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- INTRODUCTION -

Ce travail s'insére dans une &tude générale du comportement électrochi-

mique en milieux non-aqueux des dérivés oxygénés et chlorooxygénés de 1'azote,

en vue d'une meilleure connaissance des réactions de nitration, et de 1'utili-

sation de ces composés comme constituants principaux de générateurs électriques

& haute énergis.

Pour notre part, nous nous sommes plus particuliérement intéressés &

1'aspect analytique.

L'étude générale des propriétés oxydo-réductrices de ces espéces n'a

été effectuée a température voisine de l'ambiante que dans trois solvants :
1'acide sulfurique (1) (2), le nitrométhane (3}, 1l'acétonitrile (4) (5).

Pour notre part, nous avons préféré utiliser le sulfolane comme

milieu réactionnel pour les raisons suivantes :

1'acide sulfurique est un salvant protonique dans leguel le degré

IV de 1'azote ne peut 8tre observé.

les sels de nitryle ont une solubilité trop faible dans le nitromé-
thane, Ainsi, la solubilité de NU,LIU, est inférieurs & 0,08 M (6).
1*acétonitrile n'est pas suffisamment inerte vis-a-vis de NO," €6)
lg sulfolane est un solvant inerte, peu solvatant, et possédant un

domaine d'électroactivité voisin de 6 volts.

L'étude électrochimique des dérivés axygénés de 1'azote a &été réalisée

sur électiode. solide.

Notre mémoire est présenté de la faqon‘suivante H

Le premier chapitre est consacré a 1'étude voltammetrique des espdces
N0+, NUZ-, N204, N02+. HND5, sur électrodes inattaquables. Nous: avons
pu en particulier montrer le caractére oxydant trés fort de N02+ dans

le sulfolane, et interpréter le mécanisme de 1'oxydation du nitrite.

A 1l'exception du couple électrochimique N0+/N0,bles autres systémes .




s'étant révélés peu.réversibles, nous n'avons pu accéder aux cons-
tantes de dissociation d'espécas telles que N204. Les travaux an-
térieurs réalisés au laboratoire (7) (8), nous ont incités a étudier
au moyen ‘'de 1'électrode d'argent, les complexes halogénés des bxydes

35:‘ d’azote.

- Le deuxiéme chapitre regroupe les résultats obtenus gréce & 1’uti-
2isation de 1l'électrode d'argent. Nous avons ainsi déterminé
les constantes de dissociation deschlorures de nitryle et de nitro-

syle selon :

No'z+ + C1

NO,C1 ,
not o+ C1”

NOC1

)

- Le troisieme chapitre4e§t consacré aux applications déduites des
résultats'théoriques,-décrits dans les chapitres précédents. Ainsi
la détermination de la constants de dissociation de N204 selon :
N204 & No' o+ NOB", a psrmis de mettre au point un dosage des solu-
tions de N,0, par une solution de chlorure (N0, étant plus dissocié
que NOCl). Ce dosage, encore possible en présence d'acide nitrique,
devralt &tre d'un grand intérét pbur le cqntpﬁls de la synthése

industrielle de 1'acide nitrique.

Nous décrirons enfin une méthode permettant de doser les mélanges no*
et N02+ ou NG+, N02+ et N204, les constantes de dissociation de NOC1, N02C1 et
N204 étant suffisamment distinctes.

La description des différentes techniques utilisées au long de ce
travail, ainsi que gquelques tableaux st figures sont regroupés‘dans une annsxe

afin d'alléger le texte ds ce mémoire.
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- CHAPITRE I -

ETUDE PHYSICO CHIMIQUE DES,DERIVES OXYGENES
DE L*AZOTE SUR ELECTRODE INATTAQUABLE

Nous asveons rassemblé dans ce chapitre l'étude voltamétrique sur platine,
des dérivés oxygénés de 1'azots. L'ordre choisi a 6té celui des nombres d’'oxy-
dation croissants,

A - ETUDE VOLTAMMETRIQUE DES DERIVES OXYGENES DE L'AZOTE 111

I - ETUDE DE L'ION NO

1) Rappels bibliographiques

Les études physico-chimiques de 1'ion nitrosonium ont €té réalisées dans
divers milieux réactionnels :- '

- acide sulfurique (1), (2)

- nitrométhane (3)

- acétonitrile (4).

Les auteurs s'accordent & dire que la réduction de 1'ion'NU+ g'effectue
selon 1'équilibre :

No© + e <, NO.

I1 convient de noter que 1'ion N202+; formé d'aprés Sesl et coll. (8),
suivant la réaction équilibrés : NO + NO* &, N,0F, n'est signalé dans
aucune publication correspondant & des études effectuées en milisu organique.
Par contre, il a été caractérisé en milisu sulfurique (10). |




2) Etudes voltempérométriques

Le tracé des courbes i = f(E) sur électrode tournante & disque de
platine poli, relatives aux solutions de perchlorate de nitrosylse en présence
d'élsctrolyte indifférent (CZH5J4 NClO4 N/10 est représenté sur la figure 1.

I pA
1

K ~05 15 Ev
.1 NDC'Dd
1. [NO']=4,3.103m
-2 ’ ,3
| ! 2. [NO')= 5,3.10™% ™
—
2 3. [NO'z 6,4-.10'3 M
-3¢ '
5 a. INO"=2,4.10°3 v
. 5. [NQY=8,5.10"31
e 4 X ’
5
/
-5




‘ Les courants limites de diffusion sont pfoportionnels a8 la concentra-
tion de NO'. Lféquilibré électrochimique retenu pour interpréter la réduction
de NO© est le suivant :

No* + e = NO LN

Un enregistrement de voltamétrie cyclique dénote la quasi—reversibilité
du cduple électrochimique NO*/NG sur électrode de platine. En effet, la diffé-
rence de potentiels mesurée entre les pics anodique 8t cathodique est égale
a AEp %ﬁ 80 mV. La quasi-réversibilité du systéems NO" /N est également confir-
mée par 1'étude mathématique des courbes intensité-potentiel : la transformée
logarithmique de la végue de réduction de N0, E = f | 1og (1714 - 1)| est une
droite de pente p = 79 mV par unité de logarithme. Cette valeur est en accord
avec la valeur du coefficient de Nermst RT/BF obtenue lors de.lfétude en vol-

tamétrie cyclique, le coefficient de transfert B ayant alors pour valeur : 0,75.

Le potentiel de demi-vague (E1/2 = 0,73 V) est Indépendant ds la con-
centration, ce qui est en accord avec le systéme considéré. Si les constantes
de diffusion de NO et NO' sont voisines, ce potentiel peut 8tre assimilé au

potentiel normal.

L'étude du couple No'/NO par la méthode du disque et de 1'anneau a
permis la confirmation des résultats obtenus en voltamétrie.linéaire et cy-
clique. | ,

En effet, en se plagant sur le disque 3 un potentiel ol 1l'espéce NOf
se réduit (Fig. 2), nous détectons sur 1'anneau une gspéce réductrice dont les
propriétés électrochimlques sont celles de l'oxyde nitrique (NO). De cette '
étude nous avons calculé le facteur d’écran : S = 0,618 + 0,003. Cette valeur.

~

trés proche de celle calculée & partir des caractéristiques géométrigues de
1'électrode (S, = 0,610 * 0,070), confirme 1'absence de toute association
chimique entre les espéces NO et NO' au cours du trajet disque - anneau. Par

conséquent, l'entité N202+ ne semble pas exister dans le sulfolane.

- I1 convient de signaler que 1'équilibre : NOf + HZD =, HNO2 + H (1,2
gst psu déplacé vers la droite dans le sulfolane. En effet 1' addition ds
petites quantités d’'sau, & une solution de N0C104. ne modifia pas le courant
limite de diffusion relatif a no'.




L} 1,
28412
1,6¢ 8
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- Etudo da I'ion NO™ 2 I'elactrode tournanto 3 disque et |
anneau .. |

l.Courbe iD;yf{‘BfD! AVES EA=8‘
Fig.2 2-courbe I1A=flEp) svec Ej=400mv
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II - ETUDE DE L°'ION NO.~

1) Rappels bibliographigues (HNO,, Noz'l

Le comportement chimique de 1'acide nitreux en solution dépend beaucoup

de la nature du solvant.

Dans 1'sau et les solutions aqueuses diluées en acide fort (HC104, HZSD4]
les méthodes spectroscopiques dénotent la présence des éSpéCBS'HNOZ et N203 (113,
(12) , le trioxyde de diazote étant formé par une lente déshydratation de HNDZ.

Cette derniére, esp@ce peu stable, se dismute suivant la rééction :

3 HNO — 2 NO + HNO3 + H0 ‘ (13).
L'anhydride nitreux N 0 est rasponsable da‘la coloration bleus des

solutions.

Dans les solutions aqueuses & fortes concentrations d'acides protoniques
[HC104, H S04, HClj, les études‘spectroscopiques (11)(14)(15)(16) mettent en
évidence le caractére basique de la molécule HNU2 vis-a-vis de 1'acide fort.
Les données spectroscopiques sont en accord avec les équilibres chimiques
suivants :
HNO, + HC10, = No: + c1o4: + H,0
HND, + HZSU4 < NO ¢ HSU4« + HZD
HNO, + HC1 ==, NOC1 + H,0.
Signalons que la décomposition de l'acide nitreux par un acide proto-
nique fort, a été utilisée pour la nitrosation de certains composés aromati-

- ques : naphtol, diméthylaniline (17}.

Peu de travaux concernant les propriétés chimiques de 1'acide nitreux
dans un solvant organique ont été réalisés. Notons cependant, ceux entrepris
dans le nitrométhane (3) , solvant peu dissociant comms le sulfolane, ol

1'auteur signale la relative instabilité de 1'acide nitreux.

Les sels de 1l'acide nitreux (nitrites) se‘présentént comme des COmposés"
chimiques relativement stables dans les solutions aqueuses non acldifiées et les

solvants organigues.



; En milieux agusux, l'ion nitrite s*oxyde sur électrode de platine
poli selon une réaction biélectronique (18), (19), (20) :
NO,” + H0 &=, NO,” + 2 H' + 26l
L'oxydation de NDé" en milisux aqueux ferait donc intervenir ls solvant.
En milieux nitrates fondus (21) et (22}, 1'ion nitrite s'oxyde en dioxyde
d'azots. ' | '
Remarquons égalsment que divers travaux concernant 1'oxydation de

1'espeéce NO " ont été réalisés en milieux organiques :

2
- D.M.S.0. (23), mais une lente réaction chimique entre le nitrite et

ce solvant est aobservés,
~ pitrométhanse (24)
-'acétbﬁzz;ile (25) _
Dans ces deuxvderniers solvants, les auteurs suggérent la formation de
N203 st NOS— lors de la premiére vague d'oxydation de NOZ_. D'autres, par contfe.
proposent un mécanisme d'oxydation du nitrite beaucoup p;us complexe en particu-
lier dans 1'acétonitrile (5), ol 1l'sau résiduelle interviendrait dans le pro-

cessus électrochimique.
Il nous a paru intéressant d'aborder 1'étude électrochimique de 1'es-
péce nitrite dans le sulfolane : solvantvdepropriétés physico-chimiques trés

voisines de celles du nitrométhane et de 1l'acétonitrila.

2) Etude de 1'oxydation du nitrite :

Les courbes intensité potentiel obtenues bour des solutions de
nitrite de tétraéthylammbnium ( iélectrode de platinejsont reportées sur la
figure 3. Pour des faiblses cohcentrations en nitrite, on observs plusieurs
vagues anodiques dont seule la premiére est bien définie. Si 1'on augmente
‘la concentration en nitrite; éeules deux vagdes. dont le rapport des hautsurs
tend vers l'unité, subsiétent. Il est & noter cependant que la secqhde vague

est parfois suivie d'une troisiéme vague de faible amplitude. La‘hauteurfde
| cette derniére dépend en partie des teneurs en eau et‘oxygéneydu solvant. .

Dans le cas oll la teneur en eau est trés faible, la premiére étape

de l'qudation du nitfite peut se schématiser globalement selon :
| 2 ND,” <= NO + NOg” *+ & - (1,3)
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Ce systeéme oxydo-réducteur peut &tre la résultante de :

2 NO. + 2e”

2 N0, &, )
] 2 N0, = N0, )
2 No,” + N0, “= 2NO+ 2 NO, (1,4)

La seconde vague corraspond a 1'oxydation de NO en présence de
nitrate : |

NO + NU3 = N204 + 8 - (1,5)

.Lfaction de N204 sur le nitrite, imaginée lors de la premiére étape
d'oxydation du nitrite, est confirmée par la courbe i = f(E) obtenue lors
de 1'addition de‘N204 4 une solution de nitrite. On observe en effet, une
diminution de la premiére vague, en raison de la réaction (I,4), au profit.
‘de la seconde vague, la hauteur globele restant constante. }

Mais la présence inévitable d'eau résiduelle rend le mécanisme plus

complexe.

Ainsi sn présence d'eau, une partie du N204 formé transitoirement
dans la premiére étape s'hydrolyse selon :

| N,0, + H,0 = HNO, + HNO,
La premiére étape psut alors se schématiser selon :
2N, = NO,+2e
X N204 + tzﬂ = X HND2 + X HNU3
(x étant la quantité de N,0, hydrolysé). v
Le nitrite restant esst oxydé par N204, et déplace 1le nitrate de

1'acide nitriqus (ces deux réactions sont supposéss totales) :

(1 - x) NyO, + (2 - 2x) ND,” — (2 - 2x) NO + (2 - 2x) NOg°

b ND2 + X HND3 — X HND2 + X ND3 .

Globalement la premidre &tape(E1/2=0,06v pour C-=10"°mole/1) peut s'écri-
re:(4 - x) NO,” + x H,0 &= (2 - 2x) NO + (2 - x) NOg~ + 2x HNO, + 2 & .

Dans la deuxiéme étape, plusieurs processus électrochimiquas_simulf
tanés entrent en jeu : | |
- 1l'oxydation de 1’acide nitreux facilitée par la présenbe de la
base nitrate : | . ;
2 HNO, + 2 x NO, = 2x HNOg + x N0, + 2x & (1,6) :
(la réaction est généralement limitée par la quantité de HN02
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produite au cours de la premiére étape).

- 1'oxydation de NO en présence de NDB- : o
(2 - 3x) NOg~ + (2 - 3x) NO &5 (2 - 3x) N0, + (2 - 3x) e (L,5)

(la réaction est limitée par le nitrate).

Enfin, 1'excés de NO est responsable d'une troisiéme vague légérement
décalée
X NO = x no' ¢ x e,

Remarguons que si 1l'on .ajoute  du nitrate & la solution, on n'observe

plus que dsux vagues, l'oxyda nitrique NO étant oxydé selon : (I,S).

En conséquence, nous suggérons pour l'oxydation du nitrite le proeessus

global suivant (valable paur des faibles valeurs de x] :

- 1ére vague ‘ : ,

(4 - x) Noz’ +x H,0 = (2 -2x) NO + (2 - x) NUS’ + 2xHND,, + 2 (1,7)
- 28me vague ' ‘ |

2 xHND,, + (2 - x]NOB' + (2 - 3x) NO &= 2x HNOg + (2 - 2x) N,O, +(2 - x)e,

- 3éme vague
x NO %5 x NO© + x e,
La hauteur de la premiére vague est égale é la somme des hauteurs dss
deuxiéme et troisiéme}yagues.
Dans le cas ol la teneur en eau est faible (x tend vers zéro), on n'ob-

ssrve alors gue deux vagues de hauteur égale.

Un tracé de voltammétrie cyclique, réalisé a 6 volts par minute entre
- 0,24 Volt et + 1, 25 Volts est représenté sur la figure 4.

Le pic A correspond & la réaction (1,7). Le pic anodique B, qui com-
porte un épaulement B' est en accord avec 1'hypothése des deux réactions quasi-
‘simultanées (I,5) et (I,6) imaginées lors de 1'interprétation de la deuxiéme '
étape de ljoxydation du nitrite. Lé couple "anodique, cathodique” C/Ca est

relatif au systéme NO/NO" . Enfin, le 1arge pic cathodique A1 de faible amplitude,
correspond & la réduction de N 04. -

Pour des plus fortes concentrations en sau (concentration supériaufe
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a 10-2M) on observe une diminution de la hauteur de la deuxiéme vague anodiqgue.
La réaction d'hydrolyse de N2 4 devient tré&s importante, et la quantité de

NO et NCI3
alors limitée, non plus par l'acide nitreux, mais par le njitrate. La réaction
(I,5) n'a plus lieu. :

formés lors de la premiérs vague est faible. La réaction (I,6) est

T

En introduisant de 1l'oxygene dans une solution de nitrite, on- constate .
sur la courbe 1 = f(E) une faible diminution de la hauteur de la premiére vague
d'oxydation du nitrite et la disparitiqn de la vague d'oxydation attribuée &
1'excdés de NO.

La premiére étape peut alors s'interpréter selon :

4 Noz' — 2NO+2 an‘ + 28
2y NO + y'Ug = y N, )
at vy N2 g * 2y N[']2 —» 2y NO + 2y N03

soit globalement : (4 + 2y) Noz" =5 2N+ (2+2y)NO; ¢ 28

L'excés de nitrate par rapport & NO formé lors de la premiére étape
n'est &éliminé qu'en partie par la réaction avec 1'acide nitreux (I,6). La

vague d'oxydation de NO ne peut donc plus étre cbservée.

En voltammétrie cyclique (Fig. 5), 1l'addition d'oxygeéne éAla solution
de nitrite fait disparaitre le couple C/Cq. Pour la méme solution, si on effec-
tue ensuite une élimination de 1'oxygéne par un courant d'aszote, nous obtenons
la m8me courbe qu'avant 1'addition d'oxygéns. o | /

Afin de confirmer la formation et les propriétés électrochimiques de
1'acide nitreux lors de 1'hydrolyse, nous avons entrebris 1'étude de 1é réac-
tion nitrite-acide nitrique. |

3) Etude de la réaction nitrite-acide nitrigue

L'addition d'’acide nitrique & une solution de nitrite, conduit a la
formation d'acide nitreux selon : ‘ ' |
Noz' + HNDy —> HND, + NU .

(1 acide nitreux étant un acide plus faible que 1' acide nitrique).

Nous avons donc tracé les courbss i = f(E) au cours de cette réaction

(fig. 6). Le nitrite étant consommé. la hauteur de 1la premiere vague relative
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6-HNOg C=1,53.102M.
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a 1’oxydation du nitrite, diminue. Par contre, la deuxiéme vague augmente..

Cette augmentation ne peut &tre dile qu'’a 1l'oxydation de HN02 en
présence de N03 » 8t confirme donc la réaction que nous avons proposé précé-
demment (I-6).

Une vague cathodigue (E4,p. = - 1,35 V) apparait, qui peut &tre
attribuée a la péduction de 1'acide nitreux selon : , %w

HNO, + @ &= 1/2 H, + Noz“.

Remarquons la diminution légeére de la hauteur globale des deux vagues.

d'oxydation, qui peut &tre attribuée soit & la présence dans HND3 de N204
(espéce oxydant le nitrite) soit é une légére décomposition de 1'acide nitreux.
Aprés 1'équivalence, intervient 1'équilibre entre les acidses HNU3 st
HNO2 : :
HNO3 + HND2 % N204 + H20 (I,é)

Ceci est confirmé par :
-~ 1'apparition de la vague de réduction de N2 4°
= la diminution de la hauteur de la vague correspondant d 1'oxydation
de HNO2 en pfésence de NUS- [HND2 étant consommé par la réaction (I,8))
- 1'apparition de la vague d'oxydation du nitrate (le nitrate se

trouve alors en excés par rapportad 1l'acide nitreuxi.

Si 1'cn augménte la concentration d'acide nitrique, sa vague de ré-

duction apparait (Eq/2 = - 0,84 V).

On peut remarquer que la neutralisation du nitrite intervient pour
un rapport acide nitrique/nitrite inférieur & 1., On peut admettra

ques l'acide nitreux se dismute partisllement en produisant de l'acide nitrique.

électrochimiques intervenant au cours de 1’oxydation du nitrite, en raison :
de la complexité dilie aux réactions parasites et & la non-réversibilité des

systémes. Cependant, gréce & quelques expériences qui ont pu &tre réalisées
pour des tensurs en eau et oxygéne treés faibles, nous avons pu proposer un

mécanisme qui rend compte de tous les phénoménes expérimsntaux et gui nous
parait plus élaboré et plus satisfaisant que ceux proposés dans la :
bibliographis. | '
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B - ETUDE VOLTAMMETRIQUE DU TETRAOXYDE DE DIAZOTE - AZOTE IV

1) Rgppéls bibliographiques

Compte-tenu de l'importance des réactions de nitration dans 1'industrie,
le tétraoxyde de diazote utilisé comme agent nitrant, a fait l’objet de nom-
breuses études antérieures (26) (27)(28)(29)(30)(31)(32)(6)(33)(34).

Plusieurs processus de dissociation de la molécule N204 psuvent étre
envisagés : ' | ‘
- dissociation hétérolytique :
+ -
N204 LR NQ + NU3 - (1,9

N0 A—N0*+N02"

274 —7 2

Les travaux antérieurs semblent montrer l'absence de ce dernier équi-

libre en solution au profit de la dissociation ionique (I,9). Ceci sera c_)firmé

dans  la suite de ce mémdire par la détermination des constantes d'équilibre.

~ dissociation homolytique ou radiéalaire :

N,O <= 2 NO

274 2

Un_processus _de_dissociation_ionigue est observé lorsqus N204 se
trouve en solution dans un acide protonique fort ou un acide de Lewis. Ceci

a été observé en particulier dans l'acide nitrique (35 a, b, c¢) (36). Dans
les acides sulfurique (35 &, b) (37), perchlorique (38) et phosphorique (38),

1'ionisation de N204 semble plus marquée,

Millen (35 a) et Hetherington et coll. (40) proposent, dans lg cas
de 1'acide sulfurique, 1'équilibre : ’

- +
4 + HBG

+ +
3 HyS0, + N0, == NO, + NO" + 3 HSQ
La présence de 1l'ion nitronium N02+ dans 1'équilibre précédéht suggers
la formation d’un composé intermédiaire : 1l’acide nitrique, suivie de sa
deshydratation par 1'excés d'acide sulfurique (41), selon les équilibres
suivants : » | L
+ H,S0, 4=, SO,HND + HNO4

N2'04

+ - + -
HNU3 + 2 HZSD4 % N02 HSD4 + HSD HSO4
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Dans tous les cas, les espéces actives au cours des réactions de
nitration , sont les ions nitronium et nitrosonium résultant de la coupure
- hétérolytique de la molécule NSO

acceptsur de la base nitrate.

4 Sous 1'influence dfun acide de Lewis

Dans les solvants organiques.'le comportement chimique de N204

dépend du caractere basique du solvant (42) :

- dans un solvanf fortement basique; 1'intéraction "N - Solvant”

.b

produit la dissociation hétérolytique de NZD suivant :

nsv+NO, = (Sv) . N204 =, [(sv), . NO . NG,

- dans un solvant faiblement basique, la dissociation ionique de N204

est trés faible.

Addison et coll. ont étudié 1'association du tétraoxyde de diazote

avec quelques solvants organiques couramment utilisés (43 a, b, cl.

Dans les soivants "non dissociants et non donneurs”, le comportement
chimique de N204 est similaire & celui dans son état liquide.

Notons que 1'intérét de diluer le tétraoxyde de diazote dans un sol-
vant organique, lors d'une synthése, st souvent de mieux contrfler la vitesse '

de réactions violentes.

La dissociation_homol _t;gge de N0, (N0, £ 2 NO,) dans un -acide
protonique ou de Lewis estconsidérée comme tres faible. En effet, une étude
dans 1l'acide nitrique (35 c) a montré la faible dissociation radicalaire de
N204 au profit de la dissociation hétérolytique : N204 = Not o+ NO3 .

La constante de la dissociation homolytique de N204 a été mesurée
dans quelques solvants. Ainsi a3 25°C, elle est égale & 1,78 . 10-4 mole;1_1
dans CCl4 (44). Cette constante diminue en utilisant un solvant de nombfe
donneur (D.N.) de Gutmann (45) plus élevé. Ainsi, dans l'acétonitrile (D.N.

= 14,1) cette constante est égale & 3.10 -5 mole.1-1 a 25°C et 5.10 -5 mole.l -1
a 30°C, valeur calculée & partir des valeurs AH ét AS données par Redmond et
coll. (44). Ces derniers, remarquant que la dissociation en NO augmente si
la basicité du solvant diminue, concluent que N20 ast un acide de Lewis

kplus fort qus N02. On-peut. donc admettre que, dans le sulfolane (D.N. = 14,8),

cette constante sera du méme‘ordre de grandeur que dans 1’ acétonitrile. Cette
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hypothése est en accord avec la trés légére coloration jaune péle des soiutiuns
de N0, dans ls sulfolane & 30°C, ‘ _ ,
Notons que la disscciation homolytique de N204 intervenant en phase vapeur
connait des applications importantes dans 1'industrie. En effet, sous 1'influence
de la température ou d’un rayonnement, le tétraoxyde de diazote donne naissance

a des radicaux N02' qui sont ensuite utilisés dans un processus de nitration

des hydrocarbures (46 a, b, c) (47)(48). ‘

Les études(voltampérométrigues du tétraoxyde de diazote dans le nitromé-

——————— Pe e rm e _—————— .-

thane (3) et 1’acétonitfile (4) montrent la présence d'acides nitrique et nitreux
formés au cours de 1'hydrolyse de N204 par 1l'eau résiduells contenue dans le

solvant selon 1'équilibre :

N,O, * H,0 &= HNO + HNO,.

Dans le nitrométhane,Serve (3) montre que le dimeére N204 gst faiblement
dissocié suivent : NyO, 4 No¥ o+ Noq_. '

L‘hypothése d'une dissociation hétérolytique partielle de N204 dang

le nitrométhane permet d'expliguer la réduction de 1'sspéce N, 4 selon

N,O, + & = NO+NOg~  (3)(4),

2) Etudes voltampérométriques

Les courbes intensité - potentisl (obtenues sur}wm‘électrodé;ggiggfrice
de platine) de solutions de tétraoxyde de diazote en‘présence de perchlorate
de tétraéthylammonium (M/40) comme électrolyte indifférent, sont reportées sur
la figure 7. ‘ ‘ A |

L'étude des solutions de N,0, nécessite, comme dans le cas du nitrite,

un solvant de trés faible teneur en eau. On observe sur le voltampérogramme,

deux ou trois vagues cathodiques selon la concentration en N204, et deux vagues

anodiques.

chimiques suivants : »
-'la'vague A correspond 3 la réduction de N204 selon @
NSO, * e 4=, NO + Nosf. (1,10). '
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Le courant limite est contrdlé par la diffusion (Fig. 8). Le poten-
tiel de demi-vague dépend de la concentration sn N204. Ainsi pour

, = 2,20.10°° mole/1 et C, = 4,70.10"° mole/l,
nous trouvons respectivement Eqsp = 0,248 V et E,,, = 0,208 V.

les concentrations C

Cette vague cathodique reproductible est cependant mal définie, en
raison slGrement d'un mécanisme plus compleke et ?aisant intervenir
d'autres espéces intermédiaires : par exemple N203. Cette hypothéée
est confirmée par 1'étude des solutions de N204 en voltammétrie
cyclique (Fig. 9).

Remarquons que 1'acide nitrigque provenantde}iﬁydrolysede N204 par

1’sau résiduelle, modifie 1l'allure de la courbe en raison de la for-

mation de complexe HNOS, NOB- (complexe qui sera étudié au chapitre III).

- la deuxidme vague cathodique B correspond & la réduction de 1'acide

nitrique :
HNO3 &=, 1/2 H2 + NO

3 .

- la troisiéme vague cathodique C est due aux réductions simultanées

HND, + &7 &5 /2 Hy + NO,
et HNO,, NO,~ + @™ 25 1/2 H, + 2 Nog

(1,11},

La deuxiéme vague B disparait lorsque la gquantité de N204 hydrolysé devient

faible devant la concentration de N,0, introduit (courbe 4 de la figure 7).

24

En effet, la concentration du nitrate formé par la réaction (I,1OJ devient
grande devant celle de 1'acide nitrique. Ce dernier se trouve donc totalement

solvaté, et ne psut donc plus 8tre réduit que selon . la réaction (I,11).

Les_vagues_anodigues sont attribuées aux systémes suivants :

- la vague D n'est pas contrflée par la diffusion, et sa hauteur diminue

avec le temps. Elle n'apparalt pas dans le cas ol le solvant contient

[

. une teneur en eau trés faible (inférieure & 10 ppm), et correspond donc

aux produits. d'hydrolyse de~N204. Invarsément,il'addition de: petites.

quantités d'eau augmente son amplitude. Dn‘peut donc admettre gue
1'hydrolyse de N,0, est responsable des équilibres suivants :
N,O, + H,0 = HNO, + HNOg

HND2 + N2Q4 = NZDB + HNU3 [I.12],
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La vague anodique peut alors &tre attribuée & 1’oxydation de N203

selon : , ‘
2N, = 2Nt e ND, 26

La présence de NO* est confirmée par la voltammétrie cyclique

(Fig. 10, pic C

Remarquons 1'absence de NO* formé dans le cas ol la vague anodique

D est absente (Fig. 11).

4 attribué & la réduction:de l'espécs NO').

Comme N203 est lentement oxydé par 1'oxygéne résiduel, la hauteur
de palier correspondant & la réaction (I,12) diminue en fonction
du temps (courbes 3 et 4 de la figure 7).

- Enfin la vague anodique F (E, #+ + 1,684V poﬁr C = 10-2mole/l]
gst attribuée & l'’oxydation de N204 salon : ‘

+* -
N204t=, 2N02 +2e.

L'étude par voltammétrie cyclique montre que ce systéme est qUasi-
réversible : AEp a 240 mV. Cetta‘attribution sera confirmée au

paragraphe concernant les sels de nitryle.

Une coulométrie & potantielvimposé : E = - 475 mV, sur.une solution da'NZD4
confirme la formation de NO et ND au cours de la réduction deN204,Lss deux
vagues anodiques G et H (fig. 12) sont attribuees respectivement aux espeécses

NO et NO .

. Ramarquons gue la gquantité de nitrate prbduite est supérieure a
celle de NO, en raison slrement de la faible solubilité de NO, ou de la
présence de 1l'oxygeéne résiduel régénérant le N204': ‘ '

2 NO + 02 - N204.
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c- ETUDE VOLTAMMETRIQUE DES DERfVES‘OXYGENES DE L'AZOTE V

I - L'ION NO,"

1) Rappels bibliographiguss

Les_propriétés chimiques de_1'ion nitronium , espéce présumée res-

ponsable dés’féactions de nitration, ont 6été trés étudiées.

De hpmbreux travaux ont été conéaérés é‘l'étudeAdes réactions de
nitration dans des solvahts différents, en utilisant les sels de nitronium
comme agents nitrants,malgré la faible solubilité de ces sels. |

Aiﬁéibié Hifration de noyaux aromatiques par des sels de nitryle a
6téréalisée dans : | . ‘

- 1 nitrométhane (52)(53)(54).

- le sulfolane (55)(56).

- 1'acétonitrile (57).

- 1'acide acétique (55d).

- 1'anhydride acétique (55d). ;

Dans les solvants organiques, les sels de nitryle sont sous forme de

paires d'ions (55d).

oo i Qs =iy =P migibpeuiper e it Npuip e g

L'étude éleétrochimigue de_l'ion NOZ: a 6té envisagée dans divers
milisux réactionnels : ' ; -
1'acide sulfurique concentré (58)(58)(60).
1'acide nitriquse (61).
1'acétonitrile (4).

- le nitrométhane (3).

Compte-tenu de la grande réactivité des ions N02+ vis-é-vis de 1l'eau
(62)(54), 1'utilisation d'un solvant trés soigneusement séché est impérative.

pour s’affranchir de 1'eau résiduells. L'utilisation du sulfolane ol les .
‘sels de nitryle sont plus solubles (la solubilité de‘NDZCIO4 dans le nitro-

méthane est inférieurs a 0,08 M (6)) permet de minimiser le rdle de 1'sau
résiduslle. R : '
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- 2) Etudes voltq_gérométriques

Les courbes intensité potential obtenues lors de l'étude ds solutions ’
de perchlorate de nitryle sur €lectrode de platine poli. sont reportéss sur
la figure 13. ' | | o

» Toutes les courbes ont été enregistrées dans le sens de balayage de

potentiel cathodique —» anodique. Les courbes obtenues dans ces canditions,
sont plus reproductibles st mieux définies. On consfate que l'eau résiduelle
Joue un rdle important lorsque NO,, * est en faible concentration.

La présence de 1l'eau résiduelle est responsable de 1! évolution des
courbes obtenues lorsque 1'on  fait varier la concentration en NO, .(En effet, ‘;.>“
ce dernier sst trés facilement hydrolysable) ' :

HZO + N020104 ' -+ HClD + HNO4
D'autre part, malgré les précautions prises au cours de la synthése -
de N02C104, ce dernier contient dss quantités non négligeables de perchlorate
'de nitrosyle (de l'ordre de 3 & 6 %). Il est vral qu'il en est de méme de
NOZBF
(5 a8%)a celle de N02C10 . L'espace ND est caractérisée par les spectros--

4 commercialisé avec 1’ inconvénient que la teneur en NO' est supérieura

‘copies Raman et infra-rouge [annexe axpérimentale)..

Pour 1es faibles concentrations en NO2 , seuls les produits d hydrolyse
apparaissent sur la courbe enregistrée (courbe 1 de.la figurs 13). Les vagues
cathodiques obtenues peuvent respectivement &tre attribuées 4 la réduction des ,

-proetons des acides perchiorique et nitrique.

Lorsque la concentration en NO2 augmente {courbe 4 de la figure 13)
et devient supérieura a celle de 1'eau, 1'allure de la courbe est notablement

modifiée.Nous observons alors cing vagues cathodiques A B, C, D et F dont

1aé'potantiels de dami vagus ont raespectivement pour valeur : E192 = 1,15 V ,
-3 - c . D L A e
, po:r c=7,85.10 mo;e/l, E,]/2 = 0,74V, E 172 = - 0,086 V.’ E1/2“ - 0,78 V,
E1!2, - 1,18 V. S ; e o
Nous attribuons ces vagues respectivament aux réductions suivantes :
- vague A | ,
2 ND," + ch4 . 20 & NOC10, + HNOg (1,13)

Le transfart de charge étant suivi de la réaction chimique entre

1'acide perchlorique et le produit de réductionvde NO2 ..
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- vague B ;
' +e” &= NO
o= vagne c
N0, + HNOz + & & NO + HNDS, NG,
N,0, provenant de 17 action de 1'oxygéne résiduel sur - NO forme lors

de la deuxidme vague cathodique.
.=~ vague D
CHNOg + e == 1/2H,+ NOg
" - et enfin la végue F
HND5, NOg~ + e — 1/2 Hy + 2 ND,~

Pour des concentrations plus élevées 8n N02+'(courbe 6 de la figure 13)
la réduction de 1'ion N02+. aprés consommation de 1'acide perchlorique s'effec-

‘tue selon

. R — ’
2 NO2 + 28 = 2 NO2 — N204 » (1,14)

. La réaction dé dimérisation deANU2 est supposée rapidé an raison du _'
caractére légérement basique du solvant (44). Les vagues cathodiques correspon-

dantes aux réactions (I; 713) et (I,14) ne sont pas séparées..

La hauteur de ;alier de diffusion A est propoftionnelie“é la racine
carrée de la vitesse de rotation de 1'électrode, ba qui est en faveur d'uni :
phénoméne contrélé par 1a diffusion. Nous avons réporté surfla‘figUre'14,»le |
‘courant limite de diffusion en Fonction de la COnCQntratidn'en sel de nitryle
ajouté. La courbe obtenue est une droite dont 1'intersection avec 1'axe des
abscisses donne la teneur en eau initiale du solvant ou 1es concentrations ‘n"'

an acides perchlorique et nitrique formés.
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La transformée logarithmique relative & la vague A effectuée pour

les fortes concentrations en ions N02+. c'est-a-dire lorsque 19~systéme :

2 N02+ + 28 £ N204 est prédominant, est une droite de pents : 155 mV
par unité de logerithme (B = 0,39) ‘ |

La courbe de voltammétrie cyclique (courbe a de la figure 15) ne

présente de pic anodique que lorsque la concentration en N02+ est supérieure:

a environ trois fois la concentration en eau résiduelle (Fig. 16). Cette

-~

courbe est trés semblable & celle que l'on obtient lorsque 1'on étudie une

solution de N,0, dans le sulfolane (courbe b de la figure 15).

IT - L'ACIDE NITRIQUE

1) Reppsls bihliograpﬁiques

L'étude de HND3 dans différents solvants montre qu'il présente :

- des propriétés nitrantes dens HNO3 pur et en présence d'acide
sulfurique dans différents solvants. Le caractérs nitrant dépend
du pouvoir donneur de 1'espice N02+. Ainsi dans l'acide nitrique
anhydre, la formation de 1'..on NDZ+ s'expliqus par une autopror

tolyse ds HNO3 selon les équilibres chimiques suivants :

. o
B )

2 H§0§ ' HNOg" + TDS N

HNO," &5 H0 + NOy

Soit globalement : 3 HNO, =.. H,0% + NOJ + 2 NOg- (49)(50)(51)

Dans les mélanges H2504 - HNOL, la formation de N02+‘est_intarprétéa_,
a 1'aide des équilibres suivan:is :
. - + +
‘HNUB + HZSD‘ = 2 HSCI4 + NU2 ’+ HSQ o
| R : . ! S
3 HNO3 f H2804 =, HSO, + NO2 +.2 HNOS.HZD ,
Ce dernier équilibre devient inmortant dans les'solutiohs a fortes
concentrations d'acide nitrique.'Lavprésence‘de‘NOZf est confirmée’A

par spectroscopie Raman (63).
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- des propriétés acides qui dépendent de la basicité du solvant.
Alnsi dans le sulfolane, solvant dipolaire aprotohique,gEnggt '
supposer gue HND3 est un acide feible.’En effet, HCl, acide géné-
ralement plus fort que HNO5, a un pK de 14,5 (7).

Dans les solvants organiques tels que : 1'acide acétique, le nitromé-

thane et 1le éulfolane. on dénote 1l'absence de 1'ion NUZ+ dans les spectres Raman

et infra-rauge des solutions d’acide nitrique (55d).

Les études voltampérométriques réalisées sur 1'acide nitrique dans
1?acétonitrile (4}, ont montré qué seul intervenait la réduction du proton
selon : ' ‘ ‘

.

==

HND3 +8 =, 1/2 H2 + N03

2) Etudes voltempérométriques

Les courbes 1 = f(E) des solutions d'acide nitrique (la méthode de
purification.de 1'acide nitrique est décrite dans 1'annexe expérimentale]
obtenues avec une &lectrode tournante & disque de platine poli, présentent
une vague cathodique (Fig. 17). Cette dernidre a été attribuée au processus

8lectrochimique suivant :

HNO, + & %5 NOg~ + 1/2H,  (I,15).

On remarque~lofs du tracé des'courbes i = f(E) que

- le courant limite de diffusion est proportionnel 2 la concentration
de HNO5. R L f

- une augmentation de concentratlon en HNU3 dans ‘la solution se
traduit par un déplacement du potentiel de demi-vague vers 1es}
potentiels plus négatifs, comme 1'illustre la figure 17. Ceci est
en accord avec 1'expfession du botential de dami-Vague calculé pour

le couple électrochimique (I,15) :
1/2

knos . K ‘ ‘
i} RT 3 Mg _RT_ Y2,

Eo + ~7§? Log,_ THNU;) (les censtantas de diffusioh étént

supposées égalas).
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. Ainsi pour des concentrations en acide nitrique c = 1, 5 10 mole/l

et ¢ = 5,4.10 mole/l. nous trouvons respectivement E1/2 =-0,65 V  '

et E1/2 - 0,71 V.

Au cours d'une électrolyse [potentiel 1mpcsé E=+-14v), on
observe une diminution de la vague cathodique en meme temps qu'’apperait
une vague d'oxydation dont le potentiel de demi-vague coincide avec celui
de'l'aSpécé NOS—' Nous ne détectons pas 1'’oxydation de 1’hydrogéne seul ou
en présence de nitrate, :

On peut imaginer que 1'hydrogéne, peu soluble, s'élimine de la

~ solution. , L | o _w;w"..(.mﬁww i

Pour la méthods du disque et de 1'anneau.~en portaht le disque a:
un potentiel ol 1’espece HND est réduite, nous ne détectons pas 1'oxydation
de 1’hydrogéne en présence de nitrate, par contre nous observons les réactions
séparées correspondant aux propriétés électroactives de chacune des espéces
| (Fig. 18). En effet, nous enregistrons un palier d’ oxydation attribué au nitrate.
et un pic d’oxydation corraspondant 1'hydrogéne. Ce phénomene déja- cbservé o
au cours de 1'étude en voltammétrie linéairs d'acides protoniques tels que
- 1'acide perchlorique, peut s expliquer par une adscrption de- 1 hydrogene sur

le platine.

Il convient de signaler que les potentiels de demi-vague dépcndent“
fortement de la nature de 1'électrcde. Au cours d'une étude avec l'électrode
Au, on observe une surtension cathodique supérieure & 200 mV. Ainsi pour des
concentrations ¢ = 1,70. 1073 mole/1 et ¢ = 3,30, 1073 mole/1, le potentiel
» de demi-vague de la vague de réduction de 1'acide nitrique est égal respecti- .

vement & E, 12 -‘- 0,93 V st Eyyp = - 1,00 V sur électrode Au.

A 1'exception du couple NO /NO, 1es systémes électrochimiques étudiés
sur pletine se sont révélés peu rapides. Les mémes comportemants ont déjé
'6té observés dans les solvants nitrométhane et acétonitrile [3][4][5).r ‘
La figura 19 représente les potentiels de demi-vague obtenus pour les
différents systémes étudiés dans le sulfclane, comparés & ceux relevés dans |
la bibliographis dans les solvants : CH3N02 et CH CN. Nous avons pris comme
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potentiel de référenca le potentiel de demi-vague du- syatéma NO /ND.

La seula différence qui nous parait notable, entra ces trois solvanta,
est le caractére oxydant plus marqué de NO2 dans 1le aulfolane. Ce solvant
semble donc adapté d’une part pour 1'étude analytique des mélanges NO et
NO2 , d'autre part, pour la conception de piles haute énergie [ND 6tant

nettement plus oxydant que NO) .
_ Enfin, dams le sulfolane, 1' oxydation du nitrite qui 8 effectue
en deux &tepes est d'une interprétation plus aisée que dans CHgNO,, et CH4CN.

Les systames étant peu rapides sur électrode de platine; nous avons
été amenés a utiliser une vole détournée pour atteindre les constantes de

dissociation.
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- CHAPITRE II -

ETUDE PHYSICO-CHIMIAUE DES DERIVES CHLOROOXYGENES
DE L'AZOTE SUR ELECTRODES INATTAQUABLE ET ATTAQUABLE

Les résultats acquis & ce jour au laboratoire, sur 1'étude des
complexes acide de Lewis - Cl1 & l'aide de 1'électrode d'argent (7)(64),

Nous ont incités a étudier le complexe NOCl et N02C1.

A = LE CHLORURE DE NITROSYLE

1) Rappels bibliggraphidues

A 1'état liquide, la faible conductivité spécifique (65)(66) du ch1o-

rure de nitrosyle a été attribuée & uns dissociation ionique selon :

NOC1 = NO© s+ C17.

Cet équilibre peut étre déplacé en préseﬁce d’acide, de base ou

d'agent complexant. En effet :

- un acide de Lewis tel que A1C13, forme avec NOC1 un complexe NOC1,
A1C13. Une comparaison des spectres Raman des complexss NaCl, Alcl3 :
et NOC1, AlCl3 indiquent la présence des ions No® et AlCl4- dans le
spectre de ce dernier (67).

Cependant la mesure de la cohstante devforcekdu groupement NO suggere
que le composé se trouve dans un,état intermédiaire ahtre sa forme
ionique st moléculaire : '

- NOT ALC1,” 4= AIC1 --- CINC.
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Ce dernier équilibre a également été proposé pour interpréter
les études conductimétriques effectubes sur le complexe NOC1,
SbCl5 en solution dans SO, liguide (68).

= 1'intéraction entre NOC1 et'SOB’donne lieu & la formation de deux
cbmplexes NOC1, 303 et NOC1, 2 SDB‘(BQJ[70).‘LBS études spectros-
copiques en infra-rouge dénotent la présence de 1'ion NO'(70).

- 1'action de bases organiques sur le chlorure de nitrosyle conduit
a la formetion d'un complexe 1/1 (71) selon :

NOC1 + Bass =-—3 NOCl, Base. , }

En solution, les études physico-chimiques réalisées sur ces‘cbmplexes,‘ |

réveélent une disseciation ionique-de NOC1 selon :

NOC1, Base <« NO' (Cl.Base)” (71).

- les composés AgCl0,, Ag,S04 (72) st AgP04, Ag4P207 (73) réagissent

avec le chlorure de nitrosyle suivant :
NOCl + Ag Y = AgCl + NO Y.

Cette réaction montre donc que le chlorure de nitrosyle est plus
dissocié que le chlorure d'argent. L'existence de 1'ion nitrosonium

a été établie par les 6tudes spectroscopiques eninfra-rouge(74)(75).

Compte-tenu de la faible dissociation de AgCl par rapport a celle du
chlorure de nitrosyle, nous avons pensé utiliéer‘une électrode d'argent recou-
verte de AgCl afin d’atteindre la constante de dissociation de NOClQ ‘ | ‘

' Avant d'entreprendre 1'étude voltammétrigue sur électrode Ag, nous .
avons préféré d’aebord étudier le comporfement électrochimique de NOC1 sur
électrode inattaquable (Pt). ' | ‘

2) Etudes voltampérométriques

(c NC10 N/10 sont représentées sur la figure 20.

2Hglg 4
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-05

- _NoCl.

1= INOCll= 15.703 M.
2_ [NOCl=30.10° M.
3. INOCl=38.70-3M . |
4- [NOCl|=465.10"3M, |

Lors du tracé des courbes i = f(E), on remarque que :

- le systéme éledtrochimique'est contrdlé par la diffusion (le courant -
limife de diffusion est proportionnel & la concentration]. '

- le potentiel de demi-vague varie avec la concentration, ce qui est
en accord avec le processus électrochimique considéré. En effet, la

=

relation de Nernst appliquée 3 ce systéme poUr un courant i = -14/7

®

" nous donne la valeur du‘potentiei de demi-vague :
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k uk = . L
. . ®mT ~ Knoekey RT 2 5
CEqp2t T Eo‘ * - Log, * = »LogB (s T

NOC1
Eo + -E;- ng _TN%—TT v[Les constantes de diffusion étant

suppoéées égéles).
L'augmentation de concentration en NOCl se traduit par un déplacement
du potentiel de demi4vague vers les potentiels cathodiques. C'est
ainsi que pour les concentrations c = 1,5.10-3 mole/l et
c = 4.10-3 mole/l, nous trouvgns respectivement E1/2 =+ 0,20 V
at ;E1/2 = + 0,18 V. La quagi-réversibilité du systeme est confirmée
par 1'&tude mathématique des courbes i = f(E), en calculant la
transformée logarithmique de la vague cathodique E = f(log(i - 113/123
(le cosfficient de la 1oi de Nernst est voisin de 100 mV]). La réduc-
tion de NOCl1l est donc peu rapide sur électrode de platine. Nous
n'avons pu ainsi déterminer avec précision la consténte de
dissociation de NOC1 en NO' st C1”. Nous avons donc ensuite
entrepris 1'6tude de la réduction de NOC1 sur électrode d'argent.

- Sur_électrode attaguable (Argent) : la figure 21 (Courbe I,) repré-

R R Ry et ielgraged Dapmiuiipeuipad

sente la courbe intensité - potentiel obtenue pour une solution de NOC1 en
milieu perdhlorate de tétraéthylammonium N/10. Cette courbe a été tracée dans
le sens des potentiels croissante. Le systéme est contrdlé par la diffusion |
(1e courant limite de diffusion étant proportionnel & la concentration). Les
deux vagues cathodiques observées peuvent &tre considérées comme étant la '
résultante de la réduction effective de NOC1 suivant 1

NOCl + e &2 NO +  C1°

et de l'oxydation simultanée de l'argent en présence de chlorure (formé au

cours de la réduction de NUCi] selon ¥

Agj + 2 Cl° AgCl,” + &

D )
. —
: > = -
| et AgCl2 + Agl = ‘2 AgCl + & .

~

‘ Les courbes sont identiques a celles obtenues par Plerens (7 lors
de 1’étude de 1'oxydation dsvl'argent en présence de chlorure. Globalement,

‘nous pouvons dire que la vagUe B, Qorrespond 4 la réduction de NOC1 selon :

2'Noc1>+’Agl + 8 2= 2 N0+ AgCl)

X Vntr annaxa
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et la vague A :
Agl + NOCl =, AgC;1 + NO,

Cette derniére réaction est donc la résultante des deux réactions

élactrochimiquss simultanées :

_y

Agy -+ 2 NOC1 + & £, 2 NO + AgCl,”

Quant & la vague anodique, elle correspond a 1'oxydation .de l'argent

en présence de NOC1 selon :.

Agj  + NOCL & AgCly + NOT + e (I1,1).

On notera sur le figure 21 que le courant limite de diffusion
relatif & cette oxydation est égel en valeur absolue & la somme des courants
limites de diffusion des deux vagues cathodiques, ce qui est en accord avec
les m8canismes proposés. Le potentiel de demi-vague‘correspondant a 1'équilibre
(I1,1) ne varie pas esn fonction de la concentration, ceci tant que 1'on n’cbserve

pas de "passivation” UE1/2 e 0,06 V).

Les mécanismes proposés ont été confirmés par 1'étude de ces systemes
a l'électrodé tournante & disyue et & anneau (disque d'argent et anneaq de
platine). La courbe IA de la figurs 21 représente la variation du courant -’
d'anneau en fonction du potentiel du disque I, = f(Ey). L'anneau est placé
au potentiel EA = 0,4 V, Les vagues sont décrites dans 1'ordre desipotentiels
croissants. La premi2re vague anodique correspond & 1'oxydation de NO en

présance de c1, espéces formées sur le disque au cours de la réaction :
NOCl + & -3 Cl  + NO.

La deuxiéme vague anodique est attribuée & 1'oxydation de NOLen pré-.
sence de AgClZ-, produits résultant de la réduction de NOC1 sur le disque 5
suivant i
2 NOC1 + Agy+ e” — 2 N0+ AgCl, .

La vagus cathodique représsnte la réduction de no*, espéce formée

sur le disque au cours de l'oxydation de 1'argent en présence de NOCl suivant :

Ag, * NOCL — AgCl, + not o+ e .
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3) Etude'Eptentiométrique a courant nul

Ayant vérifié, par conductimétrie, que le chlorure de tétraéthylam-
monium et les perchlorates d'argent et de nitrosyle sont des électrolytes

forts dans le sulfolane, nous avons entrepris 1'étude des réactions suivantes .
NOCl + AgClO4 —> AgCl + NOC1Q,.

et NDC104 + [C2H 4 NCl —3 NOC1 + (CZH5]4 NC104.

5)
L'équation de Nernst appliquée au couple électrochimique :

Ag  +NOC1 <=, AgCly + Nt + e (II,2).

Y]
donne R
_ (NO )

E Eo, + 0,06 log _[T\I-CTET.]-_

du coefficient d'activité).

+ 0,06 log f+ (en tenant compte

(NOC1) initial.

fraction ajoutée en perchlorate d'argent.

En posant : Co

X

l’équation générale établie précédemment et abpliqUée au dosage potentiométrique
d'une solution de chlorure denitrosyle par une solution de perchlorate d'argent

devient :

E = E, + 0,06 log _T%;g?;j_ﬁz. + 0,06 log f +.

De méme, pour le dosage d'une solﬁtion de perchlorate de nitrosyle
par ung solution devchlorura de tétraéthylammonium, nous avons 1'expression
suivante : , |
(1 - x) Co

x'Co

(NO) initial.

E =Eo + 0,06 log + 0,06 log f +.

L]

avec Co'

x' fraction de chlorure de tétraéthvl-.

-ammonium ajoutée,

Les courbes potentiométriques obtenues sont représentées sur la "
figure 22. La transformée logarithmique de ces courbes confirme la réversi-
bilité du systéme électrachimique mis en jeu. En effet, le coafficient‘moyeh
de Nernst est trouvé égal a 60 + 2 mV par unité de logarithme. ’ -




200

-Courbes potentiométriques . -~ __CI"
Electrode Ag/AgCl |

1- NOCIOy [4.102M] + [CaHg],NCI .
2_NOCI [3.5._10"2M:] + AgCIOy .

Fig.22

Le potentiel normal du systéeme (II,2) est égal & Eo =-22 + 3 mV.

Remarquons le faible écart observé entre cette valeur et celle du potentiel

de demi-vague tirée des courbes i = f(E]}, ,E1/2 = 0,06 V. La relation de

Nernst exprimant E en fonction de i donne, pour i =11/2,‘1e potentiel de
- demi-vague du systéme considéré : '

k , ; B
kNUC; avec K, . et k, .+ les cons-

no* NOC1 NO |

Eq/2 = E, + 0,06 log

tantes de diffusion de NOC1 et NO'.
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D'aprés cette équation, 1l'écart trouvé entre Eq/g et E, est pro-
bablement dd aux valsurs différentes des constantes de diffusion des espéces
NOC1 et NO'.

Connaissant la valeur de potentiel normal du systéme Ag+/Ag :

Eo = 373 mV (76), du produit de solubilité de AgCl (p = 3,7.10° '° mole?1%) (7),
nous avons calculé la constante de dissociation de NOCl ramenée & force’ionique

nulle : NOCl = NO% + C17,

Sachant que

K
Eo(Ag'/Ag) = Eo + 0,06 log NgCI
nousytrouvons : R N
o) e -11,8 + 0,2 -1
knoc1 = ——TRocnr— ¢ ¥ mole.l .

Le chlorure de nitrosyle est donc faiblement dissocié. L'étude des
systémes - : | o
‘ Ag, + NOC1 + Accepteur <= AgCl, + Accepteur, not o+ e,
devrait permettre la détermination des constantes de dissociatlon de sels.

de nitrosyle plus dissociés, par exemple N2 4°

Au cours de l'étude des courbes i = f(E) (électrode indicatrice .
d’argent) des soluticns de NOCl, l'addition de nitrate donnes lieu é,une,f
vague A proportionnslle & la concentration de nitrate ajoutée (fig. 23).

La vague anodique A correspond & 1’oxydation de l'argent en présence

de NOC1 st N03' suivant :

Agy * NOC1 + NO3~ = AgCly + N,O, + e ?jzz— = - 0:;2 v
: pour [N[_J3 ) =10 © mole/l.

NOC1 = 2.10°° mole/l.

Cette vague est suivie de 1'oxydation de 1l'argent en présence de
NOCl en excés par rapport au nitrate (vague B). | ‘ '

L'analyse mathématique montre que le systéme est.rapide. Il est
donc possible de suivre, avec une électrode d'argant recouvarfe de AgCl,'le‘
dosage par une solution de chlorure, de domplexes de NU+ plus dissocié que
NOCl. L'étude‘ducomplexeN204 sera traitée dans le chapitre suivant.
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B - LE CHLORURE DE NITRYLE

1) Rappels bibliographiques.

A 1'6tat gazeux, le chlorure de nitryle se décompose thermiquement
selon : 2 NO,C1 — 2 N0, + C1, (77) '
Une étude effectuée & température ambiante a montré que la cinétique

de décompnsition deN02C1 est 180t9(78]. le changement de coloration au cours
du temps a 6té attribué & la formation du dioxyde d'azots.

- Ogg et Wilson (79) signalént la réactivité lente du dioxyde d'azote
sur le chlore conduisant & la formation partielle de NO,Cl. Ces études (77)
(79) suggérent pour NG,C1 en phase gazeuse un équilibre chimique :

2 NO,Cl & 2 NO, + Cl,.

En solution; les études cryoscopiques et conductimétriques (80)(81)
1’ espéce NO Cl suivant :

NOLC1 &= NO," + C1.
Ceci est confirmé par laes spectres‘Raman‘et infra-rouge effectués sur ces.
solutions ol 1'on détecte,en effet, les bandes de 1'ion nitronium (81).

Le comportement chimique du chlorure de nitryle depend beaucoup
de la polarité du solvant. Les solutions de_N02C1 dans un solvant polaire
~telsque 1'acide acétique, l'acétonitrile, le nitrométhane sont jaunes. Cetts
coioration a 6té attribuée aux composés Cl2 et NOC1 forhés au cours de“
1’ hydrolyse partielle de N02C1 causée par la présence d’'eau résiduelle dans
le solvant : o

3 NO,C1 + HZO - NQCl + Cl, + 2 HNDg. (781,

Dans un solvant peu polaire comme le banzéne, le tétfaéhlbrure de carbone ou
yl'acétate d'éthyle. les solutions de ND Cl sont incolores (78)., Dans ce cas,
cette absence de coloration est due a la faible solubilité de 1’ eau dans cesbf
solvants., ’ ’
Notons que le chlorure da‘hifryle a été utilisé dans de nombreuses
réactions de nitration comme aggg;_g;;;ggg;faible(55a)(82 4 85). . Ceci est

certainement en relation avec la dissociation ionique de NDZCI en solution.

réaction au cours de laquelle on libére 1’ion nitronium :

B T R LR
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Le caractére nitrent du chlorure de nitryle peut &tre augmenté
en ajoutant un acide de Lewis : ‘

- 80, additionné & NO,C1 conduit & un complexe 1/1 : NO,%S,0.C1" (89),

- - Les acides de Lewis SbCl5 et B Cl3 réagissent avec la molécule N02Cl
pour donner des complexes 1/1 : NOZCI.SbCI5 et N02C1,BC13 (81).
Les études conductimétriques et spectroscopiques infra-rouge
mettent en évidence 1'état ionique de ces complexes : N02+ [SbClSJ-
+ -
et N02~ (BC14] (81).

Les bases organiques azotées et oxygénées telles qgue : pyridine,
a picoline, quinoline,piperidine, diéthylamine, triéthylamine, morpholine,
éthylene diamine, D.M.S.O} et urée donnent des complexes 1/1, 2/1 ou 1/2
avec N02C1 dans 1l’acétonitrile (81). Les études conductimétriques de ces
complexes dénotent leur état ionique en solution. La spectroscopie infra-
rouge permet la détection de 1’espéce ionique N02+ compiexée, certainement

formée & partir du schéma réactionnel :

N02C1 + Base -+F[NDZCI.Base)<€¥; [NUZ.Base]+ c1 .

Les auteurs s'accordent & penser que la molécule NO,Cl est a la foisa

agent_pitrant_et_chlorurant au cours de la nitratidn de noyaux aromatiques

s e e e e = 0T - e - - ——

(823)(86). :

La présenced'acidss de Lewiétels que : TiC14. HF, AlClg (55a) (84)
et AgBF4 (85) avec le chlorure de nitryle en solution dans un solvant organique
comme le nitrométhane,le sulfolane, le disulfure de carbone, a permis la nitration
de composés organiguss. Cependant, on obtlent des sous-produits chlorurés |
formés en raison de la présence de chlore dans les sdlutiqns de NO,C1 (Le
chlore est produit au cours de la décomposition de N02C1]. La réaction de
N02C1 avec AgBF4 montre donc que le chlorure de nitryle est plus dissocié
que AgCl. L'utilisation de 1'électrode d'argent devrait denc, comme dans le
cas de NUCl, conduire a la‘cohstante de diséociation de N02C1.

2) Etudes voltampérométrigues sur électrode'inattaquable'(plétine poli)

Les courbes 1 = f(E) de solutions de NO,C1 en présence d'électrolyte
indifférent (CZH5]4 NClO4 N/10, sont représentées sur la figure 24. Le

systéme; électrochimique proposé pour expliqUeb la réduction du chlorure de-




e D

. NO,CI.
1— Domaine du Solvant .
2. [NOCIj=2,1.1073 M.
2 (NO,CNI=4,0.10"3 M.
£ [NOCl=6,0.1073 M.
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nitryle ast
3 * 2 Cl .

Le courant limite de diffusion est proportionnel & la concentration,

2 No,C1 + 3 e < NO+NO,

1s systéme est donc contrdlé par la diffusion.

Le potentiel de demi-vague varie avec la concentration ceci est en
accord avec 1'équilibre proposé ci-dessus, compte-tenu de 1'équation établie
& partir de la relation de Nernst donnant liexpression du potentiel de demi-

vague : l 2

k Kk I
RT NO*"NO Cl RT 2 2
E1/2 = Eo + TR LDge KZ 3 + 38F Loge [- ) =
| NO,,C1 1
Eo + Log [._ié_.__] (Les constantes de diffusion des espéces

38F e (NO,C1)

NO, NOg, Cl st NO,Cl étant supposées égales).

Ainsi pour les concentrations : C, = 4.10-:3 mole/l et C, = 5,95.10'3mole/1
nous trouvons respectivement E1/2 = 0,14V et E1/2 = 0,12 V. La vague

cathodique est en réalité la suberposition de plusieurs réactions :

-r

2 N02C1 + 2 8 4= N204 +2C1

N204 + C1 NOC1 + NO3

=
NOCl + @ <= NO + Cl .

La réduction de N02C1 s'effectue donc par un mécanisme E.C.E.. La

vague anodique correspond & l'oxydation de N02C1 selon :

L3 -

NDZC1 - 1/2 C12 + NO2 te .,

b 4

~

Une coulommétrie & potentiel imposé, en se plagant sur 1ls palier
de réduction de NDZCI, confirme le systéme électrochimique proposé. En effet,
aprés élimination de NO par dégazage, le chlorure et le nitrate ont été
caractérisés par la voltammétrie linéaire.

~ L'étude voltammétrique montre que 1’argent est oxyde par le chlorure
de nitryle. Nous utiliserons donc une electrode d’ argent soigneusement recou-

verte de AgCl.



3) Etude potentiométrique a courant nul

- K2 -

Sur électrode d’argent recouverte de chlorure d'argent, nous avons

entrepris 1'6tude du couple électrochimique 3

A
o

2

+NOCl 4= AgCly + NO," + &

(11,3)

Au cours du dosage de solutions de chlorure de nitryle par une

solution de perchlorate d'argent, nous avons remarqué ques les courbes poten-
tiométriques ne présentalent pas de saut notable & 1'équivalence, ce qui

- laisse supposer que les chlorures d'argent et de nitryls ont des constantes

de dissociation trés prochss.

AE A

200 ¢

100,

-100,

-2004

- Dosage de NOCIO, par E{NCI ..

—

[No,c.io.] goao M.



- 53 -

Nous avons alors étudié la réaction :

N020104 + [C2H5)4 NCl —# NO,Cl + (C,H:) NC104.

2 2574
En raison des valsurs trés voisines des constantes de dissociation
de AgCl et de NDZCI, il faut en plus tenir compte de 1'équilibre :
NO,* + AgCl & NOCL + Ag.
L'équation de Nernst’appliquée au couple électrochimique (II,3)

donne : +
(NO2 )

E = E, + 0,06 log
: (NO,C1)

En posant la concentration de perchlorate de nitryle égale a C,
et la fraction en ion chlorure ajoutés égale & x, les équations de neutralité
électrique et du bilen de matidre sur 1l’azote s'écrivent respectivement :
(C10,7) + (€17) = (Ag") + (NO,") + (Et, N'),
. _
Co = [ND2 )+ (NOZCIJ‘
En négligeant (c1) puisque N02C1 est peu dissocié dans le sulfolane,

on obtient :
(N0,") = Co (1 - x) - (Ag'),

(NGZCIJ = x Co + [Ag+J.

En posant : K = (NO5*) . _Co (1 - x) - (Ag")
‘ (Ag")(ND,C1)  (Ag") (xCo + (Ag'))
i1 vient 3 K (ag12 ¢+ (Ag") (Kx Co + 1) - Co (1 - x) = 0.
soit (Ag') = KX Lo * 1) /3 avec A = (Kx Co - 1% + 4 KCou  (II,4).
2 K

Par ailleurs, le potentiel pris par 1'électrode d'argent peut encore

s'exprimer par
E = E, (Ag /Ag) + 0,06 log (Agh)

En remplagant (Ag+] par son expression (II,4), on obtient :
‘ (Kx Co + 1) *+ V&,
2K

E = E, (Ag'/Ag) + 0,06 log (=

Le traitement mathématique des courbes obtenues a &té effectué
par affinemsnt selon la méthode des moindres caprés. Les paramétres affinés

sont simultanément le coafficient:de la lol de Nernst et K.
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On trouve K = 2,7..10*0’B mole/l.

. + K
Comme K = o= (NG5 ) - NOsC1

(A¥T(ND,CT) PagCl

produit de solubilité de AgCl : 3,7.10_ mc:lezl-2 (7), unse valsur de la
constante de dissociation de NDZCI égale a :

.-
¢ _ (NO, ") (C1) 172 04
NO-C1 mole. .

2 (N02C1]

, on trouve sn prenant pour valeur de

18

Ce résultat montre que N02C1,sst beaucoup moins dissocié qus NOC1,
et qu'il est donc possible de doser des mélanges de sels de nitryle st
nitrosyle par le chlorurs.

La courbe relative au dosage de N02C104 par le chlorure est reportée
sur la figure 25.
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- CHAPITRE Il -

APPLICATIONS

Si dana le chapitré I, nous avons montré que les composés oxygénés
de 1’azote sont plus oxydants que.les sels d'argent, nous avons vu au chapitre
11 que 1'électrode d'argent recouverte de AgCl est inerte st indicatrice des
ions NO© et N02+. Il était intéressant d'utiliser cette propriété a la déter-
mination de la constante de dissociation de N204 et & 1'analyse des solutions
de N204 gn présence ou non d'acide nitrique.

Nous avons enfin, malgré la quasi-réversibilité ou l'irréversibilité
~ des systémes étudiés'sur,électrode de plating, montré que les résultats obtenus

sur platine et sur argent étalent cahérents.

A = ETUDE DES SOLUTIONS DE NoOy DANS LE SULFOLANE

Dans cette étude, nous ne tiendrons pas compte de la dissociation

de N,0, selon : ‘ | -
N0, <, NO," + NO, .

Une telle dissociation, si ells existe, ne peut &tre que trés faible
en raison du fort pouvoir oxydant de N02+ et du caractére réducteur marqué
du nitrite dans ce solvant., En effet, 1'étude en courbes intensité - potentiel
précédemment évoquée, montre que les potentiels de -demi-vague [élsdtrode
indicatrice en platine poli) des systémes électrochimiques faisant intervenir
ces deux entités chimiques sont séparés par plus de 1 Volt dans le sulfolane.
On peut donc admettre que la seule dissociation ionique de N204 daﬁs le sul-

. + -
folane est : N204 <, N0+ NO, (111, 1),

Notans que N204 peut également donner lieu & la dissociation homo~
lytique : N204 =, 2 NDz. Mais cette dissociation est supposée négligeable

dans le sulfolane pour les raisons évoquées au chapitre I (pa7 ).
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Nous avans montré précédemment que 15électrode d'argent recouverte
de AgCl est indicatrice du rapport (N0*)/(NOC1). Il est donc possible de |
suivre avec une telle électrode le dosage, par une solution de chlorure;
de complexes ds no? plus dissociés que NOCl. | |

Dans le cas de N204, le couple électrochimique étudié est donc :

Agt + NOC1 +N03 = AgCll’ +N204+e.
L'équation de Nernst appliquée & ce systéme donne :
E = -
E, + 0,06 log NoCT) NDS_ 0,06 log F+
(en tenant compte du coefficient d'activité).

s
“Sihl on q?ge N,0, par (C2H5]4 NC1 se}vant

NyO4 + (CoHgly NC1© —  NOCL + (CHg), NNO5.
“Et en posant ; ‘
Co = [N204] initial
x = fraction ajoutée en chlorure de tétraéthylammonium,
1'équation générale de Nernst appliquée ah dosage potentiométrique d'une |

‘solution de N204 par une solution de chlorure de tétraéthylammonium

devient : :
[1 ‘X] Co

x Co)2

E = E, + 0,06 log - 0,06 log f+.

Da méme, en posant :

Co = (NOC1) initial.
Co' = (NO5 ) initial.
x = fraction ajoutée en perchlorate d'argent.
1'équation générale de Nernst appiiquée au dosage poténtiométrique d'une
solution de chlorure de nitresyle, en présence d’'un excés de nitrate de

tétraéthylammonium, par une solution de perchlorate d'argent selon :

NOC1 + (CZHS]4 NND3 + AgClU4 f—o AgCl  + N204 + [CZH5]4 NC104.

devient :

“E = E, + 0,06 iog XCo - 0,06 log f+.
(1 - X]Co(Co"" XCQ]
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La figurs 26 (courbes 3 et 4) représente les courbes potentiométriques
obtenues lors de ces réactions. Sur la méme figure, sont illustrées les

courbes potentiométriques relatives au couple électrochimique :

Ag  + NOC1 = AgCl, + Nt o+ e .

Il est nécessairs que le dépdt de chlorurs d'argent recouvre entiérement

1'électrode pour éviter son attaque par NZU » L'étude mathématique de ces

4

courbes montre que l'influence de la dissociation homolytique de N204 est

quasi-négligeable, (si 1'on prend pbur constante de dissociation celle

-

calculée dans l'acétonitrile a 30°C) et que le systéme :

+ NO, +e (III,2)

Ag + NOC1 + Noa' = AgCl; 204

est rapide & cette électrode. En effet, en tragant E en fonction de

xCo le coefficient de la loi de Nernst, c'est-a-
[1 - X]CQLCO’ - X Co)

dire la pente de la droite, est égale & 62 + 3 mV par unité de logarithme

log

(l'écart—type sur les droites de régression. est dans tous les essais infé-

risur 3 1 mVj].

Le potentiel normal du systeme (III,2]) est égal a E, = - 456 + 2 mV,
Sachant que : K
+ NOC1
Eo.(Ag /Ag) = E, + 0,06 log % - 0,06 log f#
NOg+ Pagea

et connaissant la valeur de ce potantiei (EO[Ag+/Ag] =373 mV}, ainsi que

le produit de solubilité de AgCl dans le sulfolans (3,7.10 12 mole?172) (7)

nous pouvons déduire la constante de dissoclation ds N204 selon 1'équilibre
(I11,1) soit, ramenée a force ionique nulle :

(no™) (NogT) ;
K = . = 10
274 (N204)

7:2: 0,3 15107,

Cette valeur sst en accord avec les résultats conductimétriques qui

montrent que N est un élsctrolyte trés faible dans 1le sulfolane. Remarguons

0
| 274 |
cependant que, 1’acide nitrique étant un acide trés faible dans ce solvant

(pK > pK = 14,5 (7)].'N204 sera ionisé par de nombreux acidss.

HNU3 HC1




mv

~200

-400+

«Courbes potentiométriques =

1. Ndcxoqe.ro-zm)..st‘,m :
2_ NOCI(35.702M) + AgCIO, .
3. np, p2.102M + EgNCI

4_ Noci(23. 10-2»,9". Et,NNO, (4,7.1072M) « AgCIO, .

1

Y

©)

— — X+
T 1 Eq.og
Fia.26 T %u
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B - TITRAGE DE Ny DANS LES MELANGES NpOy; = HNOZ,

La figure 27 (courbe 1) montre donc qu'il:.est possible de titrer
des solutions de N204 par une solution de chlorure. Nous avons voulu étendre
. ce dosage au cas des mélanges HNU3 - N204. I1 existe en effet, peu de méthodes
permettant la détermination de faibles quantités de N204 dans 1l'acide .
nitrique. La courbe 2 de la figure 27 représente le dosage de N204 en présence
de HNDB. On peut remarquer que les potentiels sont plus élevés que lors du
dosage ds N204 seul, en raison du faible pouvoir solvatant du sulfolane
envers les anions. Il faut donc tenir compte de 1'équilibre d’'homoconjugaison
et HNO,.

3 3 A
Le systéme électrochimique mis en jeu avant 1’équivalence est donc :

antre NO

Ag, * NOCl + HNO,NO, = AECLy + N0, + HNO +e .

-~

L'équation de Nernst appliquée & ce couple électrochimique donne :
(N204) (HNOS) ',
E = Eo + 0,06 log - 0,06 log f+.
[NDCl][HNOB,NOS')

En posant :

Co = [N204J initial.

Co' = (HN03] initial.

x = fraction ajoutée de chlorure de tétraéthylammonium.
les équations de neutralité électrique et des bilans de matiéres s'écrivent
respectivement :

[CID4 ) + (Cl) + (NO3 ) t (HNOB, NO
CO' = (HN03] + [HNDB, NDS ) _
Co + Co' = HNO3 + (HNDB,‘ND3 ) o+ [NU3 ) +'N204 + (NOC1).

- +
3 ) = {ecH ), N

En supposant le complexe HN03, NOB’ suffisamment peu dissocié dans
le sulfolane, on néglige la quantité de nitrate contenu dans le milieu par
rapport aux autres espéces, 1'acide nitrique étant en trés grande quantité
‘par rapport au nitrate formé. o k '

De m8me, on négligs (C1 ) sachant que NOC1 est peu dissocié dans

le sulfolane.




AE Dosage des Mélangcsv N;O4-HNO3 par CI”

N0 = 0,04 m/

: [HNOg] = 0
=10 0F

0
@ : [HNOy| = 0,1 m/2
N

=i[HN03] =0,5 m/L

électrolyte : [(C.,‘,HS)“N NO;] = o,/M

300}

‘soof : ; -

S ca/No
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On obtient alors : (HNOé, NOS-) = XCq .
(HNO,) = Co’. |
(Ny0,) = (1 - x)Co.

L'équation générale de Nernst appliquée au dosage d’une solution de

'N204 contenant de 1'acide nitrique par une solution de chlorure devient :

Co (1 - x)(Co’ = xCo)
(x Co)™

E=E, + 0,06 log - 0,06 log f+,
L'étude mathématique de le courbe montre que ce systéme est rapide.
Sachant que : Eo (Ag+/Ag] = E, + 0,06 log __KnoC1 . K - 0,06 log f+.

Knoo,* Pagel

204
(K représentant la constante d'homoconjugaison relative & 1'équilibre :

HN03, NO3 =N NU3 + HNUBJ-

Nous déduisons :

(NO4 ) (HNO3)

(HNDS, ND3 )

-3,1 + 0,3

K = = 10 - mole/l.

Le valeur élevée de cette constante montre bien qu'il est nécessaire
de tenir compte de cet équilibre.
S1 1'on augmente la concentration d'acide nitrique, l'amplitude
du saut de potentiel diminue. Aprés 1'équivalence, le syStéme éléctrqchimiqua
intervenant est :
Ag, + HCL + HNOg, NOg == AgCl, + 2 HNOg + @& .

La présence de 1l’acide chlorhydrique, acide plus fort que l'acide
nitridue. est dus au gros excés de HNO3 par rapport au chlorure introduit

apres 1'équivalence.

-

L'équation de Nernst appliquée & ce couple donne :

2
E = Eo + 0,06 log —maida) —,
(HC1) (HNO,ND, ")

Cette expression mathématique confirme la diminution du saut de

potentiel si la concentration en acide nitrique crolt. Le dosage de N204
en présence d'acide nitrique est possible tant que le rapport de concentra-

tion (HNDS]/[NZD4) est inférieur & 10. La valeur de ce rapport peut étre
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augméntéa en utilisant le nitrate de tétraéthylammonium comme électrolyte
indifférsnt [courbe 3 de la figure 27). En sffet, ce dernier diminue par
complexation 1'influence de l'acide nitrique. Le dosage est ainsi possible

pour des concentrations sn HNO_, allant jusqu’a 90 % en poids.

3

C - DOSAGE DE MELANGES NO', N0,

Les constantes de dissociation dses chlorures de nitrosQle et de

nitryle (déterminées dans le chapitre II) suivant :

NOC1 <, NO* + €17,
“— + =
NOC1 %5 No," + c17.

-11,8 17,2

mole/1 et 10

différence existant entre ces deux constantes, permet le'dosage d'un mélénge

ont respectivement pour valeurs : 10 mole/l. La grande
de sels de nitryle et de nitrosyle par une solution de chlorure. La figure 28
donne la courbe potentiométrique obtenue lors du dosage d'une solution con-
tenant un mélange de NDClD4 et de N020104. Le dosage de mélanges NO+; N02+ '

et N,0, est également possible (fig. 29).

D - APPLICATION DES COURBES INTENSITE - POTENTIEL OBTENUES SUR ELECTRODE DE
‘ PLATINE,

Dans le chepitre I et II, nous avons étudié le comportement &lectro-
chimique des dérivés oxygénés et chlorooxygénés de 1'azote sur électrode . |
inattaquable (platine). Les systémes électrochimiques se sont révélés'peui
rapides. Les mé@mes comportements ont déja. été observés dans les solvants
nitrométhane et acétonitrile (3)(4)(5). |

Malgré la quasi-réversibilité des couples électrochimiqués mis en
jeu, nous avons cherché & estimer d'abord la constante de dissociation de
N,O, selon : N.O, < N02+ + N02- (éguilibre supposé ne pasfintérvénir au
caurs du dosage de N204 par le chlorure évoqué dans le chapitre III), puis
a vérifier les constantes de dissoclation de NOCl et N02C1,obtenues au

chapitre II.
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I - CONSTANTE DE DISSOCIATION DE N204 SELON : NZQA ==, Nq2+ + NO, .

1) Calcul du potentiel normal théorigue relatif & la réduction de

—2l ;

Nous avons vu au chapitre II que la réductioh de N204 supposée
s'effectuer suivant : N0, + e 4 NO + NDS- (III, 3), est en réalité plus
complexe et qu'elle fait intervenir d'autres espéces talles N203 et HNO3
provenant de 1'hydrolyse. Le systéms : Nno* o+ e & NO, a été trouvé quasi-
‘réversible dans le sulfolane (B = 0,75). En supposant les constantes de dif-
fusion de NO' et NO voisines, nous avons déduit le potentiel normal de ce sys-
teme :

ke
, (ND*/NO) = Eo(ND/ND) + 0,06 log T:TOF = Eo(NO'/NO) = 0,73 V.

B/
A partir de cette valeur et de la constante de dissocia-

tion de N204, on—beut atteindre ls potentiel normal théorique du systéme (III,3).

soit Eo(III,3) = Eo (Na*/NO) + 0,08 log KN o, - 0,30 V.
274

La valeur du potentiel normal calculée & partir du potentiel de
demi-vague st de la concentration, différe de plus de 200 mV, ce qui con-
fipme 1l'hypothése d'un mécanisme plus complexe que (1I11,3) invoqué pour

la réduction de N204.

2) Etude du systéme : 2 NO, <5 NO + NO_.  + 8 .

Conformément & la théorie, le potentiel de demi-vague de la premiére

étape de 1l'oxydation du nitrite, c'’est-a-dire :

2 N0, < NO+ NO, + e (III,4) ; ,
ne dépend pas de la concentration (lorsque la teneur en eau du solvant est
trés faible). | |
Ce potentiel -de demi-vague peut &tre relié au potentiel normal
par la relation : | s

' k Ko =
~ RT NO * "NO
Eq/o(II1,4) = Eo(IIL,4) + —— Llogg —-7-——3k 3 .

ND2
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En supposant lss constantes de diffusion trés voisines, on trouve

Eo (IIL,4) = 0,07 V.

A 1'aide des potentiels normaux des systémes (III,3) et (III,4),
il est possible d'atteindre :

- le potentiel normal du couple électrochimique intermédiaire

2 ND," == N0, + 28 (111,5)

gue nous avens imaginé lors de 1’oxydation du nitrite.

En effet le couple (III,5) étant la somme des systémes (I11,3) et

(II1,4),
on tire : ;
Eo(III,5) = E?(III,BJ + Eo(III,4) . 0,3 ; 0,07 _ 0,185 V.
2 :
- la constante de la réaction :
N204 + 2 ND2 = 2ND +2 ND3 .
log K = Eo(III,4) - Eo(III,3) . _0,07 - 0,30 .+ 3,8.':
0,06 0,086 :
(NG)2(ND5 )2 +3,8 -1
soit K = 3 > =10 ’ mole.l .

, (N204](N02 )

Cette valeur de constante montre bien que le nitrite est oxydé
per N2U4- ce que nous avons signalé au chapltre I,

3) Détermination de la constante de dissociation de N294 selon
-’!20/! = N0q+ + NO. 4

Do

Le potentiel de demi-vague du systéme :

+* -

2 NO2 + 28 &= N204 (111,6)

dépend de la concentration selon :

. , N
RT (NO> ) ‘
E,/o(I11,6) = Eo(III,6) +Z-F- Loge-—-iL (1I1,7) (En supposant les
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constantes de diffusion de N02 et N204 égales).

(No2*)
- Nous avons tracé E,]/2 en fonction de log -—Er-—-
est supérieure & la valeur théorique 2,3 RT/2F Ce résultat confirme 1'hypo-

. La pente trouvés

thése émise au chapitre I, c'est-a-dire que la réduction de NO2 ne se fait
pas uniquement selon (III,6), et qu'il faut tenir compte de 1'hydrolyse de
N02+ . ., » ,
Afin de minimiser le réle de 1'eau, nous avons relevé E,,, sur la
courbe i = f(E) ol la concentration en N02+ est la plus @levée : 1'équilibre
(III,6) devient prépondérant. Nous avons alors calculé le potentisl normal
‘du systeme (III,B) & partir de 1l'expression théorique donnés ci-dessds

(I1I,7).Nous trouvons :

Eo(III,B) = 1,22 V.

A 1'aide des potentiels normaux des systémes [III 5) et (III, B].

nous avans pu atteindre la constante de dissociation de N 04 selon :

N.O, <= NO.¥ o+ NO.T.

274 7 2 2 ,
log k' = EeUII1,5) - Eo(ITI,6) . 0,185 - 1,22  _ _ 45,
0,06 ’0,08
soit K' = (Nog J (N0 ) z710-17'0 mole.l 1.

(N0, R |
Cette valeur trés faible justifie le fait que lors de 1l'étude de
la dissoclation ds N204. nous n'avons envisagé que la seule dissociation
ionique : ,
| + - s 702 o g
NyO, <, NO  + ND3 avec KN204 = 10 mole.l »

II - VERIFICATION DE LA CONSTANTE DE DISSOCIATION DES DERIVES CHLOROOXYGENES
DE L'AZOTE. ‘ R

1) NOC1
Le potentiel normal du couple éléctrochimique i

NOC1 + & 4« NO + Cl (III,8)

—
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est relié & celui du coupls ND+/N0 par la relation':

_ + RT
Eo(III,8) = Eo(NO /NU]  p—— Loge (KNDCI

e
Le pbtentiel de demi-végue du
systéme (III,8) dépend de la con-

 centration de NOCl selon :

o RT i
E1/2(III.B) = Eo(IIL,8) + p— LUSéINUETj"

Nous avons tracé E ‘en fonction

5 172 7
du log TRoED) (fig. 30). La pente

trouvée (53 mv) est 1légeérement

o inférieure a la valeur théorique"-
2.6

re

-32 -3 -28

Par extrapolation, nous avons

_ détermingé : Eo(III,8) = + 0,06 V.
Figure 30 S

Connaissant les potentiels normaux des systémes (III,8) et No'/NO,
nous pouvons atteindre la constamte de dissociation de NOC1 selon :
NOC1 <= No* + 1.
_ _Eo (III,B) - Eo(NO'/NO) _ 0,06 - 0,73
NOC1 0,06 - . 0,086
+* - . : 4
(NO J(Cl ) e 10-11 mole.1 1.
(NOC1) ‘

Cette valeur est trés proche de celle trouvée au chapitre II. -

log K

= - 11.

solt K

Nocl

2) NoCl.

Nous avons vu au chapitre I que 1le chlorure de nitryle se réduit'

selon un mécanisme E.C.E. st que le systéme global s’'écrit :
2 NOCl + 36 4 NO + NOg~ + 2 ca” (I11,9)
Le potentiel de demi-vague de ce ¢ouple dépend”de’le’bonCentrétinnf:

Eq/2(I11,9) = Eo(IIL,8) + —gp— Log,_ TNUEETT* (III,10)
| 2L |




Nous avons tracé E en fonction du log -—-EL———4 .
_ 1/2 _ . »
[NDZCI)

La pente trouvée est trés supérieure & la valeur théorique. Afin i
de minimiser le rdle des 1'eau, nous avons,comme dans le cas de N02+. relevé
E,]/2 sur la courbe 1 = f(E) ol la concentration de NO,Cl est la plus élevée.
Nous avons alors calculé & partir de 1l'expression théorique (III,10), le

potentiel normal : Eo(III,8) = + 0,01 V.

Le potentiel normal du systéme :

2 N02+ + 38 &, NO+ NOg (III,11)

gst déterminé & partir des potentiels normaux des couples (III,3) et (111,6) :

Eo(III,11)

2 Eo(III,B) + Eo(I11,3) _ 2 . 1,22 + 0,30 _
—3 - § = 0.91 Vn
L’équation de Nernst appliquée au systéme (III,8) donne :

(NOoC1)2 .
® (no)(No,T)(C17)?

E = Eo(III,9) + —g;—- Log

expression qui peut encore s'écrire :

2 L RT L _oph)?
no.cl T TF o “P8e -
2 (NO){NO ")

RT
3F

E = Eo(III,8) + Log, 1/K

Connaissant la valeur des potentiels normaux des couples (III,8)
et (III,11), nous pouvons déterminer & partir de la relation :

Eo(III,11) = Eo(III,9) + -%;L— Log, 1/K§o c1°
27"

la constante de dissociation de N02C1 :

_ .3 E,(III,8) - Eo(IIL,11) . _3 , _0,01 - 0,91 o
log Kyg 1 =77 * 0,06 7 X 5oe | 2%e
. -
L (Nogh)e1) | ,a-22,5 171, ,
soit Kyg g 10 mole/1

2 (N02C1J
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Cetts valeur est beaucoup plus faible que celle obtenue 3 1'aide
de 1'électrode d'argent. Cet écart montre que 1'hypoth&se d'un mécanisme
E.C.E, avec des constantes cinétiques de réactions chimiques rapides n'’est
© pas vérifiée.Une étude beaucoup plus appronfiondie serait nécessaire. Nous
avons pu déduire uns valseur de la constante de dissociation de N204 en

NOZ' et N02+.et montré que ce couple intervenait peu.

Les différentes constantes déterminées sont résumées dans le

tableau suivant :

Equilibre de dissocia-|§ Constante de dissocia- | Constante de dissbciation

tion tion K déterminée sur| K déterminée sur Ag..
Pt. : '
* - -7,2¢+ 0,3
N204 = NO + NOg 10
| + - . an-17
N0y 4= NO, + NO, = 10
NOC1 <=, NO* + C1™ = 10”1 :  qgm1.8 0.2“‘
- + 0,3
NOC1 % NO,"+ C1 x 10 225 10" 17,2t 0,

Nous n'*avons pas donné d'écart type pour les valsurs de constantes

de dissoctation calculées & l'aide de 1'électrode de platine, en raison

des approximations qui ont été faites. Cette étude :

- montre cependant gue la dissociation de N204 en N02+ et NUZ— est
négligeable devant celle en NO; et no*,

. = Justifie le mécanisme de 1l'oxydation du nitrite.
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RESUME et CONCLUSION

Ce travail porte sur le comportement électrochimique des dérivés
oxygénés et chlorooxygénés de l1'azote dans ls sulfolane : solvant choisi
en raison de ses propriétés trés peu basiques st faiblement solvatantes.

Les systémes étudiés se sont révélés, & l’exception de N0+/N0, peu
rapides sur électrode de platine. Néanmoins, nous avons pu en tirer des
résultats qualitatifs intéressants quant au classement du pouvoir dxydant
des différents composés étudiés et & l'interprétation de lsur mécanisme
d’oxydation ou de réduction.

Ainsi,malgré. la présence d'eau et d'oxygéne résiduels, responsables
de nombreuses réactions parasites, nous avons proposé un mécanisme rendant
compte de 1'oxydation du nitrite, mécanisme simple qui nous paréit plus
satisfaisant que ceux proposés dans l'acétonitrils et le nitrométhane. '

En 1'absence d'eau, ce schéma réactionnel psut se résumer par :

- - -
2 ND2 < ?204 + 28 -
N 04 + 2 NU2 — 2 N0+ 2 NO3

et 2 ND + 2NO,” 5 NG, + e 2&me étape.

1are étape

En présence d'eau, les produits d’hydrolyse de N204.‘formés tran-

sitoirement dans la premiérs étape, compliquent le mécanisme.

Ce rdle parasite de 1l'eau résiduelle se retrouve également dans
la réduction de N204, et des sels de nitryle.

Dans le cas ds N204 1'hydrolyse partielle produit de 1'acide
nitreux qui se décompose lentement, et de 1'acide nitrique qui donne lieu
par hétéroconjugaison a un équilibre avec 1l'ion nitrate. Dans 1’6tude des
sels de nitryle, la réduction est également influencée par 1'hydrolyse. En
effet, la réaction de transfert de charge est suivie d'une réaction entre
1! acide perchlorique résultant de 1°' hydrolysa et le produit de réduction de

ND2 .
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L'étude voltammétrique des solutions d’acide nitrigue montre que

seul intervient lea réduction du proton.

Le caractére fortement oxydant de certains composés tels les sels
de nitryle laisse penser qu'ils pourraient étre les constituants principaux
de générateurs électriques a haute énergis.

L'utilisetion de solutions de NoO, comme dépolarisant a d'ailleurs
récemment fait 1'objet d'un brevet déposé par la société MALLORY (81).

Afin d'obtenir des résultats quantitatifs quant & la dissociation
des différentes espéces, nousavonsétudié 1s comportement électrqchimique
des dérivés chlorooxygénés de 1l'azote dont la concentration d'un des produits
de dissociation (le chlorure) peut &tre aisément suivie & 1'électrode d'argent.
Une étude préliminaire sur platine a permis de montrer que la réduc-

tion de N02C1 s'effectue selon un mécanisme E.C.E.. Lss systémes :

Agy + NOC1 % AgCly + Nno' + e
+ -

Agt +’ N02Cl =R AgCl‘t + N0, +e

se sont révélés rapides & 1’électrode d’argent, ce qui nous a permis ds

déterminer les constantes de dissociation ionique de NOC1l et NDZCI.

La constante de dissociation de N204 selon @

+ -
N,O, =, NO' + NO,

a pu 8tre déterminée (le chlorure de nitrosyle étant moins dissocié que
N204]. Nous en avons déduit une méthode de dosage de solutions de N204
seul ou en présence d'acides nitrique. ’ '

Ce dosage généralisé aux mélanges N0, - HNO5 - H50 devrait étre
d'un grand intérét dens la synthése industrielle de 1'acide nitrigue.

Enfin, la connaissance de 1a constante de dissociation de NDZCI,,
devrait ouvrir la voie & une étude fondamentale des réactions de nitration
par utilisation du systéme électrochimigue :

cio,

4 * NO,CL + AccH + Ag‘f-_—_, AgCl"l + AccND, + HC10, + e .

Y







ANNEXE EXPERIMENTALE

1) Purification du sulfolane (7)

Le sulfolane utilisé est un produit commercial MERCK. Les deux
principales impuretés de ce solvant sont 1'eau et le sulfoléne. Le chauffage
du sulfolane pendant 1 heure & 140°C décompose le aulfoléne en butadiéne
et en anhydre sulfureux (92) volatils. On procéde ensuite & une distillation
sous pression réduite [10-1 mm Hg). On récupére la fraction passant entre
108°C et 110°C. Le distillat (de couleur jaune claire) est ensuite laissé
pendant 24 heures & une température comprise entre 60 - 70°C en présence
de charbon actif. On filtre sur pastille poreuse. Le filtrat récupéré est
incolore mais sa teneur en eau reste importante. On procéde & une deuxiéme
distillation sous pression réduite dans les mémes conditions que précédemment.
Enfin, les dernilres traces d'eau (teneur en esau 20-80 ppm) sont éliminées
juste avant 1'utilisation du sulfolane en le faisant passer sur une colonne
d'alumine neutre d'activité 1 (alumine préalablement séchée & 350°C. sous
vide dynaemique pendant environ 7 jours) adaptée a la cellule. L'eau n'est

alors plus dosable.

2) Appareillage utilisé

f=3 = =gy aipuri s’ i siomiusmdp I mianiPhndentShgnguauadpory

d'un ensemble voltampérométrique TACUSSEL comprenant :

un potentiostat P.R.T., 20 - 2X.
un pilote SERVOVIT 2A ou la partie pilote d’une "unité polarogra-

phigue impulsionnelle” type U.A.P.4.
un millivoltmétre ISIS 4000.
une table tragante SEFRAM TGM. 164.

e R e R e L

ont été réalisées & l'aide :

d'un potentiostat P.R.T. 100 - 1X (TACUSSEL)

d'un intégrateur IG5 - N (TACUSSEL).

d'un chrono-ampérostat CEAMD - 6 (TACUSSEL)

d'un titrimdtre a électrodes polarisées TITRIPOL (TACUSSEL).
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L'*électrode tournante & disque et anneau” est du type E.A.D. 100 000
(TACUSSEL).

Il s'agit d'une électrode centrale a disque de platine €de.rayon r1]
entouré par yncahnsau-cencentrique en téflon [r2] puis par un:anneau de platine
(rg), ; '
L'E.T.D.A. utilisée posséde les caractéristiques géométriques
suivantes : '

ry = 2,00 + 0,01 mm.
ry = 2,20 + 0,01 mm.
rg = 2,40 + 0,01 mm.

Ces élsctrodes comportent un moteur d’enregistrement, & vitesse
commandée par un amplificateur d'asservissement de vitesse type ASSERVITEX
10 000 (TACUSSEL), qui_assure la rotation du corps mobile. Le potentiel et
1'intensité des deux élesctrodes, disque et anneau, peuvent .8tre contrdlés
séparement, Dans ce but, on utilise un bipotentiostat type BIPAD (TACUSSEL).
L' appareil peut 8tre employé soit comme un simple potentiostat (ou intensiostat)
ou soit comme un bipotentiostat.

Les potentiels de disque et d'anneau sont régulés & 1'aide d'un
kpilote SERVOVIT 2A (TACUSSEL). Les courbes-sont enregistrées sur une table
tragante SEFRAM TGM; 164,

La théorie relative & 1'E.T.D.A. est décrite (89).

a disque et a anneau.

Si le disqus et 1'anneau sont & un méme potentiel tel que la réaction :
Atns — B

-]

A
circuit du disque sera ouvert (ID = 0), Lorsqu'on ferme le circuit du disque,
o R

alt lisu aux deux électrodes, un courant I, traversera 1'annsau quand ls

un courant I, inférieur a IA passe a l'annsau, car le transport de A arrivant

A
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d 1l'anneau est diminué d'une
certaine quantité de A consommée gy

ISOLANT ISOLANT disque.
ANNEAU DEQUE ~ ANNEAU

l//. On définit alors S par :

(]
S = IA/IA
//’ On démontre que ce facteur d’écren

S ne dépend que des caractéristiques
géométriques de 1'électrode lors-
que les espéces A et-B sont stables.

Dans ce cas seulement le facteur d'écran s'exprime par la relation :

So = 1 - No g~ 2/° avec B = (rs/r1]3 - (r2/r1]3

No : facteur géométrique.

No est une grandeur ne dépendant que des caractéristiques géométriques de
1'électrods.

Remarqunns que la valeur du facteur d'écran permet également d’obtenir
des renseignements concernant une éventuelle intéraction ou instabilité des

espéces A et B,

d) Potentiometrie

- - -

Les mesures potentiométriques ont é&té faites avec un millivoltmétre
ISIS 20 000 TACUSSEL. | |

La stabilité des mesures est contrdlée sur un enregistreur TACUSSEL
EPL 2, relié au millivoltmétre.

L'électrode de reférence est constitué par un fil d'argent plongeant
dans une solution de AgClU4 0,1 M reliée & la csllule de mesurs par un pont
rempli d'une solution de [C2H5]4 NC10,4 0,1 M, '

Le potentiel de demi-vague du systéme'ferrocéne-ferricinium (Ee/Fc')

est pris comme origine de 1'échelle des potentiels.
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L'électrode d'argent servant a la potentiométrie & courant nul,
est recouverte d'un dépdt de AgCl obtenu par oxydation de 1l'argent dans
une solution de chlorosulfate de tétraéthylammonium dans le sulfolane.
Nous avons utilisé (CZHSJ4 N503C1 (produit préparé par la méthode décrite
(76)) pour éviter la formation de AgCl, . L'électrode est ensuite rincée

soigneusement avec du sulfolandé pur.

@) Au cours des &tudes voltampérométriques, nous avons adopté

le montage classique & 3 &lsctrodes :

- une microélectrode indicatrice d'argent (@ = 1 mm) ou de platine
(@ = 0,8 mm) ou d'or (@ = 1 mm), tournant & une vitesse de 600
tours/minute. Signalons que ces électrodes sont adaptées a la
cellule de mesure & l'aide d'un joint tournant étanche mis au

point spécialement au laboratoire (64a).
- une électrode de référence Ag/AgClD4 0,1 M.

- une contre-électrods de platine de surface trés supérieurs & celle
de 1'élesctrode indicatrice de maniére & ce que la densité de cou-

rant quil la traverse soit faible.

f) Tous les réactifs sont ajoutés & 1l'aide d'une microseringue

GILMONT de 2 cm>. |
Toutes les préparations de solutlons sont effectuées en boite séche.
Toutes les manipulations ont été réalisées a 30 + 0,10 °C.

3) Force ionique

Nous avons tenu compte de la force ionique des solutions pour la
détermination des différentes constantes.
Le coefficient d'activité ionique f+ est donné par la relation :

1,225 V1
1 + 0,448 VI

- log f+= - avec I : force ionique

a

distance d'approche.

o
La valeur de a est fixée arbitrairement & 4 A (83),



4) Produits utilisés

‘Le chlorure et le nitrate de tétraéthylmmonium EASTMAN-KODAK sont
séchés sous vide dynamique pendant 8 jours & 30°C. Les perchlorates d'argent
- FLUKA et de tétraéthylammonium CARLO ERBA sont séchés a 60°C sous pression

réduite.
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CHAPITRE = I =  COMPLEMENTS

1) Produits utilisés.

a) Le tétrafluoroborate de nitrosyle MERCK pour analyses est

employé sans purification.

b) Le perchlorate de nitrosyle : on fait d'abord bouillir de
1'acide perchlorique MERCK & 70 % jusqu'ad obtention de fuméss blanches. Le
produit restant est constitué d'hydrate d'acide perchlorique HC104, H,0.
Ce dernier est ensuite mis en solution dans le nitrométhane avec un excés
ds N203. Le précipité blanc formé est filtré puls lavé au tétrachlorure

de carbone.

c) Le nitrite de tétraéthylammonium : on prépare une solution
saturée de nitrite de potassium (ou de sodium) PROLABO & 'la température de
50°C dans un mélange méthanol-eau (& 3 % d'eau). Parallélement, on dissout 3
50°C environ 1,2 équivalents molaires de pesrchlorate de tétraéthylammonium
dans un volume minimum de méthanol. Les deux solutions ainsi préparées, sont

mélangées.,
KND2 + [CZH NClD4 = KC104L + [C2H5)4 NNO,, .
(Na)

Cet.équilibre est déplacé vers la droite par la précipitation du

SJ4

perchlorate de potassium (ou de sodium),peu soluble dans le milieu.

On laisse la solution revenir a température ambiante. On filtre
ensuite le précipité de KC10,. ' '

On évapore ls solvant, un précipité blanc est obtenu.

Le nitrite de tétraéthylammonium ainsivpréparé, est ensuite séché
a8 50°C sous pression réduite pendant 15 jours. La pureté du produif st de
1'ordre de 80 & 90 % en poids. Le perchlorate de tétraéthylammonium mis en
excés, constitue la principale impureté de {CZH5]4. NNO, .

Le nitrite est titré par le sulfate cérique.

d) Le‘tétraoxyde diazote est préparé par oxydation de NO par
1'oxygéne. L'oxyde azotique est préparé par addition d'une solUtion aqueuse
saturée de nitrite de sodium & une solution sulfurique de sulfate ferrique.

Le produit obtenu est redistillé sous courant d'oxygéns. L'oxygene dissout
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est snsuite €l1iminé sous pression réduite & la température de 1'azote liquide.
Pour doser les solutions de N204, on le dissout dans une solution agueuse

titrée de soude. L'excés de base est ensuitedosé par un acide protonique fort.

8) Le tétrafluoraborate de nitryle MERCK pour anslyses est
employé sans purification, car il est trés facilement hydrolysable.

f) Le perchlorate de nitryle : on fait bouillir de 1’acide
perchlorique MERCK & 70’% Jusqu'a obtention de fumées blanches attribuées
a HC104, HZD' Ce dernier est mis en solution dans le nitrométhane avec un
excés ds NZDS‘ Le précipité obtenu sst filtré puis }avé au tétrachlorure

de carbone.

=

En courbes 1 = f(E), une vagus de réduction attribuée a 1'espece
NO® est détectée sur le voltampérogramme des solutions de perchlorate de

nitryle.

Remarquons que le NCIZBF4 commercialisé par MERCK contient également
du NO+. Le spectre Raman ci-dessous révéle la présence de na* (raie a

2345 cm 1y (80),

Nous avons cependant préféré utiliser N02C104. 1'acide perchloriqus
étant plus stable que HBF 4 . '

No* peut 8tre dosé par la méthode que nous avons mis au point
au chapitre III. La plupart des échantillons que nous avons préparés, con-

tiennent de 3 2 6 % de NO'.
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~ _ h | A Spectre Raman de NO,PP;.

' Spectre Raman' de NOBE, |

1400 2100 2200 2300 2400  cm"!

g) L*acide nitrique & 85 % PROLABO pour analyses est purifié
selon la méthode décrite (87),

L'acide nitrique obtenu est redistillé une ou deux fols en présence

d’acide sulfurique concentré.
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CHAPITRE - Il - COMPLEMENTS

1) Produits utilisés

a) Le chlorure de nitrosyle est un produit commercial de la
société des GAZ INDUSTRIELS DE LA COURNEUVE. Les solutions de chlorure de
nitrosyle sont obtsnues en faisant passer un courant gazeux de NOC1 dans
le sulfolane.,

La solution de NOCl est ensuite titrée aprés hydrolyse dans 1'eau

(dosage du chlorure par le nitrate d'argent).
b) Le chlorure de nitryle a 6té préparé a partir de la réaction :

HSDSC1 + HNOg — H2804 + NO,C1 (88).

_ L'acide nitrique 95 % PROLABO pour analyses est déshydraté par
un oléum sulfurique & 20 %. Le N02C1 gazeux est purifié par H2804 puls
condensé a - 78°C.

Pour éliminer les traces de NOC1l, on redistille le condensat sur

N,O; & - 78°C o0 a lieu une réaction d'échange de NO*.

N205 + NOCl. N204 + N02Cl.

En distillant sous 20 mm Hg & - 60°C, on recuseille NOZCI pur.

Les solutions de chlorure de nitryle sont obtenues en faisant
"barboter” NO,Cl dans le sulfolane.
Ces solutions sont snsuite titrées en milisu aqueux.acide en

effectuant le dosage du chlorure par le nitrate d'argent.

2) Etude voltampérométrique de 1'ion chlorure dans le sulfolane (7)

Les courbes i = f(E) obtenuss pour des solutions de chlorure ds
tétraéthylammonium & 1'électrode d’argent, montrent deux paliers distincts
de hauteur égale st proportionnelle & la concentration en ion chlorure

présent en solution.




--
H
L}
]
]
| [}
- 00+ o 004- 00z~ oo&- cmvm 006 = 009- .;r 00 =
1 - | | - ; d~~ L] v —— =3
[
H
| H
’
z . :
[}
M
[ 4
ﬂ ]
’
[
\AXE ‘ .
‘
[ 4
g | ,
[
. | I- -
! W, 999 = [.13]:8
g s.
’ 09'9 = [-10):¢4
S W0t 095 o
(4
4 A W -0t gsr = HI_UH o
—— woo cre =[]t
2
W0 psT = [L10]) :»
_2‘..9 V2 o B mu_u“_ "€
W -0t g'¢ .= _“Lu.._ e
¥
o.u?\a< 434
By ani

19 N 113

°p 30013




- XI -

Ces deux’paliera gont attribués aux systémes suivants :

Agy +2Cl < AgCl,” + e .

AgCl2 + AgL 4= 2 AgCl + e .

En retour, il y a réduction de AgCl déposé sur l’électrode Ag

selon :

AgCl + 8 & Ag” +Cl .

A"la suite de cette annexe, sont reportées quelques figures
originales obtenues lors de 1l’étude des solutlons de certains oxydes d'azote

en courbes intensité-potentiel.
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