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INTRODUCTION

T S 1 W o T S W0 s s

La meilleure méthode connue de préparation de la nitramide peut

- se résumer dans les 3 rdactions suivantes :

s

NH’QCOOC2H5 + C2H50 N02 st il NO?_NHCOOCQH5 + CQHSOH
nitrouréthane

NO2NHCOOC2H5 + 2 KOH e N?QNKCOOK + C2H5OH + H20
nitrocarbamate de potassium

NOQNKCOOK + 2 HQSO4 e e NOQNH2 + CO2 + 2 KHSO4
nitramide

C'est la méthode de Thiele et Lachmann améliorée par Marlies et
La Mer (1). Elle permet de préparer 2 a4 2,5 g de nitramide avec un rendement
de l'ordre de 30 ¥ par rapport aux produits de départ - qui ne se trouvent
pas forcément dans le commerce -. Cette préparation, essentiellement orga-
nique, est longue et délicate et nécessite deux é\trois jours de travail.
I1 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 effectuds pour aboutir
3 la nitramide par voie minérale. Ainsi Mathieu-Plessy (2) signale avoir
obtenu un azotate de nitramide "dens la préparation de l'acide oxamique et
de l'oxamide par l'intervention de l'azotcte d!amonium fondu”.Thicle et
Lachmann (3) ont fait réagir l'acide oxalique sur le nitrate d'ammonium
sans obtenir de nitramide.

Par contre, ils ont réussi a la mettre en évidence par action
d'un mélange sulfonitrique & - 15° sur 1'acide imidosulfonique d'une part

et 1'acide nitrilosulfonique de l'autre.lls signalent que 1'acide amidosulfo-
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nique ne conduit pas & ce résultat, tout en supposant que cet échec est dd
a la violence de la réaction.

Ltaction de PCl5 sur NH4NO3 est restée également sans succes.

Plus récemment, Schmeisser (4) a essayé, pour démontrer la cons-
titution de NOZCl, de faire réagir ce produit sur NH3. La réaction théori-

quement prévue était :

NOLCl + 2 NH, e NONH, + NH,C1

En réalité Schmeisser a obtenu gquantitativement

NOQCl + 2 NH e NH.C1 + NH4NO

3 2 2

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

tion de NH NO_ admet une étape intermédiaire

4773

NO3NH4 e NH2N02 + HQO
gui est 1'étape lente suivie de
e i

NOQNH2 > N2O + HQO rapide.

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

SRR i )

NH,OH + HMQ, : N,O + 2 H)0 Koehring et Gehlen (6

admettent également une formation intermédiaire de nitramide.

Le probléme que nous nous posons apparalt & priori comme délicat
en raison de l'instabilité de la nitramide et de sa sensibilité a divers
réactifs : acides et surtout bases, ainsi qu'a 1'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
que, l'ensemble de ces réactions que 1l'on prévoit étendu est restreint par

la rigueur des conditions expérimentales nécessaires.
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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 meilleure méthode

pour la détecter et la doser.

La structure de ce travail présente une allure assez particulidre,
Etant donné le trds grand nombre de réactions pouvant former théoriquement
de la nitramide, nous en avons essayé une série assez importante. Ceci
nous a obligé & traiter sans les approfondir certains cas ol le rendement
était vraiment négligeable ou pour lesquels on ne pouvait que supposer
la formation transitoire de ce produit. Par contre nous avons étudié de
fagon plus systématique certaines réactions intéressantes m8me lorsqu'elles

nous ont entrafnés en dehors des limites initialement fixdes.

Nous trouvons donc; dans une premidre partie, toute une série
d'essais avec des réactifs variés. Comme au début, nous nous attendions
a obtenir des quantités importantes de nitramide, nous avons souvent uti-
lisé comme caractérisation la dissolution par 1'éther suivie de précipi-
tation éventuelle par 1'isopentane et abandonné la réaction aprés plu-

sieurs essais négatifs.
Nous y trouvons en particulier les réactions de :

N.O ur 1l'ammonisa

2V S 1'ammoniac
N205 sur le carbamate d!ammonium

N.O. sur l'acétamide

25

HN03 sur le carbamate d'ammonium

N02C1 sur le carbamate d'ammonium

NOQCI sur l'acétamide
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Nous n'avons pas envisagé la réaction N02C1 + NH3 étudiée en

détail par Schmeisser (4).

Dans une deuxi?me partie, nous avons étudié l'action de 1l'acide
nitrique sur l'acide amicdosulfonique et 1l'amidosulfonate de sodium, puis,
dans une troisidme partie, les réactions entre amidosulfonates et nitrates.

Ces deux parties ont été plus spécialement développées.



-5-

ESSAIS  PRELIMINAIRES

CARACTERISATION ET DOSAGE DE LA NITRAMIDE

Le produit obtenu par le procédé classique {1) correspond en
tous points a celui décrit dans la bibliographie : aspect cristallin,
hygroscopicité, solubilité dans 1'éther, insolubilité dans 1'isopentane,
comportement thermique (perte de poids), courbe de dosage potentiométri-~

que.

I1 est évident que la caractérisation par solubilisation dans
1'éther et précipitation par 1'isopentane est valable lorsque les guantités
obtenues sont suffisantes - quelques décigrammes - Dans les autres cas il
faut utiliser d'autres méthodes. On ne pouvait songer 2 une détermination
d'azote total par la méthode Dewarda, la nitramide se décomposant trop
vite en milieu alcalin. Restaient la courbe thermique et le dosage poten-

tiométrique.

1 - Décomposition thermigue.

Normalement la nitramide fond & 72° et se décompose a 75°. En
faisant l'essai a la thermobalance, nous avons observé une décomposition
tréds rapide dé&s 50°. Cet abaissement de la temnérature de décomposition
est trés certainement dll & 1l'effet catalytique de 1'eau, effet que nous

avons pu mettre en évidence dans d'autres cas,.

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

d'abondantes fumées blanches et le déroulement extr8mement rapide de



- -

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

méme 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 la nitramide en solution.

En solution la nitramide se comporte comme un monoacide faible :

NHNO™ | o
NHNOD | x H'|

= 2,55 x 1077 pK, = 6,6 (7)

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

tramide dans le minimum d'eau et en dosant par NaOH N/5 est représentée
fig.l courbe A.

On y reconnaft la courbe caractéristique d'un acide faible. Le
pH de départ 2,1 , un peu faible, peut &tre di a 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 arrétant l'addition de soude, une
montée lente du pH jusque vers 12,5 ~ 13, due évidemment a la décomposition
du sel formé avec régénération de 1l'alcali. Ce comportement est caractéris-
tique et se produit méme lorsqu'on a des traces de nitramide en solution. Le
pseudo-palier de demi-neutralisation et l'accroissement du pH a partir de 9

constituent ainsi une méthode trés sensible pour caractériser la nitramide.

La méthode est valable pour une détermination quantitative a

condition de prendre certaines précautions.



Fig. 1 , Tq’
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En effet si on admet une neutralisation suivant :

NONH, + NaOH -——-- NONH Na + H0

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

Or la décomposition suivant N2O + NaOH commence a pH 8 et ne permet pas
d'aboutir a l'équivalence., Ceci explique la valeur trop faible de pKA
(6,45) que nous déterminons en nous basant sur 1'équivalence expérimentale

qui est en réalité une équivalence fictive.

Ainsi dans les conditions de l'essai nous dosons 80 % seulement
de la nitramide en prenant E'q comme équivalence. Par contre en plagant
la demi~équivalence & pH = pKA = 6,6 et en doublant cette valeur le ré-

sultat concorde & 1 % prés avec la valeur théorique (fig.l : Eq).

Nous avons vérifié que la méthode était valable guoique un peu
moins précise (2 - 3%) en présence d'un acide fort puisque ce cas se pré-

sente souvent dans nos essais . (fig.l ~ courbe B).

Dans les réactions envisagées nous caractériserons la nitramide
formée par la décomposition thermique accompagnée parfois d'un dosage de
N20, la solubilisation ¢-~« 1'#thor suivie d'addition d'isopentane,ou la

méthode potentiométrique.



PREMIERE PARTIE

ETUDE DE QUELQUES REACTIONS ENTRE N205, HNO3, N02C1 ET COMPOSES

A GROUPEMENT NH, OU ION NH'Q'
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Chapitre 1

ACTION DE L'ANHYDRIDE NITRIQUE SUR L'AMMONIAC LIQUIDE

i Y ot S e . e P g

A. - GENERALITES

L'ammoniac liquide donnant lieu 3 la dissociation

2 NH, - =® NHI 4+ NHD

3 4 2

il semblait intéressant de faire réagir l'anhydride nitrique qui, & 1'état
solide du moins, apparait comme un composé ionique, le nitrate de nitryle

ceci résulte de mesures de diffractions de R.X. (8) ainsi que

+
NO3 NO2 :
d'un certain nombre de réactions telles que :

CroCl, + 2 N0 — 2 NOCl  + Cr02(NO3)2
Ti(No3)4 + 4 NOCl

(Schmeissen 9)

4

.

On pouvait donc s'attendre & la réaction 3
2 NHy; o+ MOy — NONH, + NHNo, (1)

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

Deville (10) par action directe de NH3 gaz sur NQOS’ observe une décomposi-
tion trés rapide de l'anhydride avec formation de vapeurs rousses et d'un

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

I1 semble qu'aucune étude systématique nfait suivi ces essais.
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- T
I1 . PREPARATION DE h;O

Le procédé de préparation le plus classique est la déshydratation

de 1'acide nitrique fumant avec 1l'anhydride phosphorique. En utilisant la
méthode telle qu'elle est décrite habituellement (11) on évite difficilement
la formation de NO,. Nous avons choisi de la modifier légérement pour em-

2
pécher tout échauffement méme localisé. Nous procédons donc comme suit

1 - On commence par éliminer NO2 dissous dans l'acide fumant
(d = 1,49), en opérant sous pression réduite (trompe 2 eau) avec une faible
arrivée d'air & 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 entraine les
vapeurs sous pression réduite (20 m:.Hg) & travers un ballon, puis deux co-
lonnes contenant de 1l'anhydride phosphorique. Le produit de réaction est
pitgé dans un récipient isolable A, sur PO, & - 70° (fig.2-I). Ce produit
brut contient des traces de bioxyde d'azote et un peu d'acide nitrigue.

On peut en produire une dizaine de grammes par heure.

3 -~ On laisse réchauffer & température ordinaire et on élimine le
bioxyde d'azote par balayage & 1l'azote sec sous 1 atmosphére. Puls 1'anhy-
dride brut est entrainé par un courant d'azote sec a travers 2 ou 3 autres
colonnes a P205, le produit final étant recueilli a - 70° dans un piege B
muni de 2 robinets 3 vide (fig.2-II).

Lorsque 1l'opération est conduite convenablement on obtient des
cristaux pulvérulents blancs qui se détachent facilement des parois par choc.
On peut les conserver ensuite a - 78°. Le rendement par rapport au premier
condensat est de 1'ordre de 80 %. Naturellement tous les raccords sont rodés

et enduits de graisse Voltalef.
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Dosage de N205

Une fraction d'anhydride nitrique prélevée sous courant d'azote
sec dans la bofte 3 gants, est pesée dans un récipient bouché. On le dé-
bouche a - 78° et on ajoute de l'eau glacée par trés petites fractions

en rebouchant et en agitant entre chaque addition :

Exemple :
Nog (Dewarda) 27,5 x 10~ moles
Prise 0,566 g. H* | 10,55% 1075 N0, 100 %
I Théor. 10,48x 1073 moles

4

1-1 - ETUDE DE LA REACTION

Ltammoniac utilisé provient d'une bombe. On le fait passér
successivement par un compte bulle & huile de vaseline, puis sur deux
colonnes a pastilles de potasse et enfin sur une colonne de rubans de so-
dium., On condense dans un tube gradué a - 70°., On élimine téte et queue.
Compte tenu de la densité de NH3 liquide, on connaft ainsi approximatives

ment la quantité utilisée.

I1 est indispensable dans ce type d'essais dtavoir un effet ther-
mique le plus faible possible,pour éviter la décomposition de la nitramie
de trés fragile. Or la nature des réactifs laisse prévoir une rdaction tmwes
violente,peut &tre méme explosive,par comparaison avec la réaction

N204 + NH3 liquide connue (12).

Dans un premier essai nous avons condensé NH3 sur N2O5‘dans 1talr

liquide puis laissé réchauffer doucement le mélange.
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A basse température déjia, on observe une réaction avec production
de fumées blanches et de vapeurs rousses, qui s'accélire au réchauffage et

prend une allure explosive.

Ensuite nous avons condensé 1'ammoniac sur ;;kéj;”‘i“%f“g’
1'anhydride nitrique maintenu dans un mélenge réfri- tﬁp ;J
gérant entre - 110° et - 60°, mais avec un faible ﬁ'@
débit d'ammoniac dilué par de l'azote. S5i on ne /f a,
prend pas de précautions, il y a condensation dans i 5 i
le pigge et le liquide tombe en grosses gouttes 2 ; t
(tubulure centrale) ou ruisselle (tubulure laté- wwi 5 %~*“'

\ A

rale), produisant chaque fois une réaction violen- !

te avec Sormation de fumées blanches. 1 - Tub. centrale
2 - Tub. latérale
La réaction de NH3 liquide sur N205 est
donc trés difficile & conduire, du moins si 1'on cherche a éviter autant que
possible 1'é1évation de température. On se trouve alors réduit, soit & tra-
vailler & trés basse température, ce cui impligue une réaction entre solides
qu'il faut diviser au maximum, soit & travailler a une température supérieure

34 la liquéfaction de l'ammoniac, en diluant fortement le gaz par 1l'azote.

Dans le premier cas le mode opératoire est le suivant :seule la
partie du réacteur qui contien*® N205 est refroidie vers - 90° - 100°, le
gaz arrivant par la tubulure latérale forme un brouillard qui se condense en

fines particules sur le solide. Le débit d'ammoniac est trés faible *.

La conduite correcte de la réaction consiste évidemment a utiliser
des proportions stoechiométrigques, mais la mesure du volume d'ammoniac n'est

pas assez précise pour atteindre exactement ces conditions.

% Souvent les rdactions conduites a basse température entre solides ne sont
pas totales et, au moment oll 1'on raméne le réacteur a température ordi-
naire, une réaction violente a lieu.
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Dans une premiére série d'essais, nous avons utilisé un peu moins d'ammo-
niac que la quantité stoechiométrigue, et dans une deuxidme série un 1é-

ger excés.

emier cas : Défaut d'ammoniac par rapport & la quantité stoechiométrique

— Y o— -

Lorsque le réacteur est revenu & température ordinaire, nous ef= :
fectuons une premi2re distillation sous vide qui nous donne N205 en exces.,
Dans une deuxidme distillation sous vide 3 30°, on recueille une fraction
contenant de 1l'acide nitrique avec parfois de 1l'eau en excés. Il peut pa-
raftre surprenant que l'on puisse séparer N205 et une phase nitrique aveé
excés d'eau. C'est simplement un signe d'hétérogénéité du milieu. Cette
hétérogénéité améne parfoissde sérieuses déconvenues quant & la reproduc-

tibhlité d'un essai donné.

Deuxiéme cas_: Excés d'ammoniac par rapport & la quéntité stoechiométrique

e s — . —

On fait également deux distillations aprés élimination de 1'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 a 1'éther

~ analyse thermogravimétrique

- analyse quantitative

Un certain nombre de résultats analytiques figurent dans le

tableau I,
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IV . - INTERPRETATION DES RESULTATS.

Ce tableau nous suggeére 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 par ailleurs que par séjour prolon-
gé en présence d'anhydride nitrique, la nitramide est compldtement dé-

truite.

2 - Dans les essais ol 1'ammoniac est en défaut par rapport a
la quantité stoechiométrique (essais : 1, 2, 3, 4), on recueille toujours,
en plus du nitrate d'ammonium, de l'acide nitrique et souvent de 1l'eau.

La formation d'acide nitrique et d'eau ne peut s'interpréter
que par une oxydo-~réduction dont le mécanisme le plus logique est le
passafge par la nitramide suivi d'une dismutation de celle-ci., Nous ad-

mettons comme premidre étape =

N,Op + 2 NHy —> NH4NO3 + NO,NH, (1)

ey N 20 + HQO

L'eau formée transforme ensuite l'anhydride nitrique échappant

4 la réaction (1), en acide nitrique.

Comme le réacteur est pesé avant et aprés réaction, puis aprés
distillation, il nous est pdssible de faire le bilan en azote nitrique
avant et aprés réaction donc de déterminer la fraction perdue sous forme
N,O, c'est & dire finalement la fraction ayant selon (1) et la quantité

2
de NH4NO3 formée d'aprés te mécanisme.

% Nous avons observé pourtant, lors de l'extraction de la phase
solide par 1'éther et aprés évaporation sous vide du solvant, un liquide
visqueux en tres faible quantité ressemblant 3 la nitramide hydratée.
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Cette fraction ne couvre pas la totalité de NH4NO3 dosé. La

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

HNO, + NH, S NH,NO, (3)

HNO, provenant de (2).
En soustrayant HNO3 utilisé par (3) de HN03 formé en (2) on a
1'acide restant et l'eau de (1) n'ayant pas servi en (2) représente 1'eau

en excds.

Ce calcul nous a donné des résultats satisfaisants, en ce sens
que le bilan pondéral est exact 3 2 ou 3 % prds dans les cas défavorables
et que les quantités d'acide et d'eau calculées coIncident avec une bonne

approximation avec 1l'expérience.

3 - Le schéma réactionnel est valable en présence d'un excés
d'ammoniac (essais 5,%,7), avec la différence que 1l'acide nitrique formé est
transformé quantitativement en nitrate d'ammonium. La réaction globale est

alors la suivante :

o e o 3 i
2 N205 + 4 NH3 > 3 NH4I\O3 + N20

Expérience de vérification.

En condensant un exceés d'anhydride nitrique sur NOQNH2 a - 60° et
en laissant évoluer 12 heures a - 60° t° N - 40°, il apparait un li-
quide au fond du réacteur. L'excés d'anhydride nitrique est éliminé par dis-
tillation sous vide & température ordinaire ; le dosage du liquide résiduel

révele la présence d'un acide fort et il n'y a pas trace de nitramide.

Cet acide fort est de lacide nitrique, provenant sans doute des

deux réacticns :

NO,NH, ey N0+ HYO (1)

N,Og + HO ;2 MO, (2)
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Ce résultat montre que l'anhydride nitrique fevorise considé-
rablement la décomposition de la nitramide, et il explique pourquoi nous
ne trouvons que ses produits de décomposition, Malheureusement nous ne
savons pas si la réaction (1) est rapide ou lente. Dans ce dernier cas
on pouvait espérer récupérer de la nitramide en opérant trés vite. Mais
de toute fagon on ne peut dviter les réactions paraaites(2) et (3).






Chapitre II

REACTIONS ENTRE AMIDES ET REACTIFS DONNANT DES IONS NOZ

Nous avons groupé dans ce chapitre toute une série de réactions
faisant intervenir 1'ion NOZ et des molécules contenant le groupement NHZ'
¢u donnapt cet ien, c¢'est & dire, dgs-omides ou 1l'ammoniac. Ces essais..sont

basés sur lérsch&ma réactionnel théorique général.

A. NH; + B. No

5 ————> AB + NOMH

22

Les couples envisagés ont été les suivants :

ONH
I + -~ 4
N0y, (MOy No, ) + 0=CO
NH
2
£°
1%295 , + CH3 - -
NH
2
- ONH,,
HN03 pur + O=C - en phase chloroformique
NH,,
__ ONH,
HNO5 97 % + 0=¢C
N
NH,
NO,.C1 o=c " Oy
2 + N
NH,
2
. 0
Lo ”,
NO,C1 + CHaC
2 37 ~ H
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Pour les deux dernidres réactions nous avons mis au point un

procédé de préparation de NO,Cl original confirmant chimiquement la struc-

2
de l'anhydride nitrique.

ture NO. NO
o W3

II. - ACTION DE L'ANHYDRIDE NITRIQUE SUR LE CARBAMATE D'AMMONIUM.

Réaction théorique :

+ - . '
NO, NO5 + NH2COONH4 . NO3NH4. + NQZNH2 + 002 (2)

Le carbamate est préparé-par la méthode classique (13) par action
de 002 gaz sur NH3 liquide dans 1l'appareil de la fig.3 qui permetde fagon
plus générale des préparations et des filtrations sous gaz inerte.

Une certaine quantité de carbamate est transvaséde dans le réacteur
dont le rodage s'adapte sur le tube de préparatioh. On pdse et on entralne
N205 par un courant d'azote sec sur le carbamate a - 30° et - &0° respecti-
vement. N205 se condense sur les parois du réacteur et sur la surface du
solide,

Dans un premier essai nous avons laissé le réacteur 2 -80° pendant
plusieurs heures. Puis nous avons traité le procduit de réaction & 1l'éther
pour solubiliser la nitramide éventuellement formée. La solﬁtion éthérée est
dvaporée sous vide. Il reste quelques gouttes d'un liquide jaunitre. L'addi-
tion d'isopentane ne donne aucun précipité.

L'analyse thermogravimétrique du résidu solide séché montre qu'il
contient 28 % de nitrate d'ammonium, le reste étant du carbamate non trans-

formé. Une homogénéisetion est donc indispensable,

Dans un autre essai conduit & = 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 & = 20°, Il se produit une réaction violente

et 1'analyse montre qu'il ne reste plus que duJ nitrate d'ammonium,



Fig .3

L
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Bien entendu on ne trouve pas trace de nitramide. Le mfme essai a été fait en
mélangeant les solides & - 70°. Il se produit une réaction péu violente, On
laisse réchauffer 48 heures le mélange jusqu'd - 20°, Le dosage ne révéle
pas davantage de nitramide,

En conclusion on peut dire que la nitramide, si elle se forme,
ne se conserve pas, probablement en raison de 1'échauffement local et de

la présence de N205.

Pour assurer un meilleur contact, nous avons fait barboter N 05

.

dans CCl4 contenant en suspension le carbamate a - 20°, Des absorbeurs a
chaux sodée doivent permettre de doser 002 dégagé. L'augmentation de poids
de ces absorbeurs est trds faible de méme que le % de carbamate transformé,
la réaction reste 13 aussi superficielle en raison de 1'insolubilité du car=—

bamate et du nitrate d'ammonium formé.

I1 faut dire que dans ces essais nous n'avions pas encore mis au
point le dosage potentiomdtrique de la nitramide. Sa caractérisation était
faite par dissolution dans 1'éther et précipitation par 1l'isopentane,

méthode inefficace pour les trés faibles concentrations.

III. - REACTION DE L'ANHYDRIDE NITRIQUE SUR L'ACETAMIDE,

Théoriquement la réaction peut s'éerire :

CH,CO NH, + NyO5 ~ ————>  CH)C0 NO, + NO,NH, (3)

Elle est réalisée en entrainant N205 par un courant d'azote sec 2
travers un verre fritté sur l'acétaricde. Deux essais ont été rédalisés
1'un & - 20°, l'autre & O°,

Ils ont tous deux le caractere d'une réaction superficielle puis-
que le résidu contient de l'ordre de 80 % dlacétamide non transformé.Cepen-

dant 1l'obtention d'acide acétique indique qu'il s'est formé de l'eau, et bien
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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 1'acide acétique et de 1l'acide nitrique, ce dernier

formant un composé dl'addition avec 1'acétamide CH3CO NH2, HNO3.

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

La réaction théorique peut s'écrire :

. ONH

4
2 HNO, + CO [ ————> NH,NO, + NOJNH, + CO, + H)0 (4)
NH
2
accompagnée trés vraisemblablement de :
ONH,,
2 HNO, + CO e3> 2 NH NO, + CO (5)
3 473 2
NH,

-

Dans ces essais nous utilisons un excés d'acide nitrique pour per-—
mettre une formation quantitative de NH4N03, HNO3.

Le carbamate additionné de chloroforme est agité sous courant d'azo-
te & ~ 55°, On ajoute une solution d'acide nitrique pur dans le chloroforme
de sorte qu'dn ait 4 HNO3 pour 1 carbamate. Le temps de contact est de 2 heures
30, On filtre & - 50° dans 1'appareil de la figure 3y sous courant d'azote

et on préléve pour dosage & la méme température.



Ltanalyse quantitative donne les résultats suivants :

g | Metes 0™
Réactifs de | Carbamate | 4,24 | 5,44
départ HNO . 13,8 ;21,9
Phase HNO, § 0,781. 1,24
i chloroformique ? l
RSP AU SRNY SN R
Phase solide Masse totale | 17,3

CHC13 retenu 3,70

Masse totale 13,6

Phase solide HN03 5,6 8,9
RESIDU exempte de NH4N03 7,2 9
chloroforme NOQNH2 ¢ 0,16 0,256
Masse totale ; 12,96
calculée i
Différence % i :
évaluée i 0,64 ¢ 3,56
| en H2O ! i

Nous voyons qu'il s'est bien formé de la nitramide en méme
temps que le composé d'addition HNO3, NH4N03. Ce résultat est con-

firmé par ltanalyse thermogravimétrique.

NH4NO3 formé
Si nous faisons le rapport en moles nous

NHQCOONH4

trouvons le chiffre 1,65.
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Suivant la réaction (4) nous devrions avoir un rapport = 1, suivant
la réaction () 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 :

3 x + 2y _ 2

x + y=5,44 x 107 = 1,65. D'od x = 1,88 x 10
X + v Yy = 3,56 X 10-2-

~ Signalons que ce résultat est approximatif puisque le précipité

n'est pas recueilli de fagon absolument quantitative.

En utilisant ce résultat on peut calculer la quantité d'eau formée
qui est de + 2 x 1,88 - 0,26 = 3,50 x 10-2 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 lO"'2 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 d'ammonium produit donc de la nitramide. Le rendement obtenu est
faible, puisque celle-ci se décompose dans le milieu et aussi en raison de

1'intervention de la réaction parasite (5).

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

La réaction de 1'acide nitrique fumant -déberrassé de qu est trés
violente m8me si 1'on fait tomber goutte a goutte 1l'acide sur le carbamate
refroidi & - 70° ; on caractérise cependant dans le produit de réactiom la
présence d'un acide faible en trés petite quantité. Mais com»e la constante
de la premiere acidité de l'acide carbonique pKA = 6,4 est voisine de celle

de la nitramide, le dosage potentiométrique, trés sensible par ailleurs,
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ne permet pas de distinguer la nitramide de l'anhydride carbonique dissous.
De toute fagon 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
1talcool absolu 3 basse température { - 100° et - 50° respectivement) et
nous avons ajouté de llacide nitrique fumant refroidi & - 40°, Il n'y a
pas de réaction Qiolente.‘La nitramide étant soluble dans l'alcool, doit
se tetrouver dans la phase liquide, De fait, on caractérise une tris petite
quantité d'acide faible si la temnérature de la suspension de carbamate
est - 100°, Si cette température est de - 50° la concentration en acide
faible augmente notablement. Malgré la trds faible solubilité de 002 dans
1'alcool absolu, il faut &tre prudent dans les conclusions.,

La vérification le plus simple consistait & distiller 1'alcool
de la phase liquide & température ordinaire et 3 doser la nitramide sur le
résidu. De fait, cette vérification a donné un résultat négatif, mais comme
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 HNO3, 97 %, NH4N03, alcool,
de composition identique.é‘celle obtenue en fin ce réaction et nous avons
fait barbotter 002 a4 la température d'expérience, Le aosage, apreés satu-
ration, révdle une quantité d'acide faible voisine de celle dosée dans nos
essais. Cette solubilité de 002 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 méme réaction en phase chloroformique
on peut admettre qu'elle existe également ici mais que le rendement n'est

certainement pas amélioré,
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VI . - REACTION DE NOzgi.

A) Préparation du chlorure 4. nitrylc.

La méthode classique de préparation du chlorure de nitryle consiste,

soit en une oxydation du chlorure de nitrosyle par 1l'ozone :

NOCl  + 03 e N02C1 + 02

soit en une réaction de l'acide chlorosulfonique sur 1l'acide nitrique fumant :

SOHCT  + HNO3~W-~«~%’ H,50, + NO.Cl

2774 2

Compte tenu de notre méthode de préparation de N

3

2O5 qui permet
l'obtention facile de quantités importantes de N205 pur, nous avons mis au

Cl plus commode, Elle est basée sur la réaction

peint une préparation de NO2

; 5 + NoCL ¥

On introduit par balayage par un courant d'azote sec une quantité
connue d'anhydride nitfique dans le réacteur maintenu & basse température.
On distille ensuite, 3 partir d'un tube gradué, un volume de chlorure d'hy-
drogéne liquide inférieur 3 la quantité stoechiométrique, dans le réacteur
maintenu & - 196°, On réchauffe & - 100° et laisse réagir pendant 2 ou 3

heures entre — 100° et -~ Q0°,

Une premiére distillation & - 90° sous 20 mm.Hg pendant 10 a 20

minutes élimine les parties volatiles,

Une deuxidme distillation & - 60° sous la méme pression, nous per=-
met de recueillir N02C1. 11 reste dans le réacteur un solide qui se liquéfie
au réchauffage.

¥ Depuis que nous avons effectué ce travail, nous nous sommes apergus
que Schmeisser dans une étude antérieure sur la chimie des nitrates et perchlo-
rates d'acyle avait signalé en deux lignes, sans aucun détail, que HCl réagis-

sait avec N205 pour donner HNO3 et NO2C1 entre = 100° et -~ §O° 9).
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La fraction (1) contient environ 90 ¥ de chlorure d'hydrogéne
et un peu de chlorure de nitryle. Elle se colore rapidement en rouge
surtout au contact de 1'humidité atmosphérique et semble donc favorisde

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

2 HC1 + N02C1 ez NOC1 4 Cl2 + HQO

Pour cette raison il est indispensable d'utiliser moins de HCl
que la quantité stoechiométrique lors de la préparation_de NOQCl.
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 & - 60° est un liquide jaune pfle
qui cristallise en un solide blanc. Les constantes physicues : point
de fusion, point d'ébullition, masse spécifique co¥ncident avec les

données bibliographiques :

Nos mesures Données bibliographiocues
F - 145° + 2°C - 145°C
E - 14,0° + 1°C . 15,9°C

m. sp. & 0° 1,38 : ‘ 1,37

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

Ryason et Wilson dans le domaine exploré - 650 & 4 OCO cxﬁl (15).

Le dosége de NO2C1, détaillé bage sulvante, met en évidence
un rapport Cl/N en atomes compris entre 1,05 et 1,15 c'est 3 dire,
0 a9 % NOQCl en poids. Cet excds de chlore nous semble dfi, au moins
partiellement, 2 la solubilité de HCl dans NOQCl.

On peut objecter gue EC; réduit NO2C1 pour donner du chlore et

NOC1l mais cette réaction n'est pas instantande ; nous 1'avons vérifid
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en faisant passer des quantités massives de HCl dans NO2CI a2 - 75°, Le
liquide ne se colore que lentement.
Le rapport C1/N peut &tre ramené & un chiffre voisin de 1 par

réaction du produit brut sur Na2CO3 ou sur un exceés de N205.

Nous avons vérifié aussi que la décomposition thermique de NO201

donnait quantitativement NO2 + C12.

B) Dosage.

Le dosage classique de NOQCI consiste en une hydrolyse en milieu
trés alcalin de la solution dans le tétrachlorure de carbone suivie d'un
dosage électrométrique de C10~, d'une détermination d'azote total par
la méthode Dewarda et du chlore total par gravimétrie de AgCl 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 &tre appliquée a une solution contenant c1-, c10°,
NO; et NOS en proportion quelconque. Le principe en est le suivent :

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

2) On réduit 1'ion C10~ par H202 10 vol. & pH13. L'excds de H,0,
est éliminé par ébullition jusqu'a siccité.

Le nitrite est conservé et C10~ est réduit sous forme Cl . On
dilue & volume connu et on dose le chlorure sur une partie, aprés avoir
acidifié, par gravimétrie ou potentiométrie.

On obtient le chlore total > b atomes Cl

Sur une autre partie on dose

NO; par ce™ ou MnOZ en solution acide 3> C ioOnNS NO;

3) L'hypochlorite est dosé par potentiométrie avec la liqueur

arsénieuse en milieu alcalin (pH 13). Bien que ce dosage s'effectue normalement
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a pH = 8 des essais systématiques & pH = 13 ont montré que les résultats

sont trés satisfaisants s> d ions C10

On a donc :

N total = a NO. = ¢ NO

2
Cl total= b . Cl10~ C1

a=-=c
b - d

i
[
[EOVIN |

il

On peut d'ailleuars se passer du dosage direct de C10  ; en effet,

apreés avoir déterminé a b et ¢ on amdne une prise initiale 3 pH = 8. Nous
avons vérifié que NOE réduit quantitativement C10  suivant :
C107 + N0, —~—-——3 C17 + NOg

au dessous de pH = 9 et que la réaction est rapide pour pH = 8. On laisse
évoluer 10 minutes & pH = 8 et on dose Cl1~ par potentiométrie. .. f ions C1~
Le dosage potentiométrique est possible tant que pH {;10 (au deld on pré-

cipite Ag(OH)).

Une prise identique est soumise au méme traitement. Aprés
avoir remené la phase a la valeur 13, on ajoutef4202 comme précédemment

et on dose le nitrite restant, Deux cas peuvent se présenter :

1) NOj > €107, Il reste du nitrite soit e  (C107) = ¢ = e

Il
h
1
O

2) NOE < C10”. I1 ne reste pas de nitrite ; e =0 (C17)

C10

i
o
|
—
Fh
i
(]
S



1° méthode.

pH = 13

Qlo NO, NO, C1 ‘”?Pewarda = (No2 f NO3) = a
< ~ hs,04 (c107) = d
H.O H =13
272 pr =
N _ - - -
Cl NO,, NO4 gl
: : pH 9 - -
- e Ce-so Cl total = Cl0T + CY =b
: pH = 13 -
. N o - (NO2) = C
tad Y = ) = -
dtol (NOQ) = ¢ (NO3) =a=-Cc
(c1o™) =d (C17) =b - d
2° méthode. _.pH = 13
“° MO, NOg C1 ?Dewarda = (NO, + WO3) = a
i)
v - - -
gz sz NOJ gl
pH 9 -
~ e > C1 total = C10
c%o NOZ NOJ C1
/3 10! pH = 8
) _ _ _ | (NOE) = e
a) Cl NO,, NOJ C1l g
i Cl0 = C = €&
_ _ _ p (C17) = f
b) C10 NOJ C1 g _
P (c17,) = £~c¢
N
(c107) = b - (f - ¢)
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Voici quelques exemples de dosages de NO,Cl aprés hydrolyse :

2
e . R 3 _
o - . =3 | - [y =3 L= =3 i ;
! 1 N0, 10 "Moles . NOy  [Cl0 10" “Moles | C1” 10 ~Moles CL/N |
(1) 29,3 o0 29,3 6,18 | 1,215
(2) 25,05 0 25,05 2,70 1,11
(3) ! 15,2 ) 15,2 1,15 {1,075 |
(4) 21 Lo 21 o 1L,9 1,09

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

de plusieurs jours la réaction

NO2 + Cl0 e NO3 + Cl

n'est plus négligeable & pH 13 comme le montrent les résultats sui-

vants relatifs 3 la solution (1).

; - - - - H
f NO, 10 3Moles NO3 10 3Moles
i
| Dosage immédiat | 29,3 0
Aprds 4 jours | 27,05 2,25
i .
f Aprds 8 jours | 24 .5 ! 4,8

L'hydrolyse de N0201 en solution alealine donne donc quan—
titativement du nitrite et de 1'hypochiorite(en accord avec les résul-
tats de la bibliographie (4), (14)).

C) Réactions de NO,C1.

De part sa formation dans la réaction que nous avons signalée.

N02C1 se présente comme chlorure de nitryle NOE C1”. Son hydrolyse en *



milieu alcalin le fait envisager comme un hypochlorite de nitrosyle NO+;C10f_
On peut aussi; considérer NO2C1 comme une molécule amphotére NO2CIJJyNO§ Cl+
“»NO, Cl

2

Ctest 1'avis de Seel et Nogradi (16), auquel s'est rallié Schmeisser (9).

Bien que par action de 1l'ammoniac sur NO2C1 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 1'avantage d'é&tre liquide
jusqu'd une température trds basse (-145°) et sur HNO, celui de ne pas faire
intervenir de proton. Nous avons donc essayé successivement 1'action du chlo-

Ture de nitryle sur le carbamate d'ammonium puis sur 1l'acétamide.

2Cl sur CO.

1) Réaction de NO

La réaction que nous attendions était :

NH2 - CO - ONH4 + NOQCI e NOQNH2 5

NO2C1 est condenséd en excés, sur le carbamate d'ammonium refroidi a - 196°.

+ NH4C1 + CO

Puis on réchauffe & - 95° et on laisse évoluer pendant 5 heures entre — 95°
et - 40°,

Aprés réaction l'excés de NOQCl est éliminé par distillation sous
vide & - 40° et condensé dans 1'air liquide.

On fait une extraction 3 1'éther sur la phase solide pour récupérer

éventuellement la nitramide formée, mais 1'essai est négatif.

Le solide est dosé. Il contient une trés 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 NO3NH4 pour
1 NH4Cl en moles.



- 35 -

La présence de chlorure d'ammonium dans le résidu suggdre
que la réaction théorique ese fait effectivement, La présence de ni~-
trate ne s'explique que par une hydrolyse du chlorure de nitryle.
Celle~ci, en effet, lorsqu'elle n'est pas conduite en milieu alcalin

donne quantitativement HC1 + HNO.. L'acide nitrique attaque alors le

3‘
carbamate suivant les réactions signalées précédemment avec forma-—
tion de NH4NO3. Pour expliquer le déficit en ion C1~ on est obligé

d'admettre que HCl formé rdagit avec N02C1 suivant :

N02C1 + 2 HCl > NOC1 + Cl2 + HQO

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 suggérent la formation transitoire de nitramide. Mais

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

2) Réaction de NO,C1 sur 1'acétamide.

Théoriquement on peut s'attendre & :

CHSCONH2 + N02C1 : > NOQNH2 + CH3COC1

La réaction est conduite selon deux modes opérateires différents.

Premier cas : On condense N02C1 sur CH3CONH2 dans 1l'air liquide, on ré-
chauffe a la température d'expérience et on laisse rdagir un certain
temps. Puis 1l'excés NO2C1 est distillé sous vide & - 60°. Deux essais
ont été faits : & - 60° pendant 30 minutes et - 40° pendant 7 heures.

Dans le premier essai ( - 60° ) la variation de poids de
1'échantillon a été minime { 3 % et visiblement il n'y a presque pas de
réaction.

Dans 1e deuxidme essai { - 40°) la variation de poids est plus

importante., Le solide a une rdaction acide mais contient essentiellement
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de 1l'acétamide 94 %, un peu d'ion C1™ et ur peu d'lon NOS. La phase vola-
tile se colore en rouge et on y caractérise NOCl. Donc a ces températures

la réaction reste essentiellement superficiclle.

—— — —— —— ot orntn. ittt

passage de N02Cl lent (3 heires). L'acétam: e est placé dans un tube
d’Allihn,N02C1 passe sous forme gazeuse et il est condensé 3 la sortie
dans 1l'air liquide . La variation de poid: est nettement plus forte (27%).
Durant 1l'essai il se forme un liquide qui *raverse le verre fritté.

Le solide résiduel a une réactior. acide. Le dosage de c1 , NO;
et H+ montre gu'il s'est formé les produite d'addition entre les acides
chlorhydrique et nitrique d'une part, 1l'acétamide de 1l'autre.

Le liquide contient une forte prcportion 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 caractérisé la nitramide dans ces
essais, la formation dtacide acétique suggére que la réaction théorique se
fait effectivement, 1'eau formée hydrolvsant le chlorure d'ecétyle en

acide acétique:

CH3CONH2 + NOjSl ey CK3COC1 + NOQNH2

Ly N
CHOOC1  + H,0 e CILCOOH + HCL 7 M0+ H0

réactions analogues a

CH3CONH2 + NOC1 Aomasa— C~3COC1 + N2 + H2O

CH3COC1 + H20 U CH3COOH + HCl connuesdepuis long=-
temps (17).

L'eau formée hydrolyse également le chlorure de nitryle en excés
avec formation d'acide nitrique et c¢'acide chlorhydrique. Ces deux acides

réagissent avec 1' acétamide pour donner les composés d'addition
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CH3CONH2, HC1 et CH3CONH2 ,HNO3 caractérisés dans le produit de réaction.
La présence de NOC1 qui colore la phase volatile s'explique simplement par
la rdduction de N0201 par HC1.






DEUXIEME PARTIE

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

OU L*'AMIDOSULFONATE DE SODIUM,A BASSE TEMPERATURE
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Chapitre I

REACTION DE L'ACIDE NITRIQUE FUMANT SUR L'ACIDE AMIDOSULFONIQUE

. et o g 2t e e

I . -~ GENERALITES .

Divers et Haga en 1896 ont fait réagir 1'acide amidosulfonique
sur 1facide nitrique, ils obtiennent N20 et HQO comme produits de réac-
tion .

Ce sont effectivement les produits de réaction principaux. En
particulier, si l'on fait réagir 1'acide nitrique fumant & 0° sur 1'a-
cide amidosulfonique, ce dernier disparait en quelques instants, avec
un dégagement important gazeux, un échauffement et une transformation
pratiquement. quantitative de l'acide amidosulfonique en acide sulfuri-~

que 3

HNO, + HSONH, - --w-—e> N0 + H0 + HS0, (1)

On peut se demander si ce résultat n'est pas d a l'interven-

tion de 2 réactions successives :

N e et o st 50
HNO, + HSONH, > NO,NH, + H,50, (2)

NO,NH,, e N,O + HO (3)

La réaction (1) étant violente et le milieu acide tres concen~
tré, il est difficile & priori de mettre (2) en évidence et surtout d'en
faire une méthode de préparation de la nitramide. En vue d'obtenir le
meilleur rendement en nitramide, nous allons étudier 1'influence de la
température sur sa vitesse de formation suivant (2) et de décomposition

suivant (3). I1 parait logique dl'amettre que les deux vitesses
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seront ralenties par abaissement de la température. Rien ne permet donc de sa-

voir si cette opération sera tentable .

IT . - ETUDE DE LA REACTION A DIFFERENTES TEMPERATURES.

A) Mode opératoire.

L'acide amidosulfonique étant peu soluble dans l'acide nitrique nous
avons ¢@ Btiliser un grand excés de ce dernier pour pouvoir mélanger les réac-
tifs dans de bonnes conditions. Les proportions choisies étaient généralement
5 g. HSO4NH, soit 5,15 x 1072 moles et 20 cc de HNO,, fumant soit 46,4 x 1072
moles pour un acide a 96,5 %. Les essais ont été faits a - 20°, - 25°, - 30°
et - 40°. |

On verse l'acide fumant dans un tube et on refroidit sous courant
d'azote vers - 47° température de fusion de l'acide. On ajoute l'acide amido-
sulfonique par petites fractions. Lorsque 1'équilibre est établi, le mélange
est placé rapidement 3 la température réactionnelle et agité a 300 t/min.
pendant un temps donné. On arr8te l'agitation, on trempe a = 47° pendant un
temps constant : 8 minutes, qui permet une bonne décantation., On préléve un
volume connu de liquide surnageant (1,5 cm3) avec une pipette refroidie 2
- 47° et on dissout immédiatement dans l'eau glacée. Le mélange est ensuite
remis & la température d'expérience et agité pour une nouvelle mesure. Nous
avons vérifié que ce mode opératoire donnait, aux erreurs expérimentales prég

les mémes rdésultats que si 1'on part chaque fois du mixte initial.

Sur chaque prélévement on effectue :

- Un dosagé potentiométrique qui nous permet de déterminer la quan-
tité de nitramide dans la prise. La solution étant trds acide on nehtralise jus=
qu'd pH 2 - 3 avec NaOH 10 N. Comme 1'acide carbonique a un pK voisin de celui
de la nitramide.il faut soigneusement protéger les solutions alcalines de la

carbonatation,
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~ Un dosage de sulfate par le chlorhydrate de benzidine. L'opération
se faisant & froid nous évitons les causes d'erreur di~s & l'hydrolyse de
HSO3NH2 en sulfate acide d'ammonium, qui se fait & chaud (18).

B) Résultats.

A -~ 20° la réaction est trés rapide, totale en 10 minutes. Le % de
nitramide formée par rapport a 1'acide amidosulfonique est trés faible, de
ltordre de 1 %.

Les résultats concernant les mesures & - 25°, « 30° et -~ 40° sont

consignés dans le tableau II.

Les résultats numériques appellent les conclusions suivantes :

1 - I1 est certain que la réaction entre acide amidosulfonique et

acide nitrique fumant produit de la nitramide.

2 - Les quantités trés faibles obtenues ne permettent pas d'envi-
sager la réaction telle quelle comme une méthode de préparation. Le rendement

maximum obtenu au cours de ces essais, par rapport a HSO NH2 initial, n'as~

3
teint pas 5 % et se situe généralement aux alentours de 2 %.

3 - La vitesse de formation d'acide sulfurique suivant (2) augmente
rapidement avec la température pour des conditions initiales données.(fig.4
courbes A,B,C). Le falt que la quantité de nitramide formée ne varie pas sen-
siblement avec la température montre que les vitesses des réactions (2) et (3)
varient dans le méme sens et qu'elles sont du méme ordre. On ne peut donc pas

attendre d'amélioration sensible de rencement par variation de température.
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Tableau II (voir fig.4 courbes A et c)

HSO3NH2 : 5 g HNO3 a 96,5 % ¢ 20 cm
Temps 507 x 10‘2M. - NONH, x310'3M.; H0 x 10;3M. R
minutes ! /1,5 em . /1,5 ch /1,5 cm SOZ"
§ 0 % 0 0 0
3 0,518 0,10 0,418 0,193
10 | 1,05 0,10 0,95 0,095
20 | 1,44 0,08 1,36 0,055
to= - 250 35 | 1,91 0,09 1,82 0,047
55 - 2,35 0,10 2,25 0,043
75 | 2,94 0,08 2,86 0,027
9% 3,47 0,09 3,38 0,026
125 | 3,98 0,11 3,87 0,027
170 4,36 0,11 4,25 0,025
240 5,05 % 0,10 4,95 0,020
0 0 L0 0 0

10 0,45 0,08 0,37 0,178
20 | 0,65 0,05 0,6 | 0,077
32 0,985 ., 0,06 0,925 0,061
0= —40° 45 1,03 L 0,06 0,97 0,058
60 ; 1,288 0,06 1,228 0,047
80 1,52 0,05 1,47 0,033
110 1,72 0,05 1,67 0,029
155 2,31 0,06 2,25 0,026




—HSO3 Nrg 39
---H503 NH5 :10g

1 3US

100 m'rnures 1
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Tableau II (suite) (voir fig.4 - courbes B-B')

e
. p o .
HSO3NH2 : 549, HNO, & 96,5 %+ 20 cm

Temps SO x 107M, | NONH, 10™%u. H0 x 1073, | NONH,
4 H -
3 /1,5 cm3 ! /1,5 cm3 . S0

minutes . /1,5 cm 4

ON—— i e e 2 8 S b St SR 45 P 15 e 8 A | M A P e i A

ﬂ - | : s e
5 ! 0,52 | 0,07 f 0,45 0,135
15 . 0,909 0,07 . 0,84 | 0,0775 |
o118 1 0,06 1,12 0,051 |
1,52 | 0,05 | 1,47 | 0,033
1,83 | 0,05 1,8 | 00
: 2,13 ! 0,05 i 2,00 | 0,024
10 2,52 | 0,06 L 2,46 | 0,024
140 f 2,95 | 0,06 : 2,89 0,020 |
| £0=-30°200 3,86 0,08 2,78 | 0,021
— g

s s

88805

NH, : 10 g.  HNO, : 96,5 % : 20 cm

HSO

0. 1,32 | 0,07 . 1,25 . 0,053
20 z 1,82 | 0,08 : 1,74 . 0,044
o 2,42 0,07 . 2,3 . 0,029
60 | 2,88 | 0,10 2,78 0,04
% | 3,5 | 0,09 . 3,41 0,026
130 | 3,82 | 0,07 : 3,7 0,018
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4 - La vitesse de la réaction (2) dépend de la surface de 1'acide
amidosulfonique. En effet, en doublant, toutes choses égales, la quantité
de ce dernier on voit gqu'a température constante la vitesse initiale double
sensiblement (fig.4 courbes B - B!'), (2) est donc une réaction qui se
passe a4 la surface du solide. Nous en verrons une conséquence dans le cha-
pitre suivant ol le brovage de 1'acide améne une amélioration du rendement

en nitramide,

NO.NH

5 - 51 1l'on fait le rapport —————— dans la phase liquide, on
S0
4

constate que celui-ci diminue trés rapidement d'une part avec le temns de
contact et d'autre part, avec la concentration en SOZ— (fig.5 courbes A et
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, 1'allure générale des courbes se conser—
vant. Ces expériences ne comportant pas de contrdle du titre initial de 1'a-
cide fumant ne permettent pas de comparaison valable.

Ce n'est qu'aprés coup, que nous nous sommes apergus de 1l'impor-
tance du titre initial en constatant que 1'acide nitrigque 100 % réagit
violemment dés ~ 45° et que 1l'acide & 65 % du commerce ne réagit plus méme
3 température ordinaire. Il nous paraft certain que la vitesse de (2) est
gouvefnée essentiellement par Nog . En effet, dans l'acide nitrique anhy-

dride, on admet la dissociation :

+ —
[ R ——— > T :
2 HNO3 P e ———2 H20 + NO2 + N03

dissociation qui diminue rapidement par dilution.
J

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

relatif de cet ion, actuellement en cours d'étude.
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{NozNHZ\‘ oo
Le fait que la coutbe - —= f |SO lse reléve rapide~-

i 4 i
Eou TSRS
ment pour les faibles teneurs en sul?ate, nous permet d'affirmer que (2)

est 1'étape initiale, que N,O se fait bien suivant (3) et qu'une métho-

2
de préparative éventuelle devra s'attacher 3 éliminer l'acide sulfuri-

que produit en (2) Par ailleurs, puisqu’on tend rapidement vers une

"t

stabilisation du rapport LNO NH, | lorsque les rdactions (2) et (3) se

S0
développent, donc que la quLhtiﬁé d'eau augmente, un mécanisme de déshy-

dratation de NO NH par H2SO4 nous paraft plus que probable. On peut

d'ailleurs egalement 1'imaginer pour N,O (voir p.18)*

% Les quantités de nitramids “o-%e étant trés faibles,
1'erreur relative peut &tre importante. Pour cette raison nous avons re-
noncé a chercher une interprétation concernant la faible divergence entre
les courbes A et B de la fig.,5, A : T® = « 25°, B : T® = - 30° et - 40°,
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Chapitre II

REACTION DE L'ACIDE NITRIQUE FUMANT SUR LYACIDE AMIDOSULFONIQUE
EN PRESENCE DE NITRATE DE SODIUM

At e e s s s S

I . - GENERALITES.

Les conclusions précédentes nous ayant montré 1'influence
prépondérante de l'acide sulfurique sur la décomposition de la ni-
tramide, nous avons cherché & 1'éliminer du milieu réactionnel,

LYaddition de nitraie de sodium nous semblait tout indiquée.

Le résultat a &té conforme 3 nos espoirs, car d'une part
on retrouve une fraction importante de SOZ_ dans le précipité, ce qui
ind*que que le sulfate acide est peu soluble dans le milieu, de 1'au-
tre la décomposition de la nitramide est nettement ralentie. Ceci
nous a d'ailleurs permis d'opérer a des températures plus élevées que
précédemment et d'obtenir des rendements avoisinant ou dépassant
20 % par rapport 3 l'acide amidosulfonique de départ.

Un inconvénient de ce nouveau mode opératoire, c'est que le
dosage de sulfate dans la phase liquide ne nous permet plus de mesurer
la vitesse de fofmation de la nitramide. En effet,‘comme la composi=
tion du milieu change, en particulier la teneur en eau, le sulfate
dissous varie en fonction de cette teneur et les résultats représen-
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,
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Tableau II1

U, | -

Conditions initiales Mesures

5 ERETRT e — S

HSO,NH,, | NaNO,, ; 3 ; teaps i NO,NH, irendement
| ; HS0 ,NH,, i minutes | 2 !

g. Moles | g. Moles ' T | Moles 107 ¢ max.

Folos /20 co.

i SR B TR, £ S S, A, O N e s

H
i

(1)10: 10,3

0,57 | Réaction violente aprég 5! d'agi»i
! tation. Degagement gazéux, pas de
. nitramide. :

7. 7,22 ¢+ 5 5,88 § 0,81 5 - 0,573
: , % | ; 1 0,904
: ; : ; ; ; 15 . 1,015 ;
(2) = i ; ; .25 1,185 © 16,4 %
: ; : | ? 40 | 0,745 -
? 5 0,69 ;
80 | 0,345 ;

> 0,48 ?

5 1,07 ;
25, 1,15 ;
3 ¢ 1,18 P16,4 %
55
85
105

5. 515 | 5 5,88 ! 1,14

Q, L 17,1 %

5. 5,15 | 10 11,76 = 2,28, 5 ;
| | L1 Lo 19,5 %

(6) . broys|  broyé Lo 1 1,8 D23 %
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Le mode opératoire est simple. On utilise un volume connu
dtacide fumant nettement en excés par rapport & l'acide amidosulfonique.
HNO, est refroidi vers - 45°, additionné de NaNO

3 3
de minutes. On additionne ensuite une quantité pesée d'acide amidosulfo-

et agité une quinzaine

nique par petites fractions pour éviter tout échauffement local. On agite
encore une cizaine de minutes et on passe rapidement a la température

d'expérience. Les prélévements sont faits comme précédemment,

II , - RESULTATS,

Les essais ont été faits a 0° avec des proportions variables

de réactifs. Une expérience a été effectude 3 - 10°,
A) Essai & 0°.

Tous ont été effectués avec 20 cc d'acide nitrique fumant. Les
valeurs correspondant a ces résultats figurent dans le tableau III et sont
4 et IIA) et 7, (IB, II; et IIIB).

Ces courbes suggérent les remarques suivantes :

reportées sur les figures 6 (courbes I

1 - La quantité de nitramide en solution, lors des premiéres
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 & l'acide amidosul-
fonique de départ passe par un maximum d'autant plus proche du temps O
que le rapport NaNO3 est plus faible, ce que l'on peut interpréter
N
HSO3 H2
en disant que la décomposition s'accélére dés que l'acide sulfurique

libre apparafit.

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

(flg.é -~ courbes I@ et IIA)‘
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4 ~ Lorsque ce rapport atteint ou cépasse la valeur 1, la vitesse

de décomposition est approximativement constante (fig.6 IIA et fig.7 IB).

5 = Le rendement meximum, . cosris entre 16 et 20 % (essais 2 a 5)
ne varie pas sensiblement avec la proportion des réactifs. Cependant la pré-
sence de quantités importantes de nitrote dtale le maximum dans le temps.
(fig.7 - T et IIIB).

6 -~ Enfin le broyage préelable de 1l'acide amidosulfonique augmente
1égerement le rendement maximum de 1’ or~ération qui atteint 23 % dans 1'essai
6 (fig.7 courbe IIIB). Permi toutes celles envisegées ces conditions sont les

plus favorables pour une méthode de préparation.

Nous avons eflectivement obitenu de la nitramide cristallisée par
extraction & 1'éther et nrécipitation & l'isopentane aprés l'essai (6). La
quantité recuéillie dtait faible - ce l'ordre de 0,2 3 0,3 g. - mais 1l'ex-
traction a su lieu alors qu'on ge trouvait sur la partie descendante de la

dourbe et aprés un strckage de 24 heures a - 78°,

I1 novs parait possiblz de baser une méthode préparative intéres-
sante sur cos donndes en faisun: l'extraction au moment oG le maximum est

atteint, apv&s avoir neutralisé l'excés d'acide per un carbonate insoluble.

Les résultats sont consignds dans le tableau IV.

Ltallure de la courbe IliA {f:~.7) correspondante montre que le
maximum est déplacé vers lcs tempe croissants, cue la décomposition est
moins rapide et que le rencemsnt maximum wst ldgérement amélioré,

L'intérét d'une op’raticn en cessous de O° se trouve donc limité
par le fait que le maximum apparait :lus tard et que le gain au point de vue

rendement est faible,
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Tableau IV

! Conditions initiales f Résultats i

| HSONH,  NaNO, NalOog | Temps . NO,NH, . Rendement |

i 5 : I ©  minutes : " ; H

| HSO0 ,NH, % 10 2, 1 max. |

ge. Moi;s D . Mole; Moles £20cc

1077 1077 i : : !

7 7,22 10 11,76 1,63 | 5 0,21 i

i : ; g 15 0,55 ;

s | 30 0,92 ;

45 : 1,09

| 65 1,28 17,7 % |

: : g | C 1,25 %
; . I 120 1,08
| - ~ 230 0,75

Deux essais faits avec les mémes proportions de réactifs que
ci-dessus mais avec 20 cc d'acide nitrique 100 % montrent que la réac-
tion est violente, qu'elle se fait au moment cdu mélange, aussi bien &
- 10° qu'a - 45° et que le rendement en mitramide est nul. Ils montrent
une fois de plus que la violence de la réaction augmente trés forte-
mant lorsque la teneur en eau de l'acide passe de 3 & O % et confirme
1'influence de NOZ qu'on ne trouve qu'en milieu nitrique trés concen-—
tré.,






L ms -

Chapitre III

REACTION DE L'ACIDE NITRIQUE SUR L'AMIDOSULFONATE DE SODIUM

DANS CHCl3

e Gt s ey o Tt e et st S

I . = GENERII‘\LITES.

Nous avons vu précédemment que 1'acide sulfuriqueéﬁt un
milieu nitrique concentré favorisent la décomposition de lajgitramide.

Dans tous les essais effectués. la quantité d'acide nitri-
que fumant était en net excds par rapport a 1'acide amidosulfonique,
tout simplement pour permettre une bonne homogénéisation. Il nous a
paru intéressant d'utiliser un mélange de proportion stoechiométri-
que pour pouvoir éviter l'excés d'acide nitrigue. Dans ce cas 1l'emploi
d'un solvant est indispensable. La dilution par l'eau est a proscrire,
comme nous l'avons vu. Nous avons donc choisi le chloroforme qui a
1'intérét d'avoir un point de fusion bas { - 63°5) et de ne pas dis-
soudre la nitramide.

De plus, l'utilisation d' amidosulfénate de sodium élimine

un deuxiéme facteur de décomposition, HQSO4.

La réaction théorique est :

p \
~Na SOJNH, + HNO, ———> Na HSO, + NO,NH, (1)

I . - MODE OPERATQOIRE.

Les produits de départ sont 1'acide nitrique pur ipréparé
par rectification de l'acide nitrique & 95 - 97 % avec N2051fon éli-

mine p;éalablement les vapeurs nitreuses de l'acide fumant).
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L'amidosulfonate de Na est préparé 3 partir de 1l'acide aminosulfonique
pour analyse par double décomrosition avec CO3Na2, le chloroforme est
séché sur P205.
Le mélange CHC13, NaEH3NH2 est agité a la température de la réac-
tion ( =50°) sous courant d'azote sec. Lorsgue 1'équilibre est réalisé,

on ajoute lentement un volume connu d'acide nitrique 100 % refroidi a -40°.
Le mélange est agité pendant un certain temps a - B0° puis le solide est
séparé par filtration sous courant d'azote sec a basse température, dans
1'appareil de la fig.3. Le solide est imbibé de chloroforme, on le séche
sur une fritte par passage d'azote sec jusgu'ad 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 a l'eau nous permet de

doser l'acide nitrique non transformé,

I11 . - RESULTATS BE RAPPCDT/NT A DES MITANGES STOECHTIOMETRIOUES,
) Résulte:s,

Dés le début il se forme une masse qui semble visqueuse et qui
se fixe sur les parois et le fond du tube. D'ol une homogénéisation dif-
ficile. En 1rin d'éssai il reste de l'acide nitrique dans le chloroforme
(10 - 20 % de 1la guantité initiale suivant les essais) et cette fraction
ne dépend que peu du temps de con%act. Ces deux faits montrent que la
réaction qui se prnduit 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 & filtrer puisqu'elle
adhére fortement au fond du tube, met nettement en évidence plusieurs

faits importants :

- La quantité d'ion sulfate est faible,vcelle de 1'ion nitrate

élevée,

~ Cet ion nitrate ne s'élimine pes par chauffage modéré dans un

domaine de température oll 1'acide nitrique s'élimine normalement,



- 57 -

- La teneur en H' est élevée, ceci nous oblige donc a supposer
que 1'acidité est due & l'acide amidosulfonique si 1'on déduit NaHSO4

formé suivant (1). Nous avons donc calculéd NOy en NaNO attribué 1'aci-

3’
dité restante & l'acide amidosulfonique pprés déduction de celle de

NaHSO4. Le bilan pondéral de cette opération est trés satisfaisant. Il
montre que la quantité dlacide amidosulfonique est dquivalente en moles

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

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

Voici a titre d'exemple, trois dosages effectués sur les so-
lides résiduels correspondant aux proportions initiales suivantes :
T,47 x 10‘2Moles NaSO3NH2 + 7,3 x 10-2Moles HNO3 dans 50 cm3 CHCl3 a
- 50° pour des temps de contact de 30', 120' et un temps > 120' non
mesuré, Le dosage est effectué sur le produit sec aprés élimination de

la phase CHCl3 3 température ordinaire .(Tableau V).

B) Interprétation.

Remarquons d'abord -~ les masses de prélévements étant sensi-
blement identiques - que le temps n'influe pas, ou trés peu, sur la
formation de nitrate et d'acide amidosulfonique et que le sulfate formé,
de méme que la nitramide augmentent légérement avec le temps.

Par ailleurs on voit que le rendement en nitramide par rapport
au sulfate formé est élevé, compris entre 40 et 70 %. Mais le rende-
ment global par rapport a l'amidosulfonate de départ reste faible, de
l'ordre de 2 & 7 %; |

Ceci est d & 1'intervention prépondérante de la réaction ¢

HNO, + NaSONH, e HSOJNH, + NaNOg (2)

attestée par les résultats analytiques, et vérifiée paragraphe C.
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Tableau ¥
i ) -2 |
; HNO, : 7,3.10 Moles NaSONH, : 7,47.10 Moles 3
§’ — > e |
; . (1) 1 (2) i | (3) i
T%= - 50° Temps de é T® = -50° Temps de % T = -B0° Temps dev -
: . contact 30'; contact 120" contact lQOﬁ
Moles 1075 ge '~ Moles 1072 Je | Moles 107> ge ’
Masse dosée’ 2,145 2,322 2,240
Na+ ‘ :
NOg 8,9 8,16 %
H 9,05 10,72
§ 50, 0,29 2,56
S0 NH) 13,38 11,48%
NO,NH, 0,15 i 0,98
NHZ 0 ; 0 ) .
'Né”Nbé _________ o e S e P .65
NaHS0,, 0,29  0,0348 0,92 0,1105 2,56 0,307
| HSONH, 8,76 0,839 | 9,9 0,960 8,16 0,792
NaSONH, 4,62 0,545 3,46 0,412 3,32 0,395
NO,NH, 0,15  0,0093 0,635 0,0394 0,98 0,061
S 2,184 2,347 2,240
NbéNHén““_ﬁ“T“h“,4”WHQN_”“”"”“““w””Hu”““”.H”. T S
= 0,011 0,044 0,070
S0,NH;
NO N : i
2_H2 0,515 0,69 0,382
L % ‘ o | o

% Obtenu par différence.
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La réaction (2) concurrence donc considérablement la réaction (1), et

" la formation d'acide amidosulfonique en (2) fait intervenir aussi @

g + HSOQNH, —y H,80, + NO,NH, (3)

L'acide sulfurique formé réagissant sur NaN03 en donnant HSO4Na. On

HNO

ne peut pas dire & 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 solidé aprés réaction. I1 révéle sans ambiguité les faies
du nitrate de sodium et de 1'acide amidosulfonique.(fig.8) - Sur 1a
fig.8, nous avons pointé les raies attribuables 3 NaNO3 -

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 la,résction:

HSO3NH2 + NaNO3 ——— NaHSO4 + NQQNH2

3 N0+ HO (4)

étudide en détail plus loin.

La perte de poids d'un échantillon de 2,332 g de solide
correspondant au dosage n°2 (tableau V) est de 0,588 g, ce qui corres-
pond, évalué en NO.NH. & 9,5 x lO—3Moles. L'échantillon initial con=

22

tient 9,7 x 10 3Mo1es NaNO, et 9,9 x 10™Moles HSO,NH.. La réaction

8 2
est pratiquement quantitative.

A vrai dire, le schéma réactionnel est bien plus compliqué que
ne l'indique (4) . I1 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), 4 tel point que nous avons
envisagé une réaction de ce type comme méthode de dosage approché des

nitrates et amidosulfonates.



- 50 -

Au point de vue rendement la réaction globale n'est donc pas
intéressante pour la préparation de la nitramide, bien gque nos déductions
soient parfaitement valables. Il est simplement Tegrettable que. le pourcen-
tage de Téaction suivant (2) soit si élevé (de 1'ordre de 60 & 70 %) et que
25 & 30 % d'amidosulfonate ne réagissant pas en raison de l'insolubilité de
tous les produits a 1l'exception de HNO3. En contre-partie, c'est probable-
ment en raison de 1'insclubilité 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 NaSO3§§2_

~
[

A) Résultats.

Nous avons doublé la quantité d'acide nitrique. L'augmentation
de cette concentration pouvait favoriser lesréactions(l) et (3) au dé-
triment de la réaction (2).

Les essais ont été conduits comme précédemment en 2 heures a
- 50° avec 7,47 x 10 %Mo les NaSO_NH, et 14,6 x 10™"%Moles HNO,.

Le solide se colle aux parois, jaunit légérement et prend 1'as-

pect d'un mélange hétérogéne visqueux.

Apreés filtration a - 50°, la phase chlorofoxme ne contient que
12 % environ de 1'acide initial. Le solide retient donc de l'acice nitri-
que. D'autre part, si on laisse ce solide se réchauffer en masse compacte
aprés filtration,il se produit une déflagration viclente dés en dessous
de 0° avec production d'abondantes fumées blanches.

Le dosage de solide se fait donc ici par préldvement & basse
température et dissolution dans 1'eau glacée sans élimination de chloro-
forme.

Pour mener correctement les calculs on sevbase_sur le fait que

la quantité d'ion HY totale se conserve.
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H' initial = 14,6.10 2Moles
H" phase chloroformique s 1,84.10_2ions
H' dans le solide re-

cueilli apreés filtrationl2,4, lO-Qions pour une masse recueillie
de 16,6 g.

5 14,24.10 %10ns H*
o + , -2,
H' initial - H dosé = 0,36, 10 Tions

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

toutes les valeurs 3 la masse totale de précipité, ce qui donne :

Noé 9,65 x 1072 | NOZ 9,91 x 1077
- 2 2. -2
Dosage dans S+4 2,7 x 10 ) Ajusté a 534 2,78 x 10-2
H 12,4 x 100° 17,09g. H 12,76 x 10
16,6 g de Y -
solide rem NOZNHg 1,28 x 10_2; NOQNHg 1,28 x 10_2
cueilli. SO4NH, 4,5 x 10 SONH, 4,63 x 10

Les ions H' doivent 8tre attribuds 3 NaHSO,, HSONH, et HNO,
fixés sur le précipité. Na+ qui n'appartient pas a Na HSO4 est attri-
bué quantitativement 2 NaNOg. NH250-7est évalué quantitativement en

HSO:;NH2 en raison de la réaction :

NaSO NH, + HNO, ———> H503NH2 + NaNO3 (2)
Ceci nous donne le bilag suivant :
H'initial 10 %Moles ; H' dosé 10 2Moles
14,6 § phase solide HSONa 2,78
' EHSOBNHZ 4,63

phase chloro-

formique HNOS 1,84
i_ HY = 9,25

H' eésiduel : 14,6 - 9,25 = 5,35 .10 “Moles
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Na initial s 7,47.10‘2M01es )
Na 2 1'état de HSO,Na : 2,78.10‘2Moles
Na & 1'état de NaNO, : 4,69.10‘2M01es
Nej total : 9,91.10 2Moles
NO~ résiduel : 9,91 - 4,69 = 5,02.10 “Moles
3

Dans la phase solide il subsiste donc : 5,3.10—2Moles HNO3.

D'ol la répartition :

HSO,, N 2,78.10 2Noles ; %
-2 . NO,NH %
NaNO3 4,69.10_2Moles ? 2 2 _ 0,171
HSO,NH, 4,63.10 goles S0
HNO, 5,3 . 10 “Moles ; *
-2 i
NO,NH,, 1,28.10 “Moles o, _
LT =04
% SO
: 4

HNO3 resté libre : 5,3 + 1,84 = 7,14.10—2Moles.

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

Elle est faite de deux maniéres différentes.

- Un préldvement trds faible de résidu (200 mg) finement divisé ne
déflagre pas, lorsqu'on 1l'améne & température ordinaire. On le pése a 0° et
on enregistre la perte de poids 3 température ordinaire. La courbe perte de
poids en fonction du temps est constituée de 2 trongons a peu pres rectili-
gnes séparés par un coude net. La premidre partie & pente forte est due au
départ de CHC13,qu'une extrapolation au temps t = O permet d'ailleurs de doser.
La deuxidme est plus raible et correspond au départ de HNO3 qu'on peut accélérer .
en chauffant vers 50°, jusqu'ad constance de poids. Un échantillon de 200 mg
perd dans cette deuxiéme étape 45,4 mg soit pour 17,00 g 3,88 g = 6,16.10—2M. -
ce qui est en bon accord - compte tenu de la précision de mesure - avec le

chiffre 5,3.10—2 trouvé,
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- Par ailleurs, une extraction au chloroforme sur 1,4 g de
solide donne 4,9 x lO_3Moles HNO3, ce qui donne, ramené - 17,09 g
5,95 x lO—3Moles. S'agit-il d'une adhérence de 1'acide nitrique sur
le solide ou d'un composé labile qui se formerait ? On ne peut le
37 KNOa,

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

dire a priori. Compte tenu de 1l'existence de HNO des remar-

de préparer HNO NaNO3 en agitant NaNO3 pulvérisé dans l'acide ni-

3’
trique fumant pendant 2 heures a - 50°. La filtration & ~ 50° sui=-

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

L'existence de HSO3NH2, HNO3 possible aussi d'aprés nos

résultats n'est pas vérifiable, mais elle nous parait peu probable.
La teneur en acide nitrique du précipité nous semble due plutdt au
fait qu'une solution chloroformique contenant 14,6 moles pour 50 cc
CHCl3 se sépare en 2 phases liquides & - 50°. La phase riche en aci-
de doit avoir un fort pouvoir mouillant et adhérer au solide, ce qui
explique 1'aspect visqueux du dép8t et le fait qu'il colle aux pa-
rois,

, I1 est remarquable de constater que dans le bilan, NOS
ayant disparu soit, 14,6 x 1072 - (1,84.10‘2 + 9,91.10’2) = 2,85.10"
correspond a SO;_ formé soit : 2,78.10‘2M.

2

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

(1) et (3).

Aux erreurs d'expériences prés 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 méme ordre que
précédemment, par contre, le rendement par rapport 3 l'amidosulfonate
de départ est plus fort. Cela est dft au fait que les réactions (1) et

(2) interviennent ici pour 50 % environ.
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Remarque : Réaction de 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 3 - 50° pendant
2

60 minutes avec des gquantitds stoechiométriques soit , 7,47 x 10~ HSO3NH2,
-2

7,3.10 HNO3 sous agitation,

Le solide se colore légeérement en jaune et colle aux paroi-. On
filtre & - 50° et on stocke le solide dans 1'air liquide puis on effectue
un prélévement. Au réchauffage le solide se liquéfie em méme temps qu'une
violente réaction a lieu. Une autre fraction prélevée a -~ 196° et dissoute
immédiatement dans 1'eau froide, ne révdle pas de nitramide. D'autre part,

le solide lavé a basse température par CHCl., ne donne plus de réaction vio-

lente au réchauffement, ’
Dans le filtrat, immédiatement aprés l'expérience, on caractérise

des gouttes huileuses d'acide sulfurigue &nsolubles dans le chloroforme,

I1 semble - et la présence d'acide sulfurique du filtrat le prouve - que la

réaction forme de la nitramide instable, méme a - 950°, en présence d'acide

sulfurique qui peut adhérer au solide. Cela rejoint les remarques du chapi-

tre I* En raison du rendement nul en nitramide la réaction n'a pas été étu=~

dide en détail,



TROISIEME PARTIE

REACTION ENTRE AMIDOSULFONATES, ACIDE AMIDOSULFONIQUE,

ET NITRATES EN MILIEU FONDU
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INTRODUCT ION

Nous avons vu précédemment que l'acide nitrique réagissait
avec l'acide amidosulfonique pour donner de 1l'acide sulfurique et de
la nitramide, celle-ci se décomposant rapidement dans le milieu réac-
tionnel. I1 est probable que c'est l'ion NOS guil est responsable de
cette formation,

Or cet ion NOE existe également dans les nitrates fondus.
I1 était dés lors intéressant d'étudier 1'action de l'acide amido=-
sulfonique ou d'un amidosulfonate sur un nitrate, surtout qu'aucun

travail de méme type ne semble &tre connu.

Le premier chapitre de cette troisime partie consiste en
une étude thermogravimétrique de différents couples amidosulfonates

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

Dans le deuxime chapitre, nous étudions les phases vola-

tiles et 1'influence de la pression sur le déroulement des réactions,

Enfin dans le troisiéme chapitre nous nous efforgons d'é-

tablir le bilan total de la rdaction HSO.,NH

3N, + NaN03 effectuée sous

pression réduite.
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Chapitre I

THERMOLYSE A PRESSION ATMOSPHERIQUE POUR DIVERS COUPLES
AMIDOSULFONATE-NITRATE

o e s e e v i i

Tous nos essais ont été faits en mélangeant nitrates et

amidosulfonates broyés en quantité stoechiométrique pour la réaction:

M NO, + M' NH,SO, -————> NO/NH, + M M' SO, (1)

27

i
w~¢,N20 + H2O

Pour faciliter la lecture des enregistrements, nous avons

3

toujours opéré de fagon 3 avoir 2 x 103 Mo les NOE et 2 x 10" Noles
SO3NH; » Tous les essais sont =ffectués & la thermobalance A.D.A.M.E.L
a enregistrement graphique, shus courant d'azote sec de 200 cc/min.

Le programme de chauffe est de 150° par heure.-

Nous avons envisagé les couples :

HSONH, + NH,, K, Ba/2, Na, Li(NO,)  (fig.9 - courbes 1,2,3,4,4')

NH,NO, + Ba/2, NH,, Na, K (SO3NH2) ( fig.9 - courbes 5,6,7,8)
NaNO, + Na SO,NH, ( fig.9 - courbe 9)

KNO, + K SO,NH, ( fig.9 - courbe 10)

Li NO; + Li SO,NH, ( fig.10 - courbe 1)

Ba (No3)2 . Be (SO3NH2)2

2 2 (fig. 10 - courbe 2)
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Tous les mélanges initiaux sont stables 3 froid. Les courbes
thermogravimétriques présentent donc toutes un palier horizontal plus ou moins
long.

Pour tous ces couples l'allure de la premitre réaction est la méme,
Elle s'amorce et prend trds vite (en quelques degrés) 1'allure d'une défla-
gration au point que le s™vlet ne suit pas la perte de poids méme en vitesse
rapide. Cette perte de poids, sauf dans les cas rares de projections imporw
tantes, est toujours voisine de 124 mg soit : 2 x lo_ﬁ,NO2NH2 (ou N2O + HzO).f
A ce moment on observe un dégagement de fumées blanches comwe lorsque 1a ni-
tramide se décompose. Immédiatement apres déflagration, le creuset est sorti
du four, ceci pour éviter une décomposition ultérieure des produits de réac-

tion,

Pour la courbe 10 (2) relative au couple Ba, la perte de poids est
nettement inférieure & la perte thdoriaue. Or, d'eprés Capestan (18), la dé-
composition de 1'amidosulfonate de baryum en sulfate commence a 265°, on
observe effectivement une perte de poids 2 cette température, puis la pente
s'infléchit brusquement vers 322° tandis que se forment des fumées blanches.
Dans-ce cas, la fraction cui réagit suivant la réadtion (1) est plus fai~

ble, puisqu'une partie d'amidosulfonate s'est déja transformée en sulfate,

Pour la courbe fig.lO (1), relative au couple Li, on peut invoquer
une légére hydratation des produits de départ, tous deux hygroscopiques, ce
qui améne, d'aprés Capestan (18), une décomposition en sulfate dds 100°.

Dans ces deux cas, la réaction (1) a lieu, mais son bilan est
affecté nar une transformation partielle préalable de 1l'amidosulfonate en
sulfate.

Pour tous les essais on dose des quantités importantes de sulfate
dans le résidu solide, alors que le nitrate et l'amidosulfonate ne se retrou-
vent qu'en faible proportion , surtout si le mélange était homogéne. Le ta-
bleau (VI) donne quelques résultats de dosage pour le couple NaNO3,

NaSO3NH2.
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Couple NaNO3 NaSOSNH2

Tableau VI

+ + -

NH,, HY | S0, NO NaSO_NH,

a0, - wasow, ~

2,107, 2,107, o 0 1,7 = 0,25 | 0,05 mal

| o 0 1,8 | 0,2 | 0,2 homo-
0 0 1,93 . 0,1 | génisés.
0 0 1,9 | 0,07 | 0,07

Les résultats analytiques ne présentent pas de complication,
d'autant plus que le bilan pondéral sulfate + amidosulfonate + nitra-
te n'ayant pas réagi est trés correct.

La formation de sulfate ne peut s'interpréter que par un dé=-
part d'une molécule d'eau et d'une molécule de protoxyde d'azote, avec

formation transitoire probable de nitramide suivant (l).

Couple Na NOj - HSO,NH,

Ce qui présente par contre plus difficulté, donc d'intérét,
c'est l'ihterprétation des résultats lorsque le parténaire amidosul-
fonique est l'acide. Dans ce cas les quantités de nitrabe et d'acide
amidosulfonique dans le résidu sont toujours trés faibles mais par
contre la teneur en ion NHZ n'est plus négligeable, ce qui oblige
a envisager des réactions parasites donnant lieu 3 une perte de poids

sensiblement équivalente.
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Nous avons plus particulidrement porté notre attention sur le

couple NaNO3 + HSO3NH2 qui d'aprés le schéma précédent devrait donner :

NaNO,, + HSO3NH

, ————> O,NH, + NaHSO, (2)

2 2

N

v |
N0 + H)O sﬁ;l/QNa28207 + 1/2 H,0

Voici (tableau VII) des exemples de dosages de la phase solide

résiduelle.
Tableau VII
R g e . .
. ; + - | o=
NH, . H 507, | NOS | HSONH,,
NaNO 2,10, - 0,53 1,41 1,93 | 0,07 | 0,07
f 0,60 1,43 2,00 | 0,01 0,01
HSO NH,, 2,103, 0,53 1,41 | 2,02 | 0,076 0,07
; 0,64 1,34 1,91 | 0,1 0,1
' 0,75 , 1,26 | 1,97 | 0,05 0,06

I1 est remarquable de constater qu'aux erreurs d'expériences pres,
+ + c \ 2

la somme NH4 + H en moles est égale & SO4 .
La présence d'ion ammonium s'explique simplement par la réaction

d'hydrolyse :

o T
Hso3NH2 + HDO hH4HSO4 (3)

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

Vérification de la rdaction (3).

Un échantillon d'acide amidosul fonique est soumis & une chauffe
lindaire sous un courant d'azote saturé de vepeur d'eau & 20°, Dans ces con=—

ditions 1l'augmentation de poids devient trés sensible dés 150°,
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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 HzO pour 1 mole HSOBNH2).
Cette valeur est atteinte & 1 % prés en 3 heures a 200°, dans les
conditions de l'essal. Le résidu est NH4HSO4. Or dans nos expériences
l'eau se formant au sein de la masse, sa pression partielle est éle-
vée et les températures atteintes en cours de déflagration dépassent
certainement 150° méme si le couple correspondant commence a réagir
en dessous de cette température. Donc on pveut admettre que cette hy-
drolyse est rapide (probablement méme trds rapide comme nous le

verrons plus loin).

Cette seule réaction (3) n'explique pas le déficit en ions
HY d'une part. Dtautre part dans le résidu SOZ en moles = NHZ + H+,
le sel d'ammonium formé n'est pas NH4HSO4, maisNaHH4SO4> si 1'on veut
respecter le bilan en sodium.

Ceci est di en réalité a une réaction supplémentaire que

nous avons vérifide :

e A g i Attt 7 » *
NH,HSO, + NaNO3 3 NaNH4SO4 + HNO3 (4)

Vérification de la réaction (4).

Un mélange stoechiométrique de nitrate de sodium et de sulfate

*

acide d'ammonium commence a réagir dés 100° a pression ordinaire en li-

bérant des vapeurs acides 3 odeur nitrique.

% La notation NaNH SO, ne 31gn1f1e pas forcément qu'il s'agit
d'un sulfate double mais peut aussi s'interpréter comme 1/2Na2SO +
1/2(NH ) . Nous n'avons pas cherché 3 préciser ce point.
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Pour vérifier la réaction (4), il était indispensable de recueillir

la phase volatile.

Décomposition sous_pression réduite :

Nous avons donc effectué une décomposition sous pression réduite
dans l'appareil de la fig. 13 en trappant la phase volatile a - 196°.

Dans ce cas, la réaction débute a une température légérement su-
périeure vers 150°, température que 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
de H' cofncide exactement avec celui de Nog fait par le nitron et que le
bilan pondéral est exact & moins de 2 % prés. Voici les résultats d'une

expérience faite avec 6 x lO—3Moles de NaND, et 6 x 10~3Moles de NH4HSO4

-1 3
sous 10 "mm.Hg.

rd

Le mélange est chauffé a 150° pendant 1 heure sous 0,1 mm.Hg.

g Perte de poids chzervde @ 0,280 g Perte de poids théorique : 0,380 g:
Résidu 0,920 g Phase volatile : 0,280 g

| lioles 107 Moles 107>

N H 507 NOT (Dewarda) T B NO- (Nitron) |
P4 4 3 - 4 3
5,97 1,57 6 1,75 0 4,34 4,36

On voit immédiz*ement que l'acidité du résidu, plus l'acidité de la
. Ve s . A "'3 . .
phase volatile est aux crreurs dfexnériences pres 6 x 10 7, Le chiffre du ni-
trate dans le résidu est un peu fort. Le cdosage par laméthode Dewarda peut

expliquer 1l'excds. En rajustent la valeur a 1,6 on obtient
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NaNO 1,6 x 10M, soit 0,136 g

3
Résidu NH,HS0, 1,57 x 10”3, 0,180 g
NaNH,S0, 4,40 x 107M, 0,604 g

contre 0,920 g valeur expérimentale.

4,4.10‘3M01es de NH
4,4 moles de NaNHéSO

4HSO4 se sont donc transformées en donnant

et 4,36 moles de HNO., conformément & la réaction (4).

4 3
La perte de poids: observée est de C,280 g, contre une perte théorique

de 0,380 g. Il semble que la réaction (4) n'ait pas été compldte, mais

il est probable aussi gque la réaction
NH,HSO, + NaNO, ~-—————> NaHSO, + NHNO, (5)
que l'on peut envisager aussi comme :

+ s v evmmenmee 1
NaNH,S0, + HNO, > NaHSO, + NH,NO, (51)

intervienne. Le nitrate d'ammonium étant stable & 130°, cela revient a
intervertir Na et NH4 dans le résidu. Le dosage seul ne permet pas de
conclure & la réaction (5), pourtant en se basant sur la thermolyse 2

pression ordinaire, il est permis de 1'invoquer.

Nous avons soumis un mélange de 2.50_3M01es NaNO3 et 2.10-3

_Moles NH4HSO4 a une chauffe linéaire entre 20° et 260°, On observe la

formation d'abondantes fumées blanches.

3

| NaNO, 2.107°M. ' perte de poids observée : 144 mg A
' NH4HSO4 2.10—3M. i perte de poids théorigque suivant (4) : 126 mg E
- Dosage résidu NaHSO, : 1,04. 10™u., !

-3
N0, 2 G0 M
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La perte de poids observée est supérieure & la perte de poids théorique.
En faisant intervenir la réaction (5) dans laquelle le nitrate d'ammo-
nium s'est décomposé en raison de la température atteinte,r(300°), on
calcul pour le résidu la composition suivante :

NeNH,S0, : 0,945 L1075, NeHSO, : 1,055 .1073M,

ce qui est conforme au résultat de l'analyse., La formation de fumées blan-
ches (caractéristiques du mélange N2O et HQO) confirme en un certain sens
ce résultat.

I1 n'y a donc pas de doute que le sulfate acide d'ammonium et
le nitrate de sodium réagissent suivant le schéma(4): il est probable que
la réaction (5) (ou 5') intervient, particulidrement dans la thermolyse 2

pression ordinaire.

La réaction (4) produit de 1'acide nitrique, nous devons donc

ajouter :

HSOZNH, + HNO, USSR HS0, + N,0 + H)0 (6)

Lw = HS0 4N a
que nous savons se produire dds - 40°,

Puisque le poids moléculaire de HNO3 ne différe que d'une unité
de celle de N,O + H,0 et que NaHSO, formé en (2) est susceptible de su-
bir une perte d'eau partielle, la perte de poids totale aura tendance
a4 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 méme chaque fois que le partenaire amidosulfo-

nique est l'acide.

Les amidosulfonates s'hydrolysent plus difficilement que 1l'acide.

Ainsi un creuset avec NaSO3NH2 suspendu dans un four a 175° surmontant de

l'eau a ébullition pendant 3 heures accuse une faible augmentation de
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poids ne correspondant qu'a 15 % d'hydrolyse. D'autre part le produit
d'hydrolyse ne contient pas d'hydrogéne acide. Une réaction telle que
(4) se trouve donc exclue. L'absence d'ions NHZ dans le résidu indique
aussi 1'absence de réaction du type (5).

Le cas est nettement plus simple, ce qui permettra d'envi-
sager la réaction (1) comme méthode de dorage dans le cas des amidosul-

fonates.
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Chapitre II

THERNOLYSE AVEC RECUPERATION DE LA PHASE VOLATILE

I . ~ APPAREIL,

e s st e St i o 0 v

'~ INFLUENCE DE LA PRESSION ~

Quelques essais ont été faits avec une thermobalance type

Mac Bean avec ressort d'acier inoxydable et suiveur de spot. Cet appa-

reil, analogue 3 celui décrit par Barret (20) a été mis au point et

réalisé en 1959 par Devrainne et Heubel. Il est décrit dans le mémoire

de Bodart (21) et a été utilisé depuis par d'autres chercheurs.

IT . -~ DONNEES CINETIQUES,

La rapidité de réponse du suiveur de spot nous a permis de

nous faire une idée sur la vitesse réelle de la réaction et de nous

rendre compte que celle-ci était beaucoup plus rapide & pression -or-

dinaire que sous pression réduite,

Boici quelques chiffres obtenus avec des mélanges équimo-

laires NaNO3 + HSO3NH2 et KNO3 + HSO3NH2.
§ NaNO3 - HSO3NH2 . ‘ KNO3 - HSO3NH2 ;
§ 2,107, 2.107%. 2.107M. 2.107°M,
% Pression ; Perte Temps Pression’ Perte Temps |
1 atm. | 120 mg 1n 1 atm. 120 mg 1"
! ; ‘
i 10-1mm.Hg 5 65 mg 1! 10—2mm.Hg 16 mg 1!

(voir fig.12).,
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On voit que sous pression ordinaire il s'agit d'une véritable
déflagration alors que la vitesse a une valeur finie sous pression rédui=-
te. En mé@me temps la température de réaction est un peu plus élevée quand

on opére sous faible pression,

III , - PARTIE ANALYTIQUE,

A) Mode opératoire :

Dans ces essais nous nous sommes intéresséds au résidu comme pré-
cédemment, mais aussi & la phase volatile qui est condensée & la sortie du
four dans deux piéges tards refroidis a - 196°. 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 1'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 méme dans le cas d'un appareillage de di~

mensions réduites.

s

Le premier pidge taré est ensuite ramené i température et pression
ordinaire, (ce qui évidemment nous interdit le dosage de N2O), et pesé.
On dose alors 1'acide nitrique, puis l'eau par différence entre le

poids recueilli et celui de HNO,. N,O est déterminé par différence entre la

3* 2

perte de poids du creuset et la masse de produits volatils recueillis.Cette
fagon de procéder entratne 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 1'importance est conditionnée par le
réglage de la thermobalance, est faible 2 x 10_3M01es. De ce fait le maximum
d'eau que l'on soit susceptible de recueillir est 3 x lO-3Moles en se basant
sur le nombre d'atomes d'hydrogéne de HSO. NH,. En raison de la faible masse

3 2
moléculaire de l'eau, une erreur de pesée de quelques mg entraine une erreur
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importante sur le résultat d'ensemble dl'autant que 1l'on dose deux

réactifs par différence.

2 - Le montage de la thermobalance est assez important et,
au moins dans les expériences sous vide une légére fuite peut en-
trafner de sérieuses erreurs en raison de la durée de 1'expérience et
de la faible masse d'eau recueillie.

Les résultats de dosages sont donnés dans le tableau VIII.

B) Interprétation des résultats.

Lorsqu'on opére sous pression réduite :
1 - Les quantités d'acide nitrique recueillies sont plus élevées.

2 - Les guantités d'eau et de N20, par contre, sont plus fai=-
bles.

3 -~ La teneur en NHZ

4 - L'existence de quantités non négligeables d'ion amido-

des résidus est un peu plus é€levée.

sulfonate dans le résidu et surtout dans 1'équivalent de nitrate ne
permet plus d'imaginer une réaction incompléte due & des hétérogénd-
ités locales. Nous ne pouvons 1'expliquer gqu'en invoquant la réac-

tion @

HSO,NH, + NaNOj -——-———> NaSO,NH, + HNO, (M)

, Cette réaction est & priori surprenante en ce sens qu'elle
se fait en sens inverse 3 basse température en solution, mais ici
on se trouve dans une zone de température ou l'acide nitrique est
sous forme vapeur. ‘

Il faut 1*invoquer aussi pour justifier la quantité importante de

HNO3 dans l'essai IV par exemple,



Tableau VIII

;: Perte

& Conditions de Phase volatile Résidu
CoNe | Poids 107m.

& Hso3NH2 ﬁéNd;w‘f’mnwwmw " Messe condensée : 59 mg | NHZ 0,53

I 0,194g 0,170 | HNO 0,15 107°M, Y 1,46

k : 3 -

I | 118mg H 0 2,6 " Nog 0,08
E P. atm. ; N,O 1,3 " SO,NH, 0,06
04 2
i HSO3NH2 KNO3 % Masse condensée : 45 mg NHZ 0,336
| 0,194g 0,2029 | HNO,, 0,04 107°M. H 1,67

I ' 120mg H,0 2,25 " NO 0,18
? P.atm. é N0 1,7 " SOSNﬁé 0,15
§ ! S0, 1,85
% HSO3NH2 NaNO, Masse condensée : 79 mg NHZ 0,69
. 0,194g 0,170g | HNO,, 0,81 10~°M. Ht 1,08

1T . 118mg H,0 1,55 " NOy 0,10
pe= T, N,0 0,88 " SONH; 0,3
' f S0, 1,68
é HSONH, KNO, | Masse condensée : 34 mg | NH, 0,64
. 0,194g 0,202g | HNO,, 1,12 107°M, H 0,4

s ARE | 125mg H,0 1,27 " Nog 0,07
- -2 % " ~
Pz 107m N,0 0,70 S0NH 0,9
i so, 1,04
| HSONH,, NH,NO, | Masse condensée : 97 mg NH, 1,78
10,1949 0,160g HNO,, 0,99 10™M. H' 0,48

v A78mg 4y o 1,94 " NOT ©O,04
I - ‘projec. | 2 E 3
it Py = 10 “mm tions | N,0 non calculé so;‘ 0,73
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La réaction {7) entratne :

NaSONH, + HNO, —————=> NO,NH, + HSONa (8)

22

a2 N2O + H2O

3

gque nous savons éxister dds - 50°.

5 -~ La différence entre les résultats obtenus 3 pression
atmosphérique et sous pression réduite est la plus sensible pour les

(s \ N -2
experiences II et IV ou l'on passe de 760 mm a 10 "mm.

En considérant 1'ensemblc des réactions invoquées et que

nous reproduirons pour la commnoditl de lecture,

NaNO, + HSO.Nil, -~—=2> NaHSO, + N.O + H.0 (2)
3 2 2

3 2 4
\ - e e T
HSONH, + H)0 > 1150, NH, (3)
> HSO,NH, + NaNO, -——-> NaNH,S0, + HNO (4)
Disparition 44 3 a4 3
. [N g N e i L B
de NHZ >NalNH, S0, + HNO, > NaHSO, + NH4503 (5') 1
| :
= N0 + 2 H)0 i
_ HSONA, + HNO, -———3» H.,SO, + N.O + H.0 (6)Destruc—
Formation , 32 3 274 < 2 tion i
—7, M o4 Ua0L e :
HNO,, - HSONH,, < . » NaSO_NH, + HNO, (7) HNO, |

MAC N N SRS NN
HQVO3JH2 +  HNO > A.aHSO4 + N

3 2

)

on peut en titer les concluslions ci-~cesscus.

C) Conclusions.

1 - Expérience sous rression ridvite : HNO, est évacué ra-.

3

pidement on doit donc dévavoriser les réactions de destruction de cet

2

. . . . '
N,O et une augmentation de NH4 et MO

2 3

acide soit (5') (6) et {(8), ce cui implique une diminution de H.O et

'

O + HP (8) =y -
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Les rédactions (4) et (7) ressortent donc davantage.

2 - Expérience sous pression ordinaire : HNO3 s'évacue moins vite

donc (5') (6) et (8) interviennent davantage,ce qui implique une augmenta-
tion de NZO’ de HZO et une diminution de HNO3 et NHZ. En méme temps les
réactions (4) et (7) apparaissent moins, surtout (7) puisque (8) est tres
rapide. .

Ces déductions sont conformes aux résultats d'expérience dans

les deux cas (pression ordinaire et pression réduite).

3 -~ I1 semble que la réaction (2) qui est & 1l'origine du processus
total doit intervenir assez peu sur la cinétique globale. -

4 - Si on fait le rapport de la teneur en NH;
la teneur en HNO3 de la phase volatile (qui sont les données analytiques
les plus sires) pour les expériences (4) et (2) puis (3) et (1) respecti-

vement, on obtient :

des résidus et de

+ +

NH 0,64 NH 0,69

M () 2% Mo () 2,
NHZ (2) 0,336 NHZ (1) 0,53

HNO HNO 0,81
3 (4)_Lla2_ 54 3 T s
HNO, (2) 0,04 HNO, (1) 0,15

D'aprés ces chiffres la variation de pression semble avoir moins
d'influence sur la rédaction (®') que sur la réaction (6) et (8), c'est &

dire les réactions (6) et (8) doivent &tre beaucoup plus rapides que la
réaction (5').

5 ~ L'élimination d'acide nitrigue a pour conséquence la diminu-
tion de la vitesse globale,d'autant plus faible que la quantité d'acide

recueillie est plus élevée (cf. fig.12 et tableau VIII),
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6 - D'aprés 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 thermi~ue d'une partie de
l'acide nitrique. De méme dans la limite de précision des dosages, on
doit trouver H+ = N2O, ce qui est effectivement le cas, sauf pour

l'essai 1V,

Nous pensons avoir montré 1l'essentiel des réactions fort
complexes qui se font lorsque le partenaire amidosulfonique est 1'acide.
I1 n'est pas exclu que d'autres rient lieu mais elles sont certainement
dtimportance moindre.Il ne faut pas oublier en effet que si 1'expéri-
mentateur indique une température de réaction, il s'agit du début de la
réaction et nous ignomons celle réellement atteinte au sein de la
masse. Elle dépasse certainement d'au moins 100° la température repérée,
Il est caractéristique a ce propos de remarquer gue pour le couple
NaSO.NH, + NaNO3 il se produit souvent une flamme dans le tube en

3 2
cours de réaction.

Nous avons tout lieu de penser que les réactions des couples
ol n'intervient pas ltacide sont moins complexes puisqu'il ne se

forme pas de sulfate acide d'ammonium.

Enfin signalons que le démarrage brutal des réactions semble
8tre 1ié 3 la formation d'une phase liquide et les temnératures de dé-
but de déflagration correspondent donc approximativement & la tempé-
rature de liquéfaction.

Ceci nous fait attribuer la réaction (1) A 1'existence de 1'ion
NO; . Delarue a montré récemment (22) que dans 1'eutectique NaNOa,

KNO3, LiNO3 on avait 1'équilibre :
D e

- +



- 86 -

que tout accepteur de l'ion 02— déplace vers la droite. C'est le cas pour
l'amidosulfonate, Dans le but d'abaisser la température de réaction nous
avons d'ailleurs opdré avec cet eutectigue, sans pouvoir toutefois ob-

tenir une température de réaction * 100° qui est aussi celle du couple

NH4N03 -~ HSOaNH2.
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Chapitre 111

ESSAIS SOUS VIDE AVEC ANALYSE DE GAZ

e g i s ot o i e

Nous avons essayé différents montages pour tenter de faire
un bilan total de la réaction en analysant correctement la phase va-
peur. Dans le caf du couple NaNO3 + H803NH2 la thche est zompliquée
par la formation d'acide nitrique et, éventuellement de ses produits
de décomposition. Les meilleurs résultats ont été obtenus par le

montage suivant (fig.lS).

A) Technique expérimentale,

Un tube T fermé & une extr®mité par un robinet Rl est ter-
miné 3 lautre extrémité par deux rodages Rr. Dans ce dernier s'en-
gage un absorbeur Ab qui peut &tre isolé par deux robinets a vide
R2 et R3. Un deuxiéme pitge isolé lui aussi s'adapte aprés le robi-
_net Ry. Il n'est pas figuré sur le schéma.

Un manometre a mercure M indique la pression dans 1'appa-
reil. Deux tubulures latérales portent l'une le réacteur A qui peut
8tre placé dans un four coulissant en verre, l'autre une burette
graduée B terminée par deux robinets a vide,

L'installation compléte est vidée avec une pompe a palettes
et une pompe & mercure, On isole la burette et on met le four sous
tension., A l'aide d'un alternostat on fait monter rapidement la tem-
pérature jusqu'en dessous du début de rdaction, puis ensuite trés
lentement. Les deux absorbeurs de type Ab sont immergés dans 1'air

liquide.
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Aprés fusion du mélange, on observe dans le liquide la formation
de bulles qui va en s'accélérant pour finir parfois en une réaction trés
vive avec production de flamme. De telles expériences sont rejetées en rai-
son de la température élevée atteinte.

Dans le cas ol la réaction s'est développée sans s'emballer on
laisse refroidir le réacteur et au bout d'un certain temps on remplace
1'air liquide par de la glace de fagon a rendre négligeable la tension de
vapeur de l'ensemble cau plus acide nitrique trappé en Ab.

Le gaz (NZO) se dégage et la pression augmente. On note la pres-
sion, puis on fait communiguer la burette B avec l'ensemble de l'installa-
tion en faisant une nouvelle lecture de pression. De ces deux mesures on
déduit le volume de 1l'appareillage et le nombre de molécules gazeuses. Une
erreur est introduite par le fait que Ab est 3 une température inférieure a
la température ambiante mais elle est faible, 1l'absorbeur étant petit et
1'inconvénient est moindre que si l'on a & tenir compte de la tension de va-
peur de la solution nitrique, d'autant plus que le volume total n'est aonnu
qu'ad gqueloues % pres.,

La burette remplie, on vy fait pénétrer de l'alcc-l 2bsolu dans le=-

quel N.O est trés soluble. On vérifie que l'absorntion est pres d'étre quan-

2
titative. Le reste est évalué en NO.

L'absorbeur Ab est pesé en méme temps que le deuxiéme. En prati-
que tout est retenu dans le premier, le deuxieme ne servant que de garde.

La pesée donne la somme H,.O0 + HNO,, puis on dose 1'acidité au potentiomeétre

2 3’
et 1l'ion NOS par le nitron, 1l'eau est obtenue par différence.

Voici un exemple de dosage complet.
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B) Résultats.

Na NO, 1,0204 g = 12 x 10 3Mo1es
HSO,\H,, 1,1640 g = 12 x 10 " Moles
2,1844 gy
Broyé 2,1714 g
Résidu aprés réaction 1,4748 g
Perte observée 0,6966 g
Perte théorique : 124 x 6 x 2.17 _ 0,740 g..
2,18 ’

— —— o —— o ro—

' IO_3Moles : f 10-3Moles f g
- L 6,25 -~ NH,NaSO,, . 2,38 0,600
+ _‘ 225
Ny 0 48 NagS 0, 1 3 0,694
50 | 10,77 CNeNog | 0,43 | 0,0366
NS 0,43 ! i ’
* NaSO,NH, 1,3 0,1545

SO3NH2 : 1,3

s e e it e et My

s = 1,4851

au lieu de 1,4748 ‘

Analyse de la phase gazesec

. 3 ° 3 5 13+
corrigée ° 0,468 at. a 23°C V % Q,3¢2 litre

o - 0,468 x 0,322
= 0,082 x 296

= 6,5 x 10 %Mo 1es
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'%% sont absorbés par l'alcool absolu, soit 3,91 x lO~3Moles. Le reste est
attribué & NO soit : 0,59 x 10" Mo es.

d'ol la répartition :

10 Mo 16 ; g
,,Néé,w“muuw?_‘ 5;éiM'“"' e
NO 0,59 . 0,018
0, 0,44 . 0,014 non pidgé
2 = 0,292

au lieu de : 0,6966~ 0,3%62 = 0,3404

— S — — — —— T oo o—a— | —vat Wi o W vv— t—

| 9 107les,
i Masse totale 10,3562 f :
i T Thes
NOg : 3,86 §
Dosage HNO 0,244 . 3,88 ’
H,0 (par 10,112 6,23
différenceh

On remarque qu'il y a une différence assez sensible dans 1'éva-
luation pondérale des gaz. Cela peut 8tre dl au fait qu'il existe un point
froid en Ab au moment des lectures de »nression.

On peut remarguer en tout cas que le nombre de moles de HQO et
NQO formé.correspond approximativement & l'acide fixe du résidu, en accord
avec la réaction (2), et que le nombre de moles de HNO3 formé correspond a
peu prés a NHZ du résidu, en accord avec la réaction (4).

11 semble que nous avons confirmé dans l'ensemble les réactions

invoquées.



Fig.14
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Parmi les autres méthodes envisagées, nous avons essayé de
pitéger l'eau avec 1l'anhydride phosphorique mais, outre que 1'évacua~-
tion de l'eau est tres longue, on se trouve géné par la formation de
HNO3 vapeur.

Enfin nous voudrions signaler un fait, théoriquement trés
intéressant, observé au cours de 1'un des essais et qui justifie
1thypothése de formation de nitramide,

a » Nous avons vu apparaitre au cours de la réaction, 3 l'endroit
cu le réacteur se raccorde sur T jusqu'en R2 la formation d'une quanti-
té trés faible de cristaux évalude & quelques mg. Ces cristaux trds
bien formés, de méme aspect que la nitramide (aiguilles hygroscopiques),
se décomposent sans résidu, sont solubles dans 1'éther et le dosage
d'une solution aqueuse révéle un acide faible dont le pK est 6,6. Tous
ces caractéres sont ceux de la nitramide, ce qui nous permet d'affir-
mer avec certitude la form-tion intermédiaire de celle-ci. Nous nous

p

sommes, par conséquent, crus autorisés a écrire sa formule dans les

réactions & 1la 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
NH NO, + HSO NH, qui réagit & une température un peu > 100° sous

473 3
vide (fig.14).

Le pidge 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 résultat. Aucune condensation ne s'est pro-
duite sur le tube froid sans que nous puissions nous en expliquer la

raison,
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Nous avons aussi, toujours dans le but d'obtenir de la nitramide
cristalliséde, fait réagir le nitrate d'hydrazine sur des amidosulfonates.Le
choix du nitrate d'hydrazine NOQ(N2H5) était commandé par son bas point -
de fusion 69°., 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 dosage des nitrates ou des amidosulfonates ;

Ainsi que nous.l'avons montré, quel que soit le couple envisagé
et & moins de projectioné,'la perte de poids correspond toujours - pondé-
ralement parlant - au départ d'une mole de nitramide par mole de nitrate
ou par mole d'amidosulfonate ; ceci suggére une méthode d'analyse rapide
de 1'un ou de l'autre des réactifs, exception faite de l'acide amidosul=-
fonique et la fig.1D montre une série d'essais dans laquelle nous avons
varié le nombre de moles NaNO3 ajoutés a 2 x 10_3Moles de NaSO3NH2. Le

repére de droite indique les pertes théoriques ; l'erreur est de 2 %.

Enfin rappelons que certains amidosulfonates servant d'igni-
fuges les réactions étudiées ci-dessu= permettent peut étre d'expliquer
un certain nombre d'explosions accidentelles en particulier avec le ni-

trate d'ammonium. Le couple NH4NO3 , HSO3NH2 déflagre en effet des 100°.
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Le but de ce travail est 1'étude des réactions minérales de for-
mation de la nitramide, si 1l'on excepte 1'un des réactifs auxquels nous
avons fait appel.

I1 est constitué de trois parties nettement distinctes.

La premidre partie envisage toute une série de réactions pouvant
donner théoriquement de la nitramide. L'idée directrice repose sur le

schéma :

-t . ’
A NH, + B NO, -~ > NONH, + AB (1)

Nous avons envisegé successivement les couples de réactifs

suivants

NH
A : 2
N205 + NH3 ; N205 + COR‘ ; N205 + CH3CONH2 :
ONH4
,NH ‘
HNO3 + COi‘ONH avec l'acide pur en solution chloroformique et
l'acide fumant ;
’,NH2
N02C1 + CO\\“ 0 N02C1 + CH3CONH2
ONH4

Parmi ces réactions une seule a produit dfune fagon certaine
de la nitramide : celle de l'acide nitrique sur le carbamate en solution
chloroformique. Dans toutes les autres on peut soupgonner la formation
transitoire de ce produit, sans toutefois parvenir & le caractériser.

Ces échecs semblent dus aux conditions draconiennes imposées
par l'instabilité de la nitramide, vis & vis des acides concentrés, des

bases et de 1'élévation de température.

Dans une deuxizme partie nous nous sommes arrétés plus lon-
guement aux réactions de l'acide nitrique sur l'acide amidosulfonique
ou l'amidosulfonate de sodium a basse température, dans des conditions

variées.
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S'il est incontestable que la réaction entre 1l'acide amidosulfo-
nique et l'acide nitrique fumant forme de la nitramide, le rendement de 1la
réaction demeure néanmoins trés faible, la plupart du temps inférieur a
5%, On a :

HSO,NH, + HNO, v NONH, + H,S0, (2)

NO,NH,, SUU . i N,O + HO (3)

Une faible variation du titre de 1l'acide nitrique dans le do~
maine de concentration compris entre 95 et 100 % influence fortement la
vitesse de (2), ce qui suggére un mécanisme de réaction faisant interve-
nir 1'ion NOZ dont la concentration diminue rapidement par dilution.Cette
influence nous est apparue 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 HQSO4.
L'influence de H2SO4 est particuligrement nette et ressort des courbes
\NONH, | . e
—=—="en fonction de;SO4 .

S0, | -

L 4,i 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 excés de nitrate de sodium. Dans ce cas il peut dépasser 20 % par
rapport & 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
méme si le rendement est un peu plus faible que dans la méthode classique
( de 1'ordre de 30 % ) qui par contre, est longue et délicate (plusieurs
jouss de manipulation). Nous pensons gue ce rendement peut encore &tre
amélioré.

On pouvait s'attendre a des résultats bien meilleurs encore avec

la réaction :

e 5 NOQNH

Na SONH, + HNO, E + NaHSO, (4)

2
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réalisée avec des proportions stoechiométricues ce cui nécessite 1'emploi
d'un solvant le chloroforme : En effet, NOQNH2 et NaHSO4 y étant insolu-
bles, on diminuait considérablement 1'influence de deux facteurs de dé-

composition H et SOZ_ .

De fait,le rendement par rapport au sulfate formé dans celui
de la réaction (4) est élevé (50 - 70 %) et supérieur 3 celui de la

préparation classique .

Malheureusement la réaction reste superficielle, et surtout elle

est concurrencde par :

NaSONH, + HNO, -3 NalNO, + HSO,NH, | (5)

qui transforme 60 a 70 % de 1'amidosulfonate en acide. Le rendement gio—
bal de 1l'opération reste donc faible. ( 1 - 7 % ). B

Si 1'on augmente la proportion dlacide nitrique, ce rendement
global s'améliore, dépassant 15 %, mais l'acide nitrique en excds.se
fixe sur le solide et réagit violemment avec lui au réchauffage . Le
méme phénoméne a lieu si 1'on fait réagir 1'acide amidosulfonique en
milieu chloroformique, mais, de plus, l'acide sulfurique produit dé-

truit totalement la nitramide.

Dans une“troisiéme partie nous avons envisagé les réactions
entre amidosulfonates et nitrates en milieu fondu. Les couples &tudiés

sont les suivants :

HSO_NH. + NH , K, Ba/2, Na, Li(NO3)

32 g0
NHNO, 4 Ba/2, NH,, Na, K (SOSNHQ)
KNO,, + K SO,NH,
NaNO,  + 'Na503NH2
Li NO;  + Li SO,NH,
Ba/2 NO, + Ba/2 SO NH,,
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‘“Tous ces couples sont stables jugqu'a une certaine tempdrature,
variable d'un couple a 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 a quelques % prés (au maxi-
et SO NH,. Le résidu

3 32
est constitué presqu'uniquement de sulfate. L'analyse de la phase volati-

mum) 3 une molécule de nitramide par groupement NO

le montre qu'elle contient presque exclusivement H20 et N20. I1 se produit

donc la réaction :

) et simnnca 1]
M NO, + M' SONH, ~>  MM' SO, + NO,NH, (6)

Ly N0 + H0

L'obtention d'une faible quantité de nitramide, dans 1'un des
cas, justifie l'hypothdse de sa formation intermédiaire.

Ce schéma réactionnel se trouve compliqué lorsque le partenaire
amidosulfonique est 1l'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 3 on a :

PORTUR—— 1]
M NO, + HSO,NH, 3> M HSO, + NO,NH, (6')
i 1 +
(1/2M,5,0.) SN0 + H0

L'ean formée hvdrolyse partiellement 1'acide amidosulfonique :

H503NH2

puis . . :

[PUSS— -
+ HO > NH,HSO, (7)

NH,HSO, + MNO, ~————> M NH,SO, + HNO, (8)

avec 2

M NH,SO, + HNO ——->  MHSO, + NO + 2HO (9)

3
Les réactions (7) et (8) ont été prouvées formellement, (9) a pu

. 8tre établie d'aprés l'analyse des résidus., Par ailleurs :
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HSONH, + HNO, ————3 H,S0, + NO,NH (10)

2 3 2 22
o NSO+ H20

qui se fait dés =~ 50° doit &tre invoquée aussi. Sous pression réduite

au moins, on a également :

HSONH, + M NOj - HNO, + M SO,NH, (11)
avec o .
M SONH, + HNO; -————3> MHSO, + NO,NH, | (12)
s, NQO + H2O

Lorsqu'on opére sous pression réduite, 1'acide nitrique est
évacuée rapidement et la vitesse globale diminue, ce qui met en lu—
mid¢re l'importance de réactions telles que (10) et (12) dans le pro-

cessus global.

Comme l'acide nitrique a un poids moléculaire trés voisin de
la nitrgmide, la perte de poids totale reste assez voisine de la perte
théoriQue grivant (6). Ceci est plus vrai encore lorsque le partenai-
re amidosulfonique n'est pas 1'acide. Dans ce cas la rdaction (6) est
prépondérante sinon exclusive et la thermogravimétrie peut servir de

méthode de dosage de série, des nitrates ou des amidosulfonates.,

Enfin, les réactions signalées permettent peut &tre d'ouvrir
une voie nouvelle dans les recherches sur les explosions accidentel-
les de nitrate d'ammonium par la possibilité de présence fortuite ou

voulue d'amidosulfonate (ignifuges).






=~ 101 =

BIBLIOGRAPHTIE

Ouvrages généraux consultés :

GMELINS Handbuch der anorganischen Chemie
VERLAG CHEMIE 1935 - Tomes 4,6, 21, 23,

P.PASCAL Traité de Chimie Minérale

G.CHARLOT et D.BEZIER, Analyse quantitative minérale

10

MASSON 1934 ~ Tome VI -~ 1.

Nouveau Traité de Chimie Minérale

MASGON 1958 - Tomes X et XIII.

MASSON - 1955 (3° Edition).

Inorganic Synthéses

MATHIEU- PLESSY Compt.Rend.Acad.Sci.
THIELE et LACHMANN - Liebigs Ann.
SCHMEISSER Z.anorg.Chem.

GUIOCHON Ann. Chim,

Vol.I p.68. 1939.

III, 1890, p.354.
228, 1895, p.267.
255, 1947, p.33.

13 - 5, lgéo'p-295|

KOERING et GOEHLEN Z.anorg.u.allgemein Chem. 312, 1961, p.32.

BROENSTED et KING J. Am. Chem. Soc.

ERIKS, GRISON et DE VRIES Acta Cryst.

dtaprts PASCAL Nouveau Traité de Chimie
Minérale.
SCHMEISSER Angew, Chem.

SAINTE-CLAIRE-DEVILLE Ann. Chim., Phys.
Liebigs Ann.

49, 1927, p.200,

3, 1950, p.29%0 .

Tome X, p.448,

67, N°17/18, 1955, p.493.

3, n°28, 1850,p.249.
74, 1850, p. 103.



11

12

13

14

15
16

17

18

19

20

21

22

HACKSPILL et BESSON

BESSON et ROSSET

GAY-LUSSAC

- 102 -

Bull.Soc.Chim. 1949, p.479,

Compt.Rend.Acad.Sci. 142, 1906, p.623.

COLLIS, GINTZ, GODDART, HEBDON

RYASON et WILSON
SEEL et NOGRADI

GRIGNARD

CAPESTAN

CHEDIN

BARRET

BODART

DELARUE

Mém. Arcueil. 2, 1889, p.207.

J. Chem. Soc.(London) 1958, p.443,

J. Chem. Phys, 22, n°l12,1954,p.2000-
Z. anorg. Chem., 269, 1932, p.l88.
Traité de Chimie Tome XIIT p.418.
Organique.

Thése Paris 1959.
Ann. Chim, 1960, p.207.

Compt. Rend. Acad. Sci. 228, 1949, p.242,
Bull. Soc. Chim. 1957, p.912.
p.1455.
1958, p.376.
D.E.S.Lille -Février 1961.

Communication a la Section de Chimie Analytique
15 juin 1952,



- 103 -

TABLE DES MATIERES

INTRODUCTION

ESSAIS PRELIMINAIRES
1°T® PARTIE : ETUDE DE QUELQUES REACTIONS ENTRE N,.O., HNO,,,

NOQCl ET COMPOSES A GROUPEMENT NH2 8U510NS NH;

Chapitre I : Action de 1'anhydride nitrique sur 1'ammoniac
liguide.
- préparation de 1'anhydride nitrique. -
- étude de la réaction.

Chapitre II : Réaction entre amides et rdactifs donnant des ions
NOZ '
2

- Action de l'anhydride nitrique sur le carbamate
d'ammonium. ,

- Action de 1'anhydride nitrique sur 1l'acétamide

- Action de 1'. oride  nitrique pur en solution
chloroformique sur le carbamate d'ammonium.

- Action de l'acide nitrique fumant sur le carba-
mate d'ammonium.

- Réactions du chlorure de nitryle.
A) préparation,
B) dosage.
C) réaction du chlorure de nitryle sur le carba-
mate d'ammonium.
réaction du chlorure de nitryle sur 1l'acétami-

A

e

2°MCpARTIE ¢ ETUDE DE LA REACTION ENTRE L'ACIDE NITRIQUE ET

L*AMIDOSULFONATE DE SODIUM A BASSE TEMPERATURE

Chapitre I : Action de 1'acide nitrique fumant sur ltacide
amidosulfonique.

Chapitre II : Action de l'acide nitrique fumant sur l'acide amido=-
sulfonique en présence de nitrate de sodium.

11

12
13

21

22
23

24
26
28

28
30

34

35

39

41

49



Chapitre ITI

3°MepARTIE
Chapitre I
Chapitre II

Chapitre III

..

e

- 104 -

Réaction de 1l'acide nitrigue sur l'amidosulfonate

de sodium dans le chloroforme.

- Cas des mélanges stoechiométriques.

~ Cas des mélanges non stoechiométriques.

REACTION ENTRE AMIDOSULFONATES, ACIDE AMIDOSULFO-
NIQUE ET NITRATES EN MILIEU FONDU,

Thermolyse 3 pression atmosphérique pour divers

couples amidosulfonates-nitrates.

Thermolyse avec récupération de la phase volatile

- Influence de la pression =~

Essals sous vide avec analyse de gaz.

RESUME ET CONCLUSIONS.

BIBLIOGRAPHIE.

55

56
60

65

69

79

87

93

101



-~

SECONDE THESE

Propositions données par la Faculté

ETUDE DES COMPLEXES DE L'IODE AVEC LES HYDROCARBURES AROMATIQUES

ET LA PYRIDINE

Vu et approuvé
Lille, le 8 Juin 1963

Le Doyen de la Faculté des Sciences de Lille

M.PARREAU

Bu et permis d'imprimer
Lille, le 13 Juin 1963

Le Recteur de 1'Acaddémie de Lille

G.DEBEYRE



-









