—y -"‘\‘-‘2"".-" Tl- "‘.,p" ; ":"1" e -"":":*'.-" |_l- "‘-"" : '--."'3""" .
o P s ::,r J c ) (:- _‘F Sl s Vo S ::,r -:]EF rjﬂ(‘: e i

République Algérienne Démocratique et Populaire

Ministre de I'Enseignement Supérieur et de la

Recherche Scientifique

: ,““,H. Centre Universitaire Abdel Hafid Boussouf S

I =
U U U Mila L L
Centre Universitaire Abdehafid Boussouf MILA atre Universitaire Ab

Support de Cours

Matiere : COMBUSTION
Chapitre I : THERMOCHIMIE

Filiere : Génie Mécanique
Spécialité : Energétique
Master1

Enseignante :
Dr : ZEGHBID Ilhem

Année universitaire 2019-202

b

LSRG s - : SEYIG i -
:-1-'*‘,. % C_,,-':i i:-‘ i.;"-r'-:'{-"’-"}_-'f_.:,.-.f"-- ﬂ-.j. % CE,L: vl:l




CHAPITRE Il
THERMOCHIMIE

[I.1 Température adiabatique de la flamme
Nous définissons deux températures de flamme ditjalea une pour la combustion a
pression constante et une pour le volume constant.

I1.1.1 Température adiabatique de la flamme a presen constante
Si un mélange air-combustible brile de maniérebadique a pression constante, I'enthalpie
standard des réactifs a I'état initial (par exemple298K, P=1atm) égal I'enthalpie standard

des produits a I'état final (T=4 P=1atm).

Hygac (T, P) = Hprod(TadrP) 1.1

Ou, de maniere équivalente, par masse de mélange,

higac(Ty, P) = hprod(TadrP) 1.2

Cette définition est illustrée graphiqguement a legl¥el, pour évaluer la température
adiabatique a pression constante, il faut connddrecomposition des produits de la
combustion, comme le montre le tableaul (chapjtret lle tableau B1 de I'annexe B, les

températures adiabatiques sont typiqguement plissiailliers de Kelvins.

h (K‘Jllfig mélangg

Réactifs Produits

\ A

Figurel : lllustration de la température adiabatique de la flamme a pression constante dans
(h, T)



11.1.1 Température adiabatique de la flamme a volura constant
Examinons maintenant la température adiabatiqudadfamme a volume constant. La
premiere loi de la thermodynamique donne :
Urgac(Tini» Pini) = Uprod(Tad» Pf) 1.3
Ou: U est I'énergie interne du mélange, sauf déeetgie interne remplace I'enthalpie.
Comme la plupart des calculs des propriétés theynadique fournissent des valeurs pour
H(h) platot que U(u).
L’équation 11.3 peut étre réorganisée comme suit :
Hréac— Hproda — V(Pini — Pr) = 0 1.4

Nous pouvons appliquer la loi des gaz parfait gdimniner les termes PV :

P V= ) NiRy Tong = Nygge- Ry Tin

réac
PV = Z Ni.Ry -Tag = Nprog- Ry - Tag
prod
ou: Hréac_ Hprod - Ru(Nréac Tini - Nprod Tad) =0 1.5

Une forme alternative de I'équation (11.5), sur umese de la masse de mélange, peut étre

obtenue en divisant I'équation (11.5) par la maggenélange Msiange

Minélange - M Mnélange - M
N = MMpélange » N = MMpyoq
réac prod

On obtient aussi :

T : Tad
hygac—h — R - —= =0 1.6
réac prod u(MmréaC Mmpmd)

[1.2 Equilibre chimique et constante d’équilibre (Kp)

Dans les processus de combustion a haute temmSrdés produits de combustion ne
constituent pas un simple mélange de produits idéamme il a été utilisé pour déterminer
la staechiométrie (voir Eq. 1.11). les especes [paies produisent des espéces mineurs est
effectivement présent dans assez grande quargaégxemple ; les produits de combustion
pour brdler un hydrocarbure avec de l'air sont,G@O, O,, N,. La réaction de ces especes
avant la dissociation, on trouve les espéces stasarntd, OH, CO, H, O, N, NO. Donc le
probleme c’est comment calculer les fractions metade toutes les especes du produit a une
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température et pression donnée, sous réservengedasité de conserver le nombre de mol de
chacun des éléments présent dans le mélange.ifliiiste plusieurs fagcons d’approcher le
calcul de la composition a I'équilibre. Parmi cepr@ches, nous concentrons sur la constante

d’équilibre. Dans I'application des gaz parfaits.

I1.2.1 Considération de la 2éme loi de la thermodyamique
Le concept d’équilibre chimique trouve ces racinggns le 2éme principe de la
thermodynamique. Prenons un réacteur adiabatijmduane constant dans lequel une masse
fixe de réactifs forme des produits. Au fur et asare que les réactions se déroulent, la
température et la pression augmentent tout quatl'd®quilibre final n'est pas atteint
(température, pression et composition) n’'est pageré@niquement par la 1éré loi de la
thermodynamique, mais nécessite d’'invoquer la daniloi.

Considérons la réaction de combustion suivante :

v

CO + »£Q CO;

Si la température finale est suffisamment élevee&;@ se dissociera. En supposant que les
produits ne contiennent que du £0Qu CO et d'Q.

[CO+Y2 O] reactits froids —————»  [(1-a)CO2+ a CO+ a/2 O] produits chauds

Ou a est la fraction du C@Odissocié, nous pouvons calculer la températuréa damme
adiabatique en fonction de la fraction de dissamiad, en utilisant I'Eq.(11.4).

Par exemplea=1, aucune chaleur n'est dégagée et la températargression et la
composition du mélange restent inchangées ; tangisavea=0, la quantité maximale de
chaleur dégagée se produit et la température ptelssion serait les plus élevées possibles
permises par la 1ére loi de la thermodynamique.

L’entropie du mélange de produits peut étre cakcelé additionnant les entropies des especes

du produit ;
Smetange (Tp P) = Xisy NiS; (T P) = (1 — @) .Sco, + @.Sco +%/5 So, 117

Ou N : est le nombre de moles de I'espéce i dans lengéla



Les entropies des especes individuelles sont obscayartir de :
5 =% T 9T _ Rk
Si =S (Trer) + fTref cpi— — Ryln b 1.8

Ou R: c'est la pression partielle de chaque espéce.

D’aprés la 2éme loi de la thermodynamique, le ckarant d’entropie interne au systeme :
dS>0 1.9
Une fois I'entropie maximale atteinte, aucun astrangement de composition n’est autorisé.
La condition d’équilibre peut étre écrite :

(dS)yym =0 .10
En résumé, si lI'on fixe I'énergie interne, le voleinet la masse d'un systeme isolé,
I'application de I'équation (I1.9) (2éme loi), I'éqtion (11.3) (1€re loi), et I'équation d’état
(PV=nRT, ou PpRT) (équation d’état) définit la température, l@gsion et la composition

chimique a I'équilibre.

11.2.2 Fonction de Gibbs
L’application de la 2éme loi de la thermodynamiglaas I'utilisation d’un systeme isolé de
masse et de volume fixe, ne sont pas particuliénemtles pour la plupart des problemes
impliqguant un équilibre chimique. Par exemple, st souvent nécessaire de calculer la
composition d’'un mélange a une température, urgsjme et une stoechiométrie données.
Pour ce probleme, I'énergie libre de Gibbs G, raw I'entropie en tant que propriété

thermodynamique importante.

G=H-TS .11
La 2éme loi peut alors étre exprimée comme :
(dG)1pm <0 .12

La fonction de Gibs atteint un minimum en eéquilibntrairement au maximum de
I'entropie observé dans le cas de I'énergie fixéduevolume déterminé.

Donc, A I'équilibre :

(dG)rpm =0

Pour un mélange de gaz parfait ; la fonction déb&jtour cette espece est donnée par :

_ _o P;
gir =8t R TIn (P—0 113

Ou g;T est la fonction de Gibbs de I'espéce pure a lagioe a I'état de référenced, & P°).

P: la pression partielle. La pression a I'état staddee référence), par conventiBn= 1atm.



Une fonction de Gibbs de formatiog;,i est frequemment employée :

gti(T) = 8i(T) — Xj ctément Vj 8;(T) I1.14
Ouv; est le coefficient stoechiométrique des élémergsiisepour former une mole. Par
exemple, les coefficients song, = % etuc = 1 pour former 1 mole de CO a partir ¢'ét C,

respectivement.
Comme pour les enthalpies, les fonctions de Gilgbfotmation des éléments naturels sont
nulles a I'état de référence. L'annexe A présemtéadonction de Gibbs de formatigﬁi(T)

sur une plage de température pour des especes@@iées.
La fonction de Gibbs pour un mélange de gaz paait étre exprimeée :

— _o P;
Gmélange = Z N; 8iT = Z N; [gi,T + R, T In (P—l ] .15
OuN; est le nombre de moles des especes pour une @uomeeet une pression fixe, la

condition d’équilibre devient :

dGmélange =0 .16
Ou:
S dN; [gir + RyTIn ()] = TNid [gir + Ry TIn GH] =0 117

Le second terme de I'équation (11.17) égal a zéan,[d(In P,) = %] et [ d P, = 0], par ce
que la pression totale est constante.

_o P;
dG'mélange =0 =X dN; [gi,T +RyTIn (P_l)]

Pour le systeme général :
aA+bB+ ....... <:> eE+fF+ ...... ”18

L’évolution du nombre de mole de chaque especediesttement proportionnelle a sont
coefficient stoechiométrique :

dNa=-Kjy

d NB = - Kb

[1.19

d Ne =+ Ke
d Ng = + K



En substituant I'équation (11.19) dans I'équatioh.1(7) et en annulant la constante de

proportionnalité K, on obtient :

—a [g}m + R,TIn (i—‘i‘ ] ) [g;,T + R,TIn (1;—';”)] — e tE [g"E,T +
R,TIn GB)] + f[gir + RyTIn GB)| + - = 0 1120
—(e8gr +f8rr+— aBar—bggr—) =

R,T In .21

Le terme entre les parentheses a gauche de I'égudti2l) est appelé I'état standard du

changement de la fonction de Gibbs.

AG = (e gE,T 4+ ng,T F oo — agA,T —b gB,T — ) 11.22.a
AGE = (e g+ fgf,F +o— agh, - b Bp— )T 1.22.b
L'argument de I'algorithme nature lest défini comitaeconstante d’équilibre Kpour la

réaction exprimée dans I'équation (11.18).

e f
CEy .y
_ _P P

K, =—F— .23

oy’ .y

P P
Donc I'équilibre chimique a température et pressionstantes est :
AGr = —R,Tln K, I.24.a
K, = exp(—AGr /R, T I1.24.b
A partir de la définition de I'énergie libre de GbHG :
AG; = AH® — T AS° 11.25
Donc :

_AH s

K, =e RuT. e Ru 11.26

Pour que K > 1, ce qui favorise les produits, le changeménittialpie pour la réactioaH’,

doit étre négative, c'est-a-dire que la réactidrersthermique et que I'énergie du systéme est
réduite. En outre, des changements positifs dagstréipie, qui indique un plus grand
désordre moléculaire, conduisent a des valeurs,delK



[1.3 Cinétique de la combustion et vitesse de réaon (taux de réaction)
La thermodynamique donne des informations surtl'étationnaire de la combustion, la
cinétique chimique décrit I'état transitoire dutgyse durant le procédé de combustion.
Particulierement, I'information la plus importarest :

* Le taux avec lequel les especes sont produitesmmsommeées.

e Le taux auquel la chaleur de la réaction est dégagé

La chimie de la combustion a deux caractéristigugsortantes par rapport aux autres
systemes chimiques :

* Le taux de réaction de la combustion, sont forteéraensible a la température.

* Une grande quantité de chaleur est dégagé au deuasréaction chimique.

La cinétigue chimique est la science des taux aetiogh chimiques.

[1.3.1 Nature de la chimie de combustion
La reaction chimique de la combustion d'un hydrbose GHgO, peut étre décrite une

relation globale stoechiométrique :

CoHgOy+ (a+R/4+y12) (Oz + 3.76 N) — > aCO+B/2 H;0+ 3.76(+B/4y/2) Ny

Réellement, il est trés rare que la cinétique afpirmise déroule par une telle réaction. Un des
simples systemes de combustion, I'hnydrogéne aweg/dene, la réaction stoechiométrique

est:

H+05Q O

La réaction chimique ne commence paretl O,, en réalité H et G ne réagissent jamais
ensemble. L'initiation de cette réaction se fait pa

Hy + M——— > H + H +M
Ou:

OO +M——> O +0+M

Ces réactions élémentaires permettent de génésernmudécules instables et fortement

réactives (ici H et O) dites « radicaux » qui réaght ave ket G.



La notation « M » désigne toutes les moléculeseqtiient en collision avecyHt G, ou les
nomment les molécules « troisieme corps » ces @@miservent de porteur d’énergie. La
combustion de I'hydrogene nécessite plusieurs ¢tiges €lémentaires ».
En générale, il y a quatre types de réactions éléames qui sont importantes dans la
combustion :

e Chaine d'initiation,

e Chaine de branchement,

* Chaine terminaison ou recombinaison,

* Chaine de propagation,

[1.3.2 Réactions élémentaires
a. Chaine d'initiation : linitiation de la combustion se fait a traversdéactions telles
que :
H, + M—— > H + H +M
O + M—» O + O +M

Ici “M” est le troisieme corps avec suffisammenémirgie pour rompre la liaison it G.

b. Chaine de branchement par exemple, les réactions
H+ O —»O0OH +0 (D
O+ H2 —— > H + OH (1
Produisent deux radicaux du cété des produits (OPI@ans (I) et dans (Il)) et consomment
un radical sur le coté réactifs (H dans (I) et @ddl)). Le gain d’un radical significatif car il

augmente le nombre des radicaux et mene a la retplesive de la combustion.

c. Chaine de terminaison ou recombinaison
Lorsqu’il y a suffisamment de radicaux ou de trxise corps, les réactions peuvent réagir
entre eux pour se recombiner et former des esgabkes, les étapes de recombinaison sont
dites aussi de terminaison, soient par exemple :
H+OQ+M ———— » HQ +M
O+H +M———>» OH + M
H+OH+M—— KD +M

Elles diminuent le nombre des radicaux en moitié.



d. Chaine de propagation
Ce sont les chaines ou le nombre de radicaux ieskange, différents radicaux peuvent
apparaitre dans les réactifs et produits, maihabre total des radicaux dans les réactifs et

produits reste inchangé, par exemple, la réactiomeaétape suivante :

H, + OH—— > D +H

Cette réaction consomme 1 mole du radical OH etyptd mole du radical H.

11.3.3 Taux de réactions élémentaires
11.3.3.1 Taux de réaction direct et constante du tax de réaction

L’expression chimique d’une réaction élémentairet@re décrite par la forme générale :

aA+bB——— c¢cC +dD
Avec a, b et ¢ sont les coefficients staechiomégsqlie taux de I'avancement de la réaction
élémentaire est exprimée par la relation empirtjteeloi d’action de la masse :
Q =k.[A]?.[B]P 11.27
[A]: la concentration molaire de I'espéce A (nombdeemoles/volume).
La relation (I1.27) veut dire que ce taux d’avaneainest proportionnel a la concentration des
réactifs.
k : constante de proportionnalité, elle est dotank :

k=A0.exp(Ea)= Ao.exp( ) 11.28

R, T
A,: Facteur de pré-exponentiel (qui peut étre fomctie la températurd, = BT?),

Ta
T

E,: L’énergie d’activation
R,: Constant universelle des gaz

Ea
R,T

« Le rapport( ) a l'unité de la température, il est noté par ragérature d’activation

Ta

» Le facteur pré-exponentiéd,) exprime la fréquence de collision des molécules d
réactifs.

» L’énergie d’activation(E,) peut étre comme la barriere d’énergie nécessaie a

rupture des liaisons chimiques.

T,
T

 Le terme exponentielexp( ) peut étre interprété comme la probabilité d’'une
collision qui donne des produits.
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» La réaction est dite d’ordre a par rapport au réécest d’ordre b par rapport a B,
sous ordre global est m =a + b.
« Sion choisit le cripour unité de volume, les unités de la constarsteni :

mole 1

3m-3 -1

1-m

= mole cm .S

cm3.s’ (mole
cm3

)m

Dans la cinétique de la combustion, on a toujoessréactions avec des énergies d’activation
élevées de telle facon que les taux de réactions tsds sensibles aux températures. Les
réactions de recombinaison ont des énergies daiivtres petites ou nulles, ces réaction est

exprimeé par :

Q = A, .[A]?.[B]P.exp (;ff;) 11.29

Le taux de consommation du réactif A est exprint& pa
d[A]

Fer:_a'Q 11.30
Ceux de B, C et D par:
- == b.Q, T = fc= C'Qetdt_D_ d.qQ

Le signe positif dans C et D signifie une produttio

[1.3.3.2 Constante d’équilibre
La procédure peut étre généralisée pour les réactéversibles :

aA+ bB————"—— c¢cC +dD
Si on note par Kla constante du taux de réaction direct gtcklui indirect, le taux net

d’avancement s’écrit :

Q = K¢.[A]*.[B]® =K, . [C]¢. [D] .31

A I'équilibre chimique, les taux de réaction direttindirect sont égaux :

N — b d _—

Q = K. [A]gq . [B]eq —Kp . [C]gq -[D]eq =0 I1.32
On note le rappo; = -, la constante d’équilibre basée sur les concenrgtio

K¢
Ky !
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K¢ peut étre déterminée par les propriétés thermadiynees de la réaction :

Ki _ [C]Sq.[D]S Ry T
= L= S = Ko (1), (e

)a+b—c—d
C 7Ky [A%q- [BIZg 101.3 kpa

Avec :

aga+bgg—cgc—dgp
R,T

Kp(T) = exp{

Avecg; est I'énergie libre de Gibbs du constituant i.
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