sk;Bk ) = -0,16
log ( F¥&{ Be N =-0,12

log ( Feent ) =-0,17

30 Courbe fall-off

La courbe fall-off tracée sur la figure (3.14) correspond aux données suivantes :
KOWC=21101 [He] cm3molls Be=0,15 Feent = 0,67
kree = 7,0 1011 cm3 mol-1s-1 N=097

89



3.9.4 COMPARAISON DENOS RESULTATS AVEC LA LITTERATURE

Les tableaux ci-dessous montrent les résultats obtenus par d'autres auteurs
pour le systeme N2Oy4 == 2NO».

Pour la constante limite basse pression, sous les mémes conditions de pression
totale [M] = 104 molem-3, on trouve :

Auteurs T/IK] ke Méthode expérimentale

cm3mol-1s-1

P.Gozel23 258 381010 M=Ar Saut de température
1,7 1010 M=He induit par laser
6,51010 M=CF4
J.Brunning!! 224 13,6 1010 M=N, Photolyse éclair

1,0 1010 M=He

T.Carrington6| 298 241010 M=N, Tube a ondes de choc

Brass®4 298 1,5 1010 M=N, Saut de pression
P.Borell10 298 431010 M=Np Photolyse par laser
Ce travail 258 2,11010 M=He Saut de température

induit par laser

Tableau 3.3 : Résultats expérimentaux pour le systeme NyOy4 === 2NO,
sous une condition de 104 molcm3 de gaz thermalisateur.

Pour la constante limite haute pression, on a les résultats suivants:

S0



Auteurs T/[KI Koo Méthode expérimentale
cm3mol-is-1

P.Gozel23 258 551011 Saut de température
induit par laser

P.Borell10 298 5,0 1011 Photolyse par laser
M.Van 298 4,8 1011 Spectroscopie

Rozendaell3.14 optoacoustique non-

résonnante

Ce travail 258 7,0 1011 Saut de température

induit par laser

Tableau 3.4 : Résultats expérimentaux pour le systéme N2O4 =m= 2NO;

extrapolés au domaine haute pression.

On peut voir que les valeurs obtenues par la technique du saut de
température sont en accord avec les autres techniques de mesure. Si I'on se réfere
a la figure (3.14) on voit que les mesures décrivent mieux le domaine basse

pression du domaine fall-off que le domaine haute pression.

3.10 CONCLUSIONS

De cette étude du systeme N;O4 === 2NO;, nous pouvons tirer divers

enseignements:

10 La technique du saut de température, induit par laser, donne des résultats en
accord avec les autres techniques de mesure présentées dans la littérature. Cette
technique a I'avantage d'étre facilement mise en oeuvre et de pouvoir explorer
un grand domaine de pressions.
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Gréce au moyennage des signaux, il a été possible d'effectuer des mesures dans
une vaste gamme de concentrations. Ainsi nous avons pu mettre en évidence un
phénomeéne de non-thermalisation du systéme dans le domaine basse pression.
Nous avons également montré qu'un transfert d'énergie vibration-vibration
entre le sensibilisateur SiFy4 et la molécule de N2O4 pouvait en étre la raison.

Ces différentes observations montrent que la technique du saut de température
induit par laser rend le systeme a mesurer plus complexe par I'adjonction de
plusieurs constituants, et qu'il ne faut pas négliger les interactions entre le
systéme étudié et I'environnement nécessaire a I'expérience.

20 Le modéle de Troe nous a permis de calculer, d'une maniére relativement
simple, les limites basse et haute pressions. Cette facilité apparente ne doit pas
éclipser la difficulté d'évaluer certains parametres:

-Dans le cas limite basse pression, il est nécessaire de bien déterminer les modes
de vibration de la molécule réactante. L'autre point clé est le choix du modele du
potentiel utilisé pour le calcul.

-Dans le domaine haute pression, le parametre ¢t et le schéma de corrélation
doivent faire preuve de la plus grande attention. Les "valeurs standards" pour o
ne s'appliquent plus a certains systémes comme le NoOg4 == 2NO».

D'une maniere générale, le modeéle de Troe décrit bien le systeme étudié et prédit
avec une bonne confiance les valeurs limites des constantes.

30 Certains problémes expérimentaux sont apparus tout au long de cette étude.
-Pour effectuer un saut de température, une certaine énergie est déposée dans le
milieu réactionnel. L'énergie déposée augmente avec la pression, ce qui peut
provoquer une inhomogénéité de la température le long de l'axe de la cellule.
Pour cela, nous avons vérifié que l'absorption totale le long de la cellule ne
dépasse pas les 10 %. La quantité de SiFy4 et la fluence du faisceau laser ont été
ajustées pour différentes pressions de gaz thermalisateur.

-Un des problemes majeurs, rencontré lors des expériences, est l'effet "Schlieren”.
Cet effet a pour origine un chauffage non homogene du mélange réactionnel qui
provoque ainsi une onde de choc. Cela se traduit par un gradient de température,
donc d'indice de réfraction, dans la cellule. Une oscillation, proportionnelle a
I'onde de choc, va se superposer au signal mesuré. Dans le cas d'un signal lent, de
Pordre de la milliseconde, I'oscillation ne va pas géner la mesure. Par contre
pour des signaux rapides, obtenus A haute pression, le signal est fortement

123

perturbé. Gozel™ a essayé différentes configurations de faisceau excitateur LR et
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d'analyse U.V. Dans le meilleur des cas, il faut deux faisceaux coaxiaux dans l'axe
de la cellule et diminuer au minimum la distance cellule-photomultiplicateur.
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CHAPITRE 4

ETUDE CINETIQUE DU SYSTEME
N203 = NO2 + NO

4.1 INTRODUCTION

Apres l'étude du systeme N2O4 == 2NO2, nous avons porté notre choix

sur le systeme N20O3 == NO2 + NO pour les raisons suivantes :

-L’enthalpie de réaction de cet équilibre est plus faible ( ~ 9,5 kcal mol-! ) que
celle de l'équilibre entre le dimeére et le monomere du tétroxyde d'azote. On
étudie ainsi un systéme plus bas en énergie, en accord avec une des idées de ce
travail consistant a déterminer les limites du modele de Troe dans le traitement

des réactions unimoléculaires.

-Les constantes physiques du systeme sont connues!™, permettant ainsi un
traitement complet du systme par le modele théorique.

-La thermodynamique®? de I'équilibre est bien décrite.

-Ce systéme est en équilibre avec le systeme N2O4 === 2NO2 et il met en jeu
I'espece NO; et non pas N2Oy4. On pourra ainsi confirmer ou infirmer le transfert
d'énergie vibration-vibration intermoléculaire entre le SiFy excité et le N>O4.

Expérimentalement, notre choix s'est porté sur I'observation du N7O3 autour
de 250 nm. Dans cette région, l'absorption du N2O3 est assez forte tandis que le
NO et le NO; n'absorbent pas ou faiblement. La cinétique du systéme N2O4 ==
2NO2 étant beaucoup plus lente que celle du systeme N203 == NO2 + NQ, la
concentration de l'espéce N;Oy4 est constante sur l'échelle de temps de
I'observation du N7Oj.
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4.2 RELATIONS CINETIQUES

L'équation d'équilibre du systéme étudié est définie selon :

kdiss

N203 NOZ + NO (41)
krec

Ker = Kdiss ZW (4.1

Krec [N203]

Etant donné que l'espece NO; est en équilibre avec NOy4, on doit également
écrire :

k

'
diss

N204 2NO2 4.2)
k'rec
KC’T - Kdiss - [NOQJZ (4.2%
T ke N204

A partir de ce systeme d'équations, on peut écrire une équation de vitesse pour
I'espece N2O3 :

'C‘IES(%({)}L = krec[NO2] {[NOJ¢ - kaiss[N203] ¢ (4.3)

Comme pour le chapitre précédent, nous allons résoudre I'équation (4.3) par la
méthode de la relaxation. Pour cela, il est nécessaire d'écrire une équation
différentielle 2 une seule variable. Afin d'éliminer les variables NO; et NO on
fait les hypotheses suivantes :

10 La concentration de NO est en excds par rapport a la concentration totale de
NO3 présent sous forme de NO3, de N2Oy et de N2Os3. Smith!® a montré que la
vitesse de recombinaison, pour des rapports de concentrations NO/(NO; + NyOy)
cormnpris entre 7 et 25, ne changeait pas, ce qui implique :
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[NO] ) [NO]

(4.4)
[NOJ ¢ =[NOJ = cst

20 La cinétique de dissociation du N203 est beaucoup plus rapide que celle du
N204. Dans ce cas on peut écrire :

[N204]¢ = [N2Oge = cst (4.5)

Le bilan de masse sur l'espece NO; s'écrit :

[NO2]" = [NOgJ¢ + 2[N2O4¢ + [N2O3]¢

(4.6)
= [NOaJ¢ = [NO2]" - 2[N204le - [N203]

A partir de ces hypothéses et du bilan de masse (4.6) on peut réécrire une
équation de vitesse :

9[—1\33{33-]—‘ = Krec[NO] " { [NO2]" - 2[N;O4] - [N203] | )
- kdiss [N203]t

Aprés réarrangement :

IN2OSTt _ 1N,03] | e [NO) + Ko )
+ kree[NOJ " {[NO2)" - 2[N204] e | '

[NOJ*, [NO2J* et [N2O4le sont constants lors de la réaction. On posera :
A = keec[NO]"{[NO2J" - 2[N;04] o] (48)
En appliquant une petite perturbation sur I'espece N2O3
[N203]¢ = [N203]e - AIN2O3] ¢ 49)

avec AIN203]¢ (( [N203]¢
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dNpOs]y _ dN2Ozle  dAIN2O3]
dt dt dt
0

et

En introduisant (4.8) et (4.9) dans (4.7)on a :

M = - A[N203] t { krec[NO] * + kdiss>

dt . (4.10)
+ [N203]e { krec[NO]” + katiss} - A
Lorsque [N2O3); = [N2Osle,0na ﬂ%%g@l‘— = 0. On peut donc écrire :
[N203Je { keee[NOJ™ + kaissl = A (4.11)
Une équation différentielle 2 une seule inconnue est ainsi obtenue :
NLO .
iAidzt—?l]-t = ‘A{N203]t{krec[NO] + kdiss} (4.12)
En intégrant (4.12), on a finalement une relation du type :
In {_A_U:Lz.Qs]_t} - -[1): (@13)
A[N203] =0 T
% = krec[NO]" + kdiss (4.13)

De maniére similaire au chapitre 3, une simple régression linéaire du In { } = f(t)
nous donne accés a la constante de relaxation du systéme étudié. Les constantes
de dissociation et de recombinaison peuvent étre calculées 2 partir des relations
(4.1), (4.2) et (4.13"). On obtient pour les deux constantes :

kdiss = (4.14)

1
T
1+ [NO]

Ke, e
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1
Kpee = ——— v (4.15)
+

Pour évaluer les constantes de vitesse, il faut avoir acces a la constante d'équilibre
du systéme et a la concentration totale de NO:

-la constante d'équilibre, 4 la température finale, nécessite de connaitre les
concentrations de NOj et de N2O3 au nouvel équilibre.

-La concentration de NO étant constante, d'aprés I'hypotheése formulée, elle
correspond a la pression partielle du NO introduite dans la cellule lors de

I'expérience.

4.3 CONCENTRATIONS DES DIFFERENTES ESPECES A L'EQUILIBRE

On veut déterminer les concentrations de NO; , N2O4 et N2O3 a I'équilibre. Si
l'on se réfere aux équations (4.1) et (4.2") par l'intermédiaire desquelles on tire les
concentrations [N2Ogle et [N2O3]e, on peut réécrire le bilan de masse (4.6) selon:

[NOy)?

Kc,Te

[NOJ[NOa]

4.16
Kc,Te ( )

[NOQ]* =2 + [NO7]e +

D'aprés I'hypothése formulée [NOJe = [NOJ* et en l'introduisant dans (4.16), on
peut calculer la concentration [NOg], selon :

. 02
L A O et
[NOgJ, = : : = (@.17)

4

e

c,T

A partir de (4.17) et de (4.2, il est facile d'obtenir une relation pour la
concentration de [N2Oyle :

[N204le = [NOaJE (4.18)

'

I<c,T

Enfin, le bilan de masse (4.6) donne acces a la concentration [N2O3le :
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[N20s]e = [NO2]™ - 2N2O4]e - [NO2J (4.19)

Les équations (4.17) a (4.18) nous permettent de déterminer les concentrations 2
I'équilibre en fonction de la température. Toutefois, elles ne tiennent pas compte
des tensions de vapeur respectives de chaque produit. Lors du choix des
conditions expérimentales, il est nécessaire de faire intervenir cette limitation car
a basse température, les especes N2O3 et NpOy4 ne sont plus en équilibre mais
limitées par leurs tensions de vapeur respective.

4.4 CONSTANTES D'EQUILIBRE

Dans le chapitre 3 nous avons déterminé une constante d'équilibre pour le
systtme N2O4 == 2NOp d'apres la relation de Van't Hoff. Les mesures de
Vosper!! ont permis d'écrire une relation du type :

, 7
Kt = L?ZT}P_ exp(- QZI,QQ) mol cm-3 (4.20)

Pour le systéme N20O3 =%= NO2 + NO , différents auteurs ont déterminé
I'enthalpie de réaction:

Auteurs Température AR?
r

(K] calmol-!

Beattiel2 278 - 318 9527 * 96

Vosper8 243 - 283 9785 * 150
Chao? 298 9780
JANAF! 298 9650

Tableau 4.1 : Enthalpie de réaction du systeme N2O3 == NO2 + NO.
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Pour déterminer une relation analogue a l'équation (4.20), il est nécessaire de
connaitre la constante d'équilibre pour une température donnée. Chao® a
proposé, a partir des travaux effectués par Beattie!?,Verhoek!® et Abel'4, une
relation empirique pour la constante d'équilibre. En utilisant cette relation pour
calculer une constante d'équilibre A une température connue et en utilisant une
valeur pour I'enthalpie moyenne de réaction de 9690 calmoll, on obtient pour le
systeme N203 == NO2 + NO:

2,98 10° 4876 3
Kot = 5 exp(- mf—) mol cm (4.21)

Ainsi, les relations (4.17) a (4.21) permettent de caractériser un systéme en
équilibre décrit par les équations (4.1) et (4.2). De plus, il est nécessaire de
connaitre les pressions partielles de NOj et NO" ainsi que la température.

4.5 CHOIX DES CONDITIONS EXPERIMENTALES

De maniére similaire au systéme NpO4/NOj, il est nécessaire d'effectuer le
saut de température dans une région oit la concentration de I'espéce observée, le
N>0O3 dans notre cas, varie au maximum avec une variation de température.

Les figures (4.1) et (4.2) montrent deux conditions d'équilibre des espéces mises en
jeu dans les réactions (4.1) et (4.2).

Dans le cas de la figure (4.1), nous avons calculé 1'équilibre d'un mélange de 4,5
108 molcm™3 de NO,/N»Oy et 4,5 10-7 molem3 de NO introduit dans une cellule.
Ce rapport des concentrations est conforme a I'hypothese [NOI* >> [NO;J* En
faisant varier la température, nous avons recalculé les concentrations de NO»,
N2Og4 et N2O3 a I'équilibre par l'intermédiaire des relations (4.17) a (4.21). Dans le
cas de la figure (4.2), les mémes calculs ont été effectués pour des concentrations
des produits dix fois plus élevées. Ces deux limites correspondent au domaine de
concentrations dans lequel s'est déroulé notre étude.
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Figure 4.1 : Concentrations en équilibre des espéces NOy , NoOy et
N203 pour une concentration totale de NO* = 4,5 10-7
molcm=3 et NO2* = 4,5 108 molcm3.

La figure ci-dessus montre qu'au-dessus de 250 K, la variation de [N3O3]e, pour
un saut de température donné, diminue fortement. De plus, la quantité de NoO3
en équilibre est faible. En-dessous de 170 K, la concentration allant décroissant, on
se trouve limité par la tension de vapeur du N2O3 aux températures inférieures.
Un domaine intéressant se situe entre 200 et 230 K. En effet, dans cette zone, la
variation de [NyOyle est quasiment nulle pour une petite variation de
température.

La figure (4.2) ci-dessous monire qu'a partir de 200 K on se trouve limité par la
tension de vapeur de l'espece N»O3. Cette température sera la limite inférieure
pour nos expériences.

Finalement, nous opterons pour une température de travail de 225 K. A cette
température, nous avons l'avantage de travailler dans un domaine ou la
concentration en N;O4 ne varie quasiment pas avec la température. Ainsi, méme
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si, contrairement a l'hypothése, la vitesse de dissociation de NyOy4 n'est pas
beaucoup plus lente que celle du N2O3, I'observation de 'espéce NoO3 ne sera pas
perturbée par une variation de N2Oy4.
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Figure 4.2 : Concentrations en équilibre des espéces NOz , NyOy et N2O3
pour une concentration totale de NO* = 4,5 10-6 molcm™3 et
NO2* = 4,5 107 molcm3.

4.6 APPAREILLAGE
Comme on peut le voir sur la figure (4.3) ci-dessous, I'appareillage est
pratiquement similaire a celui utilisé pour les expériences du systéme N2Og4 ==

2NO3. Certaines différences dans le dispositif d'analyse et des conditions
d'étanchéité a basse température sont décrites dans les paragraphes suivants:
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OSCILLOSCOPE

4

HgXe

NO, /N,0,4
NO, SiF,, Ar

Figure 4.3 : Schéma de 'installation expérimentale pour I'étude du systéme
N203 == NO2 + NO.

-Le filtre interférentiel U.V.F. (Balzers K40) a été remplacé par un filtre 2
réflexion RR250 (Oriel R250), avec une transmission maximume Tmax = 53 % a
une longueur d'onde Amax = 254 nm et une bande passante FWHM = 43 nm. Ce
changement est nécessaire pour I'observation du N2O3 qui posséde une bande
d'absorption entre 200 et 300 nm”/ 1115, Le filtre passe-haut (Schott GG420), qui
coupe toutes les longueurs d'onde inférieures & 400 nm, est supprimé.

-Le hacheur mécanique HM est remplacé par un obturateur électromécanique
SH (Uniblitz) commandé par un trigger (EPFL). Nous avons vu au chapitre 3 que
le NO; est photolysé aux longueurs d'onde d'observation du N3O3. Il est
nécessaire d'éviter la photolyse en limitant la durée d'irradiation du mélange
lorsqu'aucune mesure ne se fait. Pour cela, un trigger génere un signal pour
l'ouverture de l'obturateur pendant un temps de 100 ms, dans le cas de
l'observation du retour a 1'équilibre initial, et de 30 ms dans le cas de
I'observation de la cinétique de relaxation. Un second signal, décalé de 10 ms,
déclenche le coup laser. Ainsi, pour un moyennage de mille coups, le temps
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d'irradiation le plus long est de cent secondes soit un taux de photolyse du NO;

inférieur a 0,5 %.

-Les conditions a basse température ont nécessité quelques changements au
niveau de la cellule. Le flux d'azote sec, circulant dans la boite en plexiglass,
provoque un assez grand échange de chaleur avec la surface de la cellule et
empéche celle-ci de se refroidir a 225 K. Pour éviter ce probléme, nous avons isolé
la cellule avec un manteau de néopréne. D'autre part, I'étanchéité entre les
fenétres de BaFy et la cellule n'est pas garantie avec les O-rings en nitrile. On les
remplace par des O-rings métalliques, recouverts de teflon, de type Omniseal
(Johannsen A.G.).

4.7 REACTANTS

-Le SiF4 et le mélange de NO2/N20y4 sont identiques A ceux utilisés pour le
systéme N204 == 2NO3. IIs sont purifiés de la méme maniere que décrit dans
le chapitre 3.6.

-Le gaz thermalisateur est de I'argon (Carbagas N48), il est utilisé directement
de la bouteille. Nous avons utilisé de l'argon et non pas de I'hélium pour
diminuer l'effet Schlieren.

-Le NO (Linde 99%) est pompé au travers d'une trappe refroidie a - 80 °C pour
éliminer toutes traces de NO;/N7Qy. Ensuite, il est condensé dans de l'azote
liquide. Ce processus est répété cinq fois avant de faire un cycle de trois dégazages
a 77 K puis réchauffage a température ambiante. Le NO est stocké A température
ambiante et a I'abris de la lumiere.

4.8 DETERMINATION DU COEFFICIENT D'EXTINCTION MOLAIRE

Le coefficient d'extinction molaire effectif du N2O3 dans la région des 250 nm
a été déterminé pour les conditions optiques de notre systéme d'analyse. La figure
(4.4) montre que l'espece NO n'absorbe pas dans le domaine de transmission du
filtre & réflexion RR250. Par contre, les especes NpOy4 et NO; ,sous des conditions
de concentrations expérimentales, ont une faible absorption & chaque extrémité
de la bande passante du filtre.
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Figure 44 : Spectres d'absorption 4 température ambiante de 20 mb de
NO, 2mb de mélange NO2/N20y4 et & -50 °C du mélange
NO/NO2/N;04/N203. La voie optique est de 10 cm. Le spectre
de transmission du filtre 4 réflexion RR250 donne ['intervalle
de longueurs d’onde o1 I'on observe le N;O3.

Afin de déterminer le coefficient d'absorption molaire effectif de l'espece N;O3,
nous avons effectué des mesures sur chaque constituant du mélange réactionnel.
Les résultats obtenus pour le NO montrent, comme le laissait supposer la figure
(4.4), quil n'y a pas d'absorption, mesurable par notre systéme de détection,
jusqu'a 200 millibar de NO.

Pour le cas du NO /N304, nous avons introduit dans la cellule thermostatisée
une pression connue de mélange. Connaissant la constante d'équilibre, nous
pouvons déterminer la concentration de N2O4 a I'équilibre. L'absorption est
mesurée lors du remplissage de la cellule, lors de I'addition de gaz inerte et enfin
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lors de la vidange de la cellule. La figure (4.5) nous montre la dépendance de
I'absorption en fonction de la concentration de NoQy.

0.04 T T ¥ T v T i T ¥ ¥ ¥ T Y T T T
i ® T=230K P(Ar)=1bar

[ —0O— T=255K P(Ar)=10bar

0.03 + o T=240k P(AD)=0bar .

0.02

ABSORBANCE

0.01

0 2 4 6 8 10
108 [NZO4]/ molcm?®

Figure 4.5 : Absorption du N2Oy4 pour les conditions expérimentales
décrites par les figures (4.3) et (4.4).

La relation de Lambert-Beer est vérifiée. Nous obtenons comme coefficient
d'absorption molaire effectif pour le N2Oy :

EeoffNp0g) = 40,3+ 0,8 1 mol! cm-!

Nous avons considéré que l'espece NO; absorbait de manidre négligeable et
n'influengait pas la mesure du coefficient du N;Oy4. Ces considérations sont
établies & partir des deux conditions suivantes :

10 L'absorption du NO; est quatre-vingt fois inférieure a celle du N2O4 dans
le domaine des longueurs d'onde mesurées® a concentration égale.
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20 A la température 2 laguelle les expériences de saut de température sont
faites, la concentration de N2Oy est cing fois plus élevée que celle du NOs.

A partir de ces mesures, on peut écrire une relation permettant l'évaluation du
coefficient d'extinction molaire effectif pour I'espece N2O3.

A = €e£Ny03 {[N2Osle 117 + 4,03 10° [N2O4le | W)

= A-4,0310°[N2O4le I = Eetny03 { [N203]e 1Y

La relation (4.22) permet de déterminer le coefficient €effNyO3 en tenant compte
des équations (4.17) a (4.19) donnant accés aux concentrations de NoOyg4 et N2O3 2
I'équilibre.

0.15 T

—8— T=230K P(Ar)=1bar
[ 0 T=255K P(Ar)=10bar

O T=240K P{(Ar)=0bar

8 R
0.1
Z g ° ]
« ]
M ]
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Figure 4.6 : Absorption du N2O3 pour les conditions expérimentales
décrites par les figures (4.3) et (4.4).
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Pour chaque point, I'absorbance est mesurée quatre fois : lors de l'introduction du
mélange NO32/N20Oy4, aprés introduction d'une pression de NO connue, apreés
introduction du gaz thermalisateur et enfin lors de la vidange de la cellule.

La premiére mesure permet de détecter une éventuelle fuite du systéme.
Connaissant le coefficient d'extinction molaire du N2Oy4, on peut aisément
vérifier la corrélation entre la concentration de N2O4 mesurée et celle calculée.
Les trois mesures suivantes permettent de voir si le gaz thermalisateur a une
influence sur la mesure, ou si une réaction avec les parois, ou une réaction de
photolyse du mélange se déroule.

Les résultats obtenus sont présentés sur la figure (4.6). La relation de Lambert-
Beer est linéaire. Par régression linéaire, on obtient :

€effNpO3 = ( 1562+ 0,067) 102 I mol-tem-!

4.9 DEROULEMENT D'UNE EXPERIENCE

Aprés avoir thermostatisé la cellule a la température de travail, il est
nécessaire de caractériser le systéme dans ses conditions initiales. On cherche
ainsi & connaitre les concentrations de NO, NO, N2Oy4 et N2O3 a I'équilibre, a la
température initiale. Nous pouvons calculer par l'intermédiaire des équations
(4.17) a (4.21) ces différentes concentrations si l'on connait la température et les
concentrations totales de NO7 et NO introduites dans la cellule.

La température est mesurée aux deux extrémités de la cellule, par conséquent elle
est connue. Les concentrations de NOj et NO" sont calculées par la loi des gaz
parfaits étant donné que l'on connait la pression partielle de chaque espece
introduite dans la cellule et la température Tj. A partir des relations (4.17) a (4.19)
on peut déterminer les concentrations de N2Oy et de N>Og.

Nous pouvons comparer ces résultats avec la mesure de l'absorbance du N2Oy et
du N7Os.

La figure (4.7) représente le scénario de remplissage de la cellule. Dans un
premier temps, on introduit une certaine quantité de mélange de NO2/N204.
Connaissant la valeur du coefficient d'extinction molaire effectif du N2Oy et la
constante d'équilibre, on peut calculer sa concentration. Dans un second temps,
on introduit un excés de NO. Le nouveau signal mesuré correspond a
I'absorption du N203 formé et du N2Oy4 en équilibre aux nouvelles conditions.
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Intensité

A

I0 = cellule vide

IN204 = cellule contenant NZO 4 / NOZ

INZ 03= cellule contenant N,O 4/ NOZ /NO/ N203

Figure 4.7 : Variation de Uintensité du signal, & 250 nm, mesuré
pour les différentes étapes de remplissage de la cellule.

A partir des signaux In,04 et IN»03, on peut en déduire la relation :

1og(—-i§§g:) = €eff(N;03) N203ke | - EefiiNg0g) { IN204)e {N2O4le } 1 (4.23)

[N2O4)e correspond a la concentration de NpQOy en équilibre avec NOy

[N2Ogle correspond 2 la concentration de NoOy en équilibre avec
NO/NO2/N»O3

La relation (4.23) nous permet de comparer la concentration a I'équilibre de N7O3
obtenue par calcul par rapport a celle mesurée. Les résultats obtenus sont en bon
accord. Les différences maximales observées, dans le cas de petites concentrations
de N2Og3, ne dépassent pas 5 %.

Apreés l'introduction du gaz thermalisateur, nous avons les conditions initiales

suivantes :
[NO,I" = 1,53 107 molem3 T; = 225K
[NOJ" =142 106 molem™3 KN,04 = 4,42 109 molem-

KNy03 = 5,13 107 molem-3
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[NO3zle1i = 1,47 108 molem=3 Les valeurs ci-contre sont calculées
[N2Ogle,1i = 4,88 108 molem-3 a parlir des relations (4.17) & (4.19) et
[N2Osle1i = 4,05 108 molcmn3 comparées a la mesure de [N2O3]e,Ti-

La figure (4.8) montre un signal moyenné a partir de 100 mesures. Le signal
décroit avec la disparition du N»O3 sur environ 80 ys.

[mV]

16 ;

T

bbbk
T

@3]
7

0 10 20 [usl]

Figure 4.8 :  Signal moyenné sur 100 mesures 2 la suite d'un saut de
température sous une pression de 0,5 bar d’Argon. Les
concentrations des produits sont : [NOle i = 1,47 10-8
molem3 , [N2Ogle 1i = 4,88 108 molcm3 et [N2O3]e,1i =
4,05 10-8 molcm3 .

La figure (4.8) confirme I'hypothese selon laquelle la vitesse de la réaction de la

dissociation du NO3 est beaucoup plus rapide que celle de dimérisation du N7O4.
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On se souvient que l'échelle de temps pour le systéme N2O4 / NO;3 est de l'ordre
de la milliseconde. Dans le cas du N2Oj3, on est environ 50 fois plus rapide.

Des lors, I'hypotheése, selon laquelle la concentration du NyQy4 est constante,
durant la réaction de dissociation du N»O3, est bien vérifiée.

A partir du signal de la figure (4.8), on peut calculer la concentration de I'espece
mesurée a la nouvelle température Ty.

Condition d'absorbance initiale :

A = €etf{Ny0g) [N204leTj | + EeffNo03) [N203Je,T; ! (4.24)
Condition d'absorbance finale :

A’ = Ecff{Ny04) N204Je T | + Ectf{ny03) [N203Je, T 1 (4.25)

Ayant émis I'hypothese que la concentration de N2Oy est constante durant la

réaction, nous pouvons écrire :

AA = A-A" = A" = €erfNy0q) {AINZO3]) 1
(4.26)

o1’
I
€efi{No03) !

I; I correspondent a l'intensité du signal avant;
respectivement apreés I'expérience.

Selon la figure (4.8), le Al vaut 7,3 mV. Le signal avant I'expérience vaut 600

mV. On peut ainsi appliquer la relation (4.26) avec I = 600mV. I' =607,3 mV et
Eeff, N203 = 1,562 106 cm2mol-1. On obtient ainsi AIN203] = 7,00 10-10 molem3, ce
qui donne pour [N2O3zle ¢ = 3,98 108 molcm-3.
Connaissant les relations des constantes d'équilibre Knjp03 et Kfq204 en fonction
de la température, il est possible de déterminer par itération les concentrations de
NOz et N2O4 au nouvel équilibre. On obtient ainsi la valeur de AT pour le saut
de température. A partir du signal, on peut, de maniere similaire au NQy,
déterminer la constante de relaxation du systéme. Nous avons obtenu une
constante de relaxation de 5,7 104 s-1 pour le signal de la figure (4.8).
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Apres le saut de température, le systéme se trouve dans les conditions:

[NO2I" = 1,53 107 molem3 Tp = 2257 K

[NOJ" = 1,42 106 molcm-3 KNyo4 = 4,84 109 molcm-3
KNo03 = 547 107 molem-3

[NO2le ¢ = 1,54 168 molem™3

[N2Ogle 1¢ = 4,89 108 molem:3

[N2O3e,1¢ = 3,98 108 molem™3

On peut ainsi calculer une constante de vilesse de recombinaison selon la
relation (4.15) :
Kree = 2,86 1010 cm3mol-ls
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Figure 4.9 : Représentation d'un signal moyenné 2 partir de 100
mesures sous les mémes conditions expérimentales que la
figure (4.8) mais avec une échelle de temps 104 fois plus
grande.
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La figure ci-dessus montre que le retour  I'équilibre, 2 la température initiale, se
fait en environ 100 ms. Ce temps correspond 2 celui mesuré pour le systéme
N204 == 2NO3. Clest le lemps nécessaire pour thermaliser le gaz inerte, par
échange thermique aux parois de la cellule, aux conditions initiales de
température.

St I'on observe la réaction dans un intervalle de lemps correspondant A Ja
dimérisation du N3Oy, on devrait voir une variation du signal puisque le N;O4
absorbe également dans la région des 250 nm. La figure (4.10) montre un signal
présentant une diminution de son inlensité, conséquence d'une formation de
N20O4. La base de temps, de I'ordre de la milliseconde, correspond a celle que l'on

avait observé dans le chapitre 3 pour des conditions de pression de gaz
thermalisateur similaires.

[mV]
AR
B SR e
09 1 2 [ms]

Figure 4.10 : Signal moyenné a partir de 100 mesures, sous les némes
conditions que la figure (4.8). La base de temps permet
d’observer la cinétique d'équilibre entre le N3Oy et le NOj.
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La trace de la figure ci-dessus montre un signal fortement perturbé par une
oscillation. On se trouve dans une situation ou l'effet Schlieren, décrit dans le
chapitre 3, est important. Cette perturbation peut étre atténuée en modifiant
I'alignement des faisceaux d'excitation et d'analyse.

L'observation de ces différents signaux permet d'affirmer que les hypotheses
formulées lors du traitement cinétique sont valables. La dimérisation du N2O4
est beaucoup plus lente que la réaction du N2O3 et ne perturbe pas l'observation
de cette derniere.

4.10 EFFETS DE LA PRESSION SUR LA CONSTANTE DE VITESSE

De maniere identique au systtme N204 == 2NO2, nous cherchons a obtenir
la constante de vitesse de recombinaison du systéme N203 == NO2 + NO pour
différentes pressions de gaz thermalisateur. Afin que le processus d'activation /
désactivation ne soit gouverné que par une seule esp2ce, nous avons effectué des
mesures de la vitesse de recombinaison en fonction de la concentration de N2O3
a I'équilibre. L'extrapolation A une concentration de N»Oj3 tendant vers zéro,
graphiquement ou par régression linéaire, donne la constante de vitesse de
recombinaison sous une pression donnée de gaz thermalisateur.

La pression partielle de SiFy et la fluence du laser sont ajustées pour que le saut
de température soit de l'ordre de 2 £ 1 K dans toutes les conditions de pression de
gaz thermalisateur.

Chaque point, représenté sur les graphiques, correspond a un minimum de trois
mesures et les barres d'erreur correspondent a 26.

Contrairement a ce que l'on avait observé pour le systtme NO2/N7Qy, les
mesures ne présentent pas de forme en escalier. En appliquant un saut de
température, le N2O3 et le NoOy se dissocient pour former d'une part du NO; et
du NO, et d'autre part du NOp. Comme nous l'avons vu précédemment, la
vitesse de réaction pour la dissociation du N2O3 est environ 50 fois plus rapide
que celle pour le N2Oy4. Ainsi, I'effet d'un transfert d'énergie intermoléculaire
entre le N2Oy et le SiFy vibrationnellement excité ne peut pas créer un effet de
non-thermalisation sur la réaction d'équilibre du N7Oj3 car le déplacement de
I'équilibre entre le N2Oy4 et le NOy est beaucoup trop lent pour influencer la
mesure de N2Os.
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Figure 4.11 : Influence de la concentration de N203 sur la constante de
vitesse de recombinaison. Les mesures ont été effectuées @
une température initiale de 225 K.

On peut également se demander si le NyO3 ne peut pas lui aussi faire un transfert
d'énergie vibration-vibration avec le sensibilisateur. La figure (4.11) monire que
les concentrations de N»O3, pour lesquelles nous avons effectué des mesures,
sont trés basses. Par comparaison avec le cas du N204, observé entre 10-8 et 10-6
molem-3, nous nous trouvons dans une situation de thermalisation. De plus, la
molécule de N2Oj3 ne possede pas de modes de vibration fondamentaux autour
de 1030 cm-l, énergie du mode excité V3 du SiFy, ni dans un intervalle proche. La
probabilité d'un tel transfert est donc peu envisageable.

Les conditions de concentration pour le NO, correspondent 2 la thermalisation
du milieu réactionnel d'aprés les observations faites dans le chapitre 3. Il est
toutefois difficile d'exclure totalement un transfert d'énergie vibration-vibration
intermoléculaire entre le NO; et le SiF4 vibrationnellement excité étant donné
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qu'il existe un niveau fondamental de vibration du NO; permettant un tel
transfert avec le SiFy.
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Figure 4.12 : Mesures effectuées sous les mémes conditions de
température que celles représentées sur la figure (4.11).

4.11 COURBE FALL-OFF

Le domaine fall-off de la réaction N2O3 + Ar == NO2 + NO + Ar est
représenté par la figure (4.13). Chaque point correspond a l'extrapolation a
[N2O3le = 0, par régression linéaire, des mesures données par les figures (4.11) et
(4.12). De cette maniere, on obtient une constante de vitesse caractéristique de
I'argon comme partenaire de collision.
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Figure 4.13 : Domaine fall-off, établi sous une température de 227 K, de la
réaction N2O3 + Ar =x= NO2 + NO + Ar.

Kiec = (3,5 + ég) 1012 cm3 mol ! 51

O,we
‘E_KCT = (1,0 132) 10  cm3 mol'! 51
r i

Les constantes de vitesse limites, ci -dessus, sont déterminées graphiquement 2
partir des points expérimentaux. La courbe fall-off, est quant 2 elle, calculée A
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partir de ces constantes limites et du modele de Quacklé, ce dernier étant basé sur
la résolution des intégrales de Kassel.

Les erreurs sur les constantes correspondent a un intervalle dans lequel on peut
tracer une courbe fall-off en tenant comple des erreurs sur les points
expérimentaux. La figure (4.14) montre les résultats obtenus par rapport au

domaine d'erreur donné pour les constantes limites.
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Figure 4.14 : Courbe fall-off de la figure (4.13) tracée dans le domaine
d’erreur donné par les constanles limites.

De maniére similaire au chapitre 3, on peut considérer que les résultats obtenus
pour les constantes limiles basse et haute pression ont un niveau de confiance de
l'ordre d'un facteur 2.

Les résultats expérimentaux du systéme N203 + Ar == NO2 + NO + Ar sont

donnés dans I'annexe B.
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4.12 RELATION DE TYPE ARRHENIUS

Pour déterminer les parametres d'Arrhénius, nous avons effectué des
mesures a 260 K dans le domaine fall-off. De maniere similaire au paragraphe
4.11, nous avons ajusté les constantes limites aux valeurs mesurées.

108 o ;
12 | -
- 107 E 3
%) s 3
?:' - 4
ol o o
g : ]
ms 1011 E, _§
o - ]
] 5

g0 b .
10° M EEPIW YT EETER T RPN EEPEPTTTY BT

10° 10* 10” 10°

[Ar] / molcm®

Figure 4.15 : Domaine fall-off, établi sous une température de 260 K, de
la réaction N2O3 + Ar === NO2 + NO + Ar.

A partir des constantes limites basse et haule pressions élablies & 225 et 260 K, on
peut déduire une relation de type Arrhénius.
Pour le domaine haute pression, on obtient :
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oo
Krec

16+ 50103 exp{-

344 &
T

126
50

——-—-——) em3 mol! 51

110
oo 2.2 15 4960 + 90
Kgiss = {6,8 * 1,6) 10 exp(- g

L'énergie d'activation, pour la recombinaison, vaut 0,7 £ 0,2 kcalmol-1. Pour la
dissociation, elle vaut 9,9 + 0,3 kcalmol-L.

Selon Benson!?, les réactions de recombinaison, du type de celle étudiée, sont
caractérisées par une énergie d'activation proche de zéro et un facteur
préexponentiel de l'ordre de 1012 cm3mol-1s-!. On peut donc voir que nos
résultats sont en accord avec cette regle générale.

Dans le cas de la dissociation, un facteur préexponentiel de 1016+ 1 18 egt
caractéristique de telles réactions. Avec un facteur de 6,8 1015 cm3mol-1s1, notre
systéme suit bien cette régle.

Nous avons également déterminé des relations de type Arrhénius pour la limite
basse pression. Les résultats obtenus sont donnés dans le tableau ci-dessous.

O,wc + 160
kree _ _ (2,7 * ?é) 101! exp(——~—--—~1850 —1301 3 mol 51
[AT1] / T
0,we 229
Kiiss _ [12+ 2") 10™ exp(- TR 1
T 08
[Ar] ; T

4.13 CALCUL DES CONSTANTES DE VITESSE

De maniére identique au chapitre 3, nous allons calculer les constantes de
vitesse dans les domaines limites basse et haute pression. Les termes du
modele!®?? utilisé ayant été développés dans le chapitre précédent, nous allons
simplement donner les valeurs des différents parametres nécessaires au calcul.
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4.13.1 LIMITE BASSE PRESSION

4.13.1.1 Fréquence de collisions selon Lennard-Jones : Zj

(2,2)*
Ziy=Na 6F.pm 4/ ~BRT_ QM
Npia-m

T=225K mp =76 gmol-1 mpy = 40 gmol-!

A =NyO3 oaA=44A [réf:25] €a/k=330K [réf:2]
M = Ar oM =34 A [réf:2] em/k=124K [réf: 2]
= OA+ O EAM €A EMm
OaM = ATSM _ 398 AM = L [FAIM _ oy

2 k k k
MMy .
HAM = Ma fmy = 26,2 gmol-!
(2,2)* -1
Q> o [ 0.697 + 051851 (—kT—” - 1,38
A-M og EAM

L 7y = 5411013 andmolsT ]

4.13.1.2 Efficacité collisionnelle : .

Comme dans le cas de I'hélium au chapitre 3, on prend une valeur moyenne
donnée par la littérature®324 pour le coefficient d'efficacité collisionnelle de

I'argon.

[ B.-03

4.13.1.3 Densité d'états harmoniques : Pyib,n(Eq)

pvibuE) = (j_ﬁ@@_ﬂ
(s~ 01T ()

i=

aB) =1-B'@
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Le calcul de la densité d'états harmoniques nécessite la connaissance des modes
de vibration fondamentaux de la molécule N2O3:

Vo =205 Vg =622 Vg =70

Figure 4.16 : Modes de vibration fondamentaux de la molécule NoO3 %.
Les énergies sont données en cm1 29,

S

2. hvi = 35575 emrl
2 i=1

P

E; =
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Eo = AH)((NO) + AHJ;(NOy) - AH ((N;03) = 3303 amnl [réf: 1]

r = nombre de rotations libres dans la molécule NoO3 =0  [réf : 4]
s = 3N - 6 = 9 oscillateurs

E E 1 )
Ex>Ep = O = 5(—)+2,734/-— +351 =92710
E, E,

= = 1,67 a(Eq) = 0,845

PrvibaEg) = 1,91 molf!

4.13.1.4 Fonction de partition vibrationnelle : Qu;p
S 11-1
o - f1[1-0n{32]
i=1 T

En prenant les fréquences de vibration de la figure (4.16), on obtient :

Quib = 543

4.13.1.5 Dépendance de la densité d'états avec 'énergie : Fg

s-1

B (s- 1)t kT i
Fg = EO (s-1-i) (E0+3(EO)EZ)

En prenant les cinq premiers termes, on trouve :

Fg ~ 1,24
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4.13.1.6 Correction due a I'anharmonicité : Fann

Fant = [‘5'”}"‘

=

s = 9 oscillateurs
I = Sproduit - Sréactants =9 - B+1D=5

Fanh = 1,38 |

4.13.1.7 Correction due i la rotation externe : Fyot

Eo L
p o (-1 [(Bg + alEo)E,)] 2153
rOt:(s + 1_)‘ kT J 1 Ep + a(E )F
of 2,15(_12&)3-1 + 20 T aAbgiTz
kT (s + l) kT
2
S
E, = % hvi = 35575 am'!  calculée & partir des v; donnés par la figure (4.16)
i=1
Eg = AH)((NO) + AH((NOp) - AHJ(N>O2) = 3303 cm! [réf: 1]
a(Ep) = 0,845

Frot = 5,83

4.13.1.8 Correction due a la rotation interne : Frot int

La molécule de trioxyde d'azote posséde une barriere d'énergie pour la
rotation interne? Vo = 4,2 kJmol 1. Pour une molécule possédant "s" oscillateurs
harmoniques et une barri2re d'énergie de rotation interne, on exprime le facteur
de correction selon :
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Frotint = (5-1) { Eo+ a(EO)EZ)}% [1 - exp(- ,EQ_H

kT sVo

oo )

)2
VO] 27rIka (1 el{ /n2n2vy )]
2IkT 2

En utilisant les valeurs Eg, a(Ep), Ez, s et Vg données préalablement et en prenant
les moments d'inertie! Ip = 22,694 10-39 gem? et Ig = 29,577 10-39 gem?2, on
obtient:

](
x [Lexp(--kl 2
|

l Frotint = 3,5 I

4.13.1.9 Constantes de vitesse dans la limite basse pression

Les constantes de vitesse de recombinaison et de dissociation calculées a la
température de 227 K, pour une constante d'équilibre K227 = 6,16 107 molem-3,
se trouvent dans le tableau ci-dessous.

kfec / M] K"/ [A1] k$X Ko
cm3mol-ls-! | em3mol-1s-1 51 o1
Ar
Be=03| 17108 5,0 1014 1,0 109 31108

Tableau 4.2 : Constantes de vitesse, dans le domaine basse pression,
calculées @ une température de 227 K et avec une
constante d'équilibre Kcf= 6,158 107 molcm3.

4.13.2 LIMITE HAUTE PRESSION
Le chapitre 3 a montré que le point le plus important du modaéle A haute
pression est I'évaluation du parametre O.. Dans ce chapitre, nous utiliserons une

valeur de 0,54 pour le rapport /. Cette valeur correspond a celle que nous
avions prise pour le systtme N20O4/NO3, la littérature?® ne donnant pas de
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valeur pour ce systéme. Cela devrait étre une assez bonne approximation, compte
tenu de la similitude en énergie et en géométrie des deux complexes activés.

b
4.13.2.1 Fonction de pseudopartition du complexe activé : H Qm

Pour I'évaluation de cette fonction de pseudopartition, il est nécessaire de
faire un diagramme de corrélation entre les oscillateurs qui disparaissent lors de
la réaction et les rotors des produits formés. vg = 241 cm1 correspond a la
coordonnée de réaction.

<
I
REACTANT COMPLEXE PRODUITS
ACTIVE
> et la> = Ip>

A=041 -t £y B B=043
Vg =70 g £q P B = 0,43
vy =205 & €7 B B=1,69
vg =415~ g5 B B=1,696
vg =622 & eg P A=8,001

Figure 4.17 : Diagramme de corrélation des oscillateurs se transformant en
rotors lors de la réaction. Les constantes rotationnelles sont
données par Smith?’

Le diagramme de la figure (4.17) est établi en corrélant les oscillateurs du réactant
avec les rotors des produits en fonction de leur énergie croissante.
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Evaluation de x, pour le systéme NyO3/NO2/NO :

€ = 328 cm-l Eun = 35575 cmcl
Bw = 2,45 cml Ezp = 2782 cm’l

AH) = 3303 cm'!
o = 060 Al b=5-2=3

B =111 A1 [réf:26]
o/B =054
D = AHJ + Ezn + Ezp = 40785 cm-1

S

Uviv) = Y, ———~—-—E\\;‘ = 320 cm’l
i=1 exp (—-—‘) -1
kT

<E'> = AHJ + Egm - Ezp + (Uvib) = 4398,5 cmy
<Ecent(qe)> = KT = 157,8 cm’1
Begr = 1,43 Al

n = 2317 Ca = 1,651 y = 0,692

Xm = 0,527

Evaluation de &y pour le systéme N203/NO2/NO :

C3 = 4,00-1,291In . _Ee = 6,596
D-b{E )/s-(Ecent(qe))
Cq = 280-5191n | fe | = 13,25

| D-b{E Vs -( Ecendae)) |
e = 418102 + 0,958[A;B;C]
En appliquant la relation ci-dessus aux modes de vibration du N;O3 et aux

constantes rotationnelles de NO; et NO décrites par la figure (4.17), on obtient les
quantas d'énergie du complexe activé :
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Lec=04anl | & =33 cm! [ & =1019 cm? ]
L& = 189 anl | €5 = 33,65 cml |

On obtient ainsi la fonction de pseudopartition du complexe activé :

b
I1 ©m=3,05610°

4.13.2.2 Fonction de pseudopartition centrifuge : Q;m

D =4078,5 c¢m-1 €re =241 cm-1 a/ﬁ =054

AB, =Egn - Bgp - £1¢/2 = 655 el

Qe=1,87 A [réf:25] Be = 0,14 cm-1 [réf : 27]
ap = 2 = 0,964 dpy = 2 = 0,232
Bae (qu)z

On calcule a partir d'une petite et d'une grande valeur de J un premier couple Cy
etv.

Va(Z)max = Eo() Eo(J=0) - Eo(])
J=0 6868,0 -
J=10 68689 08
J=80 6929,1 61,1

Tableau 4.3 : Calculs de la valeur maximale du potentiel du canal
réactant pour une petite et une grande valeur de ].

A partir des valeurs du tableau (4.3), on calcule :
Cl=6,02103 vl=1,051 Jimax = 141

On calcule & nouveau un couple Cy et v pour J = 10 et J = 282
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Cy = 4,47 10-3 v =1,051 I'(1,916)=0,96

| Qeent = 1,2810% |

4.13.2.3 Correction due au couplage du moment angulaire : F;M

Fam =Fam,, + (FAMe - FAMQQ) EXP(C%‘)
* 73 . * .
Fam,, = == 324 [réf:20] Fame=2 [réf:20]
™

Fam = 3,20

4.13.2.4 Nombre de symétrie du complexe activé : 6*

0" = 01028 + (OGS, - Gldzsw)exp(— C3Q’

O1(NO9p) = 2 Seo =1
GH(NO) = 1 Se = 1
ag=1

4.13.2.5 Fonctions de partition classiques

Qs N203) = 1 Qrot NO) =92
Qe (NOp) =2 Qrot (NO9) = 1459
Qa (NO) =29 =182 gmol!

4.13.2.6 Barriére adiabatique au point zéro : AEg,

Eg(J=0) = 6868 cm! D =4078,5 cm-1 Ezp = 2782 el

| AEp, = 75 em1 |
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4.13.2.7 Calcul de la constante limite A haute pression

On obtient finalement la constante de vitesse de recombinaison a haute

pression suivante :

| Keee = 2251012 am3mol-ls! ]

4.13.3 LES RESULTATS EXPERIMENTAUX ET LE MODELE

Le tableau ci-dessous donne les constantes de vitesse mesurées et celles
calculées.

Krow KSXC / [Ar]
cm3mol-ls-1 cm3mol-1s-1
mesurées (3,5+1,0) 1012 (1,0 +0,5) 1015
calculées 2,25 1012 5,03 1014

De maniére semblable au systéme N204/NQO3, la constante de vitesse 2 basse
pression calculée est inférieure d'un facteur 2 & celle mesurée.
Nous avions vu qu'une des sources d'erreur dans le modele pouvait étre
l'évaluation de la densité d'états harmoniques et de la fonction de partition de
vibration. Ces erreurs étaient dues 2 lincertitude sur les valeurs des basses
énergies des modes de vibration de la molécule réactante. Pour le N»QO3, la
littérature!*?> donne des différences d'énergies, pour les différents modes,
n'entrafnant pas une erreur supérieure a 2-3 % de la constante de vitesse, donc
négligeable par rapport aux incertitudes expérimentales.

Dans le cas de la limite haute pression, la différence est de l'ordre de 30 %. Le
point clé du modele se trouve dans I'évaluation du parametre ¢. Nous avons
choisi, pour nos calculs, une valeur de 0./} = 0,54. Le choix de cette valeur était
dicté par les résultats obtenus pour le systétme N;O4/NQO>7. D'autre part, les
résultats de Croce de Cobos?® donnent une valeur de 0,37 pour le systéme
N205/NO3/NOj, systtme qui posséde un caractéere plus rigide que le
N203/NO2/NO. Afin de déterminer le rapport o/f correspondant a nos

135



mesures, nous avons calculé la constante de vitesse de recombinaison pour des
rapports compris entre 0,3 et 1,2. Le rapport 0/ = 0,59 donne une valeur pour I»
constante de vitesse de 3,5 1012 cm3mol-1s-1. Ce résultat correspond 2 un
complexe activé de type intermédiaire entre détendu et rigide.

1014P...]...,.,.,.,.‘,..,...:
\
- 13
il L 4
g 10
ma 3.5 k__ expérimentale
= ,
-
g 12
¢ 107 ¢ E
— 1
1011 PSP EPI N RN S | B [ETT SN ST SUr O ST S

Figure 4.18 : Calcul de la constante de vitesse de recombinaison de la
réaction N20O3 + Ar === NO2 + NO + Ar en fonction des
parametres et .

Afin de pouvoir comparer avec les systémes répertoriés par Cobos?®, nous

allons calculer les constantes k 1995 et £ 1gid

rigid _

= = 29107
e QrofNO2) Qrod NO)

b
* 1 *
FAMg;HQm p(AEo,z\
A et



2 QalN203) Qren
ZRLLkT Qél(NOZ) Q&(NO)

loose
krec oo

= 201010

_kT[ h
h |

On obtient un petit facteur de rigidité par rapport aux autres réactions étudiées
par Cobos qui possédent un facteur compris entre 0,1 et 0,8.

On se trouve & nouveau dans une situation décrite comme standard par le
rapport /P, mais en réalité il s'agit d'un complexe de type détendu. Le
diagramme de corrélation montre que les oscillateurs disparaissant lors de la
réaction sont de basse énergie et que les rotors des produits possédent de faibles
constantes rotationnelles. Cobos?® a montré que pour les réactions mettant en jeu
I'espece NO3, les valeurs standards pour ¢ et O/ |3 ne sont pas correctes.

4.13.4 DOMAINE FALL-OFF

On applique les relations de Troe basées sur les intégrales de Kassel. Les
parameétres pour la meilleure courbe fall-off de la figure (4.13) sont les suivants :

Uv?b =2976] obtenu en prenant les modes de vibration de N,Oj3
exceptée la coordonnée de réaction vg = 241 cm-l.

Sk = 2,59 Cy=2,34102
By = 8,02 Cy=1,916

log ( Foéfe (Sk; By ) ) = -1.458 10-1
log (Fedfe (Be)) =-7.32102
log ( Feent) = -2.190 101

Feent = 0,604 N =1,028
4.13.5 COMPARAISON AVEC LA LITTERATURE

Le tableau (4.4) donne les différents résultats obtenus pour le systtme N203
== NO; + NO.

En observant les valeurs données par Smith, on voit qu'il existe une bonne
corrélation avec nos résultats. Le domaine de pressions, dans lequel il a travaillé,
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se situe entre 200 et 7000 Torr. La constante de vitesse & haute pression est
probablement mieux évaluées dans notre cas due au plus grand domaine de
pressions étudiées.

A | ke
Auteurs | T/K M Technique de
cm3mol-ls-t | cm3mol-is-1 mesure
Smith23 | 208 | Ar 2431015 Photolyse
He 1,52 1015 2,05 1012 flash

N> 3,30 1015

Saut de
Ce travail | 227 Ar 1,0 1015 3,51012 température

Tableau 4.4 : Constantes de vitesse de recombinaison expérimentales
données par la littérature et par ce travail pour la réaction
N»0O3 === NO3 + NO

4.14 CONCLUSIONS

Cette étude du systetme N;O3/NO2/NO nous a apporté plusieurs

informations intéressantes :

-dans un premier temps, nous avons pu mettre en évidence que le transfert
d'énergie vibration-vibration intermoléculaire entre le SiF; excité et la molécule
de N204 ne peut pas influencer la cinétique de dissociation du N2O3 étant donné
que cette derniére est beaucoup plus rapide que celle mettant en jeu le N2Og.
D'autre part, les molécules de NO; et de N>O3 possédent peu ou pas de niveaux
d'énergie permettant un tel transfert. De plus la concentration de chacune des
deux especes est trés faible et correspond a un domaine de thermalisation comme
décrit dans le chapitre 3.

-la détermination des parametres d'Arrhénius montre que nous avons affaire
a une réaction de type dissociation-recombinaison radicalaire ou moléculaire. Le
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facteur préexponentiel et I'énergie d'activation de la réaction de recombinaison

correspondent parfaitement a ce type de réaction.

-les calculs des facteurs de rigidité et de la constante de vitesse loose ont
montré que le complexe activé est plus détendu que ne le laisse supposer le
rapport a./f8. Cette situation intermédiaire, décrite par le rapport o/, est
probablement due & un parametre de Morse 3 petit.

-le modéle de Troe est une bonne approche pour déterminer les constantes a
basse et haute pression. Il est toutefois trés important d'évaluer des parametres
comme : - les modes de vibration fondamentaux de la molécule réactante

- le diagramme de corrélation

- le parametre
avec beaucoup d'attention. Le travail de Cobos?®, donnant des informations sur
un grand nombre de réactions, peut étre une bonne aide pour évaluer le
parameétre . Cette aide sera d'autant plus importante lors de I'évaluation de
systémes sans passer par l'expérimentation. Il est également intéressant d'évaluer
le facteur de rigidité f,‘i%?i, car celui-ci donne une information sur le caractére du

complexe activé et peut ainsi permettre la critique du choix de Q.

- le niveau de confiance des résultats expérimentaux n'a pas été discuté
jusqu'ici. I est difficile d'évaluer avec exactitude la validité d'une expérience
lorsque celle-ci dépend d'un grand nombre de facteurs. Dans le cas de nos
mesures, une constante de vitesse, sous une pression donnée, doit &tre
reproductible dans un intervalle de l'ordre de 10-20 %. Par contre, la
détermination des constantes de vitesse limites est sujette A un ajustement
subjectif de la courbe fall-off. Ainsi on peut dire qu'un facteur 2, sur la limite
haute pression, n'est certainement pas usurpé. Cet intervalle de confiance est
largement couvert par le modeéle de Troe pour autant qu'on ne fasse pas une
grossiére erreur sur & (voir figure 4.18).

- on peut donc dire que les réactions étudiées, avec une enthalpie de réaction

et une énergie d'activation d'environ 10 kcalmol-l, suivent la théorie des
réactions unimoléculaires et peuvent étre évaluées par le modele de Troe.
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CHAPITRE 5

ETUDES CINETIQUES
DE L 'ISOMERISATION DE
L 'ACROLEINE ET DU 1,3-BUTADIENE

5.1 INTRODUCTION

Les systémes des chapitres 3 et 4 ont montré que des réactions de
dissociation, ayant une énergie d'activation et une enthalpie de réaction de
l'ordre de 10 kcal/mol, suivaient la théorie des réactions unimoléculaires.

Nous avons également montré que le modele théorique de Troe est applicable a
ces réactions de basse énergie et qu'il prédit les constantes limites basse et haute
pression avec un bon niveau de confiance.

L'idée, en étudiant des systeémes isomeres comme l'acroléine et le
1,3-butadiéne, est d'appliquer la théorie des réactions unimoléculaires a des
systemes d'énergie de réaction inférieure a 10 kcal/mol. La littérature donne
différentes indications sur I'enthalpie de réaction s-trans —» s-cis et sur la barriere
d'énergie de rotation autour de la liaison C-C centrale de l'acroléine et du 1,3-
butadiéne. Les tableaux (5.1) et (5.2) résument les valeurs reportées dans la

littérature.

Nous allons mesurer la cinétique de réaction par la méthode du saut de
température induit par laser en observant, dans le cas présent et dans I'UV,
I'absorbance des formes s-cis de chaque isomere. Les formes s-trans absorbent a
des longueurs d'ondes inférieures & 200 nm, seuil en-dessous duquel les mesures
en atmosphére ambiante deviennent difficiles.
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La forme s-trans de I'acroléine posséde une bande d'absorption autour de 210 nm;
pour le 1,3-butadiéne c'est autour de 250 nm.

ACROLEINE
Auteurs | AHp / kcalmol-1 | E, / kcalmol-1 Méthodes d'évaluation
De Maré!? L7 82 Calcul analytique
Linefors3 1,6 6,5 Calcul analytique
Courtieu? 2,8 50 Spectroscopie RMN
Ruoff® 1,9 57 Spectroscopie micro-ondes

Tableau 5.1 : Données de la littérature de I'enthalpie de réaction et de la
barriere d'énergie de la réaction s-trans — s-cis de I'acrolérne.

1,3-BUTADIENE
Auteurs AHp / kealmol'1 | B / kealmol1 | Techniques de mesure
De Maré® 3,8 6,1 Calcul analytique
Wiberg7 2,1 - Spectroscopie IR
Carreira® .25 7,2 Spectroscopie Raman
Lipnick9 21 - Spectroscopie RMN
Hiiber-Wichlil? 2,5 - Spectroscopie IR
Muil! 3,2 - Spectroscopie UV
Durig12 3,1 - Spectroscopie IR et Raman
Aston?3 2,3 4,9 Calorimétrie

Tableau 5.2 : Données de la littérature de 1'enthalpie de réaction et de la
barriere d‘énergie de la réaction s-trans -5 s-trans du 1,3-
butadidne.

5.2 RELATIONS CINETIQUES

L'acroléine et le 1,3-butadi2ne ont un schéma de réaction semblable. La
relation (5.1) donne I'équation d'équilibre entre les formes s-trans et s-cis.
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t-c

[Trans] + [Ar] [Cis] + [Ar] B.1)

[

D'apreés le modele ci-dessus nous pouvons écrire une équation pour l'acroléine
(5.2) et une pour le 1,3-butadiéne (5.3).

kl-C
/J T —— OF\ + [Ad

7 ke 52)

/—/+[Ar];/_\+[m]

ke (5.3)

KeT = Kic - [[Cls] (5.4)

De plus, on peut écrire un bilan de masse, valable en tout temps, du type :
[isomere] = [trans]y + [cis]; (5.5

Comme nous l'avons vu au chapitre 5.1, nous allons observer la forme s-trans de
Iisomere. On peut donc écrire une équation de vitesse pour ce dernier selon :

delsle i, frans] - Kealeis] (5.6)

En introduisant le bilan de masse dans (5.6), on obtient une nouvelle équation de

vitesse :
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b A2 kt{{[isomére] - [cis]t} - Kk ot[cis]
a . (5.7)
[eis] i { ke + k) + k ¢ [isomere]

En appliquant une petite perturbation sur le systéme a 'équilibre nous obtenons :

dA[CiS] t

& ke[ isomere ] - { ke + ket )[[cis]¢f - Alcis] ]

kic[ isomere ] - (ke + keg)[cis] 1t

tt

(5.8)
+ (ko + ko Alcis]
[cis]y¢ = concentration au nouvel équilibre aprés la perturbation
En vertu de (5.4), on peut écrire :
Kic[ isomere | = (ko + kcofcis] ¢ (5.9
AT (1 + ke M)y (5.10)
En intégrant (5.10) on obtient :
Al cis] ¢ ] t
[ Elf[LC;SL =f (Kie + kegdt (5.11)
Alcis] =0 cis] 0
Y =L [ G (5.117)
Alcis] =0 v
avec J»E = (Kpe + Ke) (5.12)

On peut ainsi déterminer la constante de vitesse pour la réaction s-trans — s-
trans, notée ke.c et celle pour la réaction inverse s-cis — s-trans k..
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Kie = —— Tt (5.13)
1+ 1
KC,T
1
Keg = —ok 5.14
T T ¥ Ker (5.14)

L'évaluation des constantes de vitesse k. et ki nécessite la connaissance de la
constante d'équilibre du systéme étudié et de l'inverse du temps de relaxation.
L'inverse du temps de relaxation 1/7T est obtenu & partir de la relation (5.11") en
interprétant le signal mesuré lors de l'expérience comme décrit dans le chapitre 3.
L'évaluation de la constante d'équilibre est I'objet du paragraphe suivant.

5.3 DETERMINATION DE LA CONSTANTE D'EQUILIBRE

5.3.1 Choix de longueurs d'onde ot seuls la forme s-cis ou s-trans absorbent

Nous n'avons pas trouvé, dans la littérature, d'informations sur la
constante d'équilibre entre les formes s-trans et s-cis de l'acroléine. Pour évaluer
cette derniere, il est nécessaire de quantifier les formes s-cis et s-trans d'une
quantité d'isomére connue sous des conditions de température données. Pour
cela, une possibilité est de doser chaque isomere par spectroscopie UV-visible.
Dans ce cas, il est nécessaire de trouver le domaine ol seuls la forme s-cis ou s-

trans absorbent.

Le spectre de la figure (5.1) montre les spectres d'un mélange s-cis s-trans obtenus
a deux températures différentes; & haute température, I'équilibre se déplace vers
la forme s-cis. On voit que dans la région située entre 210 et 230 nm l'absorbance
augmente avec 'augmentation de la température; on se trouve dans le domaine
d'absorption de la forme s-cis. A l'inverse, le domaine des longueurs d'onde
inférieures & 200 nm voit 'absorbance diminuer par suite de la disparition de la
forme s-trans de I'isomere.
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Figure 5.1 : Spectre d’absorption de I'acroléine. La mesure a été
effectuée dans une cellule de longueur 10 cm et une
concentration total en acroléine de 8,1 10-9 molcm-3.

Pour déterminer le seuil de longueur d'onde a partir duquel les deux formes
absorbent, nous allons diviser les spectres de la figure (5.1) entre eux. Dans le cas
de deux spectres identiques, nous obtiendrions une valeur 1 pour toutes les
longueurs d'onde du spectre. Dans le cas d'une division de deux spectres établis
sous des conditions de température différentes, nous obtenons une variation du
quotient en fonction de la longueur d'onde. La figure (5.2) nous donne le
quotient des deux spectres de la figure (5.1).
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Figure 5.2 : Rapport des spectres de la figure (5.1) de 'acroléine
établis sous une température de 300 et 412 K .

Afin de pouvoir définir les domaines d'absorbance de chaque isomeére, nous
allons analyser mathématiquement la courbe présentée sur la figure ci-dessus.

On définit une absorbance a deux températures T; et T2 sous les conditions T1 <
T> ce qui implique Cpq > Cpy et Cgy < Cp, avec A représente la forme s-trans et B

la forme s-cis.
A0
A2(2) = eACay + €8Chy

€4 Cay + €8Cp

avec les hypothéses :
1° €4 et €p ne sont pas fonction de la température.
209 la loi de Lambert-Beer est vérifiée, €; inclus le trajet optique.
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Le quotient des deux relations ci-dessus définit la courbe de la figure (5.2). Afin de
faire une analyse mathématique, prenons la dérivée de ce quotient par rapport 2
L. On obtient ainsi :

dAL
(5.15)
avec D= 1

(EAC Ap + SBC32)2
A partir de la relation (5.15), nous pouvons étudier différents cas particuliers.

19 ea =¢p correspond au point isosbestique, point représenté par l'intersection
des spectres d'absorption des formes s-trans et s-cis de la figure (5.3)
ci-dessous. Pour cette condition, on peut réécrire la relation (5.15) selon:

A
481
ﬁ:i_c CR, - CasC [@?A-@]
0 ()2{ A1CB; - CaxCay] TR
;ﬂ_______J\__.V___J
>0 <0

On obtient une dérivée négative pour les conditions du point isosbestique,
ce qui correspond bien 2 la figure (5.2).

B = s-cis
e

Y

Figure 5.3 : Spectre d’absorption qualitatif de chaque isomére présent
dans un mélange.
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dea

20 Y = 0 correspond au maximum d'absorption de la forme s-trans de
I'isomeére. En introduisant cette condition dans la relation (5.15), on obtient :
ek
Ay 1 dep
= it [C A, CRy - CA1CB, €42
ax ( [CaxChy 1CBo] 7y
—
<0 >0
La dérivée est négative ce qui signifie que le maximum d'absorption
de la forme s-trans se trouve en-dessous de 198 nm d'apres la figure (5.2)
30 gd%? = 0 correspond au maximum d'absorption de la forme s-cis. En

introduisant cette condition dans (5.15), on obtient :

et
B2 _1_[Ca,Ch, - Ca,Chi] epdEA
dr ()2[ A1“Bp - LAZ Bl] de
AN v J o
>0 <0

Comme pour la condition 2° la dérivée est négative. Le maximum
d'absorption de la forme s-cis se trouve au-dessus de 214 nm.

A partir de ces informations, nous pouvons plus facilement interpréter la figure
(52). On voit que le rapport des spectres croit entre 184 et 198 nm, région dans
laquelle se trouve le maximum d'absorption de la forme s-trans. Cette croissance
est due 2 la diminution de la concentration de la forme s-trans avec
l'augmentation de la température. A l'autre extrémité du spectre, nous
observons le phénomene inverse. Dans cette région, l'augmentation de la
concentration de la forme s-cis avec la température entraine une diminution du
rapport des spectres. Entre 198 et 214 nm, les deux formes de I'isomere absorbent.

On peut donc dire qu'il faut observer l'acroléine en-dessous de 198 nm pour voir
uniquement la forme s-trans et au-dessus de 214 nm pour la forme s-cis. De plus,
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les longueurs d'onde 198 et 214 nm ne correspondent pas au maximum

d'absorption des conformeres.
5.3.2 Détermination de la constante d'équilibre

Pour déterminer la constante d'équilibre, on se base sur une mesure de
l'absorbance a deux longueurs d'onde et deux températures différentes. Le choix
des longueurs d'onde se fait de telle sorte que I'on observe les formes s-cis et s-

trans de maniére indépendante.

Condition de température T:
Acis Ty = Eais! [cislry (5.16)
A transT1 = € trans ! [mms]ﬂ (5.16"

Condition de température T :
AcisTy = €cis! [CiS]Tz (5.17)
A transTy = Eurans | [tmnshz (5.17)
€cis, Etrans  correspondent aux coefficients d'extinction molaire

a la longueur d'onde d'observation des espéces s-cis,
respectivement s-trans de l'isomere.

En divisant (5.16) par (5.17) et (5.16") par (5.17'), on obtient :

A cis,T1 _ [Cish"] {5.18)

A cis,Tp [dS]Tz

A trans,T] - [trans]T‘} G 189
A trans, Ty [trans]"rz

On peut également écrire un bilan de masse (5.5) & partir duquel on extrait le
parameétre [trans] que l'on introduit dans (5.18") :
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A prans,Ty [isomére] - [Cis]"n (5.19)

A trans, Ty [isomére] - [CiS]T2

En développant (5.19), on obtient :
A trans,Tq [Cis]Tz = A yransTp {Cis]Tl =B (5.20)
B = [isomére]{ A trans,Ty - A transT | (5.207
A partir de la relation (5.18), on peut extraire [cislT, et l'introduire dans (5.20) :

A s Ty [CIS] T1

= A cis + B 5.21
A T trans, Ty [ ] Ty ( )

A trans, T

De (5.21), on peut déduire [cislr; en fonction des parametres {isomere], Atrans Ty,
Avtrans, Ty, Acis,T1 et Acis,T9. Toutes ces valeurs peuvent étre mesurées de maniere

indépendante. On obtient finalement :

[isomere]{ A wans,T; - A transT; |

[CiS]T = (522)

! A trans,T] A cis, Tz A T

T " t ”

A cis, Ty rans.2

[trans]T; = [isomere] - [cis]Ty (5.23)
[Cis]'r
Kery = [trans]1 (5.24)
Ty

5.3.2.1 Application a I'acroléine

Des mesures entre 300 et 410 K, en observant la forme s-cis a4 214 nm et la forme s-
trans a 198 nm, ont donné la relation suivante pour la constante d'équilibre :

Ker = 076 exp(- 2{2) (5.25)
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Cette relation expérimentale donne un AH = 1,96 kcal/mol correspondant bien
aux valeurs données par la littérature et répertoriées dans le tableau (5.1).

5.3.2.2 Application au 1,3-butadiéne

Nous avons mesuré un spectre du 1,3-butadiéne & deux températures. La
figure (5.4) montre que la forme s-cis absorbe aux grandes longueurs d'onde

comme pour l'acroléine.

Absorbance

e 1

ar v box xoa s Loy w0 v g xa doxox g

0
180 190 200 210 220 230 240 250
A/ nm

Figure 5.4 :  Spectre d'absorption du 1,3-butadiéne & 300 et 491 K.
Les mesures ont été faites dans une cellule de 10 cm
de voie optique avec une concentration totale de
2,0 109 mal cm3.

Squillacote! a observé le spectre UV des formes s-cis et s-trans du 1,3-butadi’ne
de maniére individuelle en isolant la forme s-cis de l'isomere par condensation
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rapide sur une matrice d'argon. D'une part, ses mesures montrent que le spectre
que nous avons obtenu est correct. D'autre part, la forme s-cis absorbe seule au-
dela de 236 nm et la forme s-trans au-dessous de 206 nm. Il est donc possible de
mesurer individuellement ces deux espéces dans un mélange.

~s
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v ]
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L o
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\';\' % UVF

T T
220 240
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Figure 5.5 : Spectre d‘absorption du 1,3-butadiéne isolé sur une matrice
d'Argon 2 20 K14, A (-): spectre mesuré aprés 120 minutes
d'irradiation @ 214 nm; B (- - -): méme échantillon aprés
0,5 minute d'irradiation @ A > 200 nm avec une lampe Hg-Xe;
C (—): spectre de la forme s-cis-1,3-butadiéne obtenu & partir
des données des spectres A et B en assumant que seule l'espece
s-trans absorbe jusqu'a 200 nm. Le spectre du filtre interférentiel
UVF, correspondant aux longueurs d’'onde d’observation de la
forme s-cis de l'isomeére, est donné en transmission.
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Des mesures entre 300 et 490 K, en observant la forme s-cis 4 236 nm et la forme s-
trans a 200 nm, ont donné une équation pour la constante d'équilibre du type:

Ker = 07 exp(- L‘*TQQ) (5.27)

Mui'l a fait des mesures dans I'UV entre 430 et 620 K. Il a donné la dépendance
de la constante d'équilibre de la réaction d'isomérisation dans cet interval. En
extrapolant ses mesures dans le domaine de température 300-490 K, nous
obtenons une bonne corrélation avec les mesures que nous avons effectuées.

5.4 APPAREILLAGE

L'appareillage, pour I'étude cinétique des isomérisations, est pratiquement
identique & celui utilisé pour I'étude du systéme N20O3/NO2/NO/Ar (voir figure
4.3). Les expériences s'effectuant & température ambiante et supérieure, la boite en
plexiglass n'est plus nécessaire. Le filtre a réflexion RR250 est remplacé par un
filtre interférentiel UVF (Microcoating Inc. MC-248) centré a 248 nm, de bande
passante FWHM = 10 nm et de transmission minimale Tmin = 12 %, pour
I'observation du s-cis-1,3-butadieéne. Dans le cas de I'analyse de la forme s-cis de
l'acroléine, on utilise un filtre UVF (Microcoating Inc. MC-220) centré & 220 nm,
de bande passante FWHM = 11 nm et Tpin = 12 %. Le laser est accordé sur la ligne
9R(30) a 1084,6 cm! afin d'exciter I'ammoniac utilisé comme absorbeur de
Iinfrarouge. L'utilisation de cette molécule est justifiée par sa plus grande vitesse
de relaxation vibrationnelle dans un gaz inerteld. Typiquement, le SiFy4 se relaxe
en quelques dizaines de us par unité de pression alors que I'ammoniac se relaxe
en environ 1 psTorr 1. Le profil temporel de I'impulsion laser est analogue 2 la
figure (3.3) sauf que la durée de I'impulsion a été réduite 3 70 ns en modifiant la
composition du mélange de gaz dans le laser (diminution de la quantité d'azote).

5.5 REACTANTS

-L'acroléine (Fluka pract. > 95 %) est dégazée par plusieurs cycles de pompage a
77K (p ~ 1 ub) et réchauffage & température ambiante. Elle est conservée & l'abri de
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la lumiére pour éviter la polymérisation. Les spectres UV et IR ne révelent pas

d'impuretés.
-Le 1,3-butadiéne (Fluka purum > 98 %) subit le méme traitement que l'acroléine.
-L'ammoniac est purifié de la méme manire que I'acroléine.

- L'argon ( Carbagas N48) est utilisé tel quel.

Lors de chaque ouverture de la cellule et lors du changement de gaz, la cellule est
passivée comme décrit dans le chapitre 3, en introduisant de I'ammoniac et de
F'acroléine, respectivement du 1,3-butadiéne.

5.6 DETERMINATION DES COEFFICIENTS D'EXTINCITON MOLAIRE

La détermination du coefficient d'extinction molaire des deux isomeres se
fait de la méme maniére que pour le systéme N2O4/NOj. Pour chaque mesure,
I'absorbance est mesurée lors de l'introduction de l'isomeére, lors de
l'introduction du gaz inerte et enfin aprés la vidange. Ces trois mesures
permettent de vérifier si le systéme est étanche et si le gaz inerte ne modifie pas
I'absorbance. Pour chaque espéce, nous avons fait des mesures entre 298 et 350 K,

et entre 0 et 30 bars d'argon.

5.6.1 L'acroléine
Les mesures d'absorbance ont été faites autour de 220 nm, région ou l'on

n'observe que la forme s-cis de I'isomere. La figure (5.7) montre les conditions
optiques d'analyse pour l'observation de la forme s-cis de l'acroléine.
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Figure 5.7 : Spectre d’absorption d‘une concentration totale
d’acroléine de 8,1 109 mol cm3 A une température
de 298 K et un trajet optique de 10 cm. La transmission du
filtre interférentiel UVF M-C 220, représenté sur le
graphique, permet 1'observation spectroscopique de la forme
s-cis de l'acroléine.

Les mesures de l'absorbance en fonction de la concentration de s-cis-
acroléine sont reportées sur la figure (5.8). La concentration de la forme s-cis est
calculée par la connaissance de la pression partielle d'acroléine introduite dans la
cellule et la constante d'équilibre donnée par I'équation (5.25).
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Figure 5.8 : Relation de Lambert-Beer appliquée @ I'acroléine pour
les conditions de mesure décrites dans la figure (5.7).

La pente de la droite donne un coefficient d'extinction molaire effectif de :

Eefilacro) = (1,00 + 0,15) 102 I mol-! cm!

5.6.2 Le 1,3-butadiéne

De maniere identique a l'acroléine, l'absorbance de la forme s-cis du 1,3-
butadiéne est mesurée dans la région de 248 nm, région de transmission du filtre
interférentiel M-C 248. La figure (5.5) montre les conditions optiques de la
mesure. La concentration de la forme s-cis est calculée a partir de la constante
d'équilibre de la relation (5.27).
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Figure 5.9 : Relation de Lambert-Beer appliquée au 1,3-butadiéne
pour les conditions de mesure décrites dans la figure (5.5).

On peut voir sur la figure ci-dessus deux droites de pentes différentes. Cette
différence provient de l'utilisation de deux cellules de trajets optiques différents.
De cette maniére, on vérifie que le coefficient d'extinction molaire effectif ne
change pas lorsqu'on utilise la cellule basse pression ou la cellule haute pression
( voir chapitre 3.3.1.1). On peut également remarquer que les droites ne passent
pas par zéro. On peut envisager qu'il existe des associations moléculaires entre
monomeres ou polymeres qui provoquent une déviation de la loi de Lambert-
Beer comme Gozel?0 I’a observé. Cette déviation n'est pas visible de manire
significative sur nos mesures, le domaine d'investigation étant assez petit.

Le coefficient d'extinction molaire effectif obtenu vaut :

Eessbut) = (8,36 + 0,25) 102 I mol-! cm-1
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5.7 CHOIX DES CONDITIONS EXPERIMENTALES

La température 2 laquelle nous avons effectué les mesures correspond, si
possible, a la gamme olt un petit saut de température crée un maximum de
variation de la concentration de I'espéce observée. Dans le cas d'isomeres comme
ceux étudiés, il est important de ne pas travailler & trop haute température afin
d'éviter les problemes de polymérisation et de décomposition. Pour I'acroléine
nous avons travaillé a 328 K et pour le 1,3-butadiene a 308 K.

5.8 RESULTATS

La premiére partie de ce chapitre était commune aux deux systémes. Pour
la suite, nous allons d'abord traiter tous les résultats concernant l'acroléine et
effectuer les calculs théoriques selon le modeéle de Troe. Ensuite, nous réaliserons
une démarche similaire pour le 1,3-butadiene.

5.8.1 Isomérisation s-trans — s-cis de I'acroléine

La constante de vitesse de l'isomérisation s-trans — s-cis de 'acroléine a été
mesurée sous une température initiale de 55 °C, dans un domaine de pressions
d'argon compris entre 0,5 et 200 bars. La quantité de 1'absorbeur IR et la fluence
du laser sont ajustées afin d'obtenir, pour toutes les conditions de pression de gaz
inerte, un saut de température de 10 + 2 K.

La figure (5.10) ci-dessous montre les résultats obtenus sous différentes conditions
de concentration d'acroléine et de pression d'argon. Chaque point représente un
minimum de trois mesures, les barres d'erreur correspondent a 2G.

On peut voir que la constante de vitesse diminue avec I'augmentation de la
concentration de I'isomére dans le milieu réactionnel. Cet effet a lieu a toutes les
pressions d'argon mais a tendance 2 s'atténuer a partir de 30 bar de gaz inerte.
Une telle observation parait surprenante pour une réaction unimoléculaire ol
l'augmentation de la pression partielle du réactant ne devrait pas faire varier la
constante de vitesse pour les mémes conditions de pression totale.
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Figure 5.10 : Influence de la concentration de 1'acroléine sur la
constante de vitesse d'isomérisation s-trans — s-cis.
Les mesures ont été effectuées sous une température
initiale de 328 K.

Passons en revue le mécanisme réactionnel de l'isomérisation afin de
déterminer la raison de la diminution de la constante de vitesse avec
laugmentation de la concentration d'acroléine.

1° La molécule s-trans-acroléine gagne de l'énergie par collisions. Le nombre de
collisions d'une telle molécule avec l'argon, présent en large exces, ne varie pas
pour un changement de concentration d'isomere. Cette étape ne doit pas
influencer la constante de vitesse pour une pression de gaz inerte constante.

20 La molécule s-trans-acroléine excitée posséde une énergie interne supérieure 2
I'énergie critique lui permettant de réagir. Toutefois, cette énergie n'est pas
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contenue dans le canal potentiel réactant, c'est-a-dire dans le canal de la
coordonnée de réaction, et la molécule doit faire un réarrangement
intramoléculaire de son énergie. Comme dans le processus 19, la concentration

en isomére ne modifie pas cette étape.

30 La molécule s-trans-acroléine activée se transforme en s-cis-acroléine. A
nouveau la concentration en isomere ne modifie pas cette étape.

On voit donc qu'aucune des étapes ci-dessus n'influence la constante de vitesse
en ne tenant compte que d'une molécule d'isomere. Si I'on reprend l'étape 1°, on
a négligé les collisions entre les molécules d'isomere. Ceci n'est pas acceptable
pour des concentrations d'isomeére élevées. On pourrait alors écrire une équation

du type:

A + A = A
Ay = A

Dans ce cas les isomeres se transforment en dimeéres qui se désexcitent par
collisions rendant ainsi la réaction d'isomérisation peu probable. On peut
également imaginer la formation d'un dimeére qui, aprés réarrangement
intramoléculaire de son énergie interne, donne le produit.

Un tel scénario est parfaitement envisageable avec une molécule du type de
l'acroléine au vu de sa grande affinité a la polymérisation. Cette hypothese de la
formation de dimeére a également été formulée par Ruoff’ dans son étude en jet
moléculaire de la relaxation d'isomeres comme le formiate d'éthyle, I'éthanol et
I'isopropanol. Dans le cas d'un jet avec de I'hélium comme gaz de transport, la
relaxation de I'état le plus haut en énergie (la forme s-cis de l'isomere) est quasi
inexistante. En ajoutant dans I'hélium de I'argon ou du kripton, la relaxation est
observée. A partir de ces mesures, il a proposé un mécanisme de formation de

dimeére qui influence le processus de relaxation.
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A partir de nos observations, on peut envisager une réaction de relaxation

perturbée, a haute concentration d'isomere, par des intermédiaires dimeres ou

polymeéres

De la figure (5.10), on peut extrapoler la constante de vitesse pour [acro] — 0 ou
calculer par régression cette valeur. On obtient ainsi le fall-off de la réaction s-

trans — s-cis de l'acroléine représenté par la figure (5.10).

6 |
10 ]
» L
o« i
-
Y
-
5
10 7
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% -5 4 -3 -2 -1
10 10 10 10 10 10

[Ar] / molcm™

Figure 5.11 : Courbe fall-off de la réaction s-frans — s-cis de
l'acroléine établie sous une température de 338 K dans

l'argon.

Les constantes limites basse et haute pression sont ajustées aux résultats

expérimentaux. On obtient ainst :
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0,we

e = (1,8+0,4)10"%  cmd moll s
[Ar] ( ) cm’® mol™ s

Koo ={(1,1202)108 &1

Les erreurs sur les constantes correspondent au domaine dans lequel on peut
tracer deux constantes limites et une courbe fall-off en englobant les erreurs sur
les constantes de vitesse.

L'ensemble des résultats est donné dans l'annexe C.

5.8.1.1 Parameétres d'Arrhénius

Afin de déterminer les parametres d'Arrhénius de la réaction, nous avons
fait des mesures cinétiques dans un intervalle de température compris entre 300
et 360 K. Pour le domaine haute pression, on trouve :

t-c

- 130319
K7, = (1,2ig’g)1010exp(— 3120 £ 230 30T 20) 1

On obtient ainsi une énergie d'activation pour la réaction s-trans — s-cis de (6,2 +
0,5) kcalmol'l. En utilisant la relation (5.25) pour la constante d'équilibre, on peut
déduire la relation d'Arrhénius pour la réaction inverse :

210

K2, = (1620 107 exp(— 2147 230

= -1
= s
ot T

La réaction inverse posséde une énergie d'activation de (4,1 * 0,4) kcal mol-1.
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En se référant au tableau (5.1) on peut voir que nos résultats pour l'énergie
d'activation sont en accord avec les modeles théoriques et les résultats
expérimentaux de la littérature.

Benson!® donne des valeurs, pour le facteur préexponentiel, comprises entre
10105 et 1014 pour les réactions d'isomérisation. Les valeurs les plus petites
correspondent aux molécules possédant des groupes, de type CN par exemple, qui
stabilisent les radicaux formant les intermédiaires de réaction en diminuant leurs
énergies d'activation par l'interaction des orbitales T du groupe CN et des
orbitales T de la double liaison. Le raidissement de l'intermédiaire de réaction
empéche la rotation autour de la coordonnée de réaction et de ce fait abaisse la
vitesse de réaction. Pour des réactions du type de I'isomérisation de l'acroléine, la
coordonnée de réaction n'est pas une double liaison; elle ne passe pas par la
formation d'un biradical qui peut éire stabilisé par les orbitales T de l'oxygene. On
s'attend donc a un facteur préexponentiel de I'ordre de 101351 17,

Nous avons également déterminé des relations pour la limite basse pression:

cm3 mol ! 51

+ 80
kt—c = (116ig’g)109€)<p(-587—70
[Ar] g T

90
+
ket _ (2,1 +97 ) 10° exp(&-g—q em3 mol ! 51

[Ar] ~0s6 T

5.8.1.2 Calcul des constantes de vitesse

A) Limite basse pression

Les constantes ki et k¢¢ de la réaction d'isomérisation s-trans — s-cis de
I'acroléine sont calculées par l'approximation de la théorie des réactions
unimoléculaires selon Troe appliquée dans le chapitre 3 au systéme NpO4/NO».
Nous allons donner les valeurs des différentes variables de ce modele dans les

paragraphes qui suivent.
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Fréquence de collisions selon Lennard-Jones :

Zij=Na G}.m

Zyy

R o

Ta-m

T=338K my = 56 gmol-1
A = acroléine Oa=60A [réf:26]
M = Ar oMm=34A [réf:27]

GA—Mzo’LA}’gM‘ = 4I7A

maAMpa

m = 23,3 gmol"l

HA-M =

Q%2 - [0.67 + 05185 tog

kT
A-

-

€

mp =40 gmol-!
€a/k =357 K [réf:27]
em/k =124 K [réf:27]

1,38

[ Zy = 9161013 cmdmollst |

Efficacité collisionnelle : 3,

La valeur du coefficient d'efficacité collisionnelle de I'argon a été discutée dans le

chapitre 4; nous prendrons donc:

Densité d'états harmoniques : Pyip,h(Eo)

Pvib,n(E) =

(s-1}

(E + a(B)E, )(5'1)

)3

- (hVi)
=1

a(E) = 1- B*(D
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Le calcul de la densité d'états harmoniques nécessite la connaissance des modes
de vibration fondamentaux de l'acroléine :

vy =3103 | vy =3069 V3 = 2998 Vi=2800 | v5=1724 | vg=1625
V7 =1420 | vg=1360 Vo =1275 [ vi9=1158 | vy1 =912 V12 =564
Vi3 =324 V14 =993 Vis =972 Vig = 959 V17 = 593 Vig = 152

Tableau 5.3 : Modes de vibration fondamentaux de I'acroléine'8; les
énergies sont donndes en cml

S
E, =1y hvi = 13053 am’!
i=1

N s

Ep= AH?M (s—trans—acroléi’ne)—AHg,f (s-cis-acroléine) = 699 cm-1 [réf:1-4,7]

r = nombre de rotations libres dans l'acroléine =0 [réf : 18]
s = 3N - 6 = 18 oscillateurs

-1
E,>Fp »> = (5 (_E—)+2,734 [E +3,51) = 0227
E, E,

s+ s = 14 a(Eg) = 0,673
=1

Pribp(Ep) = 1,02 103 molJ?

Fonction de partition vibrationnelle : Qyip

S

= [1[ vl 2]

En prenant les fréquences de vibration du tableau 5.2, on obtient :
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Quib = 3,68

Dépendance de la densité d'états avec I'énergie : Fg

s-1
L (s-1) kT i
Fg = i__EO(s-l'i)! (E0+3(E0)Ez)

En prenant les septs premiers termes, on trouve :

Correction due & l'anharmonicité : Faup

C -y
]

s = 18 oscillateurs

™M = Sproduit = Sréactant = 0

Fanh = 1,0

Correction due i la rotation externe : Frot max

1) D12
Frot max = ((SS+ i)}! {(Eﬂ +£$0)E )} 2
2

En prenant les valeurs de Eg, a(Eg) et E, calculées lors de 'évaluation de la densité

d'états harmoniques, on trouve :

l Frot max = 3,30 I

Correction due 3 la rotation interne : Frof jnt
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L'acroléine ne posséde pas de rotations internes libres, on peut ainsi écrire :

[ Frotint = 1,0 |

Constantes de vitesse dans la limite basse pression

Les constantes de vitesse de l'isomérisation s-trans —» s-cis et s-cis— s-trans
calculées a la température de 338 K, avec une constante d'équilibre K338 = 3,98

10-2 se trouvent dans le tableau ci-dessous.

G/ M] KR/ TA [ kG / (A | KOMC /(A

cm3 mol-! s-1 | em3 mol-1 s-1 | em3 mol-! 51 | cm3 mol-! 51

BlAr) =03 2,02 1013 6,06 1012 5,08 1014 1,52 104

Tableau 5.4 : Constantes de vitesse de la réaction d'isomérisation de
I'acroléine établies sous une température de 338 K.

B) Limite haute pression

On calcule la constante ke par la théorie de I'état de transition!? :

Koo = %% xp( EO) (5.28)

t-¢

Q" et Qcorrespondent A la fonction de partition du complexe activé,
respectivement de la molécule réactante. Ep est l'énergie critique minimale

nécessaire pour que la réaction se fasse.

En supposant que seule la vibration vig = 158 an'1, correspondant 2 la torsion de
la liaison centrale C1-Cy, disparaisse dans I'état de transition, on peut alors écrire :

*

81 expl-hvig) _
) = 1 exp( kT) = 0,49 (5.29)
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On obtient ainsi la constante limite haute pression pour une Eg = 6,4 kcal/mol :

I xz=273108 51 |

5.8.1.3 Les résultats expérimentaux et le modéle

Résultats Résultats
expérimentaux théoriques
KOWE / [Ar]
cm3 mol-1 571 1,8 1013 6,06 1012
ko /st 1,1106 2,7 108
Eatc / kecal moll 6,2 6,35
Al /st 1010,1 10125 (2)

Tableau 54 : Résultats expérimentaux et théoriques de la
réaction s-trans — s-cis-acroléine dans I'argon sous
une température de 338 K. VE, ;. théorique est la
moyenne des références 1-5. (DA théorigue
est calculée a partir de la valeur de ki, et de
I'énergie d'activation de ces mémes références.

Les résultats obtenus par I'expérience pour la constante de vitesse basse pression
et pour I'énergie d'activation sont en accord avec les résultats du modele. On
peut voir, par contre, que la constante limite haute pression mesurée est environ
102 fois plus petite que celle calculée. Cette valeur trop basse a pour conséquence
d'influencer le facteur préexponentiel dans la méme direction.
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La discussion de ces résultats, ainsi que ceux obtenus pour le 1,3-butadiene, est

présentée au chapitre 5.9.
5.8.2 Isomérisation s-trans — s-cis du 1,3-butadiéne

L'é¢tude de lisomérisation du 1,3-butadiéne va nous permettre de
confirmer ou d'infirmer le désaccord entre le modele de la théorie des réactions
unimoléculaires et les résultats expérimentaux. D'autre part, Gozel? a fait des
mesures sur ce systéme et il n'a pas observé de dépendance de la constante de

vitesse avec la pression totale du systeme.

10° y e T
e P(Ar)=10bar |

O  P(Ar) = 5bar
¢ P(Ar)=1bar

P(Ar) = 0,5 bar

104 N P T R | . P S T Y R
107 10 10°

[1,3-butadiéne] / molem™

Figure 512 : Influence de la concentration de I'isomére sur la
constante de vitesse d’isomérisation s-trans —s s-cis
établie sous une température de 308 K.
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Les mesures de l'isomérisation du 1,3-butadiéne ont été effectuées a 303 K dans
un domaine de pressions compris entre 0,5 et 200 bar d'argon. Pour chaque
pression, la quantité d'absorbeur IR et la fluence du faisceau laser sont ajustées
afin d'obtenir un saut de température de 10 £ 2 K. Les figures (5.12) et (5.13)
montrent la dépendance de la constante de vitesse ki en fonction de la

concentration d'isomere.

S

t-¢

® P(Ar) =100 bar

O P(Ar) =30 bar
& P(Ar) =10 bar

104 s . P TV S | . N )
107 10° 10°
[1,3-butadiéne] / molcm™

Figure 5.13 : Mesures @ haute pression d’argon sous les mémes
conditions de température que celles de la figure 5.12.

De maniere similaire a celle de I'acroléine, la constante de vitesse diminue avec
I'augmentation de la concentration. De manidre générale, il semble que le 1,3-
butadiéne ait tendance a former des dimeres ou des polymeres plus facilement
que l'acroléine. On voit sur les résultats obtenus entre 0,5 et 1 bar, & haute
concentration d'isomere, que la constante de vitesse est invariante en fonction de
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la pression totale. Ces conditions de concentration de l'isomere favorisent la
formation de complexes intermédiaires de type (A2)* ou (An)* qui perturbent la
relaxation du systéme. Ces observations tendent 2 confirmer les possibles
associations moléculaires que nous avions relevé lors de la mesure du coefficient
d'extinction molaire.

En extrapolant la constante de vitesse pour [1,3-butadiéne] — 0 ou en effectuant la
régression linéaire des mesures représentées sur les figures (5.12) et (5.13), on
obtient un processus d'activation/désactivation entierement dominé par l'argon
et on peut ainsi tracer le fall-off de la réaction d'isomérisation du 1,3-butadiene.

AL R S L f m a8 mu £
4
:
[
-
<
.M&
TN R T B RS S S SR T S SOy

10° 10° 10" 107 10 10"
[Ar] / molcm?
Figure 5.14 : Courbe fall-off de la réaction s-trans — s-cis du 1,3-

butadiene établie sous une température de 308 K
dans l'argon.
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Les constantes limites basse et haute pression sont ajustées sur les résultats

expérimentaux. On obtient :

0,wc
te = (2,0£04)10" cm3 molls!
[Ar]

e

koo ={11202)10° &1

Les erreurs données pour les constantes correspondent au domaine a l'intérieur
duquel on peut tracer une courbe fall-off en tenant compte des erreurs sur chaque
point mesuré.

L'ensemble des résultats est donné dans I'annexe D.

5.8.2.1 Parametres d'Arrhénius

Nous avons effectué des mesures cinétiques a 360 K afin de déterminer les
parametres d'Arrhénius de la réaction. Dans le domaine limite haute pression

nous obtenons :

L'énergie d'activation pour la réaction s-trans — s-cis vaut 4,9+ 1,0 kcal moll.
En utilisant la relation (5.27), on obtient pour la réaction inverse :

200
oo 1.3 £ 1020 i270
kc—t = ( 53+ 09 ) 10 exp(- —r
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La réaction inverse posséde une énergie d'activation de 2,1 £ 0,4 kcal mol-l. En se
référant au tableau (5.2), on voit que notre résultat pour I'énergie d'activation est
assez petit, mais il est d'un ordre de grandeur satisfaisant. Le facteur
préexponentiel s'éloigne de la fourchette comprise entre 10105 et 1014 donnée par
Benson!® pour ce genre de réaction. Calculons les constantes limites théoriques
afin de pouvoir mieux comprendre cette faible valeur du facteur préexponentiel.

5.8.2.2 Calcul des constantes de vitesse

A) Limite basse pression

Fréquence de collisions selon Lennard-Jones : Zyj

(2,2
Ziy=Na 63y 4/ _HRT Qam
Tpta.m

T=308K ma = 54 gmol-! mp =40 gmol-1
A = 1,3-butadiene o =6,0A [réf:24] ea/k=315K [réf:27)
M = Ar oM =34 A [réf:27] em/k =124 K [réf:27]
— 0AOM €AM €A EM
CamM=—-AM 474 =AM = L f2AEM 198K
2 k k k

mamm

HAM = ma +tmy = 23 gmol-!

(2,2)* -1
QX - [0.697 + 0518510 (-—KT—H = 1,2
A-M Eleam .

| 2y = 8891013 cmdmolist |

Efficacité collisionnelle : 3,

La valeur du coefficient d'efficacité collisionnelle de I'argon a été discutée dans le

chapitre 4; nous prendrons donc :
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Densité d'états harmoniques :

Le calcul de la densité d'états harmoniques nécessite la connaissance des modes

-1 ] (hvy)

Pvib,h{Eo)

S

i=1

aB) =1-B @

de vibration fondamentaux du 1,3-butadiéne:

Pib,h(E) = &M

V1=3087 | v2=3003 | v3=2992 | v4=1630 | v5s=1438 | vg=1280
V7 = 1196 Vg = 894 Vg=512 | vio=1013 | v11 =908 | v =522
Vi3 =162 Vig =976 Vis=912 | Vi=770 | Vi7=3101 | vig =3055
Vig=2984 | vou=1596 { V21 =1381 | v =1294 | Vp3=990 | Vo4 =301

Tableau 5.5 : Modes de vibration fondamentaux du 1,3-butadiéne 21;

les énergies sont donndes en cml .

E; = hv;j = 17998 cm-1

N [t

s
i=1

Ey= AH?M (s—trans~1,3-butadiéne)‘AH81f (s-cis-1,3-butadiene)
=874 anl [réf: 6-13]

r = nombre de rotations libres dans le 1,3-butadiéne = 0
s = 3N - 6 =24 oscillateurs

-1
E;>Bp = @ = (5(£)+2,734/£ +3,51) = 0230
EZ EZ
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5 = 1,43 a(Eg) = 0,671

Pib,h(Ep) = 2,13 103 molJ!

Fonction de partition vibrationnelle : Qy;p

S

= 1] 1-eof 2]

En prenant les fréquences de vibration du tableau 5.5, on obtient :

Dépendance de la densité d'états avec I'énergie : Fg

s-1
_ (s-1) kT '
Fg = 2 (s-1-i) (Eo+a(EO)EZ>

i=0

En prenant les septs premiers termes, on trouve :

Correction due a I'anharmonicité : Fapp

zi

Fanh

s = 18 oscillateurs

M = Sproduit - Sréactant = 0
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Correction due i Ia rotation externe : Frot max

_ (s-1) [(Eg + a(E)E,)|2
Frot max = (5 " %)' [ T JZ

En prenant les valeurs de Eg, a(Eg) et E, calculées lors de I'évaluation de la densité

d'états harmoniques, on trouve :

I Frot max = 3,94 I

Correction due i la rotation interne : Froping

Le 1,3-butadiéne ne posséde pas de rotations internes libres, on peut ainsi écrire :

Constantes de vitesse dans la limite basse pression

Les constantes de vitesse de l'isomérisation s-trans —» s-cis et s-cis — s-trans
calculées 2 la température de 308 K, avec une constante d'équilibre K¢ 308 = 6,32
10-3, se trouvent dans le tableau ci-dessous.

kG5 / M]

C

cm3 mol-1 s-1

KONE / [Ar]

C

cm3 mol-t s-1

K03 / [Ar]

c¢m3 mol-! s-1

Ko / 1Ar]

cm3 mol-1 -1

ﬁc(Ar) =0,3

1,32 1013

3,97 1012

2,10 1014

6,29 1014

Tableau 5.6 : Constantes de vitesse de la réaction d'isomérisation du 1,3-
butadiéne établies sous une température de 308 K.
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B) Limite haute pression

De maniere similaire & l'acroléine, on détermine la constante k¢ par la théorie
de 1'état de transition!”. On considere que seul Vi3 = 162 cml, correspondant a la
torsion de la liaison C-C3, disparaft dans 1'état de transition.

On obtient ainsi la constante limite haute pression pour un Eg = 7,0 kcal/mol:

' k=371 51 |

5.8.2.3 Les résultats expérimentaux et le modele

Résultats Résultats
expérimentaux théoriques
KON / [Ar]
cm3 mol-1 51 2,0 1012 3,97 1012
ko /st 1,1 105 3,7 107
Eatc / kcal moll 49 6,1
Ati / s 1086 10128

Tableau 5.7 : Résultats expérimentaux et théoriques pour la réaction
d'isomérisation s-trans — s-cis du 1,3-butadiéne dans
I'argon sous une température de 308 K. La valeur
théorique de 1'énergie d’activation est la moyenne des
données de la littérature du tableau 5.2. Le facteur
préexponentiel est calculé en fonction de cette énergie et
de la constante limite haute pression.
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Le désaccord, entre l'expérience et la théorie, obtenu pour lacroléine se retrouve
dans le cas du 1,3-butadiene. Dans ce deuxiéme systéme, la différence est

légerement plus grande encore.

5.9 DISCUSSION

A partir de ces résultats, on peut imaginer deux sources d'erreur possibles:
10 Les conditions expérimentales sont entachées d'une erreur systématique.

2¢ La théorie des réactions unimoléculaires n'est pas adaptée a ce type de réaction.

5.9.1 Les sources d'erreurs expérimentales
1° Le temps de réponse de la chaine de mesure.

La chaine de mesure est constituée d'un tube photomultiplicateur, d'un
amplificateur de signal et d'un oscilloscope. Le temps de réponse est limité par
I'élément le plus lent.

-Le photomultiplicateur (Hammamatsu 1P28A) poss¢de un temps de montée de
2,2 ns par dynode. Nous avons neuf dynodes alimentées, correspondant & un
total de 20 ns.

-L'amplificateur posséde une impédance de sortie de 500 Q et il est relié a
l'oscilloscope par un cable de 0,5 m de longueur et de 1060 pF/m de capacitance. Le
signal est ainsi transféré en 25 ns.

On obtient un temps de montée inférieur a 30 ns, temps inférieur 4 la constante
de temps de relaxation mesurée pour l'acroléine qui varie entre 0,3 ps pour les
conditions de haute pression et 3 ps pour les conditions de basse pression. La
cinétique d'isomérisation du 1,3-butadiene étant plus lente que celle de
l'acroléine ces arguments restent valables.

D'aufre part, une limitation de la constante de vitesse par la chaine de mesure
est peu probable. En effet, si tel était le cas, nous aurions obtenu une courbe fall-
off en forme d'escalier, puisqu'a partir de la vitesse limite d'acquisition la
constante de vitesse mesurée aurait été constante.
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20 L'impulsion laser.

La durée de l'impulsion laser peut étre ajustée en fonction du mélange
introduit dans la cavité. En diminuant le flux d'azote, nous avons diminué le
profil temporel de I'impulsion a 70 ns. L'énergie délivrée dans cet intervalle de
temps correspond a environ 80-85 % de I'énergie totale. La durée de I'impulsion
laser est inférieure a la base de temps de la relaxation des isomeres.

39 La thermostatisation du systéme étudié.

Pour l'étude des systémes isoméres, nous avons utilisé I'ammoniac, en
lieu et place du SiF4, comme absorbeur du rayonnement infrarouge. Hovis!® a
mesuré un temps de relaxation vibration — translation / rotation de I'ammoniac
dans I'argon de 0,77 us Torr. On obtient ainsi un temps de relaxation de 2 ns pour
une pression d'argon de 0,5 bar et de 5 ps pour une pression de 200 bar. Ces deux
valeurs sont beaucoup plus petites que celles des constantes de temps de
relaxation des isomeres étudiés. Par conséquent, le systéme est thermostatisé sur
une échelle de temps bien plus courte que celle de la réaction.

40 Observation de la forme s-cis de l'isomeére.
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Figure 5.15 : Courbe de répartition énergétique en fonction de I'angle de
rotation autour de la liaison C1-C» de acroléme?.
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Dans le cas de l'acroléine, nous avons supposé dans le chapitre 5.3.1 qu'au-
dela de 212 nm, nous n'observerions que la forme s-cis de l'isomere. Liljefors?,
par calcul, et Courtieu? par mesure RMN, prédisent une forme décalée de
lisomere s-cis de l'acroléine comme conformere le plus stable. Dans le cas de la
mesure RMN, ils proposent une forme décalée possédant un angle de 45° et un
AH inférieur a 0,5 kcal/mol par rapport a la forme s-cis.

D'apres Honeggerzz, il ne serait pas correct d'attribuer deux spectres UV distincts
a deux isomeres dont la configuration est gelée soit dans la configuration s-cis (®
= 180 ©) soit dans la configuration s-trans (¢ = 0 °). Chaque isomere dont @ est
compris entre 0 et 180 © contribue & la fois aux deux specires différents observés.
Ces observations ont été faites pour une barriere de rotation petite (E; < 2,1 kcal
mol-1). Dans le cas d'une grande barriére, les isomeéres sont probablement dans
une situation s-trans ou s-cis. Par conséquent, I'acroléine devrait se trouver dans
une position s-trans ou gauche-s-cis. On peut donc dire qu'au-deld de 212 nm
nous observons qu'une seule espece et que la géométrie de cette espece
n'influence pas la mesure.

En ce qui concerne les formes stables des deux conformeéres du 1,3-butadiéne,
Rice?3 et Alberts®* ont déterminé une structure gauche-s-cis-1,3-butadiene avec
un angle compris entre 38 et 42 ©. Ce conformere est plus stable que la forme s-cis
de 0,8 kcal/mol. On peut donc dire qu'a nouveau, on n'observe qu'un seul
conformere au-dessus de 236 nm et qu'il existe probablement deux conformeéres
gelés dans les positions s-trans et gauche-s-cis.

Aprés avoir passé en revue les différentes sources possibles d'erreurs que nous
avons répertoriées, on peut constater qu'aucun point expérimental ne parait
entrainer une erreur sur les mesures.

5.9.2 Le modele théorique appliqué

La théorie des réactions unimoléculaires prédit un mécanisme de réaction

du type:
A == AY == A¥ == p
Dans ce cas, nous avons la molécule réactante A qui posséde une distribution de

Boltzmann de son énergie interne. L'état excité A* posséde une énergie E,
supérieure a I'énergie critique Eg nécessaire  la réaction, qui n'est pas distribuée
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dans le canal réactant. La molécule activée A™ posséde l'énergie critique Eg dans
le canal réactant et peut ainsi donner le produit B.

Bauer?’ formule un processus de relaxation pour des équilibres intramoléculaires
(rotation autour d'une liaison, inversion d'un atome non-planaire,
réarrangement, etc...) en tenant compte de deux états excités A* et B*. Lorsque
I'énergie d'activation pour une réaction est inférieure a (10-15)RT, le systéme est
en équilibre dynamique et il faut faire attention a ne pas confondre la constante
de vitesse calculée de maniére conventionnelle, pour des conditions d'état quasi-
stationnaire, avec celle mesurée. Dans ce cas, on peut donner un schéma de

réaction, du type :
A = At = Y == B* == B

L'intermédiaire Y est décrit comme étant le complexe activé, c'est-a-dire 1'état
correspondant & une énergie, dans le canal réactant, suffisante pour que la
réaction suive le chemin de réaction.

Les équilibres A == A* et B* == B sont rapides et sont bien décrits par la
théorie des réactions unimoléculaires alors que A* === Y == B* est plus lent.
En tenant compte du modele de Bauer, I'équation de la constante de vitesse pour

un systéme en équilibre du type :

A + M = B + M

s'écrit :

el

kass = m

_ QB+ Qp

Qa + Qi

Les fonctions de partition de A* et B* ne sont pas identiques a celles de A et B
respectivement.

Bauer a montré pour l'isomérisation syn == anti du nitrite de méthyle

(CH3ONO) et de l'aziridine ((CH)9NH) une différence d'un facteur 10 environ
entre le modéle RRKM et son modele de la cinétique de relaxation.
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Les résultats obtenus pour 'acroléine et le 1,3-butadiene tendent & montrer que le
modele de Bauer est une meilleure approximation pour ce type de réaction.

5.10 CONCLUSIONS

Les mesures effectuées sur les deux systémes isomeres ont mis en évidence
quil existe une bonne corrélation entre les résultats obtenus & basse pression et le
modele de Troe. Par contre, le domaine haute pression présente un désaccord
entre I'expérience et la théorie des réactions unimoléculaires. Si on analyse la
méthode utilisée pour l'évaluation de k™, on peut voir que la relation de la
théorie de l'état de transition est fortement simplifiée. L'évaluation de la
fonction de partition de vibration du complexe activé ne tient pas compte du
couplage entre les différents degrés de liberté de la molécule activée. Il est
probable que cet effet de couplage aura comme conséquence de modifier les
énergies des modes de vibration de la molécule activée, modifications qui
devraient entrainer une diminution de la valeur de la fonction de partition et
par conséquent de la constante de vitesse. On peut également voir que I'énergie
critique Eg varie entre 5 et 8 kcal/mol suivant la méthode d‘évaluation (voir
tableau 5.1) pour l'acroléine et entre 4,9 et 7,2 kcal/mol (voir tableau 5.2) pour le
1,3-butadiéne. Une telle variation, appliquée a la théorie de I'état de transition,
donne des valeurs limites pour les constantes de vitesse:

88106 <k™<21109 s pour l'acroléine
27107 <k”<1,110% 51 pour le 13-butadiene

On peut voir que la valeur expérimentale obtenue pour l'acroléine présente une
variation d'un facteur 10 environ avec l'intervalle donné. Pour le 1,3-butadiéne

on se trouve a un facteur 200 environ.

L'approche de Bauer montre que l'application d'une théorie basée sur
I'état stationnaire n'est pas applicable pour des syst®mes de basse enthalpie de
réaction car on se trouve dans un équilibre dynamique. Toutefois, les résultats
qu'il a obtenus pour le nitrite de méthyle montrent une différence d'un facteur
10 environ avec la théorie classique, alors que dans notre cas il y a une différence
d'un facteur plus important dans le cas du 1,3-butadiene. Ces différences
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monfrent que le modele de Bauer ne décrit pas toutes les réactions de basse

énergie.

La formation d'un conformeére gauche-s-cis peut également étre une cause
de la diminution de la vitesse de réaction. On peut s'imaginer que cet
intermédiaire est en équilibre avec le s-cis et que la constante de vitesse
gauche-s-cis — s-cis est plus petite que celle de I'équilibre s-trans —» s-cis. Cette
hypothése est seulement valable si le conformere gauche-s-cis n'absorbe pas aux
longueurs d'onde olt I'on observe la forme s-cis de l'isomere. Pour cela, il est
nécessaire d'établir le spectre d'absorption dans I'UV de l'isomere en fonction de
I'angle de rotation ®.

D’une maniere générale, les résultats montrent qu'il est possible de mesurer des
réactions de faible enthalpie avec la technique du saut de température induit par
un laser CQOy. Les résultats obtenus présentent des résultats en moins bon accord
avec la théorie des réactions unimoléculaires que ceux des systtmes avec les
oxydes d'azote. Dans le cas des isomeres, la faible différence d'enthalpie entre les
réactants et les produits implique une petite variation des concentrations lors du
saut de température. C'est pourquoi il est nécessaire de faire du moyennage de
signaux afin de réduire au maximum le rapport signal & bruit. Les mesures
effectuées par Gozel?0, sur un méme principe expérimental mais sans utiliser la
technique du moyennage de signaux, l'obligérent a travailler 2 hautes
concentrations d'isomére, ce qui a favorisé la formation de polyméres qui ont
ralenti la vitesse de relaxation. De ce fait, il n'a pas observé de changement
significatif de la constante de vitesse entre 0,5 et 50 bar d'hélium. Cet exemple
montre a quel point un rapport signal a bruit est important dans des cinétiques
comme celles étudiées, surtout lorsque le fall-off ne représente qu'une seule
. décade entre les limites basse et haute pression.
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CHAPITRE 6

CONCLUSIONS

Les résultats obtenus durant ce travail nous ont montré que la technique
du saut de température induit par un laser est une méthode efficace pour I'étude
des réactions en phase gazeuse. La polyvalence de l'appareillage nous a permis
d'explorer un vaste domaine de températures et de pressions. Nous avons
montré, au travers des différents systemes étudiés, que la reproductibilité et le
niveau de confiance des résultats sont bons.

Le premier systéme étudié, la dimérisation du tétraoxyde d'azote en
dioxyde d'azote, nous a permis de vérifier la validité du principe expérimental
utilisé. Nous avons pu mettre en évidence un phénomene de transfert d'énergie
intermoléculaire vibration-vibration entre le réactant N2Qy et le sensibilisateur
SiF4. Cet échange provoque une non-thermalisation du milieu réactionnel pour
des concentrations élevées en NpQOy, ce qui a pour conséquence d'augmenter la
vitesse de réaction. Cette observation montre qu'il est important de tenir compte
de toutes les espéces présentes dans le milieu réactionnel méme si certaines
d'entre elles ne participent pas directement a la réaction étudiée.

L'objectif de ce travail étant de vérifier la validité de la théorie des réactions
unimoléculaires pour des réactions de faible énergie, nous avons déterminé les
limites basse et haute pression ainsi que le domaine fall-off du systeéme.
L'évaluation de ces parametres a été faite a l'aide du modele de Troe et a donné
des résultats en bon accord avec I'expérience. Nous avons également pu nous
familiariser avec cette théorie et mettre en évidence certains points clés de
I'évaluation. Une bonne interprétation du modeéle passe par une analyse soignée
de certains parametres comme les nivaux fondamentaux de vibration, le schéma
de corrélation entre les oscillateurs des réactants, disparafssant lors de la réaction,
et les rotors des produits et surtout le parameétre O qui décrit la partie angulaire
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du potentiel réactant et qui est sujet & une évaluation subjective puisqu'il n'est

pas donné par la littérature.

Un deuxiéme systéme, I'équilibre du trioxyde d'azote avec le monoxyde et
le dioxyde d'azote, nous a confirmé le bon accord entre la théorie des réactions
unimoléculaires et I'expérience que l'on avait obtenu avec le NyO4. Nous avons
également montré que la valeur standard de O donnée par Cobos, basée sur
I'étude d'une vingtaine de réactions unimoléculaires, n'est pas applicable a des
systémes faisant intervenir l'espéce NOj. Ces systémes sont caractérisés par un
complexe activé inhabituellement détendu, conséquence d'une corrélation entre
des oscillateurs et des rotors de basses énergies. Nous avons également montré
que la constante de vitesse limite haute pression est fortement dépendante du
parametre O et qu'il s'agit du parametre clé du modele.

Les résultats obtenus pour les syst2mes d'isomérisation de l'acroléine et du
1,3-butadiéne ne suivent plus la théorie des réactions unimoléculaires. Les
constantes de vitesse limites basse pression, entre le modele de Troe et les
résultats expérimentaux, sont en bon accord. Par contre, les constantes de vitesse
limites haute pression sont en désaccord de l'ordre d'un facteur 10 pour
F'acroléine et de I'ordre d'un facteur 200 pour le 1,3-butadiene. Le calcul de ces
derniéres s'est fait & partir de la théorie du complexe activé.

Bauer a également effectué des mesures sur des systdmes de faibles énergies
comme la réaction syn ¢ anti du nitrite de méthyle ou de l'aziridine. Il a
également obtenu des résultats en désaccord avec la théorie des réactions
unimoléculaires. D'apres lui, on fait une erreur lorsqu'on calcule la constante de
vitesse par la théorie classique car on ne tient pas compte du fait que l'on se
trouve dans une situation d'équilibre dynamique.

Nous avons également mis en évidence une diminution de la vitesse de la
réaction avec 'augmentation de la concentration d'isomére. Ce phénoméne est
probablement la conséquence de la formation de dimeres ou de n-méres.

En conclusion, nous pouvons dire que le modeéle de Troe est trds
performant pour l'évaluation des constantes limites des réactions
unimoléculaires. Il est toutefois nécessaire de l'appliquer en possédant un
maximum de connaissances sur les espéces mises en jeu.

Les expériences nous ont montré que la théorie des réactions unimoléculaires ne
prédit plus les constantes limites haute pression pour les systémes isomeres qui
posseédent des énergies de réaction inférieures 4 10 kcal/mol.
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ANNEXE A

Valeurs expérimentales de la constante de vitesse de recombinaison pour
la réaction N2O4 + He == 2NO; + He établie sous une température de 255 K. Le
saut de température est de 'ordre de 2+ 1 K.

P(He) Krec P(He) krec
bar cm3mol-ls-1 bar cm3mol-1s-1
03 2,7 109 10 5,6 1010
05 42109 30 1,1 1011
1,0 7,2 109 50 1,4 1011
1,5 1,11010 80 1,9 1011
2,5 1,7 1010 120 2,2 1011
50 3,11010 200 2,9 1011
ANNEXE B

Valeurs expérimentales de la constante de vitesse de recombinaison pour
la réaction NpO3 + Ar === NOj + NO + Ar établie sous une température de 225

K. Le saut de température est de l'ordrede 2+ 1 K.

P(Ar) Krec P(AD) Krec
bar cm3mol-1s-1 bar cm3mol-1s-1
0,5 2,51010 30 7,5 1011
1,0 4,9 1010 80 1,2 1012
2,5 1,1 1011 100 1,3 1012
5,0 2,1 1011 200 1,7 1012
10 3,2 1011
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ANNEXE C

Valeurs expérimentales de la constante de vitesse pour la réaction
d'isomérisation trans — cis de l'acroléine dans l'argon établie sous une

température de 338 K. Le sautf de température est de l'ordre de 5+ 2 K.

P(AD) Keec P(AD) Kec
bar sl bar s-1
05 1,66 105 10 8,20 105
1,0 3,00 105 30 9,43 105
2,0 4,34 105 70 9,92 105
5,0 6,51 10° 100 1,02 106
ANNEXE D

Valeurs expérimentales de la constante de vitesse pour la réaction
d'isomérisation trans — cis du 1,3-butadiéne dans l'argon établie sous une

température de 308 K. Le saut de température est de l'ordre de 5+ 2 K.

P(Ar) Kt P(AD) K
bar s-1 bar s1
0,5 1,9 104 10 8,0 104
1,0 34104 30 9,1 104
2,0 4,9 104 70 9,8 105
5,0 7,5 104 100 1,0 105
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