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Plan

Chimie de la phase agueuse : pollution acide

Représentation des equilibres thermodynamiques

— Equilibre gaz / gouttelette

— Equilibres de dissociation agueuse pour les bases atiltes
— Electroneutralité de la phase agueuse

Transfert de masse (diffusion et absorption)
Exemples

— Expérience en laboratoire
— Simulations de nuages et de brouillard



Formation de l'acide nitrique

Systeme de réactions hétérogénes
NO; + H,O =>_HNQ, + OH

=T

NO, + OH => HNG, NO, + NO, <=> N,O,
N,O; + H,0 => 2 HNQ,

NO, + O,=> NO, + O,




Formation de l'acide nitrique
Phase gazeuse diurne : OH

NO,+OH => HNQ

Ces reactions sont négligeables pendant la nuit pae®©H n’est pas produit en
I'absence de rayonnement solaire (a I'exception dédation du PAN en
présence de fortes concentrations de NO)

Ce systeme de réactions n’est pas linéaire poyr &0 HNG,

Un changement de x% en N@ene a un changement en concentrations de
radicaux OH ce qui affecte la cinétique de la iéactt donc un changement en
acide nitrigue qui n’est pas exactement x%

k = 16000 ppnt mint; R = k [NGQ,] [OH]
[OH] > 1(° cn1® => une oxydation de NQJI’environ 10% par heure en été
pendant la journée



Formation de l'acide nitrique
Phase gazeuse nocturne : O

NO,+0O, => NO,+O,
NO,+H,0 => HNQ+ OH
NO,+ NO, <=> NO,

N,O.+H,0 => 2HNQ

Ces réactions sont négligeables pendant la jourmée pae NQest rapidement
photolysé : NQ+ hv=>NO + G

Les réactions d’hydrolyse (N@ H,O et NO; + H,O) sont beaucoup plus
rapide quand elle ont lieu de facon hétérogenesarface de gouttelettes



Formation de l'acide nitrique
Phase gazeuse nocturne : O

NO,+0O, => NO,+O,
NO,+H,0 => HNQ+ OH
NO,+ NO, <=> NO,

N,O.+H,0 => 2HNQ

Ce systeme de réactions est fortement non-linéaireNOur=> HNG,

Un changement de x% en N@ene a un changement en concentrationg ckO
qui affecte la cinétique de la réaction et donclangement en acide nitrique qui
n'est pas exactement x%



Formation de l'acide nitrique
Phase gazeuse : composes organiques

NO,+RH => HNQ+R

Ces réactions sont rarement dominantes dans la fomditiNG,



Formation de l'acide sulfurique

Systéme de réactions non-linéaires

SQ, + OH => HSO, + HO,

SG,




Formation de l'acide sulfurique
Phase gazeuse : OH

SQ,+ OH+M => HOSG+ M
HOSQ + 0, => SQ + HO,

SO, + H,0 +M => HSO,+ M

SO+ OH => HSO,+ HO,

HO,+NO => OH +NQ

Ce systeme de réactions est linéaire pouy S® H,SO,

Un changement de x% en S@ene a un changement de x% en acide sulfurique



Formation de l'acide sulfurique
Phase gazeuse : OH

SQ,+ OH+M => HOSG+ M
HOSQ + 0, => SQ + HO,

SO, + H,0 +M => HSO,+ M

SO+ OH => HSO,+ HO,

La premiere réaction limite la cinétique, c’estigedjue les réaction suivantes
sont plus rapides. Donc, on représente la cinétiglierteemble du systeme de
réactions par la cinétique de la premiere réaction :

k = 1500 ppnt min?; R = k [SQ] [OH]
[OH] > 10° cn13 => une oxydation de S@’'environ 1% par heure en éte
pendant la journée



La phase agueuse atmosphérigue :
concentration et activité

Concentration d’'une espece en solution agueuse
- Fraction molaire : nombre de moles par mole d'egu (
- Molalité : nombre de moles par kg d’eau)Ym
- Molarité : nombre de moles par litre d’eay (c

Donc, pour des polluants « trace »,: -1t
Activité d’une espece dans une solution non-idéale :

. 0 =Yi X
ou :
X; = fraction molaire
a, = activité
y, = coefficient d’activité ; il dénote la déviation teesolution
par rapport a une solution ideale



La phase agueuse atmosphérique :
équilibre

Potentiel chimique d’une espece :
W = + R T In(y, x)

Energie de Gibbs : GEWn

L : potentiel chimique de I'espéece i
n. : nombre de moles de 'espece |

Le systeme est a I'équilibre thermodynamique lorsqueldG O,
c’est-a-dire lorsque I'énergie de Gibbs est minimisée.



La phase agueuse atmosphérigue :
équilibre avec la phase gazeuse

A(g) <=>A(aq)
Loi de Henry (solution diluée) :
[A(@aq)] = Ha P,

[A(ag)] : molarité de A (mole par litre ou M)
P, : pression partielle de A (atm)
H, : constante de Henry (M atin

Remarques importantes :
- La constante de Henry peut-étre définie avec déguinites et
est parfois définie comme le rapport inverse (conaéotr en
phase gazeuse / concentration en phase aqueuse)
- La loi de Henry n’est applicable gu’'aux especefadie
concentration



Constante de Henry effective

Equilibre gaz/eau HA(g) <=> HA(aq)
Equilibre de dissociation HA(aq) <=>A H*

Constantes d’équilibre :
[HA(aq)] = Hya Pya
[A][H*]/ [HA(ag)] = Kya

[HA(aq)], [A-], [H+]: molarites (M)
P, - pression partielle de A (atm)
H,, : constante de Henry (M atin
K, : constante de dissociation de I'acide HA (M)



Constante de Henry effective
Monoacide

On définit la constante de Henry effectiveg,,H; comme I'équilibre
entre I'espece en phase gazeuse et toutes les espgespandantes
en phase aqueuse :

Constantes d’équilibre :

HA(aq)] + [A7] = Hya et Pua
En substituant :
HA(aq)] + ([HA(aq] Kya / [H*]) = Hya et Pra

HA@Q)] (1 + Kia / [H]) = Hua et Pria

Hua (1 + Kya / [H]) = Hya et




Constante de Henry effective
Diacide

Cette equation peut-étre géneralisée dans le cas dauxieme
dissociation (pour les diacides comme I'acide sulfug)qu

Equilibre gaz/eau A(g) <=> H,A(aq)
Equilibres de dissociation

H,A(aq) <=>HA+ H*
HA-(aq) <=> A& +H*

K HAl
K HA2

Constantes de Henry effective :

Hion (1 + (Kyar / [H]) + (Kyag Kpaz / ([H*19) = Hioa e



Constante de Henry effective
Bases et acides

On peut définir des constantes de Henry effectivesigour les
bases (par exemple 'ammoniac, NH

La constante de Henry effective dépend du pH.

Pour un acide, elle diminue quand le pH diminueifimde
dissociation des acides en milieu acide).

Pour une base, elle augmente quand le pH diminue (i«
dissociation des bases en milieu acide).



Constantes de Henry pour guelgues polluants

Species” HM atm™ ') at 298 K

0, 1.3 x 1073 \

NO 1.9 x 1073

C,H, 4.8 <X 1073

NO, 1.0 X 1072

O, 1.13 X 1072

N,O 2.5 %X 1072

CO, 3.4 X 1072

H,S 0.12

gl(\:’lls B34 y H< 10°M atm-, assez insoluble,
SO, 1.23 principalement en phase gazeuse
CH;ONO, 2.6

CH;0, 6

OH 25

HNO, 49

NH; 62

CH;OH 220

CH,;OOH 227

ﬁgaC(CDOOH ‘2*703X of : 10°< H < 10°, modérément
HCOOH 3.6 X 10 soluble, distribution entre la
HCHO? 2.5 !

CH.COOH 8.8 x% 10° phase gazeuse et la phase
H,O, 7.45 X 10*

HNO;, 2.1 X 10° agqueuse

NO, 2.1 X 10°

H > 10, trés soluble,
“The values given reflect only the physical solubility of the gas regard- . .
less of the subsequent fate of the dissolved species. The above constants prlnC| paleme nt en phase

do not account for dissociation or other aqueous-phase transformations.
® The value is 6.3 X 107 if the diol formation is included. aqueuse




Distribution entre la phase gazeuse
et la phase aqueuse

A(Q) = A(aQ)

L C
Distribution fa = s

Equilibre de Henry
fa =10"CHARTL = HARTw,
w, (vol water/vol air) = 107°L (g m™>)

X#,— fraction en phase gazeuse
XA —fraction en phase aqueuse

xh= L oxa_ I
8 aq
1+ fa 1+ fa

a _ 10°HARTL  HaRTw
99 " 14+ 10-HARTL 1+ HARTw

C,,—Concentration en phase aquese g (L aif)
C, —concentration en phase gazeuse g (L ait)

C

_ PaMmy

g

aq

Aqueous Fraction X

RT

Caq :10_6 I—HApA nle,A

11 llllll 1 llIIlIII 1 llllllll 1 IlIIIIlI L1111

llllllll

0.01 et

10° 10* 10° 10 107
Henry's Law Constant H, M atm™’

10



Equilibre de dissociation de I'eau

H* —ion hydrogene

H0 == H™ +OH OH- —ion hydroxide
+ -
K = [H ][OH ] K, =1.82x1016M a 298K
w = ’ —
[H 20] [H,O] —conc. de I'eau = 55.5 M
K, =Kuw[H,0] K, =1.0x 10 M2 4 298K

[H*]=[OH]=1.0x 107 M

pH = —log,,[H*] pH = 7.0 pour I'eau pure a 298 K



La phase agueuse atmosphérigque

CO,(9) <=> Cfaq)
H=34x1#Matm? '
CO,(aq) + HO() <=> H,CO,

H,CO, <=> HCO,+H* K=43x10'M
HCO; <=> CO*+H* K=4,7x10"M
H,O <=> H + OH K=101M?2

Equation d’électroneutralité de la solution aqueuse :

[H*]=[HCO;] + 2 [CO2] + [OH]




La phase agueuse atmosphérigque

La concentration du dioxyde de carbone est actuehlerenviron 370 ppm

Le pH de I'eau des nuages peut étre calculé a plarie concentration
atmosphérique du COenviron 5,6



Equilibre du formaldéhyde

L I F— T
I gag e
c 08| 1
o]

HCHO(g) == HCHO(aq) 5t §
o} -
06|
s | o

HCHO(aq) + H,0 = H,C(OH), £ o -
S 04 |
E T ]

H' o0 = 6.3% 108 M atm-1 & 298 K L ool i

| aqueous
0 %’/l/‘

0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
-3
L, gm




Equilibre du peroxyde d’hydrogéne

Hydrogen Peroxide Fraction

| I T I
08 . gas 7
1 H,0,(9) = H,0,(aq)

0.6 -
. H,0,(aq) = HO; + H*
0.2 | Qqueous B

O l 1 l 1 l 1 I i

0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0

L, gm



Equilibre de dissociation de I'acide nitrique

HNOs(g) = HNO;(aq) [HNOs(aq)] = Hunos PHNO;
_ [NOJIHY]

Ka _ 3.2 x10°
[H*] ~  [H*]

* ~
Hpno, = Huno,

*

H o RTW,
Xy = —
Y 1+H 1o, RTW,

Aqueous Fraction of Nitric Acid

PourL >0.1gnietpH > 2,

HNO; est présent en phase aqueuse e B B -
en tant que ions nitrates : NO



Dissolution de SQ en milieu agueux

SQ,(9) <=> S{xq)

H=1,23 M atnt
SOy(aq) + HO(l) <=> H,SO,
H,SO, <=> HSQ + H* K=13x1#M
HSO; <=> SO*+H* K=6,6Xx10°M

SQ, est un acide faible : il n’est pas totalement disseisolution aqueuse

[S(IV)] = [H,SQ] + [HSO; | +[SO* ]



Dissolution de SQ en milieu agueux

1WET™T 7T T 17 T
10°F 0.8
10°E e
E !2 0 6
104 S
&
10° S 04
p -
wn
102
0.2
10
1 0
1 2 3 4 5 6 7 8
pH
N Lr* [SO; - H,0] Kq  KaKgo\™!
[SAV)] = HS(IV) Pso, X$0, H,0 = __[_SZ(_I_V;]_ = (1 + [H+1] + [Hl+]z )
. _ [Hs03] _ (1 [H+] _,&2_)_1
bt e |14 Ko KaKo 0, = sav) T\ T Ka T
sav) = fso, [ 1 + [Ht] + [H+]2

2— + +12 \ !
[SO57] (1+[H] [H])

X - = ———
S5 T [SaV)] Ko | KaKg



Dissolution de H,SO, en milieu agueux

H,SO, <=> HSQ + H*

HSO, <=> SQ% + H*

H,SO, est un acide fort : il se dissocie facilement en smiudiqueuse

[S(VD)] = [H,SO] + [HSO; | +[SO* ]



Equilibre de dissociation de 'ammoniac

Hroer, — [NH3 - H,O]
NH; + H,0 = NH; - H,0 NS T o
_ [NHZ J[OH"]
NH; - H,O = NHI + OH Ka = 1Nm, 1,00
o O
c L
Pour pH < 8, 'ammoniaque E -0
agueux est present < i
principalement en tant que S 0.6
NH,* st
S 0.4
- L
Pour pH < 5, NHest présent 5 0.2k
principalement en phase aqueuse S .
<
piot— - -




Formation de l'acide sulfurique
Phase aqueuse : O,

HSO; + H,0, => HSQ + H,0

Cette reaction dépend assez peu du pH

La cinétique de cette reaction est rapide et laeddedvie du SQest de 'ordre de
guelgues minutes seulement

H=7,4x18M /atm pour HO,

d[HSO,]/ dt = (7,5 x 16[H*] [H,0,] [HSO,]) / (1 + 13 [H]) M s?



Formation de l'acide sulfurique
Phase aqueuse : O,

SO, +H,0, => HSO,

Si [SO] < [H,0,] : un changement de x% en S@ene a un changement de x%
en acide sulfurigue et le systeme est donc linéaire

Si [SO)] > [H,0,] : un changement de x% en S@ene a un changement de 0%
en acide sulfurique tant que [§OG [H,0,] et le systeme est donc
non-linéaire ; sB[SO,] > [H,0,], la réaction s’arréte quand tous®} a
été consomme : on dit que le systeme est limité pardatgé d’oxydant



Chimie de la phase agueuse
SO, versus HO,

e Les mesures effectuées dans

des atmosphéres nuageuses T R T D

montrent que SOet H,0O, i N ke

ne sont pas presents | - /

simultanément. Cette T o il

observation suggere que la DEIL" /

réaction entre SCet H,0, T St

est rapide et que seule wi_«

'espéce qui avait la plus fil

grande concentration initiale Ol .

subsiste. C’g‘j 1‘3-15'!'!0} 2 Y6 20 24 25 3
Pepy. « PPO

Schwartz Ann. NY Acad. <ci., 502, 83-144 (1987)




Formation de l'acide sulfurique
Phase aqueuse : O

H,SO,+ O; => H,SO, + O, k=24x10M1s-t
HSO, + O, => HSQ + 0, k=3.7x10M1s"
SO+ 0, => SQ*+0, k=15x10M1s-t

S(IV) + O, => S(VI)
Hos = 9,4 x 10° M/atm
Cette reaction dépend fortement du pH

La cinétique de ces réactions est rapide mais la digr@ee du SOQest de I'ordre de
quelques dizaines de minutes et est donc plus lemtéaxydation par O,



Formation de l'acide sulfurique
Phase aqueuse : O

SG, + O;=> H,SO,

Lorsque HSO, se forme, le pH décroit (milieu plus acide), la doé ralentit et
la formation de ESO, diminue => cette réaction s’autolimite.

Par conséquent, une diminution de x% en &mene pas a un changement de
X% en acide sulfurique, mais a une diminution moindre



Formation de l'acide sulfurique
Phase aqueuse : ©

S(IV) (+ M2+, Fé*) => S(VI)

Cette réaction est catalysée par des ions métalligissgue F& et Mrr.

La cinétique de ces réactions est rapide seulementidegH environ > 4, donc
en milieu basique; la cinétique ralentit fortememdimd le pH baisse et, par
consequent, cette réaction s’autolimite.

Par conséquent, une diminution de x% en &mene pas a un changement de
X% en acide sulfurique, mais a une diminution moindre



Chimie de la phase agueuse
Cinétiques d’oxydation de SQ

 En milieu acide, seul
I'oxydation par HO, est
importante.

e L’oxydation par I'ozone et
I'oxygene s’autolimite
puisque la formation de
I'acide sulfurique fait
diminuer le pH et, par
consequent, ralentit la
cinétique.

Ms’!

-d [S(IV)]/ dt,

v
1018 | I | | l

0 1 2 3 4 5 6

Source : Martin. (SO2(g)] =5 ppb [H:0:(2)) = 1 ppb
[NO»(g)] = 1 ppb [03(g)] = 50 ppb
[Fe(Ill)(aq)] = 0.3 uM [Mn(1l)(aq)] = 0.03 uM



Chimie heterogene
Transfert de masse

* Les différentes étapes sont :
— 1. Diffusion dans la phase gazeuse
— 2. Accomodation et absorption dans la goutte (@odion sur une particule)
— 3 et 5. Diffusion dans la goutte
— 4. Réaction
— 6. Volatilisation




Chimie heterogene
Transfert de masse

Cinétique d’absorption dans la goutte : R, = P ] Any

a : rayon de la goutte (cm)

D, : coefficient de diffusion dans le gaz (€hs)

Vv : vitesse moléculaire dans la phase gazeuse ¢¢m /

a : coefficient d’accomodation

A : surface de la goutte (é&mcny)

ny : concentration dans la phase gazeuse (molécated /

« Ladiffusion domine pour les grosses gouttes @tigules) alors que le transfert a
la surface domine pour les petites gouttes (ouquées)



Chimie heterogene
Coefficients d’accomodation

Species e | Donnees
SO, 0.11 + 0.02 , .
(3 £ 1)E-3 expérimentales de
NO. =0.0025¢ e 7 .
W iy différents laboratoires
HNQ, 0.071-0.167
0.05 = 0.01
0.11 = 0.01
>2.4E-3
OH >5E-4
>4E-3
=>0.07
HO, >0.02
>0.2
0.02
H.0, 0.18
>8E-4
0, >2E-3

>5.3E-4




Oxydation de SO, par H,0,

Expérience en laboratoire d’absorption et
de réaction de S{avec HO, et
formation d’acide sulfurique

total sultur as sulfate (mote liter)

Sx'}ds 1
(s05] g°* (85¢ 5)ppbv
— present theory ;
x present experiment /
I = 1-10* mole liter” /
4 x10°} [H-ZOQ},.N xx *
Ix 1(55 E
2x10°}
x
x
| X
X
1% IG'S - ?
r X
"
’ 0 S0 100 150

time of exposure (sec)

Waltrop et al. J. Atmos. Chem., 12, 1-17 (1991)



Oxydation de SO, en sulfate et de NQen nitrate

Simulation d’un nuage A il
non-précipitant dans les ) e
montagnes de 2 : of
I’Adirondack |

o . L o J M
0500 Q600 o700 0800 0500 0600 [#] 00




Oxydation de SO, en sulfate et de NQen nitrate

Simulation d’un nuage T
précipitant dans la vallée _ P —
de I'Ohio g : s
C‘t:“ 0.5
T 2
o o
Al
— 20 —~ 4
TE_ Q3 reaction 'FE OH reaction
3 : . g 3
2 H,0, reaction &
g 1o - -7 _g 2r Initiol nitrate
& Initiol sulfote z
!%00 ““TEOO i%OO 600

Local standard time



Oxydation de SO, en sulfate et de NQen nitrate

Fog water content {g m?>)

) . .
Simulation d’'un 1 |
- - Y
brouillard urbain a Los i
. . -
Angeles, Californie F :
Q05 05
x 2
=
o 1 i Fe) 0
30
sof
" ool T tal |~
?E 20 cututy;{:zer:uﬁ:tion 7 90
e E
3
E Hz0z reaction 5 30 OH reaction -
2 ]
S o 5 20l
[ Initial sulfate 5 Lnitial nitrote
1o}
O L L [a] ] I
0300 0800 [skgele] 0800 0500 0600 o700 0800

Local standaord time



Oxydation de SO, en sulfate et de NQen nitrate

Simulation d’un stratus
urbain a Los Angeles,
Californie, période
nocturne

H,0, (ppb)

Sulfate (pg m?)

2 ar
I 3
I 2
0 o
Troce metal cotalyzed reaction
. . '_....-u—-—--o.——r-—
20 H;Q0, reaction '?E 100k
(=]
N
. N2Os reaction
)
ag T
10F Initial sulfote ;_» 50} Initial nitrate
o) [}
[ol]ele] 0200 0100 0200

Local standard time



Oxydation de SO, en sulfate et de NQen nitrate

Sulfate

Nitrate

50+ A

Non-linéarité du systeme

D

Mo
response

Mo
responze

Linear
response

- I :hLinear
# 80T | response
L] = e ———— E——
g
E 50 "-' B e
Q u -
ﬂ. P — i ——, . —
N T
._.5 ...: ------------ ——
t
) 5 1
Gas phase only Fraction formed through Cloud

cloud processes

only

Fig. 1. (A) Percentage
change in sulfate for-
mation due to a 50
percent reduction in
the SOZ [“""_}- ND.T
(---), or reactive
hydrocarbon (RHC)
(- --) concentration.
(B) Percentage change
in hnitrate formation
due to a 50 percent re-
duction in the SO,
{_]11 ND; ':_ - _]: or
RHC (- + =) concentra-
tion.



