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Introduction générale

Introduction générale

Entre 1938 et 2003, c'est-a-dire en un peu pludsdans, le parc automobile mondial
est passé de 43 millions a plus de 835 millionke e&ap du milliard sera vraisemblablement
dépassé en 2010. Les engins a 2 roues motoris&seefent aussi une part non négligeable
du parc mondial de véhicules. lls sont, en effeksple 100 millions en circulation dans le
monde dont environ 18 millions au Japon qui segkattéte dans ce domaine, devant ['ltalie
et les Etats-Unis. Il faut aussi souligner querémgport aérien, encore colteux sur le plan
énergétique, s'est également beaucoup développédesseres années en dépit des
événements politiques internationaux.

Aujourd’hui le pétrole constitue encore la sourééndrgie quasi exclusive pour le
secteur des transports, contribuant pour moiti@ @hsommation des ressources pétrolieres
mondiales. Ce pétrole n'est pas inépuisable ebrsdestion produit beaucoup de dioxyde de
carbone, un gaz a effet de serre. Le remplacemegtgssif des carburants pétroliers par des
carburants alternatifs est envisagé pour résoaddolible problématique de disponibilité de
I'énergie et de la protection de I'environnement.

Dans ce contexte les biocarburants se placent wlamsrés bonne position puisqu'ils
sont issus de la biomasse, une source d’énergoeivelable. L'utilisation de ces carburants
alternatifs n’augmente pas la teneur en dioxydeadleone de I'air car leur combustion ne fait
gue restituer a I'atmosphére les quantités de dmxle carbone utilisées par la photosynthése
chlorophyllienne pendant la croissance des plamtetes. Cependant ces biocarburants ont
été valorisés seulement dans les situations oliel@s de production ou de distribution des
produits pétroliers sont éloignés des lieux de comsation, conjuguées a l'existence de
ressources locales a valoriser. Dans ces casnilaree fonction purement énergétique de
carburant de substitution. Aujourd’hui, d’autresidtions des biocarburants ont été mises en
évidence. De par leur composition oxygénée, ilsvpeu améliorer la combustion des
hydrocarbures et réduire certaines émissions, oarenpour les dérivés des huiles végétales,
améliorer les capacités lubrifiantes des carbura@ts peut parler dans ces cas de co-
carburants ou méme d’additifs selon les quantitésées. Ces composants seront d’autant
mieux valorisés que les produits pétroliers deverdluer vers des formulations différentes
avec réduction voire suppression de certains aaudsactions comme par exemple le plomb,
le soufre, les hydrocarbures aromatiques et touticpherement le benzene, etc. Les
biocarburants sont des énergies renouvelableslgsguels on considére qu'ils ne contribuent
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pas a aggraver certains impacts environnementaabagk, comme par exemple I'effet de
serre.

De nos jours dans la grande famille des biocarhsyrdes hydrocarbures oxygénés
sont considérés comme les alternatives les plusyatites aux carburants usuels. Parmi eux,
le méthanol est intéressant comme I'un des pluplegmmolécules de carburant contenant
l'oxygene. Utilisé comme additif oxygéné aux esesnd a été démontré depuis longtemps
qu'il est I'un des combustibles de substitutionm@tteurs pour les moteurs a allumage par
étincelle; il est donc un alternatif attrayant aaxburants traditionnels de transport.

Le méthanol, un carburant liquide a haut rendemest,relativement propre en raison
de la présence de l'oxygene dans sa compositidn Btanque dans sa structure des liaisons
C-C, ce qui limite la probabilité d'une combustimeomplete. La caractéristique la plus
importante du méthanol consiste en sa valeur écmuanil est assurément le combustible de
substitution liquide le moins cher par unité cdique, il peut étre produit a partir des
matieres premieres de fossile, largement dispanpleompris le charbon, le gaz naturel et la
biomasse, et de bois en particulier. Tous les aux constructeurs d'automobiles ont déja
produit des veéhicules qui fonctionnent au "M85",maélange de méthanol a 85 % et d'essence
a 15 %. Les véhicules alimentés au méthanol puOWibffrent une meilleure qualité de I'air
et une plus grande efficacité énergétigue que famotionnant au M85; cependant, le fait que
le M100 brdle avec une flamme invisible soulévesanci de sécurité.

Tout en ayant un contenu énergétique moins éleel'qasence, le méthanol brdle plus

proprement et avec plus d'efficacité. Les émissetnmonoxyde de carbone, d'hydrocarbures,
d'oxydes d'azote et de particules générées paglesules alimentés au méthanol sont moins
importantes que celles attribuables aux véhiculess&nce. Les émissions de gaz a effet de
serre résultant de la production et de I'utiligatttie méthanol tiré de sources renouvelables
sont considérablement plus faibles que celles géséguar le méthanol produit a partir du gaz

naturel comprimé (GNC). L'utilisation du M85 tiré dources renouvelables permet d'avoir

environ 78% moins d'émissions de L£Qu'avec I'essence traditionnelle. En revanche, les
émanations de formaldéhyde, cancérogénes connugemeitre plus éleveées.

Malgré tout les avantages du méthanol, jusqu’aiféeactuelle, aucun consensus n’est
obtenu sur le mécanisme de sa combustion ainsisquée mécanisme responsable de la
réduction des polluants par I'adjonction de ce cosés oxygéné, car I'étude expérimentale
est trés difficile du moment qu’elle requiert lasuee des radicaux qui peuvent se trouver en
infimes quantités. En plus, il est souvent tresfialié de contrbler les parametres

expérimentaux afin d’éliminer les effets indésieshl Ainsi la modélisation et la simulation
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s’averent des outils tres importants dans ce damddans ce cadre et afin de contribuer a
I'étude et la compréhension de la cinétique de amtidn du méthanol, nous avons entrepris
la tache d’élaborer un mécanisme de combustiore gearuit oxygéné dans les conditions de
flammes plates laminaires de prémélange.

Le plan du mémoire a été découpé en trois paiass un premier temps (chapitre 1),
les aspects fondamentaux de la combustion, les ustibkes, la théorie des flammes de
prémélange laminaires et unidimensionnelles ainsilgs principes de la modélisation par le
biais du code de calcul CHEMKIN seront évoquéesel’'tacon générale. Dans un second
temps (chapitre 1), un examen bibliographique faitile point sur les principaux travaux (de
modélisation ou expérimentaux) traitant I'oxydatéida combustion du méthanol sera décrit.
Dans le troisieme chapitre, la démarche de la neatin, les différentes méthodes utilisées
pour reproduire les résultats expérimentaux, lgs®ldes résultats obtenuainsi que
l'analyse des chemins réactionnels seront présent&efin, la conclusion résumera les

principaux résultats trouvés lors de ce travail.
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1. Introduction

Les besoins énergétiques du monde actuel sonedsya raison d'environ 85%, par
la mise en ceuvre du potentiel chimique des résemwesmbustibles naturels (principalement
la houille et le pétrole); I'énergie hydrauliqumtgrvient que pour 10% et I'énergie nucléaire
pour 5%.

La conversion de I'énergie chimique dans la probdaales diverses formes d'énergie
directement utilisable (énergie électrique, énenggeanique, lumiére, etc...) comporte encore
a I'neure actuelle, dans I'’énorme majorité des leapassage par la production de chaleur
assurée par la combustion vive du charbon ou dessgis fractions d'hydrocarbures extraits
du pétrole brut. Malgré que la production d'énepgie combustion est réalisée dans une large
gamme d'applications et depuis fort longtempsctamaissances dans ce domaine présentent
encore de sérieuses lacunes [1].

Dans le domaine de la combustion, comme dans bepudautres, I'application a
devance I'étude des phénomenes fondamentaux;tdwstois évident que la connaissance de
ces derniers est une condition indispensable & toptimisation ultérieure des procédés
industriels. Or cette optimisation est exigée, senlement pour des raisons économiques
dans le souci d'exploiter au maximum les résenaesinépuisables des combustibles, mais
encore pour des raisons dont on ne se préoccupgie gl y a quelque dizaines d'années et
dont I'importance est vitale. On citera par exeniplprobleme de la pollution de l'air par les
produits de combustion et, a cet regard, il esoraiable d'espérer que toute amélioration de
la combustion dans les moteurs a explosion dimaules teneurs dangereusement élevée
d'hydrocarbures imbrilés et d'oxyde de carbone temgaz d'échappement des véhicules
automobiles.

2. Aspects généraux de la combustion
2.1. Phénomeénes et définitions

La combustion est une réaction chimique, globalémregnthermique, au début lente
mais pouvant devenir ensuite rapide et méme vieleatec émission de rayonnement et
élévation de température. Elle est globalementhexotique en ce sens qu'elle se traduit
globalement par un dégagement de chaleur, mémbiescanprend des processus qui au
contraire peuvent en consommer. Elle peut se prediains un system®uvert" ou dans un
systéme "fermé". Une combustion qui a lieu dansamminte close a parois adiabatiques se

produit en systeme fermé; par contre une flammeisdordleur est un systéme ouvert [2].
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Les réactions chimiques ne peuvent se produiresgdes espéces chimiques, atomes,
ions, radicaux, molécules, commencent par se réreroou du moins se trouver assez prés
pour se modifier mutuellement. Indépendamment deetautre considération, elles ne
peuvent donc étre que lentes si les especes somhpbkiles, donc les rencontres rares. C'est
la raison pour laquelle les réactions de combustmiiont de préférence en phase gazeuse.
L'essentiel de la combustion des liquides se fagsvaporisation. Par contre le charbon, bien
qu'il contienne des matieres volatiles par chaeffégile principalement a I'état solide.

La réaction de combustion est globalement unetiodaad'oxydo-réduction ou
l'oxydant est appelé comburant (oxygene pur ouédibzone, chlore, nitrates, etc) et le
réducteur combustible g1 CO, hydrocarbure, etc.) se déroulant suivant wétamisme
complexe, comprenant un grand nombre de réactiotes délémentaires», les unes
consommant, les autres libérant de la chaleudé¢mgement de chaleur prenant le pas sur la
consommation [2]. Si cette réaction oxydait de fagmaximale le combustible, on pourrait
écrire, globalement:

a comburant 4 combustibles— ¢ CO,+ d H,O+....
Cette écriture a pour objet d'indiquer simplemardls) sont les produits initiaux et finaux du
processus, sans plus. On l'appelle la réactiorilde stoechiométrique. Elle n'indique pas du
tout ce qui passe au cours de la combustion, eh@agplus forcément la nature réelle des
produits a la fin de la combustion, puisque, cexdpits ne sont pas toujours oxydés au
maximum [2].

Trois facteurs doivent étre réunis pour que la lmostion puisse avoir lieu : un
combustible, un comburant et de I'énergie. On dteéimsi classiquement le triangle du feu
(voir Figure 1.1):

Figure I.1: Le triangle du feu.



Chapitre Notions de combustion

2.2. Combustibles

Au point de vue énergétique, les principaux comiblest utilisés sont des
combustibles fossiles comme le charbon, le pétieleggaz naturel, qui couvrent 75 % des
besoins énergétiques dans le monde [3].

2.2.1. Le charbon

C’est le combustible fossile le plus abondant lauplanéte ; il couvre 30 % de la
demande mondiale d’énergie, dont 50 % de la pramluaihondiale d’électricité. Il s’est
formé apres 200 a 300 millions d’années a party diébris végétaux, et est composé de
carbone, d’hydrogene et d’'oxygéne avec des powgesf pour ces trois éléments, différents
selon son age (plus son temps de vie est long, ipkes rapproche du carbone pur) et son
milieu géographique.

L'utilisation du charbon pose de nombreux problgmpeisque c’est un composeé lourd
et hétérogene; il est polluant (probleme de la petidn des cendres) et contribue a I'effet de
serre. Sa ressource reste importante et est éval@e ans [3].

2.2.2. Le pétrole

Il est considéré comme le combustible liquide laspimportant, voit sa réserve
diminuer au cours du temps pour n'étre évaluéeeletnent que pour une durée de 40 ans
environ. Sa production est de plus en plus diffieit 75 % des réserves sont dans une région
politiquement plus ou moins stable, au Moyen-Or|8it

Pour économiser ce combustible, I'utilisation dtrple est de plus en plus spécifique,
ce qui demande un raffinage de plus en plus pousséffet, actuellement, le pétrole est
utilisé principalement en tant que carburant maissadans un secteur pétrochimique trés
avance. Toutes les fractions de ce combustiblersgnpérées et valorisées.

2.2.3. Le gaz naturel

Le dernier combustible fréequemment utilisé pouptaduction d’énergie est le gaz
naturel. Ses ressources sont comparables a callgstoble avec des réserves estimées encore
a 60 ans [3]. Le gaz naturel est composé de 90 ¥héthane (Cl) et de moins de 10 %
d’éthane (GHg), de propane et d’autres gaz a I'état de tradssqiee n-C4H1o, iS0-C4H1o,
CsHio...

C’est le moins polluant des combustibles carboi@soduit trés peu d’hydrocarbures
imbrdlés et peu d’oxydes d'azote.

Actuellement d’autres combustibles sont utilisés.
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2.2.4. Le gaz de pétrole liquéfié

Appelé communément « GPL », il est utilisé comm@uderant automobile ; il provient
du raffinage du pétrole, mélange principalemenpagpane (GHsg) et de butane ({Ei,0). Sa
composition est variable selon les saisons poulagter aux conditions climatiques [3].
2.2.5. L’hydrogéne

Il est produit a partir de différents composésetrole, charbon et gaz naturel par
vaporéformage et de I'eau par électrolyse. Le stgekde ce composé reste un inconvénient
majeur puisqu’il est explosif avec un grand domaidénflammabilité. Cependant,
I'nydrogene reste un combustible possible danstlg fpar son utilisation non polluante et par
son abondance sur la planete (dans la molécule)d8h
2.2.6. Les biocarburants

Dans ce vocable sont regroupés les carburantsiipgaal partir de matieres végétales
ou animales non fossiles, encore appedtéamnasse [4].
L’histoire des biocarburants a souvent été poncpagdes crises énergétiques telles que des
chocs pétroliers ou des pénuries de carburantsle®msd.es biocarburants peuvent étre
valorisés, dans des situations ou les lieux de ymtimh ou de distribution des produits
pétroliers sont éloignés des lieux de consommationjuguées a l'existence de ressources
locales a valoriser. Dans ces cas, ils ont unetifim@urement énergétique de carburant de
substitution. Aujourd’hui, d’autres fonctions desdarburants ont été mises en évidence. De
par leur composition oxygéeneée, ils peuvent amélitmecombustion des hydrocarbures et
réduire certaines émissions, ou encore, pour lesédedes huiles végétales, améliorer les
capacités lubrifiantes des carburants. On peutpahns ces cas de « cocarburantai»
méme d’additifsselon les quantités utilisées [5].
Ces composants seront d’autant mieux valoriséslegi@roduits pétroliers devront évoluer
vers des formulations différentes avec réductioireveuppression de certains corps ou
fractions comme par exemple le plomb, le soufrs, Hgdrocarbures aromatiques et tout
particulierement le benzéne, etc. Ces dispositfons actuellement I'objet d’'un projet de
directive européenne. Les biocarburants sont deigi&s renouvelablest, contrairement aux
énergies fossiles, ne contribuent pas a aggrav&ine impacts environnementaux globaux,
comme par exemple l'effet de serre [4].
2.3. Propriétés
2.3.1. Température d'inflammation

Il est connu qu'un corps ne peut entrer en cordsugue s'il a été préalablement porté

au-dessus d'une température minimale dite tempérdtunflammation. Le tableau 1.1 donne
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les températures d'inflammation de quelques coribestusuels gazeux, liquides ou solides

[6].

Tableau I.1: Températures d'inflammation de quedguenbustibles [6].

D

Combustible Températures d'inflammation (°C)
Hydrogéne 550
Oxyde de carbone 300
Méhane 650
Gaz de four a coke 800
Hydrocarbures lourds 600 a 800 (selon masse mplair
Carbone 700
Charbon de terre 325
Charbon de bois 360
Coke 700
Tourbe 225

D’aprés ces données, il est facilendgatuisable que ce sont les combustibles gazeux

qui brdlent le plus facilement. Les combustiblegiides doivent étre d'abord amenés dans un

état finement pulvérisé, ce qui augmente leur serfde contact avec I'oxygene, avant d'étre

introduits dans une chambre portée a températifisasument élevée ou la combustion se

développe. Pour les combustibles solides, ils psuétre eux aussi finement pulvérisés au

préalable (et ils brdlent alors de facon analogug& aombustibles liquides), sinon il

commence par se produire une gazéification desefitwvolatils qui brdlent immédiatement,

entrainant ainsi la combustion du reste de la masse

2.3.2. Pouvoir calorifique

Il s’agit de la quantité d'énergie produite pactsmbustion d’une unité de masse de

combustible (exprimée en joule), ce qui équivakefienthalpie de la réaction. Deux variétés

de pouvoirs calorifiques sont considérées [7]:

* Le pouvoir calorifigue supérieur (P.C.S), qui esiguantité d'énergie dégagée par la

combustion compléte d'une unité de combustibleafseur d'eau étant supposée condensée et

la chaleur récupérée.

* Le pouvoir calorifique inférieur (P.C.I) qui est dmantité de chaleur dégagée par la

combustion compléte d'une unité de combustibleydpeur d'eau étant supposée non

condensée et la chaleur non récupérée.
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La seule grandeur véritablement utile en pratiegtde PCI, puisque, dans les produits
de combustion des moteurs et des brlleurs, I'eareetée sous forme de vapeur [7].
2.4. Caractérisations d'un mélange combustible-comivant
2.4.1. Richesse

Généralement les mélanges sont produits a paetidelix types de réactifs: le(s)
comburant(s) (généralement l'oxygéne) et le(s)wrarti(s). Un troisieme type de réactifs,
inerte (Argon ou Azote), est souvent additionné aleux premiers pour abaisser la
température du meélange. Chaque réactif est caigetpar sa fraction molaire, X, définie
comme le rapport de sa densité molaire sur la tiermsilaire totale.

La composition du mélange est donnée sans ambéipgatitle facteur de richesdeet
le facteur de dilutiorn. Le facteur de richesse est égal au rapport derfame des fractions

molaires des combustibles sur celle des comburdntsé par le méme rapport dans les

[Z X combustibé

X
Z comburant mélange
z X combustile

X stoechiomé&ique
Z comburant

« Si® =1, on esten présence d'un mélange stoechiometriq

conditions stoechiométriques [8].

e Si® > 1, on est en présence d'un mélange riche en iibleu (combustion
réductrice).
e Si® < 1, on est en présence d'un mélange pauvre enusbitle (combustion
oxydante).
Le facteur de dilutior est égal a 100 Xi, ou Xi désigne la fraction melalu gaz
inerte utilisé comme diluant gNAr, ...).
En plus de ces parametres, il est nécessairerdgdéoer les caractéristiques propres
au mélange gazeux. On parlera donc de débit tdtd)(de vitesse d’écoulement (ci)set
de flux massique (g.chis’). Chacune de ces données est étroitement liée au
dimensionnement du dispositif expérimental.
2.4.2. Combustion rapide
La combustion rapide est une forme de combustiosoars de laquelle de grandes
guantités de chaleur et d'énergie sous forme defamnsont relachées, donnant naissance au
feu. Elle est utilisée dans certaines machinesgeajue les moteurs a combustion interne ou

les armes thermobariques [9].



Chapitre Notions de combustion

2.4.3. Combustion lente

La combustion lente est une réactionsguiéalise a des températures peu élevées. On
peut citer le cas de la respiration cellulairetecéeénteur due a des enzymes spécifiques
permettent d'augmenter les réactions d'oxydoréolucet ainsi d'obtenir un tres bon
rendement par récupération d'une grande partiéergie [9].

2.4.4. Combustion compléte (riche)

Lors d'une combustion complete, le réabtiGlera en présence de dioxygéne
(comburant), ce qui limite les produits de la r@&actQuand un hydrocarbure brile dans le
dioxygéne, les produits sont ainsi uniquement dixydle de carbone et de l'eau (douce et
dure). Quand des éléments comme le carbone, laeosoufre, le fer sont brdlés, il y a
production des oxydes les plus communs, tels qd@leyde de carbone, le dioxyde d’azote,
le dioxyde de soufre et le dioxyde de fer ferrifRie
La quantité minimale d’air nécessaire a la combuastiompléte d’'un combustible est appelée
air strictement nécessaire ou encore « air théengqu

Pour réaliser la combustion complete avec l'a&otique, il faudrait un mélange
parfait. En pratique, pour assurer la combustianpéte, il faut un certain excés d’air. Celui-
ci est caractérisé par le coefficient d’air théneag = —aiarut;uétglrsice;ue

ou encore par le coefficient d’excés d'dii=A -1

2.4.5. Combustion incompletécombustion pauvre ou avec défaut d'air)

La combustion incomplete a lieu quand il n‘a yaa@ pssez d'oxygéne pour permettre
au combustible (souvent un hydrocarbure) de réaminpletement avec le dioxygene pour
produire du dioxyde de carbone et de l'eau. Quamchydrocarbure brdle dans lair, la
réaction produira du dioxyde de carbone, de I'daumonoxyde de carbone pure (suie ou
cendres), mais aussi de nombreux autres compdsé&giteles oxydes d'azote [6].

2.4.6. Combustion compléte avec exces d'air

Dans la plupart des applications indeie§, la combustion est réalisée en présence
d'un air, de fagcon a avoir I'assurance que touglE&ments combustibles rencontreront de
l'oxygene avant d'étre évacués du foyer, on tralares les gaz de combustion, en plus des
composants cités pour la combustion stoechiométribpxygéne excédentaire qui s'exprime
en exces d'air. Lorsque la combustion est réalisée un exces d'oxygene (ou d‘air), elle est
dite «oxydante ». L'exces d'air adopté avec lembestibles liquides et gazeux est

sensiblement le méme et il est plus faible quei c&oessaire aux combustibles solides [6].

10
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2.4.7. Combustion incompléte avec exces d'air

Il arrive que, malgré l'excés d'air, d&géments combustibles ne réagissent pas
completement avec l'oxygene avant d'étre évacuédoger. Ces €léments gazeux se
retrouvent dans les gaz de combustion sous la faen€0O et de Cki les autres gaz se
rencontrent rarement du fait qu'ils sont décompeséasmenés aux deux formes précédentes.

La combustion incomplete engendre égefe des imbrQlés solides, qui sont
constitués par du carbone dont une partie se dé&uwdes parois des échangeurs et l'autre est
entrainée par les fumées. C'est ce type de combugtie I'on rencontre habituellement dans
I'industrie en exceés [6].

2.4.8. Combustion chaude (turbulente)

La combustion chaude est une combustoactérisée par des flux de chaleur. Elle est
souvent utilisée dans l'industrie (par exemple tlekines a gaz, les moteur diesel...) car la
chaleur facilite I'opération du mélange entre Imbastible et I'oxydant [9].

2.4.9. Combustion stoechiométrique

Une combustion est neutre, ou stoecéidque, ou équilibrée, lorsque le carbone,
I'nydrogéne, le soufre sont transformés totalerean€Q, H,O et SQ, sans exces d'oxygene
(ou d'air); les autres gaz n'apparaissant que foo®e de traces. L'azote est libéré a I'état
d'élément () [6].

2.4.10. Combustion étagée

Cette technique est utilisée pour lutter contreptdlution atmosphérique par les
oxydes d'azote. Ces derniers n'ont pas été megsotens les produits de la combustion, car
ils se présentent en quantité trés faible et néghte dans la composition volumique des
fumées, mais importante en regard de la polluti@rcombustion étagée consiste a opérer les
réactions en deux temps. Dans un premier tempis, d@amburant admis en quantité
insuffisante conduit a une combustion incompleteéeluctrice a basse température (type
combustion incompléte en manque d'air); dans ulrged¢emps, le complément d'air et
I'exces d'air sont admis pour terminer la combus{tgpe combustion compléte avec exces
d'air). L'atmosphére réductrice et la températéduite qui résultent de la premiere phase
sont des conditions qui limitent la combinaison ld&xygene avec l'azote de l'air et du
combustible [6].

2.5. Thermodynamique et cinétique de la combustion
La quantité d'énergie calorifique libérée par lanbastion peut étre calculée a partir

des données thermodynamiques qui seront présemntdessous; tout aussi importante est la

11
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connaissance de la vitesse et les mécanismes ofael qui permet en principe de
comprendre et éventuellement d'influencer le pmcese la combustion.
2.5.1. Aspects thermodynamiques de la combustion

La réaction globale de la combustion peut s'écfuee facon plus générale, pour un

hydrocarbure @Hn:
C.H. +(n +%j (0,+376N,) - nCO, +%HZO+(n +%j 376N,+Q 1)

Dans cette expressiof® est la quantité de chaleur libérée par mole debecstible
brilé et appelée « chaleur de combustion »; etlégae a la différence entre la somme des
chaleurs de formation des réactifs et celle dedyt®. La valeur d€ dépend donc a la fois
de la nature du combustible et du comburant. Daescombustion adiabatique, la totalité de

I'énergie libérée est accumulée dans les prodaitothbustion comme chaleur sensible:

T
Q = J Cp(produits) dT (2)
T

Cette expression montre que les produits de comapugtont G est la chaleur spécifique par
mole) sont portés de la température initiale alla température T Aux températures
relativement élevées, le gaz carbonique et la vapkeau sont partiellement dissociés

conformément aux équilibres suivants:

r———1
- I 1 I
Co, g~ | co | + :EOZ !
| |
v 1 I
cod-c+ 502 : -——0, 4-20
| |
| I
r——— I 1 |
HZO<—|-'_—Y—> | H2 + I EOZ |
I | < ]
l |
| 1 I
|
H,0.O - |§H2: + OH
|__I__I
|
v
H, - 2H

Les équilibres | a VI peuvent étre caractérisésdea constantes d'équilibre reliant les
concentrations des différentes espéces chimiquexeonées; ainsi la constante de

dissociation de I'équilibre | s'écrira:

12
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K = (CO) (@)"?/ (COy
et celle de I'équilibre II:

Ky = (C) (&)*?/ (CO) etc.
Ces constants dépendent de la température et, remafgs de la pression également. Leur
variation en fonction de la température doit dés &ire connue pour calculer la température
d'équilibre (F) et les concentrations a I'équilibre du gaz cadpom de I'oxyde de carbone, de
la vapeur d'eau et de chacun de leurs produitssdedation.

La connaissance exacte des températures d'équikisrproduits de combustion revét
une importance capitale pour les applications itrieles. Elle détermine non seulement les
performances des engins, mais elle fixe égalenesntdntraintes thermiques auxquelles sont
soumis les matériaux; dans le cas des aubes dasdsira gaz par exemple, elle revét une
importance primordiale.

A température et pression initiales données, lawales températures de combustion
dépend de la nature du combustible et du combaiast que de la composition du mélange;
en fonction de cette derniére, elle atteint un maxn aux environs de la stoechiométrie. La
dilution du mélange inflammable abaisse les tentpgga de combustion, car les gaz inerte
absorbent une partie de la chaleur de combustios vme de chaleur sensible. Lorsqu'on
augmente la température initiale du mélange inflabie la température finale de
combustion augmente également [1].

2.5.2. Aspects cinétiques de la combustion

La réaction globale de combustion (Bspntée ci-dessus, ne donne en fait qu'un bilan
de matiére et d'énergie mais ne reflete aucunemeeniécanisme réel de la combustion.
En réalité la réaction globale se fait par une sssion de réactions plus simples, appelées
étapes élémentairegui ne mettent en jeu simultanément que deux oti dauplus trois
partenaire. Dans le cas de la combustion, ces atsrpieuvent étre des molécules ou des
radicaux libres, lesquels, jouent un réle primdrflif

Afin de schématiser les étapes élémentaires deomabuwstion, on utilisera un

symbolisme trés général: le combustible sera dégian le symbole A, et le comburant par le
symbole B; les radicaux libres seront indiquésRiarR; ..... On désignera, enfin, les

produits de combustion par les symboles C et D.
La réaction globale de combustion peut étre présepdr:
A+B—>C+D (1a)

13
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En réalité cette réaction se fait par la successi@u moins deux étapes élémentaires
impliquant des radicaux, et qui constituent lep&sade propagation de la réaction:

A+R; ->C+R, 3

B+R, »D+R; (4)
Au terme de ces deux étapes une molécule de coilbuatété transformée en produits de
combustion; en méme temps le radical initRilse trouve régénére, de sorte que la succession
des étapes élémentaires (3) et (4) peut en primdpgnuer indéfiniment, formant ainsi une
chaine réactionnelle dont les deux étapes (3))etéhstituent le maillon. On dit encore que
ces deux réactions représentent les étapes degatapade la réaction en chaine. Un seul
radical (R; ouR}) initialement présent dans le mélange des réadtifffirait donc a
transformer toutes les molécules de combustiblereduits de combustion. En réalité on doit
également tenir en compte d'une part de la poséilde disparition des radicaux libres
(rupture de la chaine) et d'autre part la possgile leur formation (ramification de la chaine)

La rupturede la chaine a lieu lorsque deux radicaux entreicb#ision; par la réunion
de leurs électrons «célibataires», il y'a formatiame liaison covalente, qui fait disparaitre le
caractére radicalaire avec production d'une esgigiogique stable. L'énergie libérée au cours
de cette association est en général absorbée paraisieme molécule quelconque M dont la
présence est requise lorsque les radicaux libreat pas une composition atomique
suffisamment complexe:

R; + R, (+M) — corps stables (+M)

La terminaison de la chaine peut également se peothrsqu'un radical atteint une
paroi solide. En effet, la plus part de ces deesgen particulier les surfaces métalliques,
possedent des électrons de valence non appariés;agjissent alors comme des pieges a
radicaux, ou ces derniers se trouvent captés penmatemps suffisamment long pour que
d'autre radicaux viennent se combiner avec eux:

R; O M- corpsstables

La perte de radicaux libres par rupture ersphgazeuse ou sur les parois est compensée

par des réactions de production de nouveaux raxliggactions de ramification) que I'on peut
schématiser comme suk +R;, - 3 radicaux

Chacun des radicaux ainsi crées est a l'originenedhouvelle chaine de propagation par la
succession des étapes (3) et (4): on dit que lmehest ramifiée. Lorsque la fréquence de

cette ramification est suffisamment élevée, ellengdrl'aspecte d'une véritable avalanche: le
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nombre de chaines augmente de plus en plus vitaceélération consécutive de la vitesse

conduit a un emballement du processus global (Eigy [1].

C D (o (o
H;+A4R;+B H',"—A-A H;*—’ﬂ—-hH:*LH;"L
m— Combinaison stabla

c D
_.31-£4 R, *BL R) J

Propagation

ete,

c R}, ete.
H:*—Aé R} %R‘,  ete.
R

A combustible
, ete. B comburant
CetD ,  produits de combustion
C c D R,etR, radicaux libres
L. H:*‘AZ: Ry A H}*""Z: R} 18/ R}, ete.

Ramification
Cc D
H:ﬂ& R, +B R} . ete.

Ramification

Figure 1.2: Schéma de I'évolution d’'une réaction de combuspi@nchaines ramifiées.

Pour mieux comprendre le phénoméne d'emballemela diaction, on examinera la
dépendance des vitesses réactionnelles des éfepesnéires vis-a-vis de tampérature et
de la concentration en radicaux libres. On exprant@rconcentration d'une espece chimigue
donnée par sa fraction molairg, X'est a dire par le rapport du nombre de molesetie
espéce au nombre de moles de toutes les especegjs qui constituent le mélange
réactionnel. D'une fagon générale, la vitesse igraatlle est définie comme la variation de la
fraction molaire d'une espéce chimique en fonctlantemps. Ainsi la vitesse de I'étape de
propagation (3) s'écrit:

V,=-dX, /dt=dX. /dt (8)

Dans la plupart des cas, le cinéticien de la cotitrugst tenu a utiliser des méthodes

indirectes pour la détermination des parametrestigmes des réactions de combustion [1].

3. Flammes

Une flamme est le lieu d'une réaction de combosgoi se propage dans un milieu
gazeux; elle est généralement associée a une eactve, lumineuse et étroite appelée front
de flamme[10]. Les propriétés de propagation spatiale digalame résultent d'un couplage
étroit entre la réaction chimique, les processudraesferts de matiere et d'énergie et les
débits des réactifs. (Les épaisseurs typiquesadenfie sont de I'ordre de 0,1 a 1 mm).

Une flamme peut étre désignée selon troteres: la nature et le nombre de réactifs, la
méthode d'introduction des réactifs, le type deoldement des gaz le long de la zone

réactionnelle.
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3.1. Classification des flammes
Deux situations génériques idéales ont été idéasif selon la procédure utilisée pour
introduire les réactifs dans la zone de flamme :
« Flammes prémélangéesles réactifs sont mélangés avant la zone de ofacti
« Flammes non prémélangées ou flammes de diffusioatl les réactifs sont introduits
séparément dans la zone de réaction, de part etre’ale la flamme. lls sont alors
essentiellement localement entrainés dans la zenéadtion par diffusion moléculaire.

Ces deux situations sont schématisées sur la flgife1].

Accroche-flamme

Choydant —a .
] Melange :
Combustible —= .
Flarmnme

y = &l 1 - -
(&) réactifs parfaitement prémelangés

Chwydant —=

Combustible —=
Flamme

= o i H N :
l&y reactifs non premelanges

Figure 1.3: a) Flamme prémélangée, b) Flamme de diffusion.

La combustion prémélangée est, a priori, la sibmata plus efficace en terme de
dégagement d’énergie puisque les réactifs sontaféjontact avant la zone de flamme. En
revanche, une telle flamme est susceptible de sepager dans le mélange
combustible/oxydant donc de remonter I'écoulemanamont de la chambre de combustion,
jusqu’a I'endroit ou s’effectue le mélange, ce gase des problemes de sécurité. Par contre,
si la flamme de diffusion est, a priori, moins penfiante qu'une flamme prémélangée
puisqu’il faut, en plus, apporter, par diffusion légulaire, les réactifs a la zone de réaction,
celle-ci ne peut en aucun cas remonter I'écoulene¢ngést donc plus slre. En outre, la
réalisation pratique d’'une flamme de diffusion sshsiblement plus simple puisqu’elle ne
nécessite pas un mélange des réactifs aussi pgtfaipossible dans des proportions bien
définies (c’est-a-dire dans les limites d’'inflamritiéad). Un brdleur non prémélangé peut étre
simplement constitué, par exemple, d’'un injecteaicdmbustible dans de I'air ambiant (bec

Bunsen dont la virole est fermée, veilleuse de ffbarau, fours industriels,...) ou d’'un ou de
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plusieurs groupes d’injecteurs de combustible etateburant (moteurs pour fusées, fours a
oxygene,...) [11].

Par opposition aux flammes de prémélange qui seloigvent au sein d'un mélange explosif,

les flammes de diffusion se développent a la sartecséparation entre le gaz combustible et
le gaz comburant.

Dans le cas d'une flamme de prémélange, le trandpofénergie thermique et des
especes actives issues des réactions de combsstnduit a contre-courant de I'écoulement
gazeux (présenté en pointillés sur la Figure II¥ye produit alors un certain nombre de
réactions chimiques au sein du mélange: ce sonédesion de précombustion.

Les gaz chauds qui quittent la zone de combustibrast le sens de I'écoulement gazeux,
contiennent également certaines espéeces activepquinuent a réagir entre elles: ce sont les
réaction de post-combustion. La zone de combustidinence fortement la nature des

réactions chimiques qui prennent place au seinadmhe de précombustion. L'inverse est
également vrai et par conséquent, il est impossi#iaudie chaque zone indépendamment

l'une de l'autre [8].

a) Flamme de prémélange

Combustible Comburant

'[ Mélange [*

Réactions de précombustign

Réactions de combustiob

\4

Réactions de post-combustign
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b) Flamme de diffusion

Combustiblt Comburant

A 4
Réactions de précombustion

| Mélange et réactions de combustion

Réactions de post-combustion

Figure 1.4: Les processus qui interviennent au cours de ldbastion dans les cas de

a) flamme de prémélange, b) flamme de diffusion.

En pratique, les réactions de combustion intengahnle plus souvent en milieu
gazeux. Cette constatation conduit immédiatememeaseconde distinction entre les régimes
de combustion, selon que les écoulements sont #&wrag ou turbulents. Quatre régimes
limites idéaux sont donc identifiables, selon gi#éedulement est laminaire ou non et la
combustion prémélangée ou non. La figure 1.5 résoesequatre situations génériques et y

associe quelques applications pratiques.

Introduction des réactifs Type d'écoulement Exemples
Turbulen{<: Turbiagaz
okMurs a allumage commandé

Prémélangé\
Laminair

\

e<: Bec Ben
Cuisiniere domestique

Turbulenti: Fours indussiel
MoteurseBel, Moteurs-fusées

Non prémélangé

Laminaire< Briguet
Bougie

Figure 1.5: Différents systémes pratiques de combustion cdas=ién le type d’introduction des

réactifs (prémélange ou non) et la nature lamir@mireurbulente de I'écoulement.
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Ainsi les flammes peuvent étre également classeésnetion de la nature de I'écoulement :

+ Flammes laminaires dans le cas d'une flamme laminaire, la zone idawtlle
dépend de la convection, de la réaction chimiqueestprocessus de transferts moléculaires.
L'étude de ces flammes permet de comprendre latsteufine de la flamme et l'influence
relative des différents phénomenes intervenant temgcoulements réactifs. En particulier,
I'impact des mécanismes cinétiques et des modelekffdsion sont usuellement évalués sur
ce type de flammes, qui sont facilement analysadtpgrimentalement [8].

« Flammes turbulentes Un écoulement turbulent est un écoulement oudjgdtoire
des «particules fluides» n'est pas «lisse», présees changements brusques, ou des
particules fluides trés proches l'une de l'autrenamoment donné ont des trajectoires qui
deviennent trés différentes et qui s'écartent de ph plus, et ou, méme avec des conditions
aux limites apparemment stationnaires, ces trajestoe sont pas stationnaires [2].

Dans le cas d'une flamme turbulente, des forcesis#llement entre les filets gazeux
engendrent des différences de vitesse locale cmulément par rapport a la vitesse moyenne
ce qui entraine la formation de tourbillons [8].N8des configurations réelles, la turbulence
modifie de maniere importante le mélange et lesatéristiques locales de la flamme
(courbure, étirement...).

+ Les flammes prémélangées laminairesdans les flammes prémélangées laminaires
le carburant et le comburant sont prémélangés alamombustion et I'écoulement est
laminaire. Exemples sont les flammes plates lamesaet (sous conditions du pauvre

carburant) flammeBunsen(voir Figure.l.6) [12].

Gaz brilées
Flamme

+ i~ conique
Front de '
flamme — RGGEEEEE—

Plate poreuse

v, Vi

Carburant + air Carburant + air® <1)

Figure 1.6: Une flamme plate laminaire (gauche) et une flamm8&uansen (droit)
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« Les flammes prémélangées turbulentesla flamme de prémélange se propage dans
un milieu trés turbulent, et comme en général Iletales remous est plus grande que
I'épaisseur de la zone de flamme bleue, la flamewedt plissée. C'est le phénomene de
couplage de la flamme et de la turbulence, qui yitode qu'on appelle une «flamme
turbulente de prémélange». Il est trés bénéfiqaeil permet un accroissement important de
la vitesse de propagation de la zone de flarf#he

« Flamme de diffusion laminaire: Dans les flammes laminaires non-prémélangées, le
carburant et le combustible sont mélangés duraptdeessus de combustion. L'écoulement
est laminaire [12].

Le prototype de ces flammes, schématisé sur ladidglr, est obtenu par injection d'un
combustible gazeux dans une atmosphere oxydantel(te souvent I'air) au repos. La
flamme de diffusion offre deux avantages indénmhlda simplicité et la sécuritfl1].
Cependantes flammes non prémélangés incluent une chimis pamplexe que celle de
prémélangeés, puisque la richesBecouvre la gamme complet a partir de 0 (air) jusqu’
(carburant pure) [12].

Artmosphare
oxydante

Combustible —-=
Flamme

Figure 1.7: Géométrie d’'une flamme de diffusion laminaire oloi par injection d'un jet de

combustible dans une atmosphére oxydante au repos

Les flammes de diffusion se développent grace aoagos des phénomenes de réaction ainsi
que des phénoménes de diffusion de chaleur et deentpui se produisent de part et d’autre
de la zone réactive. Les phénomenes de convedignj cependant un role plus important
en amenant les réactifs et en emportant les psodigt facon plus efficace que la seule
diffusion. Pour que la flamme reste laminaire ailiff que les vitesses d’écoulement ne soient
pas trop grandes.

+ Les flammes de diffusion turbulentes Dans ce cas, les flammes non prémélangées
brllent dans un écoulement turbulent. Le cas Is pimple d'une flamme turbulente de ce
type est la «flamme-jet», constituée par un jetgde a forte vitesse, dans un écoulement
parallele d'air a vitesse plus faible. C'est uhgasion semblable a la flamme de briquet, mais
le jet de gaz a une vitesse bien plus forte, ce aqiraine la présence de turbulence
(Figure 1.8).
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Combustible Dxydant

loxygene de 1'air)

I‘_ it/

Flamme Bt

de diffusion AR
Creydant Combustible
(methana)
(a) a jets opposés {b) briquet

Figure 1.8: Exemples de Flammes de diffusion

Du moment que notre recherche porte sur la conthusdiu méthanol dans une
flamme laminaire de prémélange, il sera utile dendo plus de détails sur ce type de flamme.
3.2. Flammes plates, laminaires et prémélangeés
3.2.1. Caractéristiques

Une flamme plane prémélangée correspond a une amdéflagration (sa vitesse de
propagation est inférieure a la vitesse du sonprepageant a une vitesse constante et
caractéristique (appelée vitesse de flamme, vitdes@ropagation ou vitesse normale de
propagation, normale signifiant en régime non tlebuet non détonant, et perpendiculaire a
la surface du front de flamme). C'est cette vitepgsedétermine la quantité de mélange qui
peut étre brllée par unité de temps. Une tellerflarest dite plane car sa structure ne dépend
que d’une seule variable d’espace (milieu monodsizamel) [10].

La vitesse de propagation de la flamme etrlactire de I'onde de déflagration sont alors
les caractéristiqgues fondamentales du mélange cstibla+comburant.
3.2.2. Structure

Lorsqu'un mélange de gaz combustible-comburanbsed dans un tube ouvert et est
enflammé a une des extrémités par une source deucha entre en régime de combustion
vive car la chaleur produite par la réaction netpas étre dissipée assez rapidement pour
gu'un régime de combustion lente s'établisse. bescaux produits par les réactions de
ramification diffusent dans toutes les directiofis.ne sont en effet pas détruits dans la
direction de l'axe du tube, sauf pour quelquesdeasecombinaisons peu importantes parce
que peu probables. La chaleur et les radicaux fothcalement par la réaction diffusent

vers la couche adjacente en avant du front et ciffiesion est suffisante pour que cette
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couche soit portée a linflammation et devienne-glEme une source de chaleur et de
radicaux capables d'initier une réaction chimiqaesdla couche suivante. De cette fagon une
zone de combustion se propage au sein du tubetcetvartravers le mélange gazeux. Cette
zone constitue la flamme, milieu tres réactif gépare une zone dite de gaz frais (mélange
combustible / comburant / diluant n’ayant pas rgdwine zone dite de gaz brQlés (produits de
combustion issus du processus réactionnel).

La production de chaleur et de radicaux accékerédction tandis que leur transport vers les
gaz frais en limite la vitesse. Quand les deux ph@mes (physique et chimique) sont d'égale
importance, la flamme se propage a vitesse comstdre part relative jouée dans la
propagation de la déflagration par la chaleur etigmradicaux est trés difficile a distinguer.
On considéere généralement qu'au-dessus de 130@kopagation thermique I'emporte sur la
propagation radicalaire [10].

A lintérieur de la déflagration, la températuregmente d'abord dans une zone de
préchauffage ou les réactions s'amorcent par daita diffusion de la chaleur et des radicaux
provenant de la région de combustion propremermt dies réactifs sont progressivement
consommes; des especes intermédiaires apparaipset disparaissent tandis que la
température augmente exponentiellement et querdeliips finaux apparaissent (Figure 1.9).
La partie visible de la flamme est localisée dangdne de réaction ; elle est due a I'émission
a haute température de radicaux excités tels que(@blet bleu), G* (vert), CHO*, etc...qui
retournent a leur état fondamental. Dans le casfldesnes riches en composés carbonés,
I'émission de lumiére (blanche, jaune) peut égahenpeovenir de particules de carbone
incandescentes (suies) [10].

ZONE REACTIONNELLE
LUMINEUSE

|

PREMELANGE
COMBUSTIBLE / COMBURANT CAZ BRULES
) TEMPERATURE
REACTIFS \‘ 748 PRODUITS DE
/; COMBUSTION
SN
A\
/£ IR >

Figure 1.9: Structure d’une flamme laminaire prémélangée.
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Pratiquement, la structure d’'une flamme désigneoligion, en fonction de la
distance normale au front de flamme, de la tempérade la vitesse d’écoulement et de la
concentration des especes chimiques présentededamigeu réactionnel. L'analyse chimique
de la structure d'une flamme consiste donc a étdddi profils de concentrations d'un
maximum d'especes moléculaires et radicalaireeptés dans la flamme ainsi que le profil
de température. Ces données expérimentales désgilguvent ensuite étre utilisées pour :

« Calculer les vitesses globales d’évolution des e=pat déterminer les parametres
cinétiques de réactions élémentaires a haute textopéy
- Prédire ces profils par modélisation a partir dmécanisme chimique postulé au
préalable
Les flammes plates laminaires prémélangées coestitin support expérimental de choix
pour le développement et la mise au point de méoas chimiques complexes de
combustion. En effet ces conditions expérimentaémettent :
« de travailler sur un milieu mono-dimensionnel cé fqailite le suivi expérimental de

I’évolution de la concentration des espéces,

« de s’affranchir des interactions entre les processhimiques impliqués et tout

I'aspect mécanique des fluides du fait du régimainaire,

- et donc d’'appréhender directement la cinétigueasebtistion et de dégradation d’un
composeé chimique spécifique.

Enfin, en travaillant a basse pressionsilpossible de dilater la zone réactionnelle de la
flamme suffisamment, ce qui permet de disposeredimeilleure résolution spatiale et donc
d’'accéder plus facilement aux especes réactiveeptés dans cette zone.

4. Modélisationdes flammes
4.1. Généralités et objectifs

La science de la simulation et de la modélisatieniraapproximativement 50 ans;
commencant comme une technique de curiosité avampacte mineur sur les recherches
scientifiques, elle était développée rapidementr gouer un réle principal dans chaque
domaine de la science et I'ingénierie. En partarylia modélisation de la combustion est
actuellement considérée comme une partie essentlellla recherche de combustion [13].
Puisque la modélisation cinétique devient un owéis important pour l'interprétation et la
compréhension du phénomene de combustion; par qoese des efforts considérables ont

été effectuées au développement des mécanismeisjgasepour la combustion du carburant.
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Des descriptions simples de la chimie, conclus dirpdes mécanismes détaillés, sont
appelées « mécanismes cinétiques- chimiques réduits

Récemment, plusieurs articles et revues ont ééeteftes pour I'analyse asymptotique
et la modélisation dans la chimie de combustiondek les travaux de Dixon-Lewis [14, 15],
ceux de Gardiner [16], de Kee et al. [17], de BezeiRogg [18], de Seshardri et al. [19], de
Miller et al. [20], de Patnaik et al. [21], de Fran et al. [22], de Leung et Lindstedt [23], de
Zuo et Bulck [24], de Yang et Pope [25], de Bolzdl Dean [26], de Dupont et Williams
[27], GRIMech [28], de Westbrook et Dryer [29], de Oran eti8[30], et de Warnatz et al.
[31].

La modélisation peut donc intervenir a différenigeaux : estimation d’'une chaleur
de réaction, calcul d'une vitesse de propagationfldmme, détermination des profils
d’évolution des especes présentes dans le milaaiife.. Dans le cas de I'étude de flammes
plates prémélangées (Figure 1.9), I'objectif eststimer I'évolution de la concentration des
especes moléculaires et réactives dans les difeyaones du milieu réactionnel (gaz frais,
zone reéactionnelle et gaz brdlés). Suivant qued@snées cinétiques a modéliser seront
globales (chaleur de réaction, vitesse propagat®flamme, délais d’auto-inflammation,..)
ou détaillées (profils d’évolution des espéces mdbires et radicalaires,..) le schéma du
mécanisme cinétique utilisé sera plus ou moinsiléta ce titre, on distingue différents
types de meécanismes chimiqudes mécanismes réduits, les mécanismes moléculaires
(globaux et quasi-globajiet les mécanismes détaillés [32].

4.2. Les différents types de mécanismes

La compréhension des phénomenes chimiques quiosielipent au sein d'un systéme
réactif suppose que I'on puisse identifier lesgipiales réactions chimiques qui interviennent
dans le processus de combustion. Ceci est poggibe a la modélisation, dés lors que la
comparaison entre les profils de fraction molaireues et expérimentaux est satisfaisante,
c'est-a-dire apres avoir vérifié la validité du erdisme postulé.

Un mécanisme cinétique est un ensemble de réaatiomsques qui est sensé décrire
toutes les voies réactionnelles du processus chamégqudié en prenant en compte toutes les
especes chimiques intervenant. Il comprend I'égnale chaque réaction accompagnée des
parametres cinétiques d'Arrhenius de la réactias téactions sont majoritairement des
réactions €élémentaires mais des réactions globaéesrent également figurer dans le
meécanisme faute d'information sur les processuseasitaires. Les especes chimiques sont les
réactifs, les intermédiaires et les produits. Anecanisme est associée une base de données

thermochimiques qui inclut les données thermochiilesgdes especes du mécanisme. Le
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mécanisme cinétique et la base de données thermmioctds constituent le modeéle
thermocinétique. Un schéma réactionnel est uneéseptation schématique du mécanisme
montrant les voies réactionnelles d'oxydation destifs et des intermédiaires [5].
Différentes types des mécanismes peuvent étreégalid
4.2.1. Mécanismes détaillés

Ce sont les mécanismes capables de reproduireuse fiplement les processus de
combustion. Leur développement est a corréler &geprogres accomplis dans le domaine
des moyens et des méthodes de calcul. lls compddgemaximum d'espéces chimiques
susceptibles d'intervenir dans un ensemble deioéacélémentaires. Ces réactions sont
regroupées dans des sous mécanismes interdéperi@hnt€ette démarche n’est pas
envisageable car le nombre de réactions deviendiaitiement énorme, et ces réactions ne
seraient pas nécessairement toujours permisesddgnamiquement

Des progrés restent a accomplir dans la déterromatés parametres cinétiques des
constantes de vitesse a haute température, cegaspond au domaine d'étude des flammes.
Certaines données cinétiques sont parfois le edstitxtrapolations de constantes de vitesse
expérimentales, obtenues dans des réacteurs sttaua écoulement, ou la température
n'excéde pas en général 1200K. Si la constantéekse ne suit pas la loi d'Arrhénius, c'est-
a-dire si le terme préexponentiel est fonction de témpérature, I'extrapolation aux
températures de flammes peut alors s'avérer hassrdeLorsque aucune donnée
expérimentale n'est disponible, il est encore pbssi'estimer la constante de vitesse en
procédant par analogie avec des réactions du m@meeet pour lesquelles les constantes de
vitesse sont connues. Il est également possiblééterminer les constantes de vitesse par
calcul dans le cas ou la réaction implique des oubds simples [8].
4.2.2. Mécanismes réduits

lIs sont issus des mécanismes détaillés. Le sclémtique est plus simple car seules
les réactions importantes sont retenues. Ce seinialyses de sensibilité brute et élémentaire
du premier et du second ordre, qui permettent digine le mécanisme détaillé [33].
4.2.3. Mécanismes quasi-globaux et globaux

Les mécanismes quasi-globaux comportent a la foigneécanisme détaillé et des
étapes globales. L'objectif est de reproduire filisment que dans le cas du mécanisme
global les propriétés chimiques de la combustiarteaant compte par exemple de l'influence
du facteur de richesse. Les mécanismes quasi-globant intéressants pour prédire les
concentrations des espéeces majoritaires dans lanrégs gaz bralés. lls restent cependant

insuffisants pour I'analyse de la structure de fffeas dans le front de flamme.
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Dans le cas des mécanismes globaux, la réactiocoddustion se résume a un
nombre limité d'équilibres globaux (inférieur a Xlige qui rend ce type de mécanisme trés
simple d'utilisation. Cette propriété peut étreevasprofit afin d'introduire le mécanisme dans
des codes de calcul a deux ou trois dimensionsctégplexes et qui nécessitent une chimie
tres simplifiée. Les mécanismes globaux peuvent@stulés a priori, et dans ce cas les lois
de vitesse sont basées sur des relations empirigue®nt issus d'un mécanisme détaillé [34].
4.3. Procédure schématique de mise au point d’'un @&nisme chimique détaillé pour la
modélisation des flammes

Les objectifs de la modélisation de la cinétiquentue détaillée sont la mise au point
d’'un mécanisme chimique et sa validation dans deslitions les plus larges possibles. Pour
parvenir a ces objectifs, il faut :

1 Choisir un systéme réactif (flamme) le moins coopysd possible
®» Flamme monodimensionnelle stationnaire prémélangée

2 Faire I'analyse expérimental préliminaire de larflae
®» Obtention de données cinétiqgues (plus ou moindailée&s dans des conditions
expérimentales variées (richesse, pression, diytio)

» Profils de température et d’évolution des espécesurées

3 Disposer d’'un code de modélisation de flammes, cssd des bases de données
cinétiques, thermodynamiques et de transport

4 Utiliser un solveur d’équations différentielles psant
®» Maillage adaptatif

5 Comparer les résultats expérimentaux avec les taésumodélisés a partir du
mécanisme chimique postulé a priori

6 Analyser les résultats
® Calcul des vitesses globales d’évolution des espece
® Calcul des vitesses des réactions élémentaireBguges dans le mécanisme et étude de
leur influence sur la formation et/ou la disparitid'une espéce
®» Analyses de sensibilité

7 Mise au point du mécanisme (postulé en 3)

8 Analyse des chemins réactionnels principaux [32].

4.4. Théorie des flammes de prémélange laminairest monodimensionnelles
Les variables macroscopiques fondamentaux capaldesaractériser la structure

chimique d'une flamme, sont:
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* latempérature T,

» les fractions molaires; xles différentes especes i le long de la zoneiogadlle,

» la vitesse de diffusion Vi de ces mémes espéeces.

Ces variables interviennent dans les équations alethBorie des flammes
unidimensionnelles [35]. Pour que cette théoriesgriiétre formulée, il est d'abord nécessaire
de faire les hypotheses suivantes:

* le gradient des variables macroscopiques est faibiaparé au libre parcours

moyen des molécules,

* la flamme est unidimensionnelle ce qui signifie dgee variables macroscopiques

ne varient que suivant une direction parallélééolilement gazeux,

» la pression est constante le long de la zone oFawtile,

* les pertes par rayonnement sont ignorees,

» les effets de la viscosité sont négligeables,

» la diffusion thermique inverse due au gradient diecentration n'est pas prise en

compte.
Dans ces conditions, |'écriture des équations famadales de la théorie des flammes
unidimensionnelles est alors possible. Elles fotdrvenir

« [|'équation d'étais=PM /RT,

* la conservation de la masse totale (équation 1*)

» la conservation des especes (équation 2*)

* la conservation de I'énergie (équation 3*)
4.4.1.1. Conservation de la masse

L’équation de la conservation de la masse dansatedes flammes laminaires de
prémélange est traduite par la relation :

d(pVA) =0 (1*)
dz

Pour chaque espéce, I'équation peut s’écrire sofarmne :

ﬂﬁ:Ki (2%

M, dz
4.4.1.2. Conservation de I'énergie
Le bilan énergétique dans une flamme laminaire démplange est traduit par

la relation (3*) :
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AT | A

Al s A s epey Miy 9T 0 +ii(AAﬂj -2 HMK, =0
dz i Cp*4 M 'dz @ Cpdz\ dz) i Cp*

| convection: ; diffusion i conduction thermique

réactions chimiques:

Z = cordonnée spatiale

p =p(z) = masse volumique de I'écoulement gazeux

v = v(z) = vitesse d'écoulement gazeux

A=A (z) = coefficient d'expansion latérale

M; = masse molaire de l'espéce i

G; = fraction de flux massique du a I'espece i

K; = vitesse globale de réaction de I'espéce irepjeésente la somme algébrique des vitesses
de toutes les réactions élémentaires ou l'espgstampliquée

T =T (2) = température local de la flamme

Cp = capacité calorifique du mélange a pressiostaoite

Cp = capacité calorifique de l'espéce i a pressiorstzmte

A = conductivité thermique du mélange

H; = enthalpie spécifique de l'espéce i

M = masse molaire moyenne du mélange.

Vi = vitesse de diffusion de l'espéce i

L'équation (3*) fait apparaitre les termes liésaecbnvection, la diffusion et la conduction
thermique qui interviennent dans le processusatestert de matiére et d'énergie.

La vitesse de diffusion \'une espece i est définie par ses trois composanie,W; et
telles que/, = +W, +V,. @ est la vitesse de diffusion par gradient de comagah donnée

par I'approximation de Curtiss et Hirschfelder [3%) 2%% (D, coefficient de diffusion

global); la vitesse de diffusion thermique &8t calculée uniquement pour les especes légeres

.
telles que H et H: W, :%K_Tl? le terme de vitesse de correction Vc, est indépende
z

I'espece mais fonction de la position z, est iniibgbour vérifier la conservation du flux

global de diffusion et il est calculé en utilisételationV, = - >"Y, (@ +W,)[32].

i=1
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Le programme PREMIX, de la bibliotheque CHEMKINgert compte de la
conservation de I'énergie, ce qui conduit au caoulltané des profils de température et de
fraction molaire des especes mises en jeu dangdamsme.

4.4.2. Profil des températures et constantes de efise

Un des inconvénients lié aux flammes stabiliséesbsileur est I'estimation, dans
I'équation de conservation de I'énergie, des pelteshaleur au brdleur. Or la température
joue un réle déterminant dans la chimie des flamnksur cette raison, le profil de
température expérimental qui tient compte des penermiques au brileur est généralement
imposé. Dans ces conditions I'équation de condervate I'énergie n'est pas résolue ce qui
réduit de fagon importante le temps de calcul.[32]

La vitesse globale de la réactiondéuligne la contribution de la cinétique chimigue
I'étude des flammes. Son expression fait intervimsirconstantes de vitesse des différentes
réactions chimiques mises en jeu dans le mécanBares ce cas, il convient notamment de
tenir en compte de l'influence de la pression suvdleur de la constante de vitesse, en
particulier pour les réactions de décomposition madéculaire et de recombinaison
radicalaire. Pour une réaction de décompositiomaléculaire, Lindemann [36] propose le

schéma suivant:

R OfF - produits

Avec R = réactif, M = partenaire de collisionRt= réactif excité
Avec I'hypothése de I'état quasi-stationnaireplacentration du réactif excité est donné par:
e} RIM]
K2|M |+ K,

On obtient alors pour la vitesse v de la réaction:

v=K3[R*]=K—f[153[+M]—QS[R]:Kt[R]

®» a faible pression, HM] << K3 et v = K[M] [R]: la réaction est d'ordre 2 et dans ce cas,
Ki= Ko = Ky [M]

» & haute pression,.fM] >> K3 et v = KKK3/K5[R], la réaction est du premier ordre, et dans
ce cas, K= K, = KiK3/K>

®» a pression intermédiaire, I'ordre de la réactishcempris entre 1 et 2. On se situe alors

dans la zone du «fall-off» (Figure 1.10).
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ki

fall-off

pression
>

Figure 1.10: Phénomeéne du fall-off.

4.5. Utilisation de la bibliothéque de calcul CHEMHKN

L'évolution des performances des calculateurs st peogres obtenus dans la
description des mécanismes de combustion des laiinaes permettent aujourd’hui de
résoudre des systémes complexes d'équations ciestiqcorrespondant a des schémas
cinétiques détaillés comportant plusieurs centamiespeces et de réactions. Ces schémas
s'appuient sur I'hypothése que les combustibleplexes brilent suivant des successions de
mécanismes élémentaires relativement bien connilablea pour des combustibles plus
simples. Pour résoudre les systemes cinétiques,cddes de calcul performants sont
aujourd'hui disponibles, les plus utilisés, a ltewactuelle sont des programmes de la
bibliotheque CHEMKIN (ensemble de programmes ecitsFortran 77) développée par
SANDIA National Laboratoires (USA) [37]. La structuoriginale de CHEMKIN permet a
l'utilisateur, a partir de la formulation de n'innf@ quel probleme de cinétique en phase
gazeuse décrit par un systeme d'équations et paéaanisme réactionnel, de développer son
propre code de calcul en faisant appel aux divasis-programmes et utilitaires disponibles.
4.5.1. Format des données cinétiques

L'écriture des réactions du mécanisme est limitde r@actions élémentaires (ou
traitées comme élémentaires), réversibles ou irséiles, photochimiques ou non, et a celles
faisant intervenir un troisieme corps avec posgibile spécifier un coefficient d'efficacité
pour des especes particulieres. Les formalismed.idgeman, de Troe et du SRI sont
disponibles pour la description des zones de Ufll- Le format standard des données
cinétiques est celui de la loi d'Arrhenius a tieésameétres ATexp (-E/RT). Les valeurs du
facteur préexponentiel « A », de I'exposant de #atpre « n et de I'énergie d'activation
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« E »sont indiquées les unes a la suite des autres Bfgéstion de la réaction. Les unités
utilisées sont cfh mol, s, cal, K.
4.5.2. Format des données thermochimiques

Le format utilisé est celui de la NASA développé p&cBride et ses collaborateurs
[38]. Il s'agit d'un format polynomial bien adajpié calcul numérique et utilisant deux jeux de
sept coefficients. Le premier jeu dit de "haute gémature" est valide de 1000 K a 5000 K,
tandis que le second dit de "basse températureVadgte de 298 a 1000 K. Les deux
polynédmes donnent la méme valeur a 1000 K pouesolés propriétés thermochimiques. En
plus des quatorze coefficients polynomiaux pougokaespéce, la base de données fournit les
noms des especes, leur composition élémentaineckeuge électronique, une indication de
leur phase (gaz, liquide ou solide) et les domaidesvalidité des interpolations en
température [32]
4.5.3. Structure de CHEMKIN

CHEMKIN est une bibliotheque de sous programmesaleuls cinétiques en phase
gazeuse, qui comporte quatre parties principaiagerpréteur chimique INTERP, le code de
calcul TRANFIT, ainsi que les bases de donnéesnbegynamiques et de transport.
4.5.3.1. L'interpréteur chimique « INTERP »
Sa fonction est de convertir le mécanisme chimi&ueon équivalent numérique :

« illit les éléments, les especes, les réactiommichies et leurs parameétres cinétique,

» il extrait les propriétés thermodynamiques des espa@ partir de la base de données
thermodynamiques, et les stocke dans un fichiaerti@aire utilisable par les autres
modules.

L'interpréteur permet également de tenir compt@litnoméne de fall-off. Dans le cas d'une
réaction soumise au fall-off, plusieurs méthodesaleection des constantes de vitesse aux
limites basse pression ¢Ket haute pression (i sont proposées. D'une maniére générale, la
constante de vitesse dans la zone du fall-off sevpar la relation [37]:

k=K_| — |F
1+P

P est la pression réduite donnée par la relation :

_ KoM]
K

[

P

[M] est la concentration totale,

Ko est la limite basse pression de la constantetdssa:
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Ko= AoT"exp (-B&/RT)
K. est la limite haute pression de la constante @sse:
~KAL T exp (-E/RT)
F est la fonction de correction qui peut étre erge de plusieurs facons:

« dans I'expression de Lindemann [36], F = 1.

2 -1
+ dans I'expression de Troe [3%gF=|1+ logh +¢ logF
n-d(logP, +c)

avec c=-0.4a0.67.log F'
n=0.75-1.27. log F
d=0.14
etF' = (1-a). exp (-T/T) + a.exp (-T/T) + exp (-T /T)

dans ce cas, les paramétresaTl et T doivent étre définis dans le mécanisme chimique.
b T
» dans I'expression de Stewart [46]= [ aexp(—?} exp[——ﬂ daTe
c

avec: X:#
1+log’P

dans ce cas, les parametres a, b, c, d, et e dagatement étre définis dans le mécanisme

chimique.

4.4.3.2. Le code « TRANFIT »

Il permet le calcul de la viscosité des especedadmnductivité thermique et des
coefficients de diffusion binaires sous forme polynale. Le calcul est obtenu a partir du
fichier-lien issu de l'interpréteur, de la baseddanées de transport et des sous programmes
de la bibliotheque de CHEMKIN. Il compléte les infations chimiques et physiques
stockées par l'interpréteur. Tout comme l'interpuét TRANFIT crée un fichier lien binaire
qui sera utilisé par les autres codes de la bh@igue de programmes. Un fichier ASCII peut
également étre consulté pour visualiser les rdsuliea cette étape.
4.5.3.3. La base de données thermodynamiques

Elle définit pour chaque espéce i, la chaleur djgg@Cp’ , I'enthalpieH? et I'entropie
S’ ol I'exposant indique I'état standard a pression atmosphérique.

La chaleur spécifiqueCp’ est définie par un polynéme de degré 4 en fonctie la

température:
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=a, ta,T+a, T +a, T’ +a,T*

;
Par définition, I'enthalpie standard® est donnée par la relatibﬁ:J'Cp,OdT. Elle est
0

calculée a partir de I'expression polynomial€gde, soit:
0
ii_:;%i+EELT+EELT2+EELT3+EELT4+EEL
RT 2 3 4 5 T
avec R.g = enthalpie standard de formation de I'espedai.a
T Cpo .
L'entropie standards’ est donnée par la reIationS,O:J'?'dT . A partir de l'expression

0

polynomiale deCp’ , on obtient alors
S. a, InT+a, T+ G2, %T3+5T4+a7_
R i i 2 3 4 i

avec R . @ = entropie standard de formation de lI'espéceka 0

Les autres propriétés thermodynamiques selealt facilement en termes &g’ , deH°

et de . La chaleur spécifique & volume constant se lealpar la relatio€, =C -R.

L'énergie interndJ® est donnée pat® =H°— RTL'enthalpie libre standard de Gibk3®
s'écritG® =H°— TS. L'énergie libre standard de Helmholtz est défiparA® =U° - TS’[32].

Considérons un mécanisme chimique comprenant floBa@lémentaires écrites sous
la forme d'un équilibre, impliquant au total | espe chimique. D'une maniére générale, la
condition de I'équilibre s'écrit:

AG®° = -RTInKp = AH’ - TAS

avec AG° = variation d'énergie libre de la réactiati® et AS° = variation d'enthalpie et
d'entropie de la réaction a I'équilibre et Kp =stante d'équilibre de la réaction a pression
constante.

Pour la f™réaction, on a par définition,

avec
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-P, et R = pressions partielles relatives respectivementiaspeces chimiques présentes a
droite de I'équation chimique écrite sous formequllébre et aux i' espéces chimiques
présenté a gauche,

-v; et v, = coefficients stoechiométriques relatifs respeetient aux i et i' especes

chimiques présentes a droite et a gauche de liéguatimique écrite sous forme d'équilibre.

Soit Kg la constante d'equilibre pour 5 réaction. Par définition,

ne
Ke, = 11—
ncy

Dans l'approximation des gaz parfaits:
P P.

'""RT T RT

douKp,= Ke, (RT)Lv -zvi,:ex{—(AH;—Tmso)}

o]

(RT)ZVi —Zvi,

c'esta diriécj =

K.
D'autre pac, =—=U
v ()

Kairg) €t Kinyg) représentant respectivement les constante deseité€mentaires de I&"f

réaction, dans les sens directe et inverse. Dam@&anisme chimique, leur écriture est de la

forme K= AT" ex;{— :'al'j avec E énergie d'activation de la réaction.

Finalement nous trouvons:
RTD v, =D,
drch* F{—(AHO—TAS))}
ex

Kinvey =K

RT

Par conséquent, l'utilisation de la base de dontlféFshnodynamiques permet, entre
autres, de limiter la caractérisation des parammatieétiques d'une réaction chimique a la
seule connaissance de la constante de vitesserdérealans le sens directe.

Les données thermodynamiques des espéces (chpémificgie a pression constante,

enthalpie et entropie) proviennent le plus souvdsd estimations polynomiales des tables
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thermochimiques de JANAR1] et des compilations de Burdap]. Le formalisme utilisé est
celui de la NASA43].
4.5.3.4. La base de données de transport

Sa fonction est de permettre au code TRANFIT, leutades viscosités, de la
conductivité thermique et des coefficients de diffn qui interviennent dans le calcul de la
vitesse de diffusion des espéces. Six paramétm#ermu dans la base de données de
transport, suffisent pour définir les propriétés tansport. Il s'agit de la géométrie de la
molécule (monoatomique, linéaire ou non linéaide),potentiel de Lennard-Joeneg)( du
diametre moyen de collisiomy), du moment dipolaire ), de la polarisabilitéo) et de la
fréquence de collision{é)).

Plusieurs codes de cinétique chimique basés stortealisme CHEMKIN ont été
développés en paralléle par SANDIA National Labanias. Ces codes permettent de traiter
les différents types de réacteur utilisés dansdaerche: le code « PREMIXpour le brdleur
a flamme plate laminaire, Le code de calcul « PSRBt»utilisé pour simuler I'évolution du
profil de concentration des espéces en fonctiomadempérature pendant I'oxydation d'un
mélange gazeux homogene hydrocarbus@i€te dans les conditions du réacteur
parfaitement agité, tandis que le code « SENKI&sb>utilisé pour prévoir les mémes entités
pour la machine a compression rapide [5]

4.6. Code de calcul PREMIX

Comme il a été déja mentionné, pour modéliser lesnrhes laminaires de
prémélange, le code de calcul utilisé est appdtRikMIX ». Ainsi, il sera nécessaire de
donner plus d’attention & ce programme. Le pardgragui suit décrit ses fonctions et
caractéristiques ainsi que celles de programmesrseau post-traitement des résultats des
calculs.

4.6.1. Structure de PREMIX

Le code de calcul PREMIX résout le systeme d'égoatissues de la théorie des
flammes unidimensionnelles (équation 1*, 2* et 3*dessus). La méthode de résolution
numeérigue combine a la fois la méthode de Newtoorienet une méthode d'intégration dans
le temps [44]. Comme le brdleur introduit des petigermiques importantes et comme la
température joue un réle prépondérant dans la ehites flammes, le profile de température
expérimental sera introduit comme donnée d'entvéeode PREMIX, afin de se placer dans
des conditions de modélisation les plus prochesiples de celles de I'analyse expérimentale.
Dans ce cas, I'équation de conservation de I'émen{gst pas résolue ce qui présente

également l'avantage de réduire le temps de cdhfin, il faut noter que pour se lancer
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correctement, le code PREMIX a besoin dMe quatieidrs : input, meca, thermo et trans
(Figure 1.11).

Combustible

A

INPUT MECA THERMO TRANS

PREMIX
i
Calculs
1l
Résultas
* vitesses élémentaire$ * profils de fractions molaires
* analyse de sensibilité * profil de température

Figure 1.11: Schéma de fonctionnement du code de calcul PREMIX.
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Chapitre 1l Modélisation de la combustion théthanol

1. Introduction

Le premier objectif de la modélisation est de o€pire des résultats expérimentaux a
partir d’'un mécanisme chimique postulé au préaldldecomparaison entre les résultats issus
de la modélisation et les mesures expérimentalesgtale tester le mécanisme postulé dans
des conditions expérimentales bien définies. Lagsbmccord modélisation-expérience est
satisfaisant, le mécanisme est alors validé. Dansak contraire, les désaccords observés
permettent d’optimiser et d’affiner le schéma dopé¢. L’objectif final reste la volonté de
disposer d’'un mécanisme chimique plus ou moinsiltavalidé dans une gamme de
conditions expérimentales la plus large possibieggeemettant de prévoir I'évolution d’'un
systeme chimique réactif spécifique

L'objectif de ce chapitre est de donner les ciffiées méthodes et étapes d’élaboration
d’'un mécanisme cinétique détaillé de la combustionméthanol dans les conditions de
flamme laminaire prémélangée, ensuite sa validagioniui confrontant avec les données
expérimentales.

Pour cette fin, trois méthodes différentes ontditésées :

Méthode 1: elle comprend deux voies différentes de traitefnanpremiere consiste
dans l'ajout des réactions élémentaires des palesp espéces mises en jeu dans le
mécanisme de dégradation du méthanol, tandis gseclande consiste dans la modification
des constantes de vitesse des principaux sous re@EEnen se basant sur des mécanismes
bien connus dans la littérature.

Méthode 2: Elle consiste dans la mise a jour des constamtaestelsses des réactions
des principales especes mises en jeu lors de tadhgn thermique du méthanol.

Méthode 3: Elle consiste dans l'utilisation du modeéle proppsé Tan et col. [1],
pour la combustion du gaz naturel, comme modélbade ensuite son amélioration afin de

mieux interpréter les mesures expérimentales.
2. Méthode |

2.1. Modélisation par I'ajout des réactions élémeaires

L’idée de la modélisation suivant laesai (méthode |) est de prendre un mécanisme de
base pour la combustion du méthanol dans les ¢onslitles flammes de prémélange et de lui
ajouter ensuite les réactions manquantes pourilesigales especes. Le point de départ, dans
notre cas, était le modéle proposé par Timothy et sollaborateurs [2]. Ce modéle
comprend 40 especes mises en jeu dans 97 réactions.
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Chapitre 1l Modélisation de la combustion théthanol

2.1.1 Modéle 1
Le modéle nommé « Modéle 1 » est construit en ajdwdu modéle de base « Modéle
de Timothy » les réactions de KH€uivantes :

e H+HG, = HO+O 3.010E+13 0.0 1721.0[3]

e H+20,=HOG,+ 0O, 2.080E+19 -1.240 0.0[4]

e H+O;+H,0O=HG+H0 11.26E+18 -1.240 0.0[4]
La constante de vitesse de chaque réaction esédgrar I'expression d’Arrhénius modifiée :

E N . o
Rf‘r)ou « k » est le facteur de fréquence, « n » un paransfpérimental,

« Ea » I'énergie d’activation et « R » constante gaz parfaits.

k=k, T" exp

Exemple pour la réaction H + H& H,O + O: le nombre 3.010E+13 représente, &,kle
nombre 0.0 représente le parametre «n» et le roniF21.0 représente I'énergie
d’activation en calories par mole.

Le modele ainsi construit a été modélisé en utitida code PREMIX qui est un
programme de la bibliotheque CHEMKIN élaborée pamdsa Laboratories [5]. Les résultats
issus du modeéle sont comparés a ceux expérimergatemesurés par Vandooren et Van

Tigglen [6] (voir Tableau IIl.1 pour les conditivmpératoires) dans les figures 111.1 (a-d).

Tableau Ill.1 : Conditions expérimentales de I'é&uwld VVandooren et Van Tigglen [6].

Flamme Fractions molaires des réactifs Vitesse PressionTempératur,
Méthanol| Oxygene Hydrogéne Argon| d’écoulement (cm/s) (torr) (K)
Flamme 1}  0.199 0.337 0 0.464 43 40 298
Flamme 2 0.194 0.806 0 0 44 40 298
Flamme 3 0.109 0.859 0.032 0 78 40 298

D'apres la figure 1ll.1.a, il sort claire que tdatméthanol est consommeé a une distance
de 4.4 mm du brdleur. De l'autre coté, les fraddionolaires du méthanol issues des deux
modeéles sont les mémes et elles coincident avéescelesurées jusqu’a une distance du
braleur de 2 mm ensuite elles deviennent sous-éssnDe méme pour 'oxygene moléculaire,
sa vitesse expérimentale de destruction est impertusqu’a une distance de 3.9 mm du
braleur, ensuite elle commence a diminuée pourrdeeasuite constante. De 'autre coté, les
fractions molaires simulés et mesurées pous BOnt presque similaires, alors que celles
simulés deviennent plus importantes que celles resua partir d’'une distance de 3 mm du
braleur, ce qui revient a dire que les vitessescalesommation, simulées et mesurées, de

I'oxygene moléculaires sont identiques jusqu’a dissances du brileur de 3 mm et qu’a partir
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de cette distance les vitesses données par lesndedéles deviennent moins importantes que

celle mesurées.

B expérience —— Modeéle de Timothy ------ Modele 1

OH

©0,08 [~ 0,60

0,06 |-

0,55

0,04 - 0,50

Fraction molaire de O )

Fraction molaire de CH

0,02 - 0,45

0,00 L L L > L L L
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 05 00 0,5 1,0 15

Distance du brdleur (cm) Distance du brdleur (cm)

0,40

Figure lll.1.a: Comparaison ddsactions molaires des réactifs issues des modeles:

« Timothy » et « Modéle 1 ».

La figure 1ll.1.b montre que I'apparition de I'eatidu dioxyde de carbone est presque
immédiate et que les vitesses de formation de ees droduits augmentent d’'une facon trés
rapides jusqu’a des distances du brdleur de 7.5en&9 mm, respectivement pour £€
H.O, puis elles commencent a diminuer. D’autre pérgst constaté que, dans le cas du
dioxyde de carbone, I'allure du profil des fracsomolaires est en bonne concordance avec
celui donnée par expérience et que les vitessdsrdwmtion sont expérimentalement plus
importantes. Alors que dans le cas de 'eau, l&ilptes fractions molaires simulées coincide
avec celui donné par expérience pour des distateéds surface du brdleur jusqu’'a 4.5 mm
puis les deux profils dévient d’'une facon notabbs fractions molaires expérimentales

augmentent alors que celles données par les ded&lesodiminuent.
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Figure lll.1.b: Comparaison desactions molaires des produits issues des modeles:

« Timothy » et « Modéle 1 ».

Concernant les especes intermédiaires, la figufiedlmontre que l'allure des profils
des fractions molaires du monoxyde de carboneplégds et mesurées, sont identiques (les
fractions molaires augmentent pour atteindre leatsurs maximales aux environ de 3.03
mm du brdleur) et que les valeurs données pardag thodeles sont plus importantes que
celles expérimentalement mesurées. De l'autre tdt&éme figure montre clairement que
jusqu’a un distance de 4 mm de la distance du brdles profils des fractions molaires de
I'oxygéne atomique simulés sont en bonne concomlawec celui mesuré, cependant ils
(profils calculés) sont un peu décalés vers l'avédnpartie de 5.96nm de la surface du
braleur, I'expérience montre que la fraction maadte I'oxygene atomique commence a
diminuer, alors que les deux modeles prévoientstiaiglisation dans la quantité de « O ». En
plus, il faut noter que la différence entre le medk et I'expérience est plus petite que celle
entre le modele de base et I'expérience. Les m@imssrvations peuvent étre faites en ce qui
concerne le radical hydroxyle « OH ».
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B expérience  —— Modeéle de Timothy  ------ Modeéle 1

0,018

0,015

0,012 |-

0,009 -

Fraction molaire

0,006

0,003

0,000
0,0

Distance du brlleur (cm)

Figure lll.1.c: Comparaison defsactions molaires des especes intermédiairesssser modeéles :

« Timothy » et « Modéle 1 ».

D’aprés la figure 1ll.1.d, les profils calés pour I'hydrogéne que ce soit atomique ou
moléculaire sont trés différents de celui mesul@sague pour le radical méthoxy (&),
les profils issus des deux modeles sont similadrelui expérimental mais les fractions

molaires calculées sont largement supérieuredesaaksurées.

B expérience Modéle de Timothy ------ Modele 1

1,2x10"
5,0x10°
T (@)
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< 2,0x10° S
2
S 8
o 5 =
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00 s s s s s s . = 0,0
0,0 0,3 0,6 0,9 1,2 15 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5
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Figure Ill.1.d: Comparaison dedsactions molaires des espéces intermédiairesssies modeéles :

« Timothy » et « Modéle 1 ».
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2.1.2. Modéles 2,3 et 4
Le modéle nommé « Modeéle 2 » est construit en ajduu modele « Modéle 1 » les
réactions de D, suivantes :

. Hy0, =OH +OH 4792E+14  -1.323  46156.0 [1]
. OH + OH (+H0) => HO, (+H,0) K, 1.200E-10 -0.37 0.0  [3]

K 4.0E-30 0.0 0.0
Le Modeéle 3 est obtenu en ajoutant au modéle gdeftéles réactions de GBIH
suivantes:
+ CH3;OH =CH+ OH 1.565HB+ -9.28 103522.0 [7]
+ CH;OH+CH = CHO+ CH, 4.677E+05 2.328 7620 [8]

Le Modéele 4 est construit par I'ajout des réastidn radical CkHOH, ci-dessous, au
Modéle 3:
« CHs+ CH,OH = CH,+ CH,0O 2.410E+12 0.0 0.0 [7]
+ CH,CO+OH =CHOH + CO 6.930E+12 0.0 0.0 [3]

La modeélisation confirme que les trois modeles emstjons sont similaires. Les
résultats obtenus montrent que le profil des fomsti molaires du méthanol est mieux
représentée par le modéle 2 que le modéle 1, qlerd'opposé a été observé pour les profils
des fractions molaires de l'oxygéne, du dioxyde ahrbone, de l'eau, I'hydroxyde
d’hydrogéne, du monoxyde de carbone et de I'oxygaomique. De l'autre c6té, les profils
des concentrations molaires de I'hydrogéene, quesait atomique ou moléculaire, et du

radical méthoxy sont mieux représentés par le neotiéjue par celui nommé modéle 2.
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B expérience ------ Modele 1 Modeéle 2
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Figure Ill.2.a: Comparaison defsactions molaires des réactifs issues des modeles:

« Modéle 1 » et « Modéle 2 ».
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Figure Ill.2.b: Comparaison ddsactions molaires des produits issues des modeles

« Modele 1 » et « Modéle 2 ».
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B expérience ------ Modéle 1 ——Modéle 2
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Figure lll.2.c: Comparaison defsactions molaires des especes intermédiairessses modéles :

« Modele 1 » et « Modéle 2 ».
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Figure 111.2.d: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairessssee modeles :

« Modele 1 » et « Modéle 2 ».

2.1.3. Modéle 5
Le Modele 5 est la combinaison du Modéle 4 avecdastions de C§D suivantes :
e CH3OH+ G, =HO, + CHO 2.50E+12 0.0 55000.0 [7]
«  H+ CHO (+M) = CHOH (+M) K, 2.430E+12 0.515 5.000E+01  [9]

K 4.660E+41 -7.440 14080.0
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Avec les paramétres suivants de TROE:
a=0.700, T~ = 100.00, T= 90000.0, T = 10000.00
H/2.00/ H0O/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ C@2.00/ GH¢/3.00/
- O+ CHOH=O0H + CHO 1.300E+05  2.5005000.00 [4]

+  H+ CHO (+M) = CHO (+M) K, 5.400E+11 0.454  2600.00 [4]
K 2.200E+30 -4.800 5560.00

Avec les paramétres suivants de TROE:
a=0.7580, T~ =94.00, T= 1555.00, T = 4200.00
H,/2.00/ HO/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ Cg2.00/ GHg/3.00/
+ H+CHO=H+ CHOH 4.150E+07 1.6301924.00 [4]
+ CH3;+ CH;O =CH;+ CH,0O 2.409E+13 0.0 0.0 [10]
Puisque le Modele 1 donne une meilleure image d#dgpdes fractions molaires que
le Modele 2, alors les résultats du Modéle 5 secomiparés avec ceux du premier modele
(Modele 1). D'apres la figure IIl.3.a, la consomimatdu méthanol est mieux interprétée par
le Modéle 5 que par celui 1. Pour I'oxygene, le Kled5 interprete mieux les résultats
expérimentaux jusqu’a une distance de 0.8 cm dilelr ensuite l'inverse est observé;
I'expérience et le Modéle 1 prévoient une trésiégiminution dans les fractions molaires de
O, alors que le Modeéle 5 prévoit une augmentation.

W expérience ------ Modeéle 1 Modele 5 ‘

0,12 ‘
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0,00 N 1 N 1 N |r! N 1 N 1 N 1 N 1 N 1 0,40
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,0 0,3 0,6 0,9 12 15
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Figure lll.3.a: Comparaison defsactions molaires des réactifs issues des modéles

« Modele 1 » et « Modéle 5 ».
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B expérience ------ Modele 1 Modéle 5
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Figure 111.3.b: Comparaison defsactions molaires des produits issues des modeéles

« Modeéle 1 » et « Modéle 5 ».

La figure II1.3.b montre que, par comparaison aledlodele 1, l'allure des profils
donnés par le Modéle 5 pour les fractions moladle€0 et de kD sont tres proches de ceux
expérimentaux jusqu’a une distance de 1.1 et cha darface du brlleur ensuite la tendance
opposée est observée. De l'autre cété, les fractionlaires de CO sont sous estimées par le
Modéle 5 et sur estimées par le Modéele 1 alors lgseallures des profils des fractions

molaires de OH et O sont mieux représentés parael 1 que par celui 5 (Figure I11.3.c).

\ m  expérience  ------- Modele 1 ——Modéle 5 \

0,018
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Figure 111.3.c: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairesssie® modeles :

« Modéle 1 » et « Modéle 5 ».
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En plus, il semble que Modéle 5 prévoit des foaxtimolaires pour 5 H et CHO
trés erronés en le comparant au Modele 1 (Figu@d).
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Figure 111.3.d: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairesssies modeéles :

« Modéle 1 » et « Modéle 5 ».

2.1.4. Modéle 6
Le Modeéle 6 est le résultat de la combinaison duldf® 5 et des réactions suivantes
du radical CHO :

e CHg+OH= CHO+ H 4.170E+10 -0.03 8786.0 [1]
e CHz;+O,= CHO + OH 4.380E+11 0.0  14656.0 [1]
e CHp+OH= CHO +H 6.030E+12 0.0 0.0 [10]
e CHy+0O,= CHO+O0 5.000E+13 0.0  9000.0 [1]
e CH;+CO,= CHO+ CO 1.100E+11 0.0  1000.0 [1]
« CH+HO= CHO+ H 457E+14 075 0.0 [1]
« CH +CHO= CHCO + H 9.46E+13 0.0  -515.0 [1]
« CH;HCO + HCO = CHCO + CHO 7.800E+13 0.0  8440.0 [1]
« CHHCO+ Q= CHO + CO + OH 2.510E+10 0.0 0.0 [1]
« CH,HCO+0O= CHO +HCO 3.980E+13 0.0 0.0 [1]
« CHHCO+ HQ =CHO + HCO + OH 1.100E+13 0.0 0.0 [3]
« OH + CHCO = CHO + HCO 0.850E-11 0.0 0.0 [1]
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« CH,CO+0=CHO+CO 2.5E+11 0.0 1351  [4]
« H+HCO (+M) = CHO(+M) K, 1.090E+12 0.480 -260.00 [4]
ly 2.470E+24 2570 425.00
Avec les parametres suivants de TROE:
a=0.7824, T° =271.00, 1= 2755.00, T = 6570.00
Hy/2.00/ H0/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ Cg2.00/ GHe/3.00/ Ar/ 0.70/
«  HxtCO(+M) = CHO(+M) K 4.300E+07  1.500 79600.00  [4]
K 5.070E+27 -3.420 84350.00

Avec les paramétres suivants de TROE:
o =0.9320, 7" =197.00, T=1540.00, T= 10300.00
H,/2.00/ HO/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ C&2.00/ GHe/3.00/ Ar/ 0.70/
« HO;+ CH,=0OH + CHO 2.000E+13 0.000.00 [4]
La modélisation a montré que les résulthisModele 6 sont similaires a ceux du
Modéle 5.
2.1.5. Modéle 7
Le Modéle 7 est issu de la combinaison du Modeédees les réactions suivantes du
radical CHO :

- HCO+OH=CO +HO 1.000E+14 .00 0.0 [1]

. CHp+O,= HCO + OH 43600 0.0  -500.0 [11]
- CH+OH=HCO+H 3.00E+13 0.0 0.0 1] [

. CH+Q = HCO+0O @312 0.0 0.0 [12]
. CH+CQ=HCO+CO 3.40B+1 0.0 690.0 [1]

. HCO +Q=OH +CQ 2.50E-12 0.0 0.0 3]

. HCO +CH=CH+CO 2.00E+13 0.0 0.0 [10]

. O+Ch=H+HCO 8©+13 0.0 0.0 [4]

- HCO+HO=H+CO +HO 1.50E+18  -1.0 17000.0 [4]

Les résultats de la modélisation montrent que cparparaison avec le Modele 6, les
réactions ajoutées n’apportent qu'une tres légeavdifimation dans les profils des fractions
molaires des especes mises en jeu lors de la géggnathermique du méthanol.

2.1.6 Modéle 8

Le Modele 8 est issu de la combinaison du Modedeét les réactions suivantes du
radical méthyle « Ckb> :

+ CH3+ M=CH,¢+H+M 1.900E+16 0.0 91600.0 [1]
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HO/16.25/ CO/1.875/ C&8B.75/ CH/16.25/ GHe/16.25/

« CHg+M=CH+H+M 6.900E+14 0.0 82460.0 [1]
HO/16.25/ CO/1.875/ C&8.75/ CH/16.25/ GHg/16.25/

. CHyOH = CH; + OH 1.565E+46 -9.28  103522.0  [7]

« CHy+OH=CH+ H0 7.5E+06 2.0 5000.0 [1]

+ CHg+H=CH+H, 7.00E+13 0.0 15100.0 [1]

. CH,CO +OH=CH+CO, 3.100E+12 0.0 0.0 3]

. CH,CO+H =CH+CO 1.500E+04 2.8 673.0 [1]

. CHgHCO + CH, = CHCO + CH, 1.700E+12 0.0 8440.0 [1]

- CHyCO+M=CH+CO+M 8.640E+15 0.0 14400.0 [1]
H,0/16.25/ CO/1.875/ C8.75/ CH/16.25/ GHe/16.25/

. CHHCO=CH+CO 1.170E+43 -9.83  43756.0 [13]

« H+CH(+M) = CHy(+M) K, 6.00E+14 0.0 0.0 [4]

oK 1.040E+26  -2.760  1600.00

Avec les parametres suivants de TROE:
a=0.5620, T~ =91.00, T=5836.00, T = 8552.00
H/2.00/ HO/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ C&2.00/ GH¢/3.00/ Ar/ 0.70/

+ CHp+ CH, = 2CH; 2.460E+06 2.00  8270.00 [4]
« CH+H(+M) = CHy(+M) K, 1.970E+12  0.430 -370.00 [4]
Ko 4.820E+2  -2.80 590.0

Avec les paramétres suivants de TROE:
a=0.578, T =122.0, T=2535.0, T'=9365.0
H/2.00/ HO/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ C@2.00/ GHg/3.00/ Ar/ 0.70/

. O+ CHHCO =>0OH + CH + CO 2.920E+12 0.0 1808  [4]
. 0, + CHHCO => HQ+ CHs+ CO 3.010E+13 0.0 39180.0 [4]
. H+ CHHCO => CH;+H, + CO 2.050E+09  1.160 240 [4]

« OH+CHHCO=>CH+ H,0O + CO 2.343E+10 0.730 -1113.00 [4]
« HO;+ CHHCO =>CH + H,0,+ CO 3.010E+12 0.0 11923.00 [4]
+ CHs;+ CHHCO => CH+ CH;+ CO 2.720E+06 1.77 5920.00 [4]
Les résultats de la modélisation confirment la kiriié des profils donnés par le
Modeéle 8 avec ceux du Modéle 7; néanmoins une dégarestimation est observée pour
especes : H, 5 CH;O, OH et O.
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2.1.7. Modéle 9
Le Modéle 9 est construit a I'aide de I'additiorsdéactions de C#ICO suivantes au

Modele 7 :

« CH3HCO + HQ = CH:CO + KO, 1.700E+12 0.0 10700.0 14][

+ CHHCO + OH = CHCO + H,O 2.350E+10 0.73 -1113.0  [3]

+ CH3HCO + O =CHCO + OH 5.850E+12 0.0 1808.0 [3]

« CHsHCO+H=CHCO+H 4.100E+09 1.16 2405 [3]

+ CH3;HCO + @ = CH,CO + HO 2.00E+13 0.5 42200. [14]

+ CHsHCO + CH = CHCO + CH, 1.700E+12 0.0 8440.0 [1]

« CHCO+M=CHhH+CO+M 8.640E+15 0.0 14400.0 [1]

H0/16.25/ CO/1.875/ C48.75/ CH/16.25/ GH6/16.25/

+ O+ CHHCO =0H + CHHCO 2.920E+12 0.0 1808. [4]

« O+ CHHCO=>0H+CH+CO 2.920E+12 0.0 1808.0 [4]

« 0,+CHHCO=>HQ+CH;+CO 3.010E+13 0.0 39150.00 [4]

+ H+CHHCO=CHHCO + H, 2.050E+09 1.160 2405.00 [4]

« H+CHHCO=>CH+H,+CO 2.050E+09 1.160 2405.00 [4]

« OH+ CHHCO=>CH+ H,0+CO 2.343E+10 0.730 -1113.00 [4]

« HO;+ CHHCO =>CH+ H,0,+ CO  3.010E+12 0.0 11923.00 [4]

« CH3;+ CHHCO =>CH + CH;+ CO 2.720E+06 1.770 5920.00 [4]

+ H+CHCO (+M) = CHHCO (+M) K, 4.865E+11 0.422 -1755.00 [4]

Kk 1.012E+42 -7.63 3854.0

Avec les parametres suivants de TROE:
a=0.465, T  =201.0, T=1773.0, T'=5333.0

H/2.00/ HO/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ Cg2.00/ GHe/3.00/ Ar/ 0.70/
De méme que précédemment, les résultats de ce ensdst trés proches de ceux

issus du Modeéle 7.
2.1.8. Modele 10

Le Modele 10 est le résultat de la combinaison doddle 7 avec les réactions

suivantes de CO, GO
« CH,+O=CO+H+H
« CH,+O=CO+H
¢« CH+ O =CO + H
e CH;+O,=CO;+H+H

60E+13 0.0
3.00E+13 0.0

1.600E+12 0.0
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. CH,+ 0= CO + HO 1.870E+10 .00 -1000.0 [1]
« CH,+0,=CO+OH+H 8.640E+10 0.0  -500.0 [1]
. CH+0O=CO+H 5.7E+13 00 0.0 [1]
. CH+0,=CO +OH 43602 0.0 0.0 [12]
.« CH+OQ=H+0+CO 6.5002+ 0.0 0.0 [12]
. CH+O®=H+CO 6.500E+12 0.0 0.0 [12]
- CH,CO+M= CH+CO+M 3.600E+15 0.0 59270.0 [16]
H0/16.25/ CO/1.875/ C8.75/ CH/16.25/ GHe/16.25/
. CH,CO+0O=CH+CO, 1.760E+12 0.0 1349.0 [17]
. CH,CO+OH=CH+CQ, 3.100E+12 0.0 .00 3]
. CH,CO+H=CH+CO 1.500E+04 .82 673.0 [1]
+ CHyCO+M=CH+CO+M 8.640E+15 0.0 14400.0 [1]
H,0/16.25/ CO/1.875/ C&B.75/ CH/16.25/ GHg/16.25/
. CHHCO=CH+CO 1.170E+43-9.83  43756.0 [13]
. O+ CO(+M) = CO(+M) K, 1.800E+10 0.0  2385.0 [4]
Ko 6.020E+14 0.0  3000.0
H/2.00/ G/6.00/ H0O/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ CgI3.50/ GHe/3.00/ Ar/ 0.50/
. CH,+ CO(+M) = CHCO(+M) K, 8.100E+11  0.500 4510.0 [4]
K 2.690E+33  -5.110 7095.0

Avec les parametres suivants de TROE:
a=0.5907, 7" =275.00, 1= 1226.00, T = 5185.00

H/2.00/ HO/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ C&2.00/ GHe/3.00/ Ar/ 0.70/

« CO+0O(*M)=CQ(+M) Ko 1.800E+10 0.0 2.384E+089]
Ko 1.550E+24  -2.79 4.191E+03

H/2.5/ H,O/12/ Ar/0.87/ CO/1.9/ C&3.8/

De méme que pour les deux modeles précédents, delendonne des fractions
molaires trés proches de ceux données par le Motlée qui signifie que les réactions
ajoutées dans les trois derniers modeles n’ontraaffat.

En résumé, on peut dire que cette premiere méthedpermet pas d’améliorer le
mécanisme de base, alors il faut recourir & une anéthode.

2.2. Modélisation par modification des sous-mécames
L'idée de ce chemin est la modificatdes constantes de vitesse des réactions des
especes suivante$iO,, H,0O,, CH30H, CH,OH, CH30, CH,O, CHO, CHgz, CH3HCO et
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CO, COy,), dans chacun des modéles obtenus par le preiméenio, par celles proposées
dans les modéles de Tan et ses collaborateurddg1Zhao et al. [9], de Dagaut et al. [18] et
celui de Dove et Warnatz [19].
2.2.1. Modifications du Modele 1
2.2.1.1. Modele 1-1

Ce modele est obtenu en remplagantdnstantes de vitesse des réactions de HO

ci-dessousdu Modele 1 par celles du modele de Tan et sésbavhteurs [1]

- HO,+OH=HO + O, 2.800E+13 0.0  -497.0 3]

- HO,+0=0H+Q 1.810E+13 0.0 -400.0 [1]

- H+HO, =H,+ 0, 4.280E+13 0.0 1411 3]

«  HO»+ HO, = H,0; + O, 4.075E+02 3.321 1979.0 [1]

. CO+HQ =CO,+ OH 1.500E+14 0.0 23660 [10]
 CHs+ HO,= CHs+ H,0» 1.122E+13 0.0 246410  [20]

« CHy+ O, = CH; + HO, 4.040E+13 0.0  56913.0  [10]

Les figures lll.4 (a a d) présentent la comparaisaine les résultats de la modélisation
(le modele de base «Timothy», le Modéle 1 et le #&edl-1 et ceux obtenus
expérimentalement. De la Figure 1ll.4.a, il sodi@ que le profil des fractions molaires du
méthanol, donné par le Modele 1-1, est trés proeheelui issu de I'expérience, tandis que,
dans le cas de I'oxygéne moléculaire, une Iégeréiaration est observée pour le Modele 1
en le comparant au Modele 1-1. De l'autre coté&eut observer que les courbes d'évolution
des fractions molaires du dioxyde de carbone dda données par le Modéle 1-1 sont trés
proches a ceux du Modéle 1; tandis que les frastimolaires de l'oxygene atomique, le
radical hydroxyle, I'hydrogéne atomique, I'hydrogi@noléculaire et le radical méthoxy sont
sous-estimées. Aussi un petit décalage dans lesdpianonoxyde de carbone et du radical

méthoxy peut étre observé.
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Figure lll.4.a: Comparaison defsactions molaires des réactifs issues des modeles
« Modéle 1 » et « Modéle 1-1 ».
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Figure lll.4.b : Comparaison dédsactions molaires des produits issues des modéles
« Modele 1 » et « Modéle 1-1 ».
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Figure lll.4.c: Comparaison defsactions molaires des especes intermédiairesssses modéles :
« Modele 1 » et « Modéle 1-1 ».

B expérience Modéle de Timothy ------ Modele 1 Modeéle 1-1
6,0x10°
- 1,2x10"

— o o,
D 4,0x10° -

T - 8,0x10° 5
(0]

o u 3
2 I o
< ©
o | OJ/N 4 B ___ °
S £
S 2,0x10° = c
2 , - 4,0x10° S
= 51
© - ] ©
[T - L

u
u
L \
p L_IEERNN
0,0 A TR WU RS PR I R S - o ¥}
00 03 06 09 12 15 g0 01 02 03 04 05

Distance du braleur (cm) Distance du brdleur (cm)

Figure Ill.4.d : Comparaison desactions molaires des especes intermédiairessser modéles :
« Modéle 1 » et « Modéle 1-1 ».
2.2.1.2. Modele 1-2

Ce modele est le résultat du remplacement desamirstde vitesse des réactions de

HO, du Modele 1 par celles du modele de Zhao et d&sbooateurs [9]:
« H+Oy(+M) = HO(+M) K, 1.475E+12 0.60 0.0E+00 [10]
oK 6.366E+20 -1.72 5.248E+02
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Avec les paramétres suivants de TROE:
a=0.8, T =1E-30, T=1E+30
H/2.0/ HO/11 / Q/0.78/ CO/1.9/ CQ3.8/

e HO,+H=H+0, 1.66E+13 0.0 0.823E+03 [10]
- HO,+H=OH + OH 7.079E+130.0 2.950E+02 [3]
. HO,+0=Q+OH 3.250E+13 0.0  0.000E+00 [9]

+ HO,+OH=HO + O, 2.800E+13 0.0 708+02 [3]

. CO+HG=CO+ OH 3.010E+13 0.0 2.300E+04 [21]
« CH3+HO,=CH, + O, 3.160E+12 0.0 OGDE+00 [10]

Les résultats du Modéle 1-2 sont presque simil@resux du Modéle 1-1, néanmoins
ce dernier surestime d'une facon tres légere &sidns molaires de monoxyde de carbone,
de I'nydrogene moléculaire et des radicaux « Oldt B».
2.2.1.3. Modéle 1-3

Ce modéle est obtenu en remplacant les constaaeteisedse des réactions de Hdd
Modéle 1 par celles qui se trouvent dans le mépaiproposé par Dagaut et ses

collaborateurs [18]:

. HO,+OH=HO+0,  2.89E+13 0.0  -497.0 3]
« H+HO=Hp+ O, 4.28E+13 0.0 1411.0 3]
- H+HO,=OH + OH 7.08E+13 0.0 I00. 3]

« CH;+ O,=CHz+ HO, 4.04E+13 0.0 56913.0 [10]
Ce Modele donne des résultats tres proches dedietvtodele 1-2 pour la majorité
des espéces, a I'exception de I'hnydrogéne (moliéeuket atomique) dont les fractions
molaires sont surestimées.

2.2.1.4. Modele 1-4
Ce modele est issu du remplacement des constamtetedse des réactions de Hil

Modéle 1 par celles do modéle de Dove et Warn&f [1

- H+HO,=OH + OH 15E+14 0.0 400 [16]
« H+HO=H+ O 2.5E+13 0.0 694 [16]
- O+HOB=0OH+Q 2.0E+13 0.0 0.0 [16]
. OH+HO=H,0+0  2.0E+13 00 0.0 [16]

Les résultats du Modele 1-4 sont trés proches d& de Modéle 1-3, sauf que la
fraction molaire du radical méthoxy dans le premmerdéle est plus importante que celle

donnée par le second.
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2.2.2. Modifications du Modéle 2
2.2.2.1. Modele 2-1

Ce modele est obtenu en remplagaténstantes de vitesse des réactions de HO
et de HO, ci-dessous,du Modéle 2 par celles du modéle proposé par Tarsest

collaborateurs [1]:

e H0;+H=HO + H, 1.700E+12 0.0 3750.0 [3]
« H)O,+0O= HQ+OH 2.800E+13 0.0 6400.0 [16]
012 B expérience —— Modeéle de Timothy------ Modele 2 —— Modéle 2-1 070

0,10 -

OH

©0,08 [~ 0,60
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Figure ll1.5.a: Comparaison desactions molaires des réactifs issues des modeles
« Modele 2 » et « Modéle 2-1 ».

Les résultats de la modélisation, présentés demdigures 111.5. (a a d) montrent
clairement que les résultats expérimentaux sonxrirgerprétés par le Modéle 2-1 que par le
Modéle 2 et que les profils des fractions moladesnéthanol, de I'oxygene moléculaire, du
dioxyde de carbone et de I'eau, issus des model@smothy et Modéle 2-1, sont similaires
(Figures lll.5.a et b). De l'autre coté, les fraas molaires de OH, O, H,,Ht CHO
calculées a I'aide du modeéle 2-1 sont largementieneés que celles calculées par le modéle
de Timothy (Figures 1l1.5.c et d).
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Figure 111.5.b: Comparaison desactions molaires des produits issues des modeles
« Modéle 2 » et « Modele 2-1 ».

B expérience —— Modéle de Timothy ------ Modéle 2 —— Modeéle 2-1

0,020

0,016

0,012

0,008

Fraction molaire

0,004

0,000

Distance du brdleur (cm)

Figure I11.5.c: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairesssies modeles :
« Modéle 2 » et « Modéle 2-1 ».
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B expérience Modéle de Timothy------ Modeéle 2 Modéle 2-1

1,2x10”

1,2x10*

9,0x10°

etH

2

5

8,0x10°

6,0x10°

5

4,0x10°

Fraction molaire de CH 0

Fraction molaire de H

3,0x10°

- . . . . . . . . T 0,0
00 03 06 09 12 15 900 01 02 03 04 05

Distance du brdleur (cm) Distance du brdleur (cm)

Figure I11.5.d: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairesssies modeéles :
« Modéle 2 » et « Modele 2-1 ».

2.2.2.2. Modéles 2-2, 2-3 et 2-4
Pour I'obtention de Modeéle 2-2, lesmstantes de vitesses des réactions, ci-dessous,
de HGQ et HO,du Modele 2 ont été remplacées par celles de ghab [9]:

« HO, + HO, = H0,+ O, 1.300E+11 0.0 -1.6293E+03  [22]
« H,O(+M) = OH + OH(+M) K, 2.951E+14 0.0 4.843E+04 [23]
oK 1.202E+17 0.0 4.550E+04 [16]

Avec les parametres suivants de TROE:
a=0.5T =1E-30, T=1E+30
H/2.5/ HO/12/ CO/1.9/ CQ3.8/
+ HO,+H=HO + OH 2.410E+13 00. 3.970E+03 [10]
Pour I'obtention de Modeéle 2-3, lemstantes de vitesses des réactions, ci-dessous,
de HQ et HO,du Modéle 2 ont été remplacées par celles de Dagaes collaborateurs
[18]:
« HO; + HO,= H0,+ O, 1.30E+11 0.0 -1630.0 [22]
+ OH+ OH(+M) = HO,(+M) K,  7.22E+13 -0.4 0.0 [24]
Ko 0.22110E+2 -0.76 0.0
Avec les parametres suivants de TROE:
o = 0.50000E+00, T =0.10000E+09, E0.10000E-05
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HO/16.25/ CO/18.75/ C48.75/ CH/16.25/ H/2.5/

« H,0,+ H=HO+H, 1.70E+12 0.0 3750.0 3]
- H,0,+0=HQ+OH 2.80E+13 0.0 6400.0 [16]
«  CHs+ HO,= CHs+ H,0; 1.12E+13 0.0 24641.0 [20]

Le Modeéle 2-4 est le résultat du remplacement dastantes de vitesse des réactions de HO
et HO,, ci-dessous, du Modéle 2 par celles de Dove eh®{a[19]:

+ HO, + HO, = H,0, +O, 2.0E+12 0.0 0 [16]
+ Hp+HO, = H,0, + H 7.3E+11 0.0 18684 [24]
+ Hy0, +H=HO + OH 1.0E+13 0.0 3588 [16]
. Hy0, + O =HGQ + OH 2.8E+13 0.0 6411 [16]
+  H,0,+ OH = KO + HO; 7.0E+12 0.0 1435 [16]

Les résultats de la modélisation ont confirmé Iailarité des fractions molaires
calculées par ces trois modéles avec celles domagds Modéle 2-1.
2.2.3. Modifications du Modéle 3
2.2.3.1. Modeles 3-1, 3-2 et 3-3

Le premier modele (Modele 3-1) est le résultatrelmplacement des constantes de

vitesse des réactions de H®L,0, et CHHOH du Modéle 3 par celles de Tan et al. [1] :

« CHOH+HG = CHOH + H0, 6.300E+12 0.0 19360.0 [1]
+ CHzOH+ OH = CHOH + H,O 4.532E+11 0.33 1060 [1]
+ CH3OH+ OH = CHO + H,0O 3.629E+11 0.7 5868.0 [1]
+ CH3;OH+ O = CHOH + OH 1.630E+13 0.0 5030.0 [25]
+ CHOH+H= CHOH+ H, 4.000E+13 0.0 6100.0 [16]
+ CH3OH+ CHO = CHO + CHO 1.549E+12 0.0 79570.0 [1]
+ CH3OH + CH = CHOH + CH, 3.566E+11 0.0 8663 [8]

Le second modele (Modele 3-2) est le résultat eduptacement des constantes de
vitesse des réactions des mémes especes pardelésmo et ses collaborateurs [9].
«  OH+CHy(+M) = CH;OH(+M) K, 2.790E+18 -1.43 1.330E+(3]

k 4.000E+36 -5.920 3140.00
Avec les paramétres suivants de TROE:

a=0.4120, T° = 195.0, T= 5900.00, T = 6394.00

H,/2.00/ HO/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ C&2.00/ GH¢/3.00/
Alors que le troisieme modele (Modeld)3est le résultat du remplacement des

constantes de vitesse des réactions des mémessegagcelles Dagaut et al. [18]:

. CH;OH (+M) = CH + OH (+M) K,, 1.90E+16 0.0 91730.0 [18]
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Ko 0.29500E+45 -0.735E+01 0.95760E+05
Avec les paramétres suivants de TROE:
o = 0.41400E+00, T = 0.27900E+03, ‘E 0.54590E+04, T= 0.10000E-09
« CH3;0OH+CH;=CH3;0+CH, 4.68E+05 2.3 12764.0 [18]
Les résultats des trois modeles Modle 3-2 et 3-3 sont similaires a ceux du
Modele 3 sauf que les fractions molaires de OH;1(H, et CHO sont plus importantes.
2.2.3.2. Modele 3-4
Ce modele est issu du remplacementcdestantes de vitesse des réactions des

especes HE H,O, et CHOH par celles du modele de Dove et Warnatz [19]:

+  CHyOH + HO,= CH,OH + HO, 6.31E+12 0.0 428 [19]
. CHgOH + H = CHOH + H, 4.0E+13 0.0 6100 [16]
. CHOH + O = CHOH + OH 1.0E+13 0.0 4689 [19]
+  CHyOH + OH = CHOH + H,0 1.0E+13 0.0 1700 [19]

Les résultats de la modélisation mortopre , par comparaison avec le Modeéle 3-3,
une meilleure concordance est observée entre kefdspdes fractions molaires issus du
Modele 3-4 et ceux de I'expérience sauf pour I'ngéne moléculaire (Figures 1ll.6.a a d).
Cependant, il faut noter que ce modéle sous-estmdractions molaires du dioxyde de

carbone et de I'eau, surtout pour les grandesmdistade la surface du brileur.
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Figure 1ll.6.a: Comparaison desactions molaires des réactifs issues des modeles
« Modele 3-3 » et « Modéele 3-4 ».
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Figure 111.6.b: Comparaison desactions molaires des produits issues des modeles
« Modéle 3-3 » et « Modéle 3-4 ».
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Figure 111.6.d: Comparaison defsactions molaires des especes intermédiairesgsses modeéles :
« Modele 3-3 » et « Modele 3-4 ».

2.2.4. Modifications du Modeéle 4
2.2.4.1. Modele 4-1
Ce modele est le résultat du rempla&rdgrdes constantes de vitesse des réactions des
especes HE H,O,, CH;OH et CHOH dans le Modele 4 par celles proposées dans deleo
de Tanetal. [1]:

+ CHy+OH= CHOH +H 4.280E+140.54  1978.0 [1]
. CH,OH+H=CHO + H, 3.0E+13 0.0 0.0 [16]
«  CH,OH + O, = CHO + HO, 2.168E+14 0.0 4690.0 [1]

D’aprés les résultats trouvés, il sort claire qae modifications n’apportent aucune
amélioration dans les profils des fractions mokde toutes les especes.
2.2.4.2. Modele 4-2

Le remplacement des constantes deseteles réactions des especes,, HBO,,
CH3;OH et CHOH dans le Modéele 4 par celles proposées dans d&lmale Zhao et al. [9] a
pour résultat le Modéle 4-2:

. CH,OH + H = CH+ OH 9.635E+130.00 0.0 [10]
. CH,OH + HCO = CHOH + CO 1.000E+13  0.000.0 9]
- CH,OH + HCO = CHO + CHO 1.500E+13 0.00 0.0 [26]

- H+CHOH (+M) = CHOH (+M) K, 1.055E+12 050  8.6E+01 [7]

Ko 4.360E+31 -4.650 5080.00
Avec les paramétres suivants de TROE:
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a=0.600, T~ =100.00, T=90000.0, T=10000.0

H/2.00/ HO/6.00/ CH/2.00/ CO/1.50/ C&2.00/ GHg/3.00/
+ CH3OH+H=CHOH+H, 3.200E+13 0.06.095E+03 [7]

Les résultats de la modélisation montrent quesdarcas des réactifs, le profil des
fractions molaires du méthanol issu du Modéle 4s@ stmilaire a celui donné par le
Modele 4-1, alors que le profil des fractions m@side 'oxygéne moléculaire, dans le
cas du nouveau modele, est encore plus éloignéxjetience (Figure I11.7.a).
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Figure Ill.7.a: Comparaison desactions molaires des réactifs issues des modéles
« Modéle 4-1 » et « Modéle 4-2 ».

Dans le cas des produits et des especes interinegdides résultats expérimentaux sont

mieux représentés par le Modéle 4-1 que par le Moti2 (Figures 111.7.b a d).
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Figure 111.7.b: Comparaison desactions molaires des produits issues des modeles
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« Modéle 4-1 » et « Modéle 4-2 ».
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Figure IIl.7.d: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairesssies modeéles :
« Modéle 4-1 » et « Modéle 4-2 ».

2.2.4.3. Modéles 4-3 et 4-4
Le premier modele (Modele 4-3) est idsuremplacement des constantes de vitesse
des réactions des espéces,HB8,0,, CH;OH et CHOH dans le Modéle 4 par celles
proposeées par le modele de Dagaut et ses collabosdil8] :
« CHs;+ OH = CHOH+H 1.99E+19 -1.7 11157.0 [18]
« CHOH(+M) = CH,OH + H(+M) K, 2.69E+16 -0.1 98940.0 [18]
K 0.234E+41 -0.633E+01 0.10310E+06
Avec les parametres suivants de TROE:
o =0.77300E+00, T = 0.69300E+03, E 0.53330E+04, T=0.10000E-09

«  CHsOH + Oy= HO, + CH,OH 2.05E+13 0.0 44910.0 [7]

. CHOH + O = CHOH + OH 1.63E+13 0.0 5030.0 [25]
+  CHyOH + HO,= CH,OH + HO, 4.82E+10 0.0 12880  [18]
. CHsOH + HCO = CHOH + CH0 9.69E+03 2.9 13120.0 [18]

- CHyOH + CHO = CHOH + CHOH 3.01E+11 0.0 4070.0 [7]

. CH,OH + O = CHO + OH 4.22E+13 0.0 0.0 [7]

. CH,OH +H =CHO + H, 3.00E+13 0.0 0.0 [16]
. CH,OH + OH = CHO + H,0 241E+13 0.0 0.0 [7]

- CH,OH + HCO = CHO + CHO 1.50E+13 0.0 0.0 [26]
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Alors que le deuxieme modéle (Modeéle 4-4) est desultat du remplacement des
constantes de vitesse des réactions des mémessegadcelles de Dove et Warnt9]:

« CHOH+H=H+CHO 3.0E+13 0.0 0.0 [16]

+ CH),OH + Q= HO,+ CH,0 1.0E+13 0.0 7177 [19]

Les résultats de la modélisation confirment questaplacement de ces constantes de
vitesse n’apporte aucune amélioration que ce smisdes profils ou dans les valeurs des
fractions molaires des especes.

2.2.5. Modifications du Modeéle 5
2.2.5.1. Modéles 5-1 jusqu’a 5-4

Ces modeles sont obtenus en remplacant les coestdatvitesse des réactions des
especes HE H,O,, CHOH, CHOH et CHO du Modele 5 respectivement par celles du
modele de Tan et al. [1], Zhao et al. [9], Dagauale [18] et Dove et Warnatz [19]. Les
courbes d'évolution des fractions molaires donrmggsces quatre modéles présentent les
mémes allures que celles issues du Modéle 5; ere,oles fractions molaires obtenues
admettent des valeurs presque comparables. Un boorda entre les résultats de la
modélisation et ceux issus de I'expérience estrgbsseulement pour le méthanol.

2.2.6. Modifications du Modele 6
2.2.6.1. Modéle 6-1

Ce modele est issu du remplacement des constaptestatse des réactions des

especes HE H,O,, CH;OH, CH,OH, CH;0O et CHO du Modele 6 par celles de Tan et al [1].

. CHz+0O =CHO +H 6.80E+13 0.0 0.0 [1]
. CHO+M= HCO+H+M 1.260E+1®.0  77898.0 [1]
H0/16.25/ CO/1.875/ C&8.75/ CH/16.25/ GHe/16.25/

. CH,0 + HO, = HCO + HO; 4.00E+12 0.0 116650 [1]

. CH,O + OH = HCO + HO 1.716E+09 1.18 -447.0 [1]

. CH,O + 0 =HCO + OH 1.807E+18.0  3088.0 [1]
. CHO+H=HCO +H 1.260E+08 1.62 7@D [1]

. CH,0 + 0, = HCO + HQ 2.040E+13 0.0 39000 [27]
. CH,O+CH =HCO +CH 4.090E+12 0.0 8843.0  [3]

Les courbes d'évolution des fractionslaires du Modele 6 et du Modéle 6-1
présentent la méme allure. Les résultas obtenuslesualeux modéles sont presque similaires
sauf que les fractions molaires des espéces OH{ @t H, du Modele 6-1 sont plus
importantes que celles données par le Modele @obgparaison entre les résultats simulés et

ceux expérimentaux est insatisfaisante pour la m@jdes espéces sauf pour le méthanol.
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2.2.6.2. Modéle 6-2
Le Modéle 6-2 est le résultat du reaapment des constantes de vitesse des réactions
des espéces HOH,O,, CH;OH, CH,OH, CH;O et CHO du Modeéle 6 par celles de Zhao et

al [9]:

+ HCO+HCO=CHO +CO 3.000E+13 0.00 O00O. [28]

+ CHO+M=HCO+H+M 3.300E+39 6.3 9.990E+04 [26]
H,/2.5/ H,0/12.0/ CO/1.9/ C&¥3.8/ Ar/0.7/

+ CHO+M=CO+H+M 3.100E+45 -8.00 AFE504 [9]
H/2.5/ H0/12.0/ CO/1.9/ C&3.8/ Ar/0.7/

« CHO+H=HCO+H 5.740E+07 1.90 .74B6E+03 [29]

+ CH,O+ OH=HCO +HO 7.820E+07 1.63 -1.0568+  [30]

+ CH,O+O,=HCO +HQ 5.080E+14 0.00 46304 [31]

+ CH)O + HQ, = HCO + HO, 4.110E+04 2.50 1.021E+04 [32]

+ CH)O+CH=HCO +CH 3.636E-06 5.42 9.980E+ [33]

« CH3;+ 0O, =CHO + OH 3.740E+11 0.00 1.4640E+04  [21]

Les résultats de la modélisation montrent ques darcas des réactifs, une meilleure
concordance est obtenue entre I'expérience et ldéMo6-2 (Figures 111.8.a). Pour les
produits, le Modeéle 6-2 apporte une améliorationrde dioxyde de carbone (I'allure et
les valeurs des fractions molaires sont mieux [métées), alors qu’il dévie encore le
profil des fractions molaires de ,8 (Figures 111.8.b). Dans le cas des espéces
intermédiairesyne mauvaise concordance est observée entre leldedet I'expérience, sauf
pour I'hydrogéne, atomique et moléculaire, ou umeéleoration nette est observée par

comparaison avec le Modele gRigures I11.8.c et d)
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Figure I11.8.a: Comparaison desactions molaires des réactifs issus des modeéles :

Figure 111.8.b: Comparaison defsactions molaires des produits issus des modeles :
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Figure 111.8.c: Comparaison defsactions molaires des especes intermédiairesssser modéles :
« Modele 6-1 » et « Modéle 6-2 ».
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Figure 111.8.d: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairesssies modeéles :
« Modéle 6-1 » et « Modéle 6-2 ».
2.2.6.3. Modele 6-3

Le Modéele 6-3 est le résultat du reaapment des constantes de vitesse des réactions

des espéces HPH,O,, CH;OH, CHOH, CHO et CHO du Modéle 6 par celles de Dagaut
et ses collaborateurs [18]:

. CHO+M=HCO+H+M 6.14E+15 .00 76909.0 [18]
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HO/16.25/ CO/1.875/ C&B.75/ CH/16.25/ H/2.5/

- CHO+M=CO+H+M 2.80E+15 0.0 638D0. [18]
HO/16.25/ CO/1.875/ C&8.75/ CH/16.25/ H/2.5/
. CH,O + ;= HCO + HOQ 2.04E+13 0.0 39000.0 [27]
. CHO + 0 =HCO + OH 1.81E+13 0.0  3088.0 [18]
« CH,O +H=HCO +H 5.73E+07 1.9 2M40 [18]
. CH,O + OH = HCO + HO 3.40E+09 1.2 -447.0  [18]
. CH,O + HO,= HCO + HO; 1.37E+04 2.5 10210.0 [18]
. CHO + CHy= HCO + CH, 4.09E+12 0.0 8843.0 [3]
« CH;+OH=CHO +H 7.39E+14 -1.1 14%61.  [18]
« CHgz+ O,= CH,O + OH 1.85E+12  0.020270.0 [34]
. CHs+ CHO = CHy+ CH,0 241E+13 00 0.0 [10]
« CHg+ CHOH = CH,+ CH,0 2.41E+12 0.0 0.0 [7]

Par comparaison avec le Modele 6-2, le Modéle @eéhne une meilleure
interprétation de résultats expérimentaux dansasedes réactifs (Figure 111.9.a). Dans le cas
des produits, les fractions molaires de ,Qévues par le Modele 6-3 sont plus proches
(allure et valeur) a celles expérimentales alors kjnverse est observé pour I'eau (Figure
[11.9.b). Pour les espéces intermédiaires, aucune améliorata été obtenue en utilisant le
Modéle 6-3 ((Figures 111.9.c et d)).
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Figure Il1.9.a: Comparaison desactions molaires des réactifs issues des modéles
« Modéle 6-2 » et « Modéle 6-3 ».
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Figure 111.9.b: Comparaison desactions molaires des produits issues des modeles
« Modéle 6-2 » et « Modéle 6-3 ».
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Figure 111.9.d: Comparaison desactions molaires des espéces intermédiairesessdes modeéles :
« Modéle 6-2 » et « Modéle 6-3 ».

2.2.6.4. Modéle 6-4
Le Modéle 6-4 est issu du remplacenakst constantes de vitesse des réactions des

especes HE H,O,, CH;OH, CHOH, CHO et CHO du Modéle 6 par celles de Dove et
Warnatz[19] :

« CH,O +H = H+ HCO 25E+13 0.0 3995 [16]
.+ CH,O + O =HCO + OH 3.5E+13 0.0 3517 [19]
. CH,O + OH = HCO + HO 3.0E+13 0.0 1196 [16]

. CH,O + HO, = HCO + HO, 2.0E+11 0.0 8000 [19]

. HCO+HQ=CHO + 0O, 1.0E+14 0.0 3000 [19]

Les résultats du Modele 6-4 sont tréxipes a ceux du modéle 6-3, cependant, il faut
noter que le premier modeéle fait apparaitre leeesp OH, O, B H et CHO en quantités
plus importantes que celles du Modele 6-4.

2.2.7. Modifications des autres modeles

Dans le but d’améliorer la concordamcere les résultats expérimentaux et ceux
simulés, les constantes de vitesse des réactiomsaukees modéles (Modéle 7 jusqu’au
Modéle 10) ont été remplacées par celles de Tah ft], celles de Zhao et al. [9], celles de

Dagaut et al. [18] et par celles de Dove et Warfitl®}. Cependant aucune amélioration n’a
été observée.
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3. Méthode I

L'idée de cette méthode est de démarrer avec uramigdne de base bien connu
(mécanisme de Timothy et ses collaborateurs) efitensiettre a jour les constantes de vitesse
de ses principales réactions. Les modeéles aingnabt seront comparés aux résultats
experimentaux
3.1. Modéles II-1 et II-2

Le premier modele est issu de la mise & jour dastantes de vitesse des réactions du
radical méthoxy (CkD):

« CHs+ HO,= CH:O + OH 2.41E+100.80 -2.33E+03  [35]
« CH3+O,=CH;O0+0 1.99E+18-1.60 2.92E+04 [10]
« CH3;O+ G=CHO + HO, Double 9.03E+13 0.0 .2CE+04 [36]
« CH3:O0+ OG,=CHO + HO, Double 2.20E+10 0.0 1.75E+03

« CH30H + OH =CHO + H,O 1.00E+06  2.104.97E+02 [37]
. CHOH+H=CHO + H, 8.00E+12 0.0 6.10E+03  [16]

Le second modele est issu de la mise a jesicdnstantes de vitesse (Modeéle 1I-1) des
réactions et du monoxyde de carbone (CO)
« CO+HQ=CO,+OH 3.01E+130.0 23000.0 [38]
«+ CO+OH=CQ+H 2.236+0 1.9 -1.16E+03 [9]
Les résultats des deux modéles sont similaie=ux du modéle de base.
3.2. Modéle II-3
Ce modele est issu de la mise a jour des constal@evitesse (Modele II-2) des

réactions de C§OH:

. CH:OH + H=CHOH + H 3.20E+13 0.0 6.10E+03  [16]

+  CHOH + CHy= CH,OH + CH, 3.19E+01 3.20 E103 [7]

. CHsOH(+M) = CHy+ OH(+M) K, 2.79E+18 -1.40  1.33E+03[4]
Ko 4.00E+36 -5.92  3.14E+03[4]

Avec les parametres suivants de TROE:
0=0.412, T" =1.95E+02, T=5.90E+03, T =6.39E+03
H,/2.0/H,0/6.0/CO/1.5/CQ@2.0/CHy/2.0/
+  CH3OH(+M) = CH,OH + H(+M) K, 1.06E+12 0.50 8.60E+01[4]
Ko 4.36E+31 -4.65 5.08E+03[4]
Avec les parametres suivants de TROE:
a=0.6, T =1.00E+02, T=9.00E+04, T =1.00E+04
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H,/2.0/H,0/6.0/CO/1.5/CQ@2.0/CHy/2.0/
+ CH3;OH + HCO = CHOH + CH0O 9.64E+03 2.9 1.318+0 [7]
« CH;OH + HCO =CHOH + CO 1.00E+13 0.0 0.0 [9]
La confrontation des résultats du Modele 11-3 azegx du Modéle II-2 montre que, dans
le cas des réactifs et des produits, le premierébeodonne une meilleure concordance avec

les résultats expérimentaux (Figures 111.10.a edlrs que la tendance opposée est observée

pour les especes intermédiaires (Figures I11.10d).e
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Figure 111.10.a: Comparaison desactions molaires des réactifs issues
« Modele 1I-2 » et « Modele 1I-3 ».
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B expérience —— Modele 1I-2 —— Modéle 11-3
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Figure 111.10.c: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairesssse® modeles :
« Modele 1I-2 » et « Modele 1I-3 ».
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Figure 111.10.d: Comparaison desactions molaires des especes intermédiairesssee modeles :
« Modeéle 1I-2 » et « Modéle 1I-3 ».

3.3. Modeles II-4 jusqu’a I1-7
Le premier modele est issu de la mise a jour destantes de vitesse (Modele 11-3)
des réactions du radical @B\
+ HCO+HCO=CHO +CO 3.00E+13 0.0 0.0 [28]
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Chapitre 1l Modélisation de la combustion théthanol

- CHO+M=HCO+H+M 3.30E+39  -6.30 9.99E+04 [26]
H,/2.5/H;0/12.0/CO/1.9/C@3.8/Ar/0.87/

. CH,O + HO,= HCO + HO; 4.11E+04 250  1.02E+04 32
. CH,O + OH = HCO + HO 3.43E+09 120  -447.0 [30]

« CH,O +H=HCO +H 5.74E+07 1.90  E753 [29]

. CH,O + O,= HCO + HGQ 1.23E+06 3.0 5.208+  [31]

. CH,O + CH= HCO + CH, 3.64E-06  5.40  9.98E+02 [33]

- CHO+M=CO+H+M 3.10E+45 -8.00  9.7BE+  [26]

. CH,OH + O,= CH,0 + HO, 2.41E+14 0.0 5.02E+03 [39]

- CH,OH+HCO=CHO +CHO 1.50E+13 0.0 0.0 [26]

Le second modele (Modele II-5) est obtenu en me#@igjour les constantes de vitesse
(Modéle 11-4) des réactions de HCO:
. HCO+M=H+CO+M 4.75E+11 0.70 1.49E+04 [9]
H,/2.5/H,0/6.0/CO/1.9/CQ3.8/
Le troisieme modele (Modele 11-6) est issulaenise a jour des constantes de vitesse
(Modéle 1I-5) des réactions de @H

+ CH;+ HGO,=CHz+ HO, 1.81E+11 0.0 1.86E+ [10]
+ CH;+OH=CH+ HO 5.72E+06 2.00 4F603 [40]
« CHs+ O =CH+ OH 3.15E+12  0.50 1.03E+04 [41]
« CH;+H=CH+H; 5.47E+07 2.00 1.12E+04 [42]
« CHOH+H=CH+OH 9.64E+13 00 .00 [10]

+ CHi(+M)=CHz+ H(+M) K, 1.27E+16 -0.60 3.83E+02 [43]
Ko 2.48E+33 -4.76 2.44E+03 [43]
Avec les paramétres suivants de TROE:
0=0.783, T~ =7.40E+01, T=2.94E+03, T=6.96E+03
H,/2.0/H,0/6.0/CO/1.5/C@2.0/Ar/0.7/CH/2.0/
Le Modele 1I-7 est issu de la mise a jour des taries de vitesse (Modele II-5) des

réactions des especes H, OH et O :

« H+O,=OH+O 3.55E+150.40 1.66E+04 [44]
« O+H=0H+H 5.08E+04 2.70 6.29E+03 [45]
+ H+OH=HO+H 2.16E+08 1.50 3.43E+03 [46]
.« O+HO=0H+OH 2.97E+06 .0@  1.34E+04 [47]

+ Hz+ M=H+H+M 4 58E+19 -1.40 1.04E+05 [10]
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H/2.5/H,0/12.0/CO/1.9/C@3.8/Ar/0.0/

e Hx+Ar=H+H+Ar 5.84E+18 .11 1.04E+05 [10]

. O+0+M=Q+M 6.16E+15 -0.50 O00. [10]
H/2.5/H,0/12.0/CO/1.9/CQ3.8/Ar/0.0/

+ O+0+Ar=Q+Ar 1.89E+13 0.0 .79E+03 [10]

e« O+H+M=0OH+M 4.71E+18-1.00 0.0 [10]
H/2.5/H,0/12.0/CO/1.9/CQ3.8/Ar/0.75/

e« H+OH+M=HO+M 3.80E+22 -2.0 0.0 [48]
H/2.5/H,0/12.0/CO/1.9/CQ3.8/Ar/0.38/

« H+0(+M) = HOx(+M) Ko 1.48E+12 0.60 0.0 [49]

0K6.37E+20 -1.72  5.25E+02 [50]
Avec les paramétres suivants de TROE:

a=0.8, T~ =1.0E-30, T=1.0E+30

H/2.0/H,0/11.0/C0O/1.9/CQ3.8/0,/0.78/

Les résultats de la modélisation montrent que leslées 11-4 et 1I-5 sont presque
similaires au Modele II-2, tandis que le Modelé Idonne des allures de fractions molaires
totalement erronées. En outre, les résultats duéMold-3 sont meilleurs par rapport a ceux
du Modéle 11-7 sauf dans le cas du radical méthmoyr lequel ce dernier modéle donne une

allure tres proche de celle expérimentale.
4. Méthode IlI

L'idée de cette méthode est d'utiliser lécanisme de Tan et al. [1], ce mécanisme
contient 78 especes mises en jeu dans 450 reacpomsose pour la combustion du gaz
naturel dans les flammes de prémélange, comme makiebase ensuite I'élimination des
réactions jugées inutiles, puis la mise a jour 'ejoit de quelques réactions jugées
indispensables pour I'oxydation du méthanol.
4.1. Modéle de base

La comparaison des courbes d'évolution des fraxtiomlaires issues de la

modélisation avec celles données par l'expériermemgt de dire que pour les réactifs, le
modéle de Timothy interprete mieux les résultagséexmentaux (Figure lll.11.a), la méme
remarque peut étre faite pour le £@lors que l'inverse est observé pousOH(Figure
[11.11.b). En ce qui concerne les especes interan&di, le modele de base donne une
interprétation médiocre par rapport a celle doneddle modele de Timothy (Figures Ill.11.c
et d).
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Figure Ill.11.a: Comparaison defsactions molaires des réactifs issues des modéles

de Timothy et de Tan.
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Figure Il1.11.b: Comparaison desactions molaires des produits issues des modéles

de Timothy et de Tan.
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Figure Ill.11.c: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairesssies modéles

de Timothy et de Tan.
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Figure 1l1.11.d: Comparaison ddsactions molaires des espéces intermédiairesssse® modeles

de Timothy et de Tan.

4.2. Modéle 111-1
Ce modéle est obtenu aprés I'élimination des réastile toutes les espéces enFar

rapport au modeéle de base, ce modéele donne unkeuneitoncordance avec les résultats de
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mesures et cela quelque soit I'espece, réactifdyitoou espece intermédiaire, (Figures

[1.12.a a d).

Figure 1l1.12.a: Comparaison defsactions molaires des réactifs issues des modeles

Figure I11.12.b: Comparaison desactions molaires des produits issues des modeles
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B expérience —— Modéle de base —— Modele III-1
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Figure I11.12.c: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairesssdes modeles :

« Modéle de base » et « Modeéle IlI-1 ».
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Figure 111.12.d: Comparaison defsactions molaires des especes intermédiairesgsses modeles :

« Modele de base » et « Modele IlI-1 ».

4.3. Modéle 111-2
Ce modele est obtenu apres la mise a jour de iaekions, du Modéle 1ll-1, mettant en
jeu les especes GA, OH, HCO, HO, CH;OH et CHO
« CHO+OH =HCO + HO 2.85E+12 1.18 -447.37 [10]
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+ CH3OH+ CHO =CHO + CHO 6.023E+13 0.0 0.0 [51]

La modélisation a montré que les résultatssisies deux modeles (Modele IlI-1 et Modéle
[lI-2) sont presque similaires sauf que la valeuaximale du monoxyde de carbone est
surestimée par le Modéle llI-2, tandis que l'ineeest observé pour les fractions molaires de
H et H.

4.4. Modéle 111-3

Ce modele est issu de l'ajout, au modele prédedes réactions mettant en jeu les

especes H, H

e H+H+H=H+H, 9.00E+16 -0.6 0.0 [43]

+ H+H+HO=H+H0O 6.00E+19 -1.3 0.0 [43]
+ H+H+CQ=H;+CGQO, 5.50E+20 -2.0 0.0 [43]
e H+O+O,=HO,+0O, 3.00E+20 -1.7 0.0 [43]
« H+O,+H0O=HG+H0 1.65E+19 -0.8 0.0 [43]
e H+O+ Ar=HO,+ Ar 7.00E+17 -0.8 0.0 [43]

Les résultats du Modele 111-3 sont similaires &xeu Modele IlI-2 sauf que la fraction
molaire du radical OH, pour le premier modele, @8t importante. Par contre les fractions
molaires de O, OH, etdsont sous-estimées par le Modéle 111-3.

4.5. Modéle llI-4
Ce modele est issu de I'ajout, au modele prédedes réactions mettant en jeu les
especes OH, O, CO :

« O+OH+M=HQ+M 1.00E+17 0.0 0.0 [52]

«  OH+ OH(+M) = HO,(+M) K, 7.22E+13 -0.4 0.0 [18]

0o K 0.2211E+20 -0.76E+00 0.00E+00
Avec les paramétres suivants de TROE:
a =0.50000E+00, T~ =10000E+09, T=0.10000E-05
HO/1.625E+01/ CO/1.875E+00/ G3.750E+00/ CH{1.625E+01/ H/2.500E+00/

. C+0=C0+0 2.00E+13 0.0 0.0 [53]
. CO+0(+M)=CQ(+M) K, 1.80E+10 0.0 2380 [54]
Kk 155E+24  -2.79 4190 [55]
HO/12.0/ CO/1.9/ C@3.8/ Hy/2.5/Ar/0.87/
e H;0,+ 0 =0+ H0 9.55E+06 2.0 3970.0  [56]
. C+OH=CO+H 5.00B+ 0.0 0.0 [56]
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Les résultats de la modélisation montrent clairedngeie, dans le cas des réactifs, les
fractions molaires issues des deux modéles llI-3llet sont presque similaires (Figure
[11.13.a), alors que dans le cas des produit, @gere amélioration dans les allures a éte
observée (Figure 111.13.b). En ce qui concerne dspeces intermeédiaires, l'allure des
fractions molaire de CO est la méme pour les deodétes, tandis qu’une nette amélioration
a été obtenue pour les espéces O et OH (Figude3.id). En outre, pour les autres espéces
intermédiaires, le Modéle 1ll-4 donne des alluresfrdctions molaires tres proches de celles

expérimentales mais il sous estime les valeursu(gigl.13.d).

Modéle I11-3

B expérience Modéle IIl-4

2
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Figure I11.13.a: Comparaison defsactions molaires des réactifs issues des modeéles
« Modeéle 1lI-3 » et « Modéle lI-4 ».
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Figure 111.13.b: Comparaison desactions molaires des produits issues des modeles:
« Modéle I11I-3 » et « Modéle 111-4 ».
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Figure 111.13.c: Comparaison defsactions molaires des espéces intermédiairesssie® modeéles :
« Modeéle 1lI-3 » et « Modéle lI-4 ».
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Modele 11I-3
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Figure 111.13.d: Comparaison defsactions molaires des espéeces intermédiairesssses modeles :

« Modele 111-3 » et « Modeéle Il1-4 ».

4.6. Modele 11I-5

Ce modele est issu de 'ajout, au modele prédédes réactions mettant en jeu les

espéeces CiH CHs:

CHa(+M) = CHs + H(+M) K 2.40E+16 0.0 104920.0  [45]

Ko 0.45150E+18 0.0E+00 0.90815E+05

Avec les parametres suivants de TROE:

a =0.64000E+00, T =0.10000E-14, E0.31950E+04, T=0.12126E+05
CHz + OH (+M) = CHO + H (+M) K, 9.95E+14 -0.82 16872.0 [57]

K 1.713E+18 -0.02 13083.0
HO/16.0/ CQ/3.75/ CO/1.875/ K2.5/ CH/16.0/

CHz + OH (+M) = CHO + H, (+M) K., 7.39E+14 -1.13 14551.0 58][

K 7.801E+16 -0.03 8786.0
HO/16.0/ CQ/3.75/ CO/1.875/ K2.5/ CH/16.0/

CHs + OH = HCOH + H 1.00E+10 0.0 -415.0 [59]
CHs + O, = CHyO; 9.03E+58 -15.0 17023.0 [60]
CHs; + O =HCO +H 1.26E+13 0.0 0.0 [56]
CHsz+ O = CHO 1.78E+14 -2.1 603.0 [56]

Les résultats obtenus par ce modéle sont peesiqulaires a ceux obtenus par le Modele

[1-4.
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4.7. Modéles III-6 jusqu’a 1l1-8
Le premier modele (Modéle 1lI-6) est issu de di#j au modeéle précédent, des

réactions mettant en jeu le radical {LH

« CHyO +H=CHOH+H 3.40E+06 1.6 0.0 [61]
.« CHO+H (+M) = CHOH (+M) K, 5.000E+13 0.0 0.0 [61]
Ko 8.600E+28 -4 3025

Avec les parametres suivants de TROE:
a=0.8902, T~ =144.000, T=2838.0, T =45569.0
CO/1.5/ Cg2.0/ H,0/6.0/ H/2.0/ CH/2.0/
Le second modeéle (Modéle 1lI-7) est idsu’ajout, au modele précédent, des réactions

mettant en jeu le radical GBH :

. CH,OH + O = CHO +OH 420E+13 0.0 0.0 [7]
. CH,OH + OH = CHO + H,0 2.40E+13 0.0 0.0 [7]

« CHOH+HOQ,=HCOOH +OH+H  2.00E+13 0.0 0.0 [7]

. CH,OH + HCO = CHO + CHO 1.80E+14 0.0 0.0 [7]

«  CH,OH + HO=>H,0,+ CH,O 4.00E+11 0.0 0.0 [18]
+  CH,OH + HCO => CHOH + CO 1.00E+13 0.0 0.0 [18]
. CH,OH +CHO =>CHOH + CHO  4.00E+12 0.0 0.0 [18]

Le troisieme modéle (Modele 11I-8) est issu dediaj au modele précédent, de la réaction
suivante mettant en jeu le radical £H:
+ CHO+M=CO+H+M 2.80E+15 0.0 63800.0 [62]
HO/1.625E+01/ CO/1.875E+00/ G3.750E+00/ CH{1.625E+01/ H/2.500E+00/
Les résultats obtenus en utilisant les tde@siers modéles sont similaires a ceux donnés
par le Modele 111-5.
4.8. Modéle 111-9
Ce modeéle est le résultat de I'ajout, au modeledutént, des réactions mettant en jeu
le méthanol :
« CH30OH (+M) = CHOH +H (+M) K, 2.69E+16 -0.08 98940.0 7 [
K 0.23400E+41 -0.633E+01 0.10310E+06
Avec les parametres suivants de TROE:
0 =0.77300E+00, T =0.69300E+03, ‘F0.53330E+04, T=0.10000E-09
+ CH3OH + H =CHO +H, 3.60E+12 0.0 6095 [63]
« CH3;0OH + Q= CH,OH +HO, 2.05E+13 0.0 aas [7]
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- CH3OH + HCO = CHOH + CHO 9.63E+03  2.90 181 [7]

- CHOH + CHO = CHOH+ CH,OH  3.00E+11 0.0 4060 [7]

. CHyOH (+M)= HCOH+H(+M) K, 4.2E+9 1.12 85604[63]
K 5.02E+47  -8.402 94823

Avec les parametres suivants de TROE:
a=0.9, T =615, T=915, T =4615
HO /10.0/ H/2.0/ CQ/3.0/ CO/2.0/

«  CH3OH (+M)= CHO+Hy(+M) K, 2.03E+9 1.0 91443[63]
K 9.784E+47 -8.4101761

Avec les parametres suivants de TROE:
a=0.9, T~ =825, T=1125, T =5700
HO/10.0/ H/2.0/ CQ/3.0/ CO/2.0/

. CHyOH +0,=HO,+CH;0 250E+12 0.0 55000.0 [18]
- CHyOH +M=CHs+OH+M 3.50E+16 0.0 66444.0 [56]
. CHyOH +O=CHO+OH 1.30E+05 2.5 5000.0 [16]

Les résultats obtenus pour le Modéle libatdres proches a ceux obtenus par le Modéle
11-8
5. Analyse des chemins réactionnels

De ce qui précéde, on peut conclure qudtedéle IlI-4 donne le meilleur accord
entre I'expérience et la modélisation, ainsi l'iifecation des chemins réactionnels sera faite
sur la base de ce modele.

Il est connu que les vitesses des différentesicéacelémentaires varient a travers la
flamme, ainsi il sera intéressant de préciseriéler dans les différentes zones réactionnelles.
La méthode d'analyse des chemins réactionnelsstendes lors que le mécanisme postulé a
été validé, par comparaison expeérience-modélisaiocalculer les vitesses des différentes
réactions chimiques et a étudier leur influence lauformation et/ou la disparition d'une
espece donnée. Les réactions élémentaires, paureléss la contribution a la vitesse globale
d'évolution d'une espece est la plus importantestdoent alors le chemin réactionnel
principal de formation et/ou de disparition deg@&se envisagée.

L'étude de l'importance des vitesses des difféserit@ctions permet de ne retenir que
les réactions les plus sensibles. Cette méthodegietgalement de comparer 'importance

relative des réactions les unes par rapport aumeswelon la position dans la flamme.
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Dans notre cas, l'analyse cinétique desssgs des réactions a permis de dégager les
chemins réactionnels principaux empruntés au cderk combustion du méthanol dans la
flamme laminaire de C¥DH/O,. Ce ci conduit a établir un schéma global de Ialmastion
représenté sur la figure 1ll.14.La taille des fléshmet en évidence l'importance du chemin
réactionnel consideéré.

Les résultats de I'analyse montrent que I'amorcedge réactions d’oxydation du
méthanol se fait par arrachement d’'un radical Hyraradical hydroxyle, par I'oxygene ou

par I’hydrogéne atomique suivant les réactions :

+  CHyOH + OH = CHO + H,0 (R76)
+  CHyOH + OH = CHOH + H,0 (R75)
. CHyOH + O = CHOH + OH (R77)
+ CHyOH + H = CHOH + H, (R78)

La réaction (R76) est la voie principeke la consommation du méthanol (61.36% de
méthanol sont consommés par le biais de cetteio@icelle conduit principalement a la
formation du radical méthoxy GB, alors que l'autre isomere, I'hydroxyle de méehyl
« CHOH », est essentiellement produit via la réactiabstraction (R75) dont la contribution
dans la consommation du méthanol atteint 18.58%l'd#re coté, la réaction du méthanol
avec l'oxygene atomique (R77) contribue avec 12.44% consommation de I'hydrocarbure
et donne naissance au radical hydroxyle «OH». Eiffaut dire que la derniére réaction de
consommation du méthanol est son attaque par Kggare atomique (R78) dont la
contribution est de 7.59%. Cette réaction engeladfermation de ChrOH et de I'hydrogene
moléculaire.

En ce qui concerne le radical méthoxy «OM, 'analyse des chemins réactionnels
montre que ce radical est principalement consomarélg réaction (R79) engendrant la
formation du radical formaldéhyde :

+ CH30OH + CHO = CHO + CHO (R79)

De l'autre c6té, la réaction du radical hydroxglie méthyle CHOH avec l'oxygéne
moléculaire, considérée comme l'une des réactidés dans les flammes de méthanol,
conduit a la formation du GI@® et du radical hydropéroxyde «R¥:

+ CHOH+ GQ=CHO + HG, (R84)

Le radical hydroxyle formé via la réactionépédente (R77) sera consommé selon le
schéma cinétique suivant :

« CH,O + OH =HCO + HO (R63) 3%

+ CH3;OH + OH =CHO + H,0 (R76) 31.58%
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. CO+OH=CQ+H (R23  13.14%
. HO,+OH=HO + O, (R11) 9.89%
+  CH3OH + OH = CHOH + H,0 (R75) 9.56%

La réaction du formaldéhyde avec le radical hydi®x{R63) est I'une des réactions
importantes dans la chimie de la combustion, ers pligtre le chemin principal de la
formation du radical formyle (HCO), elle représelgecanal majeur de la consommation de
CH,0 dans les processus d’oxydation des hydrocarbAressi le radical hydroxyle peut étre
consomme par l'attaque du monoxyde de carbone (&28) radical hydropéroxyde «H®
(R11), ce qui entraine la formation du dioxyde ddone et de I'eau.

L’hydrogene moléculaire (§, formé lors de la consommation du méthanol,
entreprend plusieurs réactions dont les plus inaptes sont celles avec « OH » et « O »
conduit essentiellement a la formation de I'hydnagatomique essentiellement par la réaction
avec le radical hydroxyle (R9)

+ H,+OH=HO+H R9) 59.72%
« H,+O=0OH+H (R5) 40.27%
Le radical hydropéroxyde (HPpeut réagir soit avec les radicaux hydroxyle#,acec

les atomes d’oxygene ou d’hydrogene selon lesioracsuivantes :

« HO,+OH=HO + O (R11)
+ H+HGO,=0H + OH (R14)

. HO,+O=0OH+Q (R12)
+  HO; + HO,= H,0p+ O; (R16)

e« H+HOG=H;+ O (R13

« H+HO,=HO+0O R16)

. O+OH+M=HGQ+M (R91)

La principale voie de sa consommation est la réadfR11) avec une contribution de
34.4%, suivie de la réaction (R14) dont la contithuest de 27.6%, ensuite la réaction (R12)
avec une contribution de 14.3%. Les deux réacti@ib) et (R91) joue un rble moins
important avec des contributions respectives d&%83.6%.

Le dioxyde de carbone (@st consommeé principalement via sa réaction keveadical
méthyle (R59) pour produire le radical méthoxy etnionoxyde de carbone, alors que le
radical formyle « HCO » se consomme essentiellemiarla réaction (R61) :

+ CH30+CO=CH+CO (R59)
. CHO+M=HCO+H+M (R 61)
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L'hydrogene atomique déja formé sera principalenoamsommeé par sa réaction avec le
radical méthyle pour former le méthane «,GHselon la réaction :

+ CH;=CHz;+H (R 36)
A son tour, 'oxygene moléculaire est essentiellenme®nsommeé par les réactions :
« H+O,=OH+O (R6)
« CH,OH+ OQ=CHO + HO, (R84)
« HCO+QG=CO+HG (R31)

La réaction (R6) constitue la voie principale densmmmation de l'oxygene avec une
contribution de 45.24%, suivie par la réaction (R8dnt la contribution est de 32.25% puis
par la réaction (R31) avec une contribution de 244

De l'autre coteé, la consommation de l'oxygene agpiconduit a la formation du
radical hydroxyle, du formaldéhyde, de l'oxygéneléculaire et de I'hydrogene atomique

selon les réactions :

- H,0+0O=0H+OH (R10)  59.52%
. CHyOH + O = CHOH + OH (R77) 20.68%
- HO,+O=0H+Q (R12) 13.30%
. O+H=OH+H (R5) 6.49%

La réaction (R10) contribue avec environ 59.6% daatte consommation.
Le monoxyde de carbone, déja formé, sera consopmmépalement par la réaction
(R23) pour donner le dioxyde de carbone alors quéaction (R92) est le chemin principal
de la consommation de,8-:
«+ CO+OH=CQ+H (R23)
«  OH + OH(+M) = HO, (+M) (R92)
Entre autres, les sources principales de la constimm du méthane lors de

I'oxydation du méthanol peuvent se résumer daciéenin réactionnel suivant :

. CHs+ OH = CH+ H,0 (R38)
. CHs+ O =CH+ OH (R39)
+ CHs+H=CH+H, (R40)

Les réactions (R38) et (R39) contribuent de @%@t 41.01% respectivement dans cette
consommation, tandis que la réaction (R40) admet eontribution 11.37%. Le produit
principale de la consommation du méthane et lecahanéthyle «Chb> qui sera, a son tour,
consomme essentiellement par la réaction (R36)

« CH;=CH;+H (R36)
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Chapitre Principaux travaux réalisés sua combustion et I'oxydation du méthanol

1. Introduction

De nos jours les hydrocarbures oxygénés sont@émnes comme des alternatives aux
essences pour le transport. Parmi eux, le métleahtéressant comme l'un des plus simples
molécules de carburant contenant I'oxygéne. Utid@é@me additif oxygéné aux essences, il a
étée demontré depuis longtemps qu'il est I'un desbestibles de substitution prometteurs
pour les moteurs a allumage par étincelle; il estcdun alternatif attrayant aux carburants
traditionnels de transport.

Le méthanol est un carburant relativement proprerason de la présence de
l'oxygene dans sa composition et du manque dasssaure des liaisons C-C, ce qui limite
la probabilité d'une combustion incomplete. La cemastique la plus importante du méthanol
consiste en sa valeur économique, il est assurélmeambustible de substitution liquide le
moins cher par unité calorifique, il peut étre pribé partir des matieres premieres de fossile,
largement disponibles y compris le charbon, le mgmrel et la biomasse [1,2], et de bois en
particulier. Cette derniere voie a été exploitéd-mmnce, jusque dans les années 1960 avec le
procédé Delacotte dans de petites unités (15 tékbanol), et elle a ensuite été testée dans
les années 1980 avec le pilote de Clamecy et leégéo Framatome (Creusot- Loire).
Récemment, d’autres procédés ont été mis en ceuvCarada et en Suede [3]. Ceci signifie
essentiellement que beaucoup de pays peuvent résteutrs problémes de déséquilibre
d'énergie dus au manque du pétrole par le métitanaine une source d'énergie. Le méthanol
peut étre aussi bénéfique en raison de son rééeinmdire possible comme un transporteur
d'hydrogéne pour les applications de cellule déwant; il posséde des bonnes propriétés
antidétonantes, et il est comparativement faciteaaipuler et contrairement a I'hydrogéne, ne
posseéde pas des propriétés risques apparentés ddfims.

Malgré ces avantages, le méthanol présente centaiosvénients incluant la formation
potentielle des especes oxygénées, telles quernealdéhyde, et la miscibilité élevée avec
I'eau. En comparaison avec l'essence, le méthamoé &haleur de vaporisation plus élevée et
une capacité calorifique plus basse par unité denwve Néanmoins sa cinétique a température
élevée a éteé relativement peu étudiée jusqu' ici.

2. Principales études sur I'oxydation et la combugin du méthanol
L’étude de l'oxydation du méthanol s’articule sigux volets principaux ; le volet

expérimental et le volet théorique appelé couranimmexdélisation.
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2.1. Etudes expérimentales

Les expériences menées sur 'oxydation du méthaoot réalisées soient dans des
réacteurs statiques, des réacteurs continus, bdes &uchoc ainsi que sur des flammes.
2.1.1. Expériences réalisées dans les réacteurdigizaes

Les réacteurs statiques ou réacteurs fermés @me€premiers réacteurs de laboratoire
utilisés. Ces réacteurs couvrent la gamme de teatyrér500-900 K et operent généralement
en dessous de 1 bar avec des enceintes en Pweaxedéssitent une bonne agitation pour
obtenir une température homogéne dans le réag¢teh}; ceci est un facteur important car les
inhomogénéités de température influencent le cotapmnt non isotherme de I'oxydation.
Les principaux avantages de ces réacteurs sontsimplicité, et essentiellement le temps
illimité disponible pour l'observation des réactomentes. Alors que leurs principales
limitations sont liées a l'influence des paroisause de leur activité cinétique et des pertes
thermiques qu’elles engendrent. Les données oldesard surtout intéressantes d’un point de
vue qualitatif. Leur utilisation permet unigueménvalidation qualitative ou semi-quantitative
d’'un modele unidimensionnel a cause de la diffewt prendre en compte linfluence des
parois.

Jusqu’a I'heure actuelle, seulement cing expédsnaoncernant I'oxydation du
méthanol, ont été menées dans des réacteurs statiqu

» Expérience de Fort et Hinshelwood [6].

» Expérience de Bone et Gardner [7].

» Expérience de Bell et Tipper [8].

» Expérience de Cathonnet et ses collaborateurs [9].
» Expérience de Aniolek et Wilk [10].

Parmi ces expériences, celle de Aniolek et Wilkréspnte le plus d’intérét pour la
compréhension du mécanisme d’oxydation du méth&@ais cette étude, I'oxydation lente du
méthanol a été expérimentalement examinée darmanaide des basses de températures dans
un réacteur fermé a volume constant. Les temp@siunitiales variaient entre 650 et 700 K,
les pressions initiales entre 100 et 710 Torr tilchesses entre 0.5 et 1.5. Il a été trouvé que
la réaction du méthanol avec l'air ou l'oxygéene gume les signes caractéristiques d’'une
réaction autocatalytique avec dégénération de beament de chaine et que cette réaction
nécessite des températures relativement élevéeasquielle soit mesurable. Il a été aussi
trouvé que la transition oxydation lente-autoinflaation se réalise pour une température de

705 K et pour des richesses supérieures a un.abed’ coté, il a été observé que la constante
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globale de la réaction augmente avec I'accroisseneta température, de la pression et de la
richesse et que I'oxydation lente du méthanollsuihemin réactionnel suivant :

CH,OH M -~ CH,OH - CH,0 0 — CHO M - COMI - CO,

2.1.2. Expériences réalisées dans les réacteurs ers ou continus

Deux types de réacteurs ouverts sont largemdrgastipour I'étude de I'oxydation des
hydrocarbures : le réacteur a écoulement turbuliembulent flow reactor) et le réacteur a
agitation parfaite (perfectly stirred reactor (PS#) continuously stirred reactor (CSTR)).
Avec ces réacteurs on opére généralement entretd®D0 K, a des pressions comprises entre
1 et 10 bar avec des temps de séjour variant dgephs secondes a basses pression a moins de
100 ms aux pressions les plus élevées. Les étodegénéralement effectuées avec une forte
dilution par I'azote pour minimiser le dégagemeataothaleur de la réaction et ainsi maintenir
une température bien définie. Ceci permet de cénside réacteur comme isotherme mais
constitue une différence par rapport aux conditimoseur.

Dans les réacteurs a écoulement turbulent, lasateu flux gazeux est trés grande pour
éliminer les gradients radiaux et obtenir un éamalet de type piston (plug flow) dans la zone
d’étude. Tandis que dans les réacteurs parfaiteagtéts, I'agitation est obtenue, soit par jets
gazeux (jet stirred reactor (JSR)) pour les tempsséjour les plus courts [11,12], soit par
agitation mécanique (mechanically stirred reacfmoyr les temps de séjour supérieurs a
plusieurs secondes [13]. Les avantages d’'un réaptataitement agité sont une uniformité en
température et concentration et le maintien d'wat étationnaire. Les analyses des produits
d’oxydation sont donc facilitées et sont reprédarda de la réactivité¢ de I'ensemble du
volume réactionnel. Ce type de réacteur est domplsi a modéliser et donne acces a des
comportements complexes comme des flammes froide®digues et des inflammations
périodiques.

La plus part des données d’oxydation du méthamsgodibles ont été obtenus a
pression atmosphérique, et a température allaBb@deé 1100 K, mais recemment, des données
d’oxydation a haute pression (jusqu’a 20 atm) détrapportées pour des températures allant
de 750 a 1100 K pour une gamme de richesse trégevakronowitz et al. [14] ont étudié
I'oxydation du méthanol dans un réacteur ouvertir(V® Tableau Il.1 pour les conditions
opératoires), leurs résultats indiquent que le ar@hest totalement oxydé en dioxyde de
carbone dans les conditions de faible richessai(€i.1) et que la formation du monoxyde de
carbone coincide avec la diminution de la fractimoaire du méthanol. Contrairement au cas

de faible richesse, la fraction molaire de monoxgdearbone augmente continuellement pour
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les richesses élevées (Figure I.2), une formaties légere de dioxyde de carbone a été
observée; en outre, le formaldéhyde et I'hydrogankculaire ont été détectés, ce qui laisse

dire que I'oxydation du méthanol sera de plus as picompléte aux hautes richesses.

Tableau II.1: Conditions expérimentales de I'étdtheronowitz et al. [14].

Carburant CHOH Richesse T (K) P (atm)
I 0.00690 0.051 1010 1
Il 0.00735 1.60 1000 1
1150
12 | e CHIOH 1
" CO ]
PR . .
1'] B v T '_'--...- . 11':“
rl:l i __j—-' .
T OBE v £
g | }P/ { 8
B oal ¥ 1050 ™
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! 11
£ ik =
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Figure I1.1: Profils de température et des espéeces pour l&gierpes de réacteur ouvert
d'Aronowitz et col. [14]; CKOH/N,/O,, Xchzon = 0.00690, T= 1010 K, p=1atm, &b = 0.051.
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Figure 11.2: Profils de température et des especes pour lesiempés du réacteur ouvert
d’Aronowitz et col. [14]; CHOH/N,/O,, Xcuzon = 0.00735, T= 1000 K, p = 1atm, eb = 1.60.

Enfin, il faut noter que les auteurs ont attirdtéation sur I'erreur importante commise
sur les profils mesurés du formaldéhyde due affeculté d’obtention d’échantillons stables
pour les analyses chromatographique en phase gazeus

Norton et Dryer [15] ont étudié I'oxydation des@bls en GC, ainsi que celle du
MTBE dans un réacteur ouvert opérant a des tempémtllant de 1020 jusqu’a 1120 K a
pression atmosphérique. Les résultats obtenus uadiqque dans une large gamme de

conditions expérimentales, la dégradation du méthasieffectue par le biais d'une
déshydrogénation successiv€H,OH [II -~ CH,O [ - CO suivie de I'oxydation du CO en

CO,. Du moment que le méthanol n’admet pas des sigmnpiques ef, la déshydratation ne
peut s’effectuer que par la rupture de la liaise®I& ainsi seulement des petites quantités de
méthane (Chk) ont été formées et les sources principales motormation du radical méthyle
lors de I'oxydation du méthanol peuvent se résuaes le chemin réactionnel suivant :

CH:O+CO « CHs+CO2
CH:O+H - CHs+OH
CH:OH+H « CHz:+OH
CH:OH+M o« CHs+OH+ M,

Et la réactionCH,OH+H ~ CH,+H, On’admet aucun effet.
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Enfin, les auteurs ont mentionné que la chimientithanol est dominée par la
réaction de H@produit par la réaction rapide entre £HH et Q.

A leur tour, Held et Dryer [16] ont étudié expéemtalement la réaction d’oxydation
du méthanol dans un réacteur ouvert opérant a assipns allant de 1 a 20 atm et des
températures variant de 752 a 1043 K (voir le Tabl&2 pour les conditions initiales de
I'étude). Ces conditions englobent les régimes tijnés d’oxydation a températures
moyennes et élevées. Les données issues de cetéecdinfirment que le chemin global de la
consommation du méthanol est inaffecté par la itiansentre la réaction de branchement H
+ O,, en régime cinétique de températures moyenneallet de recombinaison de I'atome
d’hydrogéne, en régime cinétique de températumagiék. Cependant les résultats indiquent
une tendance croissante vers la formation de lbygine moléculaire dans les conditions de
hautes températures. En plus, les résultats tromasrent que les especes majoritaires
détectées sont le formaldéhyde, le monoxyde deonarket I'hydrogéne (Figure I1.3). Alors
que l'acide formique a été détecté en quantitégivelment faibles (20-50 ppm) et la méme
chose pour le méthane (< 10 ppm) dans toutes [@&riexces. Pour les expériences menées
dans les conditions de richesse élevée, en pluesgfgsces déja citées, une faible quantité
d’éthanediol (éthyléne glycol) a été détectée () aprés consommation de l'oxygene.
Comme dans le cas de I'étude de Norton et Drye}, [€5 auteurs ont mentionné que le
méthanol réagit essentiellement par déshydrogénatimcessive suivie par I'oxydation du
monoxyde en dioxyde de carbone aux hautes tempésattique pour les faibles températures,
la vitesse d’oxydation du CO est tres faible. Raife c6té, il a été mentionné que les produits
issus des réactions de recombinaison ne préseqiante faible fraction des produits formés
et que I'acide formique était le produit d’oxydatidu radical hydroxyméthyle (GBH) alors

que le 1,2 éthanediol était le résultat de I'agoembinaison de ce dernier.
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Tableau 11.2 : Conditions initiales pour I'étude Merton et Dryer [16].

Pression Température initiale Fraction molaire initiale Rapport Temps de

(atm) (K) CH;OH x 10 stoechiométrique séjours (s)
1.0 1043 3.44 0.86 0.12
25 949 3.33 0.83 0.33
25 907 3.33 0.33 0.35
25 911 3.33 2.17 0.35
5.0 860 3.72 0.93 0.75
5.0 858 3.72 0.37 0.73
5.0 857 3.72 2.32 0.75
10.0 810 4.15 1.04 1.6
10.0 810 4.15 0.42 15
10.0 811 4.15 2.60 1.6
15.0 783 4.15 1.04 24
15.0 781 4.15 2.59 2.4
20.0 752 3.64 0.93 3.8

1100

1075

& i B =~

&
Temperature (K)

Mole fraction x 107

L]
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' 1000

Mole fraction x 109
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Figure 11.3 : Profils des fractions molaires issus des expéegide Held et Drye = 0.86,
Ti = 1043 K; p = 1 atm, ¥y30ni = 0.00344 [16].
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Dans le but d’étendre la base des données expédhas concernant la dégradation
thermique du méthanol, Alzueta et al. [17] ont stigué I'effet de I'oxyde d’azote sur
I'oxydation du méthanol dans un réacteur ouverD@-¥500 K pour différents rapports air-
carburant (voir Tableau I.3). Dans cette étudenflience de la température, de la
concentration d’'oxygene ainsi que de la présendd@ent été étudiées et les concentrations
du méthanol, du monoxyde et du dioxyde de carbars que celle de NO ont été analysées.
Les résultats des mesures montrent clairement ajuéakction d’oxydation du méthanol est
principalement sensitive aux étapes initiales de@sommation, malgré que les réactions
mettant en jeu le radical hydroxyméthyle admettené certaine importance. Dans les
conditions de cette étude, le méthanol réagit gralement avec I'ensemble des radicaux
formés pour produire C}OH :

CH:OH+ H/O/OH/HO2 » CH20OH+...
Avec une faible contribution du chemin réactionfmimant le radical CkD résultant de

I'interaction du méthanol avec OH et I'hydrogénenaique (H).

De l'autre c6té, il a été confirmé qu’en abseneeND, la conversion du méthanol
débute pour des températures un peu supérieut@30aKL(Figure 11.4) et que la formation du
monoxyde de carbone coincide avec la diminutiodadeoncentration du méthanol. Avec
I'élévation de la température, le méthanol estlént@nt oxydé en dioxyde de carbone, méme
dans les conditions de faible richesse due a lsepae de I'oxygéne dans la molécule du
méthanol. En outre, il a été trouvé que mise alpartéthanol, le monoxyde et le dioxyde de
carbone, seulement le formaldéhyde a été déteaé. résultats montrent aussi que la
concentration d’oxygéene n'admet aucune influenedasoonversion du méthanol, malgré que
I'oxydation de ce dernier se produit pour des fbtempératures quand la richesse est
affaiblie. Cependant la quantité d’oxygéne admeeffiet important sur les concentrations de
CO et CQ, la formation de ces deux espéeces est décaléelagifaibles températures en
diminuant la richesse.

Contrairement au cas de lI'absence de NO, la corateam de I'oxygene admet une
influence significative sur la conversion du méthlaen présence de NO (Figure I1.5). Dans
les conditions d’exces d’oxygene, quand le radigalroxyméthyle est formé, la réaction avec
0, : CH,OH + G, = CH,O + HG, devient la réaction principale de consommatioiCéieOH
et le radical hydroperoxyle formé par cette réaciitteragira avec I'oxyde nitreux selon la
séquence:

NO+HO2 « NO2+ OH
NO2+H « NO+OH
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Donnant ainsi une plus grande quantité de radi€idxqui sont les principaux responsables

de la conversion du méthanol, ce qui se traduirdepdéplacement de la conversion vers les

faibles températures.

Enfin, les auteurs ont conclu que dans les candtide richesse tres faible, la
présence de NO est le moteur de la sensibilitéydatton du méthanol, alors que dans les

conditions de richesse importante, la présence @er\ibe la conversion du méthanol en

catalysant les réactions de recombinaison desamaxlic
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Figure 11.4 : Concentration de CJ®H, CO, et CQ@en fonction de la température pour les conditions

1300

consignées dans le tableau 11.3 [17].

1400 15040

Tableau I1.3: Conditions expérimentales utiliséasgl’étude d’Alzueta et al. [17].

o CH;OH 0O, H,O NO Temps de
Expérience A )

(ppm) (ppm) | (%) | (ppm) sejour(s)

étape 1 225 206 1.75 0.61 179/T (K)
étape 2 325 429 1.87 0.88 180/ T (K)
étape 3 321 3821 1.78 7.94 180/ T (K)
étape 4 450 250 1.16 505 0.37 188/ T (K)
étape 5 450 771 1.10 416 1.14 182/ T (K)
étape 6 330 7256 0.94 3450 | 14.66 185/ T (K)
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Figure I1.5: Conversion de CHDH en fonction de la température pour différenppoats air-

méthanol lors des expériences de Alzueta et d. [17
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Figure 11.6 : Conversion de CDH en fonction de la température pour différenppaats air-
méthanol en présence de NO lors des expérienciizdeta et al. [17].

Les observations faites par Alzueta et al. [1 )@@ confirmées par Rasmussen et ses

collaborateurs durant leur étude sur la dégraddtiermique du méthanol, en absence et en
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présence de NO, dans un réacteur ouvert dans fehtions de faibles richesses pour des
températures allant de 650 a 1350 K et des coratents d’oxygéne variant de 1 a 16% [18].
Dans cette étude aussi, il a été trouvé quen alksele NO (Figure ll.7), la réaction
d’oxydation du méthanol est initiée pour des terapges aux environ de 1000 K et que les
profils de concentration de CO et £8bnt remarquablement similaires dans tout l'iratev

de concentration d’oxygéne investigué. Tandis querésence de NO dans les gaz frais
permet de promouvoir I'oxydation du méthanol aublés températures et cela quelque soit

la concentration d’oxygene utilisée.
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Figure 11.7: Oxydation de CEDH dans un réacteur ouvert en fonction de la teatpé et de la
concentration de Den présence et en absence de NO. ExpériencessdeuBsen et al. [18].
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Dans le méme cadre, c'est-a-dire la quantificadieeffet de NO sur la dégradation
thermique du méthanol, Moréac et ses collaboratenirsnvestigué I'interaction de I'oxyde
nitreux avec le méthanol dans un réacteur a agitadar jets (JSR) opérant a 10 atm, a des
températures variant de 550 a 1180 K, un tempgjdearsde 1 s et une richesse égale a l'unité
(mélange stoechiométrique) [19]. Les résultats iégsumontrent que l'effet de NO est
dépendant de la température. Pour les faibles teypés, NO inhibe la réaction de
dégradation, alors que quand la température dép@gdeK, NO peut considérablement
accélérer la réactivité du méthanol (Figure 11Bgt effet a été attribué au fait que le NO
catalyse la production de OH (au régime des hatdagpératures) mettant en jeu la
dissociation de HONO issu des réactions entre Bides radicaux HE CHzO, or CHO.
Dans une étude plus récente, une comparaison keffet de NO et celui de NOsur la
dégradation thermique du méthanol, a été invesiigméa méme équipe de recherche dans le
méme réacteur [20]. Comme il est montré dans lardidl.9, la présence de 200 ppm de NO
ou de 30 ppm de NQa pour conséquence l'activation de I'oxydationrdéthanol ce qui

engendre la formation précoce du formaldéhyde.
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Figure 11.8: Profils de concentrations des espéces détectéeddd oxydation du méthanol dans un
JSR & 10 atm. NO: 0 ppmv (lignes solides), 500 pfiigres en pointillés).

Expériences de Moréac et al. [19].
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Figure 11.9: Oxydation du méthanol dans un JSR a 10 &m 0.6, 8000 ppm de GBH, 20,000
ppm de @, 0 ou 220 ppm de NO, 800 ppm dgl;t = 1000 ms). Les grands symboles représentent
les résultats obtenus avec 220 ppm de NO, tandisegipetits symboles représentent I'oxydation

pure du méthanol. Expériences de Dayma et al. [20]

Toutes les études réalisées dans les réacteurstouve soulignés I'importance de
certaines espéeces qu’elles soient radicalairestables ainsi que de certaines réactions
élémentaires mises en jeu lors de la dégradatiermique du méthanol ou de ces especes;
c’est pour cela que plusieurs auteurs ont investigxkpérimentalement la formation de ces
especes ainsi que leurs réactions de formatioreaiestruction.

Le radical formyle (HCO) est une espece intermégliaies importante formée lors de
I'oxydation du méthanol a haute température [21,B2] moment que la liaison entre I'atome
d’hydrogene et le CO dans le radical formyle eshléa(énergie de liaison 16 kcal/mol),
I'atome d’hydrogéne peut entreprendre facilemeuasipurs réactions dans les conditions de

combustion soit par décomposition directe du rddica

HCO+M M - H+CO+M (R,) (réaction unimoléculaire) soit par réactions dengfert
telles queHCO+(H,0H,0, ) - CO+(H,,H,0,HO,) (R,) (réactions bimoléculaires). La

connaissance quantitative de I'importance relateeces deux chemins est exigée afin de
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pouvoir schématiser le chemin réactionnel globa&latst di au fait que la décomposition
conduit aux réactions de branchement de chaina®rfie d’hydrogene « H » formé par la
réaction 1 réagit avec I'oxygéne moléculaire x»@our donner le radical hydroxyle « OH »
et I'atome d’oxygene « O »), tandis que les réastide transfert de I'atome H sont des
réactions de terminaison de chaines. Malgré somdgranportance, la réaction 1 n’a jamais
été isolée auparavant pour une éventuelle étuaetdirLa connaissance de sa constante de
vitesse est basée sur deux sources: a partir tdegseéde la pyrolyse de,BO et de
I'oxydation des hydrocarbures (dans les flammeslans les tubes a choc) et a partir de la
connaissance limitée de la cinétique de la réadtioerse a température ambiante (combinée
avec la thermochimie de la réaction 1 [21,23]), twartes les expeériences qui ont permis
I'obtention de la constante de vitesse du sengtdirde la réaction 1 ont mis en jeu des
systemes trés compliqués dans les quels la réatiapeure n’était pas I'étape déterminante,
ainsi la valeur suggérée pour la constante desédtdgecte n’était pas trés quantitative. Pour
cette raison, les chercheurs dans le domaine ctatéustion ont tendance a compter plus sur

la constante de vitessg kalculée en utilisant les mesures directes deolstante k
H+CO+M [ - HCO+M (-1), toutes ces mesures ont été réalisées a temmEratur

ambiante [24,25] ce qui a causé une grande ingeetisur les valeurs de &ux températures
de combustion. Dans le contexte de mieux connkitréaction de décomposition directe de
HCO, Timonen et ses collaborateurs ont étudié cé#etion dans un réacteur ouvert opérant
a faible pression (inférieure a 0.015 bar) et atdegpératures variant de 673 a 832 K en
utilisant trois gaz vecteur différents : I'héliufigzote et I'argon [26]. Les auteurs ont utilisé
la photolyse par flash laser de I'acétaldéhyde ed'atétaldéhyde deteuré pour générer les
radicaux formyle et les radicaux formyle déteurés :

CH,CHO+hv(308nm) [ ~ HCO+CH, (R,)

CD,CDO+hv(308nm) M ~ DCO+CD, (R,)
Les résultats trouvés montrent que les profilsateentration du radical formyle peuvent étre
représentés par une fonction exponentielle derraddHCO] = [HCO}, €' et que pour des
températures inférieures a 500 K, la réaction dmmiposition du HCO est trés lente pour
étre observable. Mais il a été prouvé que la ditinude HCO dans lintervalle de
température 300-500 K est due a un processus pbéréo

HCODI - Processuhétérogeng3) et que sa constante de vitesse, dans cette idegrval

est indépendante de la température (sa valeuree®1lda 34 5). Au contraire, pour des

températures supérieures a 500 K, la constantéebse de la diminution de la concentration
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de HCO augmente avec l'accroissement de la températcette augmentation est
principalement due a l'accroissement de la décoitipnsthermique du radicale formyle
(réaction 1). De l'autre cote, les auteurs ont moane que le calcul de la valeur dedkpartir
des mesures des constantes de vitesses de dimidletia concentration de HCO nécessite la
connaissance de; lpour les températures supérieures a 600 K ou dettdére ne peut étre
mesurée. Mais, il a été prouvé que la valeur gedut étre déduite a partir des valeurs
observées et de la dépendance de la températwettdeconstante dans I'intervalle 300-500
K. Quand la densité du gaz a été prise constaatealeur de k était indépendante de la
température, c’est pour cette raison que les autaurtravaillé avec une densité constante de
gaz et ils ont assumé que la valeur geete constante dans leur intervalle d’étude GR®-

K) et c’est ainsi qu’ils ont déduit une expresspmur la constante globale de la réaction de

diminution du radical formyle : k =k ky [M] (4).
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o
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=) o
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—
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Figure 11.10: Rapport des constants de vitesse de la dissociigomique de HCO et DCO en

fonction de la température d’'aprés les expériedeeEmonen et al. [26].

Les constantes de vitesse mesurées et les eftdtpigues sont montrées dans la
figure 11.10. Les erreurs limites estimées sur ledeurs de k varient de 15% aux
températures moyennes a 20% pour les faibles éblgtes températures. Les valeurs detk
ki (H)/ ky (D) mesurées en fonction de la densité du mélgageux ne montrent aucune

dépendance avec la concentration de HCO. Des aésudle |a figure 11.10, les auteurs ont pu
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obtenir les expressions des constantes de vitesda décomposition thermique du radical
formyle :

k,(Ar)=309x107 Te /&t
kl
k

(He)=380x107 T e &7
(N,)=307x107 Te kT

He

k,(H,)=579x107 Te /&t
Ou k, est en criimolécule.s et Fen kcal/mol.

Pour donner plus de détails, Hippler et ses cotltiears ont étudié la réaction de
décomposition du radical formyle pour des pressi@mgnt de 1 a 140 bar et des
températures de 590 a 800 K, dans le cas ou lerdilutilisé est I'hélium et pour des
pressions variant de 1 a 14 bar pour une tempérdtu700 K dans le cas ou le diluent est
I'azote [27]. Dans ce cas aussi, les auteurs digéuta photolyse par flash laser de
I'acétaldéhyde pour générer les radicaux formyes tesultats trouvés montrent que, dans les
conditions de cette étude, la dégradation thermilyuedical formyle s’effectue
principalement par la décomposition unimoléculairgue les profils des fractions molaires
de ce radical suivent une cinétique du premiereordiHCO] = [HCO} exp(-kt) et que la
constante de vitesse (k) dépend de la pressionéthnge gazeux (voir Figure 11.11). De
l'autre cote, Il a été trouve que, dans le cashagilim, les approches standards telles que les
expressions de Lindemann—Hinshelwood ou le formmaide I'équation master basés sur les
constantes de vitesse calculées a partir des mesiREKM ne sont pas capables de décrire
adéguatement la dépendance entre k et la pressisysttme, cependant il a été observé que
la valeur de la constante de vitesse est toujawoptionnelle & [Mj®". Dans le cas de
I'azote, la constante de vitesse peut étre miss soiorme :

0565 1
k(T.[M])= 3.3x109(%j ex{—@]&

A leur tour Krasnoperov et ses collaborateursétatiié la dégradation thermique du
radical formyle en présence d’hélium dans un rémabeivert pour des pressions variant de
0.8-100 bar et des températures dans l'interv@le 7269 K [28]. Les résultats trouvés par ce
groupe de recherche suggerent que I'expressioa deristante de vitesse de la dissociation

directe du radical formyle admet pour expression :
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k, (He) =(08+ 04) x10™ exp(~ 660+ 34kJmol™ /RT)cm® moléculé's™. On note bien que

cette constante de dissociation est systéematiquemnfénieure a celle de Timonen et al. [26]

par un facteur de 2.2 pour les températures éleatéds 3.5 pour les faibles températures

107 -
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Figure I.11: Variation de la constante de vitesse avec la fmmeskl mélange gazeux pour différentes
températures (T = 800, 752, 700, 643 et 590 K #rmhr bas). Expériences de Hippler et al. [27].

10" 10 10

En plus des réactions du radical formyle, les réastdu radical hydroxyméthyle avec
I'oxygéne moléculaire revétent une grande imposadgans I'étude de I'oxydation ou de la
combustion du méthanol. Afin de détailler ces riéast et de trouver la dépendance de leurs
constantes de vitesses de la température, Gro#teses collaborateurs ont entrepris les
mesures directes des réactid®d,OH+0O, (+O) dans un réacteur ouvert opérant dans

I'intervalle de température 300-682 K et a une gimsaux alentours de 1 mbar. Les résultats
trouvés dans cette étude montrent que la premgaion suit une cinétique du premier ordre
et qu'elle aboutit principalement aux deux prod@td,O et HQ. De l'autre cété, il a été
trouvé que la seconde réaction LM + O est trés rapide par comparaison avec celle d
'isomére CHO pour la quelle une expression de la constanteitdese a été donnée par
Rhasa et Zellner [29] : k = (2.5+0.7) xfacm 3 s*. Cependant, il a été mentionné que dans
les conditions de combustion, les deux dernierestiens (CHOH + O et CHO + O)
admettent une vitesse plus faible que celle deé&tion CHOH + O, Cette derniere
réaction, a été considérée par Westbrook et DB@rdomme étant I'une des réactions clés

dans les flammes de méthanol qui consomme 90% d®BHdans les conditions de faibles
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richesses. Alors que pour les richesses élevédte céaction ainsi que celle de la
décomposition de C¥DH contribuent de facons égales a la consommaogidOH. Du
moment que la vitesse de la réaction,OH + G, ne diminue pas significativement aux
faibles températures, cette réaction est tres itapta dans la zone réactionnelle des gaz frais.
2.1.3. Expériences réalisées dans les tubes a choc

Lorsque le réactif est porté quasi-instantanérdeahe température et a une pression
caractéristiques, il peut se produire une inflanomagprés un laps de temps appelé délai
d’auto inflammation. La méthode du tube a chodastieux adaptée pour obtenir des données
fiables sur les délais d’auto inflammation.

Les tubes a choc utilisent la compression par mae ale choc pour porter le mélange a
étudier a pression et température élevée. Le dentirtempérature couvert s’étend de 1200 a
1900 K [31]. La température du gaz comprimé pand® de choc est calculée en appliquant
des méthodes de correction bien établies. Les ipmssatteintes varient de trois a plusieurs
dizaines de bar. Les grandeurs mesurées se limigemtilus souvent aux délais d'auto
inflammation entre 10 et 1000 ps.

La majorité des travaux réalisés dans les tubd®a sur I'oxydation du méthanol se
rapportent a la détermination expérimentale desesspns des constantes de vitesse des
principales réactions élémentaires mises en jesl dier la dégradation thermique de cette
espece.

Les réactions du formaldéhyde jouent un réle treportant dans la chimie de la
combustion. Cette espéece a été longuement recaumme étant une espéce intermédiaire
critigue dans I'oxydation des hydrocarbures [21,gRs spécialement le méthane [32] et le
méthanol [33]. Plusieurs études cinétiques a hateespératures ont été destinées a
l'investigation de la pyrolyse du formaldéhyde {3&] ou a son oxydation [37-39] ou
I'accent a été mis sur I'accord sur le chemin riéaciel proposé, cependant les valeurs des
constantes de vitesses reportées difféerent énormérGette différence a incité plusieurs
chercheurs a étudier expérimentalement les réactthn formaldéhyde afin de pouvoir
déterminer les expressions de leurs constantegteses. Dans ce contexte, Eiteneer et ses
collaborateurs ont récemment réévalué les valeesscdnstantes de vitesse de ces réactions
en étudiant la pyrolyse et 'oxydation du formalgéd dans la phase gazeuse [40]. Durant
cette étude, sept mélange de trioxane (utilisé cersource de formaldéhyde) et d’'oxygéne
moléculaire dilués dans de I'argon ont été investigar des ondes réfléchies dans un tube a
choc a une température variant de 1340 jusqu’a R2&0pour des pressions allant de 0.7 a

2.5 atm. La composition des mélanges couvre la gaaknla pyrolyse pure a I'oxydation a
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faible richesse (oxydation pauvre) et I'avancentEnta réaction a été contr6lé par absorption
laser des molécules CO dont le profil a été reptégear trois point caractéristiqugss t s,

et .75 les temps pour les quéessignal de CO atteint respectivement 0.25, (50,75 de sa
valeur maximale. Les résultats trouvés indiquemt lqupyrolyse du formaldéhyde aux hautes

températures est principalement déterminée paé#gions suivantes :

CH,O0+M ] - H+HCO+M (1a)

00 - H,+CO+M (Ib)
H+CH,O - HCO+H, 2
HCO+M 1] - H+CO+M ()]
H+HCOLO - H,+CO 4

L’analyse de sensibilité révele que dans les canditde cette étude, la contribution de la
réaction 1b est négligeable et les sensibilitésréastions 1la et 2 sont plus élevées que celles
des réactions 3 et 4. En outre, une procédure idiggation a montré que les deux constantes
de vitesse k et k sont fortement dépendantes I'une de l'autre, elsarnt I'expression
Tl.ge—1380 IT Cm3 mol—l S—l
-I——2.57e—215 IT

proposée par Irdam et ses collaborateurs peukk 5.74 x 10
[41]), les auteurs ont pu trouvé une expressior fiay: ki~ 2.66 x 16* cm’
mol? s™.

Concernant I'oxydation, les résultats révelent guf@us des réactions citées en haut, les

réactions suivantes ont devenu trés importantes :

0, +CH,00 00 - HO, +HCO )
HO, +CH,0 00 - HCO+H,0, ©6)
HCO+0, 000 - HO, +CO @)
O+CH,00 00 - OH+HCO ©)
OH+CH,00 [ - HCO+H,0 )

En plus de I'oxygene, I'hydrogéne atomique peutlussi réagir avec le formaldéhyde
formant ainsi le radical formyle et I'hydrogene #allaireH+CH,O[] -~ H,+ HCQ
Malgreé I'importance de cette réaction dans la migdébn des phénoménes de combustion, sa
constante de vitesse n’est pas bien définie. Amxpéatures élevées, Baulch et al. [42]
recommandent la valeur de 1.2 X36n mol* s* & 1750 K, tandis que Tsang and Hampson,
basés sur des expériences menées a des faibleSradunes, en 1986, proposent une valeur
quatre fois plus importante (5.1 x3@m® mol* s%) [43] ce qui était en désaccord avec les
données expérimentaux a haute température dispsrgnl ce temps. Cependant en 1993, les

études d’Irdam et al. [41] et celles de Hidakale[3§] ont favorisé la valeur 3.8-5.1 x'£0
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cm® mol! s' &4 1750 K. Dans le but de fournir une valeur pluscee et de diminuer
I'incertitude sur la constante de vitesse de latiéa H+CH,O[] - H, + HCO, Friedrichs

et ses collaborateurs ont effectué des mesuresehrde cette réaction dans un tube a choc en
utilisant comme technique d’'analyse la détection-\iBible du formaldéhyde [44]. La
réaction est investiguée dans lintervalle de tenajpges 1445-1960 K et des pressions
variant de 1.20 atm a 1960 K et 1.43 atm a 144bds.mélanges initiaux contiennent 12, 25
et 79 ppm d’iodure d’éthyle (utilisé comme sourdeydrogéne atomique) et 980-1110 ppm
de formaldéhyde dans de l'argon. Les résultatsvésu(voir Figure I1.12) ainsi que la
méthode de découplage cinétique des constantagedsaes ont conduit les auteurs a proposer

I'expression suivante pour la constante de vitesse

k, = 6.6x10“ expl~ 406kJmol™ /RT)cm® mol™s™.

T _,r'f K
1-10% ¢
I*-ﬂ 5\‘1['13 L
| o
=
E !
=
o
= |
_ﬁhl
1.1013 L— ' :
5 6 T
10000 K /T

Figure 11.12 : Variation de k(H + CH,O = H, + HCO) en fonction de la température. Expériemiges
Friedrichs et al. [44]. Les symboles représentesntlifférentes fractions molaires dgHgl: (o) 12

ppm, @) 25 ppm, A) 50 ppm, ¢) 79 ppm. %(CH,O)~ 1000 ppm pour toutes les expériences.

Outre sa réaction avec I'hydrogéne, le formaldéhydeit entreprendre d’autres
réactions importantes dans la chimie de la comtnussia réaction avec le radical hydroxyle en
représente I'une d’elles. En plus d'étre le cheprincipal de la formation du radical formyle
(HCO), la réaction entre OH et GBI représente le canal majeur de la consommati@Hi®
dans les processes d'oxydation des hydrocarburedgr® son importance, les données
expérimentales recueillies, a températures élewdas,tres éparpillées [42], c’est ainsi que la
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nécessité de la connaissance de la constante dssevitde cette réaction aux hautes
températures est évidente.

En partant de cette idée, Vasudevan et ses codlEwrs ont investigué la
détermination expérimentale de la constante dessatale cette réaction [45] (voir Tableau
I1.4). L'étude a été réalisée dans un tube a chogvrant la gamme de températures
934-1670 K et celle de pressions 1.3-2.1 atm. begcaux hydroxyles (OH) ont été produits
par chauffage du tert-butyl hydroperoxyde [@EHCO-OH] (TBHP) a l'aide d’ondes de
choc, tandis que le 1,3,5-trioxane [(&Ms] a été utilisé comme précurseur, dans la zone
d’avant choc, pour générer une quantité reprodectiie CHO. Des mélanges contenant
100-200 ppm de TBHP (et I'eau) et 50-100 ppm debifyBoxane dans I'argon ont été utilisés.

Plusieurs possibilités d’interaction entre le foltéhyde et le radical hydroxyle ont été
examinées :

» Le radical hydroxyle peut réagir avec le formald#dgelon une réaction d’addition :
OH + CHO = HCOOH, cette réaction admet une énergie d'atitn de 27.8 kJ mdl (la
réaction d’abstraction de H admet une énergie it@ion de —5.8 kJ md) et un facteur
pré-exponentiel huit fois moins important que celeila réaction OH + Ci# = HCO + HO
ce qui a conduit a la conclusion que la réacticaddition ne joue pratiguement aucun réle
dans les conditions de combustion [46].

* Les chemins réactionnels conduisant aux produitbl; + O,, O + CHO, et O +
CH,OH ont été pris en compte; cependant il a été réogtrils sont insignifiants dans
I'intervalle de température considéré.

» La seule réaction qui admet un effet considérasti@iasi : OH + CHO—HCO + HO.

En utilisant les résultats trouvés, les auteurgpartrouver une expression pour la constante de
vitesse de cette réaction k = 7.82%0'F* exp(531/T(K))(cmi mol* s?) applicable dans
l'intervalle de température (200-1670 K) avec unewe de 25% a 1595 K et de 15% a
1229 K.
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Tableau II.4 : Constante de vitesse de la réa@igyO + OH = HCO + HO selon

Vasudevan et al. [45].

Ts (K) Ps (atm) K (cnPmol ™ s)
100 ppmTBHP (et eau), 80 ppm (&D)s, Ar
1.02x16°
934 2.10 ,
1.05x10
964 1.98
1.07x16°
1023 1.89
1.13x16°
1045 1.79
1.20x16°
1113 1.73
1.27x16°
1178 1.72 ,
1.32x10
1229 1.64
200 ppmTBHP (et eau), 160 ppm (&Hs, Ar
1250 1.70 1.35x10°
1444 1.41 1.64x103°
200 ppmTBHP (et eau), 50 ppm (&B)s, Ar
1492 1.50 1.70x16°
1595 1.37 1.90x16°
1670 1.31 2.10x168°

Toujours dans le contexte des réactions qui pduvdre entreprises par le
formaldéhyde, Friedrichs et ses collaborateurseapérimentalement investigué la réaction :
CH,O + M — HCO + H + M [47]. Les expériences se sont dérauld@ns un tube a choc
opérant a des températures variant de 1675 et RO80des pressions de 1.1 a 1.4 bar. La
détermination quantitative des profils des fradiomolaires du formaldéhyde s’est effectuée a
I'aide de I'absorption VUV a 174 nm, tandis queleales profils de HCO par le biais de la
spectroscopie a fréquences modulées a une longliende de 614 nm. Les données
recueillies, l'utilisation du mécanisme GRI-mechl'analyse de sensibilité ont permet aux
auteurs de conclure que le profil observé de falgtalde est entierement déterminé par les
réactions temporellement couplées(::HZOJr M=H+HCO+M )

H+CH,O=H,+HCO @
Du moment que la constante de vitesse de la r@a2)oa été déja déterminée par le méme
groupe de recherche [44], alors il leur était gussd’extraire la constante de vitesse de la

réaction (la) qui a pour expressiork., =50x10"exp(308kJmol™/RT)cm®mol™*s™

applicable dans l'intervalle de température 167862K, pour une pression totale moyenne de
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1.2 bar et dans le cas ou le diluent utilisé estgbn.La méme réaction a été étudiée
expérimentalement par Vasudevan et ses collabosatiins un tube a choc dans lintervalle
de températures 2258-2687 K pour une pressioretatalyenne de 1.6 atm. L’expression de la
constante de vitesse trouvée est.; & 5.85 x 16* exp(-32100/T K) crhmol™* s* et I'erreur
commise est de 25% [48].

Comme il a été précédemment mentionné, en pldsrchaldéhyde, le radical formyle
généré lors de la combustion ou I'oxydation du raéth peut entreprendre des réactions qui
jouent un réle trés important dans la connaissaeck chimie détaillée de la combustion et
par conséquence dans linterprétation des résudtgisrimentaux trouvés. Dans ce contexte,
Friedrichs et ses collaborateurs [49] ont investidgm décomposition unimoléculaire de ce
radicale (HCO + M = H + CO + M) dans un tube a chpérant a des températures variant de
835 a 1230 K et des pressions totales allant d& ®.2.90 bar. La technique d’analyse repose
sur la spectroscopie a fréquences modulées duataidiomyle généré par la photolyse du
formaldéhyde (ChD) a 308 nm: ChD + hv = HCO + H (Pla,b). Cependant, plusieurs

réactions peuvent entrer en concurrence avec ddoagrincipale, parmi elles, on cite :

CH,O +hv=H,+ CO (P1c)
CH,0+M =HCO+H+M (1a)
CH,0+M =H,+CO+M (Ib)
H+CH,O=H,+HCO 2
HCO+M=H+CO+M ®
H+HCO=H,+CO 4
HCO+HCO=CH,0+CO ®)

Dans les conditions de I'étude, la production ddica formyle via la décomposition
thermique du formaldéhyde (1a) est négligeablesajoe la photolyse a 308 nm génére des
radicaux HCO qui se décomposent rapidement ademrselon la réaction (3) formant ainsi les
atomes d’hydrogene et le monoxyde de carbone (espiable). La réaction ultérieure des
atomes d’hydrogene avec I'excés de,OHselon la réaction (2), donne naissance au fadica
formyle. C’est ce schéma réactionnel simple, aescréactions de propagation (3 et 4), qui
permet I'obtention de quantités détectables de H@&ne a haute température et pressions
modérées. Finalement, le chemin réactionnel eshinér par la réaction (4) et a faible
température par la réaction (5). Ce chemin réactbpermet de dire que pour interpréter les
profils expérimentaux de HCO, les constantes dessé des réactions (2), (4) et (5) doivent
étre connues a I'avance. Comme il a été élucide lphwit, la constante de vitesse de la réaction
(2) a été expérimentalement déterminée, dans ialie de températures 1445-1960 K avec
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une précision acceptable, par le méme groupe deemdwe en utilisant comme technique
d'analyse la détection UV-visible du formaldéhyde I'éodure d’éthyle comme source
d’hydrogene [44], cela signifie que seulement liggsges des réactions (4) et (5) doivent étre
connues. Les résultats trouvés dans cette étudspuart que les expériences menées a faibles
températures sont plus sensibles a la réactiontgdddlis que les expériences réalisées a des
températures modérées présentent une grande fighsibla réaction (5). Ainsi, en se basant
sur ces résultats et les données issues de fatlitté [50-52] ainsi qu’une procédure itérative,
les auteurs ont pu déterminer les expressionsategantes de vitesse des réactions (4) et (5) :
kg =1.1x 16" cm® mol* s*
ks = 2.7 x 16° cn?® mol* st
Avec une erreur de I'ordre de 15%.

De l'autre coté, les expériences réalisées auypdeatures élevees avec 9500 ppm de
CH,0 dans de I'argon montrent que la réaction de dgosition unimoléculaire (HCO + M
= H + CO + M a devenu plus sensible aux hautes éeatypres de telle facon que la constante
de vitesse de la réaction (3) pourrait étre dét@misi on connait seulement la constante de
vitesse de la réaction (2). En se basant sur leicheactionnel proposé plus haut, la constante
ks a été obtenue a l'aide de l'ajustement des prafdsHCO obtenus a des températures
supérieurs a 835 K. Dans l'intervalle de tempém885-1230 K, I'expression dg &st :

ks = 4.0 x 16% exp (-65 kJ m6l/RT) cnt mol* s*

En plus de la décomposition unimoléculaire du caléi formyle, sa réaction avec
I'oxygéne moléculaire joue un role trés importaansl la chimie de la dégradation thermique
du méthanol aux températures élevées. Afin de méter expérimentalement la constante de
vitesse de cette réaction, Colberg et Friedricbstlinvestiguée dans un tube a choc dans le
domaine des températures 739 K < 1108 K pour des pressions d’onde de choc régéchi
variant de 0.82 a 1.84 bar. Du moment que l'ingasibn des réactions entreprises par HCO
aux températures élevées est trés difficile vuésectivité élevée ainsi que son instabilité
thermique, ce qui rendent la durée de vie de cieahttes courte et ses concentrations tres
faibles. Afin de surmonter ce probleme, les autemtsutilisé une technique tres sensible qui
est la spectroscopie a frequences modulées polysanges profils des fractions molaires du
radical formyle [53]. Les différences observées reentes profiles temporelles des
concentrations de HCO mesurés avec et sans l'aeutoxygene moléculaire peut étre
attribuée exclusivement a la réaction :

HCO+GQ=HO,+CO (1)
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lIs ont aussi utilisé la photolyse du glyoxal, (CHQomme une source de HCO aux hautes
températures. En plus de HCO, la photolyse du pséau & une longueur d’onde de 193 nm
produit de I'hydrogene atomique qui réagit avec dgigoxal pour former le radical
« (CHO)CO » tres instable selon la réaction :

H+(CHO), (I - H,+CHOCOLL! - H, +HCO+CO 4)
Qui se décompose rapidement pour donner HCO, ceequi la réaction (4’) une source
permanente de radical formyle.
En se basant sur les données expérimentales, hssantes de vitesse du mécanisme GRI-
Mech 3 ainsi que I'analyse de sensibilité, les ast@nt proposé I'expression suivante pour la
constante de vitesse de la réaction entre le raicayle et 'oxygéne moléculaire :
ki= 3.7 x 10° exp(-13 kJ mol/RT) cn mol* s applicable dans l'intervalle de températures
739-1108 K.

Outre le formaldéhyde et le radicale formyle, lelical méthyle peut lui aussi
entreprendre plusieurs réactions classées commertiampes dans la chimie détaillée de la
combustion. La réaction entre les radicaux méthyleydroxyle joue un rdle notable dans la
modélisation des flammes des hydrocarbures airesidgus I'oxydation du méthanol [54], en
plus quelle a été rencontrée comme une réactimonsiaire lors d'une étude récente
concernant la réaction GH O, [55]. La réaction Ckl+ OH met en jeu la formation d’'une
espéce intermédiaire a I'état excité 4CHH qui tend ensuite & se stabiliser soit pour dotener
méthanol, soit pour former les réactifs initiaurjtour réagir avec d’'autres espéces. Le
chemin réactionnel ci-dessous a été identifié idd’ae I'utilisation des méthodes théoriques
[54, 56, 57] :

CH,+OH ] - CH,OH (1a)
00 - *CH,+H,0 (db)
00 — CH,O+H (Ic)
00 - CH,OH+H (1d)
00 - CH,0+H, (e
0 - cis—HCOH+H, (1f)
0 - trans-HCOH+H, (lg)

Les deux radicaux peuvent aussi réagir directe@né eux par une réaction d’abstraction
CHs; + OH— *CH, + H,0 (1h)
Malgré son importance, seulement quelques étudesedares directes ont été dédiées
a cette réaction [58-60]. Bott et Cohen [58] ontdét la réaction (1) a une température de
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1200 K et une pression de 1 atm dans un tube a ehadilisant I'absorption UV comme
technique de mesure de la radiation de résonan@Hdé 309 nm et ils ont mentionnés que le
coefficient de la vitesse globale est de %£.10"* cn® mol* s. A leur tour, Krasnoperov et
Michael [59]ont utilisé I'absorption multipasses de la radiatie résonance de OH a 308 nm
pour mesurer la constante #ans un tube a choc dans l'intervalle de températli800-2400
K pour des pression variant entre 50 et 940 ToepeDdant, ils ont proposé, en utilisant la
méthode des moindres carrés, une constante deuplfs importante que celle recommandée
par Bott et Cohen. Plus réecemment, la réactiom @ig étudiée par Srinivasan et al. [60] par le
biais d’un systeme de détection similaire a celilisé dans I'étude de Krasnoperov et Michael
(absorption multipasses de la radiation de résanaec OH) mais ayant une longueur plus
grande. La valeur recommandée dans ce cas es8x#07.cn® mol* s* dans l'intervalle de
températures 1000-1200 K, ce qui représente ureiivee 40% plus faible que celle donnée
par Bott et Cohen et une valeur approximativemenis tfois moins importante que celle
recommandée par Krasnoperov et Michael. De ce gueéeedé, il est évident que I'incertitude
sur kg est trés grande aux températures élevées (domiabéerét particulier pour I'étude de la
combustion). Dans le but de remédier a ce probléfasudevan et ses collaborateurs ont
entrepris I'étude de cette réaction dans un tulmhac opérant a des températures variant
de 1081a 1426 K [61] et des pressions allant d& IL®5 atm. L'absorption laser de OH a été
utilisée comme technique d’analyse. Les radicaux ddHété générés par la décomposition
thermique du tert-butyl hydroperoxyde (TBHP), tandue deux précurseurs différents ont été
utilisés comme source de radicaux méthyle {ICHazométhane et l'iodure de méthyle. Le
premier précurseur ('azométhane) se décomposanitastement pour donner naissance a deux
radicaux méthyle et a I'azote moléculaire selorékction (3), tandis que I'iodure de méthyle
se dégrade pour former un radical méthyle et l'iattgnique selon la réaction (4) :

CHeNz — CHz + CHs + N, (3)

CHsl - CHg + | (4)
La décomposition du TBHP donne un radical hydroxyle radical méthyle et I'acétone,
selon les réactions (5) et (6) :

(CH3)3-CO-OH— (CH3)3CO + OH 5)

(CH3)3sCO — (CHs),CO + CH; (6)
Les coefficients de vitesse pour la réaction (1)é&ié inférés par la confrontation des profils
temporels de concentrations de OH mesurés a cedglisés a I'aide du mécanisme proposeé
par Srinivasan et al. [60] et amélioré par la naégeur, a partir de GRI-Mech 3.0 [62], des

constantes de vitesses des deux réactions :
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Recombinaison du radicale méthyle : 2GHM) — C,Hg (+M) (7)

Et auto-recombinaison du radicale hydroxyle : 26H,0 + O (8)

En plus, les réactions décrivant la décompositetazométhane [63] et la chimie du TBHP
[45, 23, 64] ont été ajoutées au mécanisme.

Les résultats trouvés ainsi que I'analyse de s#itsibnt permis aux auteurs de déduire la
valeur de la constante de vitesse de la réactjoguilest de 1.70xt&cm’® mort s™.

En plus de I'étude de la réaction entre les ratiaaéthyle et hydroxyle, les auteurs
ont étudié la réaction de décomposition du méthdank un tube a choc dans l'intervalle de
températures 1904-2298 K et a une pression detth3es mélanges contenant 50 ppm de
méthanol dans I'argon ont été chauffés par dessddechoc réfléchies et les radicaux OH
ont été détectés par absorption laser. Les prdél©OH mesurés ont été confrontés a ceux
modélisés en utilisant le mécanisme GRI Mech 3d& données recueillies ont permet aux
auteurs de définir les réactions dominantes dasmsaeditions et qui sont :

CH,OH+M O - CH,+ OH+M ()
00 - 'CH,+H,0+M (2b)
A l'aide de ces réactions ainsi que de I'analyssetesibilité et I'utilisation de la valeur
recommandée par Srinivasan et al. [60] poyrl& valeur de k, a été facilement définie :
Kza= 4.94x18 cn® mol™* s,
2.1.4. Expériences réalisées dans les flammes

Les études expérimentales menées sur la combuiionéthanol ont été concentrées
sur les flammes laminaires prémélangées de métlaamet de méthanol-oxygéne-argon. Ces
études peuvent étre divisées essentiellement enx detegories. La premiere est la
détermination des vitesses de propagation des femriaminaires en fonction de la richesse,
de la température initiale, et/ou de la pressionuglisant divers techniques, telles que la
vitesse de combustion dans un tube horizontalendthode de Bunsen de surface de la
flamme, et la flamme jumelle opposée de contreandurTandis que la deuxieme catégorie
implique l'utilisation des expériences de brllelmaadse pression de flammes plates laminaires
pour observer les profils des especes et de laéenpe dans la structure de la flamme. Les
températures sont typiqguement déterminées par Esumes a l'aide d'un thermocouple a
radiation corrigée, tandis que les profils des espéont typiguement déterminés a l'aide des
mesures par microsonde de quartz et de la chronagioie pour les espéces stables [65], a

I'aide de la spectrométrie de masse couplée aéleymment par faisceau moléculaire pour les
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radicaux ainsi que les especes stables [66-68]) &/0ésonance paramagnétique électronique
pour les radicaux H, O et OH [69].

Concernant le deuxieme volet, c'est-a-dire la neesxpérimentale des profils des
fractions molaires des espéces ainsi que le pdef températures dans la structure de la
flamme, trois ensembles de données expérimentalés fthmme plate de méthanol stabilisée
sur un brdleur & basse pression sont disponibles lit#erature. Vandooren et Van Tiggelen
ont analysé par le biais de la spectrométrie desenasuplée a un faisceau moléculaire trois
flammes différentes de méthanol avec I'oxygenegdia et /ou I'hydrogene a 40 torr (voir
Tableau I1.5 pour les conditions des trois flamn{é6)70]. Les profils des espéces mesurées
contiennent les espéeces stables majeures et minewssi bien que les radicaux H, O, OH et
CH3O (une combinaison des radicaux meéthoxy et hydeoxythyle). Les profils de la
majorité des espéces ont été déterminés par aibrtandis que ceux des especes
intermédiaires Ckl CH,OH et CHO ont été mesurés en se basant sur les ionisatieseces
stables ayant des masses trés voisines a ces cesnpbs l'autre coté, le profil des
températures a été déterminé a I'aide d’'un therionaeoPt/Pt 10% Rh de 0.1 mm de diameétre

et les pertes par radiation ont été corrigées igsaut la technique de compensation électrique.

Tableau I.5 : Conditions expérimentales de I'étdde/andooren et Van Tigglen [70].

Flamme Fractions molaires des réactifs Vitesse PressionTempératur
Méthanol| Oxygéne Hydrogene Argon| d’écoulement (cm/s) (torr) (K)
Flamme 1  0.199 0.337 0 0.46¢4 43 40 298
Flamme 2 0.194 0.806 0 0 44 40 298
Flamme 3  0.109 0.859 0.032 0 78 40 298

Les résultats trouvés sont représentés dans leseéigl.13-11.18. Dans le cas de la
flamme 1, ces résultats indiquent que le méthasibtatalement consommé a environ 3 mm
du brdleur et que la fraction molaire de I'oxygéneléculaire diminue rapidement pour se
stabiliser a environ 3.9 mm du brlleur (Figured).1De l'autre coté, la formation des
produits (HO et CQ) commence prés de la surface du brdleur, la traatholaire de bD
atteint un maximum aux alentours de 2.9 mm du bri&ors que celle de GGtteint un
palier aux environ de 10 mm de la surface du braBlautre part les profils d'évolution des
fractions molaires des especes intermédiairesestaklCO » et « O » présentent la méme

allure, ils apparaissent presque a la méme distdacerdleur (0.5 mm), leurs fractions
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molaires augmentent pour atteindre un maximum ar@m2.2 mm (pour CO) et 1.9 mm
(pour O) de la surface du brdleur, ensuite ellesrnencent a diminuer.

Concernant les espéces intermédiaires instablgar@-11.14), il a été trouve que les profils de
variation des fractions molaires des espéces «Bkxet «O» présentent la méme allure, ils
augmentent rapidement pour atteindre leurs maxiraurenvirons de 7 mm, ensuite elles
diminuent l1égerement. De méme les profils d'évotutiles fractions molaires des especes
«CH,O» «CHO» et «CH» présentent la méme allure, ils augmentent rapgdénpour
atteindre un maximum a environ de 1.2 mm (pour@Het 2 mm (pour CkD et CH) du
braleur, ensuite elles diminuent d'une fagon netabl

Pour la flamme 2 présentée dans les figures (Ht1b16), il a été montré que tout le méthanol
est consommé a une distance de 4.4 mm du brllaeguréHl.15) et que la vitesse de
destruction de I'oxygene moléculaire est importgumqu'a une distance de 3.9 mm du brdleur,
ensuite elle commence a diminuer Iégéerement. R'aqdrt, il a été trouvé que I'apparition de
I'eau et du dioxyde de carbone est presque imnmediatgue les vitesses de formation de ces
deux produits augmentent d’'une facon tres rapidgyta des distances du brdleur de 7.5 mm
(pour CQ) et 3.9 mm (pour kD), puis elles commencent a diminuer. Les mémesreasons
peuvent étre faites dans le cas des especes idtieireé stables CO et,HCes deux especes
admettent des profils d'évolution des fractionsaimets similaires, leurs quantités augmentent
pour atteindre un maximum aux environ de 3 mm (goOy) et de 2.5 mm (pour Hde la
surface du brldleur. De méme pour les espéces lastébigure 11.16), il a été constatge
l'allure des profils des fractions molaires de cadli hydroxyle « OH », de I'hydrogéne
atomigue « H» et de l'oxygéne atomique « O » sdehtiques, leurs fractions molaires
croissent rapidement pour atteindre leurs valeuagimmales aux environ de 6.96 mm (pour
OH), 7.10 mm (pour H), 5.96 mm (pour O) de la stefdu brileur. Pour le radical méthoxy
« CH;O » et le formaldéhyde « GB », une augmentation importante des fractions inesla
en fonction de la distance du brdleur a été obsetes valeurs maximales ont été atteintes aux
alentours de 2.4 mm, pour @B, et 1.9 mm pour Ci®D.

Concernant la flamme 3 (Figures 11.17 et 11.18)ailété observé que la consommation du
méthanol débute Iégérement pour une distance0Danm, ensuite elle croit d'une fagon
notable pour consommer tout le méthanol pour ustaice de 4.7 mm du brllede méme
pour I'oxygéne moléculaire, la vitesse de consonumaist trés faible jusqu’a une distance de
2 mm du brdleur, ensuite elle commence a s’accepug devenir constante a environ de 4.8
mm de la surface du brdleur. De l'autre c6té, I'equparait tot par rapport au dioxyde de

carbone, la fraction molaire du premier atteint pomt d’inflexion aux alentours de 4.4 mm
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du brdleur alors que celle du second augmente raggitement avec l'augmentation de la

distance du brdleur.

Pour le monoxyde de carbone, a des faibles distadaebrileur, les vitesses de formation
I'emportent sur celles de consommation et la fosctinolaire maximale est obtenue a une
distance de 3.2 mm du brdleur, ensuite I'effet g@pest observé pour les grandes distances du
braleur. Pour I'hydrogéne moléculaire, les vitessegonsommation sont plus importantes que
celles de formation jusqu’a une distance de 6 msuiémles deux types de vitesses s’égalisent
et la fraction molaire de cette espece devieniquainent constante. En outre, les profils de
variation des fractions molaires des espéces ig@iaires instables « H », « O » et « OH »
présentent la méme allure (Figure 11.18), ellesnaemgtent rapidement pour atteindre leurs

maximum aux alentours de 6.5 mm, 5.6 mm, 5.1 mipes/ement.
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Figure 11.13: Profil des fractions molaires des espéces stalalas la flamme 1

de Vandooren [70].

71



Chapitre |l Principaux travaux réalisés sua combustion et I'oxydation du méthanol

5 20 Q7 L W o
A ,f “\\
j -

‘H"—\_,_

(s Xa}]

.—-—-—-Ds—__

s
x =
.H
/ /
.'fé
/

—

—

/é"..:'. TS
.Ef L F"L ) I; meithanol - oxygen - argon =
:‘:: I[ ‘ 4 _'?/ flame
P ‘5?
g x| ‘ :
ooos || ;I
-

T
p—

= 0OH = 0.5

_c-’ - CH20
. a0
l - CHEDHTGD
{-+ o H
ZCw A CHz=SO .
\ Y
-
v 4 T E—

z{Csmrh
Figure 11.14: Profil des fractions molaires des espéces insatdas la flamme 1
de Vandooren [70].

0 1= hs-] s 13 1EE T o2 x 18s
[T
\'\ . methanol - oxygen flame
ot
Y
"lll-'c <> 0 —
oo &5 ©  m—
. Djlf _|'I. ;I\“‘_“_ -,/‘r
= [ T~ ——e—
o 'IIII - = - —
- o e \;f
- -
E g:; -;-""'-u..'-'{
Qos} / < o o o
> 'A 1\. \
‘:(/ \ * 0a26 ey - W
I o \ - CO - CO, =05
f - - - C HEU-H <> HZD = 25
/ ‘III, M 9 Hy =10
- % ™~
1IIl \“h"h—-_
1..\ T
- .H-o.s . 1.5

=z jorrm )
Figure 11.15: Profil des fractions molaires des espéces stalales la flamme 2
de Vandooren [70].

72



Chapitre

Principaux travaux réalisés sua combustion et I'oxydation du méthanol

15 = 1. ) 188 roaor?ms K
-
—_‘—%__\_\_‘_-_;
B —
!t, T
3 ~—
= -71‘“'\
O—-"’D——R\c “K‘-ﬂ._\‘\
\\\
. \
o,
o _—
1"{ = 3 ——— ~
= + T
= o
- A\\\
s o
= = O
-
= - Cfi;?{] o &
=
= =1 =]
E m Oyl = SO0
os © =5
mailhanol-oxygen Flanrm e
—— el
L] | -2

Flcrm}

Figure 11.16: Profil des fractions molaires des especes insatdes la flamme 2
de Vandooren [70].

— 53—, 90 13 RN 185 7 e _
=] 7% O m"ﬁ
q | & -
h el B oo
O T
(o N | l".:] ; 1
- A
- | © \ ____7___7)-_
x_ [ ,‘L -
o W1 J -
% HD '1 i",
'3 - 1 i __,.-"" methanal - hydrogen —
s i) w
S = - o=y Een FTP .
- Y A
—_— I{E."\ - II
= Lfo = |
s o A" x L
E ‘I-_I' RV | e i
=Y ] LY
I' \ - I'- w ) a1
Q0s i ,“- \ ’uz .
j;i-L EE * D=2
= 7 5\_‘ - = CHzOn
]j | I,' \ . - "‘52“‘ w5
SRV AN \. wmCOoo
?' - s . 2 P
L '|1" ;. o =S — —3:1._3["_10'5
=] ,IJI-I -""-\I+ —_— o )
J -\-\-\-\-\-\-—\-’
Aom o
.-':F f - o
o m Y
E= =
ol = LN -
- z (cin) " -

Figure 11.17: Profil des fractions molaires des especes stalales la flamme 3 de Vandooren [70].

73



Chapitre

Principaux travaux réalisés sua combustion et I'oxydation du méthanol

“-!M 3’—3 T 1< K T
P o
e i e
a04 .-"/ T~
d T
s l\
- C::I I:_'G__—""‘
il - T — =
| (7
II I A - ~.
L | ?[—-'_ — T ——
|
sl |\ I
S [ 3
E" J '| ;E[E methanol—fydrogen—
w T | ?,I_] oxygen flame l
- 1 ¥
E F T' ?I]i .
ooz I ; 1 IIIE * OR
M - Crip s
i o o \
m CH40 =400
o H=5
4 is
@ z {cmi) 1
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de Vandooren [70].

En se basant sur ces résultats, Vandooren et \gafeig ont montré que, dans leurs conditions

d’étude, le méthanol peut réagir soit avec lesceadi hydroxyles, soit avec les atomes

d’oxygene ou d’hydrogéne selon les réactions st@gn

CH,OH+H O M — CH,OH (QUCH,0)+H, (1)
CH,OH+OH 00 - CH,OH (ouCH,0)+H,0 (r2)
CH,OH+H O M — CH,+H,0 (r3)
CH,OH+00 M - CH,OH (0uCH,0)+OH (r4)

Cependant pour déterminer l'importance de chacume rkactions ci-dessus dans la

consommation du méthanol, il faut prendre en conuiges les autres réactions qui peuvent

étre couplées a cette réaction. Ainsi les autentsrentionné que dans le cas de la réaction

(rl), il faut prendre en considération toutes lafres réactions mettant en jeu I'’hydrogene

atomique (H) ou moléculaire gH dans ce contexte, ils ont ajouté les réactionsastes :
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H,+OHO O 00 - H,0+H (r5)
H,+OUO O I - OH+H (r6)
COo+OHU D M - CO, +H (r7)
H+O,00 00O -0OH+O (r8)
CH,O0+M 0 00 - CO+H, +M (r9)
CH,+000 [ - CH,O+H (11.0)
H+H+M O OO - H,+M (1)
H+O,+M O [ - HO, +M (12
H,O+HOUOMD - H,+0, (13
H,O0+H OO I -~ OH+OH (11.4)
CH,OH+M OO - CH,O+H+M (115

Les profils expérimentaux de concentrations oningeraux auteurs de prouver que les vitesses
des réactions de (rl) a (r10) sont 20 a 1000 flmis nportantes que celles des réactions de
(r11) & (r15) et que la fraction molaire de H@ peut dépasser 10Ainsi la vitesse nette de la

réaction de I'hydrogene atomique a eété mise sotmae : Ry = Ry, + kio [CH3][O] — (k1

+ k3) [CH3OH][H] (Eq. 1) avec :
Reon, = ke[H2][OH] — ks[H2][OH] + ke[H2][O] — k. e[OH][H] + k7[COJ[OH] — k7[CO;][H] -

ke[H][O 2] + k.g[OH][O].

L’approximation de [I'état stationnaire pour le m@e CH donne: KCH3;OH][H] =
k1JCH3][O] (Eq. 2), en plus du moment que la vitesse tiéanelle de CH + OH est 20 fois
moins importante [71] que celle de la réaction rl€s auteurs n’ont considéré pour {itie

cette derniere. Ainsi (Eq. 1) devient{®H3;OH][H] = R, - R4 (EQ. 3) ce qui a permet aux

auteurs de déduire une expression pour la constientétesse k 3.4 x 16° exp(-2600/RT)
cm’mol™s™. Enfin, il faut noter que les mesures ont permeetlile que malgré la différence
importante dans la richesse des flammes 1 et &detion (rl) joue un grand réle dans les
deux systemes. Dans la flamme @ £ 0.89), 35% de méthanol sont consommés par les
atomes d’hydrogéne, et 25% sont consommeés datentane 3@ = 0.21), tandis que dans la
flamme 2, ayant une richesse intermédiaie£(0.36) le processus (rl) est négligeable.

La méme procédure a été appliquée pour le calcld denstante de vitesse de la réaction du
méthanol avec le radical hydroxyle (la réaction)(rDans ce cas, les auteurs ont mentionné

gu’il faut prendre en considération les réactiamngantes :
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OH+OHOO OO0 - H,0+0 (116)
CH,0+OHO O [ -~ CHO+H,0 (17)
CH,OH+0, 000 - CH,0+HO, (19)
CH,OH+H OO I — CH,0+H, (19)
CH,OH+00 0 M - CH,0+OH (r20)
CH,OH+OH O [0 - CH,0+H,0 (r21)
CH,0+HO DO OO - CHO+H, (122)
CH,0+000 0 O - CHO+OH (123

Les constantes de vitesse de ces réactions opriees des travaux de Baulch et al. [72] et
I'expression de la constante de vitessproposée est : 4.8 x £axp(-4500/RT).

A leur tour, Pauwels et ses collaborateurs [73] @mdié une flamme laminaire,
prémélangée de méthanol-air (12.5% méthanol, 17%%et 70% N, ® = 1.08 et flux
massique superficiel de 3.152 x 1@cnfs?) & 80 torr, en mesurant les profils des fractions
molaires des espéces stables par chromatograppigase gazeuse, ceux des radicaux H, O et
OH par résonance paramagnétique électronique @rdi# de température a l'aide d’'un
thermocouple Pt-Rh 18 de 50 um de diametre enrabéypbéryllium et de I'oxyde d’yttrium
afin de minimiser les processus catalytiques. bafhe est stabilisée dans un brdleur plat
opérant & faible pression et la vitesse d’écouléndes gaz frais est de 26.4 cm. 4es
mesures indiquent que le méthanol est totalemergaromé a environ 2 mm du brdleur, alors
que la fraction molaire de I'oxygene moléculaire @sitiqguement stabilisée a environ 3.5 mm
du brdleur (Figure 11.19). Pour les produits, iét&® constaté que I'eau {8)) et le dioxyde de
carbone (CQ® commencent a se former pres de la surface deundla fraction molaire de
H,O atteint un maximum aux alentours de 2.8 mm diebrialors que celle de G@tteint un
palier aux environ de 6.5 mm de la surface du briBe I'autre coté, les profils des fractions
molaires des radicaux « H » et « O » présentemi&iae allure, ils apparaissent a des distances
respectives de 0.5 et 1mm du brdleur, leurs frastimolaires augmentent pour atteindre un
maximum & environ 3 mm (pour H) et 2.2 mm (pourd®)a surface du brdleur, ensuite elles
commencent a diminuer. Alors que le radical « O&pparait a une distance de 0.6 mm de la
surface du brdleur et sa fraction molaire augmeota atteindre un palier aux alentour de 2

mm (Figure 11.20).
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Figure 11.19: Profils des fractions molaires des espéces stdales la flamme stoechiométrique
méthanol-air de Pauwels et al. [73].
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dans la flamme stoechiométrique méthanol-air devekuet al. [73].
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En plus des études de Vandooren et de PauwelsleBratl ses collaborateurs ont
étudié la structure des flammes laminaires de métkear et ont mesuré leurs vitesses de
combustion. Ces derniéres ont été investiguéessdampérature initiale de 323 K pour des
pressions variant de 0.089 a 0.25 atm et des gebkeallant de 0.7 jusqu’a 1.3. Tandis que les
profils de température et ceux de concentratiossedpeces ont été mesurés pour des richesses
de 0.85, 1.0 et 1.25 pour une pression de 0.089&tinLes résultats trouvés montrent que la
réaction de consommation du méthanol est tresefgidqu’a une distance de 3 mm de la
surface du brdleur, ensuite elle augmente d’'unenfagotable pour consommer tout le
méthanol pour une distance de 6 mm du brdleur. Bmenpour I'oxygene moléculaire, sa
vitesse de destruction est tres faible jusqu’a distance de 2.8 mm du brlleur, ensuite elle
commence a s’accentuer pour consommer 98%,deddviron 8 mm de la surface du brdleur.
De l'autre coté, I'eau apparait top par rapportdeaxyde de carbone, la fraction molaire du
premier produit (HO) atteint son point d’inflexion aux alentours d& énm alors que le

second produit (Cg) atteint son point aux environ de 5.7 mm du bni(&igure 11.21).
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Figure 11.21: Profils des fractions molaires des espécegdtH O,, H,O, CO, CO et H dans la
flamme méthanol-air de Bradley et al. [74].
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2.2. Etudes théoriques

Les études théoriques dans le domaine de l'oxydattode la combustion se divise
généralement en deux catégorie : I'étude des cdaélémentaires qui peuvent étre mises en
jeu lors de la dégradation thermique du carburtig développement de modeles cinétiques
détaillées qui peuvent interpréter les résultatmdsures des profils des fractions molaires des
especes mises en jeu.

2.2.1. Etudes des réactions élémentaires principale

Harding et ses collaborateurs ont utilisé la coraision des méthodes ab initio, la
théorie de I'état transitoire variationnel et lamdations des trajectoires pour étudier la
réaction du radical méthyle avec les atomes d’oxgd&5]. Les calculs ont montré que, pour
des pressions élevées et dans lintervalle de teanpés 200-2500 K, la constante de vitesse
de la réaction CH+ O peut se mettre sous la forme : 9.20 ®10°%° exp(136/RT) cri
moleculé' s*, avec R = 1.987 cal mbK™.

Jasper et ses collaborateurs ont étudié la réaltinoléculaire Chl+ OH ainsi que la
dissociation du méthanol, dans les conditions dabustion, par le biais des méthodes :
théorie de ['état transitoire a réaction de coordmn variable (VCR) et calculs des
multiréférences de la structure électronique (M3$H)]. Leurs résultats de calcul sont

consignés dans le tableau ci- dessous.

Tableau I1.6 : Constantes de vitesses calculéadd& des méthodes (VCR) et (MSE)

selon Jasper et al. [56].

réaction A (cm moleculé' s%) n E (K)
CH, +OH 9.305 x 10" -0.01761 -16.74
CH,+OH  *CH, +H,0 1.638 x 10° 2.568 2012
ICH, +H,0 2.053 x 10 0.8750 718.7
2.558 x 10° -2.182 163.6
H. +H.CO 2.285 x 10 0.0 35080
2 2 4

H, +trans- HCOH 2.270 x 10 2.621 4477
H, +cis— HCOH 3.153 x 104 2.270 4125
H+CH,0 1.594 x 10° 0.2397 -26.11

H+CH,OH 2.887 x 10° 0.04166 0.0
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2.2.2. Développement des modéles cinétiques

Les mécanismes cinétiques chimiques détaillés pedtee des outils d'ingénierie qui
permettent I'exploitation des processus microsamsgchimiques et commandent parfois les
processus macroscopiques physiques, tels que iditéage déplacement des flammes ou le
temps d'auto-allumage. Les mécanismes sont desrsystde plusieurs réactions élémentaires,
avec des constantes de vitesse déterminées paxp@sences cinétigues fondamentales ou a
I'aide de traitements théoriques.

Des mécanismes détaillés sont souvent développegalidés par rapport a un seul
ensemble de mesures expérimentales. En conséqleeigeanme d'application du mécanisme,
comme définie principalement par la températur@réssion, et la richesse, est limitée a celle
couverte par I'ensemble de données. Le terme "aimpbu comprehensive en anglais)
implique que la gamme de validité du mécanismeéapéblongée jusqu'au point pratique
maximum par comparaison aux ensembles multiples ddenées expérimentaux. Un
mécanisme complet peut étre utilisé non seulemeut entifier des réactions importantes
mais aussi pour contréler les régimes chimiquesi@ne processus transitoire.

Le développement des modeles cinétiques détasliesree procédure hiérarchique. La
base de I'oxydation de n'importe quel hydrocarbesel’ensemble des réactions mettant en jeu
I'hnydrogéne, I'oxygéne leurs intermédiaires ainsiegleurs produits associés. Ces derniers
incluent les atomes H et O, les radicaux hydrox@al) et hydroperoxyle (H®, et le
peroxyde d’hydrogene @@,) ainsi que l'eau. Ce sous-mécanisme détermine les
caractéristiques des radicaux responsables desior&aae propagation, des réactions de
branchement ainsi que de celles de terminaison.é@kment, l'oxydation des espéces
oXygénés contenant le carbone suit une série fomwdi@e d'étapes, commencant par des
réactions d'initiation, suivi par l'attaque du cadisur le carburant, produisant ainsi des
intermédiaires plus petits, et finalement une ohailétapes de formation d’aldéhydes qui se
transforment ensuite en monoxyde ou en dioxydealkone — CO — CO,. Pris en ordre
opposé, ces étapes forment la hiérarchie de baséagddon dans un mécanisme cinétique
détaille.

Cette section décrit les principaux modeles quigtétdéveloppées pour I'oxydation et
la combustion du méthanol dans différentes conditi@ savoir dans les réacteurs, dans les
tubes a choc et dans les flammes.
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2.2.2.1. Modéle de Westbrook et Dryer

Le premier modéle cinétique détaillé complet dexyttation du méthanol a été
développé par Westbrook et Dryer [76]. L'adjonctitas chemins réactionnels importants que
soit dans l'intervalle de températures intermédgmou dans celui des températures élevées a
produit une reproduction réussie des données igshuesacteur continu et du tube a choc. En
utilisant un modele simplifié de diffusion, les aurts ont calculé la vitesse de propagation de
la flamme laminaire stoechiométrique et prémélartyemélange méthanol/air qui admet pour
valeur 44 £+ 2 cm/s a pression atmosphérique etampérature initiale de 298 °K.

L'inconvénient majeur de ce travail a été le mangles constantes de vitesse
élémentaires ainsi que l'incertitude sur le chergactionnel. Plusieurs constantes de vitesse, y
compris celles de la décomposition thermique du har&l (CHOH), du radical
hydroxyméthyle (CHOH), et des réactions d'abstractions de H et OHetgnestimées dans le
contexte de la modélisation détaillée. Le radicathoxy (CHO) a été négligé dans le
mécanisme et une importance considérable a étéédoara réaction de déshydratation du
méthanol « CHlOH + OH = CHO + H,O » comme une source de méthane et des
hydrocarbures enUn travail ultérieur [77] a indiqué que cetteatian est négligeable, et
d'autres chemins sont suffisants pour expliqueresures expérimentales de méthane et des
especes enLEnfin, il faut mentionner que les effets des tiéas dépendantes de la pression
n‘ont pas été inclus dans ce premier effort de trsad®n.
2.2.2.2. Modéle de Norton et Dryer
2.2.2.2.1. Mécanisme d'oxydation

Afin de contribuer a la résolution des problémeacontrés lors du traitement du
modele cinétique proposé par Westbrook et Dryet, [R@rton et Dryer ont amélioré le
modele considéré en utilisant des constantes @sseétplus récentes ainsi qu'un ensemble
consistant de parametres thermochimiques [33]. dulev@au mécanisme a €té comparé a un
ensemble de nouvelles données issues des expérimecees, a pression atmosphérique, dans
des réacteurs continus [78], enveloppant la gammetethpérature 1025-1090K et des
richesses variant de 0.6 a 1.6. La concordance@éelavec les données de réacteur continu a
éte atteinte, et l'importance du radical hydropgdex(HQ) dans la cinétique d'oxydation du
méthanol a été signalée.
2.2.2.2.2. Mécanisme complet de pyrolyse

Les mémes auteurs ont étendu leurs travaux précegenr développer un modéle
complet qui peut décrire la pyrolyse du méthandi].[Bien que n'est pas un mécanisme

d'oxydation, plusieurs chemins réactionnels impastalans I'oxydation a température élevée
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sont identiques a ceux trouvées dans les étudpgrdiyse. Le mécanisme a été comparé avec
succes aux données issues du réacteur statiquéacteur continu, et ceux du tube a choc.
2.2.2.3. Modeéle de Dove-Warnatz
Le modele proposé par Dove et Warnatz [79,80]ienhfl5 especes mises en jeu dans
40 réactions élémentaires (voir le Tableau 11.7)
Tableau I.7 : Le modele de Dove et Warnatz [79,80]

N° Réaction A(cm-mol-§ | n Ei(cal/mol)
1 H+O0,— O+ OH 1.2E+17 -0.91 16531
2 O+0OH—->H+0G 1.8E+13 0 0

3 O+H,—->OH+H 1.5E+07 2 7560
4 H+OH—-O+H 6.7E+06 2 5574
5 OH+H — H,O+H 1.0E+08 1.6 3301
6 H+HO—OH+H, 4.6E+08 1.6 18588
7 OH + OH—H,0 + O 1.48E+09 1.14 0

8 H,O + O— OH + OH 1.5E+10 1.14 17272
9 H+0O,+ M>HO,+ M 1.6E+15 0 -1000
10 |H+HO— OH + OH 1.5E+14 0 1004
11 |H+HO—> H+ O, 2.5E+13 0 694
12 |O+HO—->OH+ (O 2.0E+13 0 0
13 |OH+HO— H,0 + G 2.0E+13 0 0
14 |CO+0OH->CO, +H 4.4E+06 15 -742
15 | CO,+H— CO +OH 1.6E+14 0 26340
16 | CH;OH + HO,— CH,OH + H,0, 6.31E+12 0 19426
17 | CHOH + H— CH,OH + H, 4.0E+13 0 6100
18 | CH;OH + O— CH,OH + OH 1.0E+13 0 4689
19 | CH;OH + OH— CH,OH + H,0O 1.0E+13 0 1700
20 | CH,OH + H— H, + CH,0 3.0E+13 0 0
21 | CH,OH + O— HO, + CH,0 1.0E+13 0 7177
22 | CHOH + M— CH,O+ H + M 1.0E+14 0 25120
23 |[CHO+H->CHO+H 2.5E+13 0 3995
24 | CH,O + O— CHO + OH 3.5E+13 0 3517
25 | CH,O + OH- CHO + HO 3.0E+13 0 1196
26 |[CHO+H->CO+H 2.0E+14 0 0
27 | CHO + OH- CO + HO 5.0E+13 0 0
28 | CHO + Q— CO + HQ 3.0E+12 0 0
19 |[CHO+M—-CO+H+M 2.5E+14 0 16818
30 | CH,O + HO,— CHO + HO, 2.0E+11 0 8000
31 | CHO + HO— CH,O + O, 1.0E+14 0 3000
32 | CH,O + O— CHO + HQ 2.0E+18 -0.75 48397
33 |[OH+OH+ M- H0,+M 1.3E+22 -2 0
34 | HO; + HO,— H,0, + O, 2.0E+12 0 0
35 | H; + HO,— H,0, + H 7.3E+11 0 18648
36 | H0O;+H—H;+HO, 1.7E+12 0 3756
37 | HO;+H— H,O + OH 1.0E+13 0 3588
38 | H,O, + O— HO, + OH 2.8E+13 0 4611
39 | HO; + OH— H0O + HO, 7.0E+12 0 1435
40 [H0;,+M—->OH+OH+M 1.2E+17 0 45454

M =[N,

Ce modéle a été appliqué par Pauwetlal. [73] pour valider leurs résultats
expérimentaux de la flamme stoechiométrique méthainoLa confrontation des résultats de
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mesures avec ceux issus du modele (voir FigurEs let 11.20) montre que le modéle
surestime les fractions molaires du monoxyde dbaree (CO) et de I’hydrogéne moléculaire
(Hy), tandis que linverse est observé dans le cadiakyde de carbone (G En plus, les
maximum pour CO et Hsont localisés dans la méme position (d = 1.75 oume)ce soit dans

la flamme réelle ou dans celle simulée. De l'auid&é, pour les radicaux H, O et OH, les
profils simulés sont un peu décalés par rapporeudx anesurés et les valeurs maximales
modélisées sont surestimées, plus spécialement’atame d’hydrogéne. Ces différences ont
été attribuées aux incertitudes des constantegetse des réactions prises en compte dans le
modele, plus particuliéerement celles des réactf@@s17, 22 et 1) qui sont considérées comme
tres importantes dans la formation-consommatiofhgdrogéne atomique.

L’étude de sensibilité et la comparaison modeleceepce ont révélé que le méthanol se
dégrade principalement par le biais des réactidise( 19) qui produisent toutes les deux le
radical hydroxyméthyle qui se décompose rapidement donner naissance au formaldéhyde.
Dans les conditions de stoechiométrie, la réactfdr) contribue avec 57% dans la
consommation du méthanol alors que la réaction ¢b@fribue avec 41%. Pour I'oxygéne
moléculaire (@), la comparaison modele-expérience montre quedastions (1, 2 et 21)
doivent étre prises en compte afin de pouvoir prtder le chemin réactionnel de
consommation. Dans la zone réactionnelle, la r@a¢®1) commence a entrer en compétition
avec les deux réactions de branchement (1 et &yige a consommer 100% de @our une
distance du brdleur de 0.75 mm. En plus, il a étéitné que les réactions (9, 12, 31 et 34)
mettant en jeu le radical hydroxyméthyle ne présgntq'une petite influence sur la
consommation de O Pour la formation de fles réactions qui se sont révélées importantes
sont les réactions (11, 13 et 28). Concernantdeersye CO/CQ la modélisation indique que
les réactions (14 et 15) ainsi que celles mettantjear le formaldéhyde sont les plus
importantes alors que les réactions (26 et 27)rasemtent qu’'un roéle mineur. Dans la zone
réactionnelle, la réaction (29) présente la plusde contribution dans la formation de CO
(75%) et la réaction (28), ayant une vitesse caig| hoins faible que celle de la réaction (29),
est considérée comme la seconde de formation duwxgda de carbone. Enfin, il faut
souligner que pour les atomes d’hydrogene, quirjbue role crucial dans la combustion des
hydrocarbures, les fractions simulées sont en désdcavec celles mesurées cela est
probablement da au fait que le schéma cinétiquplastcomplexe que celui proposé par Dove
et Warnatz. Selon le modele et I'étude de senwbies atomes d’hydrogéne, dans la zone de
flamme, sont formés principalement par le biaidaddécomposition de HCO et de &bH

(réactions 22 et 29) et consommeés par les attazprapétitives du méthanol (réaction 17) et
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du radical hydroxyméthyle (réactions 10 et 11)rsalque dans la zone des gaz brdlés, le
systeme réactionnel mettant en jeu les quatre deeréactions directes/indirectes (réactions
(1+2), (3+4), (5+6) et (14+15)) devient le chenmenplus important dans la formation de H et

entre en compétition avec le chemin de formatiokligdonné par la séquence :

CH,OH+H O O - CH,O+H, (20)
CH,0+H OO0 - CHO+H, 23
CHO+H O O M - CO+H, (26)

2.2.2.4. Modéles de Bradley

Afin de pouvoir interpréter leurs résultats exp@ntaux concernant I'oxydation du
méthanol, Bradley et ses collaborateurs ont prapasdix schémas (A et B) basés sur les
études théoriques des flammes méthane-air [81L&2Fchéma cinétique « A », présenté ci-
dessous, assume que l'attaque de@H par H, O et OH donne naissance a,GH et non
plus a CHO et que la production de HOqui lui-méme donne naissance aOp est plus
probable aux basses températures. La comparaissnddenées issues de ce schéma
réactionnel avec celles mesurées expérimentalemmamttre que ce modéle est loin de
représenter I'oxydation réelle du méthanol. Detfawcoté, le schéma cinétique « B », formé
de toutes les réactions comprises dans le schémaptus cing nouvelles réactions mettant en
jeu le radical methoxy (C¥#D), présente une grande amelioration, par rapposthéma « A »,
dans l'interprétation des profils expérimentauxsmaste tous de méme insatisfaisant.

Le schéma cinétique « A » implique toutes lestiéas et les valeurs numériques des
ceefficients de vitesse données au le tableauLkk8 coefficients de vitesse des réactions 1-23
dans le tableau 1.8 ont été utilisés extensivendamis les modeéles cinétiques de flamme par
Dixon-Lewis et ses collaborateurs, et validés @guport a plusieurs études expérimentales.
Les réactions 2 et 14 sont particulierement impoes Les réactions 24-29 sont celles de
CH3OH et CHOH dont les constantes de vitesse ont été soiestindes experimentalement
[67,70] ou obtenues par modélisation [68,30,14].
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Tableau I1.8 Schéma cinétique « A » selon Bradley et al. [74].

N° Réaction A (cm-mol-s) n | E(cal/m
1 [OH+H < HO+H 1.1x 18 1.3 OI)1825
2 |H+Q—OH+O0 1.8 x 14 0.0 | 8450
3 |O+HoOH+H 1.8 x 18 25 | 3300
4 |H+O,H, > HO + H, 2.8 x 16° -0.86| 0.0
H+ O Ny, HO + N, 3.75x16° -1.72] 0.0
H+ 0.0, HO, + O, 3.0x10° -1.72] 0.0
H+ O,+H,0 — HO, + H,0 9.4 x 16® -0.76| 0.0
H+ 0,,CO« HO, + CO 2.1 x16° -0.86| 0.0
H+0,,CO, & HO, + CO, 4.1 % 10° -0.86| 0.0
H + O, CH;OH — HO, + CH;,OH 5.6 x 10° -0.86| 0.0
5 | H+HQ« OH + OH 2.2 x 1# 0.0 710
6 | H+HQ < O+ HO 5 x 102 0.0 710
7 | H+HQeoH + O, 2.16x10° 0.0 280
8 |OH+HQ- H,0+ 0 1.8x10° 0.0 0.0
9 |O+HQ-OH+ GO 2x10° 0.0 0.0
10 | H+ H+Hyo Ho + H, 9.2x10° 06| 0.0
H+H+Ny,o Ha + N, 1.0x10°® -1.0 [ 0.0
H+H+0,o H, + O, 1.0x10°® -1.0 [ 0.0
H+ H+H,0o H, + H,O 6.0x10° -1.25| 0.0
H+ H+CO« H, + CO 1.0x10° -1.0| 0.0
H+ H+CO, > H, + CO, 5.49x1@° 20| 0.0
H + H+CH;OH— H, + CH,OH 5.49x1@° 20| 0.0
11 | H+ OH+M & M + H,0 1.6x10? 20| 0.0
M=H,, O,, N, CO, CQ, CH;OH
M = H,0 8 x1G6° 20| 0.0
12 | H+ O+tM < OH+ M 6.2 x16° 06| 0.0
M=H,, O,, N, CO, CQ, CH;OH
M = 4D 3.1x107 06| 0.0
13 | OH + OH— O+ H,0 Kio=exp(27.1+1.5x18xT)
14 | OH + CO-~ CO, + H 1.5%x10 1.3 385
15 | O+ COtM & CO+ M 5.4x10° 0.0 | 2300
M=H,, O,, N, CO, CQ, CH;OH, H,0
16 | H+ CO+M < CHO+ M 5x10" 0.0 755
M=H,, O,, N, CO, CQ, CH;OH, H,0
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Tableau 1.8 (suite)

N° Réaction A (cm-mol-s) n E(cal/mol
17 | CHO + Q< HO,+ CO 3.3x16° -0.4 0.0
18 | CHO + He Hy+ CO 1.2x18 0.0 0.0
19 | CHO + OH- H,0+ CO 1x16* 0.0 0.0
20 | CHO + O~ OH + CO 3x16° 0.0 0.0
21 | CHO + H < CHO+ H, 1x1¢ 3.0 700
22 | CHO + OH < CHO+ H,0 3x10d° 0.0 600
23 | CHO + O « CHO+ OH 1.8x16° 0.0 1540
24 | CHOH + OH— CH,OH+ H,0 2 x16° 0.0 854
25 | CHOH + O « CH,OH+ OH 2 x10° 0.0 2357
26 | CHOH + H < CH,0OH+ H, 2 x10° 0.0 3067
27 | CHOH + H < H,+ CH,0 2 x16* 0.0 0.0
28 | CHOH + O, & CH,0 + HO, 1 x10* 0.0 3019
29 | CHOH +M < CH,O0+H + M 5 x10 0.0 12642
M=H,, O,, N, CO, CQ, CH;OH, H,0

2.2.2.5. Modéle de Egolfopoulos

Un travail plus récent visant a écrire un mécanisomaplet de I'oxydation du méthanol
a été basée principalement sur des mesures ddelsseride combustion dans la flamme
laminaire prémélangée « méthanol-air » englobaet gnande gamme de températures et de
pressions initiales [70]. Une concordance excedleat été atteinte pour la vitesse de
combustion et I'ensemble des données issus dergaxintinu a pression atmosphérique [78].
La concordance avec les expériences de Bowman rmmdes mesures de délai d'allumage
dans les tubes a choc [83] était moins satisfaasagit seulement un petit sous ensemble de
données a été rapporté. Les profils des concemigatles espéces issues de la modélisation de
ce modeéle ont été comparés avec ceux donnés paxpesiences de flamme laminaire de
Vandooren et Van Tiggelen [66,70], de Pauwels gtcedlaborateurs [73], ainsi qu'avec ceux
de Bradley [74]. Cependant la technique de caléélait pas mentionnée ce qui rend le
jugement de I'exactitude et la performance de cdateoa reproduire les flammes laminaires
trés difficile.

Malheureusement, les produits de la réaction €€BH ont été incorrectement assignés
comme étant ceux de la réaction H + H [84] ce qui a induit le fait que le coeféai
résultant de la constante de vitesse de la réacdtverse est plus important que celui

réellement observé, ce qui affecte significativemiess résultas calculés. Avec le chemin
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réactionnel proposé, le mécanisme calcule desseisede combustion en désaccord avec les
mesures expérimentales trouvées par les autewegell sur accentue aussi limportance
relative de la chimie des espéces end@e a la vitesse de production plus élevée de €H
altere la sensibilité des calculs du rapport daddvament de la réaction :

CH3OH + OH = CHOH/CH;O + H,0.
2.2.2.6. Modeéle de Cribb, Dove et Yamazaki (CDY)

Le point de départ pour I'élaboration du ModéleGiéb, Dove et Yamazaki [85] était
le modéle proposé par Westbrook et Dryer pour Katpn du méthanol incluant aussi
quelgues réactions élémentaires de pyrolyse [76pe@dant, la confrontation des résultats
simulés avec ceux mesurés a permet aux auteugddaea le modele initial, en éléminant les
réactions qui n'ont pratiguement aucun effet sgrprofils de fractions molaires des especes
CH30, O, HO,, H0,, CH, CH,, CH et CQ et en ajoutant les trois réactions suivantes :

CH,OH+M 0000 - CH,OH+H+M

CH,+CH,00 O - C,H,+H

CH,+CH, 000 @I -~ C,H,+H,
Le nouveau modéle comprend alors 18 espéces eéadtians dont la majorité ont des
constantes de vitesse issues du travail de Waf8@lza I'exception de la réaction GBH +
CH; OO - CHOH + CH, pour la quelle les auteurs ont utilisé la valetoppsée par
Spindler et Wagner [87]. La simulation des réssltasus de I'étude de tube & choc a montré
que le modele proposé décrit d’'une facon satigfitesia cinétique de la pyrolyse du méthanol

mais il n'arrive pas a refléter les mesures positéenpératures élevées (Figure 11.22)
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Figure 11.22: Comparaison des données du modele (CDY) avecdsanes du tube a choc [85].

2.2.2.7. Modele de Grotheer

Malgré gu’il ne soit pas considéré comme un meécamicomplet, le modéle de
Grotheer et ses collaborateurs [88] a été applique le calcul des vitesses de combustion des
flammes laminaires de prémélange ainsi qu’a I'étdde délais d’autoinflammation dans un
moteur a allumage commandé [88] ou les donnéesvitiesses de combustion issues du
modéle se sont montrés en tres bonne concordarcecalles mesurées expérimentalement.
De l'autre c6té, les coefficients de gradient dess®lités pour la vitesse de combustion ont
permet d’identifier un nombre de réactions impagany compris HO+ H = produit et la
décomposition du radical hydroxyméthyle. En ples, duteurs ont pu identifier que le rapport
de branchement de la réaction L + OH = CHOH/CHO + H,O, définie comme

étantK ¢, o / K est un parametre trés important dans le calcsiivitesses de combustion

total ?
dans la flamme « méthanol-oxygéne ». La valeursidgiour ce rapport afin de donner une
concordance optimale avec les mesures est de @IBSieurs études expérimentales et
théoriques indépendantes de la réaction d'abstracte OH, indiquent une contribution
croissante du chemin réactionnel du radical métlawec I'augmentation de température, ou le
rapport de branchement s’approche de 0.5 pourampédrature supérieure a 865K.
2.2.2.8. Modéle de Held et Dryer

Held et Dryer [89] ont récemment développé un mistae complet pour I'oxydation
du méthanol dans les tubes a choc, les réacteuesteules réacteurs statiques, et les flammes

laminaires prémélangées. Le mécanisme cinétiquailldét développé initialement par

88



Chapitre Principaux travaux réalisés sua combustion et I'oxydation du méthanol

comparaison aux données issues du réacteur ounmasses et intermédiaires températures
(<1100K), a été ensuite étendu par comparaisondanxées issues du tube a choc, de la
vitesse de combustion, et du réacteur statiquehkeenin réactionnel et I'analyse de sensibilité
ont été utilisés pour identifier les canaux comndlla réaction et les constantes de vitesse, et
pour indiquer les réactions qui nécessitent undesplus approfondie. Le modéle comprend
les sous mécanismes de C@@®} de CHO, de CHOH, de CHO/CH,OH ainsi que les
réactions de formations de I'acide formique et ¢rethanediol (éthylene glycole) (espéces
mineures) et un simple sous mécanisme des espac€s €e modele est composé de 40
espéeces mises en jeu dans 95 réactions.
2.2.2.8.1. Validation dans les conditions du réaateouvert

Dans un premier temps, Held et Dryer [89] ont \@lldur modéle sur les données
issues des expériences d’Aronowitz et al. [90] iaguee sur celles de Norton et Dryer [33]
menées dans des réacteurs ouverts, les résuttat®$r montrent un tres bon accord entre les
données de la modélisation et ceux de I'expériénaie Figures 11.23-11.28). De l'autre c6té,
'analyse de sensibilité a montré que, dans leslitions du réacteur ouvert, le méthanol est
majoritairement consommeé par le biais des réacti@id;OH + X = CHOH + X, (X = OH,
H) et que le radical hydropéroxyl joue un granderdhns la vitesse globale de la réaction
malgré que sa contribution dans la destruction éthemol n’est pas vraiment significative.
Aussi, il a été prouveé que la vitesse de la décaitipa thermique du péroxyde d’hydrogene

est tres élevée ce qui laisse dire que sa formasbla réaction qui contrdle tout le processus.
1150
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{ 1100
1 £
11050 E
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Figure 11.23: Profils des fractions molaires et de la tempéeapaur les expériences d’Aronowitz et
al. [90]; dans le réacteur ouvert. E¥H/N,/O,, Xchzoni= 0.00690, Ti = 1010 K, p = 1 atm, et
® = 0.051.
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Figure 11.24: Profils des fractions molaires et de la tempérapag les expériences d’Aronowitz et
al. [90]; dans le réacteur ouvert. E¥H/N,/O,, Xchzoni= 0.00735, Ti = 1000 K, p = 1 atm, et
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Figure 11.26: Profils des fractions molaires et de la tempéraporg les expériences de Norton et
Dryer [33]; CHOH/N,/O,, Xchzon,i= 0.00943, Ti = 1030 K, p = 1 atm, ®t= 1.22.
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Figure 11.27: Profils des fractions molaires et de la tempérapang les expériences de Norton et
Dryer [33]; CHOH/N,/O,, Xcpszon,i= 0.0101, Ti =1034 K, p = 1 atm, &t= 1.58.
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Figure 11.28 : Profils des fractions molaires et de la tempérapang les expériences de Norton et
Dryer [33]; CHOH/N,/O,, Xchzon,i= 0.00344, Ti = 1043 K, p = 1 atm, ®t= 0.86.

2.2.2.8.2. Validation dans les conditions du tube@hoc
Dans un second temps, Held et Dryer ont utilisé nesures de Bowman [83]

effectuées dans un tube a choc et dont les valeatsés corrélaient trés bien avec
'expression : Tgo,o Co. Cpon = 21x10 °exp(51kJ/RT pec(mole/cm?®)®. La validation

est accomplie en transformant les données modgls®ies cette derniere forme et ensuite la
comparaison des résultats des deux méthodes.

Les résultats trouvés montrent clairement que ldatgone reflete pas d’'une fagcon acceptable
les mesures expérimentales, surtout pour les faitdepératures (1550-1700 K) (Figure

[1.29), ce désaccord a été attribué a l'incertitedpérimentale sur la température initiale ainsi

gu’aux suppositions prises en compte lors de laétisation.
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Figure 11.29: Comparaison des délais d’auto -inflammation (medgésures de Bowman) [83].

2.2.2.8.3. Validation dans les conditions de flamree

La validation sur les flammes s’effectue selonxdeolets, I'étude des vitesses de
combustion dans les flammes laminaire et la conp@maavec les profils des fractions
molaires expérimentaux.
A. Validation en utilisant les vitesses de combustn

Dans ce contexte, les résultas données par le matelHeld et Dryer [89] sont
comparés avec ceux mesurés par Egolfopoulos 9@Gl.pour trois températures initiales
différentes (Figure 11.30). De cette comparaisbspit claire que les valeurs calculées pour les
vitesses de combustion de la flamme laminaire dtaanél sont en tres bon accord avec celles
mesurées expérimentalement pour des richessegurs ou €gales a un. Tandis que pour les
richesses élevées, les valeurs données par le ensoléti approximativement 10% au-dessus de
celles mesurées. La vitesse maximale de propagedionlée se produit pour une richesse de

1.2, alors que celle mesurée expérimentalemenlieektl.
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Figure 11.30: Comparaison des vitesses de combustion calcuiéesseirées de la flamme laminaire

prémélagée de méthanol/air, 1atm. Données de Eguifos et col. [90].

B. Validation en utilisant les profils des fractiors molaires expérimentaux

La validation du modéle, dans ce cadre, a été feit comparaison avec les mesures de
Vandooren et Van Tigglen pour la flamme Il [66,{0bir Tableau 1.5 pour les conditions
initiales de cette flamme). D’aprés les résultatslal modélisation, un certain changement
spatial de profils est évident prés de la surfacenrdileur (Figure 11.31), cedffet a été attribué
au fait que la température est mesurée par un tdueumple chromel-alumel dont la jonction
présente un diametre de 1 mm environ, ce qui emraine incertitude sur la mesure
expérimentale de la température qui est imposée ldacrode de calcul PREMIX. D’autre part,
les réactions catalytiques qui peuvent se produil@ surface du brlleur et modifier ainsi la
chimie de la flamme, ne sont pas prises en comgtdepcode de calcul. En plus, il a été
constaté que les seuls profils d'espéces en dédasigaificatif sont ceux de I'hydrogéne et du
radical CHO (somme des fractions molaires des radicaux mgtheix d’hydroxyle de
méthyle). L'analyse de sensibilité indique que daction de branchement H + Q), la
réaction d'abstraction +H+ OH (3), et le rapport de branchement entre teslyts de la
réaction HQ + H (10 et 11) ont des influences importantes lsufraction molaire de
I'nydrogene moléculaire. Etant donné l'incertitueliative dans les constantes de vitesse pour
ces réactions, le rapport de branchement de HCH apparait une source probable de

divergence.
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Le profile du radical méthoxy « €b» est sur estimé par un facteur d'environ 2.5, ce
radical est supposé l'espece dominante dans landadue a sa réaction relativement lente
avec l'oxygene relative a I'hydroxyle de méthyle tapport de branchement de la réaction
CH3OH + OH (83 et 84) induit une influence significatisur la fraction molaire de « GBI »,
avec des contributions moindres des constante#tetse de la réaction GE + O, (47) et
de la décomposition thermique de £LH(42).
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Figure 11.31: Comparaison des profils des fractions molairesedpgces mesureés et calculés pour la

flamme Il de Vandooren et Van Tigglen [70].

2.2.2.9. Modéle de Li et ses collaborateurs

Lors du développement de leur mécanisme, Li etceligborateurs [91] ont utilisé le
modéle de Held et Dryer [89] comme mécanisme deartéout en modifiant quelques
parametres thermochimiques et quelques constaetestekses afin de refléter les données
cinétiques récentes. Dans ce cadre, le sous méwrde H/O, de Held et Dryer a été
remplacé par celui des auteurs qui a été déjaévalahs un large intervalle de conditions
pratigues [92]. En outre, la chaleur de formatiam mhdical OH a été prise selon les
recommandations de Ruscic et al. [93], qui sonttrés bon accord avec des mesures
expérimentales récentes [94]. En plus de la révisaigsociée aux composants du sous

mécanisme blO,, les auteurs ont effectué plusieurs autres madifins dans le mécanisme de
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base. Les propriétés thermochimiques du radicalGEH incluant I'enthalpie de formation,
I'entropie standard et la capacité calorifique fiédéntes températures, ont été mises a jour
selon les recommandations de Johnson et Hudgehst[86rites sous formes d’un polynéme a
14 coefficients. La réaction CO + OH = €® H, qui est une réaction tres importante dans la
modélisation de la combustion, du moment gu’elléspnte le chemin principal de la
conversion de CO vers G(a été considérée comme une réaction dépendafdepdession et

sa constante de vitesse a été obtenue en ajustaes les mesures expérimentales disponibles
dans la littérature par le biais de la méthodendeisidres carrés et I'expression obtenue est k =
2.23 x 10% T'%° exp(+1160/RT). En outre, les deux réactions mete@m jeu le radical
formyle HCO + M =H + CO + M et HCO + = HO, + CO ont été elles aussi révisées, la
constante de vitesse de la premiére réaction eaétalée en utilisant la méthode des moindres
carrés (k = 4.75 x 18" T°° exp(-14900/RT), tandis que celle de la secondetioFaa été
basée sur les travaux de Timonen et al. [96] @ur expression k = 7.58x18exp(-4100/RT).

En plus de la modification des constantes de \@teskes réactions citées ci-dessus, d’autres
réactions importantes pour le systeme,OKD, ont été mises a jour en se basant sur des

vitesses récentes:

CHO+M=H+HCO+M 3.30 x 19 T°*° exp(-99900/RT)
CHO+M=H+CO+M 3.10 x 10+45°F° exp(-97500/RT)
CH,O + H=HCO + H 5.74 x 10+07% exp(-2750/RT)
CH,0 + HO, = HCO + HO, 4.11 x 10+04*F° exp(-10200/RT)

CHOH + HCO=CHO + CHO  1.50 x 10°

Le modele ainsi obtenu comprend 18 especes misgsuaans 84 réactions réversibles. Ce
modele a été validé en utilisant les mesures exgftiales, réalisées dans un réacteur ouvert,
par Aronowitz et ses collaborateurs [14]. La comsam du modele avec I'expérience montre
clairement que ce modéle est plus performant queéeanisme original dans l'interprétation
des résultats du réacteur ouvert (Figure 1.32)pebdant aucune comparaison pour les

flammes n’a été faite.
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Figure 11.32 : Comparaison des profils modéle-expérience d’ Avatro[14].
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Conclusion générale

L’étude présentée dans ce mémoire constitue unérilmation aux recherches
consacrées a la combustion du méthanol dans lesniés laminaires. La complexité des
phénomenes mis en jeu et les difficultés techniqles études expérimentales sur des
configurations réelles, dans le domaine de la catiir, met en évidence lintérét d'une
approche de modélisation. C'est dans ce contexts'mscrit cette étude.

L’objectif initial de ce travail était I'élaboratiod’un mécanisme cinétique détaillé qui
peut décrire la combustion du méthanol dans leditions des flammes plates laminaires de
prémalange. Pour le faire trois méthodes ont @igads :

+ La méthode 1 constituée de deux voies différentestrditement, la premiere
impliquant I'adoption d’'un modele de base pourdenbustion du méthanol, dans notre cas, le
point dedépart était le modele proposé par Timothy et sHaborateurs ; ensuite I'ajout des
réactions élémentaires des principales especes ensgu dans ce mécanisme de combustion
du méthanol, tandis que la seconde mettant enajenodification des constantes de vitesse
des principaux sous mécanismes en se basant suét@sismes de Tan et ses collaborateurs,
de Dagaut et ses collaborateurs, de celui de Zhsesecollaborateurs et de Dove et Warnatz.

+ La méthode 2 dont I'objectif est de démarrer aveenécanisme de base bien connu
(mécanisme de Timothy et ses collaborateurs) datrila combustion et I'oxydation du
méthanol dans une large gamme de conditions expgBtaies et ensuite mettre a jour les
constantes de vitesse de ses principales réactions.

« La méthode 3 dont l'idée est d'utiliser le mécargsde Tan et ses collaborateurs,
proposé pour la combustion du gaz naturel danfidesnes de prémélange, comme modele
de base ensuite éliminer les réactions jugéeslesugpuis mettre a jour et ajouter quelques
réactions jugées indispensables pour I'oxydatiométhanol.

Dans toutes ces approches, la comparaison entrédekats issus de la modélisation et
les mesures expérimentales de Vandooren et Variehiggermet de tester les mécanismes
postulés. Lorsque I'accord modélisation-expériease satisfaisant, le mécanisme est alors
validé. Dans le cas contraire, les désaccords whsgrermettent d’optimiser et d’affiner le
schéma cinétique.

Les résultats trouvés ont révélé qu'aucune amdicoradans le mécanisme de base, n'a
été observée en utilisant les deux voies de laadéth, tandis qu’une trés légere amélioration

et pour certaines especes seulement a été obtanutdisant la méthode 2. Au contraire, la
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méthode 3 a permis I'obtention de modeles donnastrdeilleures concordances avec les
résultats de mesures et cela quelque soit I'espéaetif, produit ou espéce intermédiaire.
D'apres les résultats trouves, il n'en demeurarmass qu'entre les différents modeéles
cinétiques postulés, le Modele 1lI-4, obtenu palimination des réactions de toutes les
especes enLlu modele de base (modéle de Tan et ses collabositla mise a jour de deux
réactions mettant en jeu les especes@HDH, HCO, HO, CHOH et CHO puis I'ajout des
réactions mettant en jeu les especes Hetenfin I'ajout des réactions mettant en jeu les
especes OH, O, CO, est celui qui donne la meilleaneordance modélisation-expérience.
L'analyse cinétigue des vitesses des réactiongebss le Modéle 1lI-4 comprenant
24 espéeces mises en jeu dans 96 réactions, a pderiggager les chemins réactionnels
principaux empruntés au cours de la combustion dthamol dans la flamme laminaire de
CH3OH/O,. Selon cette étude I'amorcage des réactions datiya du méthanol se fait par
arrachement d’un radical hydroxyle, par 'oxygémnepar 'hydrogéne atomique. La premiere
réaction est la voie principale de la consommatiorméthanol (contribution de 61.36%), elle
conduit principalement a la formation du radicathoxy CHO, alors que l'autre isomere,
I'hydroxyle de méthyle « CHDH », est essentiellement produit via la deuxieéaetion dont
la contribution dans la consommation du métharelrat18.58%. De I'autre c6te, la réaction
du méthanol avec l'oxygéne atomique admet une ibatibn de 12.44% dans la
consommation de I'hydrocarbure et donne naissanaadical hydroxyle «OH», tandis que
l'attaque du méthanol par I'hnydrogéne atomique ésente la réaction ayant la plus faible
contribution dans la dégradation thermique du m#&hé7.59%), elle engendre la formation
de CHOH et de I'hydrogéne moléculaire.

Enfin, on peut dire que la voie que nous avonsitete&eomme un éventuel moyen d’étude
de la cinétique de la combustion du méthanol dassconditions des flammes plates
laminaire de prémélange est promoteuse. En efbet; l|g modeéle retenu, on a pu déterminer
les principaux chemins réactionnels de combustien’’ldydrocarbure en question ce qui
donne I'opportunité de comprendre I'effet de I'ajale ce produit oxygéné sur la diminution

de la pollution engendrée par les carburants usieelsansport.

161



Résumé

De nos jours les hydrocarbures oxygénés sont cémésidcomme des alternatives aux
carburants classiques pour le transport. Parmi leusyéthanol est intéressant comme l'un des plus
simples molécules de carburant contenant I'oxygd@atiksé comme additif oxygéné aux essences, il a
été démontré depuis longtemps qu'il est I'un desbastibles de substitution prometteurs pour les
moteurs a allumage par étincelle; il est donc uermétif attrayant aux carburants traditionnels de
transport. Malgré ces avantages, la cinétique dhamél a été relativement peu étudiée jusqu’ ici.

La science de la simulation et de la modélisatisinaetuellement développée pour pouvoir
jouer un réle principal dans chague domaine de cignse et l'ingénierie, en particulier, la
modélisation de la combustion qui est considéréenoe une partie essentielle dans la recherche dans
le domaine de combustion.

Dans ce travail, nous avons utilisé la modélisafianir élaborer un mécanisme cinétique
détaillé qui peut décrire la combustion du méthatawls les conditions des flammes plates laminaires
de prémalange. Les modéles postulés ont été ensalidés en se basant sur les résultats
expérimentaux de Vandooren et Van Tigglen pouldmie 1l (CHOH/O,). Il a été trouvé que le
Modéle 111-4 est de loin le modele qui donne lalkeare concordance modélisation-expérience.

Mots clés: combustion, méthanol, pollution, carburat, modélisation, PREMIX.
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Abstract

Nowadays oxygenated hydrocarbons are regardedessaives to the traditional traffic fuels.
Among them, methanol is interesting as one of thmplest oxygen-containing fuel molecules. Used
as an oxygenated additive to gasolines, it waa fong time shown that it can be one of the pramgisi
substitution fuels for spark ignition engines;dtthus a good candidate for the replacement of the
traditional traffic fuels. In spite of these advages, the methanol high temperature kinetics haee b
relatively little studied so far.

Currently, simulation and modeling science hashreda high level of development so as it
can be able to play a main role in each field aérsme and engineering; in particular, the combuastio
modeling, whish is regarded as an essential tolarcombustion field research.

In this work, we used modeling in order to devetodetailed kinetic mechanism which can
describe the methanol combustion under laminar pehflames conditions. The postulated models
were then validated against Vandooren and Van &iggkperimental data for flame Il (gGBH/G;).

It was found that Model IlI-4 is by far the modelhish gives the best agreement modeling-
experiment.
Key words: combustion, methanol, pollution, fuel, nodeling, PREMIX.
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