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INTRODUCTION 

La meilleure méthode connue de préparation de la nitramide peut 

se résumer dans les 3 réactions suivantes : 

nitrouré thane 

N02NHCOOC2H5 + 2 KOH ,, . .. . . ,, i N02NKCOOK + C2H50H + H20 

ni trocarbamate de potassium 

nitramide 

C'est la méthode de Thiele et Lachmann améliorée par Marlies et 

La Mer (1). Elle permet de préparer 2 à 2,5 g de nitramide avec un rendement 

de l'ordre de 30 % par rapport aux produits de départ - qui ne se trouvent 
pas ford*.?1ent dans le commerce -. Cette préparation, essentieliement orga- 

%% 

nique, est longue et délicate et nécessite deux à trois jours de travail. 

Il nous a paru intéressant de mettre en évidence et d'étudier les réactions 

de formation minérale de la nitramide en vue d'en faire éventuellement des 

méthodes de préparation. 

De fait un certain nombre d'essais ont été effectués pour aboutir 

à la nitramide par voie minérale. Ainsi Mathieu-Plessy (2) signale avoir 

obtenu un azotate de nitramide "dôns la préparation de l'acide oxamique et 

de 1 'oxamide par 1 'intervention de l'azot~tc dtr-i.-~.~oniun EOndufl.Thiele ct 

Lachmann (3) ont fait réagir 1 'acide oxalique sur le nitrate dt ammonium 

sans obtenir de nitramide. 

Par contre, ils ont réussi à la mettre en évidence par action 

d'un mélange sulfonitrique à - 15O sur l'acide imidosulfonique d'une part 
et l'acide nitrflosulfonique de ltautre.Ils signalent que l'acide amidosulfo- 



nique ne conduit pas à ce résultat, tout en supposant que cet échec est dû 

à la violence de la réaction. 

L'action de PC1 sur NH NO est restée également sans succès. 5 4 3 

Plus récemment, Schmeisser (4) a essayé, pour démontrer la cons- 

titution de N02C1, de faire réagir ce produit sur NH3 La réaction théori- 

quement prévue était : 

En réalit6 Schmeisser a obtenu quantitativement 

En 1960, Guiochon ( 5 ) ,  pour expliquer la cinétique de décomposi- 

tion de NH NO admet une itape intermédiaire 
4 3 

qui est l'étape lente suiv&e de 

N02NH2 - .. .--. ---+ N20 + H O rapide. 2 

D'autre part, pour expliquer la cinétique de la réaction 

NH20H + 9 -- -:' N20 + 2 H20 Koehring et Gehlen ( 6 )  

admettent également une formation intermédiaire de nitramide. 

Le problème que nous nous posons apparaît à priori comme délicat 

en raison de ltinstabilité de la nitramide et de sa sensibilité à divers 

réactifs : acides et surtout bases, ainsi qu'à l'élévation de température. 

Théoriquement au moins, la nitramide doit se former chaque fois que des 
+ ions NO et des ions ou groupements NH se trouvent en présence. En prati- 2 2 

que, l'ensemble de ces réactions que l'on prévoit étendu est restreint par 

la rigueur des conditions expérimentales nécessaires. 



Pour nous familiariser avec elle, nous avons commencé par prépa- 

rer la nitramide suivant le procédé classique, par refaire un certain nom- 

bre de réactions connues, puis nous avons recherché la meilleureméthode 

pour la détecter et la doser. 

La structure de ce travail présente une allure assez particulière. 

Etant donné le t r & s  grand nombre de réactions pouvant former théoriquement 

de la nitramide, nous en avons essayé une série assez importante. Ceci 

nous a obligé à traiter sans les approfondir certains cas ob le rendement 

était vraiment n4giigeable ou pour lesquels on ne pouvait que supposer 

la formation transitoire de ce produit. Par contre nous avons étudié de 

fason plus systématique certaines réactions intéressantes même lorsqu*elles 

nous ont entraînés en dehors des limites initialement fixées. 

Nous trouvons donc, dans une première partie, toute une série 

d'essais avec des réactifs variés. Comme au début, nous nous attendions 

à obtenir des quantités importantes de nitramide, nous avons souvent uti- 

lise comme caractérisation la dissolution par l'dther suivie de prdcipi- 

tation éventuelle par Itisopentane et abandonné la réaction après plu- 

sieurs essais négatifs. 

Nous y trouvons en particulier les réactions de : 

M O sur l'ammoniac 2 5 

N O sur le carbamate d'ammonium 2 5 

N O sur l'acétamide 
2 5 

tBIO sur le carbamate d'ammonium 
3 

W2C1 sur le carbamate d'ammonium 

NO Cl sur lfacétamide 
2 



Nous n'avons pas envisagé la réaction N02C1 + NH3 étudiée en 

détail par Schmeisser (4). 

Dans une deuxième partie, nous avons étudié l'action de l'acide 

nitrique sur l'acide amidosulfonique et l'amidosulfonate de sodium, puis, 

dans une troisième partie, les réactions entre amidosulfonates et nitrates. 

Ces deux parties ont été plus spécialement développées. 



ESSAIS PRELI: -INAIRES 

CARACTERISATION ET DOSAGE DE LA NITRAMIDE 

Le produit obtenu par le procédé classique (1) correspond en 

tous points à celui décrit dans la bibliographie : aspect cristallin, 

hygroscopicité, solubilité dans l'éther, insolubilité dans ltisopentane, 

comportement thermique (perte de ~oids), courbe de dosage potentiomètri- 

que. 

11 est évident que la caractérisation par solubilisation dans 

l'éther et précipitation par ltisopentane est valable lorsqus les quantttés 

obtenues sont suffisantes - quelques décigrammes - Dans les autres cas il 
faut utiliser d'autres mbthodes. On ne pouvait songer à une détermination 

d'azote total par la méthode Dewarda, la nitramide se décomposant trop 

vite en milieu alcalin. Restaient l a  courbe thermique et l e  dosage poten- 

tiomètrique. 

1 - Décomposition thesmi-que. 
Normalement la nitramide fond à 7 2 O  et se décompose à 7 5 O .  En 

faisant l'essai à la thermobalance, nous avons observé une décomposition 

très rapide dès 50". Cet abaissement de la temnérature de décomposition 

est très certainement dû à l'effet catalytique de l'eau, effet que nous 

avons pu mettre e n  évidence dans d'autres cas. 

Ce qui est caractéristique et à retenir, c'est la formation 

d'abondantes fum6es blanches et le déroulement extrgmement rapide de 



la réaction, tellement rapide que le stylet de l'enregistreur ne suit pas, 

m8me en vitesse rapide. 

Cette allure se retrouve dans la réaction entre les couples amido- 

sulfonates et nitrates. Nous en reparlerons plus loin. 

2 - Neutralisation de ln nitramide en solution. 
En solution la nitramide se comporte comme un monoacide faible : 

La courbe de neutralisation obtenue en dissolvant 197 mg de ni- 

tramide dans le minimum d'eau et en dosant par NaOH ~ / 5  est représentée 

fig.1. courbe A.  

On y reconnaît la co:~rbe caractéristique d'un acide faible. Le 

pH de départ 2 , l  , un peu faible, peut être dû à des traces d'acide fort. 

La demi-neutralisation se place vers pH = 6 , 5 .  VerspH 8 - 9 il y a forma- 
tion de bulles gazeuses et on observe, en arrêtant l'addition de soiide, une 

montée lente du pH jusque vers 12,5 - 13, dl.ie évidemment à la décomposition 

du sel formé avec régénération de l'alcali. Ce cofiiporternent est caractéris- 

tique et se produit mêr.ie lorsqu'on a des traces de nitramide en solution. Le 

pseudo-palier de demi-neutralisêtion et l'accroissement du pH à partir de 9 

constituent ainsi une méthode tr&s sensible gol.!r caractériser la nitramide. 

La méthode est valable pour une détermination quantitative à 

condition de prendre certaines précautions. 



F i g  . 1 



En effet si on admet une neutralisation suivant : 

N02NH2 + NaOH -- -.- - W2NH Na + H20 

d le point d'équivalence théorique se situe pour une solution - vers 10. 
5 

Or la décomposition suivant N O + NaOH commence à pH 8 et ne permet pas 
2 

d'aboutir à l'équivalence. Ceci explique la valeur trop faible de pKA 

(6,45) que nous déterminons en nous basant sur l'équivalence expérimentale 

qui est en réalité une équivalence fictive. 

Ainsi dans les conditions de l'essai nous dosons GO % seulement 
de la nitramide en prenant E t q  corne équivalence. Par contre en plaçant 

la demi-équivalence à pH = pKA = 6,6 et en doublant cette valeur le ré- 

sultat concorde à 1 % près avec la valeur théorique (fig.l : E~). 

Nous avons vérifib que la méthode était valable quoique un peu 

moins précise (2 - 3%) en présence d'un acide fort puisque ce cas se pré- 

sente souvent dans nos essais . (fig.1 - courbe B). 
Dans les réactions envisagées nous caractériserons la nitramide 

formée par la décomposition thermique accompagn6e parfois d'un dosage de 

N20, la solubili~ation (.'.4r lll:th~r Ç U ~ V ~ C *  d'addition dllsopentanc,ou la 

méthode potentiomètrique. 



PREMIERE PARTIE 

ETUDE DE QUELQUES REACTIONS ENTRE N205, HN03, N02C1 ET COMPOSES 

A GROUPEMENT NH* OU ION. NH; 





- Il - 
Chapitre 1 

ACTION DE L'ANHYDRIDE NITRIQUE SUR L'AMONIAC LIQUIDE 

A. - GENERALITES 
L'ammoniac liquide donnant lieu à la dissociation 

il semblait intéressant de faire réagir l'anhydride nitrique qui, à l'état 

solide du moins, apparait comme un composé ionique, le nltrate de nitryle 

NO; NO: ; ceci résulte de mesures de diffractions de R.X. (8) ainsi que 

d'un certain nombre de réactions telles que : 

TiC14 + N205 4 ~i + 4 N02C1 

(~chmei ssen 9) 

On pouvait donc s'attendre à la réaction : 

Cette réaction a été très peu étudiée. En 1850 Sainte Claire 

Deville (10) par action directe de NH3 gaz sur N205, observe une ddcomposi- 

tion très rapide de l'anhydride avec formation de vapeurs rousses et d'un 

solide blanc formé en grande partie de nitrate d'ammonium, 

11 semble qu'aucune étude systématique n'ait suivi ces essais. 



II . - PREPARATION DE N A  

Le procédé de préparation le plus classique est la déshydratation 

de l'acide nitrique fumant avec l'anhydride phosphorique. En utilisant la 

méthode telle qu'elle est décrite habituellement (11) on évite difficilement 

la formation de NO Nous w o n s  choisi de la'modifier légèrement pour em- 2 ' 
pêcher tout échauffement même localis4. Nous procédons donc c o m w  suit : 

1 - On comnence par éliminer NO dissous dans l'acide fumant 
2 

(d = 1,49), en opérant sous pression réduite (trompe à eau) avec une faible 

arrivée d'air à température ordinaire. L'opération dure quelques heures et 

le produit obtenu est totalement incolore. 

2 - On maintient cet acide entre 20° et 30° et on entraîne les 
vapeurs sous pression réduite (20 m...~~) à travers un ballon, puis deux co- 

lonnes contenant de l'anhydride phosphorinue. Le produit de réaction est 

piègé dans un récipient isolable A, sur P205, à - 70° (fig.2-1). Ce produit 

brut contient des traces de bioxyde d'azote et un peu d'acide nitrique. 

On peut en ~roduire une dizaine de grammes par heure. 

3 - On laisse réchauffer à température ordinaire et on élimine le 

bioxyde d'azote par balayage à l'azote sec soi~s 1 atmosphère. Fuis l'anhy- 

dride brut est entraîné par un colirant d'azote sec à travers 2 ou 3 autres 

colonnes à P O le produit final ét.ant recueilli à - 70° dans un piège B 
2 5' 

muni de 2 robinets à vide (fig.2-II). 

Lorsque l'opération est conduite convenablement on obtient des 

cristaux pulvérulents blancs qui se détachent facilement des parois par choc. 

On peut les conserver ensuite à - 7 8 O .  Le rende~ent par rapport au premier 

condensat est de l'ordre de 80 7;. Naturellement tous les raccords sont rodés 

et enduits de graisse Voltalef. 



Fig . 2 





Dosaqe de N,O 
L 5- 

Une fraction d'anhydride nitrique prélevée sous courant d'azote 

sec dans 3.3 boîte à gants, est pesée dans un récipient bouché. On le dé- 

bouche à - 7 8 O  et on ajoute de l'eau glacée par très petites fractions 

en rebouchant et en agitant entre chaque addition : 

Exemple : 

i NO; (~ewarda) :',5 x 10-~ moles 

Prise 0,566 g. ! FIt 10,55x lom3 N2°5 100 % 

10,48x 1om3 moles 

~ 3 :  - ETUDE DE LA REACTION 
L'ammoniac utilisé provient d'une bombe. On le fait passer 

successivement par un compte bulle à huile de vaseline, puis sur deux 

colonnes à pastilles de potasse et enfin sur une colonne de rubans de so- 

dium. On condense dans un tube gradué à - 70°. On élimine tête et queue. 

Compte tenu de la densité de NH liquide, on connaît ainsi approximative- 3 
ment la quantité utilisée. 

Il est indispensable dans ce type dressais d'avoir un effet thter- 

mique le plus faible possible,pour éviter la décomposition de la nitrami- 

de très fragile. Or la nature des réactifs laisse prévoir une réaction très 

violente,peut être mêmo explosive,par comparaison avec la réaction 

N204 + NH3 liquide connue (12). 

Dans un premier essai nous avons condensé NH sur O dans l'air 
3 2 5 

liquide puis laissé réchauffer doucement le mélange. 



A bbase température déjà, on observe une réaction avec production 

de fumées blanches et de vapeurs rousses, qui sfaccèlEre au réchauffage et 

prend une allure explosive. 

- 2 
Ensuite nous avons condensé lfarnrnoniac sur 

l'anhydride nitrique maintenu dans un mélenge réfri- 

gérant entre - 110° et - 60°, mais avec un faible 
débit d'ammoniac dilué par de l'azote. Si on ne 

prend pas de précautions, il y a condensation dans i Il i 
le piège et le liquide tombe en grosses gouttes i 1 - - i  i .  i 
(tubulure centrale) ou ruisselle (tubulure laté- 

!---- 

raie), produisant chaque fois une réaction violen- bz' 
te avec fiormation de fum4es blanches. 1 - Tub. centrale 

2 - Tub. latérale 
La réaction de NH liquide sur N205 est 

3 
donc très difficile à conduire, du moins si l'on cherche à éviter autant que 

possible l'élévation de température. On se trouve alors réduit, soit à tra- 

vailler à trGs basse température, ce qui implique une réaction entre solides 

qu'il faut diviser au maximum, soit à travailler à yne temoérature supérieure 

à la liquéfaction de l'ammoniac, en diluant fortement le gaz par l'azote. 

Dans le premier cas le mode opératoire est le suivant :seule la 

partie du réacteur q h i  contlen" .N2G5 est refroidie vers - 90° - 100°, le 
gaz arrivant par la tubulure latérale forme un brouillard qui se condense en 

W 
fines particules sur le solide. Le débit d'ammoniac est très faible . 

La conduite correcte de la réaction consiste évidement à utiliser 

des proportions stoechiom4triques, mais la mesure du volume d'ammoniac n'est 

pas assez précise pour atteindre exactement ces conditions. 

3 Souvent les réactions conduites à basse température entre solides ne sont 
pas totales et, au moment où l'on ramène le réacteur à température ordi- 
naire, une réaction violente a lieu. 



Dans une première série d'essais, nous avons utilisé un peu moins dtarnrno- 

niac que la quantité stoechiométrique, et dans une deuxième série un lé- 

ger excès. 

Premier cas : Défaut d'ammoniac par rai)port à la quantité stoechiométrique ------ 
Lorsque le réacteur est revenu à température ordinaire, nous ef- .-, 

fectuons une première distillation sous- vide qui nous donne N O en excès. 
2 5 

Dans une deuxième distillation sous vide à 30°, on recueille une fraction 

contenant de l'acide nitrique avec parfois de l'eau en excés. Il peut pa- 

raftre surprenant que l'on puisse 64parec N O et une phase nitrique avec 2 5 
excés d'eau. C'est simplement un signe d'hétérogénéité du milieu. Cette 

hdtérogénéité amène parfoisade kérieuses déconvenue; quant à la reproduc- 

tib6lité d'un essai donné. 

Deuxième cas : Excks d'ammoniac par rapport 5 la quantité stoechiom&trique ------- 
On fait également deux distillations après élimination de l'am- 

moniac. Dans certains essais on retrouve d'ailleurs un peu de N205. 

Dans les deux cas, le résidu réactionnel est soumis aux trai- 

tements Suivants : 

- extraction à l'éther 

- analyse thermogravimétrique 
- analyse quantitative 

Un certain nombre de résultats analytiques figurent dans le 

tableau 1. 
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IV . - INTERPRETATION DES RESULTATS. 
Ce tableau nous suggère les remarques suivantes : 

1 - Dans aucun des essais réalisés nous n'avons pu caractériser 
* la nitramide . Les résultats analytiques permettent pourtant d'envisager 

sa formation transitoire. Nous verrons per ailleurs que par séjour prolon- 

gé en prdsence d'anhydride nitrique, la nitramide est complètement dé- 

truite. 

2 - Dans les essais où l'ammoniac est en défaut par rapport à 

la quantité stoechiométrique (essais : 1, 2, 3, 4), on recueille toujours, 

en plus du nitrate d'ammonium, de l'acide nitrique et souvent de l'eau. 

La formation dtacide nitrique et d'eau ne peut s'interpréter 

que par une oxydo-réduction dont le mécanisme le plus logique est le 

passaee par la nitramide suivi dsune dismutation de celle-ci. Nous ad- 

mettons comme première étape : 

L'eau formée transforme ensuite l'anhydride nitrique échappant 

à la reaction (1), en acide nitrique. 

Comme le réacteur est pesé avant et après réaction, puis après 

distillation, il nous est pdssible de faire le bilan en azote nitrique 

avant et après réaction donc de déterminer la fraction perdue sous forme 

N20, c'est à dire finalement la fraction ayant selon (1) et la quantité 

de NH4NQ3 formée d'après f e  mécanisme. 

c Nous avons observé pourtant, lors de l'extraction de la phase 
solide par l'éther et après évaporation sous vide du solvant, un liquide 
visqueux en tres faible quantité ressemblant à la nitramide hydratée, 



Cette fraction ne couvre pas la totalité de NH NO dosé. La 
4 3 

réaction la plus probable pour expliquer cette différence ne peut être que : 

HNO provenant de (2). 
3 

En soustrayant HNC13 utilisé par (3) de HN03 formé en (2) on a 

l'acide restant et l'eau de (1) n'ayant pas servi en (2) représente l'eau 

en excès. 

Ce calcul nous a donné des résultats satisfaisants, en ce sens 

que le bilan pondéral est exact à 2 ou 3 % près dans les cas défavorables 

et que les quantités d'acide et d'eau calculées coïncident avec une bonne 

approximation avec l'expérience. 

3 - Le schéma réactionnel est valable en présence d'un excès 
d'ammoniac (essais 3,5, y), avec la différence que 1 ' acide nitrique formé est 
transformé quantitativement en nitrate d'ammonium. La réaction globale est 

alors la suivante : 

Expérience de vérification. 

En condensant un excès d'anhydride nitrique sur NO NH à - 60° et 
2 2 

en laissant évoluer 12 heures à - 60" t0 -. - 40°, il apparaît un li- 

quide au fond du réacteur. L'excès d'anhydride nitrique est éliminé par dis- 

tillation sous vide à teapérature ordinaire ; le dosage du liquide résiduel 

révèle la présence d'un acide fort et il n'y a pas t r x e  de nitramide. 

Cet acide fort est de l'acide nitrique, provenant sans doute des 

deux réactions : 



Ce rdsultat montre que ltanhydride nitrique favorise considé- 

rablement l a  décomposition de la nitramide, et il explique pourquoi nous 

ne trouvons que ses produits de décomposition, Malheureusement nous ne 

savons pas si la rdaction (1) est rapide ou lente. Dans ce dernier cas 

on pouvait espérer récupérer de la nitramide en opérant très vite, Mais 

de toute façon on ne peut éviter les réactions parasites(2) et (3). 





Chapitre If 

REACTIONS ENTRE AMIDES ET REACTIFS DONNANT DES IONS NO; 

Nous awns  groupé dans ce chapitre toute une série de r4actions 

faisant intervenir l'ion NO; et des molécules contenant le groupement NH2, 
gu donnaol cet  ion,  c 'es t  h dire ,  d$s.cm&des ou l'ammoniac. Ces ea$pis,,gpnt 

basda sur f 4,+ sch9ma réactionnel théorique gdnéral . 

Les couples envisagés ont Ct6 les suivants : 

+ O F C  r ONH4 en phase chloroformfque 
\ 



Pour les deux dernières réactions nous avons mis au point un 

procédé de préparation de NO Cl original confirmant chimiquement la struc- 2 
ture NO: NO; de 1' anhydride nitrique. 

L 

II. - ACTION DE L'ANHYDRIDE NITRIQUE SUR LE CARBAVATE D'MPMONIUFII. 
Réaction théorique : 

Le carbamate est préparé- par la méthode classique (13) par action 

de COp gaz sur NH., liquide dans l'appareil de 12 fig.3 qui mmetde façon 
4 

plus générale des préparations et des filtrations sous gaz inerte. 

Une certaine quantité de carbamate est transvasée dans le réacteur 

dont le rodage s'adapte sur le tube de préparation. On pèse et on entrafne 

N205 par un courant d'azote sec sur le carbamate à - 30° et - BO0 respecti- 
vement. N O se condense sur les parois du réacteur et sur la surface du 

2 5 
solide. 

Dans un nremier essai nous avons laissé le réacteur à -30° pendant 

plusieurs heures. Puis nous avons traité le produit de réaction à l'éther 

pour solubiliser la nitramide éventuellement formée. La solution éthérée est 

évaporée sous vide. 11 reste quelques gouttes d'un liquide jaunâtre. L'addi- 

tion dïisopentane ne donne aucun précipité. 

L'analyse tbermogravimétrique du r6sidu solide séché montre qu'il 

contient 28 % de nitrate d'ammonium, le reste étant du carbamate non trans- 
formé. Une homogénéiketion est donc indispensable. 

Dans un autre essai conduit 6 - 70° nous laissons la température 
s'élever jusque vers - 20° en 12 heures. On gratte la paroi du réacteur et 
on mélange les solides, toujours à - 20°. I l  se produit une réaction violente 

et l'analyse montre qu'il ne reste plus que ('J nitrate d'ammonium. 
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Bien entendu on ne trouve pas trace de nitramide. Le même essai a été fait en 

mélangeant les solides à - 70°. Il se produit une réaction peu violente. On 

laisse réchauffer 48 heures le mélange jusqulà - 20°. Le dosage ne révèle 

pas davantage de nitramide. 

En conclusion on peut dire que 12 nitramide, si elle se forme, 

ne se conserve pas, probablement en raison de l'échauffement local et de 

la présence de N O 
2 5' 

Pour assurer un meilleur contact, nous avons fait barboter 

dans CC14 contenant en suspension le carbamate à - 20°. Des absorbeurs à 

chaux sodée doivent permettre de doser CO dégagé. L'augmentation de poids 
2 

de ces absorbeurs est trés faible de même que le % de carbamate transform8, 

la réaction reste là aussi superficielle en raison de l'insolubilitd du car- 

bamate et du nitrate d'anmonium for~é. 

Il faut dire que dans ces essais nous n'avions pas encore mis au 

point le dosage potentiomètrique de la nitramide. Sa caractérisation était 

faite par dissolution dans l'éther et précipitation par llisopentane, 

méthode inefficace pour les très faibles concentrations. 

III. - REACTIOM DE L'ANHYDRIDE NITRIQUE SUR L1ACETAMIDE, 
Théoriquement la réaction peut s'&rire : 

Elle est réalisée en entra2nant N O par un courant d'azote sec à 
2 5 

travers un verre fritté sur lfacétan-ide. Deux essais ont été réalisés 

l'un à - 20°, llautre à OO. 

Ils ont tous deux le caractère d'une réaction superficielle puis- 

que le résidu contient de l'ordre de 80 7; dlacétamjde non transformé.Çepen- 

dant l'obtention dtacide ac6tique indique qu'il slest formé de l'eau, et bien 



que la nitramide n'ait pas été mise en évidence, on peut supposer sa forma- 

tion transitoire. L'eau résultant de sa décomposition hydrolyse le nitrate 

d'acétyle qui donne de l'acide acétique et de l'acide nitrique, ce dernier 

formant un composé d'addition avec l'dcétami.de CW3C0 NH2, HN03. 

IV. - ACTION DE L'ACIDE NITRIQUE PUR EN SOLUTION CHLOROFORMIQUE SUR LE 
CARBAMATE D ' ANiillONIUM. 

La réaction théorique peut s'écrire : 

L 

accompagnée très vraisemblablement de : 

Dans ces essais nous utilisons un excès d'acide nitrique pour per- 

mettre une formation quantitative de NH4N03, HN03. 

Le carbamate additionné de chloroforme est agité sous courant dlazo- 

te à - 55O. On ajoute une solution d'acide nitrique pur dans le chloroforme 

de sorte qu'on ait 4 HN03 pour 1 carbamate. Le temps de contact est de 2 heures 

30. On filtre à - 50° dans l'appareil de la figure 3,sous courant d'azote 

et on prélève pour dosage à la même température. 



L'analyse quantitative donne les résultats suivants : 

Nous voyons qu'il s'est bien formé de la nitramide en même 

temps que le composé dladdition HN03, NH4N03. Ce résultat est con- 

f inné par 1 ' analyse thermogravimétrique. 
N%W3 formé 

Si nous faisons le rapport en moles nous 
NH2CûûN% 

trouvons l e  chiffre 1,65. 



Suivant la réaction (4) nous devrions avoir un rapport = 1, suivant 

la réaction (5) un rapport = 2. Les deux réactions interviennent donc. 

Si nous posons x = moles carbamate ayant réagi suivant (4), y = mo- 

les carbamate ayant réagi suivant (5), on a : 

Signalons que ce résultat est approximatif puisque le précipité 

n'est pas recueilli de façon absolument quantitative. 

En utilisant ce résultat on peut calculer la quantité d'eau formée 
-2 qui est de : 2 x 1,88 - 0,26 = 3,510 x 10 moles au lieu de 3,56 trouvées. 

Ce qui montre que le schéma est valable. 

La quantité théorique de nitramide est 1,88 x 10-~moles. On en 

retrouve 0,256 x 1om2 soit 13,5 % . Mais le rendement par rapport au car- 
bamate initial est nettement plus faible : 4,7 %. 

La réaction de l'acide nitrique pur en phase chloroformique sur le 

carbamate dtammonium produit donc de la nitramide. Le rendement obtenu est 

faible, puisque celle-ci se décompose dans le milieu et aussi en raison de 

l'intervention de la réaction parasite (5). 

V - REACTION DE L'ACIDE NITRIQUE FUMANT ET DU CARBAMATE D'AMMONIUM. 

La réaction de l'acide nitrique fumant ,débarrassé de NO2 est très 

violente même si l'on fait tomber goutte à goutte l'acide sur le carbamate 

refroidi à - 70° ; on caractérise cependant dans le produit de réaction la 
présence d'un acide faible en très petite quantité. Mais corn-e la constante 

de la première acidité de l'acide carbonique pKA = 6,4 est voisine de celle 

de la nitramide, le dosage potentiométrique, très sensible par ailleurs, 



ne permet pas de distinguer la nitramide de l'anhydride carbonique dissous. 

De toute façon une réaction fortement exothermique étant toujours 

nuisible au rendement il est indispensable de la modérer. 

Pour ce faire, nous avons mis le carbamate en suspension dans 

ltalcoal absolu basse température ( - 100° et - 50° respectivement) et 

nous avons a jou té  de l'acide nitrique fumant refroidi B - 40°. Il n'y a 

pas de rdaction violente. La nitramide étant soluble dans ltalcool, doit 

se ketrouver dans la phase liquide. De fait, on caractérise une très petite 

quantité d'acide faible si la temgQrature de la suspension de carbamate 

est - 100°. Si cette température est de - 50" fa concentration en acide 

faible augmente notablement. Malgré la trés faible solubilité de CO2 dans 

l'alcool absolu, il faut être prudent dans les conclusions. 

La vérification la plus simple consistait à distiller l'alcool 

de la phase liquide à température ordinaire et à doser la nitramide sur le 

résidu. De fait, cette vérification a donné un résultat négatif, mais com-ne 

le résidu est acide on ne peut savoir si au cours de la distillation il 

n'y a pas eu décomposition de la nitramide. 

Nous avons alors réalisé un mélange HN03, 97 %, NH4M3, alcool, 

de composition identique à celle obtenue en fin de réaction et nous avons 

fait barbotter CO2 la température d'expérience. Le dosage, après satu- 

ration, révèle une quantité d'acide faible voisine de celle dosée dans nos 

essais. Cette solubilité de CO2 dans le milieu réactionnel ne nous permet 

pas dtaffirmer avec certitude la formation de la nitramide. Comme celle-ci 

se forme en faible quantité par la même réaction en phase chloroformique 

on peut admettre qu'elle existe également ici mais que le rendement n'est 

certainement pas amélioré. 



VI . - REACTION DE N0,Cl. 
L 

A)  Préparation du chlorure u nitrylc. 

La méthode classique de préparation du chlorure de nitryle consiste, 

soit en une oxydation du chlorure de nitrosyle par l'ozone : 

soit en une réaction de l'acide chlorosulfonique sur l'acide nitrique fumant : 

Compte tenu de notre méthode de préparation de N O qui permet 
2 5 

Yobtention facile de quantités importantes de N205 pur, nous avons mis au 

point une préparation de NO Cl plus commode. Elle est basée sur la réaction : 2 

On introduit par balayage par un courant d'azote sec une quantité 

connue d'anhydride nitrique dans le réacteur maintenu à basse temperature. 

On distille ensuite, à partir d'un tube gradué, un volume de chlorure d'hy- 

droghne liquide inférieur 3 la quantité stoechiométrique, dans le réacteur 

maintenu à - 196O. On réchauffe à - fOOO et laisse réagir pendant 2 ou 3 

heures entre - 100° et - 9û0. 
Une première distillation à - 90° sous 20 mm.Hg pendant 10 à 20 

minutes élimine les parties volatiles. 

Une deuxième distillation à - 60° sous la même pression, nous per- 
met de recueillir N02Cl. Il reste dans le réacteur un solide qui se liquéfie 

au réchauf f age. 

* Depuis que nous avons effectué ce travail, nous nous sommes aperçus 
que Schmeisser dans une étude antérieure sur la chimie des nitrates et perchlo- 
rates d'acyle avait signalé en deux liqnes, sans aucun détail ue HC1 réagis- 
sait avec N205 pour donner HNO et NO C1 entre - 100° et - 60: 79) .  

3 2 



La fraction (1) contient environ 90 % de chlorure d'hydrogène 

et un peu de chlorure de nitryle. Elle se colore rapidement en rouge 

surtout au contact de l'humidité atmosphérique et semble donc favorisée 

par celle-ci. On a d'après Collis et ses Collaborateurs (14) : 

Pour cette raison il est indispensable d'utiliser moins de HCl 

que 12 quantité stoechiométrique lors de la préparation de N02C1. 

Le résidu est constitué presque exclusivement d'acide et d'an- 
hydride nitriques. On y retrouve des traces d'ions chlorure. 

La fraction qui distille à - 60° est un liquide jaune pâle 
qui cristallise en un solide blanc. Les constantes physiaues : point 

de fusion, point d'ébullition, masse spécifique cofncident avec les 

données bibliographiques : 

Nos mesures 1 Données bibliographioues 

1 

m. sp. à 00 1,38 1,37 

Le spectre d'absorption I.R. coïncide avec les données de 

Ryason et Wilson dans le domaine exploré - 650 à 4 OCO c m 1  (15). 

Le dosage de NO Cl, détaillé page suivante, met en évidence 2 
un rapport CI/N en atomes compris entre 1,05 et 1,15 c'est à dire, 

SC) à 95 % N02C1 en poids. Cet excès de chlore nous semble do, au moins 

partiellement, 3 la solubilite de HC1 dans N02C1. 

On peut objecter que HC1 réduit NO Cl pour donner du chlore et 
2 

NOCl mais cette réaction n'est pas instantanée ; nous l'avons vérifié 



en faisant passer des quantités massives de HC1 dans N02C1 à - 75O. Le 

liquide ne se colore que lentement. 

Le rapport CI/N peut être ramené à un chiffre voisin de 1 par 

réaction du produit brut sur Na CO ou sur un excès de N205. 2 3 

Nous avons vérifié aussi que la décomposition thermique de NO Cl 
2 

donnait quantitativement NO + Cl2. 
2 

B) Dosaqe. 

Le dosage classique de W2C1 consiste en une hydrolyse en milieu 

très alcalin de la solution dans le tétrachlorure de carbone suivie d'un 

dosage électrométrique de CIO-, d'une détermination d'azote total par 

la méthode Dewarda et du chlore total par gravimztrie de AgC1 en milieu 

acide. Nous avons opéré suivant les données de Collis et ses Collabora- 

teurs (14) mais en dosant effectivement NO; ce qui complique le mode opé- 

ratoire, en donnant, par contre des résultats plus certains. Cette mé- 

thode généralisée peut être appliquée à une solution contenant CI-, CIO-, 

NO- et NO- en proportion quelconque. Le principe en est le suivant : 2 3 

1) On dose l'azote total par la méthode Dewarda ---j a atomes N 

2) On réduit llion CIO- par H O 10 vol. à pH13. LTexcès de H202 
2 2 

est eliminé par ébullition jusqutà siccité. 

Le nitrite est conservé et ~ 1 0 -  est réduit sous forme cl-. On 

dilue à volume connu et on dose le chlorure sur une partie, après avoir 

acidifié, par gravimétrie ou potentiométrie. 

On obtient le chlore total --.-+ b atomes CI 

iose Sur une autre partie on -' 

NO; par ce4 ou Mn0: en solution acide --+ c ions NO; 

3) L1hypochlorite est dosé par potentiométrie avec la liqueur 

arsénieuse en milieu alcalin ( p ~  13). Bien que ce dosage s'effectue normalement 



à pH = 8 des essais systématiques à pH = 13 ont montré que les résultats 

sont très satisfaisants ,.a*n-- .-- d ions C~O- 

On a donc : 

N total = a 

Cl total= b 

On peu? d7aillc~rs se passer du dosage direct de ~ 1 0 -  ; en effet, 

après avoir déterminé a b et c on amène une prise initiale à pH = 8. Nous 

avons vérifié que NO- réduit quzntitativement CIO- suivant : 
2 

c i 0  + > CI- + NO; 
- 

au dessous de plI = 9 et que la riaction est rapide pour pH = 8 ,  On laisse 

évoluer 10 min:ltes à pH = 3 et on dose cl- par potentiométrie , f ions cl- 

Le dosage potentiom5trique est possjble tant que pH 10 (au delà on pré- 

cipite A ~ ( o H ) ) ,  
< 

Une prise identique est soumise au même traitement. Après 

avoir r~mené la phase à la valeur 13, on ajoute'' O comme précédemment 2 2 
et on dose le nitrite restant, Deux car peuvent se présenter : 

1) NO; > CIO-. Il reste du ~lit~ite soit e (CIO-) = c - e 
2) NO; < CIO-. Il ne reste pas de nitrite ; e = O (cl-) = f - c 

c l 0  = b - ( f  - C )  



l0 méthode. pH = 13 
- . .- . -. 

cloc NO; NO; CI- - ? Dewarda = (NO; + NO;) = a 
! 

Q ,As203 (CIO-) = d 
H2°2 pH = 13 

PH 9 
. . ., Ci total = C I O  + CI- = b 

2 O  méthode. . -  . -. . . p H  = 13 

C ~ O -  NO; 1103 cl- 3 Dewarda = .. . . . . .  (NO; - + . . . . . . . .  NO:) = a 

d! 
H2°2 pH = 13, 
J, 
cl- NO; NO; c 1- 



- 33 - 
Voici quelques exemples de dosages de NO Cl après hydrolyse : 

2 

Le dosage doit 8tre fait assez rapidement car sur un intervalle 

de plusieurs jours la réaction 

n'est plus négligeable à pH 13 corme le montrent les résultats sui- 

vants relatifs à la solution (1). 

i .  - - . --  

Dosage immédiat 1 29,3 
! ; Après 4 jours 

i 
27,05 

, 24,5 Après 8 jours 
I I 4,8 ! .- ..- -. +- - - - - A . -  - - - - . - -  -- -- .- ...- --. -... -- 

L'hydrolyse de N v l  en solution alcaline donne donc quan- 

titativement du nitrite et de l'hypochfarite(en accord avec les résul- 

tats de la bibliographie (4), (14)). 

C )  Réactions de NO@. 

De part sa formation dans la réaction que nous avons signalée, 
f N02C1 se présente comme chlorure de nitryle NO2 CI-. Son hydrolyse en 



+ 
milieu alcalin le fait envisager comme un hypochlorite de nitrosyle NO * ~ 1 0 -  

On peutauasg considérer NO Cl comme une molécule amphotère N02Cl 
NO$ cl- 

2 --. No; cl+ 

C'est l'avis de Seel et Nogradi (16), auquel s'est rallié Schm&isser (9). 

Bien que par action de l'ammoniac sur N02C1 on n'ait pas pu caracté- 

riser de nitramide (4) il nous a paru intéressant d'essayer la réaction avec 

d'autres partenaires, 

Le chlorure de nitryle a en effet sur N205 l'avantage dtétre liquide 

jusqu'à une templ-rature très basse (-1450) et sur HN03 celui de ne pas faire 

intervenir de proton. Nous avons donc essayé successivement l'action du chlo- 

rure de nitryle sur le carbamate d'ammonium puis sur l'acétamide. 

NH2 1) Réaction de N02C1 sur CO.  ON^, 

La réaction que nous attendions était : 

4 W2NH2 + NH4C1 + CO:, NF$ - CO - ONH4 + N02C1 -------- 

NO Cl est condensé en excès, sur le carbamate d'ammonium refroidi à - 196O. 
2 

Puis on réchauffe à - 95O et on laisse évoluer pendant 5 heures entre - 95O 

Après réaction l'excès de NO Cl est éliminé par distillation sous 2 
vide à - 40° et condensé dans l'air liquide. 

On fait une extraction à l'éther sur la phase solide pour récupérer 

éventuellement la nitramide formée, mais l'essai est négatif. 

Le solide est dosé, Il contient une très forte proportion de car- 

bamate de l'ordre de 85 %, signe que la réaction n'est que superficielle.Le 

reste est du nitrate et du chlorure d'ammonium, dont environ 2 N03NH4 pour 

1 N H P  en moles. 



La présence de chlorure d'ammonium dans le résidu suggère 

que la réaction théorique ee fait effectivement, La présence de ni- 

trate ne s'expliqi~e que par une hydrolyse du chlorure de nitryle. 

Celle-ci, în effet, lorsqu'elle n'est pas conduite en milieu alcalin 

donne quantitativement HCl + HN03. L'acide nitrique attaque alors le 

carbamate suivant les réactions signalées précédemment avec foxma- 

tion de NH4N03. Pour expliquer le déficit en ion CI- on est obligé 

d'admettre que HC1 formé réagit avec N02C1 suivant : 

L'intervention de cette réaction est certaine, puisque la 

phase volatile se colore nettement en rouge et qu'on y dose du chlore. 

L'hydrolyse du chlorure de nitryle et la formation du chlo- 

rure d'ammonium suggèrent la formation transitoire de nitramide. hiiais 

il n'a pas été possible de la caractériser elle-même. 

2) Réaction de NO2C1 sur l'acétamide. 

Théoriquement on peut s'attendre à : 

La réaction est conduite selon deux modes opératmires diffdrents. 

Premier cas : On condense NO2CI sur CH3CONH dans l'air liquide, on r6- ------ 2 
chauffe à la température d'expérience et on laisse réagir un certain 

temps. Puis lfexcès N02C1 est distillé sous vide à - 60°. Deux essais 
ont été faits : à - 60° pendant 30 minutes et - 40° pendant 7 heures, 

Dans le premier essai ( - 60° ) la variation de poids de 

l'échantillon a été minime { 3 % et visiblement il n'y a presque pas de 
réaction. 

Dans 3e deuxième essai ( - 400) la variation de poids est plus 

importante. Le solide a une réaction acide mais contient essentiellement 



de 1 'acétamide 94 %, un peu d'ion cl- et ur peu d'lcn NO;. La phase vola- 

tile se colore en rouge et on y caractéri-se NOC1. Donc à ces températures 

la rbaction reste essentiellement superflcSclle. 

Deuxibme cas-: Pour améliorer le rendemcwt ~ o u s  avons opéré à O0 avec un ------ 
passage de NO Cl lent (3 helires). L'acétam; -xe est placé dans un tube 

2 
dSAllihn,NO C l  passe sous forme gazeuse et ;1 est condensé à la sortie 

2 
dans l'air liquide . La variation de poid est nettement plus forte (27%). 

Durant l'essai il se forme un liquide qui -:averse le verre fritté. 

Le solide résiduel a une réactioi acide. Le dosage de cl-, NO; 
+ 

et H montre qu'il s'est formé les prodult: d'addition entre les acides 

chlorhydrique et nitrique d'une part, I'ac6tami.de de l'autre. 

Le liquide contient une forte prcqortion d'acide acétique ayant 

dissous partiellement ces composés d'addition. Enfin la phase volatile, 

fortement colorée s'est transformée partiellement par des réactions d'hy- 

drolyse. . 
Bien que nous n'ayons jamais car~ztérisé la nitramide dans ces 

essais, la formation d'acide acétique suggé:e que 1â réaction théorique se 

fait effectivement, l'eau formée hydrolysant le chlorure d'acétyle en 

acide acétique : 

réactions analogues à : 

CH3COC1 + H20 - . .- - -,> C Y3COOH + HC1 connuesdepuis long- 

temps (17). 

L'eau formée hydrolyse égalemen': le chlorure de nitryle en excès 

avec formation d'acide nitrique et d'acide chlorhydrique. Ces deux acides 

réagissent avec 1' acétamide pour donlier les composés d'addition 



CH3CONH2, H Cl  et CH CONH ,Hm caractérisés dans le produit de réaction. 
3 2 3  

La présence de N E 1  qui colore la phase v o l a t i l e  slexplique simplement par 

la rC&~ct ion  de N02C1 par HC1. 





DEUXIEME PARTIE 

ETUDE DE LA REACTION ENTRE L'ACIDE NITRIQUE ET L'ACIDE AMIDOSULFONIQUE 

OU L ' AMIDOSULFONATE DE SODIUM, A BASSE TEPJIPERATURE 





Chapitre 1 

REACTIOP? DE L 'ACIDE P i I T R I Q U E  F U h A N T  S U R  L 'ACIDE A"IDOSULFO~T1QUE 

-----mm- 

Divers et Haga en 1896 ont fait réagir l'acide amidosulfonique 

sur l'acide nitrique, ils obtiennent N 2 0  et H O comme produits de réac- 
2 

tion . 
Ce sorrt effectivement les produits de réaction principaux. En 

particulier, si l'on fait réagir l'acide nitrique fumant à O0 sur l'a- 

cide amidosulfonique, ce dernier disparaît en quelques instants, avec 

un dégagement important gazeux, un échauffement et une transformation 

pratiquement quantitative de l'acide amic!osulfonique en acide sulfuri- 

que : 

HN03 + HS03NH2 ----- ';. M20 + H20 + H 2 S 0 4  (1) 

On peut se demander si ce résultat n'est pas dû à l'interven- 

tion de 2 réactions successives : 

HFJ03 + HS03NH2 - -- - - -  - > N02NH2 + H S O  2 4 ( 2 )  

N02NH2 . .- -- -. -* + N20 + H 2 0  (3) 

La réaction (1) étant violente et le milieu acide très concen- 

tré, il est difficile à priori de mettre (2) en évidence et surtout dten 

faire une méthode de préparation de la nitramide. En vue d'obtenir le 

meilleur rendement en nitramide, nous allons étudier l'influence de la 

température sur sa vitesse de formation suivant (2) et de décomposition 

suivant (3). I l  parait logique d'amettre que les deux vitesses 



seront ralenties par abaissement de la température. Rien ne permet donc de sa- 

voir si cette opération sera rentable . 
II - ETUDE DE LA REACTIOM A DIFFERENTES TEMPERATURES, 

A )  Mode opératoire. 

L'acide amidosulfonique étant peu soluble dans l'acide nitrique nous 

avons & $tiliser un grand excès de ce dernier pour pouvoir mélanger les réac- 
tifs dans de bonnes conditions. Les proportions choisies étaient généralement 

5 g. HS03NH2 soit 5,15 x 1oU2 moles et 20 cc de HNOQ fumant sait 46,4 x 10-~ 

moles pour un acide à 96,5 %. Les essais ont été faits à - 20°, - 25O, - 30° 

On verse l'acide fumant dans un tube et on refroidit sous cotirant 

d'azote vers - 47O température de fusion de l'acide. On ajoute Ifacide amido- 
sulfonique par petites fractions. Lorsque l'équilibre est établi, le mélange 

est placé rapidement à la température réactionnelle et agité à 300 t/min. 

pendant un temps donné. On arrdte l'agitation, on trempe à - 4 7 O  pendant un 

temps constant : 8 minutes, qui permet une bonne décantation. On ?rélève un 
3 volume connu de liquide surnageant (1,5 cm ) avec une pipette refroidie à 

- 47O et on dissout immédiatement dans l'eau glacée. Le mélange est ensuite 
remis à la température d'expérience et agité pour une nouvelle mesure. Nous 

avons vérifié que ce mode opératoire donnait, aux erreurs expérimentales près, 

les mdmes résultats que si l'on part chaque fois du mixte initial. 

Sur chaque prélèvement on effectue : 

- Un dosage potentiométrique qui nous permet de déterminer la quan- 
tité de nitramide dans la prise. La solution étant très acide on neutralise jus- 

qu'à pH 2 - 3 avec NaOH 10 N. Comme l'acide carbonique a un pK voisin de celui 
de la nitramide il faut soigneusement protéger les solutions alcalines de la 

carbonatation. 



- Un dosage de  s u l f a t e  p a r  l e  c h l o r h y d r a t e  de b e n z i d i n e .  L ' o p é r a t i o n  

s e  f a i s a n t  à f r o i d  nous é v i t o n s  l e s  c a u s e s  d ' e r r e u r  d a . - s  à l ' h y d r o l y s e  d e  

HSO NH e n  s u l f a t e  a c i d e  d'aniionium, q u i  s e  f a i t  à chaud (18) .  3 2  

B) R é s u l t a t s .  

A - 200 l a  r é a c t i o n  e s t  t r è s  r a p i d e ,  t o t a l e  en  10 minu tes .  Le % d e  

n i t r a h i d e  formee p a r  r a p p o r t  à l ' a c i d e  amidosulfonique e s t  t r è s  f a i b l e ,  de 

1 ' o r d r e  d e  1 %. 
Les r é s u l t a t s  concernan t  l e s  mesures à - 25O, - 30° e t  - 40° s o n t  

cons ignés  d a n s  l e  t a b l e a u  II. 

Les r e s u l t a t s  numériques a p p e l l e n t  l e s  c o n c l u s i o n s  s u i v a n t e s  : 

1 - I l  e s t  c e r t a i n  q u e  l a  r é a c t i o n  e n t r e  a c i d e  amidosu l fon ique  e t  

a c i d e  n i t r i q u e  fumant p r o d u i t  de  l a  n i t r a n i d e .  

2 - Les q u a n t i t é s  t r è s  f a i b l e s  o b t e n u e s  ne p e r m e t t e n t  p a s  d ' env i -  

s a g e r  l a  r é a c t i o n  t e l l e  q u e l l e  comme une méthode de  p r é p a r a t i o n .  Le rendement 

maximum ob tenu  au c o u r s  de  c e s  e s s a i s ,  p a r  r a p p o r t  à HSO NH i n i t i a l ,  n'a&- 
3 2  

t e i n t  pas 5 % e t  s e  s i t u e  généra lement  aux a l e n t o u r s  de  2 %. 

3 - La v i t e s s e  de  f o r m a t i o n  d ' a c i d e  s u l f u r i q u e  s u i v a n t  ( 2 )  augmente 

r a p i d e m e n t a v e c  l a  te ;np6rature  pour  d e s  c n n d i t i o n s  i n i t i a l e s  données.  ( f  ig.4 

courbes  A,B,c). Le f a i t  que  l a  q u a n t i t e  d e  n i t r a m i d e  formée ne v a r i e  pas  sen- 

s i b l e m e n t  avec  l a  t e m p é r a t u r e  montre  que l e s  v i t e s s e s  d e s  r é a c t i o n s  ( 2 )  e t  (3) 

v a r i e n t  d a n s  l e  même s e n s  e t  q u ' e l l e s  s o n t  du même o r d r e .  On ne p e u t  donc p a s  

a t t e n d r e  d ' a m - l i o r a t i o n  s e n s i b l e  d e  r e n d e a e n t  par  v a r i a t i o n  de  t empdra tu re .  



Tableau II ( v o i r  f i g .4  courbes A e t  C )  

1 ' N02NH2 ; 
Temps S O ~  x ~FM. : N O ~ N ~  x ~ O - ~ M .  %O x 1oo3~. 

3 3 : /1,5 cm 3 1 SOT i 
minutes' /1,5cm : /1,5 c& I 

i 
i 



Fig . 4 





Tableau II ( s u i t e )  ( v o i r  f ig .4 - courbes B-B') 

-3 ' N02NH2 
Temps SO: x ~ O - ~ Y .  ; N02NH2 x IO-~M.  H20 x 10 M. 

, . 

minutes /1,5 cm 
3 /1,5 cm 3 /1,5 cm 3 l SOT 



4 - La vitesse de la réaction (2) dépend de la surface de l'acide 
amidosulfonique. En effet, en doublant, toutes choses égales, la quantité 

de ce dernier on voit qu'à température constante la vitesse initiale double 

sensiblement (fig.4 courbes 0 - BI), (2) est donc une réaction qui se 

passe à la surface du solide. Nous en verrons une conséquence dans le cha- 

pitre suivant où le broyage de l'acide amène une amélioration du rendement 

en nitramide. 
N02NH2 

5 - Si l'on fait le rapport dans la phase liquide, on 
soi- 

constate que celui-ci diminue très rapidement d'une part avec le tern~s de 

contact et d'autre part, avec la concentration en SO-- (fig.5 courbes A et 
4 

B ) ,  La courbe tend rapidement vers une valeur approximativement constante de 

ce rapport. 

D'autres essais, non reportés dans ce mémoire, nous ont montré que 

cette valeur limite pouvait varier, l'allure générale des courbes se conser- 

vant. Ces expériences ne comportant pas de contrôle du titre initial de l'a- 

cide fumant ne permettent pas de comparaison valable. 

Ce n'est qu'après coup, que nous nous sommes aperçus de l'impor- 

tance du titre initial en constatant que l'acide nitrique 100 % réagit 
violemment dès - 4 5 O  et que l'acide à 65 % du commerce ne réagit plus même 

à température ordinaire. Il nous paraît certain que la vitesse de (2) est 
+ 

gouvernée essentiellement par NO . En effet, dans l'acide nitrique anhy- ;a 
dride, on admet la dissociation : 

dissociation qui diminue rapidement nar dilution. 

Ceci nous a d'ailleurs permis d'imaginer une méthode de dosage 

relatif de cet ion, actuellement en cours dlétude. 



Fig. 5 





- 
/NO~NHJ i VI 

Le fait que la coufie - f i SO, -1 se relève rapide- : so-- / *- -- 

ment pour les faibles teneurs en sulfate, nous permet d'affirmer que (2) 

est ltétape initiale, que N O se fait bien suivant (3) et qu'une métho- 
2 

de préparative éventuelle devra s'attacher à éliminer l'acide sulfuri- 

que produit en (2). Par ail leur^,.^ puisqu'on tend rapidement vers une 
stabilisation du rapport IN02NH2i lorsque les réactions (2) et (3) se 

pi1 
développent, donc que la qu ntite d'eau augmente, un mécanisme de déshy- 

dratation de NO NH par H SO nous paraît plus que probable. On peut 
2 2 2 4 

f d'ailleurs également 1 'imaginer pour N205 (voir ~ . 1 8 )  , 

n Les quantités de n j t r a m i d ?  ??-6e étant très faibles, 
l'erreur relative peut être importante. Pour cette raison nous avons re- 
noncé à chercher une interprétation concernant la faible divergence entre 
les courbes A et B de la fig.5. A : T0 = - 2 5 O ,  B : T0 = - 30° et - 4û0, 





Chapitre II 

REACTION DE L 'ACIDE IdITRIQUE FU'VANT SUR L ACIDE AIIiIDOSULFONIQUE 

Elb PRESENCE DE NITRATE DE SODIUM 

1 . - GENERALITES. 

Les conclusions précédentes nous ayant montré l'influence 

prépondérante de l'acide sulfurique sur la décomposition de la ni- 

tramide, nous avons cherché à l'éliminer du milieu réactionnel. 

L'addition de nitra4i de sodium nous semblait tout indiquée. 

Le résultat a été conforme à nos espoirs, car d'une part 

on retrouve une fraction importante de SO-- dans le précipité, ce qui 
4 

ind:que que le sulfate acide est peu soluble dans le milieu, de l'au- 

tre la décomposition de la nitramide est nettement ralentie. Ceci 

nous a d'ailleurs permis d'opérer à des températures plus élev6es que 

précédemment et d'obtenir des rendements avoisinant ou dépassant 

20 7d par rapport ti l'acide amidosulfonique de départ. 

Un inconvénient de ce nouveau mode opérat-oire, c'est que le 

dosage de sulfate dans la phase liquide ne nous permet plus de mesurer 

la vitesse de formation de la nitramide. En effet, conme la composi- 

tion du rpilieu change, en particulier la teneur en eau, le sulfate 

dissous varie en fonction de cette teneur et les résultats reprbsen- 

tent simplement la solubilité du sulfate acide, dans un milieu de 

composition variable. 

Nous n'avons donc reporté que la concentration de la ni- 

tramide en fonction du temps et le rendement maximum pour chaque 

essai. 



T3bleau III  -- --- 

C o n d i t i o n s  i n i t i a l e s  

. , ...,, % - --.. .. - . . . ,,,-. ,-,., 



Le mode opératoire est simple. On utilise un volume connu 

d'acide fumant nettement en excès par rapport à l'acide amidosulfonique. 

HNO est refroidi vers - 45O, additionné de NaNO et agité une quinzaine 
3 3 

de minutes, On additionne ensuite une quantité pesée d'acide amidosulfo- 

nique par petites fractions pour éviter tout échauffement local. On agite 

encore une dizaine de minutes et on passe rapidement à la température 

d'expérience. Les prélèvements sont faits comme précédemment, 

II . - RESULTATS. 
Les essais ont été faits à O0 avec des proportions variables 

de réactifs. Une expérience a été effectuée à - 10°. 
A) Essai à OO. 

Tous ont été effectués avec 20 cc d'acide nitrique fumant. Les 

valeurs correspondant à ces résultats figurent dans le tableau III et sont 

reportées sur les figures 6 (courbes IA et II*) et 7, (I ~ ,  IIB et IIIB). 

Ces courbes suggèrent les remarques suivantes : 

1 - La quantité de nitramide en solution, lors des premières 
mesures (5'  - 10') dépend peu de la proportion des réactifs. Elle aug- 

mente avec la quantité d'acide amidosulfonique et surtout elle est im- 

portante par rapport aux quantités dosées dans les essais précédents. 

2 - Le rendement en nitramide par rapport à l'acide amidosul- 

fonique de départ passe par un maximum d'autant plus proche du temps O 
NaN03 est plus faible, ce que 1' an peut interpréter que le rapport 

en disant que la décomposition s'accélère dès que l'acide sulfurique 

libre apparaît. 

3 - Une fois ce maximum atteint, la vitesse de décomposition 
de la nitramide est d'autant plus forte que ce rapport est plus faible 

(fig.6 - courbes Ig et IIA). 



4 - Lorsque ce rapport 2tLeint ou r'épasve la valeur 1, la vitesse 
de décomposition est approxitxativement roa;tanto (f ig .6 IIA et f iq .7 Ie) 

5 - Le rendement m~ximun, cc -:rSs entre 16 et 20 % (essais 2 à 5) 

ne varie Ras sensiblement avec ln proportion des rdactifs. Cependant la pré- 

sence de quantités importantes de ni~r7tê 4 t a l ~  le maximum dans le temps. 

6 - Enfin le b ioya l e  kr4al:ble dz l'acide ar;idosulfonique augmente 

légèrement le rendement maxirnurl de l'i-ération qui atteint 23 % dans l'essai 

6 (fig.7 courbe III ). Parc: toutes cellss envisagées ces conditions sont les B 
plus favorables pour une rnéthofi? de préparation. 

Nous avons cfi'rctivenent obi-eru de ia ritramide cristallisée pôr 

extraction à l'éther et ~re~ipitation à l'isopentane après ltessai (6). La 

quantité recueillie ét2iL faible - de l'ordre de 0,2 à 0,3 g. - mais l'ex- 
traction a OU lieu alors qi_iton cc  :rc.Jïait sur la partie descendante de la 

dourbe et apres un ? t r ~ ~ a g e  de 24 heures à - 7 8 O .  

Il noi., paraît poçsJbl? d?  baser une mithode préparative intéres- 

sante sur ccs données en f,liSs,,,~- l'c.;,+raction au rr~ment oi le maximum est 

atteint, ap-ès avoir neutrûli;é ltexc8s flacide p?r  iIn carbonate Insoluble. 

B) &ça<- 2 - 1p 
Les résultats sont c - i s i ~ ~ : C :  d > n s  le tablcau IV. 

L'allure de la cûi~rise IL; (fi?.') co-iespondante montre que le 
k 

maximum est déplacé vers l c s  tnmp ci-oicr?n+s, vue la décomposition est 

moins rapide et que le r e l a e a c r ~ t  ~ûxir-t.m -st ISgirenent am6lioré. 

L'intérêt d'une o;-'rat;?n en rarssous d c  C o  ee trouve donc limité 

par le fait que le maximum 2p~arai-t ics tard et que le gain au point de vue 

rendement est faible, 



Fig .6 





Fig. 7 





Tableau I V  

Condi t ions  i n i t i a l e s  R é s u l t a t s  

, g. Moles g. Moles Moles : 
1 1on2 . 10'~ 

Temps 

minutes . 
Rendement + 

max. 1 
1 

i 
! 

Deux e s s a i s  f a i t s  avec l e s  mêrles p ropor t i ons  de r é a c t i f s  que 

cf-dessus mais avec 20 cc d ' ac ide  n i t r i q u e  100 % montrent que l a  réac- 

t i o n  e s t  v i o l e n t e ,  q u ' e l l e  se f a i t  au moment 6u mélange, a u s s i  b ien  à 

- 10° qu 'à  - 45O e t  que l e  rendement en mitramide e s t  nu l .  11s montrent 

une f o i s  de p l u s  que l a  v io l ence  de l a  r é a c t i o n  augmente t res  f o r t e -  

ment lo rsque  l a  t eneur  en eau de l ' a c i d e  passe de 3 à O % e t  confirme 
+ 

l ' i n f l u e n c e  de NO2 qu'on ne t rouve  qu 'en  mi l i eu  n i t r i q u e  très concen- 

t ré .  





Chapitre III 

REACTION DE L ' i,CIDE NITRIQUE SUR L ' I3,IIDOSULFOPJfiTE DE SODIUM 

DANS CHC13 

i Nous avons vu précédemment que l'acide sulfuriaue.~t un 
,-$il 98 

milieu nitrique concentré favorisent la décomposition de la nitramide. 

Dans tous les essais effectués la quantité d'acide nitri- 

que fumant était en net excès p?r rapport à l'acide amidosulfonique, 

tout simplement pour permettre une bonne homogénéisation. I l  nous a 

paru intéressant d'utiliser un mélange de proportion stoechiométri- 

que pour pouvoir éviter l'excès d'acide nitrique. Dans ce cas l'emploi 

d'un solvant est indispensable. L a  dilution par l'eau est à proscrire, 

comme nous l'avons vu. NOIS avons donc choisi le chloroforme qui à 

l'intérêt d'avoir un point de fusion bas ( - 6305)  et de ne pas dis- 

soudre la nitramide. 

De plus, l'utilisation d! amidosuif6nate de sodium élimine 

un deuxième facteur de décomposition, H SO 
2 4' 

La réaction théorique est : 

II . - MODE OPERATOIRE. 

Les pr2duits de départ sont l'acide nitrique purlpréparé 

par rectification de l1acide nitrique à 95 - 97 % avec N205 (on éli- 

mine prealablement les vapeurs nitreuses de 1 t acide fumant). 



L'amidosulfonate de Na est prépare à partir de l'acide aminosulfonique 

pour analyse par double décom~osition avec CO Na le chloroforme est 
3 2' 

séché sur P205. 

Le mélange CHC13, NaBB NH est agité à la température de la réac- 
3 2 

tion ( -500) sous courant d'azote sec. Lorsque l'équilibre est réalisé, 

on ajoute lentement un volume connu d'acide nitrique 100 % refroidi à -40°. 

Le mélange est agité pendant un certain temps à - 50° puis le solide est 

séparé par filtration sous courant d'azote sec à basse température, dans 

l'appareil de la fig.3. Le solide est imbibé de chloroforme, on le sèche 

sur une fritte ?Pr oassage d'azote sec jusqu'à poids constant et on effec- 

tue sur le solide sec une analyse quantitative et une analyse thermogra- 

vimétrique. Sur le liquide une série d'extractions à l'eau nous permet de 

doser l'acide nitrique non transformé. 

Dès le début il se forme une masse qui semble visqueuse et qui 

se fixe sur les parois et le fond du tube. D'où une homogénéisation dif- 

ficile. En lin d7&ssai il reste de l'acide nitrique dans le chloroforme 

(10 - 20 ?A de la quantité initiale suivant les essais) et cette fraction 

ne dépend que peLi du temps de conl:act. Ces deux faits montrent que la 

réaction qui se produit est stoppée ou fortement ralentie au bout d'un 

temps assez court et qu'il se forme une couche protectrice. Le dosage de 

la phase solide en fin d'essai, phase difficile à filtrer puisqu'elle 

adhère fortement au fond du tube, met nettement en évidence plusieurs 

faits importants : 

- La quantité d'ion sulfate est faible, celle de l'ion nitrate 
élevée. 

- Cet ion nitrate ne s'élimine pas par chauffage modéré dans un 
domaine de température ou l'acide nitrique s'élimine normalement. 



+ - La teneur en H est Glevée, ceci nous oblige donc à supposer 

que ltacidité est due à l'acide amidosulfonique si l'on déduit NaHS04 

formé suivant (1). Nous avons donc calculé NO; en NaN03, attribué l1aci- 

dité restante à l'acide amidosulfonique pprès déduction de celle de 

NaHS04. Le bilan pondéral de cette opération est très satisfaisant. Il 

montre que la quantité d'acide amidosulfonique est équivalente en moles 

à la quantité de nitrate formé. Ce résultat sera confirmé par la ther- 

molyse du produit de réaction, et les clichés de R.X. 

Voici à titre d'exemple, trois dosages effectués sur les so- 

lides résiduels correspondant aux propartions initiales suivantes : 
3 

7,47 x 10-~~ooles NaS03NH2 + 7,3 x 10-~~!Iooleç HN03 dans 50 cm CHC13 à 

- 50° pour des temps de contact de 30', 120' et un temps .>: 120' non 

mesuré. Le dosage est effectué sur le produit sec après élimination de 

la phase CHC13 à température ordinaire . (T'ableau V) . 
Interprétation. 

Gemarquons d'abord - les masses de prélèvements étant sensi- 
blement identiques - que le temps n'influe pas, ou très peu, sur la 
formation de nitrate et d'acide amidosulfonique et que le sulfate formé, 

de même que la nitramide augmentent légèrement avec le temps. 

Par ailleurs on voit que le rendement en nitramide par rapport 

SU sulfate formé est élevé, compris entre 40 et 70 %. Mais le rende- 

ment global par rapport à l'amidosulfonate de départ reste faible, de 

1 'ordre de 2 à 7 %. 

Ceci est dû à l'intervention prépondérante de la réaction : 

attestée par les résultats analytiques, et vérifiée paragraphe C. 



Tableau P 
- - .. ......... 

I 

TO= - 50° Temps de T0 = -50° Temps de T 0  =-50° Tempsde 

contact 30' contact 120' contact 120" 

Moles 10'3 Moles 10'~ Cl Moles 1om3 4 

i ~ a s s e  dosée 
i ............... .....___...._.__ . . . . .  

i 

I . . . . .  
Na NO3 [ a  O, 756 L I  0,825 , 8,16 O, 694 

j NaHS04 0,29 0,0348 O, 92 O, 1105 2,56 O, 307 
I 

8.76 0,839 ; HS03NH2 , .%? 0,960 , 8,16 O, 792 

NaSO,NH, 4,62 0,545 3,46 0,412 3,32 O, 395 
J 

N02NH2 0,15 0,0093 0,635 O ,  0394 O, 98 O, 06 1 
* - -- 
i .. 2,184 2,347 2,240 
i 2:- 
; N02NH2 
L . 0,011 O, 044 0,070 
i , SO~NH; 
i 

N02NH2 , 
1 - + 0,515 0,69 0,382 
+ 50; 
> . - - . *--." - . --*-* -**.. ' -*..-" -*... .... "%"- ............ e .- -" .---..-..-."-"-- - - r 

Obtenu par différence.  



La réaction (2) concurrence donc considérablement la réaction (l), et 

la formation d'acide amidosulfonique en (2) feit intervenir aussi : 

HN03 + HS03NH2 --------b .* H2S04 + N02WH2 ( 3 )  

L'acide sulfurique formé réagissant sur NaNO en donnant HS04Na. On 3 
ne peut pas dire à priori laquelle de (1) ou (3) est la plus importan- 

te. 

C) Vérification de la réaction (2). 

La vérification la plus simple est obtenue par le cliché de 

rayons X du solide après réaction. I l  révèle sans ambiguité les raies 

du nitrate de sodium et de l'acide amidosulfonique.(fig.8) - Sur la 
fig.8, nous avons pointé les raies ettribuables à NaNO - 3 

Une autre preuve de la formation de ces deux produits est 

fournie par la thermolyse des résidus. En effet, une déflagration se 

produit par chauffage vers 140 - 150°. Or c'est dans ce domaine que 

débute l a ,  rdactbon: 

HS03NH2 + NaN03 -----2 NaHSO + N02NH2 
4 

', N O + H20 (4) 2 

étudiée en détail plus loin. 

La perte de poids d'un échantillon de 2,332 g de solide 

correspondant au dosage n02 (tableau V) est de 0,588 g, ce qui corres- 

pond, évalué en NO NH à 9,5 x 10-~Moles. L'échantillon initial con- 2 2 
tient 9,7 x 10~~oleç NaN03 et 9,9 x 10-~Moles HSOêNH2. La réaction 

est pratiquement quantitative. 

A vrai dire, le schéma reactionnel est bien plus compliqué que 

ne 1 'indique (4) . I l  sera détaillé par la suite. Ce qui caractérise 

cependant ce genre de réaction c'est que le bilan pondéral couvre avec 

une bonne approximation le schéma (4), à tel point que nous avons 

envisagé une réaction de ce type comme méthode de dosage approché des 

nitrates et amidosulfonates. 



Au point de vue rendement la réaction globale n'est donc pas 

intéressante pour la préparation de la nitramide, bien que nos déductions 

soient parfaitement valables. Il est simplement regrettable que. le pourcen- 

tage de réaction suivant (2) soit si élevé (de l'ordre de 60 à 70 %) et que 

25 à 30 % dtamidosulfonate ne réagissant pas en raison de l'insolubilité de 
tous les produits à l'exception de HN03. En contre-partie, c'est probable- 

ment en raison de l'insolubilité de la nitramide que le rendement des 

réactions (1) et (3) peut dépasser 50 %. 

IV . - RESULTATS SE RAPPORTANT A DES MELANGES TELS QUE HNO, = 2 NaS03NHL 
r> 

A )  Résultats. 

Nous avons doublé la quantité d'acide nitrique. L'augmentation 

de cette concentration pouvait favoriser le-sréactions(1) et (3) au dé- 

triment de la réaction (2'. 

Les essais ont été conduits comme précédemment en 2 heures à 

- 500 avec 7,47 x 10-*~oles NaS03NH2 et 14,6 x 10-~Moles HN03. 

Le solide se colle aux parois, jaunit légèrement et prend l'as- 

pect d'un mélange hétérogène visqueux. 

Après filtration à - 50°, la phase chloroforme ne contient que 

12 76 environ de l'acide initial. Le solide retient donc de l'acice nitri- 

que. D'autre part, si on laisse ce solide se réchauffer en masse compacte 

après filtrationril se produit une déflagration violente dès en dessous 

de O0 avec production d'abondantes fumées blanches. 

Le dosage de solide se fait donc ici par prélévernent à basse 

température et dissolution dans l'eau glacée sans élimination de chloro- 

forme, 

Pour mener correctement les calculs on se base sur le fait que 

la quantité d'ion H+ totale se conserve. 



produi t  de 





4 H initial = 14,6.10-~~oles 
4 -2 H phase chloroformique : 1,84.10 ions 
+ H dans le solide re- 

cueilli après filtration22,4. 10-~ions pour une masse recueillie 
de 16,6 g. 

= 14,24,10-*ions H+ 

H+ initial - H' dosé -2 
= 0,36. 10 ions 

+ 
La différence entre H+ initial et H dosé permet de rajuster 

toutes les valeurs à la masse totale de précipité, ce qui donne : 
-..- . . . -. ,- 

Dosage dans 

16,6 g de 

solide re- 

cueilli, 

Les ions H+ doivent Btre attribués à NaHS04, HS03NH2 et H W 3  
+ 

fixés sur le prrcipité. Na qui n'appartient pas à Na HS04 est attri- 

bué quantitativement a NaN03. NH SO- .est évalué quantitativement en 2 3 
HSO -NH en raison de la réaction : 3 2 

Ceci nous donne le bilan suivant : 

H+ dosé 10-~Moles 

phase chloro- HN03 
f ormiaue 1,84 



Na initial : 

Na à l'état de HS04Na : 

Na à l'état de NaW03 : 

N Q ~  total : 

- NO- résiduel : 9,91 - 4,69 - 
3 

Dans la phase solide il subsiste donc : 5,3.10-~~oles HMO3. 

D'où la répartition : 
. _ _I..__._ *." , _ _. _.._r_._. , -., _ <  _ _ "  - - - - . -  

4,63.10-'1\~01es 
l 

5,3 . 10-~~oieç '03~~; initial i 
I 

-2 . HNO resté libre : 5,3 + 1,84 = 7,14.10 Moles. 
3 

B) Vérification de la présence d'acide nitrique libre. 

Elle est faite de deux manières différentes. 

- Un prélèvement tr&s faible de résidu (200 mg) finement divisé ne 
déflagre pas, lorsqu'on l'amène à température ordinaire. On le pèse à O0 et 

on enregistre la perte de poids à température ordinaire. La courbe perte de 

poids en fonction du temns est constituée de 2 tronçons à peu pr&s rectili- 

gnes séparés pas un coude net. La première ~artie à pente forte est due au 

désert de CHC13,qu'une extrapolation au temps t = O permet d'ailleurs de doser. 

La deuxième est plus iaible et correspond au départ de HNO qu'on peut accélèrcr - 
3 

en chauffant vers 50°, jusqu'à constance de ~oids. UT échantillon de 200 mg 
-2 

perd dans cette deuxième étspe 45,4 mg soit pour 17,09 g 3,88 g + 6,16.10 M. 

ce qui est en bon accord - compte tenu de la précision de mesure - avec le 
chiffre 5,3.10-~ trouvé. 



- Par ailleurs, une extraction au chloroforme sur 1,4 g de 
solide donne 4,9 x 10-'h401es HN03, ce qui donne, ramené .- 17,09 g 

5'95 x 10-~~01es. S'agit-il d'une adhérence de l'acide nitrique sur 

le solide ou d'un composé labile qui se formerait ? On ne peut le 

dire à priori. Compte tenu de l'existence de HN03, KN03, des remar- 

ques de Chedin (19) et de nos résultats d'analyse, nous avons essayé 

de préparer HNO NaNO en agitant NaN03 pulvérisé dans l'acide ni- 3' 3 
trique fumant pendant 2 heures à - 50°. La filtration à - 50° sui- 

vie d'un lavage au chloroforme n'a donné que NaNQ3. 

L'existence de HS03NH2, HNO possible aussi d'après nos 
3 

résultats n'est pas verifiable, mais elle nous parait peu probable. 

La teneur en acide nitrique du précipité nous semble due plutôt au 

fait qu'une solution chloroformique contenant 14,6 moles pour 50 cc 

CHCl se sépare en 2 phases liquides à - 50°. La phase riche en aci- 
3 

de doit avoir un fort pouvoir mouillant et adhérer au solide, ce qui 

explique l'aspect visqueux du dépôt et le fait qu'il colle aux pa- 

rois . 
Il est remarquable de constater que dans le bilan, NO; 

ayant disparu soit, 14,6 x 1oM2 - (1,84.10-~ + 9,91.10-~) = 2,85.10 -2 

correspond à SOT formé soit : 2,7%. 10-~hl. 

Les réactions de formation de la nitramide se font donc bien suivant 

(1) et (3). 

Aux erreurs d'expériences près on peut dire que la moitié de 

l'acide nitrique a réagi, donc la quantité stoechiométrique. Le rende- 

ment de nitramide par rapport au sulfate formé reste du m ê ~ e  ordre que 

précédemment, par contre, le rendement par rapport à l'amidosulfonate 

de départ est plus fort. Cela est dd au fait que les réactions (1) et 

(2) interviennent ici pour 50 % environ. 



Remarque : Réaction & l'acide nitrique en phase chloroformique sur l'acide 
amidosulfonique : 

En vue de supprimer la réaction (2) nous avons utilisé, toutes 

choses égales, l'acide amidosulfonique. L'essai a été réalisé à - 50° pendant 
-2 

60 minutes avec des quantités stoechiométriques soit , 7,47 x 10 HS03NH2, 

7,3.10m2 HNO sous agitation. 
3 

Le solide se colore légèrement en jaune et colle aux paroi-. On 

filtre à - 50° et on stocke le solide dans l'air liquide puis on effectue 
un prélèvement. Au réchauffage le solide se liquéfie em même temps qu'une 

violente réaction a lieu. Une autre fraction prélevée à - 196O et dissoute 
immédiatement dans l'eau froide, ne rév8le pas de nitramide. D'autre part, 

le solide lavé à basse température par CHC1 ne donne plu; de réaction vio- 
3 

lente au réchauffement. 

Dans le filtrat, immédiatement après l'expérience, on caractérise 

des gouttes huileuses d'acide sulfurique finsolubles dans le chloroforme. 

11 semble - et la présence d'acide sulfurique du filtrat le prouve - que la 
rsaction forme de la nitramide instable, même à - 50°, en présence d'acide 
sulfurique qui peut adhérer au solide. Cela rejoint les remarques du chapi- 

tre 1' En raison du rendement nul en nitranide la réaction n'a pas été étu- 

diée en détail. 



TROISIEP!lE PARTIE 

REACTION ENTRE AMIDOSULFONATES, ACIDE Ah/iIDOSULFONIQUE, 

ET NITRATES EN MILIEU FONDU 





INTRODUCTION 

Nous avons vu précédemment que l'acide nitrique réagissait 

avec l'acide amidosulfonique pour donner de l'acide sulfurique et de 

la nitramide, celle-ci se décomposant rapidement dans le milieu réac- 
+ 

tionnel. Il est probable que c'est l'ion MO2 qui est responsable de 

cette formation. 
+ Or cet ion hJO2 existe également dans les nitrates fondus. 

Il était dès lors intéressant d'étudier l'action de l'acide amido- 

sulfonique ou d'un amidosulfonate sur un nitrate, surtout qu'aucun 

travail de même type ne semble être connu. 

Le premier chapitre de cette troisibme partie consiste en 

une étude thermogravimétrique de différents couples amidosulfonates 

nitrates avec analyse des phases solides en fin d'essai. 

Dans le deuxieme chapitre, nous étudions les phases vola- 

tiles et l'influence de la pression sur le dérouleaent des réactions. 

Enfin dans le troisigme chapitre nous nous efforçons d'é- 

tablir le bilan total de la réaction HSO NH + NaNO effectuée sous 
3 2 3 

pression réduite. 





Chapitre 1 

THERfllOLYSE A PRESSION I~TIvDSPHERIQUE POUR DIVERS COUPLES 

AA~'IDOSULF0NATE-NITRATE 

Tous nos essais ont été faits en mélangeant nitrates et 

amidosulfonates broyés en quantité stoechiom4trique pour la réaction: 

Pour faciliter la lecture des enregistrements, nous avons 
-3 -3 

toujours opéré de fa~on à avoir 2 x 10 hloles NO; et 2 x 10 Moles 

SO NH- . Tous les essais sont effectués à la thermobalance A.D.A.M.E.L 3 2 
à enregistrement graphique, s w s  courant d'azote sec de 200 cc/min. 

Le programme de chauffe est de 150° par heure. 

Nous avons envisagé les couples : 

HS03NH2 + NH4, K, ~e/2, Na, L~(No~) ( f i g . 9  - courbes 1,2,3,4,4<) 
NHqN03 + ~a/2, NHq, Na, K ( S O ~ N H ~ )  ( fig.9 - courbes 5,6,7,8) 

NaN03 + Na S03NH2 ( fig.9 - courbe 9) 
KN03 + K S03NH2 ( f i g . 9  - courbe 10) 

Li NO3 + Li S03NH2 ( f ig .10  - courbe 1) 

(fig, 10 - courbe 2 )  



Tous les mélanges initiaux sont stables à froid. Les courbes 

thermogravimétriques présentent donc toutes un palier horizontal plus ou moins 

long. 

Pour tous ces coliples l'allure de la aremière réaction est la mhe, 

Elle s'amorce et prend trbs vite (en quelques degrés) l'allure d'une défla- 

gration au point que le s':-let ne suit pas  la perte de poids même en vitesse 

rapide. Cette perte de poids, sauf dans les cas rares de projections impor- 
-3 

tantes, est toujours voisine de 124 mg soit : 2 x 10 fd.N02NH2 (ou N20 + ~~0). 
A ce moment on observe un dégagement de fumées blanches com-e lorsque la ni- 

tramide se décompose. Immédiatement apr6s déflaqration, le creuset est sorti 

du four, ceci pour éviter une décomposition ultérieure des produits de rQac- 

tion. 

Pour la courbe 10 (2) relative au couple Ba, la perte de poids est 
nettement inférieure à la oerte théorinue. Or, d'sprès Capestan (18), la dé- 
composition de 1:amidosubfonate de baryum en sulfate conaence à 265*, on 
observe effectivement une perte de poids à cette température, puis la pente 
s'infléchit brusquement vers 322O tandis que se forment des fumées blanches. 
Dans ce cas, la fraction qui réaqit suivant la réadtion (1) est plus fai- 
ble, puisqu'une partie d'amidosulfonate s'est déjà transformée en sulfate. 

Pour la coiirbe fig.10 (l), relative eu couple Li, on peut invoquer 
une légère hydratation des prqduits de départ, tous deux hygroscopiques, ce 
qui amène, d'après Ca?estan (18), une décomporition en sulfate das 100'. 

Dans ces deux cas, la réaction (1) a lie.i, mais son bilan est 
affecté qar une transformation partielle ?réalable de l'amidosulfonate en 
sulfate. 

Pour to~is les essais on dose des quantités importantes de sulfate 

dans le résidu solide, alors que le nitrate et llnmidosulfonate ne se retrou- 

vent qu'en faible proportion , surtout si le m(2lange était homogène. Le ta- 
bleau (VI) donne quelques résultats de dosage pour ,le couple NaNQ3, 



Fig 9 









Couple NaNO NaS03NH2 3 

Tableau VI 

Les résultats analytiques ne présentent pas de complication, 

d'autant plus que le bilan pondéral sulfate + amidosulfonate + nitra- 
te n'ayant pas réagi est très correct. 

La formation de sulfate ne peut s'interpréter que p?r un dé- 

part d'une molécule d'eau et d'une molécule de protoxyde d'azote, avec 

formation transitoire probable de nitramide suivant (1). 

Couple Na NO3 - HS03NH2 

Ce qui présente par contre plus difficulté, donc d'intérêt, 

c'est l'interprétation des résultats lorsque le partenaire amidosul- 

fonique est l'acide. Dans ce cas les quantités de nitrahe et d'acide 

amidosulfonique dans le résidu sont toujours très faibles mais par 
+ 

contre la teneur en ion NH4 n'est plus négligeable, ce qui oblige 

à envisager des réactions parasites donnant lieu à une perte de poids 

sensiblement équivalente. 



Nous avons plus particulièrement porté notre attention Sur le 

couple NaN03 + HSO NH qui d'après le schéma précédent devrait donner : 
3 2 

Voici (tableau VII) d r s  exercples de dosages de la phase solide 

résiduelle. 

Il est remarquable de constater qu'aux erreurs d'expériences près, 
i- 2- 

le somme NH4 + H+ en moles est ég21e è S04 . 
La présence d'ion ammonium s'explique simplement par la réaction 

d'hydrolyse : 

l'eau provenant de (2). Cette réaction se  fait déjà en solution acide (18). 

Vérification do L a  ~4action (3). 

Un échûntillon d'acide aLnidosulîonjque est soumis à une chauffe 

linéaire sous un col~rant d!azote saturé de vapeur d'eau à 20°b Dans ces con- 

ditions l'augmentation de poids devient tres sensible dès 150°. 







Elle est limitée par le début de décomposition du sulfate acide 

d'ammonium (fig.ll). En opérant isothermiquement on tend asymptoti- 

quement vers la valeur théorique (1 mole H20 pour 1 mole HSO NH ). 
3 2 

Cette valeur est atteinte à 1 % près en 3 heures à 200°, dans les 

conditions de l'essai. Le résidu est NH4HS04. Or dans nos expériences 

l'eau se formant au sein de la masse, sa pression partielle est &le- 

vée et les températures atteintes en cours de déflagration dépassent 

certainement 150° même si le couple correspondant commence à réagir 

en dessous de cette température. Donc on -eut admettre que cette hy- 

drolyse est rapide (probablement même très rapide comme nous le 

verrons plus loin). 

Cette seule réaction (3) n'explique pas le déficit en ions 
+ + H d'une oart. D'autre part dans le résidu S O ~  en moles = NH + H', 

4 
le sel d'amonium formé n'est pas NH HS04, maisNc.iiH Sû si l'on veut 4 4 4 
respecter le bilan en sodium. 

Ceci est dû en réalité à une réaction supplémentaire que 

nous avons vérifiée : 

Vérification de la réaction (4). 

Un mélange stoechiométrique de nitrate de sodium et de sulfate 

acide dfammonium commence à réagir dès 100° à pression ordinaire en li- 

bérant des vapeurs acides à odeur nitrique. 

n La notation NaNH SO ne signifie pas forcément qu'il s'agit 
4 4 d'un sulfate double mais peut aussi s'interpréter comme 1/2~a Sû + 

~/~(NH~)~SO~. Nous n'avons pas cherché à préciser ce point. 2 4 



Pour vérifier la réaction (4 ) ,  il était indispensable de recueillir 

la phase volatile. 

Décogosi tion sous_pression réd-u-& : -- ----- 
Nous avons donc effectué une décomposition sous pression réduite 

dans l'appareil de la fig. 13 en trappant ?a phuse volatile à - 196O. 
Dans ce cas, la réaction débute à une température légèrement su- 

périeure vers 150°, température quz nous n'avons pas dépassée. 

La phase volatile est uniquement constituée d'acide nitrique. Ce 

résultat est assez surprenant. Il est cependant formel puisque le dosage 
i de H coïncide exactement avec celui de ND; fait par le nitron et que le 

bilan pondéral est exact à moins de 2 % près. Voici les résultats d'une 
-3 -3 

expérience faite avec 6 x 10 Moles de NaIig3 et 6 x 10 Moles de NH4HS04 
-1 

sous 10 mni,Hg. 

Le mélange est chauffé à 150° pzndant 1 heure sous 0,l mm.Hg. 

..... - ............................. 
éorique : 0,380 g; 

Résidu 0,920 ç . . .  
Phase volatile : 0,280 g . . . .  . . .  

On voit inmédiefment que l'2cidiJ~6 du résidu, plus l'acidité de la 
-3 

phase volatile est aux cr:oaTç Y~ex~6rjecces p-ès 6 x 10 . Le chiffre du ni- 
trate dans le résidu est L ~ T  peu fort. Lc cosayc par la&thode Dewarda peut 

expliquer l'excès, En rajustent la valeur à ?,6 on obtient : 



NaN03 1,6 x ~o-~M. soit 0,136 g 

Résidu NH4HS04 1,57 x ~ o - ~ M .  0,180 g 

NaNH4S04 4,40 ~o-~M. 0,604 g ------- 
0,920 g 

contre 0,920 g valeur expérimentale. 

4,4.10-"~oles de NH HSO se sont donc transformées en donnant 4 4 
4,4 moles de NaNH SO et 4,36 moles de HN03, conformément à la réaction (4). 

4 4 
La perte de poids observée est de 0,280 g, contre une perte théorique 

de 0,380 g. Il semble que la réaction (4) nf ait pas é té  complète, mais 

il est probable aussi que la réaction 

que l'on peut envisages aussi comme : 

intervienne. Le nitrate d'ammonium étant stable à lWO, cela revient à 

intervertir Na et NH4 dans le résidu. Le dosage seul ne permet pas de 

conclure à la réaction (5), pourtant en se basant sur la thermolyse à 

pression ordinaire, il est permis de l'invoquer. 

Nous avons soumis un mélange de 2.110-~~01es NaNO et ~ . I O - ~  
3 

Moles NH4HS0 a une chauffe lin6aire entre 20° et 260°. On observe la 4 
formation d'abondantes fumées blanches. 

/ NaN03 2.10-~~. perte de poids observée : 144 mg 

j NH4HS04 2.l0-~M. perte de poids théorique suivant (4) : 126 mg 

Dosage résidu NaHS04 : 1.04. ~ O - ~ M .  ,. 



La perte de poids observée est supérieure à la perte de poids théorique. 

En faisant intervenir la réactio~ (5) dans laquelle le nitrate d1arnmo- 

nium s'est décomposé en raison de la température atteinte, (30°), on 

calcul pour le résidu la composition suivante : 

ce qui est conforme au résultat de l'analyse. La formation de fumées blan- 

ches (caractéristiques du mélange N20 et H O) confirme en un certain sens 2 
ce résultat. 

Il n'y a Oonc pas de doute que le sulfate acide d'ammonium et 

le nitrate de sodium réagissent suivant le schéma(4): il est probable que 

la rdaction (5) (ou 5') intervient, particulièrement dans la thermolyse à 

pression ordinaire. 

La réaction (4) produit de l'acide nitrique, nous devons donc 

ajouter : 

que nous savons se produire dès - 40°. 
Puisque le poids moléculaire de HN03 ne diffère que d'une unité 

de celle de N O + H O et que NaHS04 formé en (2) est susceptible de su- 
2 2 

bir une perte d'eau partielle, la perte de poids totale aura tendance 

à se rapporcher inférieurement de la perte théorique, ce qui est le cas 

(fig.9, courbes 1.. .4'). L'analogie des courbes 1, 2, 4, 4' nous fait pen- 

ser que le mécanisme est le même chaque fois que le partenaire amidosulfo- 

nique est l'acide. 

Les amidosulfonates s'hydrolysent plus difficilement que l'acide. 

Ainsi un creuset avec NaSO NH suspendu dans un four à 175O surmontant de 
3 2 

l'eau à ébullition pendant 3 heures accuse une faible augmentation de 



poids ne correspondant qu'à ;5 76 d'hydrolyse. D'autre part le produit 

d'hydrolyse ne contient pas dthydrog&ne acide. Une réaction telle que 
+ 

(4) se trouve donc exclue. L'absence d'ions NH dans le résidu indique 
4 

aussi 1 'absence de réaction du type ( 5 ) .  

Le cas est nettoment plus simple,  ce qui permettra d'envi- 

sager la réaction (1) comwe méthode de do~age dans le cas des amidosul- 

fonates. 
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Chapi t re  I I  

THERMOLYSE AVEC RECUPERATION DE LA PHASE VOLATILE 

- INFLUENCE DE LA PRESSION - 

f . - APPAREIL* 

Quelques e s s a i s  o n t  é t é  f a i t s  avec une thesrnobalance type  

Mac Bean avec r e s s o r t  d ' a c i e r  inoxydable e t  su iveur  de spot .  Ce t  appa- 

r e i l ,  analogue à c e l u i  d é c r i t  par  Ba r re t  (20) a é t é  mis au p o i n t  e t  

r é a l i s é  en 1959 par  Devrainne e t  Heubel. I l  e s t  d é c r i t  dans l e  mkmoire 

de Bodart (21) e t  a  é t é  u t i l i s e  depuis par & 'au t r e s  chercheurs.  

I I  . - DONNEES CINETIQUES, 

La r a p i d i t é  de réponse du euiveur de spot  nous a permis de 

nous f a i r e  une idée  s u r  l a  v i t e s s e  r é e l l e  de l a  r é a c t i o n  e t  de  nous 

rendre  compte que ce l l e - c i  d t a i t  beaucoup p l u s  r ap ide  à pres s ion  - o r -  

d i n a i r e  que sous p re s s ion  r édu i t e .  

Boic i  quelques c h i f f r e s  obtenus avec des mélanges équimo- 

l a i r e s  NaN03 + HS03NH2 e t  K N 0 3  + HS03NH2. 

1 1 

1 Press ion  ; Per t e  Temps / Press ion  P e r t e  Temps : 
- . - ----" - "  t -  - - - -  - . .  i -. - -L.- f 

i 1 atm. ! 120 mg 1 i 1 atm. 120 mg 1" i 

t ! 
' 1 0 - l r n m . ~ ~  

1 

65 mg 1 f j 1 0 - * m m . ~ ~  1 6 m g  1'  i - . . .--- " - m .  11 * " * """-""." _ *- . -. . - - -  1 . -  - - .. ...-.... " - -  - .  
(voi r  f ig .12), 



On voit que sous pression ordinaire il s'aqit d'une véritable 

déflagration alors que la vitesse a une valeur finie sous pression rédui- 

te. En même temps la température de réaction est un Feu plus élevée quand 

on opère sous faible pression. 

III , - PARTIE ANALYTIQUE. 

A )  Mode opératoire : 

Dans ces essais nous nous sommes intéressés au résidu comme pré- 

cédemment, mais aussi à la phase volatile qui est condensée à la sortie du 

four dans deux pièges tarés refroidis à - 196O. Dans les expériences sous 

pression atmosphérique le gaz vecteur est l'azote pur et sec. Lorsque la 

réaction est terminée, on fait le vide dans l'installation et on chauffe 

les parties froides pour évacuer le plus possible l'eau vers les conden- 

seurs. Cette opération, théoriquement aisée, est en réalité difficile et 

longue si on la veut quantitative même dans le cas d'un appareillage de di- 

mensions réduites. 

Le premier piège taré est ensuite ramené à température et pression 

ordinaire, (ce qui évidement nous interdit le dosage de N20), et pesé. 

On dose alors l'acide nitrique, puis l'eau par différence entre le 

poids recueilli et celui de HN03. N20 est déterminé par différence entre la 

perte de poids du creuset et la masse de pr~duits volatils recueillis.Cette 

façon de procéder entraîne une marge d'erreur assez importante et nous con- 

sidérons les résultats concernant la phase velatile comme semi-quantitatifs 

seulement, pour deux raisons bien précises : 

1 - La prise d'essai, dont l'importance est conditionnée par le 
réglage de la thermobalance, est faible 2 x 10-~~01es. De ce fait le maximum 

-3 
d'eau que l'on soit susceptible de recueillir est 3 x 10 Moles en se basant 

sur le nombre d'atomes d'hydrogène de HSOg NH2. En raison de la faible masse 

moléculaire de l'eau, une erreur de pesée de quelques mg entrafne une erreur 



Fig . 12 





importante sur le résultat d'ensemble d'autant que l'on dose deux 

réactifs par différence. 

2 - Le montage de la thermobalance est assez important et, 
au moins dans les expériences sous vide une légère fuite peut en- 

traîner de sérieuses erreurs en raison de la durée de l'expérience et 

de la faible masse d'eau recueillie. 

Les résultats de dosages sont donnés dans le tableau VIII. 

B) Interprétation résultats. 

Lorsqulon opère sous pression réduite : 

1 - Les quantités d'acide nitrique recueillies sont plus élevées. 

2 - Les quantités d'eau et de N 0, par contre, sont plus fai- 2 
bles . 

+ 
3 - La teneur en NH des résidus est un peu plus élevée. 4 

4 - L'existence de quantités non négligeables d'ion amido- 

sulfonate dans le résidu et surtout dans l'équivalent de nitrate ne 

permet plus d'imaginer une réaction incomplète due à des hétérogénA- 

ités locales. Nous ne pouvons l'expliquer cp'en invoquant la réac- 

tion : 

HS03Nl-$ + NaN03 ------;. NaS03NH2 + H&03 (7) 

Cette réaction est à priori surprenante en ce sens qu'elle 

se fait en sens inverse à basse température en solution, mais ici 

on se trouve dans une zone de température où l'acide nitrique est 

sous forme vapeur. 

Il faut iAinvoquer aussi pour justifier la quantité importante de 

HNO dans l'essai IV par exemple. 3 





La réaction (7) entraîne : 

!-- + H2° 

que nous savons exister dès - 50°, 

5 - L a  différence entre les r4~uTtats obtenus à pression 

atmosphérique ex sous pressior. réduite est l a  plus sensible pour les 
-2 expériences II et IV où l'on passe de 760 mm à 10 mm. 

En considérant I'ensesblr des réactions invoquées et que 

nous reprodui-ons pou? la co&-~odlf-: de lccture, 

N P N G ~  + i-!SO,N;! ----.-- 
3 2 NaHSOq + N20 + H20 (2)  

HS03NH2 + i i20 - - --s> 150 NH 
4 4 (3) 

i 3 HS04NHq + NaK03 ------" & ElebJ.Jii4S04 + HN03 
Disparition (4)  
de hIq 1 3RaNF-i SO + KNC3 ----- 

1 rr 4 > NaHS04 + NH4F03 ( 5 ' )  .e---- 1 
i - N20 + 2 H20 

I 1 i 
I:SO3N:5 + inJo ---- 

3 
HîSOq + N,O + H20 (6)~~estruci 

Formation L - > .  ..? tion 
HN03 y 3 3 ~ s g 3 ~ f ] 2  - . . '  a, --.-- : bJsSO IjH + HN03 3 2 ( 7 )  HNO3 1 { 

on peut en tiker. les cc;ncli!çlons ci-Znssous, 

1 - @~O_~i~n~c~e- ~sSc-u~- i?y-s~j.-~n- nr_"_"ci~i-L_eee: HF!O est évacué r a- 
3 

pidementvon doit donc dszavoriser les rs?ctions de destruction de cet 

acide soit (5'; (6) ~t ( e ) >  -C  ( : ~ i  lnnlique une diminution de H O et 
+ 2 N O et une augnentation C r  NL! et i?:O3 2 4 



Les r é a c t i o n s  (4 )  e t  (7) r e s s o r t e n t  donc da:antage. 

2 - E-x~érignc-e-so-u~ ~ r ~ s ~ i g n - o r - d L n ~ i ~ e - :  HN03 s ' é v a c u e  moins v i t e  

donc ( 5 ' )  (6) e t  (8) i n t e r v i e n n e n t  davan tage ,ce  q u i  impl ique une augmenta- 
+ 

t i o n  de  N20,  de H20 e t  une d iminu t ion  d e  HN03 e t  MH4. En même temps l e s  

r é a c t i o n s  (4) e t  (7) a p p a r a i s s e n t  moins, s u r t o u t  (7)  pu i sque  (8) e s t  t r è s  

r a p i d e .  . 
Ces d é d u c t i o n s  s o n t  conformes aux r é s u l t a t s  d ' e x p é r i e n c e  dans  

l e s  deux cas  ( p r e s s i o n  o r d i n a i r e  e t  p r e s s i o n  r é d u i t e ) .  

3 - Il semble que l a  r é a c t i o n  (2)  q u i  e s t  à l ' o r i g i n e  du p rocessus  

t o t a l  d o i t  i n t e r v e n i r  a s s e z  peu s u r  l a  c i n é t i q u e  g l o b a l e .  

4 - S i  on f a i t  l e  r a p p o r t  de  l a  t e n e u r  en NH' des  r é s i d u s  e t  de  4 
l a  t e n e u r  en HNO d e  l a  phase v o l a t i l e  ( q u i  s o n t  l e s  données a n a l y t i q u e s  

3 
l e s  p l u s  sGres)  pour  l e s  e x p é r i e n c e s  (4 )  e t  ( 2 )  p u i s  (3) e t  ( 1 )  r e s p e c t i -  

vement, on o b t i e n t  : 

HNO O, 81 
3 (3 )  --- - - 5,4 

HN03 ( 1 )  0,15 

D ' a p r è s  c e s  c h i f f r e s  l a  v a r i a t i o n  de p r e s s i o n  semble a v o i r  moins 

d ' i n f l u e n c e  s u r  l a  r é a c t i o n  (5') que s u r  l a  r é a c t i o n  ( 6 )  e t  (8), c ' e s t  à 

d i r e  l e s  r é a c t i o n s  (6) e t  (8) d o i v e n t  ê t r e  beaucoup p l u s  r a p i d e s  que  l a  

r é a c t i o n  (9'). 

5 - L ' é l i m i n a t i o n  d ' a c i d e  n i t r i q u e  a  pour conséquence l a  diminu- 

t i o n  de  l a  v i t e s s e  g l o b a l e , d r a u t a n t  p l u s  f a i b l e  que  l a  q u a n t i t é  d ' a c i d e  

r e c u e i l l i e  e s t  p l u s  é l e v é e  ( c f .  f i g . 1 2  e t  t a b l e a u  VIII) .  



+ + 6 - D'après les réactions invoquées la somme H résidu + H 
volatil devrait couvrir l'acidité de départ. Comme ce n'est pas le cas, 

on est obligé d'admettre la décomposition thermirue d'une partie de 

l'acide nitrique. De même dans la limite de précision des dosages, on 
+ 

doit trouver H = N O, ce qui est effectivement le cas, sauf pour 2 
l'essai IV. 

Nous pensons avoir montré l'essentiel des réactions fort 

complexes qui se font lorsque le partenaire amidosulfonique est l'acide. 

Il n'est pas exclu que d'autres -ient lieu mais elles sont certainement 

d'importance moindre.l?l ne faut nas oublier en effet que si l1expéri- 

mentateur indique une température de réaction, il s'agit du début de la 

réaction et nous ignonons celle réellement atteinte au sein de la 

masse. Elle dépasse certainement d'au moins 100° la température repérée, 

Il est caractéristjque à ce propos de remarquer que pour le couple 

N a S 0 3 N H 2  + N a h l 0  il se produit souvent une flamme dans le tube en 
3 

cours de réaction. 

Nous avons tout lieu de penser que les réactions des coliples 

où n'intervient pas l'acide sont moins complexes puisqu'il ne se 

forme pas de sulfate acide d'ammonium. 

Enfin signalons que le démarrage brutal des réactions semble 

être lié à la formation d ' u n e  phase liquide et les temnératures de dé- 

but de déflagration correspondent donc approximativement à la tempé- 

rature de liquéfaction. 

Ceci nous fait attribuer la réaction (1) à l'existence de l'ion 

NO; . Delarue a montré récemment (22) que dans 17eutectique NaN03, 

KN03,  LiNO on avait l'équilibre : 
3 



2- 
que tout accepteur de l'ion O déplace vers la droite. C'est le cas pour 

l'amidosulfonate. Dans le but d'abaisser la température de réaction nous 

avons d'ailleurs opéré avec cet eutectique, sans pouvoir toutefois ob- 

tenir une température de réaction 100° qui est aussi celle du couple 
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Chapitre III 

ESSAIS SOUS VIDE AVEC ANALYSE DE GAZ 

Nous avons essayé différents montages pour tenter de faire 

un bilan total de la réaction en analysant correctement la phase va- 

peur. Dans le ce6 du couple NaN03 + HS03NH2 12 tâche est compliquée 

par la formation d'acide nitrique et, éventuellement de ses produits 

de décomposition, Les meilleurs résultats ont été obtenus par le 

montage suivant ( f ig . l3).  

A )  Technique expérimentale. 

Un tube T fermé à une extrêmitd par un robinet R est ter- 
1 

miné à l'autre extrêmité par deux rodages Rr. Dans ce dernier s'en- 

gage un absorbeur Ab qui peut être isolé par deux robinets à vide 

R et R3. Un deuxième piège isolé lui aussi s'adapte après le robi- 
2 
net R3. Il n'est pas figuré sur le schéma. 

Un manomètre à mercure Pd indique la pression dans l'appa- 

reil. Deux tubulures latérales portent l'une le réacteur A qui peut 

être placé dans un four coulissant en verre, l'autre une burette 

graduée B terminée par deux robinets à vide. 

L'installation complète est vidée avec une pompe à palettes 

et une pompe à mercure. On isole la burette et on met le four sous 

tension. A l'aide d'un altcrnostat on fait monter rapidement la tem- 

pérature jusqu'en dessous du début de réaction, puis ensuite très 

lentement. Les deux absorbeurs de type Ab sont immergés dans l'air 

1 iquide . 



Après fusion du mélange, on observe dans le liquide la formation 

de bulles qui va en s'accélérant pour finir parfois en une &action très 

vive avec production de flamme. De telles expériences sont rejetées en rai- 

son de la température élevée atteinte, 

Dans le cas où la réaction s'est développée sans s'emballer on 

laisse refroidir le réacteur et au bout d'un certain t e m ~ s  on remplace 

l'air liquide par de la glace de façon à rendre négligeable la tension de 

vapeur de l'ensemble eau plus acide nitrique trappé en Ab. 

Le gaz ( ~ ~ 0 )  se dégage et la pression augmente. On note la pres- 

sion, puis on fait communiquer la burette B avec l'ensemble de ltinstalla- 

tion en faisant une nouvelle lecture de pression. De ces deux mesures on 

déduit le volume de l'appareillage et le nombre de molécules gazeuses, Une 

erreur est introduite par le fait que Ab est à une température inférieure à 

la température ambiante mais elle est faible, l'absorbeur é t m t  petit et 

l'inconvénient est moindre que si l'on a à tenir compte de la tension de va- 

peur de la solution nitrique, d'autant plus que le volume total n'est aconnu 

qu'à quelques % près. 

La burette remplie, on y fait pénétrer de l'alcc-1 absolu dans le- 

quel N O est très soluble. On vérifie que l'absorntion est près d'être quan- 2 
titative. Le reste est évalué en NO. 

L'absorbeur Ab est pesé en même t e m ~ s  que le deuxième. En prati- 

que tout est retenu dans le premier, le deuxième ne servant que de garde. 

La pesée donne la somme H O + HN03, puis on dose l'acidité au potentiomètre 2 
et l'ion NO; par le nitron, l'eau est obtenue par différence. 

Voici un exemple de dosage complet. 







B) Résultats . 

Broyé 

Résidu a p r è s  réaction 

P e r t e  observée 0,6966 g 

Perte théorique : 124 x 6 x 2,17 - - 0,740 g. 
2,18 

Analyse du résidu. -- ------ 

An a lyse de 1 a ~ h ~ s g  g c ~ ~ o _ e ~ ,  A -- ---- 
P  c o r r i g e ~  : 0,468 a t .  à 23% V k 0,322 litre 



51 -3 - sont absorbés par l'alcool absolu, soit 5,91 x 10 Moles. Le reste est 56 
attribué à NO soit : 0,59 x 10-~Moles. 

d'où la répartition : 

O2 
O, 44 0,014 non piègé ----- 

au lieu de : 0,6966- 0,3562 = 0,3404 

Analyse de la  hase volatile condefisde dans le_pLège-Ab. -- ---- --------- ----- 
I 

1 9: - -  
~ O - ~ M O  les 

! Masse totale 0,3562 

i 
i NO; 3,86 

0,244 3,88 : Dosage HNO 

w O (par O, 112 6,23 
2dif fbrence); 

On remarque qu'il y a une diffdrence assez sensible dans l7éva- 

luation pondérale des gaz. Cela peut être dû au fait qu'il existe un point 

froid en Ab au moment des lectures de -ression. 

On peut remarquer en tout cas que le nombre de moles de H O et 2 
N O formé,correspond approximativement à l'acide fixe du résidu, en accord 
2 
avec la réaction (2), et que le nombre de moles de HNO formé correspond à 

3 
peu près à N H ~  du résidu, en accord avec la réaction (4). 

Il  semble que nous avons confirmé dans l'ensemble les réactions 

invoquées. 







Parmi les autres méthodes envisagées, nous avons essayé de 

pièger l'eau avec l'anhydride phosphorique mais, outre que l'évacua- 

tion de l'eau est très longue, on se trouve géné par la formation de 

HhIO vapeur. 3 

Enfin nous voudrions siqnaler un fait, théoriquement très 

intéressant, observé au cours de l'un des essais et qui justifie 

l'hypothèse de formation de nitramide. 

Nous avons vu apparaître au cours de la réaction, à l'endroit 

cù la réacteur se raccorde sur T jusqu'ert R la formation d'une quanti- 2 
té très faible de cristaux évaluée à quelques mg. Ces cristaux très 

bien formés, de même aspect que la nitramide (aiguilles hvgroscopiques), 

se décomposent sans résidu, sont solubles dans l'éther et le dosage 

d'une solution aqueuse révèle un acic'e faible dont le pK est 6,6. Tous 

ces caractères sont ceux de la nitramide, ce qui nous permet dtaffir- 

mer avec certitude la form-tion intermédiaire de celle-ci. Nous nous 

sommes, par conséquent, crus autorisés à écrire sa formule dans les 

réactions à la place 'e ses produits de décomposition. 

Forts de cette observation faite avec un couple déflagrant 

vers 150°, nous avons essayé de faire un montage permettant d'en ré- 

cupérer des quantités plus importantes, en utilisant le mélange 

NH4N03 -k HSO NH quI réagit à une température un peu) 100° sous 
3 2 

vide ( f ig .l4) . 
Le piege A comprend deux tubulures concentriques fixées sur 

le rodage coiffant le réacteur, on y fait passer un courant d'eau. 

L'essai n'a pas donné de rPsultat. Aucune condensation ne s'est pro- 

duite sur le tube froid sans que nous puissions nous en expliquer la 

rai son. 



Nous avons aussi, toujours dans le but d'obtenir de la nitramide 

cristallisée, fait réagir le nitrate d'hydrazine sur des amidosulfonates.Le 

choix du nitrate dthydrazine N O ~ ( N ~ H ~ )  était commandé par son bas point 

de fusion 6 9 O .  Si nous avons toujours observé une réaction rapide avec 

perte de poids importante nous n'avons cependant pas obtenu de cristaux 

de nitramide. 

Application au dosaqe des nitrates ou des amidosulfonates ; 

Ainsi que nous l'avons montré, quel que soit le couple envisagé 

et à moins de projections, la perte de poids correspond toujours - pondé- 
ralement parlant - au départ d'une mole de nitramide par mole de nitrate 
ou par mole dtamidosulfonate ; ceci suggère une méthode d'analyse rapide 

de l'un ou de l'autre des réactifs, exception faite de l'acide amidosul- 

fonique et la fig.15 montre une série d'essais dans laquelle nous avons 

varié le nombre de moles NaNO ajoutés à 2 x 103~oles de NaSO3NH2 Le 3 
repère de droite indique les pertes théoriques ; l'erreur est de 2 %. 

Enfin rappelons que certains amidosulfonates servant d'igni- 

fuges les réactions étudiées ci-dessi.? permettent peut être d'expliquer 

un certain nombre d'explosions accidentelles en particulier avec le ni- 

trate d'ammonium. Le couple NH4N03 , HS03NH2 déflagre en effet dès 100'. 
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RESUME ET CONCLUSIONS 





Le but de ce travail est l'étude des réactions minérales de for- 

mation de la nitramide, si l'on excepte l'un des réactifs auxquels nous 

avons fait appel. 

Il est constitue de trois parties nettement distinctes. 

La première partie envisage toute une série de réactions pouvant 

donner thioriyuement de la nitramide. L'idée directrice repose sur le 

schéma : 

A NH2 + B- NO: --. -- - 1 N02NH2 + AB (1) 

Nous avons envishgé successivement les couples de réactifs 

suivants : 

? L 

N2°5 + NH3 ; N205 + CO. ; N205 + CH3CONH2 ; 
' ONH. 

4 
, NH2 

HNo3 + CO, 
ONH, 

avec l'acide pur en solution chloroformique et 
4 l'acide fumant ; 

Parmi ces rdactions une seule a produit d'une façon certaine 

de la nitramide : celle de l'acide nitrique sur le carbarnate en solution 

chloroformique. Dans toutes les autres on peut soupçonner la formation 

transitoire de ce produit, sans toutefois parvenir à le caractériser. 

Ces échecs semblent dus aux conditions draconiennes inposées 

par l'instabilité de la nitramide, vis à vis des acides concentrés, des 

bases et de l'élévation de température. 

Dans une deuxième partie nous nous somi.ies arrêtés plus lon- 

guement aux réactions de l'acide nitrique sur l'acide aaidosulfonique 

ou l%miciosulfonate de sodium à basse température, dans des conditions 

variées. 



S'il est incontestable que la réaction entre l'acide amidosulfo- 

nique et l'acide nitrique fumant forme de la nitramide, le rendement de la 

réaction demeure néanmoins très faible, la plupart du temps inférieur à 

5 %. On a : 

Une faible variation du titre de l'acide nitrique dans le do- 

maine de concentration compris entre 95 et 100 76 influence fortement la 

vitesse de (2), ce qui suggère un mécanisme de réaction faisant interve- 
+ nir l'ion i\iO dont la concentration diminue rapidement par dilution.Cette 2 

influence nous est apDarue tardivement et c'est pour cette raison que les 

essais systématiques manquent dans ce domaine. 

+ La réaction (3) est accélérée par H mais surtout par H2S04. 

L'influence de H SO est particulièrement nette et ressort des courbes 
1 - 2 4 
'NO NH 
1.. 2 22 
- - en fonction de S O ~ -  : . 
.SOT 1 .- - 

- - Le rendement en nitramide de la réaction (2) est donc nettement 

amélioré si on diminue la teneur en acide sulfurique en opérant en présence 

d'un excès de nitrate de sodium. Dans ce cas il peut dépasser 20 % par 
rapport à l'acide amidosulfonique mis en jeu et nous avons isolé des quan- 

tités non négligeables par ce procédé. La simplicité et la rapidité des 

opérations permet de baser sur ces données une méthode de préparation 

même si le rendement est un peu plus faible que dans la méthode classique 

( de l'ordre de 30 % ) qui par contre, est longue et délicate (plusieurs 

jouss de manipulation). Nous pensons que ce rendement peut encore être 

amélioré. 

On pouvait s'attendre à des résultats bien meilleurs encore avec 

la réaction : 



réalisée avec des proportions stoechiométriaues ce qui nécessite l'emploi 

d'un solvant le chloroforme : En effet, NO NH et NaHS04 y étant insolu- 2 2 
bles, on diminuait considérablement l'influence de deux facteurs de dé- 

4- 
composition H et ~04- . 

De fait,le rende~ent par ra~port au sulfate formé dans celui 

de la reaction (4) est élevé (50 - 70 %) et supérieur à celui de la 

préparation classique . 
Malheureusement la réaction reste su~erficielle, et surtout elle 

est concurrencée par : 

NaS03NH2 + HNO - 
3 

NaN03 + HS03NH2 (5) 

qui transforme 60 à 70 % de l'amidosulfonate en acide. Le rendement glo- 

bal de 1 'opération reste donc faible. ( 1 - 7 % ) . 
Si l'on augmente la proportion d'acide nitrique, ce rendement 

global s'améliore, dépassant 15 %, mais l'acide nitriaue en excès se 
fixe sur le solide et réagit violemment avec lui 7u réchauffage . Le 
même phénomène a lieu si l'on fait réagir l'acide amidosulfonique en 

milieu chloroformique, maiç, de plus, l'acide sulfurique produit dé- 

truit totalement la nitrômide. 

Dans uneitroisième partie nous avons envisagé les réactions 

entre aiidosulfonates et nitrates en nilieu fondu. Les couples étudiés 

sont les suivants : 

HS03NH2 + NH4, K, ~a/2, Na, L~(No~) 

NH4N03 + ~a/2, NH4, Na, K (SO~NH~) 

KN03 + K S03NH2 

NaN03 + NaS03NH2 

Li NO3 + Li S03NH2 

~a/2 NO3 + ~a/2 S03NH2 



Tous ces couples sont stables juqqu'à une certaine température, 
% 

variable d'un couple à l'autre, puis une réaction s'amorce se transfor- 

mant rapidement en déflagration. La perte de poids, sauf dans des cas 

rares de projections importantes, correspond à quelques % près (au maxi- 

mum) à une moldcule de nitramide par groupement NO et S03NH2. Le résidu 3 
est constitué presqu'uniquement de sulfate. L'analyse de la phase volati- 

le montre qu'elle contient presque exclusivement H O et N20. Il se produit 
2 

donc la réaction : 

L'obtention d'une faible quantité de nitramide, dans l'un des 

cas, justifie l'hypothèse de sa formation intermédiaire. 

Ce schéma réactionnel se trouve compliqué lorsque le partenaire 

amidosulfonique est l'acide. Dans ce cas le résidu contient une proportion 

non négligeable d'ion ammonium, et la phase volatile contient de l'acide 

nitrique. L'explication en est simple ; on a : 

L'en11 fnrmde hvdrolyse partiellement l'acide arnidosulfonique : 

puis . 

avec : 

Les réactions (7) et (8) ont été prouvées formellement, (9) a pu 

Btre établie d'après l'analyse des résidus. Pas ailleurs : 
3 



qu i  s e  f a i t  dès  - 5û0 d o i t  ê t r e  invoquée a u s s i .  Sous p re s s ion  r é d u i t e  

âu moins, on a  également : 

avec : 

Lorsqu'on opère sous pression r é d u i t e ,  l ' a c i d e  n i t r i q u e  e s t  

évacuée rapidement e t  l a  v i t e s s e  g loba le  diminue, ce  qui met en lu- 

mière l ' importance de r é a c t i o n s  t e l l e s  que (10)  e t  (12) dans l e  pro- 

cessus  g loba l .  

B !i S 
Comme l ' a c i d e  n i t r i q u e  a  un poids moléculaire  t r è s  v o i s i n  de n LILLE 

w 
l a  ni t ramide,  l a  p e r t e  de p o i d s  t o t a l e  r e s t e  assez  vo i s ine  de l a  p e r t e  

théor ique  si*Si*ant (6). Ceci e s t  p lus  v r a i  encore lorsque l e  pa r t ena i -  

re  arnidosulfonique n ' e s t  pas  l ' a c i d e .  Dans ce ca s  l a  r é a c t i o n  (6) e s t  

prépondérante s inon exc lus ive  e t  l a  thermogravimétrie peut  s e r v i r  de 

méthode de dosage de s é r i e ,  des  n i t r a t e s  ou des  arnidosulfonates, 

Enfin,  l e s  r é a c t i o n s  s igna lées  permettent  peut ê t r e  d ' o u v r i r  

une vo ie  nouvel le  dans l e s  recherches s u r  l e s  explosions acc idente l -  

l e s  de  n i t r a t e  d'ammonium par  l a  p o s s i b i l i t é  de présence f o r t u i t e  ou 

voulue d 1  amidosulfonate ( i qn i fuges ) .  
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