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La plupart des espéces émises dans I'atmosphére est éliminée par des transformations chi-
miques. L'atmosphére est un milieu oxydant et ces transformations conduisent donc, pour
I’'essentiel, a une oxydation progressive des éléments (par exemple, du carbone en CO,, de
I’hydrogéne en H,O, de I'azote en HNOj3, du soufre en H,SO,...). Du point de vue des bi-
lans, I’'oxydant mis en jeu est I’'oxygéne moléculaire O,. Du point de vue des mécanismes
réactionnels, cette oxydation atmosphérique suit des chemins complexes, passant par de
nombreuses étapes, notamment de catalyse, et impliquant une multitude d’especes. Une
description complete de I'ensemble de ces étapes est une tache considérable. Les processus
impliqués sont en effet de natures trés diverses : oxydation radicalaire en phase gazeuse
initiée par le rayonnement solaire, oxydation en phase aqueuse au sein des gouttelettes nua-
geuses, chimie hétérogéne a la surface des aérosols (particules en suspension dans I’atmo-
sphere)... De plus, ces transformations impliquent des échelles de temps (donc d’espace)
extrémement variables, depuis quelques fractions de seconde pour les especes les plus réac-
tives a plusieurs années pour les moins réactives.

L’objectif de ce chapitre est de présenter les notions physico-chimiques qui permettent, d’'une
part, de comprendre comment les transformations chimiques se déroulent et, d’autre part,
d’identifier les principaux facteurs qui contrdlent leur vitesse. Le chapitre est structuré en
trois parties principales. La premiére partie (sections 1 a 3) aborde les principes de base
de la cinétique chimique, des réactions photochimiques et de la catalyse. La seconde partie
(section 4) aborde le concept de temps de vie et son influence sur la variabilité spatiale et
temporelle des especes. La derniére partie (sections 5 et 6) est consacrée aux processus mul-
tiphasiques et aborde, en particulier, les notions de vitesse d’échanges de matiere entre la
phase gazeuse et les phases condensées et de vitesse des réactions en phase aqueuse.
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ELEMENT DE PHYSICO-CHIMIE 3

1. Cinétique en phase homogéne

Les mécanismes d’oxydation sont généralement des processus complexes impliquant de
nombreuses étapes et especes intermédiaires. L’enchainement des réactions (ou des étapes)
qui permet de décrire les observations expérimentales est appelé le mécanisme réactionnel
de la transformation considérée. L'élucidation de ces mécanismes réactionnels est I'un des
principaux objectifs des études de cinétique chimique. Ce sont ces mécanismes réactionnels
qui permettent de décrire et de prévoir I’évolution chimique des espéces.

1.1. Vitesse de réaction et constante cinétique
Soit une réaction homogene quelconque :
(R1) aA+bB+.. — xX4yY+..

ou A, B, ... sont les réactifs, X,Y,... les produits et a, b, ..., X,y, ... les coefficients stcechiomé-
triques de la réaction. Au cours de la transformation chimique, la conservation de la masse
totale impose la relation suivante pour une variation dn; du nombre de moles de chaque

constituant i : a

b
Sur un intervalle de temps dt, les taux de variation du nombre de moles de chaque consti-
tuant i suivent donc la relation :

ldnA . 1dnB . ldnx . 1dny

adt  bdt x dt  y dt

dnp = —dng = —gdnx = —gdny

On peut rationaliser cette expression en remplacant les coefficients steechiométriques a, b...
par des coefficients steechiométriques algébriques v, 14... €t plus généralement par v; pour
I’espéce i. Par convention, v; est négatif pour les réactifs et positif pour les produits. Avec
cette convention, les termes dn;/v;dt sont égaux quelque soit I’espéce i considérée. On peut
ainsi définir le taux de conversion J d’une réaction donnée selon :

o 1 dni

Jil/i dt

Le taux de conversion J est donc toujours positif.

La vitesse v d’une réaction est définie comme le taux de conversion par unité de volume V :
J 1 1 dni
V=== |(—— 1
vV Vv <1/i dt ) @
La vitesse peut donc également étre définie selon :

1o

V= v; dt &)

ou C; est la concentration molaire instantanée de I’espece i dans le milieu considéré.
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Remarque : en chimie atmosphérique, les concentrations en phase gazeuse sont générale-
ment exprimées en grandeur moléculaire (habituellement en molécule.cm—3) plutét que mo-
laire. Ceci ne modifie cependant pas la forme de I’équation 2.

La loi de vitesse d’une réaction est la relation qui donne sa vitesse en fonction de la concen-
tration des espéeces du milieu. De facon générale, ce peut étre une relation quelconque et
seule I’expérience permet d’en déterminer la forme. Toutefois, pour de nombreuses réac-
tions, I’observation expérimentale montre que la vitesse de la réaction est une fonction mo-
nome des concentrations :

v =KkC,xCg'... (3)

ou n, m... sont généralement des nombres entiers ou des fractions de nombres entiers in-
férieurs a 3 (0, % 1, %) La constante de proportionnalité k, spécifique a la transformation
considérée, est appelée la constante cinétique de la réaction. Elle dépend généralement de la
température et de la pression. Les nombres m, n... sont dénommés les ordres partiels de la
réaction respectivement par rapport aux composés A, B.... La détermination des ordres par-
tiels repose sur I’'observation expérimentale et il n’existe a priori pas de relation directe entre
la stoechiométrie de la réaction et les ordres partiels. Ce point est abordé dans la section
suivante (section 1.2). L’ordre global de la réaction est défini comme la somme des ordres
partiels. Par exemple, I’'observation expérimentale montre que la vitesse de la réaction :

(R.2) NO + 03 — NOy; + 0Oy
dépend de la concentration des espéces selon :
v =kC{oCo,

La réaction (R.2) est donc d’ordre 1 par rapport a NO et Os. La réaction est ainsi d’ordre
global 2.

La combinaison des équations 2 et 3 permet d’exprimer la variation avec le temps des concen-
trations de chaque espéce par une équation différentielle. Par exemple, pour la réaction
(R.2):
_dCno . dCo, JrdCNo2 B JrdCo2
dt dt dt dt
L’intégration de la loi de vitesse permet de décrire I’évolution temporelle des concentrations.

= kCNO Co3

1.2. Réactions élémentaires, bilan global et mécanisme chimique

Une équation chimique du type (R.1) est une « équation de bilan » qui ne donne qu’une in-
formation sur les proportions relatives des espéces produites ou consommeées par la transfor-
mation chimique. Telle quelle, cette équation ne donne pas d’'information sur les processus
chimiques impliqués a I’échelle moléculaire dans la transformation des réactifs en produits.
En particulier, la chronologie des différentes étapes de formation/rupture des liaisons chi-
miques ne peut étre directement déduite de I’équation chimique. Il importe de documenter
cette chronologie afin de faire le lien entre la stoechiométrie et la vitesse de la transformation
chimique considérée. Par exemple, la transformation chimique :
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(R3) 2A+B—>E+F

peut éventuellement résulter de trois réactions consécutives :

1 A+B — C

2 A+C — D

(3) D — E+F
2A+B — E+F

ou C et D sont successivement produits et consommeés, de sorte que leur bilan global est
nul. C et D sont qualifiés d’intermédiaires de réaction. Leur production/consommation est
indispensable a la transformation des réactifs (2A + B) en produits (E + F). La vitesse de
la réaction globale 2A + B — E + F dépend naturellement de la vitesse de chacune des
réactions (1), (2) et (3). Le jeu des réactions (1) a (3) est appelé le mécanisme réactionnel de
la transformation globale 2A+B — E + F.

m Réactions élémentaires

Chacune des réactions constituant le mécanisme réactionnel décrit un « événement » molé-
culaire unique, comme la rupture d’une liaison chimique ou encore la collision entre deux
molécules. Elles sont appelées « réactions élémentaires ». Par définition, les réactions élé-
mentaires ne peuvent étre décomposeées en étapes plus simples. Le nombre de réactifs parti-
cipant a une étape élémentaire définit ce que I’'on appelle la molécularité de la réaction. Par
exemple, laréaction (3) du mécanisme réactionnel ci-dessus est une réaction unimoléculaire.
Cette réaction se déroulant en une étape, sa vitesse doit nécessairement étre directement pro-
portionnelle a la concentration du réactif D :

@B D — E+F v=ksCp

Les réactions (1) et (2) du mécanisme réactionnel sont bimoléculaires. Elles impliquent la
collision entre deux réactifs. Le nombre de collisions par unité de temps est proportionnel
au produit des concentrations de chaque réactif (cf. section 1.4). La vitesse d’une réaction
bimoléculaire est donc proportionnelle au produit des concentrations de chaque réactif :

1) A+B — C vy =Kk CaCpg
2) A+C — D vy, =kCaCc

Les réactions trimoléculaires sont rares car la probabilité d’une collision simultanée de trois
molécules est faible. Il n’existe pas de réaction élémentaire connue de molécularité supé-
rieure a trois.

Remarques :

- La transformation (R.3) précédente 2A + B — E + F ne doit pas étre assimilée a une
réaction trimoléculaire. Cette réaction n’est en effet pas élémentaire et le concept de molé-
cularité perd tout son sens.

— Lorsqu’une réaction est élémentaire, il existe évidemment un lien direct entre les coeffi-
cients stoechiométriques et les ordres partiels de la réaction (le nombre d’événements par
unité de temps est proportionnel au produit des concentrations des réactifs). Les vitesses
de quelques réactions élémentaires types sont reportées dans le tableau 1.
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Tableau 1: Lois de vitesse pour des réactions élémentaires types.

réaction élémentaire  molécularité vitesse de réaction dimension de k
. o dCa 1

A — produits unimoléculaire V= T kCa t

. . , . 1
A+ A — produits  bimoléculaire V= _z(f—tA = kC3 t~ic!

. . , . dC dC
A + B — produits bimoléculaire V= _d—tA = _d—tB = kCaCg t~1c-!

. . . . dC 1dC
A+ 2B — produits  trimoléculaire v = _d—tA = _Ed—tB = kCaC3 t1c2

m Mécanisme complexe

Lorsque les transformations chimiques impliquent de nombreuses réactions élémentaires,
il n’existe généralement pas de relation simple pour décrire I’évolution des concentrations
dans le temps. C’est par exemple le cas du méthane qui est oxydé dans I’'atmosphére selon
une équation de bilan global :

CH;+20, — COy +2H,0

Cette transformation chimique ne peut clairement pas étre un processus élémentaire. D'une

part, la réaction implique trois molécules. Or, les réactions trimoléculaires sont rares (cf. pa-

ragraphe ci-dessus). D’autre part, elle suppose la rupture des quatre liaisons C-H de CH,

et des liaisons de I’'oxygéne moléculaire O, pour former les 2 liaisons de CO» et les quatre

liaisons O-H (2 H,0), ce qui n’est guere réaliste en une seule collision. L’oxydation atmo-

sphérique du méthane implique en fait plusieurs dizaines de réactions élémentaires et d’in-

termédiaires réactionnels. Décrire (et prédire) I’évolution de la concentration du méthane

dans I'atmosphére impose de décrire I’évolution temporelle des différents intermédiaires de

réactions. Pour ces systéemes chimiques complexes, il est en pratique nécessaire de ;

— connaitre I’ensemble des réactions élémentaires (et des constantes associées) ;

— écrire, a partir de ces réactions élémentaires, le systeme d’équations différentielles asso-
ciées a la transformation de chaque espéce impliquée dans le mécanisme;;

— intégrer le systéeme couplé d’équations differentielles. Cependant, dés lors que le méca-
nisme excéde quelques réactions, le systéeme d’équations ne possede pas de solution ana-
lytique et I'intégration doit étre effectuée numériquement.

1.3. Etape cinétiquement déterminante. Etat quasi-stationnaire

La mesure expérimentale de la vitesse d’une transformation chimique fournit une informa-
tion sur le mécanisme de cette transformation. La loi de vitesse observée doit en effet étre en
adéquation avec le mécanisme postulé. Néanmoins, méme pour des mécanismes « simples »
(quelques réactions élémentaires), déduire de facon exacte le lien entre la loi de vitesse ob-
servée pour la réaction globale et le jeu d’équations différentielles associées au mécanisme
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chimique n’est généralement pas possible. Deux approximations sont alors couramment in-
troduites : I’hypothése d’une étape cinétiquement déterminante et I’'approximation de I'état
quasi-stationnaire.

m Etape cinétiqguement déterminante

Toutes les réactions d’un mécanisme donné n’ont pas la méme vitesse. Il est fréquent qu’une
réaction soit particulierement lente en regard des autres réactions du mécanisme. Cette ré-
action est alors qualifiée d’étape (ou de réaction) cinétiquement déterminante. Elle contrdle
la vitesse de la transformation globale : v ~ v;. Par exemple, en supposant que la réac-
tion (1) est I’étape cinétiguement déterminante de la transformation (R.3), on obtient pour ce
mécanisme :

Q) A+B — C vi = kiCaCp (lent)
2 A+C — D Vo = koCaCc (rapide)
3) D — E+4+F v3=Kk3Cp (rapide)

2A+B — E+4+F V=&V =kCaCs

Dans ce cas, le mécanisme proposé se trouve validé si I’observation expérimentale montre
que la transformation 2A + B — E + F est effectivement d’ordre 1 par rapport a A et par
rapport a B.

m Approximation de I’état quasi-stationnaire (AEQS)

Comme nous I'avons vu précédemment, les transformations chimiques impliquant plu-
sieurs réactions élémentaires font généralement intervenir des intermédiaires de réaction.
Ces intermédiaires sont fréquemment des especes trés réactives : ils ne s’accumulent donc
pas significativement dans le milieu réactionnel. En conséquence, leur concentration reste
négligeable devant celle des réactifs initiaux et des produits terminaux. Ces intermédiaires
trés réactifs atteignent rapidement un état d’équilibre dynamique : leur vitesse de consom-
mation tend vers leur vitesse de production. On dit alors que I'espéce est a I’état quasi-
stationnaire. Mathématiquement, appliquer I’'approximation de I'état quasi-stationnaire (AEQS)
a une espéce revient donc a annuler la dérivée temporelle de sa concentration : dC/dt = 0.

La démarche pratique a adopter pour appliquer ’AEQS a un mécanisme donné consiste a
effectuer les trois étapes suivantes :
1. Initialiser le calcul en supposant la vitesse de la transformation égale a la vitesse de la
réaction élémentaire conduisant aux produits.
2. Eliminer de I’expression de vitesse ainsi obtenue la concentration des intermédiaires C;.
Pour ce faire, appliquer dC,/dt = 0 afin d’obtenir une expression pour C,.
3. Répéter la deuxiéme étape jusqu’a I’élimination de la concentration de tous les intermé-
diaires dans I’expression de la vitesse.
Cette démarche est illustrée en reprenant I’exemple de la transformation (R.3) ci-dessus et
en supposant que C et D sont des intermédiaires trés réactifs. La réaction conduisant aux
produits est la réaction (3). La vitesse de la réaction s’écrit donc (point 1) :
v dCeg  dCg

ot o e
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L’expression de la vitesse de la réaction fait intervenir la concentration de I'intermédiaire D.
L’AEQS sur D conduit a (point 2) :
dCp

T =0= kZCACC — k3CD d'ot v= kZCACC

L’expression de v ainsi obtenue dépend de la concentration de I'intermédiaire C. En appli-
quant de nouveau I’AEQS sur C (point 3), on obtient :
dCc

T =0= kchCB — k2CACC d’ot v= kchCB

L’équation de vitesse obtenue pour la transformation globale 2A +B — E + F est donc
v = kiCaCg. On note que cette équation est en accord avec I’expression de la vitesse obte-
nue précédemment en supposant que la réaction (1) est I’étape cinétiquement déterminante
de la transformation. Ceci résulte de ce que I’élimination progressive de toutes les especes
trés réactives aboutit ici nécessairement a I’expression de I’étape lente.

Remarque : appliquer I’AEQS a une espéce est souvent source de confusion, car cette ap-
proximation laisse supposer que sa concentration n’évolue pas dans le temps (dC/dt = 0).
En fait, on montre qu’apres une courte période d’induction, la dynamique des espeéces tres
réactives est « portée » par la dynamique des especes « lentes ». Par exemple, I'’AEQS appli-
quée a I’espece C dans le mécanisme proposé ci-dessus conduita Cc = E—;CB. La dynamique
de I'intermédiaire C suit donc la dynamique « lente » du réactif B. En d’autres termes, C¢
s’ajuste instantanément a toute modification de Cg.

1.4. Influence de la température sur les vitesses de réaction

Lavitesse d’une réaction dépend trés généralement de la température T. L’expérience montre
que pour de nombreuses réactions, la variation de la constante cinétique k avec T peut étre
ajustée par une relation du type (relation d’Arrhenius, 1889) :

k= Ae E/RT @)

ou A et E, sont des parametres caractéristiques de la réaction (R est la constante des gaz
parfaits). E; a la dimension d’une énergie et est appelée I'énergie d’activation d’Arrhenius.
A a la dimension de k (temps~! pour les réactions d’ordre 1, concentration—1.temps—! pour
les réactions d’ordre 2 ...) et est appelé le facteur pré-exponentiel d’Arrhenius (ou facteur
de fréquence). Dans I’équation 4, A et E; sont définis comme des constantes empiriques
indépendantes de T. Les approches théoriques aboutissent, elles, a une expression similaire
a I'expression d’Arrhenius, mais avec A (et Ep) fonction de T. Lorsque E; > RT (ce qui
est généralement le cas), I’'approximation A = constante est une approximation satisfaisante
(la variation du terme exponentiel est grande devant la variation de A avec T). Néanmoins,
lorsque la réaction est étudiée sur une plage de températures importante (ou lorsque E, est
faible), la dépendance de A avec T doit étre prise en compte. On utilise alors généralement
la forme:
k — BTeEa/RT

ou B, n et E, sont des constantes indépendantes de T.
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Energie potentielle

Réactifs Produits

Figure 1: Profil type de variation de I’énergie potentielle au cours d’une transformation chimique AB +C —
A + BC. 1. Les molécules AB et C sont éloignées I'une de I'autre. Leurs interactions sont faibles et I’énergie
potentielle dépend peu de leur position respective. 2. AB et C sont suffisamment proches pour que les nuages
électroniques de AB et de C se recouvrent notablement. Les forces de répulsion entrent en jeu : I’énergie cinétique
des molécules entrant en collision est progressivement convertie en énergie potentielle. Si I’énergie cinétique n’est
pas suffisante, AB et C se repoussent et la collision ne conduit pas a une réaction. Si la collision est suffisamment
énergeétique, une « liaison chimique » se forme progressivement, & mesure que C approche B. A I’inverse, la liaison
entre A et B se « fragilise » et A tend a s’écarter de B. 3. Dans cette évolution progressive des réactifs vers les
produits, « ABC » passe par un état d’énergie potentielle élevée qui ne ressemble plus véritablement aux réactifs
(AB + C), ni aux produits (A + BC). Cet état est appelé I’état de transition de la réaction. L’énergie nécessaire
pour atteindre I’état de transition a partir des réactifs correspond a I’énergie d’activation E, de la réaction. 4. Les
forces de répulsion écartent A de BC. L’énergie potentielle est reconvertie en énergie cinétique. 5. Les molécules
A et BC sont éloignées I'une de I'autre et leurs interactions sont faibles. Remarque : la différence d’énergie
potentielle entre Iétat initial (réactifs) et I’état final (produits) correspond a I’énergie libérée ou consommeée par la
réaction, généralement sous forme de chaleur. Cette différence d’énergie correspond donc a la variation d’enthalpie
AH de la réaction.

m Interprétation qualitative de A et E,

Soit une réaction chimique bimoléculaire A + B — C + D. Cette réaction ne peut se dérouler
que si les deux réactifs A et B entrent en collision. La vitesse d’une telle réaction doit donc
étre proportionnelle au nombre Zag de collisions par unité de temps entre les espéces A et
B:

vV=¢ xZpg =KCaCp )

ou le terme de proportionnalité ¢ est un facteur d’efficacité de la collision. La vitesse de ré-
action ne pouvant étre plus grande que la fréquence des collisions, Zag fixe une limite haute
aux vitesses possibles de sorte que : 0 < ¢ < 1.

Pour les transformations en phase gazeuse, la théorie cinétique des gaz conduit a la relation
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(1] [2]:

Zng = 7 (ra+18)°TasCaCh

ou rj est le rayon moyen de la molécule i (supposée sphérique) et Tag est la vitesse moyenne
de translation des molécules A par rapport aux molécules B. Lors d’une collision entre A
et B, les molécules peuvent s’approcher I'une de I'autre avec un angle compris entre 0 et
180°. On montre que I’'angle moyen est de 90°[1]. Tag S’exprime donc a partir des vitesses
moyennes de translation T et Tz des molécules A et B selon : Taz = T4 + C3. La vitesse
moyenne de translation d’un constituant i gazeux dépend de la température T et de sa masse

molaire M; selon [1] [2] : .
5 = <8RT ) 2 ©)

™™
La fréquence des collisions Z g est ainsi donnée par la relation :
8RT /1 1 \\Z
2
Zpag = r r — | — 7+ — CaC 7
AB 7T(A+B)<7T<MA+MB>> ACs ™

L’identification des termes des équations 5 et 7 permet d’estimer la constante cinétique maxi-
male (¢ = 1) d’une réaction bimoléculaire en phase gazeuse. Par exemple, pour ra =
rg = 21071 m, My = Mg = 0,05 kg.mol~1 & T = 298 K, on obtient : kmax ~ 2,5.10°10
molécule~1.cm3.s~1. On peut donc retenir comme ordre de grandeur que les réactions bi-
moléculaires atmosphériques ont des constantes k nécessairement inférieures & ~ 1010
molécule~1.cm3.s~1. L’expérience montre en fait que la plupart des réactions ont des constantes
cinétiques considérablement plus faibles que leur constante cinétiqgue maximale (¢ < 1).
Toutes les collisions ne conduisent donc pas nécessairement a la formation de produits. Les
raisons en sont évoquées ci-dessous.

La réaction ne peut avoir lieu que si I’énergie cinétique des deux molécules entrant en col-
lision excéde une énergie seuil. Cette énergie seuil est liée a la formation et a la rupture
simultanée des liaisons des molécules entrant en collision. Elle correspond a I’énergie d’ac-
tivation E, de la réaction définie ci-dessus. Ce point est illustré sur la figure 1.

D’apres la théorie cinétique des gaz, la fraction f des collisions d’énergie supérieure a E; est
donnée par [1] [2] :

f — o—Ea/RT

f représente donc la fraction des collisions qui, pour des raisons énergétiques, peuvent ef-
fectivement conduire a la réaction.

En outre, les réactifs doivent non seulement entrer en collision avec une énergie cinétique
supérieure a E,, mais également étre orientés dans I’espace dans une configuration permet-
tant effectivement la création des liaisons. La vitesse de la réaction est donc également pro-
portionnelle a la probabilité P (0 < P < 1) que la collision ait lieu avec une orientation
« correcte » des réactifs (facteur stérique). Le facteur ¢ inclut donc les effets « énergétiques »
et « stériques » des collisions :

p=1FxP (8)
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En combinant les équations 5, 7 et 8, on obtient I’expression suivante pour la constante ciné-
tique :

1
S8RT /1 1 \\?
k=Pr(ra+rg)’ (—n <—MA+—MB>> e Fa/RT ©

Cette expression, établie sur des hypothéses a la base trés simples, permet de montrer I’ori-
gine du terme e~ Ea/RT de I’'expression empirique d’Arrhenius. Par identification des termes,
elle montre également une dépendance du terme pré-exponentiel a la température, ici en
T2, pour I'étude de nombreuses réactions, une description plus compléte doit cependant
étre considérée, ce qui conduit alors a d’autres valeurs d’exposant de T dans le terme pré-
exponentiel. L'approche présentée ici est plus qualitative que véritablement quantitative.
Son intérét principal réside dans I'interprétation des constantes cinétiques k.

Par exemple, la constante cinétique associée a la réaction du méthane avec le radical OH a
298 K est de k = 6,3.1071° molécules.cm—3.s7 1. La constante cinétique maximale des réac-
tions bimoléculaire étant de I’ordre de 101 molécules.cm™3.s~1, seule une collision sur ap-
proximativement 10° collisions induit une réaction chimique. Cette faible efficacité est prin-
cipalement due & une énergie d’activation élevée, de I’ordre de 15 kJ.mol 1. La réaction de
I’'atome d’oxygéne excité (O(*D)) avec la vapeur d’eau présente en revanche une constante
cinétique a 298 K de k = 2,2.10 719 molécules.cm~3.s71. La majorité des collisions conduit
donc une transformation chimique, ce qui implique évidemment une énergie d’activation
faible et un facteur stérique proche de 1.

m Ordre de grandeur des énergies d’activation

L’énergie d’activation d’une réaction élémentaire varie fortement selon la nature des réactifs
impliqués. Les réactions d’association de deux especes radicalaires du type A - +B- — AB
ont des énergies d’activation proches de 0. Ces réactions sont souvent trés exothermiques
et des tiers corps sont généralement impliqués dans la réaction pour dissiper I’excés d’éner-
gie (cf. section 1.5). Les réactions exothermiques entre une espéce radicalaire et une molécule
stable non radicalaire du type A-+BC — AB + C- ont typiquement des énergies d’activation
entre 0 et 60 kl.mol 1. Ce type de réactions élémentaires est trés fréquemment rencontré en
chimie atmosphérique. Cependant, a température ambiante, une énergie d’activation de 30
kl.mol~1 conduit & f ~ 5.107%. Seules les réactions dont I’énergie d’activation est inférieure
a quelques dizaines de kl.mol~! sont donc probables dans I’'atmosphére. L’énergie d’activa-
tion des réactions entre deux especes stables non radicalaires varie typiquement entre 80 et
200 kl.mol~1. Pour E;=80 ki.mol~1, f ~ 10714, Les réactions en phase gazeuse entre deux
molécules stables sont donc « quasi-impossibles » dans I'atmosphére : elles mettent toujours
en jeu une ou des espeéces radicalaires intermédiaires.

Remarque : pour les réactions endothermiques (AH > 0), I’énergie d’activation est né-
cessairement supérieure ou égale a la variation d’enthalpie associée a la transformation
(Ea > AH). Les réactions endothermiques sont donc a priori peu probables.

m Energie d’activation de réactions globales
D’apres I'interprétation de I’énergie d’activation proposée précédemment, la vitesse d’une
réaction élémentaire doit croitre avec T. Cependant, si toutes les vitesses des étapes élémen-
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taires d’'un mécanisme donné augmentent avec T, la vitesse d’une transformation globale
n’est pour autant pas nécessairement plus rapide a T plus élevée.

Soit, par exemple, la transformation globale A + B — C, de constante cinétique globale kq et
de mécanisme A+ B<S | — C:

1 A+B — 1 vi =kiCaCg , ki = AleiEllRT

2 I — A+B vy=k0C , ko= Aze_EleT

?3) I — C v3 = k3C , kg = A3e_E3/RT
ATB — C vg = dCc/dt

ou | estun intermédiaire réactionnel, et A; et E; sont respectivement les facteurs pré-exponentiels
et les énergies d’activation de la réaction i. L'AEQS appliquée a | conduit a la relation :

 KiCaCs

C, = 1-A-B
: ko + k3

soit, pour la vitesse de la transformation globale (cf. section 1.3) :

dc

kiks
ko 4 k3

CaCg = kgCaCg

Si, pour la transformation considérée, ks < ks (une faible fraction de | évolue vers la forma-
tion du produit C), on obtient :

_ kiks  kiks

N ko + k3 - k—2

La constante cinétique de la transformation globale peut alors s’écrire sous la forme d’une
expression de type Arrhenius :

Kg

— A.e—Eo/RT
kg = Age™ ¢

ou Ag = A1A3/ Ay et Eg = E; + E3 — Eo. En conséquence, si E; > E; + E3, alors Eg < 0 et
la vitesse de la transformation globale diminue avec 'augmentation de T. Ce comportement
tient simplement au fait que la réaction (2) du mécanisme est plus sensible a la température
que les réactions (1) et (3). Cette situation est illustrée sur la figure 2. L’élévation de T induit
une diminution de la concentration de |, donc une diminution de la vitesse de la réaction.

Des mécanismes analogues sont frequemment rencontrés dans les transformations chimiques
atmosphériques en phase gazeuse. Par exemple, les réactions de recombinaisons entre deux
radicaux peroxyles (RO, + RO, — produits) présentent des énergies d’activation détermi-
nées par I’expérience qui sont négatives. Ces réactions sont donc supposées se dérouler selon
un mécanisme d’addition du type : RO, + RO, = RO4R — produits.

1.5. Influence de la pression sur les vitesses de réaction

Des tiers corps (habituellement notés M) sont parfois impliqués dans le mécanisme de cer-
taines réactions, par exemple :

A+B+M —C+ M
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Energie potentielle

Cc

Réactifs Produits

Figure 2: Variation de I’énergie potentielle pour un mécanisme du type A+ B < | — C. Dans I'exemple
proposé ici, E; > E; + E3. En conséquence, la vitesse de la transformation globale A + B — C décroit lorsque
T augmente.

Ces tiers corps ne participent a la réaction que par transfert d’énergie lors de collisions. Pour
les études atmosphériques, M représente essentiellement N, ou O, et sa concentration Cy
est directement liée a la pression selon la loi des gaz parfaits : Cyy = p/RT.

m Mécanisme des réactions impliquant des tiers corps

Les réactions impliquant un tiers ne sont en fait que trés rarement le résultat d’un processus
élémentaire. Cela conduit a une paramétrisation particuliére de la constante cinétique k. Ce
type de réactions procéde généralement selon le mécanisme réactionnel suivant, mettant en
jeu un intermédaire d’addition AB* dans un état vibrationnel excité :

(€))] A+B — AB* vi = k;CACp
2 AB* — A+B vy =KkoCpp+
(3) AB*+ M — CH+M v3= kgcAB*CM

Lors de la réaction (1), I’énergie libérée par la formation de I'intermédiaire AB* est transférée
en énergie vibrationnelle. AB* se dissocie unimoléculairement (réaction (2)), sauf si I’'excés
d’énergie est transféré par collision a un tiers corps (M) pour stabiliser I’espece (réaction (3)).
L’AEQS appliquée a I'intermédiaire AB* conduit a la relation :

Crs — kiCaCs
ABT ko + k3Cm
soit, pour la vitesse de la transformation globale (cf. section 1.3) :
k1ksCm

V = k3CAB*CM = CACB

ko + k3Cpm
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La vitesse de la transformation peut donc étre exprimée comme une réaction de pseudo-

ordre 2:
k1ksCm

ko + ksCm
ou kap est une constante apparente dépendant de Cy, donc de la pression.

vV =kapCaCp avec kqp =

Deux cas limites peuvent étre identifiés :

— a basse pression (Cp — 0), kap — %CM = koCwm. La constante apparente kap est alors
une fonction linéaire de la pression. Dans ce régime, le nombre d’intermédiaires AB* sta-
bilisés croit linéairement avec le nombre de collisions avec M. La réaction se comporte
alors comme une réaction d’ordre global 3, de constante cinétique kg : v = koCmCaCsg.

— ahaute pression (Cpy — o), kap — k1 = keo. La constante apparente kqp est alors indépen-
dante de la pression. Dans ce régime, tous les intermédiaires AB* produits par la réaction
(1) sont stabilisés par collision avec le tiers corps M. La réaction se comporte alors comme
une réaction d’ordre global 2, de constante cinétique Keo : V = KewCACg.

Lorsque, a la pression étudiée, le systéme se trouve entre ces deux régimes (régime dit « fall-

off »), la constante cinétique de la transformation globale s’exprime ainsi en fonction de kq

et ko selon (relation de Lindeman-Hinshelwood) :

Koo — koCm
® = koCu
1+< Okc“">

Un profil type de la fonction kap = f(Cy) est reporté sur la figure 3 (courbe (1)).

10-10

LB L) B R B B N L] BN P R LR B N R
’

T T TTTT
N

10-11

10712

10-13

kap (Molécule™!.cm3s)

-14 vl v vl vl vl e

1016 1017 1018 1019 1020 1021
Cu (molécule.cm3)

Figure 3: Variation de la constante cinétique « apparente » a 300 K de la réaction OH + NO, — HNO3 en
fonction de Cps. Courbe (1) : selon I’équation de Lindemann-Hinselwood. Courbe (2) : selon I’équation de Troe.
Les paramétres cinétiques sont : ko = 2,4.1073% molecule=2.cm®.5s71, ko = 2,7.10~ 11 molecule—1.cm3.s~1 et
Fc - O, 6
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m Expression de Troe

L’expression de Lindeman-Hinshelwood ne permet d’interpréter que qualitativement la va-
riation de vitesse d’une réaction avec la pression car d’autres facteurs interviennent éga-
lement (par exemple, plusieurs collisions sont généralement nécessaires a dissiper I'excés
d’énergie de la réaction). Il existe de nombreuses paramétrisations semi-empiriques visant a
« corriger » I’expression de Lindeman-Hinselwood. L'expression la plus couramment utili-
sée est I’expression de Troe [3] :

2 -1
kap = _ KOk avec F- FC(1+Iog (koCm/kes))
koCm
1+ ”

ou F est un parametre fonction de la réaction considérée. L'expression de kap est alors utili-
sée pour déduire, a partir des données expérimentales, les limites de la constante cinétique
a haute et basse pressions. Trois parametres, kg, koo €t F¢, sont donc en pratique utilisés pour
caractériser la constante cinétique a la pression étudiée.

m Exemple de réactions impliquant des tiers corps

Les réactions atmosphériques impliquant des tiers corps concernent principalement deux

grandes catégories de réactions :

— les réactions d’association de deux fragments radicalaires du type : A- +B- — AB. Ces
réactions conduisent généralement a la formation d’espéces stables et sont fortement exo-
thermiques. Un tiers corps est nécessaire pour stabiliser le produit de réaction en dissi-
pant par collision I’exces d’énergie libérée par la transformation. Par exemple, la formation
d’acide nitrique en phase gazeuse résulte de la transformation : NO, + OH + M — HNO3 + M.
Cette transformation est caractérisée par les parametres cinétiques suivant : kg = 2,4.10~30(T/300) 31
molecule=2.cm®.s71, koo = 1,7.1071(T/300) 2! molecule~t.cm3s~!, F; = 0,6. La varia-
tion de la constante cinétique apparente en fonction de la pression est représentée figure 3
(courbe (2)).

— les réactions unimoléculaires de dissociation du type AB — A - +B-. Ces réactions pro-

cédent selon le mécanisme inverse aux réactions d’association :
AB+M «— AB*+ M

AB* — A.-+B-
Par exemple, le nitrate de peroxyl acétyl (PAN) se décompose dans I’'atmosphére selon :
CH3C(0O)O;2NO; + M — CH3C(0O)0O;, + NO; + M, avec les parametres cinétiques : kg =
8,5.1072%(T/300) %% ke = 1,1.10711(T/300) 1% F, = 0,6.

2. Photochimie

La photochimie est I’étude des réactions induites par la lumiéere. L’absorption d’un photon
par une molécule amene celle-ci dans un état électronique excité, plus propice a une trans-
formation chimique que I'état fondamental. Dans une réaction photochimique, le photon
fournit I’énergie requise pour surmonter la barriére de potentiel (énergie d’activation) asso-
ciée a la transformation (cf. section 1.4). Les réactions photochimiques se distinguent donc
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Tableau 2: Energie du rayonnement UV/visible.

rayonnement A (nm) énergie (kJ.mol~1)

visible 700 170
530 230
420 280
UV proche 400 300
290 410
200 600
UV lointain 200 600
50 2400

des réactions thermiques étudiées dans la section précédente, ou cette énergie est fournie
par les collisions entre molécules.

Comme nous I'avons vu précédemment (cf. section 1.4), les réactions en phase gazeuse entre
deux molécules stables non radicalaires sont trés peu probables. Les réactions « possibles »
se limitent quasi-exclusivement aux réactions radicalaires. Les réactions photochimiques in-
duites par le rayonnement solaire jouent un rdle central en chimie atmosphérique : elles
représentent la principale source de radicaux dans la tropospheére et permettent ainsi d’ini-
tier les transformations en phase gazeuse. Quelques exemples sont présentés a la section
2.3.

2.1. Principes généraux

m Energie des photons

Soit un rayonnement électromagnétique de longueur d’onde A. L’énergie associée a un

photon de ce rayonnement est :
c

E=hr=h—-
A
ou h est la constante de Planck (6,63.10 34 J.s) et ¢ la vitesse de la lumiére. Pour les transfor-
mations chimiques, les énergies sont généralement exprimées en grandeur molaire. L'éner-
gie d’une mole de photon est donc :

E— NAh%
ol Np est le nombre d’Avogadro (6,02.10% molécules.mol~1). L’énergie associée aux rayon-
nements UV et visible est reportée dans le tableau 2. Les rayonnements de longueurs d’onde
plus grandes que le rayonnement visible présentent peu d’intérét en photochimie, ce rayon-
nement n’étant pas suffisamment énergétique pour amener les molécules dans un état élec-
tronique excité.
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m Rendement quantique primaire

Sauf cas exceptionnel, le nombre de photons absorbés est égal au nombre de molécules accé-
dant a un état excité (loi de Stark-Einstein). La premiére étape d’un processus photochimique
peut donc étre représentée selon :

AB + hv — AB*

ou AB* représente un état électronique excité de la molécule AB et hv un photon (en fait
I’énergie du photon) absorbé lors de la transition électronique. Une fois excitée, la molécule
peut évoluer selon différents processus physiques et chimiques, entre autres :

— retourner au niveau fondamental par émission d’un photon (luminescence) : AB* — AB +
hv

se désactiver par collision (« quenching »): AB*+ M — AB+ M

expulser un électron (ionisation) : AB* — AB™ +e~

induire une réaction bimoléculaire ; AB* + C — produits

induire la rupture de liaisons chimiques (dissociation) : AB* — A+ B

On parle alors de photoionosation, photodissociation...On définit le rendement quantique
primaire ¢; (molécule.photon—!) du processus i selon :

__nombre de AB* évoluant selon le processus i
a nombre total de photons absorbés

Une molécule excitée doit nécessairement évoluer selon I’'un de ces processus (luminescence,
guenching, ionisation, dissociation, ...) et en conséquence X¢; = 1.

m Photolyse

Parmi I’ensemble des processus mentionnés au paragraphe précédent, la photolyse (ou pho-
todissociation) présente un intérét majeur en chimie atmosphérique : c’est en effet la princi-
pale source de radicaux. En général, elle conduit a la rupture d’une liaison chimique selon :

A—B+hv — A-+B-

ou A- et B- sont des fragments radicalaires ou des atomes. Par exemple, les réactions de
photolyse de I'acide nitreux (HONO) et de I’0zone conduisent aux dissociations :

HONO+hr — HO+ NO
O3+hvy — O+09

La photolyse d’une molécule n’est possible que si I’énergie du photon absorbé est supérieure
ou égale a I’énergie de la liaison rompue. Par exemple, I’énergie de la liaison entre I’'atome
d’oxygeéne et d’azote de la molécule NO; est Eq_no = 300 kl.mol~1. La photodissociation
NO, + hv — NO + O n’est donc possible que pour A < 400 nm (cf. tableau 2). Quelques
énergies de liaison sont données dans le tableau 3. Toutefois, I'irradiation d’une molécule
par des photons d’énergie supérieure aux énergies des liaisons ne conduit pas nécessaire-
ment a une photolyse : en effet, rien n’indique a priori que la molécule peut absorber les
photons dans la gamme de longueur d’onde considérée.

Les produits de la réaction de photolyse peuvent eux méme étre produits dans un état élec-
tronique excité. Par exemple, la photolyse de I’0zone peut conduire a des atomes d’oxygéne
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Tableau 3: Energies de liaison associées & quelques molécules.

liaison  énergie (kJ.mol~—1)

N=N 946
0=0 497
H-OH 492
H-CHj3 435
O-NO 300
Br-CHj; 293
HO-OH 213
HO-NO 208

excités (O(1D)) si A < 310 nm. Aux longueurs d’onde plus élevées, la photodissociation ne
conduit qu’a la production d’atomes d’oxygéne au niveau fondamental (O(3P)) :

Os3+hv (A <310nm) — O(D)+0;
Os+hv (A >310nm) — OCP)+0,

2.2. Vitesse des réactions de photolyse

Une réaction de photolyse peut étre représentée comme un processus unimoléculaire :

. _dCA_ dCAB

ou kp est la constante de photolyse. kp a la dimension d’un temps~! et est fréquemment
qualifiée de « fréquence de photolyse ». En chimie atmosphérique, la constante de photo-
lyse kp est habituellement notée J. Elle integre de nombreux facteurs, notamment I'intensité
du rayonnement solaire, I’efficacité d’absorption du rayonnement par la molécule AB et le
rendement quantique primaire de dissociation. J est donc fonction du composé considéré
et varie dans le temps et I’espace. L'expression de J en fonction des différents parametres
physico-chimiques est présentée ci-dessous.

m Principes généraux

Soit un rayonnement monochromatique de longueur d’onde A et d’intensité 1,. Lorsque
ce rayonnement traverse un milieu absorbant, la diminution d’intensité dl, par unité de
longueur dl traversée est donnée par la loi de Beer-Lambert [1] [2] :

dl
d_IA = —0,Caglx

ou Capg est la concentration de I’'espéce absorbante AB et o), est la section efficace d’absorp-
tion de AB a la longueur d’onde A considérée. Le produit ¢ x C a la dimension de I'in-
verse d’une longueur. En phase gazeuse, les concentrations sont généralement exprimées en
molécule.cm—3 et, en conséquence, o, est donné en cm2.molécule™!. Lintensité du rayonne-
ment est couramment exprimée en W.m~2. Néanmoins, en photochimie, il est pratique de
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formuler I'intensité du rayonnement en flux de photon F,. F, est alors couramment exprimé
en photon.cm~2.s71 (les concentrations étant alors données par cm? d’air).

D’apreés la loi de Stark-Einstein, le nombre de molécules effectuant une transition AB — AB*
par unité de temps et de volume est égal au nombre P, de photons absorbés par unité de
temps et de volume. P, est directement lié a la loi de Beer-Lambert :

Pr= T FAoACas

La vitesse de la transformation AB — AB* s’exprime donc selon :

dCap*
V= dAtB =Py = Fr0,CaB

Seule une fraction ¢, des molécules excitées conduisent a la photodissociation (cf. section
2.1). En appliquant I'AEQS a AB*, la vitesse de photolyse associée a la transformation glo-
bale AB + hv — A+ B s’exprime donc selon :

dC
V= d—tA = J)Cag = FA01$)CaB

Par identification des termes, on obtient :

= Faoagp (10)

m Application a I'atmosphére

La direction des photons incidents sur les molécules n’a aucune influence sur les réactions
photochimiques. La propriété radiative pertinente est donc le flux actinique (flux sphérique),
qui représente le rayonnement total recu, toutes directions confondues, par unité de surface.
Lorsque le rayonnement est polychromatique, comme c’est le cas du rayonnement solaire,
I'expression 10 de J, obtenue au paragraphe précédent doit étre intégrée sur I’ensemble du
spectre. Soit F(A) le flux actinique (photon.cm=2.s~L.nm~1 si A est exprimé en nm) dans
le domaine de longueurs d’onde allant de A a A + dA. La constante de photolyse dans ce
domaine de longueurs d’onde est donc donnée par :

diy = F(A)r(A)p(A)dA

ou o (A) et ¢p(A) sont respectivement la section efficace et le rendement quantique de photo-
dissociation a la longueur d’onde A. La constante de photolyse s’obtient en intégrant cette
expression sur I’ensemble des longueurs d’onde :

A2

)= / F(V)o(A)p(A)dA (12)
M

ou A; et A, sont respectivement les limites inférieure et supérieure des longueurs d’onde

entrainant la photodissociation.

Remarques :
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- 0(A) et ¢(A) sont des propriétés intrinseques aux molécules absorbantes. Ces propriétés
sont mesurées expérimentalement en laboratoire. ¢ (A) et ¢(A) sont fonctions de la tempé-
rature. La pression joue également un rdle essentiel sur ¢ lorsque le quenching n’est pas
un processus de désactivation négligeable.

— le flux du rayonnement solaire F(A) varie fortement avec I'altitude, I'angle zénithal et la
couverture nuageuse. Pour les applications atmosphériques, F(A) est généralement es-
timé par la modélisation du transfert radiatif pour les conditions étudiées. Comme le
rayonnement UV de A < 290 nm est totalement absorbé par I’ozone stratosphérique (voir
ci-dessous), seul le domaine spectral de A > 290 nm est disponible pour les réactions
photochimiques dans la troposphere.

2.3. Exemples de réactions de photolyse

m Photolyse de O3

La figure 4 présente le spectre d’absorption de I’0zone dans I'ultraviolet. La bande d’absorp-
tion dans le domaine de longueurs d’onde allant de 200 a 300 nm est connue sous le nom
de « bande de Hartley ». L’absorption est maximale dans cette bande (autour de 250 nm).
L’absorption par la couche d’ozone, dans la stratosphere, est suffisamment efficace pour « fil-
trer » totalement le rayonnement solaire de A < 290 nm. Seul le rayonnement de A > 290 nm
pénétre effectivement dans la troposphére. Les bandes d’absorption dans le domaine de lon-
gueurs d’onde allant de 300 a 360 nm sont appelées les « bandes de Huggins ». L’absorption
dans ce domaine de longueurs d’onde est nettement plus faible que pour la bande de Hart-
ley (voir figure 4). Elle joue toutefois un réle déterminant dans la chimie de la tropospheére
en provoquant la photodissociation de I’ozone, principale source de radicaux OH dans la
troposphére.

La photolyse de I’0zone conduit a la formation d’oxygéne atomique et moléculaire, chacun
pouvant étre produit dans un état électronique excité. La distinction entre la production d’un
atome d’oxygene excité O(!D) ou a I'état fondamental O(3P) est essentielle pour I’étude des
transformations chimiques atmosphériques. En effet, seul I'atome d’oxygéne excité conduit
a la formation de radicaux OH par réaction avec la vapeur d’eau : O(*D) + H,O — 2 OH.
Les rendements quantiques associés a la formation d’oxygeéne excité ou au niveau fonda-
mental par photodissociation de I’'0zone sont reportés sur la figure 4 en fonction de la lon-
gueur d’onde. L’énergie seuil permettant la formation de O('D) est associée a des photons
de A < 310 nm. L’observation expérimentale montre toutefois une production significative
de O('D) jusqu’a des longueurs d’onde de I'ordre de 330 nm (voir figure 4). L'origine de
cette production est attribuée a deux processus [7] :
— I’absorption a partir d’un niveau vibrationnel excité de I’ozone, dans lequel I’énergie sup-
plémentaire provient de I’énergie interne de vibration et de rotation de la molécule d’ozone;
— un processus « interdit de spin », conduisant & la production de O(*D) et d’une molécule
d’oxygeéne dans I'état fondamental O, (*%y ).
Remarque : I'intensité du rayonnement solaire dans le domaine de longueur d’onde 290-320
nm est particulierement sensible a I'angle zénithal. L’efficacité de la production des radicaux
OH par photolyse de I’0zone dépend donc étroitement de ce paramétre.
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Figure 4: Sections efficaces d’absorption o de O3 et NO; et rendements quantiques ¢ de photodissociation pour
la photolyse de O3 et NO, a 298 K.

m Photolyse de NO,

La photodissociation de NO, joue un réle clé dans la chimie de la tropospheére. Cette trans-
formation est en effet la seule source chimique effective d’ozone troposphérique selon :

NO,+hr — NO+O
0+0, — O3
NO, +0, — NO+ O3

La figure 4 présente le spectre d’absorption de NO> et le rendement quantique de dissocia-
tion. NO, absorbe dans I'ultraviolet et le visible, avec un maximum d’absorption autour de
400 nm. L’énergie minimale requise pour la production des fragments NO et O a partir de
NO, est associée a des photons de A < 398 nm. En deca de cette valeur seuil, I’observation
expérimentale montre que le rendement quantique ¢ de dissociation est proche de I'unité
(voir figure 4). En revanche, au dela de 398 nm, ¢ décroit rapidement et est nul pour A = 420
nm. Dans le domaine allant de 400 a 420 nm, la photodissociation s’explique par I’absorp-
tion de NO, dans des niveaux d’énergie vibrationnelle et rotationnelle excités. Cette énergie
interne s’ajoute a I’énergie fournie par le photon pour provoquer la dissociation.

Remarque : le flux de rayonnement solaire F(A) dans I’'UV proche est élevé. Dans ce domaine
spectral, I'absorption ¢(A) par NO, est maximale et ¢(A) ~ 1. La fréquence de photolyse
Jno, est donc élevee. Elle est typiquement de I'ordre de Jno, = 107251,
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3. Cycles catalytiques

De nombreuses transformations chimiques sont lentes, car elles impliquent le franchisse-
ment de barriéres d’activation élevées. Un catalyseur est une substance qui permet d’effec-
tuer la transformation plus rapidement via un mécanisme chimique alternatif. Le catalyseur
est régénéré en fin de transformation : il ne participe donc pas au bilan de la transforma-
tion globale. Dans le cas le plus simple, le mécanisme associé a une réaction catalysée du
type A+ B — X+ Yest:

(1) catalyseur+A — 1+X
2 B+1 — Y +catalyseur
bilan net : A+B — X+4Y

Le catalyseur est consommé par I’'un des réactifs pour former un intermédiaire |. La réaction
de | avec le second réactif régénere le catalyseur. Le cycle (1)+(2) est appelé « cycle cataly-
tique ».

Lorsque le catalyseur est dans la méme phase que les réactifs et les produits (par exemple,
la phase gazeuse ou la phase aqueuse d’une gouttelette nuageuse), la catalyse est qualifiée
d’homogene. Lorsque le catalyseur et les réactifs ne sont pas dans la méme phase, la catalyse
est qualifiée d’hétérogene. La réaction catalysée a alors lieu a I'interface de deux phases (par
exemple, a la surface des aérosols). Quelques illustrations du processus de catalyse sont
présentées ci-dessous pour des réactions d’intérét atmosphérique.

m Destruction catalytique de I'ozone
Le puits majoritaire d’ozone (O3) dans la stratosphere est lié a la réaction :

O340 —20, k=280.10 12 17100/RT = AH — 392 ki.mol !

Cette réaction est cependant assez lente, du fait de son énergie d’activation relativement
élevée (E, = 17,1 kl.mol~1). Différentes espéces, présentes en quantités traces dans la stra-
tosphere, peuvent catalyser cette transformation. Parmi ces especes, le chlore est particulie-
rement actif et catalyse la transformation selon :

(1) 0O34+4Cl — CIO+0, k=29.10 e 2100/RT  AH — 161 ki.mol~!
() CIO+0 — Cl+0;, k=301011e%8/RT  AH = 231 klmol!
net: O3+0 — 20

Les réactions du cycle catalytique ((1)+(2)) présentent toutes une énergie d’activation faible
(Ea < 2 kl.mol™1). La présence du couple d’espéces CI+CIlO augmente la vitesse de la trans-
formation O3 + O — 2 O, en offrant un trajet réactionnel de plus basse énergie d’activation
(voir figure 5).

La notion de « famille chimique » est couramment utilisée pour désigner I’ensemble des es-
péces participant a un cycle catalytique donné. Pour I’'exemple précédent, la réaction est dite

catalysée par les CIOx (ici Cl et CIO).

Dans la troposphére, la destruction d’ozone peut étre catalysée par les HOx (OH et HO,) :
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Trajet réactionnel
non catalysé
E=17 kJ/mol

AH=-161 kJ/mol

réactionnel
catalysé

AH=-392 kJ/mol

Energie potentielle

AH=-231 kJ/mol

20, ¢y
Cl

Réactifs Produits

Figure 5: Représentation qualitative de la variation d’énergie potentielle associée a la transformation
O + O3 — 2 O, sans catalyseur, d’une part, et catalysée par le couple Cl 4 CIO, d’autre part.

(1) O3+HO;, — OH+20,
(2) O3+0OH — HO,+0,
2 03 — 3 02

m Cycle photo-catalytique des NOx

L’oxydation des composés carbonés dans la troposphére conduit a la formation du radical
HO,. Une étape-clé dans le processus d’oxydation troposphérique est la « reconversion » de
HO, en OH selon une réaction de bilan :

HO, — OH + O

Cette réaction est endothermique, de AH = 4280 kl.mol~L. Pour une réaction endother-
mique, la barriére de potentiel a franchir est au moins égale au AH de la réaction (Eq > AH).
Cette barriére de potentiel est trop élevée pour étre franchie par « collision » dans les condi-
tions atmosphériques (cf. section 1.4).

Un mécanisme photochimique ne peut également pas étre envisagé car HO, n’absorbe le
rayonnement UV (Amax = 220 nm) que dans une zone ou le rayonnement dans la tropo-
sphére est négligeable. En effet, seul le rayonnement de A > 290 nm pénetre dans cette
couche.

Ce sont les NOx (NO et NO,) qui jouent un role essentiel dans la chimie de la troposphére
en « catalysant » cette transformation photochimique :

HO, +NO — NO,;+OH
NO, +hv (A <420nm) — NO+O
net: HO, — OH+O0O
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Remarque : pour le cycle précédent, qualifier les NOx de catalyseurs est quelque peu « abu-
sif ». En effet, au sens strict, le catalyseur d’une réaction donnée ne doit pas modifier I’équi-
libre thermodynamique de la réaction considérée (c’est-a-dire que le catalyseur doit égale-
ment catalyser la réaction inverse). Ce n’est pas le cas pour la réaction précédente.

m Cycles catalytiques imbriqués

La chimie atmosphérique peut étre vue comme une succession de cycles catalytiques im-
briqués conduisant finalement a I’oxydation des espéces. Par exemple, le bilan « attendu »
pour I'oxydation atmosphérique de CO est 2 CO + O, — 2 CO,. Les réactions trimolécu-
laires étant peu probables, le mécanisme suivant pourrait étre envisageé :

CO+0, — CO,+0 AH=-34kimol™l k= 4,210 12e-2010%/RT
CO+0 — CO, AH = —531 klmol~! k=1,7.1033¢~1310%/RT
2CO+0, — 2CO,

Cependant, I’énergie d’activation de la premiére réaction est particulierement élevée (E; =
200 kJ.mol~1), et le facteur pré-exponentiel d’Arrhenius de la seconde excessivement faible
(A = 1,7.1072 molécule~1.cm3.s~1). Aussi, bien que chaque étape du mécanisme soit exo-
thermique, les constantes cinétiques associées a chaque transformation sont infiniment trop
faibles pour que ce mécanisme ait la moindre réalité dans les conditions atmosphériques. En
fait, I’oxydation atmosphérique du CO implique différents cycles imbriqués, dont la nature
et I'efficacité dépendent des milieux considérés. Ce point est illustré sur la figure 6.

LG

co+oz—» CO,+0

O(+0y)

o

CO+0 —» CO,

Figure 6: Oxydation atmosphérique de CO. En présence de NOX, I’oxydation de CO conduit & la production de
O3 selon: CO +2 O, — COy + O3 (cycles de gauche). En I'absence de NOXx, I’oxydation consomme Og selon :
CO + O3 — CO3 + O3 (cycles de droite).

4. Temps de vie des especes

4.1. Définitions

La variation temporelle de la masse Q d’une espéce dans un volume d’air fixé (par exemple,
I'atmosphére au-dessus d’une zone urbaine, I’'ensemble de la troposphére ou toute I’'atmo-
spheére) est obtenue par un bilan de conservation de la masse :

dQ

—~ —Fe—Fs+S—P
o = Fe—Fs+
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ou Fe et Fs représentent la variation induite par les flux entrant et sortant de I’espéce aux
frontiéres du volume considéré; S et P sont les variations associées respectivement aux
sources (émission, production chimique) et aux puits (dép6t, consommation chimique) dans
le volume d’air.

Remarque : lorsque le systéme est a I'état stationnaire, dQ/dt = 0, soit Fe+S = Fs + P.
Lorsque le volume considéré est toute I’'atmosphére, Fe = Fs = 0 et les termes de produc-
tion sont, a I’état stationnaire, égaux aux termes de consommation (S = P).

Le temps de vie T d’une espéce est défini comme le temps « moyen » durant lequel une
molécule réside dans le volume d’air considéré. Le temps de vie représente donc le rapport
de la masse Q sur les termes de perte :

Q __Q
(dQ/dt)perte o Fs + P

Le temps de vie est également communément appelé « temps de résidence ». Habituelle-
ment, I'expression « temps de résidence » est plutdt utilisée pour caractériser les pertes as-
sociées aux processus physiques, I’expression « temps de vie » se référant plutdt aux pertes
associées aux processus chimiques.

T=— (12)

Trés fréquemment, la perte d’une espéce est directement proportionnelle a sa masse dans le
volume d’air considéré (processus d’ordre 1) : —dQ/dt « Q. C’est notamment le cas pour
les processus de dépbt a la surface, de consommation chimique ou de perte par advection.
L’équation caractérisant les termes de perte s’écrit donc :

Q _Q 1
ou kj est la constante de proportionnalité caractérisant les pertes associées au processus i. En
combinant les équations 12 et 13, le temps de vie s’exprime selon T = 1/%k;, soit :

1 1
L= Tki=xo (14)

(13)

avec 1; le temps de vie qu’aurait I’espéce si elle n’était consommeée que par le processus i.
D’apres I’équation 14, le temps de vie global s’obtient a partir des temps de vie associés
a chaque processus distinct comme une résistance globale a partir de résistances distinctes
montées en paralléle. L’approche permet de hiérarchiser différents processus dans I’élimina-
tion d’une espéce dans un milieu donné. Soit, par exemple, deux processus de perte X et Y.
Si Tx < Ty, le processus Y est peu efficace en regard du processus X et ce dernier contrdle le
temps de vie de I'espéce : T ~ Tx.

4.2. Temps de vie « chimique »

Soit une réaction unimoléculaire, par exemple, une réaction de photodissociation de constante
J: A+ hv — produits. Par définition, le temps de vie de A vis-a-vis du processus de photo-
lyse s’obtient selon :
Ca 1
TA = = —
—dCp/dt I
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De facon générale, pour les réactions d’ordre 1 du type A — produits, le temps de vie cor-
respond a I'inverse de la constante cinétique k : T = 1/k. L’équation différentielle décrivant
la variation temporelle de la concentration en A peut donc également s’écrire sous la forme :

dCa Ca
_ = A 15
dt T (15)
L’intégration de 15 permet de décrire I’évolution de C en fonction du temps selon ;
Cat=Cpoe V" (16)

ou Ca ¢ et Ca o sont respectivement les concentrations de A au temps tett = 0. Pour t = T,
Car = Cao/e. Le temps de vie « chimique » représente donc le temps requis pour diminuer
la concentration d’un facteur e (~ 2,72), en supposant que les sources de ce composé (par
émission, production chimique ou advection) dans le milieu considéré sont inexistantes?.

Pour les processus d’ordre 1, T est indépendant de la concentration du réactif. Dans la plu-
part des applications pratiques, les variations de k dans le temps sont « ignorées ». Aussi,
lorsque k varie significativement sur une échelle de temps du méme ordre de grandeur
que T, il importe de relativiser I'interprétation proposée ci-dessus pour le temps de vie. Par
exemple, la fréquence de photolyse de I'acétaldéhyde pour des conditions de forte irradia-
tion est de I’ordre de 5.1076 s~1. Le temps de vie correspondant est donc T ~ 55 heures, ce
qui correspond a plusieurs cycles jour/nuit. La concentration d’acétaldéhyde n’est évidem-
ment divisée par e aprés un temps T que si les conditions d’irradiation sont maintenues sur
la méme période de temps... ce qui, pour cet exemple, n’a guéere de sens!

Pour les réactions d’ordre 2 du type :

dCa _ 4G 0 o

A+ B — produits, — -t

le temps de vie chimique T de A est défini, comme pour les réactions d’ordre 1, selon :

S 7 S
AT TdCa/dt ~ KCg

Le temps de vie dépend donc de la concentration du réactif Cg. T représente ainsi le temps
requis pour diviser Ca d’un facteur e, en supposant que la concentration Cg n’est pas mo-
difiée. Soit, par exemple, la réaction O + O, — Og, de constante cinétique k = 1,510~
molécule~1.cm3.s1 & 300 K et & pression atmosphérique. Le temps de vie de I’'atome d’oxy-

géne est ainsi défini selon ;
1

=~ ~10°s
kCo,

T

LDéfinir le temps de vie comme le temps requis pour diviser la concentration par e est parfois source de confusion. En
effet, ce résultat est lié au fait que le processus décrit ici est d’ordre 1. Lorsque le processus (chimique ou physique)
est d’ordre 0, c’est a dire lorsque dCa/dt est indépendant de Cx (i.e. dCa/dt = k), on montre que I’espéece est
totalement consommée lorsque t = 7.
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m Le temps de vie en regard du radical hydroxyle

Dans la troposphére, les espéces sont principalement consommeées par réaction avec le radi-
cal OH : A 4+ OH — produits. Le temps de vie ta de A dépend donc de la concentration en
OH (ta = 1/kCgoy). Le tableau 4 présente le temps de vie de quelques composés en regard
de leur réactivité avec OH.

De fagon réciproque, le temps de vie du radical OH dans un milieu donnée est défini selon :

o1
OH ™ Tk C

ou C; est la concentration du composé i réagissant avec OH avec une constante cinétique k;.
Le temps de vie de OH varie typiquement entre 10~2 s (milieu pollué) et 1 s (milieu éloigné
de sources de pollution).

Le radical OH est impliqué dans de nombreux cycles catalytiques et est en permanence re-
nouvelé. 1oy caractérise ainsi également le temps de renouvellement du radical OH dans le
milieu considéré.

Du fait de ce temps de vie bref, les concentrations de OH présentent une forte variabilité
spatiale et temporelle (cf. section suivante). Estimer le temps de vie des espéces vis-a-vis de
leur oxydation par le radical OH suppose donc d’évaluer de fagon appropriée la concen-
tration « moyenne » de OH dans I’espace et dans le temps. La forte variabilité des concen-
trations rend inappropriée toute évaluation directe sur la seule base de mesures de OH. La
concentration moyenne globale de OH dans la troposphére peut étre estimée a partir d’ob-
servations atmosphériques d’espéces a longue durée de vie (donc bien mélangées dans I’at-
mosphére), dés lors que leurs sources sont parfaitement caractérisées. C’est, par exemple,
le cas du méthyl-chloroforme (CH3CCIl3), dont la seule source atmosphérique est anthro-
pique et dont le puits principal est sa réaction avec le radical OH. La concentration moyenne
(annuelle, saisoniére et journaliére) de OH dans la troposphére est ainsi estimée a 1.10~°
molécule.cm—3. L’estimation de la concentration « moyenne » de OH sur des échelles de
temps et d’espace plus restreintes est généralement fondée sur des approches par modélisa-
tion numérique.

4.3. Variabilité des échelles spatiales et temporelles

Quelle est I'échelle spatiale couverte par un volume d’air durant le temps de vie du com-
posé considéré ? Apporter une réponse a cette question est souvent essentiel pour apprécier
I'espace géographique potentiellement perturbé par une source de pollution donnée, mais
également pour comprendre les processus contrélant la variabilité spatiale et temporelle des
especes atmosphériques.

Par exemple, le temps de vie du méthane dans la troposphére est de I’'ordre de 10 ans. Ce
temps est grand devant le temps requis pour mélanger un composé a I’échelle de la planéte
dans la troposphere (typiquement de I'ordre de 1 an). En conséquence, le méthane est une
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Tableau 4: Constantes cinétiques de réaction avec OH et temps de vie correspondant pour quelques composés
organiques. Les temps de vie sont calculés & partir d’une concentration moyenne journaliére en OH de 10°
molécules.cm?®.

composé kon (molécule=t.cm3.s~1)  temps de vie
méthane 6,410~ 1° 5,0 ans
propane 1,1.10712 11 jours
octane 8,1.1012 1,4 jours
éthéne 8,5.10 12 1,4 jours
isopréne 1,0.10~10 1,4 heures
benzéne 1,2.10712 9,5 jours
toluéne 5,6.10712 2,1 jours
formaldéhyde 9,410712 1,2 jours
acétone 1,7.10°13 68 jours
éthanol 3,2.10712 3,6 jours

espece bien mélangée dans I’ensemble de la troposphere et sa variabilité dans le temps (aux
échelles interannuelles et saisonniéres) est « faible ». A I'autre extréme, 'intervalle de temps
séparant la production et la consommation des espéces radicalaires comme le radical OH
n’étant que de I’ordre de la seconde, leur transport est négligeable (les especes sont consom-
mées ou elles sont produites). Ces espéeces présentent ainsi une forte variabilité spatiale et
temporelle (notamment un cycle journalier prononcé).

La figure 7 présente schématiquement le temps de vie de divers composés, les échelles d’es-
pace qui leur sont associées et quelques temps caractéristiques de mélange. Cette figure per-
met de d’apprécier la variabilité spatiale et temporelle probable d’un composé. Par exemple,
le temps de vie de H,O, est supérieur au temps caractéristique de mélange vertical dans
la couche limite (0-2 km). H,0O, est donc un composé qui, le plus souvent, sera parfaite-
ment mélangé verticalement dans cette couche. En revanche, son temps de vie est nettement
inférieur au temps requis pour le mélange intra-hémisphérique et, en conséquence, une va-
riabilité spatiale importante de H,O, est attendue aux échelles continentales. De plus, la
figure 7 indique que le temps de vie de O3 dans la troposphére libre est du méme ordre
de grandeur que le temps requis pour le mélange intra-hémisphérique, mais considérable-
ment plus faible que le temps caractéristique du mélange inter-hémisphérique. Dans chaque
hémisphere, la variabilité latitudinale attendue pour O3 dans la troposphere libre est donc
faible, contrairement a sa variabilité inter-hémisphérique.

La figure 7 n’est évidemment qu’une esquisse assez grossiére des interconnections entre
échelles spatiales et temps de vie. L'imbrication, souvent subtile, des échelles du transport
atmosphérique aux temps de vie des composés reste toutefois I’'une des clés principales pour
appréhender la variabilité spatio-temporelle des concentrations atmosphériques.
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Figure 7. Comparaison des temps de vie et des échelles spatiales pour quelques especes. D’apres Seinfeld et
Pandis (1998) [4] et Wayne (2000) [5].

5. Chimie en phase aqueuse

La formation des nuages et leur précipitation sous forme de pluie ou de neige représentent
des processus majeurs dans I’élimination des espéces de I’'atmosphére, en particulier pour
les espéces fortement hydrosolubles. Par ailleurs, les transformations chimiques se dérou-
lant dans la phase aqueuse des gouttelettes nuageuses contribuent également a I’oxydation
de certaines espéces. Ces transformations conduisent notamment a la formation d’acides et
participent ainsi a I'acidification des précipitations. Cette section vise a introduire les gran-
deurs physico-chimiques permettant de caractériser les échanges entre la phase aqueuse et
la phase gazeuse et les transformations chimiques en phase aqueuse.

5.1. Quelques grandeurs caractéristiques associées aux nuages

La formation des nuages est liée a une condensation d’eau provoquée par le refroidissement
d’une masse d’air. Le plus souvent, ce refroidissement est associé a I’ascension de la masse
d’air qui se refroidit par détente adiabatique. Lorsque le point de saturation en vapeur d’eau
est atteint, I’eau condense sur les aérosols présents dans la masse d’air, ce qui conduit a la
formation d’un nuage.

Les propriétés physico-chimiques des nuages sont assez variables et dépendent directement
des conditions météorologiques considérées. Une description approfondie de la microphy-
sique des systéemes nuageux dépasse trés largement le cadre de ce chapitre et des ouvrages
spécialisés doivent étre consultés pour plus de précision (e.g. Pruchapper et Klett, 1997 [8]).
Seules quelques caractéristiques fondamentales indispensables pour appréhender le role de
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la chimie au sein des nuages sont présentées ci-dessous.

Le contenu en eau liquide L des nuages est couramment exprimé en gramme d’eau liquide
par m3 d’air. L dépend de la nature du nuage et varie entre 0,05 et 3g.m —3. Le contenu en eau
liquide moyen est de I'ordre de 0,3 g.m~3. Pour les applications chimiques, il est également
pratique d’exprimer le contenu en eau liquide du nuage en fraction volumique :

volume d’eau liquide
Wi = Y
volume d’air

17)
w,_ varie donc entre 5.10 8 et 3.10 .

Le rayon des gouttelettes nuageuses varie typiguement entre quelques um et 50 ym, avec
un diametre moyen de I’ordre de 10 um. La concentration des gouttelettes dans un nuage
est donc de I’ordre de 10% & 10° gouttes.cm~3.

Les nuages se forment et s’évaporent de facon cyclique. Seule une petite fraction (de I’ordre
de 10 %) des nuages formés génére des précipitations. Les nuages occupent approximati-
vement de 5 a 10 % du volume de la troposphére. Ce pourcentage représente également
le rapport des temps de séjour moyens d’une masse d’air a I'intérieur et a I'extérieur d’un
nuage. En effet, le temps de résidence de I’air au sein d’un nuage est typiquement de 2 & 4
heures, le temps moyen séparant deux épisodes nuageux étant de I’ordre de 2 jours.

5.2. Solubilité des gaz - loi de Henry

La solubilité d’'un gaz dans une phase liquide (ici aqueuse) est gouvernée par un équilibre
de la forme:
A(9) = A(aq)

ou A(g) et A(aq) représentent I’espéce A respectivement en phase gazeuse et en phase
aqueuse. Pour des solutions diluées, la concentration [A] de I’espéce A en phase aqueuse
en équilibre avec sa pression partielle pa est donnée par la relation ;

(Al
Pa

Kn est la constante d’équilibre (constante de Henry). Elle est habituellement exprimée en
M.atm~1. Le tableau 5 présente les constantes de Henry pour quelques espéces d’intérét at-
mosphérique. Toutefois, sous cette forme, la loi de Henry ne s’applique qu’a des solutions
diluées. Cette approximation est raisonnable pour les gouttelettes nuageuses et les gouttes
de pluie. Pour I’étude de solutions plus concentrées, par exemple, dans le cas de brumes
ou d’aérosols déliquescents, les interactions entre espéces dissoutes doivent étre prises en
compte et seule I'activité chimique doit étre utilisée pour I’étude des équilibres thermody-
namiques.

Ky =

La variation de la constante de Henry avec la température est donnée par la relation de Van’t
Hoff [1] [2] :
dinKy  AH

T RTZ (18)
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Tableau 5: Constantes de Henry Ky & 298 K et enthapies de dissolution AH pour quelques composés d’intérét
atmosphérique.

Espéces Ky M.atm=! AH (kl.mol—1)

NO 1,9.10°3 -12,.3
O3 1,1.1072 -19,1
CO, 3,4.1072 -20,1
SO, 1,2 -26,0
OH 25 -43,9
NH; 75 -28,3
CH3;0H 2,2.102 -40,8
HCOOH 3,3.10° -47.8
H,0, 7,4.10% -55,1

ou AH est la variation d’enthalpie associée a la dissolution de A. Le processus de dissolu-
tion d’un gaz est un processus exothermique (AH < 0), de sorte que la solubilité augmente
lorsque T diminue (i.e. Ky augmente quand T diminue). AH varie peu avec T et, pour de
faibles variations de température, AH peut étre considérée comme constante. Sous cette ap-
proximation, I'intégration de I’équation 18 entre deux température T; et T, conduit a I'ex-

pression :
AH [ 1 1

Ku,1, = Ku1, eXp (? {T—l - T_ZD (19)

Le tableau 5 présente les valeurs de AH associées a la dissolution de quelques gaz. La va-
riation d’enthalpie accompagnant la dissolution des gaz est assez élevée (typiquement de
I’ordre de 10 4 50 kJ.mol 1), et Ky varie donc rapidement avec T. Par exemple, I'application
de I’équation 19 a H,O,, principal oxydant en phase aqueuse, montre que la constante de
Henry diminue de prés d’un facteur 10 lorsque T passe de 273 a 298 K. La température est
donc un parametre particulierement sensible pour I’étude des équilibres gaz/gouttelettes.

Afin d’évaluer I'impact potentiel du nuage sur la chimie des espéces atmosphériques, il est
nécessaire d’estimer la distribution des espéeces dans les différentes phases. Le facteur de
distribution d’une espéce A est défini selon :

aq
CA

r=—2
g
Ca

(20)

ou CZq et C% sont respectivement les concentrations de A en phase aqueuse et en phase
gazeuse par unité de volume d’air. Pour r = 1, le nombre total de moles de I'espece A
est distribué pour moitié en phase aqueuse et pour moitié en phase gazeuse. r tend vers
0 lorsque I'espéce est trés peu soluble (CaAq < Ci) et vers I'infini lorsque I'espéce est trés
soluble (Ciq > CgA). En combinant les équations 20 et 17 et d’aprés la loi des gaz par-
faits (CgA = pa/RT), r s’exprime en fonction de Ky et du contenu en eau liquide w|_selon :

r=w_KyxRT
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Figure 8: Proportion (en %) de I’espece en phase aqueuse en fonction de sa constante de Henry (Ky). Les limites
supérieure et inférieure de la zone grisée correspondent aux valeurs basse et haute du contenu en eau liquide des
nuages (respectivement w, = 5.10~8 et w_ = 3.107).

Les fractions de A en phase aqueuse xi‘ et en phase gazeuse x% s’expriment en fonction de

r selon :

1 r
g ag

Xy =-—— &€ = —
AT 14 AT 14

La figure 8 présente la variation de xf pour différents contenus en eau et en fonction de la
constante de Henry. Pour des contenus en eau liquide représentatifs des systemes nuageux,
cette figure montre que :

- pour Ky < 10° M.atm~1, la fraction dissoute n’excéde pas quelques pourcents. Ces es-
péces peuvent donc étre considérées comme peu solubles.

- pour 10% < Ky < 10° M.atm~1, la fraction dissoute représente typiquement de quelques
pourcents a quelques dizaines de pourcents. Ces espéces peuvent ainsi étre qualifiées de
modérément solubles.

— pour Ky > 10° M.atm™1, la fraction dissoute est majoritaire et ces espéces sont qualifiées
de fortement solubles.

Equilibre de dissociation - effet sur la solubilité

On rappelle que I’eau se dissocie selon : H,O = OH~ + H™. La constante caractérisant cet
équilibre est la constante d’auto-ionisation K. de I’eau, définie selon K¢ = [HT][OH~]. A 25
°C, Ke = 10~1% M2, Pour de I'eau pure, [H*] = [OH~], soit [H*] = 10" M. Le pH d’une
solution est défini a partir de la concentration [H*] selon pH=—log [H"]. Le pH de I'’eau
pure est donc de 7. L'eau des nuages et des précipitations ne doit pas étre considérée comme
« pure » : de nombreuses espéces sont dissoutes dans la phase aqueuse et le pH s’écarte trés
nettement de 7. Pour des solutions concentrées, la concentration des espéces doit étre sub-
stituée par leur activité chimique.
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De nombreux constituants se dissocient ou s’hydratent rapidement en phase aqueuse. Ces
réactions sont réversibles et le systeme atteint rapidement un état d’équilibre. C’est notam-
ment le cas pour les acides et les bases :

) AH = A 4+H"
(20 B+H,0 = BH™+OH"

ou AH représente un acide (de base conjuguée A~) et B une base (d’acide conjugué BH™).
Les équilibres acide/base sont habituellement caractérisés par une constante d’acidité K,
définie selon :

a =

[base|[H ]

[acide]
soit, pour les équilibres (1) et (2) ci-dessus, Ky 1 = [A7][HT]|/[AH] et Ko, = [B][HT]/[BH™].
Les constantes d’acidité pour quelques composés d’intérét atmosphérique sont reportées
dans le tableau 6.

La dissociation augmente la solubilité totale des espéeces. C’est, par exemple, le cas de la
dissolution d’un acide selon :

AH@ = AH(q) Kipant = 2HI
PAH
14+

AH(EQ) = A(0)+HT(E)  Kaaw = i

La quantité totale d’acide dissout depuis la phase gazeuse est donnée selon :

[AH]wot = [AH] + [A7] = [AH] <1+ “|_|<_i]>

Il est pratique, dans ces cas, de definir une constante de Henry effective K}, caractérisant
I’équilibre entre I’espéce dans la phase gazeuse et sa quantité totale dissoute en phase aqueuse :
K{; = [AH]wt/pan. Pour Pexemple ci-dessus, K}, s’exprime en fonction de Ky et de K, se-

lon:
Ka
ko
= (14 )
K}, tend vers Ky si [HT] > K,, et est inversement proportionnelle & [H*] lorsque [H] <«
Ka.

Soit, par exemple, la dissolution de SO, en phase aqueuse :

SO2(g) = SOz-HO(aq) Ky = 502201
Pso,
3 HSO; |[H "]
' = + _ [HSOg][HT]
S0;HO(a0) = HSO;(aq) +H'(a0)  Kaz= (554
3 ) [SO57J[H*]
HSO; (aq) = SO% (ag) + H*(aq) Kaz = “_7870:;]

ou SO; - H,0 représente la forme hydratée de SO, (les deux notations SO, (aq) et SO, - H,O(aq)
représentent ici la méme entité chimique : SO, dissous en phase aqueuse). La quantité totale
dissoute de SO, est :

[5"] = [SO2 - Hy0] + [HSO; ] + [$O5 ]
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Tableau 6: Constante d’acidité a 298 K de quelques composés d’intérét atmosphériques.

Equilibre Ka (M)
SO, - HO0 =2 HSO; + HT  1,3.1072
HSO; = S03™ + H* 6,6.1078
NH} = NH; + H™ 5,9.10710
CO; - H,0 = HCO; + HT 4,310
HCO; = CO3™ + H* 4,707
1010 T I T I T I T I T I T I T I T
108 — /V/y \)\ ./'/—_
L J \)\OOO /,//// _
—~ 108 — 2 —
- PV
E L S _
© | _- - _
é 104 ___________ _- P 7
* I B H02 /./‘ o
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Figure 9: Constante de Henry effective K}, en fonction du pH pour quelques constituants atmosphériques.

ou S'Y représente toutes les formes du soufre au degré d’oxydation IV (i.e. SO, - H,O + HSO; + SOE;).
La constante de Henry effective est donc définie selon ;

s'v]
Pso,
Pour pH < 2 (i.e. [HT] < Kj1), Kl so, & Knso, = 1,2 M.atm 1. D’aprés les critéres définis
a la section précédente, SO, est donc peu soluble. Lorsque pH> 2, la solubilité croit avec
I’'augmentation du pH. A pH=7, Kp,soz ~ 10° M.atm~1! et SO, est alors une espéce forte-

ment soluble. La variation de la constante de Henry effective en fonction du pH est reportée
figure 9 pour quelques constituants atmosphériques.

Ka,l
GO

Ka1Ka2
Kiiso, = )

= KH,SOZ (1 + [H+]2

5.4. Acidité « naturelle » des précipitations

L’acidité naturelle des précipitations est couramment définie comme I’acidité résultant de la
dissolution de CO, selon les équilibres :

C02 (g) C02 . H20 (aq)
CO; - Hy0 (aq) HCO; (aq) +H™ (aq)
HCO3 (aq) CO3™ (aq) + H* (aq)

N
=

Ky = 3,41072M.atm™!
Ko1 =4,3107"M
Koo =4,710711' M

—
e

—_—
=
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Ce paragraphe vise a estimer le pH des précipitations si les seules espéces impliquées dans
I'acidité de la phase aqueuse sont celles issues de la dissolution de CO,. Dans ce cas, I'élec-
troneutralité de la solution impose : [H*] = [OH~] + [HCO3 ] + 2[COZ ] soit, en exprimant
la concentration des anions en fonction de [H], de la pression partielle de CO, et des
constantes d’équilibres :

K KuK KuKa1K
HH] = ¢+ H a,1+I0<:o2 HRKa1 a,;pco2
[H] [H+]

[H]

L'acidité de la phase aqueuse en équilibre avec CO, en phase gazeuse s’obtient ainsi en
résolvant I’équation :

[H*]® — (Ke + KnKa1Pco,) [HT] + 2KnKqa1Ka2pco, =0

Pour I'application numérique, cette équation peut toutefois étre considérablement simpli-
fiée. En effet, CO, étant une espece acide, le pH de la solution doit étre inférieur a 7 (i.e.
[H*] > 10~7 M). D’aprés la définition de la constante d’acidité, le rapport de concentrations
[CO37]/[HCO; | varie avec [H*] selon :

[Cogi] _ Ka,2

[HCO;]  [H7]

soit, pour pH < 7, [CO3™| < [HCO3 |. En négligeant la concentration de [CO3~| dans I'équa-
tion d’électroneutralité, [H*] varie en fonction de pco, selon :

1
[H*] = (Ke + KuKa1Pco,) ? (21)

De plus, pour pH < 7, la constante de Henry effective reste inférieure 4 10~ M.atm~1 (cf.
figure 9) et CO, se comporte comme une espéce trés peu soluble. La concentration gazeuse
de CO, peut donc étre considérée comme inaltérée par la présence de nuages ou de précipi-
tations (cf. section 5.3). Le rapport de mélange actuel de CO, dans la phase gazeuse est de
I’ordre de 360 ppm, soit pco, ~ 360.10 % atm lorsque la pression totale est de 1 atm. D’aprés
I’équation 21, [H*] = 3,2.107% M, soit pH=5,6.

En fait, les observations atmosphériques montrent que le pH des précipitations varie typi-

quement entre 3,5 et 6,3. Différents processus contribuent donc a modifier le pH des préci-

pitations, notamment :

— la dissolution de gaz acides (e.g. HNOg, SO», acides carboxyliques...);

- I'oxydation dans la phase aqueuse, conduisant également a la formation d’acides (e.g. oxy-
dation SOy, — H»S04, HCHO — HCOOH...);

— ladissolution d’espéces acido-basiques contenues dans les aérosols ayant servi de noyaux
de condensation.

5.5. Vitesse des réactions en phase aqueuse

m Effet de « cage »

En phase gazeuse les molécules sont éloignées les unes des autres et se déplacent « libre-
ment » entre les collisions. Contrairement a la phase gazeuse, une molécule donnée en phase
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liquide peut étre vue comme entourée d’une « cage » formée par les molécules du solvant.
Le solvant tend a ralentir les vitesses d’approche des deux réactifs, qui doivent diffuser I'un
vers l'autre a travers le solvant. La probabilité de rencontre des réactifs par unité de temps
est donc moindre qu’en phase gazeuse. Néanmoins, cette mobilité réduite permet aussi aux
réactifs de subir de trées nombreuses collisions dés qu’ils sont en contact. Par exemple, des
estimations théoriques indiquent qu’en phase aqueuse et a température ambiante, deux ré-
actifs « emprisonnés » dans une cage entrent en collision de 20 a 200 fois avant de diffuser
hors de la cage [1]. Ce nombre élevé de collisions par « rencontre » des réactifs compense la
diminution des probabilités de rencontre due a la diminution de mobilité. Pour des niveaux
de concentration comparables, le nombre total de collisions par unité de temps et de volume
est donc sensiblement le méme en phase gazeuse et en phase aqueuse. Cet « effet de cage »
a toutefois des conséquences importantes pour les réactions photochimiques ; les deux frag-
ments radicalaires issus de la dissociation ont en effet une forte probabilité de se recombiner
avant de diffuser en dehors de la cage.

La vitesse des réactions élémentaires en phase aqueuse du type A + B — P dépend donc

d’une part de la fréquence des rencontres et, d’autre part, de la vitesse des réactions lorsque

les réactifs sont en contact. Ce processus complexe peut étre représenté de facon simplifiée
en supposant que :

— la vitesse d’apparition de paires de réactifs est un processus d’ordre 1 vis-a-vis de chaque
réactif : A+ B — (A+B), v = kq1[A][B] ol (A+B) représente la paire de réactifs A et B
emprisonnée dans une cage;

— la paire de réactifs (A+B) diffuse hors de la cage selon un processus également d’ordre 1 :
(A+B) — A+ B, v =Kkg[(A+B)];

— la vitesse de formation des produits est proportionnelle au nombre de paires présentes
(A+B): (A+B) — P,v = k([(A+B)].

Cette séquence de processus est similaire a la séquence présentée précédemment pour le

mécanisme de Lindemann-Hinselwood (voir section 1.5). En supposant que la concentration

des paires (A+B) est a I’état quasi-stationnaire, la constante k associée a la transformation
élémentaire A + B — P s’exprime donc selon :

k _ kd,lkr

== 22
deZ + kr ( )

Deux cas limites peuvent ainsi étre distingués :

- si kr > Ky, la constante cinétique de la réaction est alors k ~ kq 1. Chaque paire formeée
conduit a la transformation des réactifs en produits. Cette situation correspond typique-
ment aux réactions impliquant des barriéres d’activation basses. La réaction est alors dite
« contrélée par la diffusion ». En phase liquide, la vitesse de réaction ne peut naturelle-
ment pas excéder la fréquence des rencontres entre les deux réactifs et ky; fixe la limite
haute possible pour les transformations en phase liquide.

- si kr < kg, la constante cinétique tend vers : k ~ kq,kr/ky,. La vitesse de la réaction
dépend alors : (i) du nombre de paires (A + B) en équilibre dynamique dans la solu-
tion considérée ([(A+B)] = K[A][B] avec K = kg1/kq>), (ii) de la constante k; de la
transformation. Cette situation est typiquement rencontrée lorsque la réaction implique
le franchissement d’une barriere d’activation élevée. La réaction est alors dite contrblée
par « I’activation ».
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m Vitesse maximale des réactions en phase aqueuse

Quiel est I'ordre de grandeur de la constante maximale knax d’une transformation chimique
en phase aqueuse, c’est-a-dire de la constante kq du processus ci-dessus ?

La vitesse de formation des paires de réactifs dépend des vitesses de diffusion des réactifs
dans le solvant considéré, donc de sa viscosité. A partir de la loi de diffusion de Fick, il est
possible d’estimer la fréquence « d’apparition » de paires dans une solution de deux réactifs
A et B. En supposant les réactifs identiques a des sphéres, on montre notamment que la
constante kg (M~1.s71) associée a la formation des paires s’exprime selon [1] :

kd:4n(rA+rB)(DA+DB)NA>< 1000 (23)

avec r; le rayon associé a la molécule i (m.molécule~1), D; la constante de diffusion du com-
posé i dans le solvant considéré (m?.s~1) et N le nombre d’Avogadro (le facteur 1000 pro-
vient de la conversion de m? en litre). L’équation 23 peut étre simplifiée en utilisant la re-
lation de Stokes-Einstein, liant le coefficient de diffusion D; de I'espéce i & la viscosité 7 du
solvant [1] :

keT
6myri

i~ (24)
ol kg est la constante de Boltzmann (kg = R/Na = 1,38.1072% J.K~1). En combinant les
équations 23 et 24, la constante cinétique associée aux transformations chimiques contrélées
par la diffusion s’exprime selon :

_2RT (ra +rg)?

~ 1 2
R et 000 (25)

Si I’'on ajoute aux approximations introduites ci-dessus I’hypothése que rp = rg, la constante
de diffusion s’exprime finalement selon :

kmax = kd =~ g x 1000 (26)

Pour I'eau & 298 K, 7 = 8,9.107* kg.m~1.s7%, soit kmax = 7.10° M~1.s~1. On peut donc re-
tenir une valeur de I'ordre de k ~ 101° M~1.s~1 comme limite supérieure des constantes
cinétiques de réactions bimoléculaires en phase aqueuse.

Par exemple, la constante cinétique de la réaction de recombinaison des radicaux OH et
HO; en phase aqueuse selon : OH + HO,; — H,0 + O, est de k = 2.101% M~1.s~1. Chaque
« rencontre » OH + HO, induit donc la transformation chimique. En revanche, la constante
cinétique de la réaction HO, + HO, — H,0, + O, n’est que de I’ordre de 10® M—1.s~1, Cette
seconde transformation est donc nettement moins efficace que la premiére et seule une ren-
contre sur approximativement 10 induit la transformation.

Remarque : I’équation 26 exprime la constante cinétique d’une réaction contr6lée par la dif-
fusion uniguement pour des réactifs non chargés. Lorsque des ions sont impliqués (ce qui
est souvent le cas en phase aqueuse), les forces d’attraction/répulsion électrostatiques mo-
difient notablement la fréquence des rencontres de paires. On montre alors que la constante
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kq précédente doit étre multipliée par un facteur de correction f¢ [1] :

w zpzge?
f=—=——— avec W=
¢ eW —1 v 47'(sosrkT(rA+rB)

ou z; est le nombre de charges de I'espéce i, gg est la permittivité du vide, ¢, la constante
diélectrique du solvant et e la charge d’un électron. L’application numérique pour la phase
agueuse montre que f; est de I'ordre de 2 pour les réactions de type A™ + B~ et de I'ordre
de 6 pour les réactions de type A%* + B2~. Pour des réactions impliquant des espéces de
méme signe, f. est de I'ordre de 0,5 pour des espéces « monochargées » (réactions du type
At 4+ BT ou A~ + B7) et de I’ordre de 0,02 pour des espéces « bichargées » (réactions du
type A2t 4+ B2t ou A%~ + B?).

5.6. Comparaison des vitesses de réaction en phases gazeuse et aqueuse

Lors d’un épisode nuageux, quelle est I'efficacité des transformations chimiques dans la
phase aqueuse en regard de celles dans la phase gazeuse ? Afin d’évaluer les ordres de gran-
deur, on considére une espece A, consommée en phase gazeuse par le réactif X et en phase
aqueuse par le réactif Y. Dans le systéeme d’unité habituellement utilisé pour exprimer les
vitesses de réaction, la consommation de A dans chaque phase est donnée par :

A(9) +X(g) — produits , (dCa/dt); =kICACx  (moléculecm 3571
A(aq) +Y(aq) — produits , (d[A]/dt),, = k*[A][Y] (moleL ts™1)

Afin de comparer I'efficacité relative de ces deux processus, il importe naturellement d’ex-
primer les quantités de A consommées dans chaque phase par unité de volume d’air soit,
pour la transformation en phase aqueuse :

(dCa”Zdt),q = 103w Nk [A][Y] (molécule.cm3.s71)

En substituant, via la loi de Henry, les concentrations [i] (mol.L~1) de chaque espéce i en
phase aqueuse par leur concentration équivalente C; en phase gazeuse (molécule.cm™3),
la consommation de A en phase aqueuse s’exprime finalement a partir des concentrations
gazeuses selon :

<dCA> B 103(RT)2WLKH'AKHvykaq
aq

lecule.cm 3571 27
it N CaCy (moléculecm™>.s77) 27)

A titre d’exemple, on considére I’oxydation a 298 K du méthanol (CH3OH) par le radical OH
en phases gazeuse et aqueuse :
CH3OH(g) + OH(g) — produits , k9 =9,4.10"* molécule~t.cm3s?
CH3OH(aq) + OH(aq) — produits , k% =1310°M"1s!
Le rapport raq/q des vitesses de consommation de CH3OH dans chaque phase est ainsi
donné par la relation :

(—dCCHgoH/dt)aq 108 (RT)Z kad
laqrg = (CdCcn.on/dt)y  NAKS WLKH cHzoHKH 0H
3
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A 298 K, les constantes de Henry pour CH3OH et OH sont respectivement de 220 et 25
M.atm 1. Pour des conditions nuageuses typiques (w, = 3.10~ '), on obtient ainsi Fagrg ~ 2.
Pour CH3OH, la vitesse d’oxydation en phase aqueuse est donc comparable a celle de I'oxy-
dation en phase gazeuse. Ce résultat peut sembler étonnant car, selon les critéres définis a la
section 5.3, OH et CH3OH sont deux gaz peu solubles. Ceci tient a une constante cinétique
élevée pour la transformation en phase aqueuse (proche de la constante maximale). Le seul
critere de solubilité est donc insuffisant pour apprécier I'efficacité d’un processus en phase
agueuse.

Remarque : pour établir I’équation 27, il faut supposer que les concentrations de A dans
chaque phase sont en équilibre et vérifient donc la loi de Henry. Cette hypothése n’est jus-
tifiée que si la vitesse d’établissement de I’équilibre A(g) = A(aq) est rapide en regard
de la consommation de A dans la phase aqueuse (A(aq) + Y(agq) — produits). Dans le cas
contraire, la transformation de A en phase aqueuse n’est pas « limitée » par la vitesse de la
réaction mais par I'apport de A depuis la phase gazeuse (A(g) — A(aq)). L’évaluation des
vitesses associées aux processus de transferts de matiére entre les phases est décrite dans la
section suivante. L’approximation d’un équilibre de phases s’avére en général justifiée, en
particulier lorsque seule une évaluation des ordres de grandeur est recherchée.

6. Interactions phase gazeuse / phases condensées

Les transferts de matiére entre la phase gazeuse et les différentes phases condensées (aé-
rosols, nuages) jouent un réle déterminant dans I’évolution de la composition chimique de
I’'atmosphere. Ces transferts sont, par exemple, a I'origine de la formation et/ou du grossis-
sement des aérosols et des gouttelettes nuageuses, de transformations chimiques dans les
particules... La vitesse de ces processus dépend de la vitesse avec laquelle les échanges de
matiére s’effectuent entre les phases. L’objectif principal de cette section est de décrire, d’une
part, sur quels fondements ces échanges peuvent étre caractérises et, d’autre part, quels sont
les temps caractéristiques qui leur sont associés. La détermination de ces temps est notam-
ment I’'une des clés essentielles permettant d’apprécier si les espéces en phase gazeuse et en
phase condensée sont en équilibre thermodynamique, donc si la vitesse des transformations
est limitée par la vitesse des échanges gaz/particules.

6.1. Principes généraux - Nombre de Knudsen

Nous avons vu a la section 1.4 que la vitesse des réactions en phase gazeuse pouvait étre
interprétée via I’évaluation des fréquences de collisions entre les espéces réactives. L’outil
théorique qui sous-tend ces évaluations est la théorie cinétique des gaz. De méme, il importe
d’identifier sur quels fondements caractériser les transferts de matiére entre phases.

m Nombre de Knudsen

Le libre parcours moyen A est défini comme la distance moyenne parcourue par une molé-
cule entre deux collisions. Il permet de fixer une échelle de longueur pour appréhender les
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interactions gaz/particules. En effet, en comparant A au rayon rp de la particule considerée,

deux cas limites peuvent étre identifiés. Ces deux régimes sont habituellement discutés sur

la base du nombre adimensionnel de Knudsen, défini comme Kn = A/rp :

— si Kp > 1 (A > rp): la particule ne se distingue pas notablement des molécules gazeuses
environnantes. Le comportement dynamique de la particule s’apparente donc a celui des
molécules du gaz environnant. Dans ce régime, les interactions gaz/particules peuvent
étre décrites a I’'aide de la théorie cinétique des gaz. Il est dénommé « régime cinétique ».

- si Kp < 1(A < rp): I"échelle de longueur associée au mouvement des molécules gazeuses
est petite devant la dimension de la particule. Du point de vue de la particule, le gaz se
comporte comme un fluide continu et ce régime est dénommeé « régime continu ».

m Diamétre de transition

On s’intéresse ici aux interactions entre un réactif gazeux et une particule, tous deux dans
I’'air ambiant. Afin d’évaluer le diamétre des particules pour lequel s’effectue la transition
entre les régimes cinétique et continu, on consideére ci-dessous un réactif gazeux A contenu
dans un gaz B (ici I'air). Dans les conditions atmosphériques, les rapports de mélange des
réactifs sont habituellement trés en deca du ppm (Cp < Cg) et les collisions AZA sont
négligeables en regard des collisions A/B. Si une molécule A entre en collision avec une
molécule B avec une fréquence z, A passe un temps de 1/z entre chaque collision. La distance
parcourue par A durant cet intervalle de temps est donnée par Tp/z, oU Tp est la vitesse
moyenne de A (cf. équation 6) soit :
Ca

A ZA(B) (28)
avec za(B) le nombre de collisions qu’une molécule A donnée effectue avec B par unité de
temps. Le nombre total Zag de collisions A/B par unité de temps et de volume est donné
par I’éguation 7. Pour une molécule A donnée, le nombre de collisions zx(B) effectués par
unité de temps est de :

1
Zag 2 (8RT [ 1 1 2
Za(B) = —/— =7 (r r — | =+ = C 29
A(B) Ca m(rat B)<7T (MA+MB)> ° @)
soit finalement, en combinant les équations 6, 28 et 29 ;
1

A= . i (30)
m(ra+re) (1+Ma/Mg)ZCg

Afin de fixer les ordres de grandeur, on peut de plus faire I’hypothese que le réactif A pos-
sede des propriétés proches des molécules d’air environnantes (rp =~ rg, Ma = Mg). En no-
tant o la section de collision (¢ = 7t(ra +rg)?) et en remarquant de plus que Cg = NAp/RT,
on obtient I’expression suivante pour le libre parcours moyen ;

L~ _FRT
V20Nap

La section de collision des molécules d’air est de I'ordre de 0,4 nm? (on,=0,43; 00,=0,40
nm?). Pour T = 298 K et & la pression atmosphérique, on obtient ainsi A =~ 70 nm.

(31)
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Ainsi, si le diamétre de la particule est supérieur a quelques centaines de nm, la particule est
dans le régime continu et les processus de transport peuvent étre décrits a I'aide des équa-
tions issues de la mécanique des milieux continus. A I'inverse, si le diamétre de la particule
est inférieur a quelques dizaines de nm, la particule est dans le régime cinétique et les pro-
cessus de transport peuvent étre caractérisés en s’appuyant sur la théorie cinétique des gaz.
Entre ces deux limites, la particule se situe dans un régime de transition.

L’équation 31 montre également que le libre parcours moyen est inversement proportionnel
a la pression. A augmente ainsi rapidement avec I'altitude. Par exemple, pour une altitude
de 10 km, A est typiqguement de I’ordre de 200 nm. Pour des applications liées a I’étude des
transformations chimiques dans la haute tropospheére ou la stratosphere, la frontiére entre
les régimes doit naturellement étre modifiée en conséquence.

6.2. Le régime continu

Dans le régime continu, le transport de masse depuis la phase gazeuse jusqu’a la surface de
la particule est contrdlé par la vitesse de diffusion de A dans I’air. L’objectif de ce paragraphe
est d’évaluer la vitesse maximale de consommation de A si cette consommation est totale-
ment contr6lée par la vitesse de diffusion de A vers la particule. Cette évaluation nécessite
de décrire, dans un premier temps, I’allure du profil de concentration de A au voisinage de
la particule absorbante.

m Profil stationnaire de concentration au voisinage d’une particule absorbante

L’équation de la diffusion relie la variation temporelle de la concentration C, en un point a
sa variation spatiale autour de ce point. Pour un systéeme unidirectionnel, I’équation de la
diffusion s’écrit sous la forme générale :

2Ch _ pPCa
ot ox?

ol D (m2.s71) est la constante de diffusion de A dans le milieu considéré. On considére

ici une particule spherique de rayon rp et un gaz A, tous deux dans I’air environnant. On

suppose que la particule « pompe » A de la phase gazeuse par un processus physique ou

chimique (adsorption, absorption, réaction chimique...). Ce systéme présente une symétrie

sphérique et I’équation caractérisant la diffusion peut s’écrire sous la forme [4] :
aCa 02Cp  2DgoCp

t 9% T o 32)

ou Ca(r,t) est la concentration de A au temps t a une distance r du centre de la particule
absorbante et Dy la constante de diffusion de A dans I'air.

Si la particule consomme A, il s’établit un gradient de concentration de A au voisinage de la
particule. Lorsque le temps est suffisamment long (t — o), le systéme atteint un état station-
naire ou le profil de concentration n’évolue plus (0C4 /0t = 0). En notant C;, la concentration
de A au voisinage immediat de la particule et C¥’ la concentration de A loin de la particule,
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particule phase gazeuse

L L | L L
0O 1 2 3 4
1 Ip

Figure 10: Relaxation du profil de concentration en phase gazeuse au voisinage d’une particule en fonction
du temps t & partir d’un profil initialement homogéne (Ca(r,0) = C%). La particule est supposée totalement
absorbante (Ca(rp, t) = 0). Le temps écoulé depuis I'état initial est repéré en fonction du temps caractérique Tyq
associé a la diffusion en phase gazeuse (tqq = r3/4Dy).

on obtient ainsi, aprés intégration de 32, I’expression suivante pour le profil de concentration
au voisinage de la particule :

Ca(r) =Cx - 2 (Cx - Ch) (3)

Ce profil est reporté sur la figure 10 pour le cas d’une particule parfaitement absorbante
(C5 =0).

Remarque : Cy’ représente la concentration de A dans la phase gazeuse non « perturbée »
par la présence de la particule. Cy s’apparente donc a la concentration « moyenne » de A
dans la phase gazeuse, c’est-a-dire Ca (CX = Cp).

m Temps caractéristique du transport diffusif

L’objectif est ici d’intégrer I’équation 32 pour un jeu de conditions initiales et aux limites fixé
afin d’en déduire I'ordre de grandeur du temps caractéristique associé au transport de masse
par diffusion en phase gazeuse. Dans ce but, on considére une particule, introduite au temps
t = 0 dans un milieu gazeux homogene de concentration C%’. On cherche ici a caracteriser le
temps requis pour atteindre I’état stationnaire décrit au paragraphe précédent. On suppose
a I'interface I’existence d’un équilibre de phase entre A dans la phase gazeuse et A adsorbé
ou absorbé dans la particule (A%(g) = A®(part.)). Cj, est ainsi controlée par cet équilibre et
n’évolue pas dans le temps (Ca(rp,t) = C3). On suppose de plus que Ca n’est pas affectée
loin de la particule et reste égale a la concentration initiale (Ca (oo, t) = C%). La solution de
I’équation 32 vérifiant ces deux contraintes et la condition initiale Ca(r,0) = C} est donnée

par [4] :

Ca(r,t) = cf—r?p(c‘;f—ci\) (1—erf< T >> (34)
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r—rp

2,/Dgt

33 du profil de concentration Ca (r) en régime stationnaire.

ou erf est la fonction d’erreur 2. Lorsque t — oo, erf( ) — 0 eton Vérifie ainsi I’équation

D’apres les équations 33 et 34, I’écart entre la concentration au temps t et la concentration

—Tp ) (r—rp)?
2\/D_gt). Ce terme s’approche de O lorsque t > D,

Le temps requis pour que le profil s’approche du profil stationnaire varie ainsi avec r, ce
qui rend délicat la définition d’un temps caractéristique sur la seule de base de I'inégalité
précédente. Toutefois, pour la recherche d’un ordre de grandeur, le temps caractéristique est
typiquement de I'ordre de tyq ~ r,z,/Dg. Il est couramment évalué comme [4] :

stationnaire est donné par le terme erf(

r2

Tgg = —— (35)
497 4D,

D’apreés la théorie cinétique des gaz, le coefficient de diffusion d’une espéce en phase gazeuse

s’exprime en fonction de son libre parcours moyen A et de sa vitesse moyenne T selon [1] :

1

En utilisant les équations 31 et 36, on obtient ainsi pour Dgy une valeur de I'ordre de 1073
m2.s~L. Pour des particules de rayon 10 um (typiquement des gouttelettes de nuage), le
temps caractéristique 744 de relaxation du profil de concentration est ainsi de I'ordre de 10~
s. Ce temps est particulierement bref : il peut donc étre considéré que le profil de concentra-
tion au voisinage de la particule reste, a chaque instant, proche du profil stationnaire.

m Représentation schématique du transport diffusif

Lorsque le régime stationnaire est atteint, le profil de concentration de A au voisinage de la
particule est directement lié a la consommation de A dans la particule. En effet, la conserva-
tion de la matiere impose que la vitesse de consommation de A dans la particule soit égale
au flux net intégré sur une sphére de rayon r quelconque (tel que r > rp) :

2 ,RS __ RS
4rr (Pr = —Veons

ol VRS est la vitesse de consommation de A (molécule.s™1) dans la particule considérée,
@RS le flux moléculaire par unité de surface (molécule.cm=2.s71) & une distance r du centre
de la particule et 47rr? la surface totale soumise a ce flux. Le flux moléculaire se déduit de la
loi de Fick : ¢r = —Dg(9C/0r) soit, d’apres 33

(PRS_w
ro= r2

Le nombre de molécules A consommées par une particule donnée par unité de temps s’ex-
prime ainsi selon :
RS __ o] S
Veons = 47TD9rP(CA - CA)

4
2La fonction d’erreur est définie comme erf(z) = % / e dx
T Jo
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La variation de la concentration de A se déduit directement de cette relation comme le pro-
duit de la vitesse de consommation par particule et du nombre C, de particules par unité de
volume d’air de rayon ry :

dCa

—T - Cp X Vcons - 47TDgrpCp(C CS ) (37)

La concentration globale Ca de A en phase gazeuse est équivalente a la concentration Cy’ de
A loin de la particule (Ca = C%). L’équation 37 correspond ainsi a I’équation de vitesse d’un
mécanisme du type A® = AS. Le transport de matiere depuis la phase gazeuse jusqu’a la
surface de la particule peut donc étre schématiquement représenté comme deux processus
simultanés d’ordre 1 par rapporta A :

D A*(g — A°(9) Vvi=KkwCx
2 A(g) — AY(9) Vv2=KkygCi

ou kqg €st une constante « cinétique » associée au transport par diffusion en phase gazeuse
et, d’apres 37 :

m Vitesse maximale de consommation d’un gaz par une particule

La vitesse maximale de consommation de A par une particule de rayon rp, donné s’obtient
a partir de I’équation 37 en imposant C, = 0, soit (—dCa/dt)max = KiggCa. Vis-a-vis du
transport diffusif en phase gazeuse, le temps de vie minimum de A est donc donné par :
Tidg = 1/keg- Afin de fixer quelques ordres de grandeur, on considere le cas d’un nuage
« moyen », de contenu en eau liquide w, = 3.10~7 (cf. équation 17) et constitué de gout-
telettes de 10 um. Le nombre de gouttelettes est ainsi donné par Cp = @) soit pour

Ttdg .

(4/3)
2
T = 2
197 3Dg wy.

L'ordre de grandeur obtenu pour tyyq est de 10 s.

(39)

6.3. Le régime cinétique

Par définition, dans ce régime, les processus de transport peuvent étre décrits sur la base de
la théorie cinétique des gaz. L’objectif est ici d’évaluer la vitesse de consommation d’un gaz
en se basant sur la fréquence des collisions gaz/particules. Dans le régime cinétique, on sup-
pose I'absence de gradient de concentration au voisinage de la particule : la concentration
du gaz a proximité de la particule est identique a sa concentration globale.

m Fréquence des collisions gaz/particules

Un gaz peut étre décrit comme un ensemble de molécules en mouvement perpétuel et
chaotique. A partir de la théorie cinétique des gaz, on montre que le flux de molécules ¢
(molécule.cm™2.s71) associé a ce mouvement est donné par [1] [2] :

¢ = %EACA (40)
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ou Tp est la vitesse moyenne de translation du gaz A considéré (voir équation 6) et C5 sa
concentration (molécule.cm—3). En d’autres termes, ¢ représente le nombre de molécules
heurtant une surface (réelle ou imaginaire) par unité de temps et de surface. La fréquence
des collisions A/particules par volume d’air est donc donnée par :

1
ZAp = (P XS = ZEASCA (41)

ou S représente la densité de surface (cm?.cm™2), c’est-a-dire la surface totale développée
par I’ensemble des particules par unité de volume d’air.

Remarque : La relation ci-dessus s’obtient également indirectement a partir de I’équation 7
donnant la fréquence de collisions Zag entre deux corps sphériques A et B. En associant
ici B aux particules et en supposant, d’une part, que la dimension des particules est grande
devant celles des gaz (ra < rp) et, d’autre part, que la vitesse de translation du gaz A est
grande devant celle de la particule (Ca > Cp), on obtient :

ZAp = HF%EACACP (42)

Cette équation est identique a 41, avec S = 4nr%Cp.

m Coefficient de capture d’un gaz par une particule

D’apres 41, si I’on suppose que chaque collision A/particule conduit a éliminer A de la phase
gazeuse, sa vitesse de consommation est ainsi donnée par :
dCn

1_
—T = ZCASCA (43)

Toutefois, comme pour les transformations en phase gazeuse (cf. section 1.4), toutes les col-
lisions n’induisent pas nécessairement la consommation de A. On introduit ainsi un terme
de probabilité v, dénommé « coefficient de capture », caractérisant I'efficacité de la colli-
sion(0 <y <1):

nombre de molécules A piégées par la particule

= — S - 44
i nombre total de collisions a la surface de la particule (“44)

Le coefficient y integre I’ensemble des processus susceptibles de limiter le transfert de masse
a I'interface gaz/particule (efficacité d’absorption ou d’adsorption, réaction en surface, dif-
fusion/réaction en phase liquide). La vitesse de consommation de A est donc donnée par :

dca 1 _
—T = Z')’CASCA (45)

Le transfert de matiére a I'interface gaz/particule peut donc étre représenté comme une
transformation d’ordre 1 par rapport a A, de constante :

1 _
ke = Z’YCAS (46)

Remarque : lorsque la capture de A n’est liée qu’au seul processus d’absorption, le facteur

d’efficacité est dénommé « coefficient d’accommodation » « :
__nombre de molécules A absorbées
B nombre total de collisions

(47)



46 6. INTERACTIONS PHASE GAZEUSE / PHASES CONDENSEES

Tableau 7: Coefficients d’accommodation a pour quelques composés d’intérét atmosphérique.

Espéces «

NO, 0.0015
O3 > 0.002
OH > 0.004
HO, > 0.02

HCOOH 0.02-0.1
CH3;0H  0.02-0.12

NH;3 0.06
SO, 0.11
H,0, 0.18

« représente ainsi la probabilité que A franchisse I'interface gaz/particule apres collision.
Le tableau 7 présente, pour la phase aqueuse, les coefficients d’accommodation de quelques
composés d’intérét atmosphérique.

6.4. Représentation schématique du transfert de masse gaz/particule

Quel que soit le régime dynamique associé au transport de matiére en phase gazeuse, la
vitesse de consommation de A est évidemment directement proportionnelle au nombre
de collisions A/particules. Dans le régime cinétique, la concentration de A a l'interface
gaz/particle est supposée égale a la concentration « moyenne » Cp de A dans la phase
gazeuse (Cj = C® = Cp). Ce n’est pas le cas du régime continu, ot C}, # Ca. Dans ce
cas, la fréquence des collisions gaz/particules s’obtient toujours de I’équation 45, mais en
remplacant, dans cette expression, Ca par C5. De fagon générale, la capture d’un gaz par
des particules peut ainsi étre schématiquement représentée comme un mécanisme du type
A*(g) = A%(g) — A(part.) :

1 A*(g) — A(9) Vi = KggC
(2 A9 — AY(9)  v2=KkygCh
@) A°(g) — Af(part) vz=kiCy
A®(g) — Afpart.) vg=—dCx/dt= —dCa/dt

0oU kyqgq €t k¢j sont les constantes associées respectivement au transport diffusif (voir équation
38) et au transport interfacial (voir équation 46). Lorsque le régime stationnaire est atteint
(i.e. v3 = vi — v, ou, de fagon équivalente, dC3 /dt = 0), la concentration de A a proximité
de la surface est donnée par :
k

Ktdg + Kti
D’apres la description du processus proposée ci-dessus, la vitesse de consommation de A
est donnée par la vitesse de la transformation (3), soit :

Ca (48)

KtdgKti

Vg =k,C{\ = ———
97 TemA Ktdg + Kti A

(49)
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La consommation de A par la particule peut ainsi étre représentée schématiquement selon
la transformation A(g) — A(part.), d’ordre 1 par rapport a A et de constante apparente
kt = (KedgKti)/ (kidg + Kii) ou, plus simplement :

1 1 1

- - 4= 50
ki Kigg ki =0)

Le temps caractéristique 1y associé au transport de masse gaz/particule est donc équivalent
a la somme des temps caractéristiques associés au transport diffusif et interfacial : v =
Ttdg T+ Tti-

En combinant les équations 38, 46 et 50, on obtient finalement I’expression générale suivante

pour ki :

_ 4mrgtDyCy
" e,

Par construction, cette expression est évidemment conforme aux expressions attendues aux

limites, en particulier lorsque :

- le tranfert de matiére a I'interface est « lent » devant I'apport de matiere par diffusion en
phase gazeuse (ki < Kyqg). La capture est alors limitée par le tranferta I'interface (k¢ — kq;)
et le gradient de concentration au voisinage la particule tend vers 0 (Cj, — Ca).

— le tranfert de matiére a I'interface est « rapide » devant I’apport de matiére par diffusion en
phase gazeuse (ki > kiqg). La capture est alors limitee par le transport diffusif (ki — kgqg)-

La transition entre ces deux cas limites dépend toutefois non seulement de la dimension rp

de la particule mais également du coefficient de capture . D’apres le schéma simplifié déve-

loppé ci-dessus, le processus de diffusion en phase gazeuse n’est pas un processus limitant
si :

(51)

_ 4Dy
Ktag > kyi  soit pour rp < ? (52)

De nombreuses transformations a la surface des aérosols atmosphériques présentent des
valeurs de « de I'ordre de 10~% & 10~*. La transition de régime s’effectue alors pour des
particules ayant des diameétres de respectivement 100 um et 10 mm. Ces dimensions sont
bien au dela de la taille des particules typiquement observée dans I'atmosphére. Dans ce
cas, I’expression 45 est directement applicable pour évaluer la vitesse des transformations
chimiques a I'interface gaz/particule dans I’atmospheére.

6.5. Cinétique du transfert de masse - application aux nuages

Les équations présentées dans la section 5.6 sont fondées sur I’hypothése que la concentra-
tion des espéces en phase aqueuse vérifient I’équilibre de phase A(g) = A(aq). L'objectif
principal de cette section est de présenter les critéres qui permettent d’apprécier la validité
de cette hypotheése en fonction des cas de figure rencontrés.

m Principes généraux
La dissolution d’un gaz puis sa transformation en phase aqueuse implique les étapes suc-
cessives suivantes :
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phase gazeuse interface phase aqueuse
1 2 3 4 .
A%(g) === AS(g) === AS (aq) =—= A (aq) — produis
diffusion transfert diffusion réaction
en phase interfacial en phase en phase
gazeuse I aqueuse aqueuse

Figure 11: Représentation schématique des processus impliqués dans la transformation chimique d’une espéce
dans une gouttelette de nuage.

1. la diffusion en phase gazeuse de I’espéce vers la surface de la goutte ;

2. le transfert de I’espéce a travers I'interface ;

3. la diffusion en phase aqueuse de I'espéce;

4. la transformation de I’espéce dans la phase aqueuse.

Ces différentes étapes sont schématiquement représentées sur la figure 11. Deux cas limites

peuvent étre distingués :

— si les étapes (1) a (3), associées au transfert de masse, sont toutes rapides devant la vitesse
de la transformation chimique en phase aqueuse (étape 4), les concentrations au Vvoisi-
nage de la gouttelette et dans la gouttelette ne présentent pas de gradient (voir fig 12.a).
L’équilibre de phases est vérifié a chaque instant et, selon la loi de Henry (voir section
5.2): [A(t)] = Kupa(t). Les équations développées a la section 5.6 sont donc directement
applicables et les calculs sont considérablement simplifiés.

— si I'une des étapes (1) a (3) est lente devant la vitesse de la réaction en phase aqueuse, cette
étape devient alors le processus limitant de la transformation (i.e. I'étape cinétique déter-
minante, par analogie aux mécanismes chimiques présentés a la section 1.3). La vitesse de
la transformation en phase aqueuse n’est donc plus totalement contrdlée par la vitesse de
la réaction mais également par I'apport de matiére depuis la phase gazeuse. Dans ce cas,
I’équilibre de phase n’est pas vérifié. Selon le processus limitant, I’'une des phases présente
éventuellement un gradient de concentration marqué (voir figure 12).

Remarque : lorsque I'espéce se dissocie (e.g. équilibres acido/basique) ou s’hydrate en phase

aqueuse, cette étape doit naturellement étre ajoutée aux étapes (1) a (4) décrites ci-dessus.

Toutefois, ces transformations se déroulent sur des temps caractéristiques particulierement

brefs. Elles ne constituent donc jamais une étape limitante [4]. Dans le cadre de I’étude des

nuages, il peut donc étre admis que les équilibres de dissociation sont vérifiés a chaque
instant.

m Critéres d’évaluation d’une limitation par le transfert de masse

La méthode générale permettant d’identifier si I'un des processus associé au transfert de
masse est limitant, consiste a comparer le temps caractéristique de ce processus en regard
du temps caractéristique de la transformation en phase aqueuse. Le temps caractéristique le
plus long identifie le processus le plus lent, c’est-a-dire I'étape cinétique déterminante.

Soit la transformation en phase aqueuse : A+ Y — produits, de constante cinétique k2.
Par définition (voir section 4.2), le temps de vie de A en phase aqueuse est défini selon :
7a = (k¥[Y])~L. En vue d’applications, il est souvent plus pratique de définir les critéres di-
rectement sur la base des constantes cinétiques k plutét que sur celle des temps de vie. On dé-
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Figure 12: Représentation schématique des profils de concentrations dans la goutte (phase agueuse) et au voisi-
nage de la goutte (phase gazeuse) en fonction du processus limitant. Les concentrations en phase aqueuse sont
multipliées par le facteur RT/Ky afin que les concentrations en phases gazeuse et aqueuse « coincident » a
I'interface lorsque I’équilibre de phases est vérifié en ce point.

finit ainsi une constante cinétique k,;, pour la réaction de « pseudo-ordre » 1: A — produits,
telle que ki = k¥[Y]. Par définition, k; est I'inverse de a.

L’objectif est donc de définir une valeur seuil pour k|, telle que pour k; < Keeyir, 1a transfor-

mation en phase aqueuse n’est pas sujette a une limitation par le transport gaz — gouttelette.

On montre I'absence de limitation par le transfert de masse lorsque toutes les conditions sui-

vantes sont respectées [4] :

— pour le transport par diffusion en phase gazeuse : k; < 3% (ﬁ) ou Dg et Ky sont
respectivement le coefficient de diffusion en phase gazeuse gt la constante de Henry;

— pour le transport interfacial : k; < %"E (TlRT) ou « est le coefficient d’accommodation

(voir section 6.3) et T la vitesse moléculaire moyenne (équation 6) ;
7?Dag
7

— pour le transport par diffusion en phase aqueuse : k; < , OU Dyq est le coefficient de

diffusion en phase aqueuse.
Le processus de transport le plus contraignant (c’est-a-dire ayant la valeur k¢j; la plus basse)
dépend naturellement des propriétés physico-chimiques de I’espéce considérée. En particu-
lier, les constantes de Henry Ky et le coefficient d’accommodation « varient fortement d’une
espéce a I'autre (voir tableau 5 et 7). Ces processus sont donc particulierement sensibles a ces
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Figure 13: Frontiéres associées aux processus de transport en fonction du rayon ry de la gouttelette et en fonction
de la constante Ky de Henry (figure a: Ky = 10 figure b : Ky = 103 M.atm~1). La transformation n’est pas
limitée par le transfert de masse lorsque la contante cinétique k;, associée a la réaction en phase aqueuse, est
inférieure & ekeyjj. Les paramétres utilisés pour le calcul des frontieres sont : Dg = 107° m2.s7%, Dyg = 2.107°
mZ.s~1 M = 0.05kg.mol~1, T =298 K, e =0, 1.

parametres. Toutefois, quel que soit le processus de transport considérg, ke, ,;j décroit lorsque
rp augmente (terme en 1/rp pour le transfert interfacial et 1/rfJ pour les processus diffusifs).
La probabilité d’une limitation par le transfert de masse augmente donc avec la dimension
de la gouttelette. De plus, lorque la dimension de gouttelette augmente, I’occurence d’une
limitation par un processus diffusif est plus probable que celle par le transport interfacial.

On considere habituellement que k; < kgeyij lorsque k; < & x kgeyil, OU € est une constante
arbitraire. On admet généralement I’'absence de limitation par le transport lorsque k; est
inférieure de 10% a la valeur seuil. La figure 13 présente graphiquement les « frontiéres » as-
sociées a chaque processus, en fixant e = 0, 1. Pour les espéces trés peu solubles, la figure 13.a
indique que la diffusion en phase aqueuse est le processus de transport le plus contraignant,
sauf si I’'espéce posséde un coefficient d’accommodation faible (x < 10~3). Pour les espéces
présentant une plus grande solubilité (voir figure 13.b), la diffusion en phase gazeuse est
le processus limitant lorsque le coefficient d’accommodation est élevé (x > 10~1). Dans le
cas contraire (x < 10~2), le transport interfacial est le processus limitant. Pour « = 1072, le
transport diffusif et interfacial sont du méme ordre de grandeur (ils sont équivalents pour
rp ~ 10 um).

La figure 13 permet d’identifier rapidement si les transformations en phase aqueuse peuvent
étre potentiellement limitées par le transport gaz — goutte. Soit, par exemple, une espéce
possédant les caractéristiques physico-chimique suivantes : Ky = 10 M.atm™1, a = 1072,
participant a une réaction chimique dans des gouttelettes nuageuses de dimension r, =
10 um et ayant un temps de vie en phase aqueuse de I'ordre de 1 s (k; = 1 s71). Le point
représentatif de cette espéce correspond au point A de la figure 13.a. Ce point se situe sous
les différentes frontiéres représentatives d’une limitation par les processus du transport. La
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transformation en phase aqueuse n’est donc pas sujette a une limitation par le transfert de
masse gaz — goutte. En revanche, si son temps de vie est de I'ordre de 1072 s, c’est-a-dire
k; = 102 s~ (point B sur la figure 13.a), la transformation peut potentiellement étre limitée
par la diffusion en phase aqueuse. Enfin, si le temps de vie de I’espéce n’est que de I'ordre de
10~3 s (point C, figure 13.a), tous les processus impliqués dans le transport gaz — goutte (i.e.
la diffusion en phase gazeuse et aqueuse, le transfert interfacial) peuvent potentiellement
limiter la vitesse de la transformation en phase aqueuse.

L’'analyse des ordres de grandeur présentés dans la figure 13 indique que les transforma-
tions en phase aqueuse ne sont pas limitées par le transfert de masse si elles impliquent des
réactifs possédant des temps de vie supérieurs a quelques secondes (donc k; inférieure a
1 s71). Cette condition est vérifiée pour la majorité des espéces impliquées dans la chimie
des nuages. Leur concentration vérifie donc la loi de Henry et ne présente pas de gradient.
Les principales exceptions concernent quelques espéeces trés réactives, en particulier le ra-
dical hydroxyle OH. Le temps de vie de OH en phase aqueuse est typiquement de I'ordre
de T = 10~* s (soit k; = 10* s~ 1). Les réactions, du type : A+ OH — produits, sont donc
sujettes a une limitation par le transport gaz — goutte de OH. La principale difficulté pour
évaluer la vitesse de ces transformations est d’estimer I’allure du gradient de concentration
dans la gouttelette. Ce gradient dépend non seulement des sources de OH associées au trans-
port depuis la phase gazeuse mais également de transformations in situ, a partir d’especes
possédant des temps de vie plus longs, donc mélangées en phase aqueuse. Des paramétrisa-
tions ont été proposées dans la littérature dans le but d’évaluer la vitesse des transformations
impliguant ce type d’especes tres réactives [4].
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