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1 NTRODUCTI ON 

L'importance industrielle des oxydes d'azote n'est plus à 

1 démontrer. Ils sont utilisés depuis longtemps dans la grande industrie 

chimique minérale et organique, soit directement comme agent de synthèse, 

soit après oxygénation et hydrolyse sous forme d'acide nitrique. La 

production mondiale de produits azotés: engrais, insecticides, explosifs, 

matières plastiques, colorants, produits pharmaceutiques etc..., est 

considérable et s'effectue principalement avec l'acide nitrique. 

Les réactions d'hydrolyse des oxydes d'azote sont lentes 

et coûteuses en énergie, aussi la nitration directe par les oxydes 

d'azote est-elle souhaitable afin d'éliminer l'étape de formation d'acide 

nitrique. Les réactions de nitration s'opèrent selon trois processus: 

nucléophile, électrophile et radicalaire. La nitration de composés 

aromatiques par des- processus nucléophiles et radicalaires a été peu 

étudiée, contrairement à celle des composés aliphatiques qui s'effectue 

souvent en phase gaz selon un processus radicalaire. La nitration - 
électrophile des composés aromatiques en phase liquide par les oxydes 

d'azote a été plus étudiée en raison d'une meilleure sélectivité. Elle 

est tributaire cependant, des espèces chimiques qui apparaissent lors 

de la mise en solution. 

En dépit des travaux déjà publiés concernant le nombre des 

espèces et des équilibres mis en jeu, de nombreux problèmes restent 

en suspens. L'approche expérimentale des phénomènes se heurte, en effet, 

à la multiplicité des espèces, la rapidité de leur interconversion 

et leur sensibilité aux agents atmosphériques (eau et oxygène). Il 

est apparu nécessa'ire, tout d'abord, de caractériser et étudier les 

équilibres entre les différentes espèces constituant les oxydes d'azote 
< 



en solution anhydre et désoxygénée pour s'affranchir des réactions 

parasites, puis, dans une seconde étape, d'évaluer l'effet de l'eau 

et de l'oxygène. L'utilisation de solvants à grand domaine d'électroac- 

tivité a été nécessaire en raison des propriétés oxydoréductrices variées 

de ces composés. Notre choix s'est porté principalement sur le sulfolane 

en raison de son grand domaine d'électroactivité, de son inertie 

chimique, et dans certains cas, sur des solvants de voisines: 

l'acétonitrile, le nitrométhane et le carbonate de propylène. 

La première partie de ce 'mémoire est consacrée à l'étude 

voltampérométrique des propriétés électrochimiques des oxydes d'azote 

de degré d'oxydation III (NO+, N2O3, NO2-, HN02) en absence ou en 

présence d'eau et d'oxygène. La détermination des constantes 

thermodynamiques et cinétiques régissant les équilibres de dissociation 

de N203 a été effectuée. 

Dans la deuxième partie, nous nous intéressons, à l'aide 

des techniques électrochimiques et spectroscopiques RMN et RPE, aux 

équilibres (homolytique et hétérolytiques) dans la dissociation de 

N2O4, c'est à dire: 

N204 + ZN02 

De ces résultats, nous déduisons une méthode potentiométrique 

d'analyse de N2O4 dans les mélanges N2O4 + HNO3, dosage qui, étendu 
aux mélanges N2O4 + HNO3 + H20, serait d'un grand intérêt dans la syn- 
thèse de l'acide nitrique. 

Dans la troisième partie, les résultats acquis précédemment 

se sont avérés intéressants pour l'étude de la nitration de composés 



aromatiques par N2O4 en milieu aprotonique. Divers précurseurs cataly- 

tiques chimiques et électrochimiques sont proposés pour la nitration 

du naphtalène: sels de nitrosyle et nitryle, acides de Bronsted, nitrates 

métalliques et espèces formées par transfert électronique. Un mécanisme 

général de nitration est proposé. 

Enfin, dans la quatrième partie, un aspect différent des 

propriétés redox du monoxyde d'azote est présenté. La coordination 

de NO sur un métal modifie profondément ses propriétés oxydoréductrices. 

La réduction électrochimique de complexes dinitrosyles du molybdène 

à 18 électrons a été entreprise. De plus, une étude spectroscopique 

des espèces réduites a été mise en œuvre chaque fois que les complexes 

radicalaires présentaient une certaine stabilité. L'instabilité chimique 

des complexes radicalaires a été l'objet de notre attention dans le 

but de son utilisation en catalyse homogène d'oligomérisation d'alcènes. 





COMPORTENENT ELECTROCHI RI QUE DES OXYDES 

DE L'AZOTE N [I II] (NO', N203, N02-, HN02). 

Nous avons rassemblé dans cette partie les résultats voltampé- 

rométriques sur électrode de platine des dérivés oxygènés de l'azote 

[III1 dans le solvant sulfolane. L'étude a d'abord porté sur l'ion 

nitrosonium NO+, puis sur le trioxyde de diazote N203, et enfin l'ion 

nitrite et son acide correspondant: l'acide nitreux. 

1. COIIPORTEMNT DES SOLUTIONS DE SELS DE NITROSYLE DANS LE SULFOLANE 

1. Introduction 

La réduction de NO+ a fait l'objet de plusieurs travaux dans 

divers solvants 1 à l2. Dans l'eau en milieu acide à 5, par exemple, 

l'acide nitreux se déshydrate en NO+ selon: 

et la réduction de cette solution conduit à l'oxyde nitrique NO par 

la réaction: 

La réduction de NO+ sous forme de sel de nitrosyle a aussi 

été effectuée dans divers solvants non aqueux, en particulier l'acéto- 

nitrile l2 et le nitrométhane Ila* b. Elle conduit à la formation de 

NO. Néanmoins, les enregistrements de voltammétrie cyclique de ces 

solutions dans ces deux solvants montrent que le courant d'oxydation 
C 

ia est légèrement inférieur au courant de réduction i . SERVE Ilb imagine 
P P 
qu'une partie de NO for~é est absorbé à l'électrode, ou bien se dimérise 

sous forme de (NO)2. Des hypothèses identiques ont déjà 6th formulées 

en milieu aqueux par MASEK 13, et en milieu non aqueux par PIAZZA et 

~011. 14 et DI GIACOMO et ~011. 15. 



Enfin dans l'acide sulfurique les auteurs ont montré 

que la réduction de NO+ était rendue plus complexe par la formation 

de l'entité N202+ responsable de la coloration bleue. La réaction 

s 'écrit alors: 

Afin de clarifier ces phénomènes, nous avons étudié pour 

notre part la réduction des solutions de NOClO4 dans le sulfolane, 

en raison de la solubilité plus importante des sels de nitrosyle que 

dans la plupart des autres solvants organiques (Tableau 1) de propriétés 

physiques voisines. 

L'étude du perchlorate de nitrosyle a été réalisée en mllieu 

perchlorate de tétraéthylammonium 0,l M et sous atmosphère d'argon 

par voltammétrie à balayage linéaire (électrode de platine polie). 

Le voltampérogramme ne prGsente qu'une seule vague (Fig. 1). Cette 

vague cathodique est proportionnelle à la concentration de NO' et à 

la racine carrée de la vitesse de l'électrode: le courant limite est 

donc controlé par la diffusion. - 

~olvant 

Nitrométhane 

Acétonitrile 

Sul folane 

Carbonate de propylène 

NO+BF~" 

en ro1e.l~'~ 

0,02 

0,07 

0,43 

O, 17 

Constante 

diélectrique 

E 

35,8 

38,O 

42,O 

69,O 

I 

NO+CLO~" 

en  mole.^'^ 

0,03 

0,07 

1,24 

0,17 

* 



l Fig. 1:.  Voltampérométrie à une électrode tournante de platine dans le 

I sulfolane à 30°C de solutions dégazées de NO+CZO~- 

Le potentiel de demi-vague (D3 = 0,715 V.) est indépendant 

de la concentration. Une électrolyse à potentiel imposé (Ei = 0,51V.) 

effectuée sur une solution de NOClO4 montre qu'un faraday est consornmé 

par mole de NO+. 

L'enregistrement de voltammétrie cyclique (~ig. 2 )  indique 

que le système électrochimique est quasi rapide: 

- la différence entre les potentiels de pic anodique et catho- 
dique (Ea - E') est égale à 0,068 V. 

P P a c - le rapport entre les courants de pic i /i est égal à 1 
P P 

C le courant de pic cathodique i est proportionnel à la racine 
P 

carrée Je la vitesse de balayage (Fig. 3 ) .  

- le potentiel de pic E' et la différence de potentiel (E' 
a P P 

- E varient peu en fonction de la vitesse de balayege v 
P 

(Tableau II). 



Pig.2: Voltarnmétrie cycZique d 'une 

solution dégazée de NOCZ04 0,44.1 

+O, 5 mole R'I dans le  sulfolane à 30°C 

E / V  Vitesse de balayage: I O  mV/s 

-1, - O  -- 
3 * Pig. 3: Coumnt de pic cathodique 

i @ en fonction de Za racine carrke 
P 

2 - de Za vi tesse de balayage de poten- 

t i e l  d'une solution dégazée de 

~ 0 ~ 1 0 ~  0,44.10-2 molet-1 
1 ' 

TABLEAU 11 

V o l t d t r i e  cyclique réalisée pour une concentration 

de NO+: c = 0 ,44 .10 -~  molel-' 



l 

De plus, par la méthode du disque et de l'anneau, en plaçant 

le disque à un potentiel où l'espèce NO+ (Ed = 0,49 V) est réduite, 

nous détectons sur l'anneau (Ea = 0 , 8 5  V) une espèce réductrice. Le 

facteur d'écran a pour valeur: S = 0,618 ? 0,003 (le facteur d'écran 

S est défini dans l'annexe). Cette valeur, très proche de celle calculée 

à partir des caractéristiques géométriques de l'électrode (So = 0,610 

? 0,070) confirme l'absence de toute association chimique entre l'espèce 

formée NO et NO+ au cours du trajet disque -+ anneau. 

L'équilibre électrochimique retenu pour interpréter la 

réduction de NO+ est: 

La réversibilité du système NO+/NO est également confirmée par l'étude 

mathématique des courbes intensité-potentiel: la transformée logarith- 

mique de la vague cathodique, E = F[ log( 
i - i~o+ ) 1 , est une droite 

i 
de pente 0,069 V par unité de logarithme (Fig. 4 ) .  Les associations 

NO + NO+ -L N202+ et NO + NO + (Nol2 n'existent donc pas dans le 

sulfolane, et il est alors possible de déterminer le potentiel normal 

du couple NO+/NO, soit EO (NO+/NO) ' +Os715 

Pig.4: Braansforrnée logarithmiquz de l a  courbe ( 3 1  (Figure 1 )  re la t i v e  

à la réduction de NO+ 



L'addition de petites quantités d'eau ((10'~ mole. à 

une solution de NOClO4, ne modifie pas l'allure et la hauteur de la 

vague cathodique. Ceci suggère que la réaction chimique observée dans 

1 'eau: 

n'a pas lieu dans le sulfolane. 

2. b. Inf Zuence de Z ' oqgène 

L'addition d'oxygène à la solution de NoCl04 ne modifie pas 

la hauteur de la vague de réduction de NO+ des courbes voltampérométri- 

ques à balayage linéaire. On constate cependant une légère augmentation 

du potentiel de demi-vague (Tableau III). 

Fig. 5: Voltanunétrie cyclique d'une 

solution de NOCZOq 0,75.10'2mole~'~ 

saturée en oxygène dans l e  sulfoZane 

à 30°C (TEAP 0,l r n o l e ~ ' ~ )  

Vitesse de balayage: IO mV/s 

Le processus électrochimique tend vers un système irréversible 

l6 (Fig. 5 )  si l'on augmente la teneur en oxygène: 

- la différence de potentiel ( E ~  - E') croit (Tableau IV) 
a c P P 

- le rapport i /i diminue e,n fonction de la concentration 
P P 



TABLEAU III 

Débit de l'oxygène: 13,s cm3/iam Iw+( = 0~64.10'~ role.~'~ 

Durée du barbotage de l'oxygène en minutes 

O (Solution dégazée) 

095 

1 

(Solution avant dégazage) 

5 

10 (Solution saturée en oxygène) 

TABLEAU IV 

Enregistrements de v o l t d t r i e  cyclique réalisés pour une 

solution de NO+ non dégazée = 0~44.10"~ 

% en Volts 

0,715 

O, 720 

O, 720 

0,725 

0,735 

O, 740 

1 

TABLEAU V 

I w + ~  = 0,44.10'2 molel-l 

v 

1 50 1 
3'0 1 

0,690 - 

I 
0,675 

I 
O, 670 

1 l 

mV/s 

5 

10 

20 

Potentiel de pic cathodique E en Volts 

V/mn 

033 

0 6 

1,2 

En absence 

d 'Oxygène 

0,695 

0,695 

0,693 

Solution 

non dégazée 

O, 725 

O, 697 

O, 695 

Solut ion 

saturée en 0 2  

0,740 

0,725 

O, 700 



de l'oxygène dans le milieu (Fig. 6 ) .  Le pic anodique devient 

moins bien défini et diminue par addition d'oxygène. Il 

disparaît pour de fortes concentrations. 
C - pour de fortes concentrations en oxygène, le rapport i /& 
P 

reste cependant constant en fonction de la vitesse de ba- 

layage v. Le système est donc toujours contrôlé par la 

diffusion. 
C - le potentiel de pic cathodique E varie d'une façon plus 
P 

importante qu'en absence d'oxygène en fonction de la vitesse 

de balayage v (Tableau VI. En effet, si pour une solution 

exempte d'oxygène la variation de potentiel E~ est voisine 
P 

de 5 mV pour une augmentation de la vitesse de balayage 

v d'un facteur 10 (entre 0,3 et 3 ~.mn'l), elle devient 

égale à 50 mV pour une solution non dégazée, et à 70 mV 

pour une solution saturée en oxygène. 

Fig. 6: Influence de lloxt.ygène sur le  

mpport des coumnts de pic i a / i c  
P P 

d'une solution de NOC104 0,44. 1oe2 

rno~e!?,'~ (TEAP O , ]   mole^'^) 

( 1 )  solution dégazée e t  saturée à l'argon 
0, 5. ( 2 )  barbotage oxygène durant 30 s; 

( 3 )  Imn; ( 4 )  2 m. 

Débit d'oxygène: 1 3 , s  cm3/mn (à 1 atm. 

e t  20°C). 

Ces résùltats suggèrent donc l'existence d'une réaction 

chimique qui suit immédiatement la réduction de NO+ selon un processus 

E.C.. Dans le cas où la solution est saturée en oxygène (système 

irréversible), nous proposons le mécanisme réactionnel suivant: 



2N0 + 02 + 2NO2% N2O4 

Soit globalement 

( E l  

( C l  

(le dioxyde d'azote étant fortement dimérisé dans le sulfolane - 
consulter la partie II). 

Afin d'étudier la réaction de NO avec l'oxygène, nous avons 
a c 

représenter sur la figure 6 le rapport i /i en fonction de la vitesse 
P P 

de balayage de potentiel pour des solutions contenant différentes 

teneurs en 02. On constate que pour des grandes vitesses de balayage, 
a c 

l'oxygène ne réagit que très faiblement avec NO (i /i + 1 La réaction 
P P 

d'oxydation de NO en NO2 par l'oxygène est donc un équilibre. Remarquons 

qu'en milieu gazeux, on observe le même phénomène 17. 

Si l'addition d'oxygène n'est pas suffisante, le pic anodique 

est mal défini, il faut donc admettre la présence d'une autre réaction 

entre N2O4 et NO selon: 

L'oxydation de l'espèce N2O3 est responsable de la déformation du pic 

anodique. Nous avons donc entrepris l'étude de cette espèce dans le 

paragraphe suivant. 

11. COI¶PûRTEMENT DES SOLUTIONS DE TRIOXYDE DE DIAZOTE 

DANS LE SULFOLANE 

1. Etude de la réduction de NO+ en présence de N2O4 

Dans le paragraphe précédent, nous avons vu que l'oxyde 

nitrique peut être oxydé par l'oxygène en N204. Dans le cas où NO est 

en excès, N204 est réduit en N2O3 selon: 



Ce dernier équilibre montre que N203 est donneur d'oxyde nitrique NO. 

Il était intéressant d'étudier cet équilibre et d'en déterminer sa 

constante. Cependant les vagues de réduction de N204 et N2O3 sont con- 

fondues comme nous le verrons dans la partie 11. De plus, NO étant 

très peu soluble dans les solvants étudiés, le N2O3 se décompose partiel- 

lement par élimination de NO dans' la phase gaz. Cette décomposition 

est favorisée par l'agitation de la solution. La vague d'oxydation 

de N2O3 diminue de 40X en une heure sous agitation. 

Nous avons donc préféré étudier cet équilibre ( 1 )  par formation 

de N2O3 in situ sur l'électrode: c'est à dire, par réduction de NO+ 

en présence de N204. Cette réduction s'effectue à des potentiels 

différents de celle de N2O4, et la présence de ce dernier ne gène donc 

pas. 

En ajoutant des concentrations croissantes de N2O4 à une 

solution de MOClO4, on observe par voltammétrie à balayage linéaire 

que la vague de réduction de NO+ s'étale tout en conservant la même 

hauteur (Fig. 7'). Quand la concentration de N2O4 devient supérieure 

ou égale à la moitié de celle de NO+, la vague est mieux définie. Elle 

est cependant déplacée vers des potentiels plus positifs que dans le 

cas de NO' seul (Fig. 8 ) .  

F i g .  7: Etude en u o l t m é t r i e  l i n é a i r e  

de  la  r é a c t i o n  NO+ + N2Oq dans l e  

à 30°C (TEAP 0,I rno le~ '~)  

( 1 )  = 8,0.10'3 rnole~'~ 1~2041 = O 
( 2 )  0,8.10-3; ( 3 )  2,4.10-3; 

( 4 )  4,2.10'3 rno2e~'I 



1 0,6 O,? 0 , s  / 
E/V 

-2 " 

-4 .- Fig. 8: V c l t m é t r i e  à une électrode 

tournante de platine dans le sulfolane 

à 30°C ( 1 )  d'une solut ion de N O C Z O ~  

O ,  90.1  mole R-I 

(21 d  'un mélange NOClo4 

Un enregistrement de voltamrnétrie cyclique d'un mélange 

1 NO'I / IN2041 = 2 se superpose avec celui obtenu avec une solution de 

N2O3 (Fig. 91, et avec un mélange stoechiométrique NO+C~O~' NO2'~t4N+ 

(Fig. 10): le nitrite est oxydé par NO+ selon: NO2' + NO+ -+ N203. 

O ,  5 

- 

-0,5 

1, IiA 

Pig. 9: V o l t m é t r i e  cyclique dans 

l e  sulfolane à 30°C (TEAP 0,l molee'll 

d'une solut ion de: 

( 1 )  l ~ O f l  0,42.10'~mole&-~ e t  1 ~ ~ 0 ~ 1  
= 0,21.10-2 mo~ea-1 

E/V (2) J N ~ O ~ I  = 0 , 5 . 1 0 ' ~ r n o ~ e R - ~  
0, 6 

Vitesae de balayage: 10 mV/s 

+,,- 
a... '. 

\ !  3 '  

. '  , ' . : '.-..' 



Pig. lOa: Voltarmétrie cyclique 

dans l e  sul fo lane (TEAP 0,1 mole R-I)  

d'une so lu t ion  de: 

(1  1 N203 1 = 0,70.10-~molea-~ 
( 2 )  INO+I = 0 ,71 .10-~mole%-~  e t  

1 NO2' 1 = 0,71.1  mole L-I 

Vitesse de balayage: 20 m V / s  

Pig. lob: Vol tamm8 t r ie  cyclique 

dans te suZfolane à 30°C 

(TEAP O ,  1 mole%'1 d'une so lu t ion  

de N203 5,9.10'~ mole L-1 

Vitesses de balayage: 10; 20; 

50; 100 mv.s-1 



Ces observations justifient que la réaction de réduction 

de NO+ en présence de N2O4 conduit à N2O3. Les potentiels normaux des 

deux couples: 

sont très proches, et la dissociation de N2O3 suivant (3) n'est pas 

négligeable. Ceci est en accord avec la figure 11 qui représente la 

variation des potentiels de demi-vague en fonction de N2O4 ajouté, 

l'écart maximal entre les potentiels de demi-vague étant égal à % 65mV. 

- 
Pig. 11: Evolution du potentiel 

de demi-vague Ea de la vague 

de réduction d e  NO+ en fonc- 

t ion de la concentration de 

N204 
\NO+\ = 0~42.10 '~  mole%-l 

L'espèce N2O3 formé à l'électrode au cours de la réaction 

(2) donne lieu à une nouvelle vague cathodique à Ei5 0,OOV. L'équilibre 

(1) montre que la réduction de N2O3 peut s'écrire selon: 

N2O4 + e- $ NO + NOg- 

soit globalement: 

Dans le cas d'un mélange 1 N204) / 1 NO+! = 0,5, la hauteur de 



cette vague est égale à la moitié de la vague de réduction de NO+ seul 

(Fig. 12). 

Afin de déterminer la constante thermodynamique de l'équilibre 

(3), nous avons entrepris l'étude mathématique de la courbe de réduction 

d'une solution de NO+ et N2O4 avec les concentrations respectives 9,O. 

10-3 et 4,s. 10'3 mole.&'l dans le sulfolane. 

-0,s 

-2 .. 

L'équation de Nernst appliquée au système (2)- est donnée 

par la formule: 

~ N ~ o ~  = 0: l'espéce N203 ayant une concentration négligeable. 

-4 d P  

Pig. 12: Voltammétrie à une électrode 

tournante de platine dans l e  suZfolane 

(TEAP O , l  mole&'l) d'une solution de: 

( 1 )  I N O + ~  = 8,0.lO-~ mole&-l 1 ~ ~ 0 ~  l = O - 

( 2 )  O , ~ Z . I O - 2  m o ~ e ~ - I  

0, 5 [ l a 0  il E /  V 

I 
I 
1 

1 
l 
1 

(2) 



Nous avons supposé que les constantes de diffusion des espèces 

NO+ et N2O3 sont voisines. Dans cette hypothèse, la constante de 

diffusion de N2O4 est reliée à celle de NO+ ou N2O3 par la relation: 

kN204 = 2kN0+ = 2kN203 = 2k 

Comme le rapport de concentration I N ~ O ~ / / ~ N O + I  est égal à 0,5, on peut 

aussi écrire: iNo+ = iN204. 

Après simplification, l'expression du potentiel devient: 

La transformée logarithmique 

est une droite de pente 63 mV par unité de logarithme(Fig. 13). Le 

système peut donc être considéré comme réversible. A 25'~ et 20°c, 

la transformée logarithmique de la courbe est également une droite 

de pente respectivement égale à 58 et 56 mV/unité de log. 

L'expression du potentiel de demi-vague s'écrit: 

(NO)+ E+ = E'(NO+ + 1/2N20q/N2O3) + plog [ ] 

= E' (NO+ + 1/2N2o4/N2O3) f pl2 log [("24)] 

La valeur B5 est déterminée à partir de la courbe i = f(E), ceci pour 

une concentration connue de N2O4 égale à la moitié de celle de NO+.O~ 

peut ainsi évaluer le potentiel normal: 

( N204 E' (NO+ + 1/2N204/N203) = E?? - pl2 log [T ] 
Nous avons déterminé le potentiel de demi-vague de solutions 

de différentes concentrations de N2O4 et NO+ dans un rapport / N2O4 1 / 1 NO+I 
= 1/2, et avons déduit d'après l'équation précédente le potentiel normal 

du couple (NO+ + 1/2N204/N2O3), soit E'(NO+ + 1/2N204/N203) = 0,850 

+ 0,010 v. 
L 



Le potentiel normal du couple NO+/NO étant connu: EO(NO+/NO) 

= 0,715 V, il est possible de calculer la constante de dissociation 

moléculaire G203 selon l'équilibre (3), à partir des potentiels normaux 

des deux couples (NO+/NO) et (NO+ + 1/2N204/N203) liés par la relation: 

On peut donc écrire: 

La constante de dissociation moléculaire de N2O3 est égale à: 3,2.10-~ 

moleg-1 + 1,0.10'5 mo1e.g-l 

Afin de confirmer ces résultats, nous avons entrepris Pa 

même etude par voltamétrie cyclique c'est à dire celle d'un mélange 

de N2O4 et NOClO4. 

Par addition de -N204 à une solution de NOClO4 on observe 

un déplacement des pics anodiques et cathodiques vers les potentiels 

anodiques (F ig .  14). Le courant de pic cathodique est proportionnel 

Fig. 13: Transformée logarithmique 

de Za courbe f 2 ) ,  figure 8 corres- 

pondants à un mélange NOCZOq 

0,90.10'~ r n o ~ ~ ~ ' ~  et N204 

0,46.10'~  mole^'^. 



Fig. 14:  Voltanunétrie cyclique dans l e  ~ u l f o h n e  à 3U°C (TEAP 0,l molel-JI 

d'une solution de: 

( 1 )  I N O + ~  = 0,42.10-~ mole&-1 lN2041 = O 

(2)  0,21.10-2 mole&-2 

Vitesse de balayage: 10 mV/s 

Yig. 15a: Evolution du potentiel de pic E~ de La réduction de NO+ au cours 
P 

de l 'addition de Ng04. l NO+ l = 4 ,  S .  10-3 mole 2-1. 

Contrôle par la di f fusion.  Vitesse de balayage: 5 mV/s 



Pig .  1Sb: Evolution du potentiel de pic E~ de Za réduction de NO+ au cours 
P 

de l 'addi t ion de IY204. 180+1 = 4 , 2 . 1 0 - ~  m o ~ e r - ~  

ContdZe par la d i f fus ion ,  Vi tesse de ba2ayage: 1 0  m V / s  

F i g .  16: Evolution du potentiel de pic de la réduction de NO+ au cours 
P 

de t 'addition de N 2 0 4  It/o+Ofi = 4 , 2 . 1 0 - ~  

Contrôle par ta cinétique de la  réaction chimique NO + N2O4. 

Vitesse de balayage: ( a )  20; ( b )  50; ( c )  100 mV/s  



à la racine carrée de la vitesse de balayage pour des mélanges dont 

le rapport des concentrations I N2O4l/ INO+I est égal à 1/2. Le rapport 

des courants de pic anodique et cathodique est égal à 1 si la vitesse 

de balayage est inférieure à 10 mV/s. De plus la différence de potentiel 

entre les pics, voisine de 90 mV pour des faibles vitesses de balayage, 

1 augmente avec la vitesse. Nous avons tracé sur les figures 15 et 16 
C 

la variation du potentiel de pic cathodique E en fonction du .rapport 
P 

1 N204) / 1 NO+) pour différentes vitesses de balayage v. Pour des faibles 

vitesses (v < 20 mV/s), on atteint un palier pour un rapport I N2O4l 11 NO+I 
= 0 , 5 ,  ce qui correspond à la stoechiométrie de la réaction (2): le 

contrôle de la réaction se fait donc par la diffusion des espèces. 

Pour de plus grandes vitesses (v  > 50 mV/s), le contrôle de la réduction 

est affecté par la cinétique de la réaction: NO + 1/2N204. L'étude 

de ces derniers voltampérogrammes devrait permettre d'obtenir les 

constantes cinétiques kg et kq de la dissociation de N2O3: 

La détermination de ces constantes nécessite, la connaissance 

I de la constante thermodynamique. Si cette dernière a déjà été calculée 

1 par la voltanmiétrie à balayage linéaire, il était intéressant de confir- 

î mer cette valeur à l'aide des courbes où le contrôle de la réaction 

est régi par la diffusion. 

A notre connaissance, aucun système du type: 

Ox + ne-$ Red + 1/2B $ Z 

n'a été étudié. Pour se ramener au modèle mathématique étudié par 

NICHOLSON et SHAIN l8 concernant le système: 

O x C  Ne- + Red gb Z 
k f 

nous avons été conduit à effectuer une dégénérescence d'ordre de la 

réaction chimique sur l'espèce B afin de se ramener à ce dernier système. 

 étude sera donc effectuée sur des solutions contenant un excès de 

N204 par rapport à NO+. 



2. Détermination par v o l t h t r i e  cyclique de la constante 

thermodynamique de l'équilibre: ZN203 $ 2N0 + N2O4 ( 3 )  

L'étude voltampérométrique est effectuée avec une solution 

contenant un excès de N204 ( 1 NO2 1 / 1 NO+I 7 ) .  Afin de rameI: i au modèle 

de NICHOLSON et SHAIN la, nous avons défini une nouvelle constante 
m 

K dépendant de la constante thermodynamique KN O de l'équilibre ( 3 ) :  
2 3 

11 est connu que dans le cas d'un contrôle par diffusion d'une réaction 

électrochimique: Ox + ne' +Red, le potentiel de pic cathodique s'exprime 

par la relation 18: 

Si ce transfert électronique est suivi d'une réaction réversible et 

que l'ensemble du phénomène est régi par la diffusion, NICHOLSON et 

SHAIN l8 ont montré que le potentiel du pic cathodique est donné par 

l'équation: 

La différence entre les valeurs de potentiels des deux pics cathodiques 

dépend de la constante thermodynamique K selon: 

ou bien 

K = 10 
2 , 3 n ~ ( ~ ~ i )  - 1  

RT 

m 
Dans le tableau VI, nous avons reporté K et KN O 2 3 

calculés 

à partir de la variation de potentiel pour trois vitesses de balayage 

où le contrôle de la réaction est régi par la diffusion. 

Nous avons déterminé une valeur moyenne de la constante thermo- 
m 

dynamique KN O : 4,4.10'~ mole ~ ' l .  Cette valeur est en bon accord 
2 3 m 

avec celle trouvée par voltanunétrie linéaire (KNO = 3,2.10'5 mole 2 3 
Pour une concentration IN2031 = 10'~mole k-l, la dissociation 



TABLEAU VI 

1 NO+l = 0,42.10-k0leE'~ 1 N2041 = 1,46. 10'* ~oleE'~ 

de l'espèce N203 est environ de 15%, et ne peut donc être négligée. 

De la même manière, nous avons effectué cette étude à d'autres 

températures (Tableau VIX). De ces constantes, nous avons calculé une 

valeur moyenne de l'enthalpie de dissociation de N2O3 dans le sulfolane: 

Al$,,0yen = 13,5 I 2,O kcal. 

TABLEAU VI1 

T en O C  

20 

2 5 

3 O 

i 

Constante de dissociation moléculaire de N2Oj en 
2O3 

Voltammétrie linéaire 

O, 15.10'~ 

0,32.10'~ 

* 

Voltammétrie cyclique 

0,19.10'~ 

0,31.10'~ 

0,44.10'~ 

* 



Remarquons qu'en phase gaz à 30°c, l'enthalpie de cette réac- 
m 

tion est égale à 5,74 kcal. et la constante thermodynamique KN O % 
2 3 

1 

(résultats calculés à partir des valeurs de Kp et AH données par 

HISATSUNE l9 pour les équilibres N2O3 + NO + NO2 et N2O4 2N02). S i  

l'on imagine que l'enthalpie de solvatation de NO est négligeable (NO 

très peu soluble), et que les espèces N2O3 et N2O4 sont solvatées iden- 

tiquement, on peut déduire l'énergie de solvatation AH; O des espèces 
2 3 

N2O3 et N2O4 dans le sulfolane, soit: 

Cette valeur est très proche de l'enthalpie de solvatation de S02 dans 

le même solvant, soit -7,3 kca1;mole-l 20. L'enthalpie de solvatation 

déterminée par SHAW et VOSPER 21b par spectrophotométrie dans 1 'acéto- 

nitrile (solvant de propriétés phyaico-chimiques très proches du sulfo- 

lane),est également très voisine de celle obtenue dans le sulfolane) 

= -7,6 kcal.mole-1. Sur le tableau VIII on remarque l'effet 

du solvant (basicité, pouvoir donneur, solubilité de NO) sur la constante 

de dissociation de N2O3. 

Examinons maintenant le cas où la vitesse de balayage de 

patentiel est suffisamment élevée pour que le processus électrochimique 

soit contrôlé par la cinétique de la réaction chimique. Cette étude 

va nous permettre d'atteindre les constantes cinétiques. 

3. Détermination des constantes cinétiques 

Nous avons fait l'approximation, comme précédemment, d'une 

dégénérescence sur l'espèce N2O4. Les constantes cinétiques de cet 

équilibre sont alors reliées entre elles par la relation: 

La constante k4 dépend de la concentration de N2O4, et est reliée à 

la constante cinétique kq de l'équilibre: 



*i nom valeur. 

'r conetante dl6lectrlque c 20°C 

b t  nombre donneur (D.N. ) du .olvanc melon 1'~chelle de baa1cltC de G U T M A N N ~ ~  

çonsr~rrss mcnriooriuntquirs oc ~ * c q u ~ ~ r s r i r ~ z ~ t ~ o ~  2 2 1 ~ 0  + N Z O ~  

e 
E D. m. en203 2sec A ii nzo3 A 3 1203 -AH ~ 2 0 3  RCI. 

A 25-C m molc~'~ KJ Kc.1 K C I K  K J.WI~-~ ~ ~ a l . w l e - ~  

Tétroxyde de 1,21.10-~ 57 13,6 154,4 36.9 2 1 

dlazote 

-*----------------*-------- . , ------- .---------------- ,------ .------------------------- .----------- .---------------- .  

n-hexane 1,89. 2,53.10'~ 63.2 15,l 181.4 43,3 33,s 8.0 2 1 

-----------------*---------,-------.----------------, .------.-------------------------. ,---------*-.----------------.  

T6trachlorure de 2.24. 9.8.10'~ 60.8 14.5 165.6 39.6 31.5 7.5 ' 21 

carbone 

------------------ . - ------- . . - - ----- . - --------------- . - ------------- . - ---------------- . , - - --------- . , - - -------------- .  

Ether éthylique 4.3 19,2 7,s. 10'~ b1,O 14.6 163,2 39.0 35 ,O 8,4 2 1 

---------------------------,-------.----------------.-------*------.----------------- -----------,.----------------. 
m-xy léne 9,O. 10'~ 70.0 16.7 176.2 42.1 31.7 9.0 2 1 

---------------------------,-------.----------------.--------------.-----------------.-----------.-----------.----. 
Toluéne 

Acétate d'éthyle 

Eau 

Acétonltrile 

Sulfolane 

2,4 

6.0 

81,O 

38.0 

42,O 

17,l 

18,O 

14.1 

14.8 

6.5.10'~ 

5,6. 10'~ 

3,6. 10-& 

2,2.10-~ 

O,]. 10-6 

73.8 

- - - - - - - - - - - - - - - - - - . - - - - - - - - , - - - - - - - . - - - - - - - - - - - - - - - - . - - - - -*- - - - - - - - . - - - - - - - - - - - - - - - - - , - - - - - - - - - - - . - - - - - - - - - - - - - - - - .  

55,6 

------------------.--------.-------.*---------------.--------------.----.------------. ,-----------.---------------- 

------------------.--------.-------.*--------*------.--------------.-------.---------.-----------..-----------.---- 
57,O 

------------------ . -------- . ------- . . - --------------- . -------------- . ----------------- . ----------- . . - --------------- , .  

56,5 

17.6 

13,) 

'13.6 

13.5 

186.4 

123,8 

121,) 

105,4 

44,5 

29,6 

29,O 

25,2 

39.6 

32.4 

31.9 

32.6 

9.4 

7.7 

7.6 

7,8 

2 1 

2 1 

2 2 

2 1 

* 

, 



par l'équation: k'4 k41N2o41% 

NICHOLSON et SHAIN l8 ont montré par une étude théorique 

que l'influence cinétique de la réaction chimique sur le transfert 

de charge &- suivant: 

Ox + ne' + Red 

Red & Z 
avec 

f 

l z J  = k f  K = - - 
1 Red 1 kb 

peut être analysée à partir de l'allure de la courbe représentant le 

potentiel de pic EC en fonction du  aram mètre $ K I ~ F V / R T ( ~ ~ + ~ ~ )  1 % -  
P 

Après une étude mathématique du potentiel de pic en fonction des 

paramètres v, kb, kf et K ,  ils ont pu montrer que l'évolution du 
C 

potentiel E variait avec le logarithme de selon la figure représentée 
P 

ci-dessous. 

Pig. 17: Evolution du potentiel  de pic E~ de la 
P 

réduction dtune solut ion NO+ 0,42.10'~ rnole~'~ 

contenant un excès de NsOq 1,46.10'~ mole&-1 

en fonction du logarithme de la  v i t e s se  de 

balayage. 

s 'écrire: 

Dans ces conditions, le potentiel de pic cinétique E ck peut 
P 



OU bien : 

Comme dans 1 'expression du paramètre Ji , seule la vitesse 

de balayage v peut varier lorsque la température est maintenue constante, 
C 

nous avons alors étudié la variation du potentiel de pic E en fonction 
P 

de log v (Fig. 17). L'allure de cette courbe est .semblable à celle 

décrite par NICHOLSON et SHAIN (courbe EC = £(log$)). 
P 

Nous constatons pour les faibles valeurs de v (v < 20 mV/s) 
C 

que le potentiel de pic E varie peu, c'est à dire que le processus 
P 

électrochimique est contrôlé par la diffusion. Au contraire, si la 

vitesse de balayage devient supérieure ou égale à 50 mV/s, nous 
C 

remarquons que le patentiel E devient proportionnel à log(v): le système 
P 

est donc contrôlé par la cinétique de la réaction chimique: NO + 1/2N204 
+ N2O3. On trouve une pente égale à 29 mV/unité de log: valeur voisine 

de la pente théorique RT Ln( 10). L'approximation faite sur 1 'hypothèse 
2F 

d'une cinétique d'ordre 1 par excès de N2O4 semble donc être justifiée. 

En appliquant l'équation de NICHOLSON et SHAIN l8 à notre système, 

on peut écrire: 

Dans le tableau IX, nous avons reporté k3, ki et k4 calculées 

à partir de la variation du potentiel Eck pour les 3 vitesses de balayage 
P 

où le processus électrochimique est régi par la cinétique de formation 

de N2O3. 

On remarque que les constantes de vitesse et en particulier 

celle concernant la dissociation de N2O3, sont faibles, ce qui justifie 

la relative stabilité des solutions de N2O3 dans le sulfolane, malgré 

la très faible solubilité de NO. Cette cinétique lente qui complique 

le processus de réduction de N203, est responsable de l'intervention 

de plusieurs étapes lors de cette réduction. 



TABLEAU LX 

4. Déterùnation de la constante de dissociation ionique 

de N263 

Dans la bibliiographie, certains auteurs l2 signalent que 

N2O3 peut aussi se dissocier selon l'équilibre ionique: 

Dans notre solvant cependant, les sels de nitrosyle sont très oxydants, 

et l'ion nitrite, comme nous le verrons dans le paragraphe suivant, 

est très réducteur. La réaction s'écrit: 

NO2- + 1/2N204 + e- E' ( 1 / 2 ~ ~ 0 ~ / ~ 0 ~ - )  = 0,175 V 

(voir paragraphe III) 

La dissociation ionique de N2O3 ne peut donc être que très 

faible. La constante de l'équilibre (5) peut se calculer à partir de 

ces deux potentiels normaux et de la constante de dissociation 
m 

moléculaire de N2O3 (soit K N ~ ~ ~  = 3,2.10-~ molek-l) selon: 



= - 11,2 
soit 

'~20~ = 10-11,2 rnole.~-l 

Cette valeur plus faible que la dissociation ionique de N2O4 

selon N204 t NO+ + NO3- (KNZo4 = 7,l. 10'~ mole à 30'~) 'est en accord 

avec les propriétés basiques plus marquées du nitrite comparées à celles 

du nitrate. 

L'absence de nitrite lors'de la réduction de N2O3 semblerait 

montrer, à première vue, que cet équilibre n'intervient pas. Cependant, 

le nitrite étant oxydé par le trioxyde de diazote, il est possible 

4 que cet équilibre ( 5 )  entre en jeu dans une première étape suivie par 

l'oxydation immédiate du nitrite formé. 

III. COMPORTEMENT DES SOLUTIONS DE NITBITE ET D'ACIDE NITREUX 

DANS LE SULFOUNE. 

Nous avons vu précédemment que l'ion nitrite pouvait intervenir 

dans la dissociation de N2O3. Nous avons donc étudié le caractère 

réducteur de cet ion. 

1. Introduction 

En milieu aqueux, l'ion nitrite s'oxyde sur l'électrode de 

platine poli selon une réaction biélectronique 24 à 27: 

L'oxydation de N02' en milieu aqueux fait donc intervenir le solvant. 

En milieu nitrates fondus 28 à 32, l'ion nitrite s'oxyde 

en dioxyde d'azote suivant un processus électrochimique réversible: 



Plus récemment, une étude de l'oxydation du nitrite dans 

les nitrates alcalins (Na, K) fondus présentant des traces d'eau 33,34, 

a inontré que l'espèce NO2 formée, s'hydrolysait pour donner de l'acide 

nitrique. Globalement, la réaction est identique à celle obtenue dans 

l'eau (réaction (1). 

Enfin quelques travaux concernant l'oxydation de l'espèce 

N02- ont été réalisés en milieux organiques: 

- dans le dirnéthylsulfoxyde 35, l'auteur signale la formation 
de N2O4 au cours du transfert de charge. Cette espèce ne 

semble pas réagir avec le nitrite, sans doute en raison 

de la forte complexation avec le solvant, qui donne lieu 

à un composé d'addition moléculaire "D.M.S.0.N204" très 

stable. 
4 - dans le nitrométhane 36 et l'acétonitrile 37*38s39 les 

courbes i = £(El présentent 4 vagues anodiques; dans le 

nitrométhane, les auteurs suggèrent la formation de N2O3 

et NO3- dans la première étape selon un mécanisme E.C.: 

2N02- t: N2O4 + 2e' (El 

Par contre dans l'acétonitrile, N2O3 se comportant comme 

un mélange de NO et N2O4, BONTEMPELLI 38 propose alors 

pour la première vague le processus électrochimique global: 

L'interprétation des autres vagues est rendue difficile 

par la présence de l'eau résiduelle, en particulier par 

la formation de HN02 qui peut se disrnuter. 

Peu de travaux concernant les propriétés chimiques de l'acide 

nitreux dans un solvant organique ont été réalisés. Notons cependant 

que dans le nitrométhane, solvant peu dissociant, SERVE 40 signale 

la relative instabilité de cet acide et sa dismutation en NO, H20 et 

HNO3. 

Dans tous les cas, l'eau présente dans un solvant organique 

complique considérablement le mécanisme d'oxydation du nitrite. Il 



nous a donc paru intéressant d'aborder l'étude électrochimique des 

espèces NO*' et HN02 dans le sulfolane (solvant de propriétés physico- 

chimiques très voisines de celles du nitrométhane et l'acétonitrile), 

en prenant soin de travailler avec des teneurs en eau très faibles 

( <  20 p p m ) .  

2. Etude électrochimique de l'oxydation du nitrite 

dans le sulfolane 

Les courbes intensité potentiel obtenues pour des solutions 

de nitrite de tétraéthylammonium désoxygénées par un courant d'argon 

(électrode de platine poli), sont reportées sur la figure 18. Pour 

des, faibles concentrations en nitrite, on observe plusieurs vagues 

anodiques dont seule la première est bien définie (courbe 1 de la figure 

18). Si l'on augmente la concentration en nitrite, seules deux vagues, 

dont le rapport des hauteurs tend vers l'unité, subsistent. Il est 

à noter cependant que la seconde vague est, dans certains essais, suivie 

d'une troisième vague de faible amplitude. La hauteur de cette dernière 

dépend en partie des teneurs en eau et oxygène du solvant. 

Pig. 18: Voltanunétrie à une é l s c -  

t rode  tournante de p la t ine  d a m  

l e  su l fo lane  à 30°C d'une s o l u t i o n  

de  NO2EtqN (TEAP O , I  mole%-JI 

( 1 )   NO^'^ = 0,3.10'~;  

( 2 )  0,59. (31  0 ,88 .10-~;  

( 4 )  1,19 .10-~  molet-1 



2.a. Premi4z-e étape de l~ozydatùm du n i t n t s  

a. Etude qual i ta t ive  de la  première étape de 

1 'oxydation du n i t r i t e .  

En voltarnmétrie à balayage linéaire, le courant limite il 

relatif à la première vague est proportionnel à la concentration de 

nitrite, ainsi qu'à la racine carrée de la vitesse de rotation de 

l'électrode (Fig. 19 et 2 0 ) .  D'autre part, cette vague présente un 

coefficient de température voisin de 1% par degré: le s.ystème mis 

Fig; 19: Courant l im i t e  il de la  première vague de Z 'oxydation du n i t r i t e  

en fonction de la concentrcition de NO2' 

Pig .  20: Courant l imi te  i l de Za première vague de 1 'oxydation d u  n i t r i t e  

en fonction de la iucine carrée de la  v i tesse  de iqotation de 

1 'é lectrode. 1 ~ 0 2 -  I = 0,74.1 0-2 mole &-l 



en jeu lors de la première étape de l'oxydation du nitrite est donc 

contrôlé par la diffusion pure. Une étude réalisée en voltammétrie 

cyclique montre que ce système apparaît comme irréversible (Fig. 21). 

P i g .  21: Vo2tmétrZ.e cyclique sur la 

première vague de 2 'oxyda t ion  du n i  t r * i  Ce 

INO~'I = 1,2 .10 '~   mole^'^ 
Vitesse de balayage: 10 mV/s 

Remarquons qu'en utilisant de grandes vitesses de balayage (5 et 10V/s), 

on observe un faible pic cathodique, nettement inférieur cependant 

au pic anodique (Fig. 2 2 ) .  Cette observation serait en accord avec 

une transformation par une réaction chimique de l'oxydant formé pour 

Fig. 22: Voltannétrie cyclique sur Za 

première vague de Z'oxydation du n i t r i t e  

I N O ~ - ~  = 1 , 0 . 1 0 ' ~ m o l e ~ - ~  

Vitesse de balayage: f a )  :5 V/s 

fi>):IO v/s  



a 
donner des espèces non électroactives. Le courant de pic i est 

P 
proportionnel à la racine carrée de la vitesse de balayage v (Fig. 

23). 

. U 
7. DA 

P' 

800 

600 

4 04  

Pigo 23: Etude de La première étape de 2 'oxyda- 

t ion  du ni tx4te .  Courant de pic ia en fonction 
200. 

P 
Je la racine carrée de la vi tesse de balayage 

) N O ~ - I  = i,0.10-2 molet-1 

En effectuant sur cette vague une électrolyse à potentiel 

contrôlé à +0,36 V, nous avons obtenu un bilan coulométrique voisin 

de 0,5 Faraday par mole d'ions NO2" (0,48 F par mole ~02'). Après 

électrolyse, la solution est placée sous pression réduite (15 mm de 

Hg) durant une demi-heure. La courbe intensité-potentiel de cette 

solution n'est constituée que d'une seule vague correspondant au nitrate 

(B5 = 1,57V). Le spectre Infrarouge de la phase extraite de la solution, 

piégée dans l'azote liquide, confirme la formation de NO (v (NO) I, 1860 

cm'l). Les seuls produits finaux présents à la fin de la première étape 

sont donc NO et NOg-. 

Tous ces résultats nous ont amenés à penser que la première 

étape de l'oxydation du nitrite a lieu suivant le schéma: 



NO2 formé ou son dimère N2O4, peut oxyder le nitrite selon: 

La réaction globale est donc: 

Le potentiel de demi-vague est égal à: D,, = +0,07 V 

L'oxydation du nitrite par N2O4 est confirmée par les courbes 

intensité-potentiel représentées sur la figure 24. En effet, au cours 

de l'addition de N2O4 à une solution de nitrite, nous constatons que 

la première vague diminue au profit de la seconde vague, la hauteur 

Pig. 24: Etude dans le sulfolane de la réaction N02' + N2O4 en voltammétrie 
1inéai:-,e. (1): INO~'I = 0,43.10-~ I N ~ o ~ ~  = 0; 

(2): 0,1.10'~; (3):  0,20.10'~ (équivalence); ( 4 ) :  0,32.10'~mo~e~'~ 



globale restant constante. La première vague disparaît pour un rapport 

IN2041/I~02( égal'& 0,46, au lieu de la valeur attendue, 0,5, ceci 

probablement en raison de la présence résiduelle d'oxygène dans le 

milieu. Ceci nous amène à penser que la réaction d'oxydo-réduction 

entre NO2' et NO2 (ou N204) formé intermédiairement, doit être rapide 

comme le laissait présager l'étude en voltammétrie cyclique (Fig. 21 

et 22). L'existence de cette réaction sera confirmée par la suite, 

à partir de la détermination des constantes d'équilibres des réactions 

NO2- + NO2 et N02' + N2O4. 

En introduisant de l'oxygène dans une solution de nitrite, 

on remarque sur les courbes intensité-potentiel une faible diminution 

de la première vague. Ce phénomène peut être interprété selon: 

soit globalement 

0 . Etude quant i ta t ive  de La première étape de 

Z'oxydation du n i t r i t e .  

Les courbes intensité-potentiel réalisées pour différentes 

concentrations montrent que le potentiel de demi-vague est indépendant 

de la concentration, et est égal à +0,07 Volt. Nous avons vu précédemment 

que l'oxydation du nitrite est totalement contrôlée par la diffusion 

(le courant limite il est proportionnel à la racine carrée de la vitesse 
a 

de rotation de l'électrode,-le courant de pic i est proportionnel 
P 

à la racine carrée de la vitesse de balayage). La cinétique de la réac- 

tion NO2' + N2O4 est donc très rapide. LI était donc intéressant d'étu- 
dier la transformée logarithmique de la courbe intensité-potentiel 

correspondant au système: 2NOZ- + NO + NO3' + e', c'est à dire: 



avec il: courant limite d'oxydation du nitrite (Fig. 25) 

Pig. 25: Transformée logarithmique 4 m V  

de la  première vague de 2 'oxydation 

du n i t r i t e  correspondant à la  

f igure 26 

La transformée logarithmique de cette courbe est une droite 

de pente 68 2 2 mV par unité de logarithme, et le potentiel de demi- 

vague est égal à: 

D = EO (NWNO~'/~NO~-) + p loe k2~02- = +0,070 V 
k ~ O .  k~02' 

En admettant que les constantes de diffusion des espèces NO, N03'et 

NO2- sont voisines, ce potentiel peut être assimilé au potentiel normal 

du système (3):JZ+ = E~(NDCNO~-/~NO~-) = +0,070 V .  

Il était intéressant de calculer le potentiel normal du 

système: 

2N02- + N204 + 2e' ( 5 > 
Ce potentiel dépend des potentiels normaux des systèmes 

électrochimiques: 



Si le potentiel du premier couple a été déterminé précédemment E~(NO+NO~- 
/2N02-) = 0,070 V), le second peut être déterminé à partir du. système: 

NO+ + e- + NO , et de la constante de dissociation ionique de N2O4 

selon : 

Cette constante est calculée dans la partie II: elle est 

égale à 7,l. 10'8 mole&-l. Le potentiel normal du couple ( 6 )  est égal 

à : 

E~(N~O~/NO+NO~-) = EO(NO+/NO) + p log K N ~ ~ ~  = +0,280 V 

Le potentiel normal du système ( 5 )  est donc égal à: 

La constante d'équilibre de la réaction: 

peut être alors calculée: 

I N O \ ~ \ N O ~ ' ~ ~  
log K(g) = - * - EO (N~oL+/ (NO+NO3- 1-EO (NO+N03-/ 2N02- ) 

1 N204 1 1 No2' 1 P 

Ne pouvant savoir si le nitrite est oxydé par N2O4 ou son 

monomère NO*, nous avons calculé le potentiel normal du système: 

à partir de la constante de dissociation homolytique KH: N2O4 + 2N02. 

Cette constante déterminée dans la partie II, est égale à 1,43.10-~ 

 mole^'^ à 30'~. Le potentiel normal du couple (9) est égal à: 



EO (No2 / No2- ) = EO (~0'1~0) + EO (N(»NO~'/ZNO~-) K~2°4 + E log 
2 2 H 

= +0,320 Volt 

La constante d'équilibre de la réaction: 

peut être alors calculée: 

N'ayant pu utiliser la voltammétrie cyclique à très grande 

vitesse de balayage pour isoler les réactions intermédiaires, il ne 

nous a pas été possible de montrer que l'espèce N2O4 pouvait être formée 

transitoirement. Corne nous le verrons plus loin, la dimérisation est 

rapide (k2 = 2,4.106t .rnole'l.~'~), et les deux mécanismes ( 8 )  et (10) 

peuvent avoir lieu simultanément. 

2. b. Deuxième étape de 2 'ozydation du n i t r i t e  

Dans le cas où la teneur en eau dans le milieu est de l'ordre 

du ppm, la courbe anodique ne présente que deux vagues égales (Fig. 

26). Nous avons attribué la seconde étape de l'oxydation du nitrite 

à la réaction: 

NO + NOg' N2O4 + e' (11) 

, 

Cette réaction est contrôlée par la diffusion. La transformée logarith- 

mique de cette courbe: 

est une droite de pente 80 -+ 2 mV par unité de' log (Fig. 27). Le système 

est donc quasi-réversible. 

Une coulométrie réalisée sur cette vague montre que l'électro- 

lyse totale d'une solution de nitrite nécessite un Faraday par mole 

de NO2', ce qui est en accord avec le mécanisme proposé pour les deux 

étapes. Cependant, dans de nombreux essais, la teneur en eau est voisine 
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de 20 ppm et il apparait alors, pour des vitesses de rotation inférieures 

ou égales à 600 tourslmn, une troisième vague en voltammétrie linéaire 

(~ig. 18). En voltammétrie cyclique, on observe, pour des vitesses 

de balayage inférieures à 100 mV/s, trois pics anodiques A, B, C et 

deux pics cathodiques D et G (Fig. 28). Si la hauteur de la troisième 

vague est fonction de la teneur en eau contenue dans le milieu, elle 

dépend aussi de la température et de la vitesse de rotation de 

l'électrode (voltammétrie linéaire). 11 en est de même des pics C et 

D si l'on augmente la vitesse de balayage de potentiel (voltamrnétrie 

cyclique). 



En effet, pour des vitesses de rotation supérieures à 600 tours/minute 

ou des vitesses de balayage supérieures à 100 mV/s, cette troisième 

vague et les pics C et D disparaissent (Fig. 29). Au contraire, si 

l'on augmente la température, cette troisième vague et les pics C et 

1 1,". 

F i g .  29: V o l t m é t r i e  cyclique dans 

le  sulfolane à 30°C d'une solution 

de n i t r i t e  1 NO~'I = 10-~molea-~  

Vitesse de balayage: 1c) 100 mV/s; 

ib)  500 mV/s 

4 
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i 
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D réapparaissent. Le coefficient de température de cette troisième 

vague est nettement plus élevé que celui des deux autres (Tableau XI. 

.. 11 ... -. .. '. Pig. 28: Voltanonétrie cyclique dans ,/ i,...,?:. . .... 
-..- l e  sulfolane à 30°C d'une soZution 

ri ; 
..', ,/' 

3 
: : i ,... d e n i t r i t e  I N O ~ - I  = d , 2 . 1 0  molek-l 
! 'a. b '; 

\, 
I /". Vitesse de balayage: 20 mV/s 

.'. i 
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Ces phénomènes ne peuvent s'expliquer que par une réaction 

d'hydrolyse de N2O4 suivant: 

relativement lente. Cette réaction est également lénte dans le solvant 

eau 41. Aux grandes vitesses de rotation de l'électrode 'ou de balayage 

de potentiel, la réaction d'hydrolyse n'a pas lieu et la deuxième vague 

correspond uniquement à l'oxydation de NO en présence de nitrate. Si 

l'on augmente la température, la réaction d'hydrolyse est accélérée, 

t les phénomènes dus à l'hydrolyse réapparaissent. 



N.B. Le courant limite des vagues 1, 2, 3 est representé respectivement 

par ill, il2 et il3 

le vague 

2e vague 

3e vague 

TABLEAU X 

On peut donc admettre que dans cette deuxième étape (vague 

2, pic BI, une partie de N2O4 formée par l'oxydation de NO en présence 

de nitrate, s'hydrolyse en HNO3 et HN02. Comme nous le montrerons dans 

le paragraphe suivant, l'acide nitreux peut s'oxyder en présence de 

nitrate à des potentiels voisins de l'oxydation de NO en présence de 

nitrate. Le mécanisme est donc: 

COEFFICIENT DE TEMPERATURE EN % PAR DEGRE 

Globalement, la deuxième vague de potentiel de demi-vague B5 % +0,70V 

peut être attribuée à la réaction suivante: 

en absence d'eau 

il1 = il2 il3 = CI 

1,O 

1,O 

Le pic anodique B comporte un épaulement B', ce qui est en 

accord avec l'hypothèse des deux réactions (13) et (15) de potentiel 

de demi-vague voisin. Nous verrons dans le paragraphe suivant que la 

réaction électrochim.ique (15) présente un caractère cinétique pour 

des grandes vitesses cle rotation de l'électrode ou de balayage de poten- 

tiel. 

en présence d'eau 

il1 % 112 il3 = O 

1 , 2  

198 

% 6,O 

il2 < il1 il3 = O 

190 

5,O 



Le pic anodique C est identique à l'oxydation de N2O3 en 

NO+ et N2O4. Le pic cathodique D est attribué à la réduction de NO+. 

En effet, le voltampérogramme d'une solution de N2O3 se superpose avec 

les pics C et D ( F L ~ .  30). 

Pig. 30: VoZtmétx* ie  cyclique dane l e  sulfolane à 3O4C d 'une  solution de: 

L'excès de NO par rapport au nitrate (réaction (16)) réagit 

donc avec N2O4 pour donner N2O3 suivant: 

La troisiSme vague observée en courbes intensité-potentiel 

(ou le pic C en voltamniétrie cyclique),.correspond donc à la réaction: 

xN203 + xNO + xN204 + xe' (18) 
2 

L'addition de nitrate ou d'oxygène à la solution de nitrite 

fait disparaître cettt- troisième vague (en courbes i = £(El) ou les 

pics C et D (en voltammétrie cyclique): l'excès de NO étant oxydé soit 



par l'oxygène, soit suivant la réaction (11) avec un excès de nitrate 

(Fig. 31 et 32). 

Pig. 31: Etude en ~ o l t a m m é t r i ~  

cyclique de L'influence de l'oxygène 

sur l e  processus d 'oxydation du 

n i t r i t e .  ( 1 )  I N O ~ ' ~  = 1,08.10'~ 
moZea-IJ solut ion dégazée e t  satu-rée L 

a! 
(2) solut ion saturée d'oxygène 

(31  après un barbotage de l a  solu- l 
I 

t i on  avec un courant d'argon l 

1 

! 

Fig. 32: E t d e  en voltanunétrie 

cyclique de 2 ' in f luence du n i t ~ a t e  

sur l e  processus d'oxydation du 

n i t r i t e  

( 1 )  ~ N O ~ ' I  = 8 , 3 . 1 0 ' ~ m o ~ e ~ - ~  
1  NO^- l = O; 

( 2 )   NO^'^ = 1,5 .10 '~   mole^'^ 

Le pic G correspond à la réduction de N2O4. 

Par addition d'eau à la solution de nitrite ( 1  NO^'^ / 1~~01 
= 21, on relève une légère augmentation de la hauteur de la première 

vague et une augmentation assez importante dè la deuxième vague. Deux 

autres vagues apparaissent à des potentiels plus anodiques. On retrouve 

ainsi les quatre vagues signalées dans la bibliographie 38340. 

L'augmentation de la première vague laisse penser qu'intervient 



une compétition entre les réactions de N2O4 formé avec le nitrite initial 

et la réaction d'hydrolyse de N2O4. Nous n'avons pas pu, pour l'instant, 

donner une interprétation satisfaisante pour l'ensemble des différentes 

vagues. 

3. Etude de la réaction nitrite + acide nitrique 

L'addition d'acide nitrique à une solution de nitrite conduit 

à la formation d'acide nitreux selon: 

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

Nous avons donc tracé les courbes intensité-potentiel au 

cours de cette réaction (Fig. 3 3 ) .  

Pig. 33: Etude e n  courbes i = f i E )  

de la réaction NO2- + HNO3 

( 1 )  I N O ~ ' (  = 1,2.10'~ rno~ell'~ 

1 ~ ~ 0 ~ 1  = O ;  ( 2 )  0 , 3 2 . 1 0 - ~ ;  

(3)  0 , 6 6 . 1 0 - ~ ;  ( 4 )  0 , 9 6 . 1 0 - ~ ;  

( 5 )  1 , 3 4 . 1 0 - ~ ;  ( 6 )  1 , 8 1 . 1 0 - ~  

rno le  P.-1 

Le voltampérogram~e est constitué: 

- d'une vague cathodique (à  IQ5 = -1 ,45 V) attribuable à la 

réduction de l'acide nitreux, que l'on peut écrire, par 

analogie avec celle de l'acide nitrique: 



- de deux vagues anodiques: l'une correspondant au nitrite 

restant, et diminuant au cours de l'addition d'acide 

nitrique, l'autre augmentant au cours de l'addition de 

HN03 et pouvant être attribuée à l'oxydation simultanée 

de NO et de l'acide nitreux en présence de nitrate suivant: 

La première vague d'oxydation du nitrite disparait pour un 

rapport IHN031/ (NO2'( < 1. La vague anodique restante ne correspond 

plus qu'à L'oxydation de HNOZ en présence de nitrate. L'étude de cette 

vague d'oxydation en voltanunétrie linéaire et cyclique, montre que 

la cinétique contrôle cette réaction électrochimique (Fig. 34 et 35). 

Fig. 34: Courant l im i t e  i l  de l a  Fig. 35.- Courant de p i c  ia de 
P 

vague d'oxydation de H N 0 2  en pré- I foxydat ion de HNO2 en présence 

sence de n i t ra t e  en fonction de la  de n i t r a t e  en fonction de Za 

racine carrée de la p i tesse  de rota- racine carrée de La v i t e s s e  de 

t i on  de l léZectrode.  1 ~ 0 ~ -  1 = 1 0 - ~  . balayage de potent ie l .  I N O ~ -  1 = 

mole%-1 e t  I H N O ~ I  = O ,  8.10-2 m0 te %-I 1 0 " ~ r n o ~ e g - ~  e t  1 ~ ~ 0 ~ 1  = 0 , 8 . 1 0 - ~  

rnolei-1 



Ce fait explique qu'avant l'équivalence, la somme des hauteurs des 

deux vagues anodiques diminue au cours de l'addition de HNO3. Si l'on 

continue à ajouter de l'acide nitrique, après disparition du nitrite, 

il apparaît deux vagues cathodiques supplémentaires: l'une correspondant 

à N2O4 ou N2O3, l'autre à l'acide nitrique, et on constate une diminution 

des vagues d'oxydation et de réduction de l'acide nitreux. Ce dernier 

est donc consommé partiellement par une réaction avec l'acide nitrique 

selon l'équilibre: 

Un deuxième équilibre doit intervenir: 

Cet équilibre expliquerait la coloration bleue correspondant à N203 

lorsqu'on ajoute de l'eau à une solution de N2O4 dans le sulfolane. 

La connaissance du pK de l'acide nitreux permettrait de calculer la 

constante thermodynamique de cer équilibre (21) et d'évaluer son 

intervention. En utilisant la différence des pK des acides nitreux 

et nitrique sur une échelle générale ramenée à l'eau 42943, soit 4,6 

unités, la constante de cet équilibre peut être estimée: 

Ce calcul montre que l'équilibre (21) intervient, et justifie 

la relative stabilité de l'acide nitreux dans notre solvant. Toutefois, 

cet équilibre évolue dans le temps par perte de NO (provenant de la 

décomposition de LJ203) peu soluble, ce qui entraine une disparition 

lente de 1"acide nitreux, et 1 'apparition de deux vagues anodiques 

supplémentaires correspondant à: 

- l'oxydation du nitrate en présence d'eau ( D  1 5  V) 

se Lon : 



- l'oxydation du nitrate seul (Di = +1,57) suivant: 

Ce mécanisme montre que dans le sulfolane, la décomposition 

de l'acide nitreux est dû à l'insolubilité de NO dans ce solvant. L'équi- 

libre (20) peut expliquer enfin l'écart à la stoechiométrie observé 

dans l'évolution du faisceau de courbes i f(E) précédent. Cet écart 

à la stoechiométrie, variable suivant les manipulations, dépend de 

l'agitation qui peut entraîner des hétérogénéités locales lors de l'addi- 

tion de l'acide nitrique: 

xN2O4 + 2xN02' * 2xNO + 2xNO3" 

soit globalement: 

NO2- + (~-X)HNO~ + (1-3x)HN02 + NO3- + 2xNO + xH20 

11 est dommage que la constante de la réaction (20) n'ait pu être déter- 

minée, en raison de l'intervention de l'équillibre (21) donnant lieu 

à la formation de N2O3, puis de NO peu soluble. 

L'acide nitreux n'est donc pas stable en présence de HNO3 

et N2O4, et il semble donc difficile d'obtenir une solution pure de 

cet acide. Par ailleurs, nous n'observons pas dans ce solvant la déshy- 

dratation de l'acide nitreux en présence d'un acide fort, comme cela 

a été montré dans l'eau: HN02 + H+ 3 NO+ + H20. En effet, l'addition 
de HCl04 en excès à une solution de nitrite, ne révèle pas la présence 

de NO+. 

IV. EXPERIMENTATION 

1. Solvant 

Le sulfolane (Prolabo) est purifié selon la méthode déjà 



décrite 44. Les dernières traces d'eau contenues dans ce solvant sont 

éliminées juste avant son utilisation en le faisant passer sur une 

colonne d'alumine déshydratée (alumine neutre d'activité 1 Prolabo 

Afnor 18-23, préalablement séchée à 350'~ sous vide dynamique pendant 

une semaine). Cette opération est conduite en boîte à gants. Les teneurs 

en eau obtenues (mesurées par la méthode Karl Fischer) sont inférieures 

à 5 ppm. 

2. Réactifs 

Les produits solides purs ont été séchés sous pression réduite 

(10-1 mm Hg) sur P205: 

- EtqNC104 (Car10 Erba), 8 jours à 60'~ 

- AgC104 (Fluka), 8 jours à 60°C 

- Et4NN03 (Eastman-Kodak), 8 jours à 30°c 

- NOBF4 (~erck) a été utilisé directement sans purification. 
Perchlorate - de nitrosyle NOC104 

~ o u s  avons fait bouillir l'acide perchlorique à 70% (Merck) 

jusqu'à obtention de fumées blanches. Le produit restant est constitué 

d'hydrate d'acide perchlorique: HCl04,H20. Ce dernier est ensuite mis 

en solution dans le nitrométhane avec un excès de N2O3 pour donner 

du perchlorate de nitrosyle: 

Le solide recueilli après filtration est lavé par le tétrachlorure 

de carbone. 

Le trioxyde de diazote est préparé par oxydation partielle 

de NO par l'oxygène. 

Nitrite - de tétraéthylammonium 

A la tempgrature de 50'~ et dans un mélange méthanol-eau 

(à  3% d'eau), le nitrite de tétraéthylammonium est obtenu par déplacement 

de l'équilibre: 

KN02 .+ EtqNC104 KClO4+ + Et4NN02 

dû à la précipitation du perchlorate de potassium peu soluble dans 



ce milieu. Après refroidissement, le précipité de KClO4 est filtré. 

Le filtrat est évaporé, un précipité blanc est récupéré. Ce dernier 

est ensuite séché à 50°c sous preseion réduite pendant une semaine. 
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PROPRIETES PHYSICO-CHIMIQUES 

DU TETRAOXYDE DE DIAZOTE N( IV) 

Après l'étude de l'ion NO+ et des espèces de même degré d'oxy- 

dation N2O3, NO2- et HN02, nous nous sommes intéressés à N2O4 qui, 

pour certaines de ses propriétés, peut être considéré comme un complexe 

de NO+ ou de N02'. 

1. INTRODUCTION 

Si en phase gaz. l, N2O4 se dissocie selon: 

N204 2N02 (1) 

en solution dans un solvant organique, d'autres équilibres hétérolytiques 

interviennent: 

L'équilibre (1) a été étudié par REDMOND et WAYLAND par 

la technique RMN. Cette dissociation est faible: KH = 0,30.10'4 mole 

p+-l à 25'~. 

L'équilibre (2) a été étudié par CAUQUIS et SERVE dans 

le nitrométhane et par BONTEMPELLI dans l'acétonitrile (étude de 

la réduction des solutions de N2O4 sur électrode.de platine). Ces auteurs 

remarquent la complexité des phénomènes dus à 1 'eau résiduelle, et 

n'ont pas pu atteindre les constantes d'équilibre correspondantes. 

Nous avons repris cette- étude. dans le sulfolane, solvant dans lequel 

1 ' impure té "eau" est plus facilement éliminée. Nous nous sommes d 'abord 



intéressés à la dissociation homolytique de N2O4 (équilibre (II), cet 

équilibre pouvant interférer avec les deux autres. Les techniques utili- 

sées sont la RMN et lz RPE. 

Ayant montré au laboratoire que l'électrode d'argent recouverte 

de chlorure d'argent est inerte et indicatrice du rapport 1 NOClI / 1 NO+I , 
nous avons utilisé cette propriété à la détermination de la constante 

de l'équilibre (2). Nous avons pu en déduire un dosage des mélanges 

N2O4 - HNO3. 
La dissociation de N2O4 suivant l'équilibre (3) ne peut être 

que très faible, en raison du fort pouvoir oxydant de  NO^+ et du 

caractère réducteur marqué du nitrite, comme nous l'avons montré 

précédemment. Afin d'atteindre cet équilibre ( 3 1 ,  nous avons été amenés 

à étudier l'oxydation des solutions de N204 et la réduction des solutions 

de  NO^+. Ce travail a ensuite été étendu à la détermination du caractère 

oxydant des solutions de N2O4. 

II. DETERMINATION DE LA CONSTANTE DE DISSOCIATION HOMOLYTIQUE DE 

L'EQUILIBRE N2O4 2N02 (1) 

REDMOND et WAYLAND ont déjà étudié cette dissociation dans 

l'acétonitrile, le tétrachlorure de carbone et le cyclohexane par la 

résonance magnétique nucléaire (N204 étant un composé diamagnétique 

- alors que son monomère NO2 est paramagnétique). Ces auteurs constatent 

que cette constante varie avec le caractère basique du solvant, et 

font l'hypothèse que N2O4 est un acide plus fort que son monomère N02. 

Nous avons, dans un premier temps, repris leur technique 

dans les solvants: sulfolane, carbonate de propylène. Cette technique 

s'est avérée peu précise, et nous avons, dans un deuxième temps, utilisé 

une autre technique: la résonance paramagnétique électronique. 

1. Détermination de la constante de l'équilibre (1) par RMN 

La technique et la théorie sont résumées dans la partie annexe. 

La détermination de la susceptibilité magnétique du milieu (solution 

de N204 dans le solvant + traces de cyclohexane) a été calculée à l'aide 

de l'équation: 



qui peut encore s'écrire: 

avec : I 
l 

-x: susceptibilité magnétique volumique du milieu étudié 1 
i 

-xi: susceptibilité magnétique volumique du solvant i 

-A6 : variation du déplacement chimique causée par la présence i 
du soluté paramagnétique ~ 

27 I ' - O2 = - ( et a2 représentent " les facteurs de l 

3 
formes"). ~ 

-Ax = x- xi ~ 

Le cyclohexane ajouté à la solution de N2O4 est utilisé conme 

référence interne. Nous avons choisi le cyclohexane (cyclane) comme 

référence interne en raison de ses propriétés inertes vis à vis de 

nos solvants. D'autre part, le cyclohexane présente l'avantage.de n'avoir 

dans son spectre RMN qu'un seul pic relatif aux 12 protons présents 

dans la molécule. Lkbsorption magnétique nucléaire relative à ces 

protons est donc élevée, ce qui permet de diluer la référence à de 

très faibles teneurs (2 à 3% en poids). 

Pour pouvoir atteindre facilement la différence de déplacement 

chimique A6, la méthode consiste à introduire dans le tube de RMN conte- 

nant déjà la solution de susceptibilité inconnue (le mélange solvant 

pur + N204 + 2-3% cyclohexane), un capillaire contenant le solvant 

pur avec 2-3% cyclohexane. 

Si l'on appelle: 

x(E): susceptibilité volumique spécifique de l'espèce E 

xg(E): susceptibilité massique spécifique de l'espèce E 

xM(E): susceptibilité moléculaire spécifique de l'espèce 

E 

Xi*: susceptibilité volumique du solvant pur dans la solution 

(El: susceptibilité diamagnétique massique spécifique 

de l'espèce E 



xiara (El: susceptibilité paramagnétique massique spécifique 

de l'espèce E 

V: volume total de la solution étudiée 

v*: représente la contribution volumique du solvant pur dans 

le volume total V. 

Si AX est égale à la différence de susceptibilité magnétique 

entre la solution contenue dans le tube externe, et celle contenue 

dans le capillaire, on peut écrire: 

* 
xi peut être exprimé en fonction de Xi suivant: 

1 .  De sorte que l'équation ( 5 )  devient: 

En désignant par m la masse de (N204 + ~ 0 2 )  globale contenue dans 1 
cm3 de solution, et en appliquant la relation (11, il vient: 

Si p est la proportion en poids de NO2 vis à vis de N2O4, la susceptibi- 

lité massique (N204 + NO2) peut s'écrire: 

dia 
= (1 - p).xg (N204) + p [ ~ ~ ~ ~ ( ~ 0 ~ ) + x ~ ~ ~ ~   NO^)] ( 7 )  

S.achant qu'en première approximation, la susceptibillité 

moléculaire est égale à la somme des susceptibilités atomiques (d'après 

le principe d'additivité du diamagnétique), on peut supposer: 

dia dia xM (N204) = 2xM (NO21 



dia dia 
XM (N204) = MN O .X 

2 4  g 
( N204 

dia dia xM (NO2) = (NO2) 

 MN^^^ et M N O ~  représentent respectivement les masses molaires de N2O4 

et N02. On en déduit que: 

De sorte que l'équation ( 7 )  devient: 

para 
X (N204 + NO2) = (N204) +  p.^ (NO2) 
g g 

En remplaçant cette égalité dans l'équation (61 ,  on obtient: 

d 

para dia - p.X, (NO2) = - '2. (C-  1) - X  (N204) 
O m v g 

Par conséquent, pour atteindre la valeur de p (la fraction molaire 

de NO2), il faut connaltre: 

- le déplacement chimique A 6  déterminé par spectroscopie 

RMN 

- la susceptibilité volumique du solvant i. Pour l'acétonitrile 
nous avons pris la valeur donnée dans , la bibliographie. 

Pour les autres solvants, nous ne les avons pas trouvées 

dans la littérature. Nous avons alors été amenés . à  les 

déterminer selon la méthode "Curie-Chéneveau" (méthode 

décrite dans la partie annexe). 

- la susceptibillité diamagnétique de N2O4. Plusieurs valeurs 
dia 

différentes sont proposées dans la bibliographie: x (N204) 

= -0,326.10'6 cm3/g 5 ; dia 
g 

(N2O4) = -0,276.10' g6 crn31g 

6. Nous avons redéterminé cette valeur par la méthode "Curie 

Cheneveau" à partir d'une solution gelée de N2O4 (~=-11'~). 

La valeur t r o u v é e : ~ ~ ~ ~ ( ~ ~ 0 ~ )  = -0,280.10-~ cm3/% t 0,005.10-~ 
g 

cm3/g, est très proche de celle trouvée par SONE 6a. 



- la susceptibillité paramagnétique moléculaire de NO2 qui 

s'exprime suivant la formule: 

para 
XM 

(NO2) = 1 g2.~2.~.S(S + 1) 
3kT 

si S = 1/2 spin de la molécule NO2 

N étant le nombre d'Avogadro 

g = 2,003 2 4 facteur de Landé que nous avons déterminé 

par spectroscopie RPE dans nos trois solvants 

Cette formule peut encore s'écrire: 

para 
Xg 

(NO2) = 8- 
kTM~02 

à T = 293'~ on obtient: 

Les déplacements chimiques ~6 enregistrés sont compris entre 

0,010 ppm \( A &  4 0,025 ppm pour des solutions de N2O4 molaire et des 

écarts de température allant de 25 à 45OC. D'autre part, des erreurs 

importantes interviennent dans le calcul des volumes spécifiques de 

N2O4, et du solvant dans la solution étudiée.Néanmoins, dans le cas 

du sulfolane et du carbonate de propylène, nous avons évalué, après 

itération, la valeur de la constante de dissociation KH: nous avons 

trouvé une valeur voisine de KH = 10'5 molet-l à T =: 25'~, alors que 

REDMOND et WAYLAND 2 trouve pour la même température une valeur de 

3,0.10'5 mole R'l dans l'acétonitrile, 1,78.10'~ mole R'~ dans CC14 et 

1,77.10'4 moleg-1 dans le cyclohexane. 

Cette méthode est peu précise, et l'addition d'un étalon 

peut perturber la mesure. Ainsi les résultats obtenus par REDllOND et 

WAYLAND montrent que la dissociation de N2O4 est supérieure dans 

le cyclohexane utilisé comme étalon. Pour affiner ces résultats, nous 

nous sommes intéressés à une autre technique nous paraissant plus 

adaptée: la spectroscopie RPE 



2. Détermination de la constante de l'équilibre (1) par RPE 

Nous avons résumé dans l'annexe les bases théoriques de la 

technique RPE.Nous avons démontré en particulier que le signal d'absorp- 

tion est directement proportionnel à la quantité d'espèces 

paramagnétiques dans le milieu analysé: 

avec 

. Ptotale: puissance totale absorbée par le composé paramagné- 
tique. 

. Nx: Concentration de composé paramagnétique 

. : amplitude maximale du champ magnétique oscillant 

Hk 

. vo: fréquence de résonance 

k: constante de Boltzmann 

. T: température absolue (en 'K) 

. g: facteur de Landé 

. B: magnéton de Bohr 
Cependant, l'absorption (Fig. la) ne peut être évaluée directe- 

ment, et seul est mesurable un signal (SI proportionnel à la dérivée 

Fig. la: Courbe d'absorption 

pataamapé t ique Fig. Ib: SigncZ RTE observé 



de l'absorption dA par rapport au champ magnétique H (Fig. lb et 2). 
dH 

Pour atteindre l'aire de la courbe d'absorption en fonction du champ 

magnétique, nous avons utilisé la méthode de "Double Intégration 

numérique de la dérivée première de la courbe d'absorption" 7 .  

100 Gauss - 

Pig. 2: Spectre RPE de NO2 dans le nitrométhane 1 ~ ~ 0 ~ 1  = 1,0 mole. L"* 

Il suffit, afin de tenir compte des caractéristiques de l'appa- 

reil, d'étalonner au moyen d'une solution de concentration connue en 

électrons non appariés ou célibataires, les différents paramètres 

physiques étant maintenus constants (tubes à quartz identiques, 

température constante, même volume de liquide, réglages de l'appareil 

identiques). Nous obtenons donc une relation linéaire entre la surface 

du signal d'absorption détecté et la concentration en espèces 

paramagnétiques contenues dans le milieu: 

avec 

A,: surface du signal d'absorption du composé paramagnétique 

X 

Are£: surface du signal d'absorption de la référence ref 

Nref: Concentration en espèces paramagnétiques ref 

Nous avons utilisé la N,N diphényl N'picryl hydrazine D.P.P.H. 



TABLEAU 1 

Ni trunéthane 
IOPPHI = 3,04mole/t 

(1199 mg/r ) 

INfl41~ = 1.175mole/~ 

(a T = 2980~) 

Acétonitri le 

IDPPHI = 2,45.10'3mole/~ 

(966 w/r 1 
IN20ql~ = 2,2OOmole/r 

. 
298.K) 

Sulfolane 
' IDPPHI = 2.41.10-3mole/~ 

(950  mg/^) 

IN204l~ = 1,625mole/t 
( a  2980~) 

Carbonate de propylene 

l DPPHl = 1 AS. 10'&nole/r 

(769  mg/^) 

IN20ql~ 2,095 mole/t 
(a 2980~) 

T en *î. 

24 

40 

50 

21 

25 

43 

52 

30 

44 

5 3 

25 

30 

4 1 

51 

INo21x 
K i r  * m ~ r m r  

4.210 

7,970 

12,171 

3.082 

3,727 

8,102 

13.988 

2.000 

3.502 

4,896 

3.200 

3,995 

6,223 

9,533 

I~0~1~.103 

(en mole/r) 

12.80 
~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ - - ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ . ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ _ ~ _ _ _ _  

24.23 
-------------------------------.------------------.------------------.--------------- 

37 ,oo 

7.55 
~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ _ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ . ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~  

9.13 
--O--------OO------------------.-------------------------------------.----------O---- 

19.85 
-------.-----------------------.------------------------------------------------------ 

34.27 

4.82 
---_-______--------------------.------------------------------------------------------ 

8.44 
----___-___--------------------.-------------------------------------.---------------- 

11.80 

6.24 
-----____-_--------------------.-------------------------------------.---------------- 

7.79 
-------------------------------.-------------------------------------.---------------- 

12.14 
-------------------------------.-------------------------------------.---------------- 

18.59 

IN204 leq 

(en mle/rl 

1,169 

1.163 

1.158 

2.197 

2.195 

2,190 

2.183 

1,623 

1.621 

1.620 

2,093 

2.092 

2,089 

2,086 

- 

(en mole/%) 

1.40.10-4 

5.05.10-4 

11.80.10-4 

O, 26.10'~ 

0.38.10-4 

1.80.10'~ 

5.38.10-4 

0,14(3). 1 0 - ~  

O, 44.10-4 

0.86.10-~ 

0.18(6).10'~ 

0.29.10-4 

o,71.10-~ 

1.65.10'4 



(substance paramagnétique de spin S = 1/21: composé généralement utilisé 

comme référence en RPE 7 .  

Nous avons reporté dans le tableau 1 le rapport des aires 

des signaux d'absorption des solutions N2O4 - NO2 et de l'étalon D.P.P.H. 
et la concentration de la solution de D.P.P.H., et la concentration 

totale: IN2o4IT = I N ~ ~ ~ I ~ ~  + I N o 2 1 x  . Nous en avons déduit les 
2 

concentrations de NO2 et N2O4, et par suite, la constante de dissociation 

KH. Ces mesures ont été effectuées dans les solvants: nitrométhane, 

acétonitrile, sulfolane, carbonate de propylène. 

Dans le tableau 11, nous avons reporté les valeurs calculées 

TABLEAU I I  

de l'énergie libre, de l'enthalpie et l'entropie de cet équilibre à 

298'~~ à partir des équations classiques: 

. G = -RTLnKH 

- 
N i  trométhane 

Acétonitrile 

Carbonate de 
propyl *ne 

Sul folane 

= en supposant AH invariable dans l'écart de . -  
d T 

RT2 température étudié. 

D - N - ~  

2.7 

14.1 

15.1 

14,8 

Constantes thermodynamiques de 1 *€qui1 ibre: 

N204 * a 0 2  298.K 

Nous avons ajouté dans ce tableau, les valeurs des nombres 

109% 

-3,8220.07 

-4,4220.13 

-4,522 

-4,7320,05 

-5,03*0,11 

donneurs de Gutmann (D.N.) pour chaque solvant. On remarque que la 

46 =- RTLnKtl 

KJ,aole-l 

21.8 

25.5 

25,52 

27.2 

28,9 

&al .rolc:l 

5.2 
-----------------------.-----------------------..-------------.-----------.---------------------------.---------------- 

6.1 
6.12 

---,-,,-,,------.-,----.-----------------------.,-------------,.-----------.---------------------------L---------------- 

6.5 

---*------------.------,.-----------------------.,-------------..-----------.---------------------------..---------------- 

6.9 

A H  A S  

KJ.nole-1 

62.8.4.2 

68.2r4.2 

67 ,OZ 

67.8.4.2 

64.924.2 

d . w l e - 1 ~ - 1  

138.8 

142t8 

1382 

13628 

121.8 

Kcal ..ole"l 

15-1 

16,321 

162 

1 6 . 2 ~ 1  

15,521 

cal . iole' lK-l 

3322 

34-2 

332 

32,522 

2 9 ~ 2  



forme monomère est plus stable dans le nitrométhane, ce qui est en 

accord avec l'hypothèse de REDMOND et WAYLAND 2, selon laquelle N2O4 

est un acide de Lewis plus fort que son monomère N02. Les solutions 

de N2O4 sont d'ailleurs plus colorées dans le nitrométhane. 

Dans la partie 1 ,  nous avons fait: l'hypothèse que la 

solvatation dans le sulfolane des espèces N2O4 et N2O3 était identique. 

Cette énergie de solvatation était égale à - 7 , 8  kcal.mole-l. Il est 

alors possible de calculer celle de N02, connaissant l'enthalpie de 

la réaction: N2O4 + 2N02 en phase gaz à 30°c: 

Nous trouvons une valeur de A H  de solvatation de NO2 égale 

à : 

*HO No2 -3 kcal.mole-l 

I Cette énergie est nettement inférieure, en valeur absolue, à celle 

de N2O4, et montre donc que NO2 est moins solvaté que N2O4, ce qui 

est en accord avec les hypothèses de REDMOND et WAYLAND selon 

lesquelles N2O4 est plus acide que N02. 

Enfin, la détermination de la constante de dissociation homoly- 

tique de N2O4 permet d'atteindre dans le cas du sulfolane la constante 
m ' 

de dissociation de N203, K , selon N2O3 + NO + N02. En effet, 
N2°3 m 

cette constante peut être reliée à la constante K 
N203 

de la dissociation 
- - 

2N203++ NO + N2O4 par la relation: 

Nous avons comparé dans le tableau III, la valeur obtenue 

dans le sulfolane avec celles relevées dans la bibliographie (valeurs 

déterminées par spe~tro~hotométrie). Comme nous avons vu dans la partie 

précédente, la dissociation de N203 dans le sulfolane est plus faible 

que dans l'acétonitrile. Néanmoins, cet écart faible n'est pas signifi- 

catif, les techniques utilisées pour la détermination de ces constantes 

étant différentes. 



* nos valeurs 

a pouvoir donneur du solvant selon 1 'éche l le  de Gutmann 

b constante d ié lec t r i que  calcülée 20°C 

c constante d ' é q u i l i b r e  dé ten inée  à 2O0C 

TABLEhU I I I  

III. DETERMINATION DE LA CONSTANTE DE DISSOCIATION EZETEROLYTIQUE DE 

L'EQUILIBRE: N204 -+ NO+ + NOg- 

0.m.= 

- 

- 

18.0 

14.1 

14.8 

Constantes thermodynaaiques de 1 '6gu i l i b re  de d i ssoc ia t i on  m l 6 c u l a i r e  de N&: 

N f l j  2 NO + NO;! 1 29û0K 

74traoxyde 

Ce d iazote  

TPtrachlorure 

ce carbone 

l::toni t r i l e  

i S J ~  fo lane 

1. Détermination de la constante d'équilibre 

E 

1 298°K 

- 

2,2eb 

81 ,O 

38.0 

42.0 

Afin de déterminer la constante de l'équilibre: N204 $ NO+ 

+ NO3-, très faiblement dissocié, nous avons cherché à intégrer cet 

équilibre dans un couple électrochimique. Le chlorure de nitrosyle 

étant moins réactif que N2O4, on pouvait penser que ce complexe de 

NO+ était moins dissocié. Ceci nous a conduit à déterminer sa constante 

de dissociation à l'aide de l'électrode d'argent recouverte de AgCl, 

e * M d 3  

en m l e r l  

1.4.10'3 

1.3.10'3 

7.3.10'5 

8.2.10'5 

1.7.10"s 

2.5.10'5~ 

As' 
"$3 

A He 
n 2 a 3  

~ . ~ ' l t n o l e ' l  

153 

149 

- 

130 

112 

K.j.mle-l 

61.7 

------------------.--------------------------------.------------------------------------------.,----------------------- 

61 ,O 

------------------*---------------------------------------------------------------------------.,----------------------- 

- 
--------------------------------------------------.------------------------------------------.----------------------- 

62,O 
-----------------.------------------.-------------.------------------------------------------.,----------------------- 

60.7 

ca l  . l l1mole- l  Ref. 

36 ,6  10 

35.6 10 

- 11 

31.1 10 

26.8 t 

Kcal .aole- l  

14.7 

14,6 

- 
14,8 

14.5 



lors de la neutralisation d'une solution de NOClO4 par Et4NC1 (Fig. 

3) ou de NOCl par une solution de perchlorate d'argent (Fig. 4) suivie 

par potentiométrie à courant nul. 

Le système étudié étant: 

la transformée logarithmique de ces courbes montre que le système est 

réversible dans les solvants nitrométhane, sulfolane, carbonate de 

propylène .. Nous avons reporté dans le tableau IV les potentiels normaux 
des systèmes (Ag+/Ag), (AgC1 + NO+/A~ + NOCI), les produits de solubi- 

lité P A ~ c ~ ,  ainsi que les constantes de dissociation de NOCl dans les 

différents solvants, ramenées à force ionique nulle. 

TABLEAU IV 

L'électrode d'argent recouverte de AgCl étant indicatrice 

du rapport 1 NO+I / 1 ~ 0 ~ 1 1  , il est donc possible de suivre avec une telle 
électrode le dosage, par une solution de chlorure, de complexes de 

NO+ plus dissociés que NOCl: N2O4. Nous avons étudié les réactions 

suivantes: 

Sulfolane 

+373 l4 

............................................................................. 

18,4 l4 

............................................................................. 
- 22 

............................................................................ 
-11,8+0,2 

-- 

- 
Carbonate de propylène 

+509 l2 

20,4 l2 

+42 l2 

-12,510~2 12 

E" ( A ~ + / A ~ >  (en m ~ )  

- l o g P ~ g ~ l  

E; (en mV) 

l"gK~Oc 1 

4 t 

Nitrolaéthane 

+611 l3 

21,2 l3 

i-137 l2 

-13,23,2 l2 



-100 .. 

Fig. 3: Dosage potentiométrique à 30°C 

dans le suZfoZane, d'une solution de 
-200 .. NOCL04 2,O. 1 o'~ mole. l-l par une solu- 

tion de Et4NCZ en milieu Et4NCZ04 

0,l mole. a-1 

Fig. 4:Dosage potentiométrique d'une 

solution de NOCZ 2,O. 1 mole. a-1 

par une solution de AgCZ04 en milieu 

Et4NCZ04 0,I m~Zé.t-~ dans le solvant: 

(1 1 nitrométhane; (21 carbonate de 



- d'une part, la neutralisation d'une solution de N2O4 par 

une solution de chlorure de tétraéthylanunonium: 

N2O4 + Et4NCl + NOCl + Et4NN03 ( 9 )  

- et d'autre part, la neutralisation d'une solution de NOCl 

en présence de nitrate par une solution de perchlorate 

d 'argent : 

NOCl + Et4NN03 + AgC104 + AgCI.++ N2O4 + EtqNC104 (10) 

Toutes ces réactions ont été effectuées en présence d'électro- 

lyte indifférent EtqNC104 0,l mole CI. Les courbes de dosage obtenues 

dans les différents solvants sont reportées sur les figures 5 et 6. 

En posant la concentration de N2O4 totale égale à Co, les 

équations de neutralité électrique et de la conservation des espèces, 

permettent d'écrire dans le ças de la réaction (9): 

I ClO4- 1 é iec t . + 1  NO^-^ + 1 Cl' 1 = 1 NO+I + I (~2~5)4+1 

avec IC1O41éleCt,: concentration d'ion perchlorate apporté par l'électro- 

lyte. 

En appelant x la fraction en ion Cl' ajoutée (ou de NO3' 

formé), nous pouvons écrire: 

avec 1 (~2~5)4~+lélect. : concentration d' ion tétraéthylammonium apporté 

par l'électrolyte. 

L'équation de neutralité électrique devient: 

D'autre part, les concentrations 1N2o4i et IN221 sont reliées entre 
1 NO21 elles par la constante thermodynamique KH = - (13) 
I N204 1 



P i g .  5: Dosage potentiomé trique d 'une 

solution de N2Oq par une solution de 

EtqEICZ 0,I mole. 2-2 en milieu Et4NCZ04 

O , l  mole. 2-1 e t  dans Ze solvant: 

f 1 nitrométhane; ( 2 )  carbonate de propy- 

lène; ( 3 )  sulfolane 

Fig. 6: Dosage potentiométrique à 

30°C dans Ze suZfoZane d'une solution 

ds NOCZ 2,3.10'~ mole. 2-1 contenant 

EtdNN03  4,1. mole. 2-l par AgCZ04 

(TEAP O, 1 mole. 2-1 ) 



- 69 - 

L'équation de Nernst appliquée au couple électrochimique: 

s'écrit: 

E = E: + p log 1 N204 1 - p log ff 
1 NOCll 1  NO^- 1 

(en tenant compte du coefficient d'activité). 

En supposant que INOC11 = xCo et que le chlorure libre est 

négligeable, l'équation précédente devient: 

A partir des équations (11). (12) et (131, la concentration 

de NO+ peut être exprimée en fonction de x. Cg, K N ~ ~ ~  et KH. 

Afin d'atteindre la constante de dissociation de N2O4, nous 

avons dû avoir recours à l'informatique. Le traitement mathématique 

des courbes obtenues a été effectué par affinement selon la méthode 

des moindres carrés. Les paramètres affinés sont simultanément le 
O 

coefficient de la loi de Nernst p, le potentiel normal E2 et la constante 

TABLEAU V 

KNZo4. Les résultats sont reportés dans le tableau V. On remarque que 

la valeur des pentes est très proche de la valeur théorique: 2,303 

RT - 
n~ 

- 
O 

Potentiel normal E 

(en mV) 

Pente p 

(en mV/unité de log.) 

logKNZo4 (en rnole/ll) 

- 

Carbonate de propylène 

-411 

5 8 

-7,3rO,L 

1 

Nitrométhane 

-394 

5 8 

-9,2-'aY1 

-- 

Sulfolane 

-454,5 

------------------------.,----------------------------------------------------- 

5 8 

------------------------..----------------------------------------------------- 

-7,15+0,1 

--- 



N2O4 est donc un donneur plus fort de NO+ que NOC1. Il serait 

donc possible de doser des solutions de N2O4 par une solution de chlorure 

en suivant cette réaction par potentiométrie à l'électrode d'argent 

recouverte de AgC1. L'application de ce dosage aux mélanges HNO3 - 
N2O4 (problème très important dans 1 ' indus trie de 1 'acide nitrique) 

sera décrite par la suite. 

Enfin N2O4 apparaît moins dissocié dans le nitrométhane que 

dans les autres solvants, les ions NO+ et NO3- sont donc moins solvatés 

dans ce solvant. Dans le cas du carbonate de propylène et du sulfolane, 

les constantes sont très proches, ce qui confirme les propriétés voisines 

de ces deux solvants. 

2.  Application 

2a. Inf tuence de t ' a d i t é  de ta sotution sur ta 
dZsa&tian de @O4 

NOg- étant une base dans ce solvant, une variation d'acidité 

de la solution favorisera la dissociation de N2O4: 

Afin d'étudier le déplacement d'équilibre, il était nécessaire de déter- 

miner la constante d'acidité de HNO3. Expérimentalement, il a été montré 

que l'électrode de verre était indicatrice des ions H+ dans de nombreux 

solvants tels que: le nitrométhane 15, 1 'acétonitrile 16, le sulfolane 

17, et donc utilisable dans notre cas. L'électrode de verre que nous 

avons utilisée est à remplissage de mercure. Elle atteint très rapidement 

son potentiel d'équilibre. Sa dérive est très faible et la pente suit 

la loi de Nernst en milieu acide faible. Remarquons qu'en milieu acide 

fort tel que HSbCl6, COETZEE et BERTOZZI l8 signalent que sa réponse 

n'est plus exploitable. Ne pouvant utiliser cette électrode en milieu 

acide fort, nous avons été conduit à employer comme origine de pK, 

une solution de HC1 d'acidité connue (pK Hf = 14,5 déterminé par' COETZEE 
HC 1 

et BERTOZZ I 19 1. 

Le potentiel pris par cette électrode en milieu acide faible 

peut s'écrire: 

E = Cte + 2,303E logl~+I = Cte - 2,303 RT (pH) (14) 
nF n F 



Il suffit donc de comparer l'acidité de deux solutions de HC1 et HNO3 

de concentrations équivalentes. 

Nous avons utilisé comme milieu réactionnel le sulfolane 

en présence de perchlorate de tétraéthylammonium 0,l molaire. La base 

titrante est la pipéridine: base forte dans le sulfolane 17, à la concen- 

tration 0,2 mole 9.-1. Les concentrations en acide sont comprises entre 

2.10'~ et 4.10'2 mole 2-1. Nous avons suivi séparément le dosage des 

acides: HNO3 et HC1, par cette base. Les courbes sont regroupées sur 

la figure 7. Chacune des courbes de titrage présente deux sauts de 

d 'acide: f 1 I HCZ 2,0.10'2mo le. R-1 

(21 HZ03 2.10'2 m c ~ e . % - ~  (TEAP 0,I 

nio le . R-1 

potentiel distincts pour des rapports Ibase(/lacidel égaux à 0,5 et 

1. Cette constatation est en faveur d'une association du type HA2- 

déjà signalée par ALDER et WHITING 20 dans le cas de HCL.  

Nous pouvons dans ce cas, envisager les réactions: 



avec A = Cl, NO3 

La courbe de neutralisation de l'acide nitrique se situe 

légèrement en dessous de celle obtenue avec l'acide chlorhydrique. 

Ceci laisse prévoir que HN03 est un acide plus faible dans le sulfolane 

que HC1. L'équation de Nernst (14) appliquée aux réactions (15) et 

( 16) devient : 

E = EO(~AH) + p loglHA12 = Cte + p logK;L + p 1 o e l ~ ~ l  
/ HA2- 1 1 HA2- 1 

E = EO(HA*-) + p log IHA2-I =  te + p logq+ + p l o g l ?  IHA - 1  
/A"] '  *2- . /A-!, 

avec 

Les transformées logarithmiques de ces deux parties de courbe, c'est 

à dire: 

E = f[log[ pour x< 112 x étant la fraction 
(1 - 2x)2 

d'acide neutralisée 

]] pour 1.12 < x < 1 

sont des droites. Cependant les pentes ( %  50 mV) sont légèrement plus 

faibles que la valeur théorique (60 mV). A partir de l'écart de 

potentiel: 

Nous pouvons tirer pour les deux acides la constante d'homoconjugaison 

relative à l'équilibre: 



Par ailleurs, connaissant le pK* de l'acide chlorhydrique, 

nous avons déterminé celui de l'acide nitrique à partir des égalités 

suivantes: 

Les résultats obtenus sont reportés dans le tableau VI 

TABLEAU VI 

A partir du pK d'acidité de HNO3, nous avons calculé la cons- 

tante d'équilibre de la réaction: 

soit 



La plupart des acides protoniques tels que: HClO4 (pK = 4 

22) ; H2S207 (PK = 5,2 14) ; HS03F (pK = 3,3 231, déplacent donc totalement 

cet équilibre, et N2O4 n'existe donc pas en milieu acide fort. 

2b. Titmge de 211204 dans Ees mélanges 211204 - HnOg 

Les études précédentes ont montré qu'il était possible de 

doser des solutions de N2O4 par une solution de Cl' (courbe 1 de la 

figure 8). 

t Pig. 8: Dosage potenticmétrique dans le sulfo- 

Zane à 30°C des mélanges N2O4 - HNO3 par une 
solution de Et4NCZ (TEAP O,I mole. R'I 

1 ~ ~ 0 ~ 1  = 4,0.10'~moleR'~; (1) ( ~ ~ 0 ~ 1  = 0; 

( 2 ) .  0,1; (31 0,s mote. en présence d'électro- 

lyte Et4NN03 O,I Mo2e.R-l 

-400 -- 

Nous avons voulu étendre ce dosage au cas des mélanges HNO3 

- N2O4. 11 existe, en effet, peu de méthodes permettant la détermination 
de faibles quantités de N2O4 dans l'acide nitrique. La courbe 2 de 

la figure 8 représente le dosage de N2O4 en présence de HNO3 par une 

solution de Cl'. On peut remarquer que les potentiels sont plus élevés 

que lors du dosage de N2O4 seul, en raison du faible pouvoir solvatant 

du sulfolane envers les anions. 11 faut donc tenir compte de l'équilibre 



d'homoconjugaison entre NO3' et HNO3. 

Le système électrochimique mis en jeu avant l'équivalence 

devient donc: 

*g+ + NOCl + HN03 ,N03- + AgC1+ + N204 4 HN03 + e- 

L'équation de Nernst appliquée à ce couple électrochimique 

donne : 

E = EO + 0,06 log IN2041 1HN031 - 0,06 log f+ 
1 NOCll 1 HNO3, No3' 1 

11 serait facile de montrer que pour une solution de N2O4 

10'~ M, la concentration de NO2 (en équilibre avec son dimère N204) 

correspond à 3,8.10'~ mole/L à T = 30°C. Cette faible valeur nous a 

conduit à négliger la contribution de l'espèce NO2 dans les calculs 

qui suivent: 

En posant C o  = IN2041 initial 

CA = iHN03i initial 

x = fraction ajoutée de chlorure de tétraéthylam- 

monium 

les équations de neutralité électrique et des bilans de matière s'écri- 

vent respectivement: 

- 
En supposant le complexe HNO3,NO3' suffisamment peu dissocié 

dans le sulfolane, on néglige la quantité de nitrate contenue dans 

le milieu par rapport aux autres espèces, l'acide nitrique étant en 

très grande quantité par rapport au nitrate formé. 

De même, on néglige !Cl-1 sachant que NOCl est peu dissocié 

dans le sulfolane. 

On obtient alors: 



L'équation générale de Nernst appliquée au dosage d'une solu- 

tion de N2O4 contenant de l'acide nitrique par une solution de chlorure 

devient : 

E = E0 + 0,06 log Co(l - x>(ch - xco) - 0,06 log f+ 
(xc0)2 

L'étude mathématique de la courbe montre que ce système est rapide. 

Sachant que: 
-- 

h.c. 
KNOC 1. sN03 

EO (A~+/A~) EO + 0,06 log -- - 0,06 log f+ - 

($NO; représentant la constante d'homoconjugaison relative 
4 

à l'équilibre: HN03,N03' i: NO3- + ~ ~ 0 3 )  

nous déduisons: 

La valeur élevée de cette constante montre bien qu'il est 

nécessaire de tenir compte de cet équilibre. Notons également que cette 

valeur de constante est voisine de celle trouvée auparavant (Tableau 

VI), au cours du dosage de HNO3 par la pipéridine (dosage effectué 

à l'aide de l'électrode à remplissage de mercure). 

Si l'on augmente la concentration d'acide nitrique, l'amplitude 

du saut de potentiel diminue. Après l'équivalence, le système électro- 

chimique intervenant est: 

La présence de l'acide chlorhydrique, acide plus fort que l'acide 

nitrique, est due au gros excès de HNO3 par rapport au chlorure introduit 

après l'équivalence. 



L'équation de Nernst appliquée à ce couple donne: 

e 
E = EO + 0,06 log l HNO3 l 

1 ~ ~ 1 1  ~ H N O ~ , N O ~ - ~  

Cette expression mathématique confirme la diminution du saut 

de potentiel si la concentration en acide nitrique croit. Le dosage 

de N2O4 en  rése en ce d'acide nitrique est possible tant que le rapport 
de concentration IHN031/IN2041 est inférieur à 10. La valeur de ce 

rapport peut être augmentée en utilisant le nitrate de tétraéthylammonium 

comme électrolyte indifférent (courbe 3 de la figure 8 ) .  En effet, 

ce dernier diminue, par complexation, l'influence de l'acide nitrique. 

Le dosage est ainsi possible pour des concentrations en HNO3 allant 

jusqu'à 90% en poids. 

IV. POWOIR OXYDû-BEDUCTEUR DES SOLUTIONS DE N2O4 ET DETERMINATION 

DE LA CONSTANTE DE DISSOCIATION HETEROLYTIQUE DE L ' EQU ILIBRE 
N204 +  NO^+ + NO2- (1) 

Afin d'atteindre la constante de cet équilibre (11, nous 

avons été amenés à étudier l'oxydation et la réduction des solutions 

de N2O4. 

L'étude électrochimique du dioxyde d'azote NO2 a été effectuée 

pour diverses électrodes dans les nitrates fondus 24 à 27. L'interpréta- 

tion des courbes voltampérométriques est facilitée par l'absence du 

dimère N2O4 et d'eau aux températures utilisées 25 à 27. En effet, 

une seule vague cathodique est observée, attribuée au processus réversi- 

ble : 

Dans les solvants organiques, comme nous l'avons vu précédem- 

ment, l'espèce prépondérante est le dimère N2O4 âu voisinage de la 

température ambiante 2 .  Les études antérieures effectuées sur des 

solutions de N204 dans l'acétonitrile et le nitrométhane 28 ,  ont 

montré la présence d'une vague de réduction mal définie, attribuée 

à l'équilibre: 



D'autre part, SERVE 28 observe dans le nitrométhane une vague 

anodique (E+ = +1,64 V par rapport à l'électrode de référence AgCl/Ag) 

dont la hauteur dépend à la fois de la teneur en eau résiduelle et 

de la température du milieu. 11 attribue cette vague à l'oxydation 

de NO2 selon: 

(NO2 étant en équilibre thermodynamique avec son dimère) 

Dans 1 'acétonitrile, BONTEMPELLI et Coll. interprètent 

le processus anodique comme une oxydation de l'espèce N204 (E+  = +0,96 

V par rapport à 1 'électrode de référence A ~ + / A ~  0,l M): 

Au cours de travaux plus récents sur des solutions de N2O4 

dans 1 'acétonitrile, PERRIN 29 signale que 1 'oxydation de N204 suivant 
- l'équilibre (2) a lieu à des potentiels beaucoup plus élevés: D5 - 

1,82 V par rapport à l'électrode de référence A ~ + / A ~ ,  avec IAg+I = 

0,01 M. 

Cette contradiction dans l'acétonitrile nous ' a amené à 

reprendre cette étude dans un premier temps dans le sulfolane (les 

sels de nitryles y étant beaucoup plus solubles), puis à généraliser 

aux autres solvants. Nous étudierons, dans un premier temps, l'oxydation 

des solutions de N2O4, ou la réduction des sels de nitryle, et dans 

un second temps, la réduction des solutions de N204. 

1. oxydation des solutions de N204 

L'étude a tout d'abord été effectuée dans le sulfolane, en 

présence d'électrolyte indifférent: EtqNC104 0,l mole P.'1. En absence 

d'eau (<  10 PP~), le voltampérogramme ne présente qu'une vague. En 

présence d'eau (>  15 ppm), une vague supplémentaire apparaît à des 

potentiels plus faibles. 



la. Ehcde  de Z'oxy&tion de sotutions de N2O4 de teneurs 

en eau très faibles 

Toutes ces solutions comportent des teneurs en eau inférieures 

à 10 ppm (analysées par La méthode Karl-Fischer avant introduction 

de N204). 

Le polarograrnme présente une vague mal définie de faible 

amplitude à des potentiels anodiques très élevés EL,= +1,56 V par rapport 

à l'électrode de référence FC+/FC, pour une concentration IN2041 = 

1,l. 10'2 mole &-1 et à T = 30°c (courbe 2 de la figure 9). Cette résolu- 

tion est améliorée par une augmentation de la température (Fig. 9). 

Son coefficient de température est égal à environ 6,5% par degré. Cette 

vague possède donc un caractère cinétique marqué. 

Fig. 9: Influence de Za température 

sur Za vague d'oxgdction de N2O4 

dans Ze su ZfoZans. 1 iV204 1 = 2 , l . l  o'~ 
mo LE. 11-1 

( 1 )  T = 25; (2)  30; ( 3 )  36; (41  40; 

( 5 )  45; ( 6 )  51°C. 

D'autre part, nous constatons que Le courant limite est 

indépendant de la vitesse de rotation -de l'électrode entre 200 et 800 

tr/mn, pour des températures comprises entre 25 et -35OC: le phénomène 

n'est donc pas contrôlé par la diffusion. Cette vague peut correspondre 

à l'oxydation de N2O4 ou  NO^+ selon: 



Les enregistrements obtenus par voltammétrie cyclique des 

solutions de N2O4 se superposent avec ceux obtenus avec une solution 

de NO2Cl04. (Fig. 10). Néannioins, le pic anodique est inférieur au 

E / V  

O 

Fig. 10: Voltamnétrie cyclique dans Ze 

sulfolane à 30°C (TEAP O ,  1 mole; R'I ) 

d'une soZution de: (1 )  I N O ~ C Z O ~ ~  = 

7,17.10'~ mole2'l, (2) IN2O41 = 5,76. 

10-3 mole~'1. Vitesse de balayage: 

pic cathodique. Cette observation nous a conduit à penser que la ciné- 

tique de la réaction de dimérisation est responsable des phénomènes 

observés, et en particu1ie.r que la constante cinétique de monomérisation 

est faible. 

La réaction d'oxydation de N2O4, qui peut s'écrire: 

serait donc une réaction chimique lente suivie d'un transfert de charge. 



KOUTECKY et LEVICH 3O puis SAVEANT et VIANELLO 31 ont étudié d'une 

façon théorique un tel type de réaction, le premier par voltamnétrie 

'linéaire, le second par voltamniétrie cyclique. 

a. Etude par u o l t m é t r i e  cyclique 

Un bref rappel de l'étude théorique (réalisée par SAVEANT 

et VIANELLO 3l) des réactions chimiques lentes suivies par un transfert 

de charge, est donnée en fin de cette partie (paragraphe VI. L'applica- ' 

tion de leurs équations à notre système montre que pour des vitesses 
a 

de balayage rapides, le courant anodique observé i ne dépend plus 
P 

de la vitesse, et peut s'exprimer par la relation: 

A: surface de l'électrode de platine 

D : coefficient de diffusion de l'espèce NO2 
*O2 
* 
C ~ 2 0 4  

: concentration de N2O4 au sein de la solution 

a La figure 11 montre que .i tend vers une valeur limite (alors 
P 

que dans le cas d'un système oxydo-réducteur réversible, ip est 

proportionnel à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel), 

en accord avec les conclusions précédentes. De plus, pour une vitesse 

ip, I. 
Fig. I I :  Courant de pic ia 

P 
de l'oxydation de N2O4 en 

fonction de la racine carrée 

3 - de la vi tesse de balayage 

IN204 1 = 1 ~ ' ~ r n o l e  L'I dans 

le  sulfolane à 25'C 
2 ' 

, 



de balayage où la réaction est totalement limitée par la cinétique 

de la réaction: c'est à dire v = 12 V/mn, nous avons effectué différents 

voltampérogranmies en faisant varier la concentration de N2O4. La courbe 
- 

12 montre que iak est proportionnel à la concentration de N204 élevée 
P 

à la puissance 3/4. Enfin, remarquons que pour les grandes vitesses 

P i g .  le:  Courant de pic cinétique iak en fonction de livZo4 1 3 / 4  (étude dans 
P 

l e  sulfolane à 30°C) Vitesse de batayage; 200 mV:s 

de balayage, les enregistrements de voltammétrie cyclique ont l'allure, 

comme l'ont signalée SAVEANT et VIANELLO 31, de vagues polarographiques 

(Fig. 13). 

Afin d'atteindre la constante cinétique k2, nous avons été 

amenés à calculer les coefficients de diffusion D de N2O4, à partir 

de l'équation de STOKES et EINSTEIN (pour plus de détails, voir fin 

de mémoire, annexe théorique). Nous supposerons que le coefficient 

de diffusion de N2O4 est égal à celui de NO2 (DNsO4 = DNO~). La connais- 

sance de la surface A de l'électrode et de la constante thermodynamique 

KH permet alors la détermination des constantes cinétiques kl et k2. 

Les mêmes études ont été effectuées sur N2O4 en utilisant 

comme solvant le carbonate de propylène (Fj-g. 14 à 16) et le nitromé- 

thane (Fig. 17 et 18). Tout d'abord, nous avons déterminé expérimenta- 

le~ent la viscosité dynamique q de chacun de ces solvants en présence 



TABLEAU VI 1 

Solvants purs 32 

Solvant + EtqNC104 

0.1 molet-1 

TABLEAU VI11 

VISCMITE DYWANflJJE n 

Sul folane 

Nf  trométhane 

Carbonate de propy.l&ne 

Sul folane 

N i  trométhane 

Carbonate de propylene 

1 

Solvant + 0,lmole~'~ 
EtqNC104 

Sulfolane 

Nitrométhane 

..................................... 
Carbonate de 

propylène 

. 

T = 2S'C 

Coefficient de diffusion de N2O4 

T = 3û.C 

C.G.S. (Po) 

6.27.10-3 

25.3.10'~ 

123.48.10'3 

6.52.10'~ 

26.3.10'3 

C.G.S. (Po) 

102,95.10'3 

5.95.10-3 

108.19.10-~ 

24.2.10'3 

S. I . (P l )  

---------------------------..-----------.---------------.---------------------------------- 
6.27.10-4 

---------------------------.,--------------,.---------------.---------------------------------- 
25.3.10'~ 

123.48.10'~ 
---------------------------.,--------------..---------------.---------------------------------- 

6.52.10'~ 
---------------------------.--------------.---------------.---------------------------------- 

26,3.10-~ 

-------------------------*------------------------- 

à T = 25OC 

S . I . ( P I )  

102.95.10-4 

5.95. 10-4 

108.19.10'~ 

24.2.  IO-^ 

à T = 30°c 

C.G.S. (cm2/ç) 

6,0.10" 

C.G.S.(CIU~/S) 

6,9.10'7 

------------.,-------------------------- 

31,0.10'~ 

S.I. (m2/s) 

6,0. 10'11 

--i---i-- i i--- i-----i----i-------i---------+------------. .-------------------------- 

S.I. (m2/s) 

6,9.10-l1 

31,0.10'~~ 

113,4.10-~ l113,4.10-~~ 

1 
28,1.10'~ ' 28,1.10'~~ 

I 



Fig. 13: Voltannétrie cyclique dans l e  sulfolane à 30°C d'une soZution de 

N204 8,22.10'~ mole R'I : cas d'une limitation par la constante cinétique 

kl de la monomérisation de IV2O4. V3tesse de balayage: 200 mV/s 

de l'électrolyte. Les résultats sont énumérés dans le tableau VII. 

A partir de l'équation de STOKES -EINSTEIN: 

nous avons calculé le coefficient de diffusion de l'espèce électroactive 

N2O4 dans les trois solvants: sulfolane, nitrométhane et carbonate 

de propylène, contenant chacun 0,l molel-1 de perchlorate de tétraéthyl- 

ammonium (TEAP), et à deux températures: Tl = 25'~ et T2 = 30'~ (Tableau 

VIII). Pour effectuer ce calcul, nous avons relevé dans la littérature 

3:', les valeurs de densité de N2O4 (dN O ) à 25 et 30°c, soit respecti- 2 4 
vement 1,4342 et 1,4227. Les valeurs de kl et k2 déterminées à 25'~ 



Fig.  14: Faisceau dg courbes i = f(El reZatives à Z 'oxtjdation de N2O4 

dans l e  carbonate de propylène à 25OC (TEAP 0,l rnole2-I) ( O )  domine du 

solvant ( 1 )  2,01.10-3; ( 2 1  5,57.10-3; ( 3 )  8,91.10-3 mole~-1~ 

Fig. 15:  Courant de pic ia de t'oxydation de 8204 en fonction de ta racine 
P 

carrée de la  v i tesse  de ba layage . 1 ~ 2 0 ~  1 = 8,91.1 o - ~  mote R ' ~  dans l e  

carbonate de propylène à 2S°C. ( 1 )  T = 25; (2) 31;  (31 41°C. 



Fig. 26: Courant de p i c  c inét ique iak en fonction de 1 ~ ~ 0 ~ 1 ~ ' ~  (étude dans 
P 

Ze carbonate de propytène à 2S°C1 Vitesse de balayage: 200 mV/s 

Fig. 17: Faisceau de courbes i = f ( E 1  r e l a t i v e s  à l 'ozgdation de N2O4 

dans l e  nitrométhane à 2S°C (TEAP 0,l r n o l e ~ ' ~ )  (01 domaine du solvant;  

( 1 )  l ~ ~ ~ ~ l  = 1 , 7 6 1 0 ~ ;  (21 4,45.10-3; (31 7,70.10-3; 141 9,95.10-3 

mole E-1 



Pig. 18a: Voltamnétrie cyclique d'une solution de N2Q4 8,91.10'~ mole2-1 

dans l e  carbonate de propylène à 30°C (TEAP 0,l rnolel'l). Courant de pic 

ia Zimité par la constante cinétique $e monomérisation de N2Oq. Vi tesse 
P 

de balayage: 100 mV/s 

Pig. IBb: V o l t a m é t ~ i e  cycZique d 'une solution de N204 8,91.10 '~  mole~'1 

dans Ze carbowte de propyZ.ène à 30°C (TEAP O ,  1 moiel-Il. Courant de pic 

ia contrôlé par la di f fusion.  Vitesse de balayage: 11 1 20 mV; (2) 50 mV/s 
P 



TABLEAU IX 

Sulfolane 

Carbonate de 

Propylène 

Nitrométhane 

a: potentiel de demi-vague relevé à 30°C 

Constantes cinétiques kl et k2 de l'équilibre 

N204 2N02 

25Oc 

30° c 

2 5 O ~  

30°c 

2S0c 

30°5 

D5 en volt (à T = 25OC) 

TABLEAU X 

- 
Voltammétrie cyclique 

Couple électrochimique 

+ 
N2O4 $ 2N02 2N02 + 2e' 

kl(s-1) 

23 

38 

13 

20 

3 ~ 3  

Voltammétrie linéaire 

nitrométhane 

+2,07 

k2(Lznoie-ls-l) 

255.10+~ 

----------------_-_--------------..--------------------------- 
264.10+~ 

70.10+~ 
- - - - - - - - - 0 - - - 0 - - - - - - - - - - - - - - - - - - - . . - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - -  

70.10+~ 

2,2.10+~ 

P ~ ~ ~ O ~ - ~ ~ ~ - ~ O ~ ~ O - ~ - _ 0 - - - - - - P - - - - - - - - - ~ - - - ~ - - - - - - - ~ ~ ~ ~ - -  

- 

I~~(s-1) 

19,3 

3 2 

13,4 

16,s 

393 

k2 (Lmoïe-1s-1) 

215.10+~ 

Z Z Z . ~ O + ~  

72.10+~ 

57.10+~ 

2,2. 1 0 + ~  

acétonitrile 

+1,8229 

( A ~ + / A ~  O , O ~ M  

+1,78 

( ~ g + / ~ g  O, IN) 

+1,74 

( FC+/ FC 

1 

carbonate de 

propylène 

+1,60 

sulfolane 

+1,56= 

I 



et 30°c et les potentiels de demi-vague Ei,, dans les différents solvants 

sont reportés dans les tableaux IX et X. 

Remarquons que dans l'acétonitrile, la vague d'oxydation 

de N2O4 (D,, = 1,74 V pour une concentration 1 ~ ~ 0 ~ 1  = 1 0 - ~  mole% 

est partiellement confondue avec l'oxydation du solvant, et aucune 

étude théorique dans ce solvant n'a pu être réalisée. Cette vague corres- 

pond donc à celle observée par PERRIN 29. La vague observée par 

BONTEMPELLI 4 est due à la présence d'eau, comme nous le montrerons 

plus loin. 

B.  Etude par voltananétrie linéaire 

L'étude théorique de ce modèle réactionnel a déjà été effectuée par 

KOUTECKY et LEVICH 30. Comme en voltammétrie cyclique, on constate 

que le courant limite il ne dépend pas de la vitesse de rotation de 

l'électrode, et que le courant cinétique est proportionnel à la concen- 

tration de N2O4 élevée à la puissance 3/4 (Fig. 19). Néanmoins, l'appli- 

cation des formules données par KOUTECKY et LEVICH conduit à des valeurs 

P i g .  19: Courant l imite  i l  de la  vague d'oxydation de N2Oq en fonction de 

1 11i204 1 3'4 (Etude dans l e  sutfolane à 30°CI 

de constantes cinétiques totalement différentes de celles obtenues 

par l'autre technique. Ceci nous a conduit à reprendre le développement 

mathématique effectué par ces auteurs. 



Le modèle mathématique représentatif du phénomène physique 

étudié peut s'écrire: 

(les espèces étant menées à l'électrode suivant un axe x 

perpendiculaire à la surface de l'électrode) 

. Sx: représente la composante x de la vitesse de convection 
S de l'espèce NO2 

. D: coefficient de diffusion (on supposera que D N O ~  = D N ~ O ~ )  

. C N O ~  et C N ~ ~ ~ :  représentent respectivement la concentration 

de réducteur NO2 et de dimère N2O4 à la 

distance x de la surface de l'électrode. 
a C~02 

Le terme convectif: Sx- est négligeable vis à vis des autres termes, 
ax 

puisque l'espèce NO2 n'est formé pour ainsi dire que dans la couche 

de réaction. Afin de ne pas'alourdir ce texte, l'étude complète est 

donnée en fin de partie II (paragraphe Y). 

Nous avons montré que le courant cinétique pouvait s'exprimer 

pour des vitesses de rotation élevée de l'électrode selon: 

expression identique à celle obtenue par SAVEANT et VIANELLO 31 en 

voltammétrie cyclique. De la même manière que précédemment, nous avons 

calculé les constantes cinétiques à 25 et 30'~. Ces valeurs, en bon 

accord avec celles trouvées par voltammétrie cyclique sont reportées 

dans le tableau IX. 

Les mêmes expériences ont été réalisées avec les solvants: 

nitrométhane, carbonate de propylène. Les constantes cinétiques kl 

sont très voisines pour les trois solvants. Néanmoins, les valeurs 

obtenues dans le sulfolane sont légèrement supérieures à celles trouvées ' 

pour le carbonate de propylène et le nitrométhane, et montrent que 

le sulfolane est le solvant le mieux adapté comme milieu réactionnel. 

Dans la partie 3, nous appliquerons cette eh utili- 

sant le sulfolane comme milieu réactionnel lors de la nitration d'espèces 

organiques par N2O4. 



On peut remarquer que ces constantes cinétiques sont 

supérieures à celles correspondant à la dissociation de N2O3. 
' 

1b. Evatuatim de & constante d'équitibm: 

1204 * 102+ + 102- 

La dissociation de N2O4 en  NO^+ et NO2- est certainement 

très faible en raison du fort pouvoir oxydant de  NO^+ et du caractère 
réducteur marqué du nitrite dans le sulfolane: les potentiels de demi- 

vague relatifs à la réduction de l'ion nitryle et à l'oxydation de 

NO2- sont séparés d'environ 1 Volt. 

Pour atteindre cette constante, il nous fallait déterminer 

le potentiel normal du couple NO~+/NO~. Malgré la quasi réversibilité 

du processus d'oxydation de %O4 en  NO^+, nous avons néanmoins utilisé 
les équations de SAVEANT et VIANELLO 31dans le cas d'un système rapide 

(voir paragraphe VI. 

En voltammétrie cyclique, le potentiel ~ ( t )  peut être exprimé 

en fonction d'une variable sans dimension 6  (dépendant du temps t) 

par la relation: 

dans le cas où le système est contrôlé par la diffusion. 

Le potentiel de demi-pic est atteint lorsque 5 * est égal 

à -0,40. 

dans le cas où le processus électrochimique est contrôlé 

par la cinétique de la réaction chimique: N2O4 + 2N02 ~e 
ak 

potentiel de demi-pic E p,2 est atteint lorsque 6 +  est égal 

à 0,13. 

Connaissant la concentration de N2O4 dans la solution (CE O 1, 
2 4 

la constante de dissociation homolytique de N2O4 en NO2 (KHI, et les 
a valeurs E ak 
pl2 OU 

sur les courbes expérimentales, nous 
pl2 



pouvons alors calculer le potentiel normal du couple No2+/No2 (Tableau 

XII). Nous avons évalué une valeur moyenne du potentiel normal: 

E' (N02+/No2) moyen 1,35 V 

tableau XII 

A partir de ce résultat, nous pouvons alors calculé le poten- 

tiel normal du couple: 

4 ~204 1 

en mole f1 

5,3.10'~ 

par la relation: 

---------- --_---------- - O - - - - - - - - -  - -P - - - - - - - - - - - -  --------- --------------- / : ~ ~ : ~ ~ ' ~  ~~:~~ 1 :::: 1 :::y 1 ::II . 1 1,36 

logN2O4 

-2,27 

~ " ( ~ 0 ~ + / 1 / 2 ~ ~ 0 ~ )  = E'(No~+/No~) - E 2 log KH =1,50 V 

- 
Contrôle de la réaction 

par la diffusion 

v = lOmV/s 

Sachant que la réaction d'oxydo-réduction entre NO2- et No2+ s 'écrit: 

Eap/2 

en volt 

1,41 

Contrôle de la réaction 

par la cinétique 

v = 200mv/s 

E0 (NO~+/NO~) 

en volt 

1,34 
- - - - - - O - ~ P O - - - - - O ~ - _ _ - - O - C - - - - - O - - O - - - - - - - ~ - - - - - - - - - ~ - - - - - - - - - - ~ - - - ~ - - - ~ % . - - - - - - - ~ - ~ ~ - - -  

EakPl2 
en volt 

1,41 

E0 (NO~+/NO~) 

en volt 

1,35 

1,36 



soit globalement 

Nous pouvons en déduire la constante K; de l'équilibre (1) ci-dessus 
204 

à partir de l'équation: 

soit 

Cette faible valeur de constante justifie que nous pouvons 

négliger cet équilibre vis à vis de la dissociation hétérolytique de 

N2O4 en NO+ et NO3', et surtout de la dissociation homolytique de N2O4 

en N02. 

Nous avons vu précédemment que la constante cinétique k2 

de la dimérisation de NO2 déterminée dans nos solvants, est élevée. 

La réduction de  NO^+ en N2O4 ne devrait donc pas être limitée par la 
formation de l'intermédiaire NO2. 

Ic. Etude de ta réduction de  NO^+ 
L'étude électrochimique de l'ion  NO^+ a été envisagée dans 

divers milieux réactionnels: 

- 1 'acide su1 £urique concentré 34 ,359 36 
- l'acide nitrique 37 
- l'acétonitrile 
- le nitrométhane 3,28 
Compte tenu de la grande réactivité des ions ~02' vis à vis 

de 1 'eau 38 y39 1 'utilisation d'un solvant non aqueux soigneusement 

séché, est impérative pour s'affranchir de l'eau résiduelle. 

Le sulfolane présente plusieurs avantages par rapport aux 

autres solvants: 



- les sels de nitryle ont une solubilité trop faible dans 

le nitrométhane (la solubilité de N02Cl04 40 est inférieure 

à 0,08 M), en revanche dans le sulfolane ces sels sont 

bien solubles (Tableau X I I I )  

- l'acétonitrile n'est pas suffisamment inerte 40 vis à vis 

de  NO^+ 
- le sulfolane, enfin, a été très utilisé pour l'étude du 

mécanisme de la nitration 40 à partir des sels de nitryle 

TABLEAU XIII 

Etudes voZtampérométriques 

1 
SOLVANT 

Nitrométhane 

I L'étude dans le sulfolane des courbes intensité-potentiel 

1 sur électrode de platine poli, a été réalisée à 30°c en milieu perchlo- 

Nombre 

Donneur 

D.N. 

2 ~ 7  

rate de tétraéthylammonium 0,lM. 

La figure 20 représente le faisceau de courbes i = f(E) obtenu 

Acétonitrile 14,l - 38,O 

-----*------- 

Sulfolane 14,8 42,O 0,70 >0,6 

Litté. 0,7140 

I lors de la réduction de l'ion  NO^+. Le sel utilisé en premier lieu 

Cons tante 

diélectrique 

E 

35,9 

O D a ~ - - - - o ~ - - - - - - - - o - - i o - - - - - ~ - . - ~ - ~ ~ ~ ~ ~ ~ - - - ~ - - - - - - - ~ - - - - - - - - ~ - - - - - - - - - - - ~ - - - - - -  

Carbonate de 

propylène 

a 6th le perchlorate de nitryle. Toutes les courbes ont été enregistrées 

I dans le sets de balaya.ge de potentiel cathodique - anodique. Les courbes 

NO *+BF~- 

en molet-l 

0,07 

~itté.0~0340 

15,l 

I obtenues dans ces conditions sont reproductibles et bien définies. 

N O ~ + C ~ O ~ -  

en miel'i 

0,08~l 

----------------------------..------------------------------------------------ 

69,O 

O, 8 0 ~ ~  

O, 32 



FZg. 20: Faisceau dg courbes  i = f (El r e l a t i v e s  à La r é d u c t i o n  de NO2CZO4 

dans  l e  su l foZane  à 30°C: ( a l  6,1 .IO-4; ( b l  2,12.10'3; ( c l  3,80.10'3 

( d )  5,58.10'~; (e) 7,27.10'~; (f) 8,75.10-3 m o l e ~ ' 1  

L'eau résiduelle, dont la présence est inévitable, joue un 

rôle important, surtout dans le cas où les espèces actives sont peu 

concentrées.Afin de minimiser l'effet parasite de l'eau, nous avons 

été amenés à n'utiliser que des échantillons de solvant contenant moins 

de 10 ppm . Néanmoins, la présence de l'eau résiduelle reste en partie 
responsable de l'évolution des courbes obtenues, lorsque l'on fait 

varier la concentration en sel de nitryle. En effet, le perchlorate 

de nitryle étant très facilement hydrolysable, corne l'a d'ailleurs 

signalé OLAH lors de ses études sur les réactions de nitration 40, 

seuls les produits hydrolysés, les acides perchlorique et nitrique, 

apparaissent sur la courbe a (Fig. 20). Les vagues cathodiques obtenues 

lors de cet essai correspondent respectivement à la réduction des protons 

des acides perchlorique et nitrique. 



Lorsque la concentration en  NO^+ augmente (courbe b) et devient 
supérieure à celle de l'eau, l'allure de la courbe est notablement 

modiziée. Nous observons alors cinq vagues cathodiques dcnt les poten- 

tiels de demi-vague ont respectivement pour valeur: 118; 0,74; 0,05; 

0,80 et -1,23 V par rapport au potentiel de demi-vague du système ferro- 

cène - ferricinium. 
La première vague a été attribuée à la réduction: 

(Le transfert de charge étant suivi de la réaction chimique 

entre l'acide perchlorique et le produit de réduction de 

 NO^+>. 
et simultanément: 

Si la deuxiène vague peut être attribuée sans ambiguité à 

la réduction de NO+ provenant de la réaction (3) mais également de 

l'impureté NOClO4 contenue dans l'échantillon de perchlorate de nitryle, 

l'interprétation des autres vagues est plus délicate. La troisième 

vague peut correspondre à la réduction de NO2 formé à l'électrode en 

présence d'acide nitrique, que l'on peut écrire: 

Les deux dernières vagues correspondent alors à la réduction 

des protons de l'acide nitrique en excès et de l'acide nitreux formé: 

Pour des concentrations plus élevées en sel de nitryle, la 

réaction (3) devient négligeable, l'acide perchlorique étant très faible 

par rapport à  NO^+. Seule la réduction correspondant à la réaction 

(4) est alors responsable de l'accroissement du palier de diffusion 



relatif à la première vague cathodique. L'augmentation de la concentra- 

tion de N02, ainsi produit à 1 'électrode, a pour conséquence d'augmenter 

les hauteurs de vagues correspondant aux réactions (5) et ( 7 )  et de 

diminuer celle correspondant à la réac'tion ( 6 )  par consommation de 

l'acide nitrique. Cette interprétation est confirmée par l'allure: 

- de la courbe d où la vague attribuée à la réduction de 

l'acide nitrique a disparu, HNO3 ayant été totalement consom- 

mé lors de la réduction de NO2 selon (5). La réduction 

de NO2 donne lieu alors à la formation de NO et nitrate. 

La présence de NO provenant de la réduction de NO+ a pour 

effet de décaler cette réaction vers des potentiels plus 

négatifs 

- des courbes e et f où la vague de réduction de l'acide 
I 

nitreux n'augmente plus, la concentration de NO2 étant 1 
supérieure à celle de l'acide nitrique. I 

1 

La vague due à la réduction de NO+ relativement importante i 
l 

aux faibles concentrations en  NO^+, (forkation de NO+ essentiellement 

due à la réaction (3)) n'augmente que très faiblement par la suite, 

en raison de la présence de perchlorate de nitrosyle dans le perchlorate 

de nitryle. 

Le but de ce travail étant l'étude des propriétés oxydantes 

des sels de nitryle, nous nous sommes plus particulièrement intéressés 

à la première vague cathodique. La hauteur du palier de diffusion est 

proportionnelle à la racine carrée de la vitesse de rotation de 

l'électrode, ce qui montre que le phénomène est contrôlé par la 

diffusion. Si l'on porte le courant limite de diffusion en fonction 

de la concentration en sel de nitryle ajouté (Fig. 211, l'intersection 

de la droite obtenue avec l'axe des abcisses permet de retrouver la 

teneur en eau initiale du solvant, c'est à dire la concentration en 

acides perchlorique et nitrique formés. La teneur en eau trouvée (8.10- 

mole. R-1) montre bien que la réaction (4) ne peut être observée seule, 

la réaction ( 3 )  intervenant quasi-simultanément. Cette hypothèse est 

confirmée par l'étude de l'évolution du potentiel de demi-vague en 

fonction de la concentration (Fig. 22). En effet, l'allure de la courbe 



Fig. 21: Courant l imite i l  de la  

de réduction de  NO^+ en fonction 

concentration de N02CZ04 ajouté 

C, molet-2 

vague 

de la  

fie ,peut s'expliquer que par l'intervention des deux couples oxydo- 

réducteurs ( 3 )  et ( 4 1 ,  ce dernier correspondant a la réaction 

Fig. 22: EvoZution du potentiel  de 

dcmi-vague de réduction de NO2+ en 

fonction du logarithne de la 

concen irat ion . 

électrochimique de potentiel de demi-vague plus faible, ne devenant 

prépondérant qu 'aux fortes concentrations en  NO^+. Le potentiel de 

demi-vague varie alors quasi-linéairement avec la concentration, en 

accord avec une dimérisation rapide de NO2 (ce qui est en accord avec 

le calcul des constantes cinétiques). La formation de N 2 O 4  lors de 



la réduction des sels de nitryle nous a été également suggérés par: 

- la coulométrie à potentiel contrôlé 

- l'étude de la transformée logarithmique 
- la voltamétrie cyclique 
En effet, la coulométrie à potentiel contrôlé (+0,925 V) 

où le nombre d'électrons échangés par mole de  NO^+ est voisin de l'unité 
(en tenant compte de l'hydrolyse), donne une solution incolore, donc 

de concentration en NO2 négligeable. De plus, si l'on étudie la trans- 

formée logarithmique: 

de la première vague cathodique de la courbe f de la figure 20, on 

obtient une droite, alors qu'aucune relation linéaire n'est obtenue 

si l'on suppose une cinétique de dimérisation très lente 43 . Remarquons 
toutefois que la pente de la droite (voisine de 100 mV/unité de log) 

obtenue dans le premier cas est très supérieure à la valeur théorique 

(30 mV/unité de log), c'est à dire que le transfert électronique est 

quasi-réversible. Ce résultat est corroboré par une étude par 

voltammétrie cyclique (Fig. 10). Ainsi un balayage de potentiel effectué 

entre 0,94 et 1,94 V fait apparaître un pic anodique et un pic cathodique 

comparables à ceux que l'on obtient lors de l'étude dans les mêmes 

conditions d'une solution de N2O4. Cependant, le pic cathodique observé 

lors de l'étude des sels de nitryle est plus important en raison de 

la réaction (3) irréversible. Le pic anodique n'apparaît que lorsque 

la concentration en  NO^+ est supérieure à trois fois au moins la teneur 

en eau initiale du solvant, ce que notre schéma proposé laissait prévoir. 

Les courbes voltammétriques tracées à partir de solutions 

de tétrafluoroborate de nitryle sont similaires, le sel commercial 

utilisé contient également une quantité non négligeable de tétrafluoro- 

borate de nitrosyle, ce dernier ayant été caractérisé par spectrométrie 

Raman. 



Si l'on fait abstraction des vagues apportées soit par l'eau 

résiduelle, soit par NO+, la réduction des sels de nitryle s'effectue 

selon le schéma simple: 1 

Nous avons également étudié la réduction des sels de nitryle 

dans d'autres solvants que le sulfolane: carbonate de propylène l2 

(Fig. 23 et 241, nitrométhane (Fig. 25 et 26). Le carbonate de propylène 

s'est révélé être un solvant peu adapté à l'étude de la réduction des 

sels de nitryle en raison de la faible séparation entre les vagues 

cathodiques relatives à NO+ et No2+, cette différence étant d'autant 

moins nette que la concentration en sel de nitryle est plus élevée. 

En revanche, le caractère oxydant de No2+ vis à vis de NO+ est plus 

marqué dans le nitrométhane que dans le sulfolane. 

Le nitrométhane apparaît donc comme un solvant de choix pour 

étudier et utiliser au mieux les propriétés oxydantes des espèces NO* 

et NO2+. Malheureusement, les sels de nitryle et nitrosyle sont très 

peu solubles dans ce solvant (Tableau XII1 et Tableau 1 de la partie 

1). Nous avons reporté dans le tableau XIV les valeurs correspondantes 

aux potentiels de demi-vague des espèces NO+ et NO2+. Nous avons choisi 

arbitrairement la valeur E?? obtenue pour une concentration égale à 

10'~ mole . L'~ (les sels de nitryle étant très hydrolysables, les va- 

leurs de Er,, données sont moins précises que dans le cas de NO+). 

TABLEAU XIV 

sulf olane 

1,lO 

1 

Carbonate de 

propylène 

1,lO 

O, 80 

i 

2N02+ + 2e' + 2N02 + N2O4 
E5 (en volt) 

NO+ + e- + NO 
E?? (en volt) 

- 

1- 

Nitrométhane 

1,40 
- _ - - - - - - - - - - 0 - - - - - - - - - - - - - - - - - . . - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - -  

0,92 



F i g .  23: Faisceau d e  courbes i = f (E1 re la t ives  à la r é d u c t i o n  de N02Cto4 

dans te  carbonate de pmpy tène  à 25°C: ( a )  5,19.10-3; ( b )  7 ,28 .10 -~ ;  

( c l  9,20.10-3; ( d l  10,38.10-3; ( e )  12~26 .10 -3  motel-1  

F i g .  24.: vo t tamné t r i e  c y c t i q u e  de t a  vcgue d ' o x y d a t i o n  de N2O4 dans t e  

carbonate  de propylène à T = 30°C. 1 NZOq 1 = l ,0.10-2motet-1.  V i t e s s e  de  

bcrlayage: (1) 10; ( 2 )  20; (31  50 mV/s 



f 

Fig. 25: Faisceau de courbes i = f f E )  rela- 

t i v e s  à la réduction de NO2BFq dans l e  ni tro-  

méthane à 25°C (TEAP O,  1 m o ~ e a ' ~ )  

f a )  liüoZfl = 0,56.10'~; f b )  1,11.10'~; 

f c )  1,41.10'~ rnole~'~ 

\ //  / Fier. 26: Voltammétrie cucl iate  dans le n.itrnrnZthnna 

r n o ~ e g - ~ )  d 'une solution 

( 1 )  ~ N O ~ B F ~ ~  = 1,11.10~ rnolea"' 

( 2 )  1 f12041 = 5,76.  IO-^ moleil-1 

Vi tesse de balayage: 20 mV/s 



Id. Influence de Z 'eau dmrs tes solutions de QU4 

Dans le cas où les solutions de N2O4 contiennent des traces 

d'eau, on observe sur les courbes i = f(E) une vague anodiques supplémen- 

taire située à des potentiels moins anodique que l'oxydation de N2O4: 

E?? = +0,81 Volt. (Fig. 27). D'autre part, on constate que cette vague 

F i g .  27: Etude en courbes  i = f f E )  de  t ' i n f l u e n c e  d e  l 'eau sur le  processus  

d  ' o q d a t i o n  d e  N204 (TEAP O ,  1  mole '2) ( 1  1 N2O4 = 1,2.  rno l e~ - I  

IHzG1 = 0; (2) 0 , 1 1 . 1 0 - ~ ;  (3 )  0~21 .10 -2 ;  ( 4 )  0 , 4 4 . 1 0 - ~  m o ~ e ~ ' ~  

n'est pas contrôlée par la diffusion, sa hauteur augmente cependant 

avec la concentration d'eâu dans le milieu, mais non linéairement et 

diminue avec le temps. 

Un enregistrement de voltammétrie cyclique effectué sur cette 

vague, est identique à celui obtenu pour une solution de N2O3 (Fig. 

28). Cette formation de N2O3 est confirmée par l'apparition d'une colo- 

ration bleue lors de l'addition d'eau en quantité voisine de celle 

de la solution de N2O4. 

L'apparition de 1 'espèce N2O3 dans le milieu peut s ' inter- 
préter selon le schéma déjà signalé dans la partie précédente: 



Pig. 28: V o l t m é t r i e  cyclique de la  

vague anodique résul tant  de 2 ' hydro- 

lyse de NzO4:  ( 1 )  I N ~ o ~ ~  = 1,4.10-~ 

moleP.'l e t  1 ~ ~ 0 1  = 0,4.l0'~mo~eP.'~ 

( 2 )  1 ~ ~ 0 ~ 1  = 0,6.10-~ mo~eP.-~ 

Vitesse de balayage: 50 m V / s  

Un barbotage d'azote décolore cette solueion, ee qui confirme 

la faible stabilité de N2O3 et l'élimination de NO de la solution. 

Cette élimination de NO est responsable de la diminution de la vague 

d'oxydation au cours du temps (Fig. 29) 

+2 ' 

\ 

E/V 

Fig. 29: Faisceau de courbes i = f f E )  re la t ives  , 

à Z 'oxydation de N2O4 en présence d 'eau (TEAP 

-2 
0,I moleg-l) dans l e  sulfolane à 30°C. 

i l )  1 ~ ~ 0 1  = 1,50.10-~mo~eP.-~ lN20ql = 2,66.10-3 
(2) 5,32.10-~; ( 3 )  7,89.10'~rnole~-~ 

( 4 )  après 1 heure , 
; 



Remarquons que cette vague n'apparaît pas même après une 

faible addition d'eau à la solution si on a préalablement ajouté de 

l'oxygène, le N203 formé étant alors aussitôt oxydé en N2O4. 

La formation de N2O3 est tributaire des constantes d'équilibres 

des réactions (8) et (9). Nous n'avons pas pu déterminer celle correspon- 

dante à l'hydrolyse de N2O4 en raison du déplacement de l'équilibre 

au cours du temps, favorisé par l'élimination de NO. Néanmoins, cette 

constante est modérément déplacée, puique par addition d'eau, on observe 

une légère diminution de la vague de réduction de N2O4 et apparition 

simultanée de la vague de réduction de HNO3. 

La constante d'équilibre de la réaction (9) a été évaluée 

dans la partie 1: K(g) = 0,25. 

2. Réduction des solutions de N2O4 

L'étude de la réduction de N2O4 sur électrode de platine 

poli a été effectuée dans le sulfolane, en présence de perchlorate 

de tétraéthylammonium 0,l  mole.^'^ à T = 30'~. 

En absence d'eau, les courbes i = f ( E l  présentent deux vagues 

très rapprochées: l'une de faible amplitude et l'autre mal définie. 

Si les solutions de N2O4 contiennent des traces d'eau, on observe alors 

sur le voltampérogramme deux vagues supplémentaires à des potentiels 

plus cathodiques. 

Zu. E t u d e  de la réduction des sotutions de de 

teneur en eau t&s faibte 

a. Etude de la  première vague 

Le polarogramme présente une première vague de faible ampli- 

tude à E? = +0,58 V ne dépendant pas linéairement de la concentration 

(Fig. 30). Son courant limite n'est pas contrôlé par la diffusion. 

Une étude en fonction de la température a montré que cette vague présente 

un caractère cinétique: son coefficient de température est supérieur 

à 3% par degré (Fig. 31). Cette vague ayant une hauteur égale au tiers 

de celle de l'oxydation de N2O4, il faut admettre qu'elle met en jeu 

1 mole d'électron pour une mole et demie de N2O4, puisque dans le cas 

de l'oxydation, comme nous avons vu précédemment, il fallait 2 moles 



1 Pig. 30: Faisceau d~ courbes i = f ( E )  r e l a t i v e s  à la réduc t ion  d e  If204 en  1 

absence d 'eau  dans le s u l f o l a n e  à 30 OC (TEAP O ,  1 

( 1 )  1 ~ 2 0 ~ 1  = 0,26.10"~; ( 2 )  0,54.10'~ mole&'l 

Ftg. 31: In f luence  d e  la  température sur  l e s  vagues de réduc t ion  d e  N204 

lN2041 = 1,05.10'2 moleil'l ( 1 )  26; ( 2 )  33; (3)  40; ( 4 )  45; ( 6 )  4g°C 



d'électrons pour une mole de N2O4. Par ailleurs, une voltammétrie cycli- 

que sur cette vague montre que l'oxydation des produits formés lors 

de ce processus de réduction, correspond à celle de N2O3 en présence 

de nitrate. 

Cette vague correspond donc à: 

L'oxyde nitrique réagit âvec N2O4 en excès pour donner le 

trioxyde de diazote. Comme N2O4 est en excès, on peut admettre que 

la réaction est pratiquement totale. Rappelons que la constante de 

dissociation moléculaire de NrOj est égale à K: = 4.10'5mole t? 'l, 
2 3 

et la constante cinétique de formation de N2O3 est grande.(partie 1): 

2N0 + N2O4 + ZN203 

soit globalement 

NO2 + N2O4 + e' N2O3 + NOg- Couple électrochimi- 

que (A) 

Cette réaction est en accord avec l'invariance du potentiel de demi- 

vague avec la concentration, et le rapport 1/3 par rapport à la vague 

d'oxydation de N2O4. 

Comme dans le cas d'oxydation de N2O4, cette reaction est 

limitée par la réaction de monomérisation de N2O4. Nous avons voulu 

comparer le potentiel théorique de demi-vague avec sa valeur expérimen- 

tale obtenue précédemment. 

L'équation de Nernst appliquée au couple (A] s'écrit: 

On peut démontrer facilement que le potentiel normal EO(A) s'exprime 

par la relation: 



ou bien 

Le calcul du potentiel normal du couple (A) donne: 

Dans l'hypothèse où les coefficients de diffusion des espèces 

mises en jeu dans le système (A) sont voisins, on peut assimiler le 

potentiel de demi-vague au potentiel normal. Nous constatons alors 

que la valeur expérimentale D,, (0,58 V) est en bon accord avec le poten- 

tiel normal E'(A) calculé (0,56 VI. 

S .  Etude de Ea d e d è m e  vague 

Cette vague mal définie et située à D5 moyen = +0,008 V pour 

une concentration 1 N2041 = 0,54.10'~ mole/g (Fig. 301, laisse présager 

que plusieurs processus électrochimiques interviennent simultanément. 

De plus, une électrolyse à potentiel imposé (à Ei = -0,47V) montre 

la présence intermédiaire de N2O3 (la solution se colore en bleu), 

puis la formation de NO gazeux et simultanément la disparition de N2O3. 

Le nitrate a aussi été caractérisé par la courbe électrochimique réalisée 

avec cette solution après électrolyse et élimination de NO. Globalement, 

l'ensemble des deux vagues correspond à 1 faraday par mole de N2O4. 

On peut admettre que la réduction de N2O4 dans cette étape fait 

intervenir la dissociation ionique de N2O4 en NO+ et NOg-, suivie de 

la réduction de NO+. L'oxyde nitrique NO formé peut ensuite réagir 

avec N2O4 pour conduire à N2O3 au moins partiellement. En effet, la 

réaction de dissociation. de N2O4 est suivie du transfert de charge: 

et de la réaction chimique entre N2O4 et NO. 

La réduction de N2O4 peut s'écrire: 



Soit globalement: 

3N204 + 2e' + ZN203 + 2NO3- Couple électrochimique 

(B 

N2O3 étant aussi électroactif, sa réduction peut intervenir dans cette 

zone de potentiel. Dans la partie 1, nous avons montré que N2O3 peut 

être considéré comme un complexe de N2O4 ET NO, sa réduction peut alors 

s'écrire: 

N2O4 + e' + NO + NOg- Couple électrochimique (c) 

Soit globalement: 

2N203 +' e' + 3N0 + NOg' Couple électrochimique (D) 

Cette réduction en plusieurs étapes très proches et mal diffé- 

rentiables expliquerait l'allure de la courbe observée. Afin de confir- 

mer nos hypothèses, nous avons, à l'aide des constantes d'équilibre 

déterminées dans les paragraphes précédents, calculé les potentiels 

normaux des couples électrochimiques mis en jeu. 

Calcul théorique des potentiels normaux des couples (BI,  fC)  e t  fD) 

- Couple électrochimique (B): 3N204 + 2e- + 2N203 + 2~03- 

L'équation de Nernst s'écrit: 

On peut facilement exprimer le potentiel normal EO(B) en 

fonction de la constante de dissociation ionique de N204, la constante 

de dissociation moléculaire de N2O3, et du potentiel normal du couple 

NO+/NO selon: 

m E'(B) = E'(NO+INO) + p ( I  p~~ O 
2 2 3 

- P ~ N ~ o ~ )  

Le potentiel normal du couple (BI est donc égal à +0,42 V. 



- Couple électrochimique (C):N204 9 e" + NO -t ~O~'(déjà signalé I 
dans la partie 1) l 

L'équation de Nernst appliquée à cet équilibre s'écrit: 

E = EO(c) + p log - I N204 1 
IN01 INOg-1 

Le potentiel normal de la réduction de N2O4 est donc égal à: 

- Couple électrochimique (D): ZN203 + e- $: 3N0 + NO3' 

En appliquant l'équation de Nernst au système (Dl on trouve: I 

E = E'(D) + p log 1 ~203 1 
I N O I ~ I N O ~ ' ~  

On démontke que: 

L'allure de la deuxième vague de réduction de N2O4 montre 

qu'à coté des couples (B) et (Dl, il faut aussi tenir compte du couple 

(CI. En effet, si seuls (B) et (Dl interviennent, cette vague devrait 

être divisée en deux vagues distinctes: E0 = 410 mV. Au contraire, 

si le couple (C) est envisagé, les différences entre les potentiels 

normaux sont voisines de 250 mV, et les réactions ne sont plus séparables 

et donnent donc lieu à une vague globale mal définie. Cette intervention 

du couple (Cl proviendrait de ce que la réaction entre N2O4 et NO n'est 

pas totale. Un enregistrement de voltamtuétrie cyclique réalisée avec 

une solution de N2O4, est en accord avec l'existence de plusieurs 

systèmes électrochimiques au cours de la réduction de N2O4 (Fig. 32). 

2b. Influence de l'eau dans l e  processus de 6 d u c t i a  

de N284 - 
La figure 33 représente un faisceau de courbes intensité- 

potentiel obtenues pour différentes concentrations de N2O4. La teneur 

en eau du milieu (déterminée par la méthode Karl-Fischer) est évaluée 

à 2.10'3  mole^'^. 



L I V  Fig. 32: V o l t m é t r i e  cycZique dans l e  

sulfolane à 30°C !TEAP 0,1 

d'une soZution de N2O4 1,19.1 

mo l e  

Vitesse de balayage: 100 mV/s 

I 1 

F i g .  33:Faisceau de courbes i = f ( E )  rela- 

t i ves  à Za réduction de N2O4 en présence 

d'eau dans l e  suZfoZane à 30°C (TEAP 0,l 

mole&-1 l . 
11) = 1,5.10-~ mole&-1 IIVZO41 2,66.10e3 

2)  5,32.10-3; (31 7,89.10'~ 

Des l'addition de N2O4 (courbe 1 de la figure 331 ,  on constate 

l'apparition de deux vagues supplémentaires à des potentiels plus néga- 

tifs que nous avons attribuées à la réduction des deux acides HNO3 



et HNO2 (respectivement à Dli = +0,77 V et % = +1,15 V pour IN2041 

= 2,66.10-3 mole2-1) : ces derniers étant formés en solution par hydrolyse 

de N2O4: 

Une partie de l'acide nitreux formé réagit avec N2O4 selon: 

Une électrolyse effectuée sur la deuxième vague (D5 = +0,05V) 

montre qu'en présence d'eau cette réduction met en jeu plus d'une mole 

d'électron par mole de N2O4 (environ 1,l - 1,5 e'/molecule de N2O4 

selon la teneur en eau du milieu), alors que sans eau, nous avons vu 

que le bilan coulométrique était voisin de 1. D'autre part,la vague 

attribuée à la réduction de HNO3 diminue avec une augmentation de la 

concentration de N2O4, au profit de la vague de réduction de HNO2 (courbe 

1, 2, 3 de la figure 33). Tous ces résultats laissent présager l'inter- 

verition dans la deuxième vague d'un autre couple électrochimique (déjà 

signalé par SERVE 28) en plus des systèmes (B) et (CI: 

(le nitrate produit lors des réactions ( A )  et (BI vient com- 

plexer l'acide nitrique). 

Afin de confirmer notre hypothèse, nous avons calculé le 

potentiel normal de ce couple. L'équation de Nernst appliquée au système 

(FI s'écrit: 

On peut calculer le potentiel E'(F) par la relation: 



Le potentiel E'(F) est égal à +0,27 V. Cette valeur est donc 

voisine de celle trouvée pour le couple (CI: +0,28 V. 

L'excès de complexe HNO3,NO3' n'ayant pas réagi dans la 

deuxième vague est responsable de la troisième vague: 

La quatrième vague est attribuée à la réduction protonique 

de HN02 provenant à la fois de l'hydrolyse de N2O4 et de la réaction 

électrochimique (FI: 

(en faisant l'hypothèse que l'acide nitreux n'est pas complexé par 

les bases nitrate ou nitrite). 

Pour des concentrations plus élevées en N2O4 (courbe 3 de 

la figure 331 ,  la vague de réduction du complexe HNO3,NO3- disparaît: 

l'acide nitrique étant totalement consommé par la réaction (FI. Celle 

correspondant à la réduction de HN02 n'augmente plus, étant limitée 

par la concentration d'eau et par la réaction électrochimique (FI. 

Ainsi, l'addition d'eau à la solution de N2O4 ne modifie 

pas I'allure de la courbe de réduction puisque le nouveau couple (FI 

intervient à un potentiel normal voisin de ceux des couples relatifs 

à la réduction de N2O4 seul. Seule la hauteur de la vague est affectée. 

Signalons que ces résultats restent valables dans les autres 

solvants. Nous avons représenté sur les figures 34 et 35 les vagues 

de réduction de N2O4 dans les solvants: acétonitrile, nitrométhane, 

carbonate de propylène. 

Nous avons montré dans cette partie que l'oxydation et la 

réduction des solutions de N2O4 étaient trsè complexes. De plus, la 

présence de traces d'eau donne lieu à de nouveaux couples électrochimi- 

ques. On comprend . pourquoi peu d'auteurs sont parvenus à donner une 

interprétation de toutes les vagues correspondantes à ces réactions. 

La détermination des constantes thermodynamiques de dissociation de 

N2O4 grâce à l'utilisation de plusieurs techniques (RPE, RMN, électro- 

chimie à différentes électrodes), nous a apporté de précieux rensei- 



Fig. 34: V o l t m é t r i e  à une électrode tournante 

de platine à 2S°C d'une solution de N2O4 ?. 

8.10-3 moze~" dans l e  solvant: 

(1 1 suZfolane; ( 2 )  carbonate de propy lène 

-0,s 

Fig. 35: V o l t m é t r i e  à une é Zectrode tournante 

de platine à 2S°C d'une solution de N2O4 ?. 

8 . 1 0 - ~   mole^'^ dans l e  solvant: 

(1 1 nitrométhane; (21  acétonitrize 



gnements. Nous avons pu, de plus, en déduire une méthode d'analyse 

originale de N2O4 dans les mélanges N2O4 - HNO3. Enfin, ces valeurs 

vont nous permettre, dans la partie suivante, d'apporter de précieux 

renseignements sur l'activation de N204 par certaines espèces (H+, 

sels métalliques, H20) au cours de la nitration de noyaux aromatiques. 

1. Monomérisation suivie d'un transfert de charge, étude 

en voltanunétrie cyclique. 

SAVEANT et VIANELLO 31 ont étudié en voltammétrie cyclique 

le processus électrochimique suivant: 

A 20x monomérisation 

Ox + ne' + Red réduction 

avec 

kl: constante cinétique de monomérisation 

k2: constante cinétique de dimérisation 

Nous avons repris leur modèle mathématique pour l'adapter à notre cas 

où la monométisation est suivie d'une oxydation, soit: 

Red é Ox + ne' 

Pour cela nous avons repris les mêmes variables: 

- E = Ei + vt avec v: vitesse de balayage de potentiel 
Ei: potentiel initial 

- E  = +E (E - E') avec E': potentiel normal du couple OxIRed 
RT 

-x avec KHI constante de dissociation homolytique 
c * 

,C*: concentration du dimère A en solution 



Si la constante de dissociation KH est faible (kl << k2), 

deux cas limites peuvent être envisagés suivant la vitesse de balayage 

v imposée 

la. Coammt de diffusion puiw id 

Dans les cas où la vitesse de balayage v est suffisamment 

lente pour que les conditions d'équilibre soient atteintes à chaque 

instant t, et en tout point x de la solution, le courant est alors 

contrôlé par la diffusion de l'espèce A. 

Ceci revient à étudier l'équilibre: 
- 

A + 2Red + 2ne' (en supposant le dimère A oxydable). 

Dans ces conditions, la "fonction courant$" peut s'écrire: 

En effectuant le changement de variable: 

1 Dox t* = 5 + - L~X- ( 2 )  
2 DA (c* variable sans unité) 

L'évolution du courant id en fonction du potentiel E est donnée par 

la fonction @ = F(S*) (Figure ci-dessous). 



L'équation (2) permet de relier le potentiel E en fonction de la varia- 

ble 5*: 

Les potentiels de pic Ep et de demi-pic Ep/2 sont déterminés 

en prenant pour valeurs de 5" respectivement: 5; = 1,27 et c* - - 
pl2 - 0,40. Par ailleurs, le courant de pic est atteint si 9 = O, soit 

at 
$ = 1,087. Nous pouvons alors déduire, à partir de l'équation (11, 

l'expression du courant de pic: 

Ib. C a u v m t  &nétique pur i k 

Lorsque la vitesse de balayagè est importante, le processus 

électrochimique est limité par la cinétique de la réaction de monoméri- 

sation. Dans ces conditions, la "fonction courant" s'écrit: 

En effectuant le changement de variable: 

( 5'. variable sans dimension) 
k L'évolution du courant i en fonction de t est représentée par la 

fonction: 4 = F(s+) (Fig. ci-dessous) 



L'équation (4) permet de relier E en fonction de c9: 

+ RT Ln k2 - RT Ln v (en supposant Dox = DRed) 
2nF 2nF 

Le potentiel de demi-pic Ep/2 est atteint lorsque E,+ = 0,13. 

Le courant cinétique de pic ik est calculé à partir de l'expression 
P 

de la "fonction courant'' (3) en prenant I#J = 1, soit: 

2. Monomérisation suivie d'un transfert de charge, étude 

en voltamnétrie linéaire 

Soit le repère à trois dimensions (X, Y, Z). Le plan décrit 

par les axes (Y, 2 )  est un plan parallèle à la surface de l'électrode 

tournante. 

Considérons une espèce diffusante s dans la direction perpen- 

diculaire à la surface de l'électrode. Dans ces conditions, les compo- 
2 

santes Y et mS du flux de diffusion sont nulles: 
4s  

On obtient alors : 

(Ds représente le coefficient de diffusion de l'espèce s) 

Par ailleurs, le flux de convection est proportionnel à la concentration 

Cs: 

COnv = s Cs = [i;] Cs = sx Cs 

avecS = Sy 1::: Sx, Sy et S, représentant les composantes de la 

vitesse de convection S 

Les composantes Sy et S, sont nulles 



Le flux total du composé s est alors égal à: 

il vient: 

Nous nous proposons d'étudier le système C.E. suivant: 

A 2 red 

Si l'on considère d'abord un processus électrochimique simple 

E, la solution est suffisamment agitée en voltammétrie linéaire pour 

que l'état stationnaire soit établi dès le commencement de l'électro- 

lyse. En supposant que la diminution de la concentration de l'espèce 

soit faible au cours de l'électrolyse, on a: = O 
at 

Par contre, pour un système C.E., la dérivée n'est Pas 
, at 

nulle. 

En absence de processus électrochimique, la vitesse cinétique 

de la réaction de dimérisation: 

a 2 Red 

est donnée par la relation: 

En se p'laçant dans les conditions d'une diffusion linéaire 

suivant un axe X perpendiculaire à la surface de l'électrode, on applique 

l'équation (1) à notre processus d'oxydation (2): 



Comme le réducteur est consommé à l'électrode, on a: 

En se ramenant à une mole de l'espèce red, et en supposant égaux les 

coefficients de diffusion Dred et DA, on obtient: 

En faisant le changement de variable: 

d'une part on peut écrire: 

et d'autre part: 

Soit 



En appelant 

A = *  
ax 

l'équation ( 5 )  devient: 

ou bien 

La solution générale de cette équation différentielle est de la forme: 

A = Be (B étant une constante) 

En remplaçant l'expression de A dans l'équation (61, on obtient: 

f (x) [ B e  ] - Bef(~) = O 
a x D 

soit 

a f(x) = 3 3 f(x) = 
a x D L D [sx(vi dv 

Aest alors égal à: 

Sachant que: A  = ~ on trouve: 
ax 

(G représente une constante) 

Les constantes B et G sont déterminées à partir des conditions 
O limites. La valeur C représente la concentration de A si ce dernier 
A 

n'était pas du tout monomérisé. Nous allons examiner. le cas d'une 

réaction chimique fortement déplacée dans le sens de la formation du 

dimère (comme le cas de l'équilibre N 2 O 4 %  2N02 dans nos solvants). 

Condition limite x = O 



Ceci entraine: 

Condition l imi te  x  -+ 

O 
$ Ir--) = iw[exp(+ [Sx(z) di)] dv + 2CA - a 6 ( 7  

A la bxp($ l  Sx(Z ,  d ~ ]  du Calcul de 2 ' intégrale: H= 

Au voisinage de la surface de l'électrode, la fonction Sx 

a pour expression: 

S, (2) = - u312 z2 avec : vitesse de rotation de l'élec- 
2 ~ 1 1 2  trode tournante 

y : viscosité cinématique du 

milieu 

Considérons d'abord l'intégrale: 

l'intégrale H devient: 



En appelant: 

u3 = ,312 v3 soit ,, = ,,Y2 v 

6 ~ 1 1 2  D 

l 
l alors 

1 11 vient 

En opérant un deuxième changement de variable: 

T = U3 j dT = 3 ~ 2  du = 3~213 du et du = c- 
3 ~ ~ 1 ~  

1 L'intégrale H prend ainsi la forme d'une fonction gamma: 

Sachant que r(l +. = 0,89, on obtient alors: 
3 

D'autre part, on démontre que: 

En remplaçant H dans l'équation ( 7 1 ,  on obtient 

de plus, on a: 



ce qui revient à écrire: . 

BH = a6, avec B = a et H = 6 

La fonction $(XI a pour expression finale: 

Comme la concentration de l'espèce A ne varie pas ou peu à la surface 

de l'électrode: 

'CA = 0 six.0 - 
ax 

Ceci implique les égalités suivantes: 

Le courant limite peut alors s'écrire: 

A partir de la relation ( 8 ) ,  nous pouvons calculer la dérivée de la 

fonction $J par rapport à x, soit: 

A la surface de l'électrode, le gradient de $ est égal à: 

O 
Sachant que: q(x-O) = 2CA - a6 nous pouvons tirer: 

Compte tenu de cette dernière égalité, le courant limite s'écrit alors: 



Résolution de l 'équation différentielle (3)  

A partir de la relation ( 4 1 ,  nous pouvons exprimer CA en 

fonction de 9 et Cred. La valeur de CA est ensuite remplacée dans l'équa- 

tion (3) 

La concentration Cred varie dans one épaisseur 6K << 6 appelée "couche 

de réaction". L'espèce red est donc essentiellement formée au voisinage 

immédiat de l'électrode. Nous pouvons alors supposer que le terme 

convectif S, est négligeable (Sx % 0). 

Dans ces conditionp l'équation précédente peut s'écrire: 

2c D a red + -2cred] - = O  

ax2. . 
k2 'red 

En multipliant cette expression par dCred et en l'intégrant 

dans le domaine de variation de l'espèce red, nous obtenons pour chacun 

des monômes: 

Soit globalement: 



ou bien : 

E représente la constante d'intégration globale., 

A la surface de l'électrode (lorsque x = O) la concentration 

en réducteur red est nulle, soit Cred = O. Nous pouvons ainsi calculer 

le gradient de concentration au voisinage de l'électrode à partir de 

l'équation établie ci-dessus (12): 

(compte tenu de l'égalité (9)) 

Pour pouvoir atteindre l'expression du courant limite cinétique 
k 
i , il est nécessaire de déterminer la constante d'intégration B 1 

Expression de Za constante d 'intégration B 

Examinons ce que devient l'équation différentielle (12) lorsque 

nous nous plaçons à l'extrémité ou à l'extérieur de la couche de réaction 

dK, c'est à dire dans le cas où x > 6 ~ .  

Dans ces conditions, le gradient de concentration de l'espèce 

red est nul: 

L'égalité (12) se simplifie alors: 

* 
'red 

étant la concentration en solution du réducteur 

red en équilibre avec son dimère A (ceci lorsque x-t -1.  - 
La constante thermodynamique K s'écrit alors 

Comme nous avons supposé la constante de moqomérisation très faible, 



nous pouvons alors faire les approximations suivantes (valables si 

x >, 6,): 

- 
Ceci entraine les égalités suivantes,: 

L'équation (13) peut alors s'écrire: 

c'est à dire: 

En examinant le rapport des deux monômes constituant le premier 

membre de cette égalité: 

* * 
et sachant que red 

<< C A nous pouvons négliger le deuxième terme 

de cette équation, ce qui fait 

Dans l'hypothèse où la fonction$ ne varie pour ainsi dire 

pas dans la couche de réactiond~, nous pouvons supposer: 

Le gradient de. la fonction $au voisinage de l'électrode (x = 0) s'écrit 

alors: 



A partir de cette relation et celle établie précédemment 

(Il), nous pouvons aboutir à une équation dont la résolution va permettre 

d'accéder à la valeur de $(x=O): 

soit 

.k Eqress ion  du courant I i d t e  cinétique z I 

A partir de la relation (141, le courant limite cinétique 

s 'écrit: 

En remplaçant Q par son expression (151, il vient: 

Le courant limite ik est donc fonction de la constante cinétique de 
1 

dimérisation k2, de la constante thermodynamique K et de $(x=O), Jl(x=O) 

pouvant être calculé à partir de l'équation (16). 

Si les constantes K et kl sont très faibles, l'espèce réduc- 

trice red sera faiblement libérée par son dimère A lors du processus 

d'électrolyse. On détectera alors un "courant cinétique pur" très faible. 

Dans ces conditions, l'approximation: 

reste encore valable à la surface de l'électrode. 



L'équation (17) devient alors: 

En reprenant la même hypothèse (K et kl très faible, examinons ce que 
* 

devient l'équation (16). Pour cela, nous allons appeler E 2CA - J, (x=O) 

€%O.représenterala concentration de réducteur red mise en jeu au cours - 
du processus d'électrolyse. 

Nous pouvons tirer: 

) (~'0) = 2c; - E 1 

1 

En remplaçant $(x=O) par son expression ci-dessus dans l'équation (161, 

il vient: 1 

soit 

ce qui fait: 

Nous pouvons effectuer un développement en série entière de la fonction 

[l- $1 3 / 4  en utilisant la formule de Mac-laurin: 

O 

Sachant que: €<<CA, il vient: 

Le courant limite cinétique s'écrit alors: 



En conséquence le courant limite cinétique ne dépend pas -de la couche 

de diffusion 6 et donc de la vitesse de rotation w de l'électrode tour- 

nante, si la constante thermodynamique K et la constante cinétique 

kl sont très faibles. 

VI. EXPERIMENTATION 

a. Solvants 

Le sulfolane (Prolabo) est purifié selon la méthode déjà 

décrite 44. Le carbonate de propylène (Merck) est purifié selon la 

méthode de J. COURTOT-COUPEZ 45. 

En ce qui concerne le nitrométhane (Flukz) et l'acétonitrile 

(Prolabo), nous avons utilisé une méthode dérivée de celle décrite 

par FISCHER 13: lente distillation sous pression atmosphérique du 

solvant, sur une colonne (lm de hauteur, 2,s cm de diamètre) garnie 

de spirales de verre. 

Les dernières traces d'eau contenues dans ces solvants sont 

éliminées juste avant leur utilisation en les faisant passer sur une 

colonne d'alumine déshydratée (alumine neutre d'activité 1 Prolabo 

Afnor 18-23, préalablement séchée à 350'~ sous vide dynamique pendant 

une semaine). Cette opération est conduite en boîte à gants. Les teneurs 

en eau obtenues (mesurées par la méthode Karl Fischer) sont inférieures 

à 10 ppm. 

b. Réactifs 

Les produits solides purs ont été séchés sous pression réduite 

( 10-1 mm de Hg) sur P205: 

- AgC104 (Fluka) 8 jours à 60'~ 

- N02BF4 (Merck) a été utilisé directement sans purification 

Nous avons fait bouillir de l'acide perchlorique 3 70% (Merck) 

jusqu'à obtention de £umées blanches. Le produit restant est constitué 

d'hydrate d'acide perchlorique: HC104,H20. Ce dernier est ensuite mis 

en solution dans le nitrométhane avec un excès de N2O5 pour donner 

du perchlorate de nitryle: 



Le solide recueilli après filtration est lavé par le tétrachlorure 

de carbone. Le perchlorate de nitryle contient selon les échantillons 

5 à 8% de NOClO4. Le pentaoxyde de diazote est préparé par deshydratation 

de l'acide nitrique en phase vapeur au moyen de l'anhydride phosphorique 

46. Le produit obtenu est sublimé sous un courant d'oxygène ozonisé. 

N2O4 est préparé par oxydation de NO par l'oxygène. L'oxyde 

azotique est préparé par addition d'une solution aqueuse saturée de 

nitrite de sodium à une solution sulfurique de sulfate ferrique. Le 

produit obtenu est redistillé sous courant d'oxygène. L'oxygène dissous 

est ensuite éliminé sous pression réduite à la température de l'azote 

liquide. 

L'acide nitrique à 95% pour analyses (Prolabo) est purifié 

selon la méthode décrite dans le "Brauer" 47. 

Nous avons fait réagir dans le sulfolane, mole à mole, AgC104 

anhydre dans une solution de HC1 de titre connu: 

AgC104 + HC1 + AgCl + HClO4 + 

Le précipité de AgCl est filtré. Le filtrat recueilli ne contient plus 

que HClO4 en solution dans le sulfolane. Cette méthode présente l'intérêt 

d'obtenir des solutions de HClO4 exemptes d'eau. 

L'acide chlorhydrique est préparé par déplacement thermique 

de 1 'équilibre: 

Nous faisons ensuite barboter dans du sulfolane le courant gazeux HC1 

préalablement séché sur P2O5 

C h l o m s u t f a t e  de t é t m é t h y  tamnmiwn 

Le dépôt de AgCl sur l'électrode indicatrice d'argent est 



obtenu par oxydation de l'argent dans un "bain chlorurant" de chloro- 

sulfate de tétraéthylammonium (l'électrolyse s'effectuant dans le sulfo- 

lane). Et4NS03Cl a été préparé suivant la méthode utilisée au labora- 

toire 44 

1 

L'électrode d'argent est soumise à une oxydation électrochimique à 

intensité constante: 5 mA pendant environ 300 S. 
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PROCESSUS CATALYTIQUES DE LA N 1 TRATI ON 

M SUBSTRATS AROMTIQUES PAR N2O4 

1. INTRODUCTION. 

La production industrielle de composés nitrés aromatiques 

est très importante. En effet, les dérivés nitrés aromatiques sont 

des intermédiaires dans la synthèse d'explosifs, d'insecticides, de 

produits pharmaceutiques, de matières plastiques, de colorants, etc... 

Les procédés industriels de nitration sont tributaires généralement 

de conditions expérimentales très dures: milieu acide très fort et 

température élevée 1*293 . La mise au point de processus de nitration 
de substrats organiques dans des conditions acceptables pour des produits 

fragiles est particulièrement souhaitable. 

Les composés aliphatiques et aromatiques peuvent être nitrés 

par différents processus électrophile, nucléophile et radicalaire. 

Les nitrations nucléophiles et radicalaires de composés aromatiques 

présentent actuellement peu d'intérêt. En phase gaz cependant, la 

nitration de composés aliphatiques par processus radicalaire a été 

beaucoup étudiée. Si les principes de base de la nitration électrophile, 

qui est notre propos, ont été établis depuis quelques décennies 

1,233,7,8,9 , il n'en reste pas moins que beaucoup d'aspects des 

réactions électrophiles de nitration restent à découvrir. En 1983, 

l'intérêt et l'activité dans ce domaine est encore intense, c'est le 

cas en particulier pour des voies de synthèses originales et la 

connaissance des intermédiaires réactionnels à 19. 

L'introduction d'un groupement nitro dans un composé aromatique 

s'effectue généralement par une substitution électrophile utilisant 

. l'acide nitrique 1,3920 , les oxydes d'azote , les nitrates d'alkyle 
1,21,22 (catalysée par l'acide sulfurique) et les nitrates d'acyle 

12,23. La catalyse par acide de Lewis BF3 1,12,21,22,24,25, snc15 12,26 

a été également utilisée avec les divers agents nitrants. 

L'utilisation récente de catalyseurs superacides solides 

1.0,27à30 permet de s'affranchir en principe des gros excès en acide 



nécessaires pour obtenir des vitesses de réaction suffisamment rapides. 

En effet, l'eau produite dans la réaction de nitration par le mélange 

HNO3 H2SO4 diminue la vitesse de réaction en diluant le mélange acide. 

On remédie à cet inconvénient' en travaillant avec de gros excès en 

acide dont l'élimination pose des problèmes d'ordre écologique. Les 

polymères supports peuvent être sensibles à l'acide nitrique et 

nécessitent l'emploi d'agents nitrants comme les nitrates d'alkyle 

27. 

L'agent nitrant dont il sera uniquement question dans le 

travail exposé dans ce chapitre est N204. N2O4 est un produit primaire 

industriel qui possède un pouvoir nitrant très médiocre. La catalyse 

par acide de Bronsted et Lewis est le seul type d'activation utilisé 

actuellement 1 9  26. Le présent chapitre expose la recherche de nouveaux 

processus catalytiques pour la nitration de substrats aromatiques par 

N2O4. Quoique le mécanisme de la nitration par N2O4 ait été fort étudié 

26331,32, les conclusions cies différents travaux n 'apportent pas une 

réponse définitive sur le mécanisme. 

Nous avons effectué l'étude de la nftration du naphtalène 

par N2O4 dans le sulfolane, et nous nous sommes particulièrement attachés 

à déterminer l'espèce active responsable de la nitration. Afin de simpli- 

fier l'étude, nous nous sommes efforcés de nous affranchir d'une activa- 

tion oxydo-réductrice du substrat. A la vue des valeurs de potentiels 

normaux des espèces présentes, l'oxydation du naphtalène ne peut être 

invoquée que dans le cas de l'espèce  NO^+ 7,8,33. Les activations 

par catalyse acide ont été effectuées et le mécanisme analysé. Deux 

modes d'activation originaux, électrochimique et par coordination sur 

un métal, ont été étudiés. 

II. ETUDE EXPERIMENTALE - POUVOIR CATALYTIQUE DE NO-~ANS LA REACTION 

DE NITRATION DU NAPHTALENE PAR N2O4 

Parmi les composés mis en évidence dans le chapitre précédent, 

un grand nombre de ceux-ci sont des agents nitrants pour les substrats 

aromatiques:  NO^+, HNO3, N203 et N2O4. Le substrat aromatique choisi 

pour tester le pouvoir nitrant de HNO3, N2O3 et N2O4 dans le sulfolane 

est le naphtalène. En effet, la nitration du naphtalène a été nettement 

moins étudiée que la nitration du benzène, du toluène et des 



alkylbenzènes. ~xcepté  NO^+ aucune espèce NO3', HNO3, N203, N204, NO+. . . 
n'est susceptible d'oxyder le naphtalène et de compliquer l'étude du 

mécanisme. 

La nitration du naphtalène a été effectuée par divers systèmes 

nitrants: CH30N02/CH30S02F, AgN03/CH3COC1, A ~ N O ~ / B F ~  et N2O4 dans 

1 'acétonitrile 9 , 13, N02BF4 dans le sulfolane l3 , HNO3 dans 1 'acide 
acétique ou sulfurique, l'anhydride acétique ou le nitrométhane 34 

. . .(tableau 1). 

Pour notre part, nous avons effectué la nitration du naphta- 

lène par N2O4, N2O3 et HNO3 dans le sulfolane. Les résultats sont repré- 

sentés sur la figure 1 et montrent un pouvoir nitrant qui augmente 

de N203 à HNO3 et N2O4 mais très en-deçà de celui de  NO^+. Une nitrosa- 
tion efficace de substrats aromatiques par N2O4 ne peut être envisagée 

qu'avec des processus d'activation 1,293. 

I I %a. +B nitronaph. 

Fig .  1: Nitration du naphtatène dans le  sulfotane à 2S°C par: 

Deux modes d'activation sont envisageables pour le réactif 

nitrant: radicalaire et électrophile. En effet, une dissociation homoly- 

tique de N2O4 + 2N02 dans le sulfolane a été mis en évidence dans 

la partie II. Cette dissociation devient importante sous l'effet de 

la température ou d'un rayonnement, mais si l'activation thermique 

et photochimique est utilisable dans la nitration d'hydrocarbures, 



elle n'est efficace qu'en phase gaz et à haute température 21935. Nous 

avons préféré une activation hétérolytique de.N204 + NO+ + NO3' dont 

la constante de dissociation dans le sulfolane a été déterminée dans 

la partie II. 

Plusieurs auteurs ont proposé que était effectivement 

l'espèce active dans la nitration de substrats aromatiques comme le 

paradiméthoxybenzène 2 6 ~ 3 ~  le pentaméthylbenzène 32, le 1,2,3-triméthoxy- 

5-nitrobenzène 36 par N2O4 et HNO3. Néanmoins, les avis divergent sur 

le mode d'activation de NO+; NO+ est-il un catalyseur redox ou bien 

un agent nitrosant associé à une oxydation par N2O4 du composé nitroso 

intermédiaire? 11 était intéressant d'étudier l'influence de l'ion 

NO+ sur la vitesse de nitration du naphtalène par N2O4. 

- 
1. Influence de 1 ' ion NO+ 

La figure 2 montre le rendement en mononitronaphtalènea et $ 

obtenus dans Pa réaction entre le naphtalène et N2O4 en solution dans 

le sulfolane à 25'~ en fonction du temps. Les différents essais effectués 

démontrent un accroissement très important de la vitesse de nitration 

par addition croissante de NOClO4. 

I Rend. % fa + 8)  nitronaph. 

Fig. 2: Nitration du naphtalène par Na04 catalysée par NO+CZO~- à 2S°C 

1 ~aph. 1 = 0,30 molex-l et 1 ~ ~ 0 ~  1 = 0,30 mo~ea-1 
(2); INO+I/IN~O~~ = 0. (2): 1/100; ( 3 1 :  1/50; (4): 1/30; 

(51 :  1/20; (6): 1/10; (7): 1/5 



La proportion entre les isomères a et$ du mononitronaphtalène 

correspond au rapport % 20, et est sensiblement constante au cours 

des divers essais. 

Si la réaction est suivie par voltampérométrie à une électrode 

tournante de platine, nous constatons que la hauteur de vague de réduc- 

tion de NO+ reste constante en fonction du temps. Par contre, les vagues 

attribuées à la réduction de N2O4 ( = + 0,05~) et à l'oxydation 

du naphtalène E i  = 1,261 diminuent au cours de la réaction, alors 

qu'apparaissent deux nouvelles vagues: l'une située à un potentiel 

B..!= +1,67V correspondant à l'oxydation du nitronaphtalène, l'autre 

se trouvant au potentiel E% = -0,90V est due à la réduction de l'acide 

nitrique (Figure 3 ) .  
1 5 .  I' 

1 0 .  

P i g .  3:Nitratioi-z du naphta lène  par N2O4 catalysée por NOGC04 suivie  par 

courbes i = f CE). 1 ~ ~ 0 ~  1 = 0 , 8 8 . 1 0 - ~  INaphl = 0 ,85 .10 -~  ~ N O C Z U ~  1 = 0,28. 

mole fi-l. ( 1  l au départ de la  réaction, ( 2 )  après 3h, (31  6hJ (41  1  jour 

Toutes ces constatations mettent en évidence le rôle cata- 

lytique de NO+ dans -la nitration du naphtalène par N2O4. Il est à noter 



toutefois que la formation de nitr~sona~htalène, facilement identifiable 

grâce à son intense coloration rouge, est immédiate lors de l'addition 

de IN01 lC10~) à du naphtalène alors qu'aucune trace de nitrosonaphtalène 

n'est détectée ni par spectrophotométrie ni par électrochimie lors 

de la réaction N2O4 - naphtalène en présence de IN01 lC1041. Au cours 

de cette réaction de nitration, N2O3 est détecté en quantité importante 

en fin de réaction, même de façon visuelle par sa coloration bleue. 

La réaction globale peut donc s'écrire: 

ArW + ZN204 ArN02 + HN03 + N203 (1) 

Le schéma réactionnel proposé est le suivant: 

ArH + NO+C~O~' * "ArNO" + HC104 (2 

"ArNO" composé nitroso intermédiaire qui est oxydé rapidement par N2O4 

selon: 

parallèlement il y a régénération de l'ion nitrosonium 

Comme nous le démontrerons au paragraphe 2, l'équilibre est fortement 

déplacé vers la droite: K = 6,3.10+~ mole/R , le cycle catalytique est 
donc bouclé. 

On a montré que la vitesse de nitration est du premier ordre 

en naphtalène et en IN2041 dans les premiers % de la réaction: 

la vitesse initiale est proportionnelle à la concentration en NO+: 

La réaction qui impose sa cinétique est la "nitrosation" (2). 



L'oxydation ( 3 )  est une réaction très rapide ainsi que la réaction 

entre HClO4 et N2O4 (4). 

L'éventualité d'un processus par oxydation du naphtalène 

par NO+ doit être a priori écarté car le système NO+/NO ( E O ( ~ ~ + / ~ ~ )  

+0,715 V) ne possède pas un potentiel susceptible d'oxyder le naphta- 

lène (EO = + 1,26V). 

2. Influence de 1 'ion @ 

La figure 4 compare le rendement en mononitronaphtalènea et 8 

obtenus dans la réaction entre le naphtalène et N2O4 en solution dans 

le sulfolane à 25'~ en fonction du temps, sans ou avec des quantités 

croissantes de HClO4. 

Rend. % ( a  + 8 )  nitronaph. 

Fig. 4: Ni t ra t ion  du naphtalène par N2O4 e t  en  présence d 'acide  perchlo- 

rique à 25OC. 1 ~ a p h .  1 = 0,21 rnmole&'l e t  l N Z o q  1 = 0,21 molet-1 
( I ) : ~ H c z o ~ [ / I N ~ O ~ ~  = 0; ( 2 )  = 1/39; (31  = 1/19; 14)  = 1/10 

Les différents essais effectués montrent un accroissement 

très important de la vitesse de nitration avec des ajouts croissants 

de HC104. La proportion entre les isomères a  et 8 du nitronaphtalène, 

comme dans le cas de l'addition de NO+, correspond au rapport 20, et 

est sensiblement constante au cours des divers essais. Si la réaction 

est suivie par voltampérométrie à une électrode tournante de platine, 

nous observons une vague de réduction à Ei,, = +0,76V attribuée à l'espèce 

NO+ (Figure 5 ) .  La hauteur de vague reste constante au fur et à mesure 

de l'avancement de la réaction. La formation d'ion nitrosonium est 



Pig. 5: Voltampérométrie à une électrode tournante de platine de Za réaction 

entre N z O q  e t  HCZ04 à 30°C dans le  suZfoZane. 

INZ041 = 2,85.10'~ rnoze~'~ (1): I H c Z ~ ~ I  = 0; (2 ) :  ~ H c Z O ~ ~  = 1,80.10'~ 

mole E-1 

également mise en évidence par spectroscopie Raman sur un mélange équimo- 

. léculaire de N204 et HCl04 dans le sulfolane. En effet, une bande intense 

à 2285 cm'l est observée, elle correspond à la vibration d'élongation 

vNO dans NO+ (Figure 6 1. 

Fig. 6: Spectre Raman d 'un mélange 

NzO4 + HCZ04 dans Ze suZfoZane 

IN2O41 = I H C Z O ~ I  = 0,2 motea-l 

vo = 488,O nm PW = 150 mW 

2400 2200 v (cm-1 l 



L'acide fort HClO4 réagit sur la base nitrate, libérée par la dissocia- 

tion de N2O4: 

soit globalement: 

Dans le sulfolane, l'acide HNO3: pK 
H+ 

= 16 (partie Il, est un acide 
HNO3 

beaucoup plus faible que HClO4 37: 
H+ = 4 37. La constante 

PKHC IO4 
de la réaction entre N204 et HClO4 est 

constante qui est bien en rapport avec les observations expérimentales. 

Un processus identique à celui observé dans la paragraphe 

précédent s'établit donc pour donner les 1 et 2 mononitronaphtalènes. 

En ramenant le rapport IHC1041f lN2041 (avec /N2041 = IN20410 - IHC1041) 

au rapport correspondant I NO+I / 1 N204 1 , les valeurs des rendements sont 
tout à fait comparables pour des tèmps de réactions équivalents. 

3. Influence de Hz0 

Comme il a été montré dans la partie II, l'addition de petites 

quantités d'eau à une solution de N2O4 dans le sulfolane conduit à 

la formation de nouvelles espèces: HNO3, N2O3, NO, HN02 

intermédiairement: 

N2O4 + H20 HN02 + HNO3 

HN02 + N2O4 N2O3' + HNO3 

soit globalement: 



La nitration du naphtalène obtenue par des mélanges N2O4- 

H20 conduit aux résultats présentés à la figure 7. La cinétique de 

la réaction naphtalène - N2O4 est ralentie par l'addition d'eau qui 

transforme N2O4 en un mélange où les espèces HNO3 et N203 possèdent 

un pouvoir nitrant plus faible que celui de N2O4 (Figure 7 ) .  

1 Rend. % f a  + 61 nitronaph. 

P i g .  7: Nitration du naphtalène dans Le sulfolane à 2S°C par: 

( 6 )  N s O g :  1~aph.l = lN2031 = 0,32 m o ~ e ~ " ~ .  (*) HNO3: INaphl = lIlNO3l 

= 0,30 rnolel'l; ( 0 )  N2O4: l~aphl  = 1 ~ ~ 0 ~  1 = 0,33 molel-l; 

( 0 )  N2Oq en présence d'eau: INaphl = IN2041 = 0,35 m o ~ e l ' ~  e t  

IH201 = 0,07 mo~el-1;  ( x ) :  N2O4 en présence d'eau: INaphl = 1 ~ ~ 0 ~ 1  

= 0,37 m o ~ e l ' ~  e t  lH201 = 0,12 molel-l 

Les produits obtenus, les nitronaphtalènes et sont en 

proportions analogues aux cas précédents ( a / 6  % 19 - 20). 
Le faible caractère nitrant de N2O3 provient probablement 

de la présence de N2O4 produit par l'équilibre: 

La valeur de la constante d.'équilibre dans le sulfolane a été déterminée 

dans la partie 1: 



4. Influence de mélanges N2O4 - H20 préalablement électrolysés. 
Lors de l'étude de l'oxydation de N2O4 dans le sulfolane 

(partie II), il a été remarqué que la présence d'eau induisait une 

vague d'oxydation supplémentaire attribuée à N2O3. Une étude détaillée 

sur l'oxydation de N2O3 a montré que son oxydation a lieu suivant: 

A partir de ce résultat, la nitration du naphtalène a été effectuée 

par un mélange N2O4 - Hz0 préalablement électrolysé à potentiel constant 

E = 1 Volt de façon exhaustive dans le sulfolane en présence de 
E ~ ~ N + c ~ ~ ~ ~ , ~  M y  avant l'addition de naphtalène. La quantité d'électricité 

mise en jeu lors de cette oxydation croit en fonction des quantités 

d'eau introduites (N203 étant formé par hydrolyse selon (81 ,  puis oxydé 

en NO+ suivant la réaction (10)), et il en est de même de la vitesse 

de nitration. A partir du bilan coulométrique, la concentration en 

ion NO+ peut être atteinte, et il est facile alors de comparer les 

rendements en mononitronaphtalène avec ceux obtenus dans les paragraphes 

1, 2 et 3 (Figures 2, 4, 8) aux faibles valeurs en eau ajoutée. 

l Rend. % ( a  + B I  nitronaph. 

P i g .  8: Nitration du naphtalène par un mélange N204 + Hz0 électrolysé à 

1 V .  l~aphl  = 1 ~ ~ 0 ~ 1  = 0,23  mole^'^; ( 0 )  I N O + ~ / ~ N ~ O ~ ~  = 0; 

( 0 )  = 1/120; ( 0 )  = 1/50; f*)  = 1/16 

-On constate que la cinétique de nitration évolue . de façon 

identique pour un même rapport 1 NO+! / 1 N204 1 . 



Afin de justifier l'intermédiaire N2O3, nous avons effectué 

la même étude à partir d'une solution de N2O3 électrolysée à E = 1 

Volt, avant son mélange ,avec le naphtalène. On observe alors une 

activation de la nitration (Figure 9). Dans ce cas, le rapport a/ B est 
égal à %17 

I Rend. % (a + $) nitronaph. 

Fig. 9: Nitration d u  naphtalène par N2O3 électrolysé à 1 Y .  

l ~ a p h l  = 1 ~ ~ 0 ~ 1  = 0,32 molet-1 ; ( m l  = 0; 

(O) = 1/58; ( 0 )  = 1/39; f.1 = 1/23. 

La nitration du naphtalène par N2O3 s'effectue donc selon 

un processus identique à celui produit par N2O4. 

L'aspect catalytique de ces réactions par NO+ est confirmé 

par l'addition de NOClO4 (Figure IO), qui produit une activation identi- 

que à l'activation électrochimique (oxydation de N2O3 ajouté ou formé 

par hydrolyse). 

IRend. X (a + 6) nitronaph. 

5 O t ,  mn 

Pig .  10: f l i t m t i o n  du naphtalène dans Ze suZfoZane 



5 .  Influence de l'électrooxydation de N2O4 

Plusieurs travaux ont montré qu'il était possible d'obtenir 

Par voie électrochimique 1 a nitration d'hydrocarbures 

aromatiques7 9 ,333 38. Le substrat organique est oxydé dans une solution 

qui contient des nitrites ou N2O4. Deux mécanismes distincts ont été 

suggérés pour rendre compte de l'obtention de produits nitrés. Le premier 

mécanisme implique la réaction entre le radical cation de l'hydrocarbure 

aromatique et le radical NO2 8, le second implique la catalyse de 

la nitration par H+ produit à l'anode 7338. L'oxydation du naphtalène 

dans l'acétonitrile contenant N2O4 à un potentiel inférieur au potentiel 

d 'oxydation de N204 produit du mononitronaphtalène 33 3 39 avec un bon 

rendement, alors que si l'oxydation est menée à un potentiel où N2O4 

est également oxydé, on a en plus formation de dinitronaphtalène 33. 

La démarche utilisée dans notre travail est une oxydation 

partielle de N2O4 au potentiel de 1,70 Volt. La solution électrolysée 

est ensuite mélangée avec le naphtalène et la réaction de nitration 

est ensuite suivie par les techniques employées précédemment. Nous 

constatons sur la figure 11 une efficace activation de la nitration 

du naphtalène par l'électrolyse de N2O4 même très partielle: 

N224 + 2N02 + 2 ~ 0 ~ +  + 2e' 

1 Rend. % (a + BI nitronaph. 

10j Fig .  11: Nitration du naphtalène par 

N2O4 électrolysé à 1,7 V. 

Iflaph1 = lN2O41 = 0,22 rno~e!L-~ 
(1) :  I N O ~ + I ~ Z ~ ~ ~ , / I N ~ O ~ I  = 0; 

(2) = 1/14; (3)  = 1/7; (4) = 2/7. 

5 O 

4 

;, mn 
5 O 100 

Le fort pouvoir nitrant de l'ion nitryle  NO^+ ne peut expliquer 
totalement l'accroissement de la vitesse de nitration du naphtalène. 



On peut admettre que dans une première étape, No2+ réagit avec le naphta- 

lène selon: 

(11 est à noter que le mécanisme de cette réaction a été très 

é t ~ d i é ~ s 8 , ~ ~ )  Le proton formé réagit dans un second temps sur N2O4 

selon: 

A ce stade l'activation de la nitration du naphtalène est une activa- 

tion par NO+ suivant le processus déjà exposé précédemment. Le rapport 

1 ~ 0 ~ + 1 / 1 ~ ~ 0 ~ 1  est calculé à partir du temps et de l'intensité de l'élec- 

trolyse. Pour des rapports équivalents 1 No2+ 1 / 1 ~ 2 0 ~  1 % 1 NO+ 1 / 1 N204 1 , 
des rendements en a et 8 nitronaphtalène analogues sont obtenus (a/B 

Q 20).Si la réaction est suivie par voltampérométrie à une électrode 

tournante de platine, une vague à +0,77 V correspondant au système 

NO+ + 1/2N204 / N2O3 est obtenue, par contre, aucune vague correspondant 

au système NO2+/~o2 n'est détectée. Ces résultats expérimentaux valident 

le schéma réactionnel proposé. 

6. Influence de nitrates inorganiques 

L'addition de nitrates inorganiques et en particulier de 

nitrates métalliques a été proposée pour des systèmes nitrants lasz4 

pour améliorer les rendements en composés nitrés. Le nitrate de cérium 

Ce(NO3I4 a été utilisé comme oxydant dans la nitration du naphtalène 

Par N204 40. Le nitrate d'argent a été proposé comme agent nitrant 

de substrats organiques en association avec des acides de Lewis 24925. 

Le catalyseur acide solide Nafion - H imprégné par Hg(N03l2 
28 induit des variations importantes dan) la régiosélectivité de la 

nitration par rapport aux catalyses acides conventionnelles. La démarche 

expérimentale proposée dans ce paragraphe est basée sur l'interaction 

de nitrates métalliques Zn(NO3I2, Cu(NO3I2 et U02(N03)2 avec N2O4 , 
en espérant une dissociation hétérolytique de N 2 O 4 s  NO+ + NOg- par 
complexation des acides durs ~n2+,  CU^+ et uo22+ avec la base dure 

NOg'. A cet effet, l'étude des réactions entre N2O4 et Zn(NOg)2, 



Cu(NO3I2, U02(N03)2 dans le sulfolane a été effectuée. 

6-a. Réactions entre 1204 e t  tes nitrates de zinc, de 

cuivre e t  d'umnyte. 

L'étude voltampérométrique, à une électrode de platine tour- 

nante de la réaction entre N2O4 et ZII(NO~)~ est représentée à la fi- 

gure 12. 

I I J  

F i g .  22: Etude de l a  complexation en t r e  

ET Zn1NOg)2 par voltampérornétrie à une 

é Zectrode tournante de p l a t i n e  . 
1 ~ ~ 0 ~ 1  = 6,96.10'~rnole!L-~; 11) I z ~ ~ N o ~ )  
(2) = 0,11.10-~; ( 3 )  = 0,31.10-~;  

Afin d'éviter tout phénomène de passivation due à la formation 

éventuelle d'un dépôt de zinc sur l'électrode de platine, nous nous 

sommes limités à un potentiel cathodique de -0,55 Volt. Au fur et à 

mesure de l'addition de Zn(N03)2 à une solution de N2O4 dans le sulfolane 

apparait une nouvelle vague cathodique dont la hauteur croît avec l'addi- 

tion de Zn(NO3I2. Son potentiel de demi-vaghe E+ = +0,695 V est indépen- 

dant de la concentration en zinc, et est analogue à celui du système 

NO+ + 1/2N204 / N203. 



Le spectre Raman obtenu à partir d'une solution équimoléculaire 

N2O4 - Zn(N03)2 présente une bande intense à 2285 cm'l caractéristique 

de la vibration vNO de NO+ (Figure 13). 

F i g .  13: Spêctre Raman d'un méZange 1204 + Zn(NOgJZ dans le suZfoZane 
~ N ~ o ~ I  = I z ~ ( N o ~ ) ~  = 0,2  mole^'^, vg = 488,O nm; pW = 1 5 0  mW 

ADDISON 54' signale que seul le complexe 1 - 1 N2O4, Zn(N03)2 

existe à température ambiante. Par analogie avec les complexes chlorures 

du zinc (voir paragraphe IV), on peut admettre que la constante K* Zn 4 
de formation de z~(No~)~~' est inférieure à la constante de formation 

de N204, et donc que le complexe Zn(~0~)~~' ne peut se former. La réac- 

tion entre N2O4 et Z~I(NO~)~ peut donc s'écrire: 

Nous ne pouvons présenter, par spectroscopie Raman, de preuves 

directes de la formation du trinitratozincate (II) de nitrosyle, les 

bandes caractéristiques des vibrations de NO3- sont masquées par les 

bandes du solvant. 

L'étude électrochimique des solutions précédentes montrent 

que : 

- par voltammétrie cyclique, l'intensité du courant de pic 

ipC croît comme la racine carrée de la vitesse de balayage 

(Figure 14). 

- par voltammétrie linéaire, le courant limite il est propor- 

tionnel à la racine carrée de la vitesse de rotation de 

l'électrode (Figure 15). Ce système est quasi-réversible 



Pig .  14: Coupant de pic < en fonction de la  racine carrée de la vitesse 
de balayage d'un rnétange N2Oq + Zn(N0g)z 

( ~ ~ 0 ~ 1  = 7,0.10'~ mole ' I  e t  I Z ~ ( N O ~ ) ~ (  = 7,2.10-3 mo~e ! t -~  

Pig .  1 5 :  Courant l imite il en fonction de Za racine carrée de La v i tesse  

de rotation de 1 'é leetrode, d 'un mébnge NzOq + Zn(NO3I2 

IN2041 = 7,0.10'~ mo~eg-l  e t  Zn(N03JZ = 7,2.10-3 mo~e!t-I 



(Figure 161, et le processus électrochimique n'est pas 

contrôlé par la cinétique de la réaction (14). 

Le courant limite de diffusion étant proportionnel à la concen- 

tration de NO+, il était possible, connaissant la constante de diffusion 

de la réduction de NO+ (obtenue lors de l'étude d'une solution de 

NOC104), d'atteindre la constante de l'équilibre (14), c'est à dire: 

Les constantes de dissociation de ~ n ( N 0 ~ ) ~  en zn(No3)+, zn2+ et NO3' 

sont estimées très faibles dans le sulfolane par comparaison avec 

les valeurs respectives des complexes ZnC12 et Z~CI+ (voir paragraphe 

IV). La valeur de la constante K * ~ z ~  de formation de ZII(NO~)~- peut 

être déduite de K*~, et K * ~ ~ ~ ~  (constante de formation de N2O4: NO+ 

9 NO3- N2O4 par la relation: 

Les réactions entre Cu(NO3I2, UO2(NO3I2 et N2O4 sont en tous 

points comparables à celle obtenue entre N2O4 et Zn(NO3I2. Les résultats 

voltampérométriques à une électrode tournante de platine (Figures 17 

et 18) font apparaitre une vague cathodique à D~~~ = +0,70 Volt et 

~~~~2 = 0,74 Volt caractéristique du système NO+ + 1/2N204 1 N2O3. 
Dans chacun des cas, cuivre et uranium, le couple électrochimique mis 

en jeu est quasi-réversible (Figures 19 et 201, et le processus n'est 

pas contrôlé par la cinétique des réactions (15) et (16) (en voltampé- 

rométrie à une électrode tournante de platine, la hauteur du palier 

de diffusion croît proportionnellement avec la racine carrée de la 

vitesse de rotation u1I2 : Figures 21, 22, et en voltammétrie cyclique 

ipC croît comme v1I2: Figures 23, 24). 

Les réactions peuvent s'écrire: 



1, 4 

2 .  

1 E /V  

Fig. 16: V o l t m é t r i e  cyc l ique  d 'un  mé Zange 

N2O4 + Zn(NOg)2 

( ~ ~ 0 ~ 1  = 8,3.10'3 mole t - l  

I Z ~ ( N O ~ ) ~ I  = 7 ,2 .10 -~  mole&-1 

Vitesse de balayage: 50 mV/s 

1, U A  
-0,5 +O, 5 

-4 . 
Fig. 17: Etude de l a  complexation e n t r e  N2O4 

e t  C U ( N O ~ ) ~  dans l e  suZfoZane par 

voltampérométrie à une é l ec t rode  

tournante de  p la t ine  

1 ~ ~ 0 ~ 1  = 7,31.10'~ m o ~ e & ' ~  

( 1 )  Cu(NO3I2 = O ;  ( 2 )  = 2,11.10'~ 

( 3 )  = 4,09.10-3; ( 4 )  = 6,26.10-3 



Fig. 18: Etude de Za complezation en t re  

N2O4 e t  U02 fN03)2 dans Ze su l fo -  

Zane par vol tampéromé t r i e  à une 

é Zectrode tournante de plat ine  

1 1 ~ ~ 0 ~ 1  = 7,83.10'3 molet-1 

( 1 ) :  U02fN03)2 = 0; (2)=1,01.10'~ 

(3) = 2,47.10e3; 1 4 )  = 4,50.10-~; 

(5 )  = 6,87.10'~ m o z e ~ ' ~  

+O, 5 . 
Fig. 19: VoZtammétï*ie cycl ique d 'un 

mé Zange N2O4 + Cu ( f l O g )  2 

+I lNZoql = 7,3.10-3 molet-1 

E / V  
I C U ( N O ~ ) ~ /  = 6 , 3 . 1 0 ' ~ m o ~ e t - ~  

Vitesse baZayage: 10 mV/s 

-0,5 ' 

-1 ' 



Fig .  20: Voltanuné t r i e  cycZiqus d 'un mélange N204 + U02 ( N O 3 )  2  

I N ~ o ~ I  = 7,9.10-~molel-~ e t  ~ u o ~ ( N o ~ ) ~ ~  = 6,9.10-~rnole!L-~ 

Vi tesse de balayage: 10 mV/s 

Fig .  21: Courant l tmite i l  en fonction de la,  racine carrée de la v i tesse  

de rotation de Z 'électrode d 'un mélange N204 + Cu(NOjl2 

lN2041 = 7,3 .10-~  molel'l e t  C U ( N O ~ ) ~ I  = 6,3.10-~ rnole~-I 



Fig .  22: Courant l imi te  iz en fonction de ta  racine carrée de la  v i t e s se  

de rotat ion de 2 '8lectrode d'un mélange N2O4 + U02 (N03)2 

IN2041 = 7,9.10-3 e t  ~ u o ~ ( N o ~ ) ~ /  = 6 ,9 .10-~  mole%-l 

F i g .  23: Courant de pic iC en fonction de ta mcine  carrée de la  v i tesse  
P 

de balayage d 'un mélange N204 + Cu (NO31 2 

lN2041 = 7,3.10-3 e t  I ~ u l ~ 0 ~ 1 2  1 = 6,3.10'3 motel-l 



Fig.  

P i g .  25: Spectre Raman d 'un mélange N ~ O ~  + Cu fNO3) 2 dans le  su-folane 

1 ~ ~ 0 ~ 1  = I c K ~ N o ~ ) ~ ~  = 0,2 m o ~ e g - ~ ;  v a  = 488,O.m ; PiJ = 150 mW 

4 

2 

Fig.  26: Spectre Raman d'un mélange N z O q  + UOzfN03)2 dans le  sulfolane 

1 ~ ~ 0 ~  1 = 1 U O Z I N O ~ ) ~  1 = 0,2 moleL-l ; vo = . 088,O nm i PM = 150mW 

i C , p  A 
P 

I . . , .. 
5 10 n, m ~ . d  s-i 

24:Courant de pic iC en fonction de la racine carrée de la  v i tesse  
P 

balayage d 'un mé lange N2O4 + U02 (Nos) z 
1 ~ ~ 0 ~ 1  = 7,9.10-3 motet-1 e t  I U O ~ I N O ~ ) ~ ~  = 6,9.10-~ moleg-l 



Les spectres Raman obtenus à' partir de solutions équimolécu- 

laires N2O4 - Cu(N03)2 et N204 - U O ~ ( N O ~ ) ~  présentent une bande intense 

à 2285 cm'l (Figures 25 et 26), caractéristique de la vibration VNO 

de NO+. Des composés correspondants à la composition CU(NO~ 12, N204 

et U02(N03)2,N204 ont été signalés et caractérisés à l'état solide 

comme sels de nitrosyle du type NoIUO~(NO~)~~ 14,42*43 . En solution 

la valeur des constantes de formation des complexes CU(NO~)~~- et 

UO~(NO~)~~' est vraisemblablement très faible au regard de La valeur 

de la constante de CUCL~~' dans l'acétonitrile 44. 

Comme précédemment, les constantes des réactions (16) et 

(15) ont été évaluées par ampérométrie à +0,55 V (connaissant la 

cons tante de diffusion de la réduction de NO+) respectivement : 

et à partir de la valeur de K*N O , on obtient les valeurs des cons- 
2 4 

tantes de formation des complexes trinitrato: 

6.b. Nitmtia du mphtatène  c a t a t y s é e  par Zes n i t m t e s  

de zinc, cuivre et urumyte. 

Les figures 27, 28 et 29 montrent le rendement en 

mononitronaphtalène (a et B )  obtenu dans la réaction entre le naphtalène 
et N2O4 dans le sulfolane en présence - de nitrates métalliques. Les 

différents essai.s effectués démontrent un accroissement très important 

de la vitesse de nitration avec des ajouts croissants de nitrates 



l Rend. % ( a  + 6) nitronaph. 
Fig.  27: Nitration du naphtalène par N204 

catalysé par ZnfN0;2)2 

1 ~ 2 0 4  I = I  Naph. )=O, 35 nole  f.-l 

( 1 )  I Z ~ ( N O ~ ) ~ ) / ) N ~ O ~ ~  = 0: (2) = 1 / 1 0  

Rend. % (a + 6 )  nitronaph. 
P i g .  28: Nitration du naphtalène par 

50 4 N2Og catalysé par Cu(N03)2 

I Rend. % (a  + 6 )  nitronaph. 

Fig .  29: Nitration du naphtalène par N2O4 

catalysé par U02 (N03)z 

1 ~ ~ 0 ~ 1  = l~aphl  = 0,35 moleR-l 

( 1 )  1 ~ 0 ~ ( l v 0 ~ ) ~ 1 / l l v ~ 0 ~ 1  = O; 

1 ,  
I #  ( 2 )  = 1/11; ( 3 )  = 1/5. 

50 t a  

métalliques. La proportion entre les isomères a et 6 mononitronaphtalène 

correspond au rapport Q 19 , et est sensiblement constante au cours 

des divers essais. Si la réaction est suivie par voltampérométrie à 

une électrode tournante de platine, nous constatons que la hauteur 

de la vague de réduction de NO+ reste constante en fonction du temps. 

Par contre les vagues attribuées à la réduction de N2O4 et à l'oxydation 

du naphtalène diminuent au cours de la réaction alors qu'apparaît une 



nouvelle vague attribuée au nitronaphtalène (E+ = +1,67). Le rôle cataly- 

tique peut donc être attribué à NO+. En comparant les résultats obtenus 

avec chaque nitrate Z~(NO~)~, CU(NO~)~, UO~(NO~)~, la meilleure activa- 

tion est obtenue par U02(N03)2. Cependant, CU(NO~)~ et ~ n ( N 0 ~ ) ~  présen- 

tent l'avantage d'être beaucoup plus soluble que U02(~03)2 dans le 

sulfolane (0,98 mole. 2-1 pour 2n(No3)2; 0,89 mole. 9.-l pour le CU(NO~)~; 

0,15  mole.^'^ pour U02(N03)2 à température ambiante 1. 

Le schéma réactionnel suivant est proposé: 

. tout d'abord dissociation hétérolytique de N2O4 assistée 

par complexation sur un centre métallique M =  CU^+, znz9, 

uo22+ 

puis nitrosation - oxydation du naphtalène 

ArH + NO+ + ArNO + H+ (18) 

ArNO + N2O4 ArN02 + N2O3 

. puis régénération de NO+ par: 

suivie de la réaction (17). 

L'ensemble de ces deux réactions (17) et (19) correspond 

à : 

La réaction (19) est fortement déplacée vers la droite 

au regard de la valeur de la constante d'équilibre: 



La réoxydation de N203 en N2O4 peut être obtenue par l'oxy- 

gène moléculaire: N203 + 1/202 + N2O4. 

Le passage d'un courant d'oxygène dans le milieu réactionnel 

permet d'augmenter encore le rendement en mononitronaphtalène (Figure 

30). En effet, N2O4 ainsi régénéré a un meilleur pouvoir nitrant que 

N2O3 qui se forme au fur et à mesure de la réaction de nitration. Le 

cycle catalytique est donc bouclé. La réaction globale s'écrit: 

A/202+ ArH + N2O4 + ArN02 + HNO3 

Rend. % (a + 8) nitronaph. 

100 

P i g .  30: Nitration du naphtalène par une sazution de N2O4 (contenant du 

UO2 (N0glg)dans laque ZZe on f a i t  barboter de l 'oxygène 

If1204 1 = (Naph( = 0,35 rno2e~-1 (1 I U O ~ ( N O ~ ) ~  = O ;  ( 2 )  = 0,032 

( 3 )  = 0,032 rno~ek'~ avec hrbotage d'oxygène 

III. DISCUSSION SUR LE MECANISME DE NITRATION PAR N2O4 

La nitration est une des réactions organiques les plus 

étudiées. Le mécan'isme généralement admis pour la nitration électrophile 

de substrats aromatiques, est basé sur les travaux de I.VGOLD et HUGHES 

45. 



No2+ + ArH + H A ~ N O ~ +  

rapide H A ~ N O ~ +  - ArN02 + H+ 

Au cours de travaux sur la nitration de substrats aromatiques 1 
par des sels de nitryle, G. OLAH et Collaborateurs 46 concluent que 

la sélectivité et la régiosélectivité doivent être déterminées dans / 
l 

deux étapes distinctes. Pour rendre compte de la faible sélectivité, 1 
il a été suggéré que le premier intermédiaire est un complexe ir , tandis 
que la seconde étape consiste en la formation de complexe a correspondant 

à la formation régiosélect ive d ' isomères. De même MOODIE et SCHOEFIELD~ 

i 
l 

ont montré qu'il était nécessaire d'introduire dans le classique schéma . 1 
réactionnel de INGOLD, une étape supplémentaire précédent la formation 

de complexe a . D'autre part, PERRIN suggère que dans le cas de 

substrats aromatiques plus réactifs que le toluène, l'interaction 

initiale est un transfert monoélectronique qui donne une paire de 

radicaux: 

ArH + No2+ -+ A~H.+ + 'NOZ 

qui réagissent entre eux pour donner en une deuxième étape un i ~ n  nitro- 

arénium: 

Quoique les avis divergent sur la nature du premier intermédiaire, 

tous les mécanismes concordent sur l'existence de deux étapes séparées, 

déterminant indépendamment la régiosélectivité et la sélectivité. 

Le mécanisme original de INGOLD doit être modifié: 

 NO^+ + ArH "premier intermédiaire" 

I t premier intermédiaire" 3: H A ~ N O ~ +  

H A ~ N O ~ +  ArN02 + H+ 



La nitration du naphtalène a été effectuée par divers agents 

nitrants dans différents solvants. Les principaux résultats sont rassem- 

blés dans le tableau 1. 

La nitration du naphtalène effectuée par N2O4 dans le 

sulfolane, donne des rendements en mononitronaphtalène comparables 

à ceux obtenus par N02BF4 si la réaction est catalysée par les différents 

processus chimiques et électrochimiques mis au point, à savoir: 

- addition de NOC104, HC104, ~n (NO3) 2, CU ( ~ 0 3  ) 2, ~0~ (No3 ) 

- électrooxydation du mélange N2O4 - H20 
- électrocatalyse par oxydation partielle de NO2 + ~ 0 2 +  +e' 

-Tous les résultats expérimentaux, rendements en 

nitronaphtalène, études électrochimiques et spectroscopiques des 

réactions de nitration par N2O4, concordent pour affirmer que dans 

tous les systèmes catalytiques utilisés, l'activation de la réaction 

est attribuable à la  rése en ce de l'ion NO+ qui provient de la 

dissociati~rt hétérolytique de N204 + NO+ + NOg'. L'action de l'ion 

NO+ a déjà été invoquée dans la catalyse de la nitration du phénol 

par un mélange acide nitrique - acide nitreux 49, ainsi que dans la 

nitration d ' ions N,N-diméthylanilinium 50 s du 

1,2,3- triméthoxy-5-nitrobenzène 36 par 1 'acide nitrique et du 

p. dimé thoxybenzène par N2O4 26. 

Le rôle joué par l'ion NO+ dans l'activation n'est pas bien 

élucidé. La nitrosation de substrats aromatiques par NO+ est très aisée, 

et tout naturellement une C-nitrosation a été invoquée comme processus 

initial de la nitration, la deuxième étape étant une oxydation. Or 

aucune preuve expérimentale de l'existence d'un tel composé nitrosé 

n'a encore pu être décelée. C'est pourquoi GIFFNEY et RIDD ont proposé 

un mécanisme par transfert électronique où NO+ intervient comme cataly- 

seur d 'oxydation 50: 

ArH + .NO+ + A ~ H - +  + NO. 

NO. + NO2+ -+ NO+ + N02' 

~ 0 ~ .  + ArHS+ -+ produits nitrés 

Deux conditions sont nécessaires pour confirmer ce mécanisme: un poten- 

tiel redox du substrat aromatique compatible avec celui de NO+, et 



TABLEAU 1. Nitration du naphtaléne avec différents agents nltrants 

Réactf f Solvant 

N204 

N204 

N20q/Ce(N(13)4-2NH4N03 

Oxydation é1ectrochimique+N~O4 

Oxydation ~lectrochimique*N204 

N2O4 catalysé par CF3S03H 

N2O4 catalysé par CF3C02H 

catalysé par CH3SO3H 1 

N&. HC 1 O4 

NzO4.HzO Oxydation électrochimique 

Electrocatal yse N2O4 

N204/Zn(N03)2 

N20q/Cu(NO~)z 

N204/UO~(N03 12 

203 

' HNO3 

dichlorométhane 

Sulfolane 

Ni tromethane 

Nitromethane 

Acide acétique 

Acide su1 furique 

Anhydride acetique 

Acetoni trile 

Acetonitrile 

Acétoni tri le 

Acetonitrile 

Phase gaz 

Dichlorométhane 

Acétoni tri le 

Acetonitrile 

Acetonitrile 

Dichlorométhane 

Acétoni tri le 

Dichlorométhane 

Dichlorométhane 

Sul folane 

Sul folane 

Sul folane 

Sulfolane 

Sulfolane 

Sul folane 

Sulfolane 

Sul folane 

Sulfolane 

Sul folane 

*: Nos résultats 



la présence notable d'ions  NO^+. Ces conditions ne sont pas remplies 
dans les divers essais de nitration du naphtalène par N204. En effet, 

le potentiel redox du système NO+ + 1/2N204 / N203 (Eo = +0,77 V.), 

ne peut permettre à NO+ d'oxyder le naphtalène: Eg = +1,26 V., N02. 

est en concentration très faible: 3.10-~ mole. E -l ainsi que  NO^+: 
3 . 1 0 ~ ~ 2  mo1e.E-1 à 25'~ (pour une concentration en N204 de l~-~mole. 

L-1). PERRIN 8 a remarqué que 1 'activation électrochimique par oxydation 

du naphtalène à un potentiel insuffisant pour oxyder N2O4, conduit 

au mononitronaphtalène. Le rendement en a et B mononitronaphtalène 

est indépendant de la quantité d'électricité consommée. Dans ce cas, 

l une catalyse acide est actuellement invoquée pour rendre compte des 

résultats expérimentaux 7. L'oxydation simultanée du substrat et de 

N2O4 conduit au 1,5 dinitronaphtalène 33. L'agent responsable de la 

production de dinitronaphtalène est  NO^+ généré à 1 'électrode selon: 

NO2 -t  NO^+ + e'. 

Compte tenu de nos propres résultats expérimentaux et de 

la nombreuse littérature publiée sur la nitration de substrats aromati- 

ques, nous proposons pour la nitration électrophile du naphtalène 

le mécanisme schématisé ci-dessous, qui semble commun à tous les essais 

catalytiques entrepris dans ce travail: 

a B 

Rapport a/B = 19 - 20 



Tout d'abord une nitrosation qui limite cinétiquement la réaction 

de nitration. La nature de l'intermédiaire "nitroso" ne peut être 

précisée. Cet intermédiaire pourrait être un composé du type n qui 

serait oxydé rapidement par N2O4 en un composé nitro, la régioselecti- 

vité étant déterminée par le passage au composé a. 

Un mécanisme nitrosation - oxydation vient d'être proposé 

récemment par OLAH et Coll. 10,25 dans la nitration d'alkylbenzène 

catalysée par Hg(NO3I2 imprégné dans une résine Nafion H. Le mécanisme 

de nitration par nitrosation et oxydatior, a été très contreversé ces 

derniers temps, mais c'est celui qui rend mieux compte de nos résultats 

expérimentaux. La nitration électrophile de substrats aromatiques 

est une réaction typique de substitution, et on ne peut considérer 

qu'un seul type de mécanisme, rendant compte de toute les nitrations. 

Le mécanisme radicalaire (transfert à un électron) démontré dans les 

nitrations de certains composés aromatiques très réactifs, ne peut 

se substituer toujours au mécanisme électrophile bien connu (transfert 

à deux électrons). Un mécanisme purement radicalaire par activation 

thermique ou photochimique est à exclure car dans ce cas, une 

répartition statistique des isomères a et 6 mononitronaphtalène serait 

attendue. 

En conclusion, la catalyse par l'ion NO+ a été démontrée 

dans la réaction entre N2O4 et le naphtalène dans le sulfolane. La 

recherche de nouveaux modes d'activation de la nitration par N2O4 

nous a amené à utiliser la dissociation hétérolytique de N2O4 + NO+ 
+ NO3- facilitée par l'addition d'acides au sens large du terme qui, 

en s'associant avec la base NOg', libère l'ion NO+. Les nitrates métal- 

liques jouent le rôle d'acide tout comme H+. L'efficacité des systèmes 

catalytiques aaété éprouvée sur la nitration du naphtalène. D'autre 

part, des activations électrochimiques par oxydation à potentiel con- 

trôlé de N204 et du mélange N204 - H20, ont été interprétées par généra- 
tion d'ion  NO^+ ou NO+. 



IV. ANNEXE: DETEBHINATION DES CONSTANTES DE FORMATION DES CHLûROZIN- 

CATES(II). 

Compte tenu que les constantes des complexes de nitrate sont 

généralement proches de celles du chlorure: 

- les constantes d'acidité de HNO3 et HC1 sont égales respec- 
tivement à 16 et 14,5 

- les constantes d'homoconjugaison de HNO3 et HC1 (AH + A' 
+ A2H') sont toutes deux égales à 3,l 

il nous a paru intéressant de calculer les valeurs des constantes de 

formation des complexes chloro dans le cas du Zinc: en espé- 

rant obtenir une indication sur les valeurs des constantes de formation 

des complexes nitrato dans le sulfolane. 

Il est à noter que les constantes des complexes Zncli2'i 

ont déjà été déterminées dans des solvants comme l'eau 51, le métha- 

nol s2, le dinéthylsulfoxyde 53: 

Le titrage d'une solution de z n ~ 1 ~ ~ '  par AgC104 suivi par 

une électrode indicatrice d'ion Cl' (électrode d'argent recouverte 

de AgC1) fait apparaître trois points d'inflexion pour les rapports 

/Ag+! / 1 CI- 1 0,25, 0,5, 1 (Figure 31). Ces points sont caractéristiques 

respectivement des réactions suivantes: 

ZnClj- + A ~ +  -+ AgC1, + ZnC12 

et simultanément: 

ZnC12 + ~ g +  + AgC1+ + zncl+ 

Z~CL+ + ~ g +  + ~ g ~ l +  + zn* 

soit globalement: 



F i g .  32: Dosage potentiométrique dans le suZfolane 

du compZeres ~ n ~ l ~ ~ -  (z 0,5. 1oe2hfi paar une 

sozution de AgCZ04 0,2M. 



L'équation de Nernst appliquée à ces systèmes électrochimiques ((1) 

à ( 4 ) ) :  

zncli2-i + Ag + + AgCl + z~cI:?: + e- ( 5 )  

avec i = 1,2,3,4 

donne : 

3-i 
E = EOi + 2 , 3 0 3 g  log I ZnCli,l l 

n F 1 znci:-i 1 

L'analyse de la courbe de titrage montre que les couples 

électrochimiques (1) et (2) sont rapides. Le coefficient de la loi 

de Nernst est très proche de la valeur théorique 2,303 RT/nF respecti- 

vement égal à 59 mV et 61 mV). Les potentiels normaux E~~ et E03 ont 

été déterminés et ont pour valeurs respectives -420 mV et -124 mV(f 

3mV). Ces valeurs, jointes aux valeurs du potentiel normal du système 

Ag+/Ag et du produit de solubilité de AgCl dans le sulfolane, 

respectivement +373 mV et 3,7.10'~~ mole2. R '2, permettent d 'accéder 

au moyen de la relation: 

aux valeurs des constantes logK4* et logK3*, respectivement égales 

à + 5 , 2  5 0,2 et +10,1 4 0,2. 

En ce qui concerne le dernier saut de potentiel relatif aux 

deux couples électrochimiques simultanés (3) et (41, nous avons effectué 

un traitement informatique des données par affinement selon la méthode 

des moindres carrés. Les paramètres affinés sont: le coefficient de 
* la loi de Nernst P et les constantes de conplexation K ~ *  et Kz . Les 

résultats obtenus sont: 

P = 60 50,5 mV. 

log K1* = +12,1 + 0,2 
log K2* = +13,4 i 0,2 

Les potentiels normaux peuvent être déduits: 

E~~ = +71 a 3 mv. . ~ ~ 2  = -7 i 2 m ~ .  

Nous constatons que la constante K2* est supérieure à K1* comme le 

laissait présager la courbe potentiométrique où les neutralisations 



de ZnC12 et ~ n ~ 1 +  ne sont pas séparées. Ce phénomène a déjà été observé 

dans d'autres solvants que le sulfolane: méthanol 52, D.M.S.O. 53, 

ainsi qu'avec des ligands tels que Br', I', SCN' 53. 

I 1 2 3 

F i g .  32: SimuLation de la neutralisation d'une sotu$ion de ZnCZZ par AgCZ04 

EvoZution de la ICI des espèces ZnCL2, ZnCL+ e2 Z n z f  au cours du 

dosage 

A l'aide de ces valeurs de constantes KI* et K2*, nous avons 

effectué une simulation (Figure 32). Nous avons en même temps reporté 

sur cette figure l'évolution de la concentration des différentes espèces 

au cours du dosage. Les deux couples (3) et ( 4 )  ne donnent ainsi qu'une 

seule vague comme nous l'avons constaté expérimentalement. 

ZnC12 est très peu dissocié dans le sulfolane, et il en est 

vraisemblablement de même pour ~ n ( N 0 ~ ) ~ .  Ceci est d'ailleurs confirmé 

par l'absence de la vague d'oxydation du nitrate libre (E+ = +1,5 V.) 

sur les enregistrements voltampérométriques des solutions de nitrate 

de zinc. 



La vague d'oxydation du nitrate n'est pas observée dans le 

cas de solutions de CU(NO~)~ et U02(N03)2, ce qui laisse présager que 

ces complexes sont eux aussi peu dissociés. 

La formation des complexes trinitrato et tétranitrato entre 

N2O4 et ZII(NO~)~, Cu(NO3l2, U02(N03)2 ne peut être effective que si 

la valeur de la constante ~ 3 *  et K ~ *  est supérieure à celle de forma- 

tion de N204 (NO+ + N03- t ~ 2 0 ~ )  c'est à dire: $204 = 1,6.10+~k .mole'l 

Toutes les manipulations sont effectuées sous atmosphère 

d'azote sec à l'aide d'une bolte à gants. 

1, Nitration du naphtalène par N2O4 en présence de NOClO4 

A une solution de naphtalène (0,30.10"~ mole dans 5 cm3) 

dans le sulfolane, sont additionnés rapidement 5 cm3 d'une solution 

dans le sulfolane contenant N2O4 (0,30.10'~ mole) et NOC104 ( x  mole), 

x variant de O à 0,60.10'3 mole. Des prélèvements successifs sont 

effectués sur le mélange réactionnel porté à 25OC. La réaction est 

stoppée par addition d'eau glacée et les produits organiques sont 

extraits du mélange par CC14 puis séchés sur sulfate de sodium anhydre 

et enfin analysés par chromatographie en phase gazeuse sur colonne. 

2. Nitration du naphtalène par N2O4 en présence de HClO4 

A une solution de naphtalène portée à 25'~ (0,21.10'~mole 

dans 5 cm31 dans le sulfolane sont additionnés rapidement 5 cm3 d'une 

solution de sulfolane contenant N204 (0,21.10'~ mole) et HClO4 ( x  mole) 

x variant de O à 0,21.10'~ 'mole. Des prélèvements sont effectués au 

cours du temps. Le prélèvement est additionné d'eau glacée et les pro- 

duits organiques sont extraits par CC14 puis séchés sur sulfate de 

sodium anhydre et enfin analysés par chromatographie en phase gazeuse 

sur colonne. 

- 3. Nitration du naphtalène par le mélange N2O4 - Hz0 préala- 
blement électrolysé 

A une solution de naphtalène (0,23.10-~ mole dans 5 cm3) 



dans le sulfolane porté à 2 5 O ~  sont additionnés rapidement 5 cm3 d'une 

solution de sulfolane contenant N204 (0,23.10'~ mole) et Hz0 ( x  mole) 

x variant de O à 0,14.10'3 mole, préalablement électrolysée de façon 

exhaustive au potentiel +1,00 V.Des prélèvements sont effectués au 

cours du temps. Le prélèvement est additionné d'eau glacée. L'analyse 

des produits de réaction est effectuée comme précédemment par chroma- 

tographie en phase vapeur. 

4.Nitration du naphtalène par N2O4 préalablement électrolysé 

A une solution de naphtalène (0,22.10-~ mole dans 5 cm3) 

dans le sulfolane portée à 2S°C sont additionnés 5 cm3 d'une solution 

de N2O4 (0,22.10'2 mole) dans le sulfolane préalablement électrolysée 

de façon partielle (de 3,s à 14%) à +1,70 Volt. L'évolution de la réac- 

tion est analysée comme précédemment par chromatographie en phase gaz. 

5 .  Réaction entre les nitrates de métaux Zn, Cu, U et N2O4 

UO2(NO3I2 anhydre est obtenu par déshydratation à 100°C sous 

vide de U02(N03)2,6H20 (Merck). Une telle technique n'est pas applica- 

ble aux nitrates de zinc et de cuivre qui se décomposent dans les con- 

ditions de la déshydratation. Les nitrates Zn(NO3I2 et CU(NO~)~ rigou- 

reusement exempts d'eau ont donc été préparés "in situ" par réaction 

dans le sulfolane entre les métaux en poudre et N2O4. A une solution 

concentrée en N2O4 (2 moles) on additionne de la poudre de zinc (0,5 

mole). Une réaction violente se produit, il est alors nécessaire de 

refroidir la solution. Quand la réaction est terminée, le mélange réac- 

tionnel est placé sous pression réduite ce qui permet l'élimination 

des oxydes d'azote en excès. La solution incolore résiduelle est ana- 

lysée: N/Zn - 2. Elle correspond à la composition du nitrate ZII(NO~)~. 

Une méthode similaire a permis d'obtenir CU(NO~)~, il est à noter que 

la réaction eRtre Cu et N204 n'est activée qu'à partir de 40°C. 

L'étude de la réaction M(NO3l2 + N2O4 *M(NO3l3- + NO+ est 

réalisée par voltammétrie sur électrode tournante de platine et par 

spectroscopie Raman. 

Les études électrochimiques sont effectuées sur des solutions 

10'~ M dans le sulfolane avec une concentration 0,l M en perchlixate 

de tétraéthylammonium sur une électrode en platine avec le montage 



classique à trois électrodes. 

Les spectres Raman ont été obtenus sur des tubes scellés 

de solutions 0,2 M en nitrate métallique et 0,2 M en N2O4 dans le sul- 

folane. La radiation excitatrice est la raie à 488,O nm d'un Laser 

à argon ionisé, avec une puissance de 150 mW. 

6. Nitration du naphtalène par N204 en  rése en ce de z ~ ( N O ~ ) ~ ,  

Cu(NO3I2, U02(N03)2 

A une solution de naphtalène (0,35.10-~mole dans 5 cm3) dans 

le sulfolane portée à 25O~, sont additionnés 5 cm3 d'une solution de 

N204 (0~35.10'~ mole) et de nitrate métallique (x mole) x variant de 

O à 0,70.10'~ mole. L'évolution de la réaction est analysée comme 

précédernent par chromatographie en phase g a z .  -- 
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REDUCTI ON ELECTROCH 1 NI  QUE DE COMPLEXES 

DINITROSYLES DU AOLYBDENE A 18 ELECTRONS 

E T  ETUDE DES COMPLEXES RADICALAIRES A 19 ELECTRONS 

1. INTRODUCTION 

Le chapitre précédent a montré que des complexes métalliques 

à degré d'oxydation suffisamment élevé: zn2+, cu2+ et u6+ réagissaient 

avec des oxydes d'azote comme N2O4 pour donner des complexes nitrato 

et libérer 1 ' ion NO+. Les complexes métalliques à bas degré d'oxydation 

interagissent quant à eux, avec des composés azotés NO l, NO+ 2 ,  NOCl 

3,  NOBr pour donner des complexes nitrosyles où le monoxyde est coor- 

donné à un centre métallique par l'atome d'azote. 

L'étude de ces complexes n'est pas sans intérêt pratique. 

Les complexes nitrosyles du type Ir(N0)2(C0)2 sont des catalyseurs 

de la réaction: 2N0 + CO + CO2 + N20. Ils peuvent donc être utilisés 

dans l'élimination des oxydes d'azote industriel et des gaz d'échappe- 

ment des automobiles. De plus, l'activation par coordination sur un 

centre métallique est une voie d'accès à certains composés nitrosés 

à partir du monoxyde d'azote 5,6~7. D'autre part, ces complexes nitro- 

syles sont des catalyseurs de diverses réactions organiques: 'oxyda- 

tion 8 ,  oligomérisation 9, métathèse des alcènes Io.   es ligands 

nitrosyles sont des ligands à 1 ou 3 électrons et leurs fortes 

interactions électroniques avec le métal influent également sur toute 

la sphère de coordination. L'ensemble Métal - NO joue donc un rôle 

de puits électronique pour les autres ligands et en particulier pour 

les alcènes dans le cycle catalytique. L'action de NO sur MoCl5 conduit 

au complexe IMo(NO)~C~~I~ l2 qui est le précurseur d'une série de 

complexes hexacoordonnés à 18 électrons M O ( N O ) ~ C ~ ~ L ~  l3 avec L ligand 

à 2 électrons: L = pyridine, nitriles, phosphine ... 
Les réactions de substitution du ligand chloro de complexes 

chloro et leur'remplacement par des ligands à 2 électrons: phosphines, 



nitriles, alcènes, alcynes, ont été très utilisées ces dernières années 

14. En effet, les complexes cationiques possédant des ligands alcènes 

ont été étudiés en raison de leur application en synthèse organique 

catalytique l5. Les mécanismes conventionnels associatif et dissociatif 

d'échange de ligands impliquent la présence d'intermédiaire à 16 et 

18 électrons. Néanmoins des récents travaux ont mis en évidence des 

mécanismes radicalaires dans des réactions d'échanges de ligands dans 

des complexes carbonyles 17. En outre une élimination du ligand chloro 

de la sphère de coordination de IFe(N0)2C112 par réduction chimique 

et électrochimique a été proposée ces dernières années et les espèces 

réduites se sont avérées être des catalyseurs très efficaces de réac- 

tions d'oligomérisation d'alcènes par rapport aux complexes cationiques 

du même type 9; ces derniers complexes sont obtenus par simple substitu- 

tion du ligand chloro de I~e(N0)~~ll~ assistée un sel d'argent 

AgPF6,AgC104. 

Une série de complexes octaédriques à 18 électrons du type 

Mo(NO)~L~C~~ a été synthétisée et étudiée récemment l3 avec L = MeCN, 

CH2=CHCN, PhCN, pyridine Py, et L2 = 2,2'bipyridine bipy. Les complexes 

monocationiques et dicationiques ont été obtenus par substitution du 

ligand Cl par des ligands à 2 électrons nitriles et pyridine, cette 

substitution n'est effective qu'après élimination du Cl' par 

précipitation sous forme de chlorure d'argent. Les complexes cationiques 

ont été isolés l9 avec l'anion ClO4' dans des composés répondant aux 

formules suivantes : IMO(NO)~L~C~(M~CN)I IC1041 et 

IMo(NO)~L~(P.~~CN)~ 1 ICI041 2. 

La réduction électrochimique des complexes di et monochloro 

a été entreprise dans l'espoir d'obtenir une élimination réductrice 

du ligand Cl de la sphère de coordination du métal. La réduction des 

complexes cationiques a été effectuée pour conforter le mécanisme élec- 

trochimique de l'élimination du ligand Cl. Les espèces réduites à durée 

de vie appréciable ont pu être caractérisées dans certains cas. Peu 

de complexes dinitrosyles à 19 électrons soit du molybdène soit du 

tungstène ont été isolés jusqu'à présent, hormis trois complexes stabi- 

lisés par des ligands dithiocarbamate 20 et 2,2'bipyridine 21 et cyclo- 
5 pentadienyl r t , C ~ H . j  22. 



II. SYNTBESES DES COMPLEXES NOLYBDENE DINITROSYLES A 18 ELECTRONS 

La réaction à la température ordinaire entre MoC15 et NO 

dans le chlorobenzène conduit à un solide vert sombre 12. Le composé 

est insoluble et précipite durant la réaction. Le spectre infrarouge 

obtenu en suspension dans le nujol montre deux bandes intenses à 1815 

et 1708 cm'l. Ce résultat est en accord avec ceux obtenus soit par 

cette méthode, soit par réaction entre MO(CO)~ et NOCl 3. L'examen 

du mélange réactionnel en fin de réaction dans CgHgC1 révèle la pré- 

sence de NOC1; ceci suggère la réaction de formation suivante: 

Au composé IMO(NO)~C~~I~ est attribuée une structure polymérisée par 

pontu chloro. 

L'obtention de complexes neutres hexacoordonnés est réalisée 

l3 par coupure des ponts ~ichloro dans I M o ( N O ) ~ C ~ ~ ~ ~  assistée par des 

ligands à deux électrons: P Phg, Py, MeCN, CH2=CHCN, PhCN, bipy. 

D'autres ligands ont été également utilisés: alcools, cétones ou amines, 

cependant aucune réaction n'est observée avec des oléfines et des diolé- 

fines chélatantes comme les norborna -2,5- dione ou le ciç . 2-cyclo- 
octa-1,5-diènes. D'autres voies de synthèses des complexes hexacoordon- 

nés dinitrosyles du molybdène ont été proposées, à savoir: 

a) l'action de NO sur M O ( C O ) ~ L ~ C ~ ~  2y  

b) l'action de NOBr sur MO(CO)~(PP~~)~ 

c) la réaction de NO avec des complexes à liaison M O S M O ~ ~ .  

Des études structurales 1 3 ~ ~ ~  ont permis de classer les complexes dini- 

trosyles hexacoordonnés du molybdène en deux familles selon leur stéréo- 

chimie % - dinitrosyl - trans - dichloro * L2 pour L = py et L2 

= bipy, et cis - dinitrosyl - ciç - dichloro - trans L2 pour L = PPh3 

ou RCN. 



Structure moléculaire de Structure moZéculaire de 

Mo (NO) 2 iPPh3)  2CZ2 M~iNO)~fbipy)Cl~ 

d 'a~rès ré f . 2 4 d 'après réf . 13 

L'oligomérisation de diènes et d'oléfines activées se produit 

en présence de complexes cationiques nitrosyles provenant de IM(N0)2C112 

avec M = Co ou Fe. L'arrachement d'un ligand Cl de la sphère de coordi- 

nation est nécessaire avant d'observer toute activité catalytique 9. 

L'activité est attribuée à une espèce solvatée du type IH(NO)~I+ qui 

échange rapidement la molécule de solvant coordonnée avec le substrat 

et qui, de par sa charge, active le substrat. La synthèse et la caracté- 

risation de nouveaux complexes cationiques du type: IMO(NO)~L~CLL'I+ 

et IMO(NO)~L~L'~~ 2+ ont été publiées récemment 19. Certaines de ces 

espèces sont actives dans la polymérisation du norbornadiene. 

A partir des complexes neutres IMO(NO)~L~C~~I, les complexes 

monocationiques I M O ( N O ) ~ L ~ C ~ S  I +  et dicationiques IMO(NO)~L~S~ 1 2+ (S 

représente une molécule de solvant), sont obtenus par échange métathé- 

tique de Cl' avec un anion non complexant comme Cl04', BF4- et PF6' 



Ces complexes sont stables en solution sous une forme solvatée, 

mais peuvent être stabilisés et isolés par addition d'un ou deux équiva- 

lents de ligands à deux électrons L': L' = R-CN, LI2 = bipy, qui se 

substituent aux molécules de solvant S. Les études stéréochimiques 

montrent que la substitution des ligands chloro s'effectue sans réarran- 

gement de la sphère de coordination du molybdène 19. 

Les réactions de substitution des ligands et en particulier 

de ligands chloro, sont lentes pour les complexes à 18 électrons du 

type: Mo(NO)~L~C~~. En effet, la substitution de deux ligands Cl par 

deux ligands MeCN s'effectue à reflux dans l'acétonitrile après quelques 

heures et seulement en présence de sel d'argent pour donner le complexe 

dicationique 1 Mo(NO)~(M~CN)~ 1 2+ . Des travaux récents sur des réactions 
l de substitution dans les complexes carbonyles montrent que les réactions 

sont beaucoup plus rapides pour les complexes à nombre impair 

d'électrons, 17 en l'occurence 17. Il nous a paru intéressant d'évaluer 

25 l'influence d'un transfert électronique sur les vitesses de réaction 

de substitution des complexes nitrosyles: IMO(NO)~L~C~~I, 

IMo(NO)~L~C~ LI(+, IMO(NO)~L~L'~I~+. En outre, chaque fois qu'il sera 

possible de stabiliser un complexe radicalaire, sa caractérisation 

spectroscopique sera effectuée. 

l 
III. REDUCTION ELECTROCBIMIQUE DE COMPLEXES DICATIONIQUES 

I H O ( N O ) ~ L ~ L ' ~ ~  2+ 

Les diagrammes de voltammétrie cyclique du complexe dicatio- 

nique: 1 ~ o ( ~ 0 ) ~ ( b i ~ ~ ) ~ ~ ~ +  - 1 obtenus soit dans l'acétonitrile soit dans 
le nitrométhane, présentent un pic cathodique et le pic anodique associé 

c a (Figure 1). Le rapport de l'intensité des pics i / i est égal à 1, 
C P P 

et la différence de potentiel AE = Ep - E; = 0,060 V entre les deux 

pics montrent que le transfert est monoélectronique et est réversible 

à toutes les vitesses de balayage employées et à toutes les tempéra- 

tures expérimentales. Le complexe à 19 électrons lM~(NO)~(bipy)~ !+ 

est donc stable, tout au moins .à l'échelle de temps de la voltarnmétrie 

cyclique. Une coulométrie effectuée à -0,4 V prouve que le transfert 

est monoélectronique (réaction (1)). Si le balayage cathodique est 

poursuivi à des potentiels plus réducteurs dans l'acétonitrile, un 

pic supplémentaire cathodique est observé (Figure 1). 



Pig.  1: Voltanunétrie cyclique d'une solution de 1 ~ 0 ( ~ 0 ) ~ ( b i p y ) ~  / 2+ 

10-3 rnole~'1 dans 2 'acétoni tr i le  à 20°C (TEAP O ,  1 rno2e~'I) 

Vitesse de balayage O ,  1 V .  s-1 

Ce transfert électronique n'est pas réversible (réaction (2)). Toute- 

fois le complexe à 20 électrons apparaît stable à l'électrode puisqu'un 

pic anodique net, 19 -+ 18 électrons, est réobtenu lors du balayage 

retour. 

Dans le cas des complexes dicationiques comportant des ligands 

nitriles: 2 ~MO(NO)~(M~CN)~I~+ , 3 ~MO(NO)~(CH~T=CH-CN)~I~+ , 5 
IMO(NO)~(P~CN)~~~+ , un balayage cathodique de voltanunétrie à variation 

linéaire de tension, fait apparaître sur les voltampérograrnmes effectués 

dans le nitrométhane un pic cathodique, mais aucun courant anodique 



n'est détecté au cours du balayage en retour (Tableau 1). Tous les 

potentiels sont donnés par rapport à l'électrode au calomel. L'absence 

de transfert électronique observable sur le voltampérogramme au cours 

du balayage retour provient de la décomposition rapide des complexes 

réduits à la température ambiante. Cependant si les expériences sont 

répétées à basse température et à des vitesses de balayage rapides, 

un pic anodique bien défini est observé. 

Dans l'acétonitrile, les voltampérogrammes des complexes 

dicationiques: 2, 5 IMO(NO)~(P~)~(M~CN)~I 2+ , 5 I M O ( N O ) ~ ( ~ ~ ~ ~ ) ( M ~ C N ) ~  1 2+ 

montrent toutes les caractéristiques d'un transfert réversible monoélec- 

tronique dès la température ambiante (Figure 2 et 3): 

Les potentiels normaux des systèmes réversibles peuvent être 
c a évaluer par la relation: E0 = E + E 1 2, ils sont répertoriés au tableau 
p P 

1. La valeur des potentiels normaux dépend de la nature des ligands 

L. Les complexes dicationiques sont d'autant plus facilement réduits 

que le pouvoir 0 donneur des ligands L est plus faible: acétonitrile 

< pyridine < 2,2'bipyridine < phosphine. La valeur des potentiels nor- 
maux va dans le même sens que la valeur des fréquences des vibrations 

vNO des complexes correspondants (Tableau 1). Il est à noter que les 

diagrammes de voltannnétrie cyclique du complexe I M O ( N O ) ~ ( P P ~ ~ ) ~ ( M ~ C N ) ~ ~ ~ ~  

7, ne montrent qu'un transfert électronique irréversible dans l'acéto- - 
nitrile quelles que soient les vitesse de balayage et les températures 

expérimentales.11 est possible que dans l'état réduit, les ligands 

PPh3 soient expulsés de la sphère de coordination et donnent des réac- 

tions secondaires avec le complexe à 18 électrons de la solution. Il 

n'en reste pas moins que dans la plupart des cas le solvant acétonitrile 

renforce la stabilité des solvates acétonitrile à 19 électrons par 

rapport à des solvants comme le nitrométhane. ' 

Les spectres de RMN du proton des complexes acétonitrile 

à 18 électrons l9 montrent que 1 'échange entre 1 'acétonitrile coordonné 

CH3CN et le solvont CD3CN n'est total qu'après deux heures à température 



TAELEAU 1. Caracterist iques € lect rochl i iques e t  spectroscopiques infrarouge 

des cap lexes  d in i t rosy les  du molybdgne 

Complexes E~~~ a en v o i t  ~ E ~ * + E ~ ~ Y .  en v o i t  / 1t1i; ( ~ ~ ( ~ 0 1  a-1 1 (NO) y-' l as 

1.0 / 1830 

1.0 ! 1860 

i r r c  1850 

irr , 1850 

Les expériences ont é té  réa l  isées dans 1 ' a c é t o n i t r i l c .  avec environ 10-3 molee-l en complexe e t  0.1 molet-]  

en TEAP (perchlorate de tétra6thylamnonium). Vitesse de balayage: 0.1 ~ . s - l  e t  T: 25°C 

a: l e  potent ie l  de référence es t  ce lu i  de 1'4lectrode au calomel 

b: experience réal isée dans l e  nitromethane 

c: processus i r r é v e r s i b l e  



P i g .  2: Voltamné trie cyclique d 'une solution de 1 MO ( ~ 0 ) ~  ( M ~ c N ) ~  1 2f 
5.10'~ rno~et'~ dans l'acétonitrile à 20'6 (TEAP O,I m o ~ e ~ - I )  

Vitesse de balayage O, 1 V. s-1 

PZg. 3: Voltammétrie cyclique dans l 'acétonitrile (TEAP 0,I molet-2) à 

20°C de: a) I M O ( N ~ ) ~ P ~ ~ ( M ~ C N ) ~ ~ ~ +  lam3 rno~ef.'~ 

b) I M o f ~ O ) ~ f b i p y ) ( ~ e ~ ~ ) ~ 1 2 f  6.10'3 rnole~'~ 

Vitesses de balayage: 0,02; 0,05; 0,l; 0,2 V.s-1 



ambiante, par cantre  les r4bul tots  d4 vol t  r d t t i s  cyclique aurntrent 

que l 'bchrage ligand -  solvant^' est bitucoup plus rapide dans les 

emplexr r  h 19. dfecrrons L?uddaua s rystjnic rddox n ' e s t  r6uers ible  

qu '& basse tmupiratur&. 
"2 3 ,A. - 2, . ,, -" 

A des p b ~ a n t i e l s  tris r&duçteurs, le cmpleare clicationiqtte 

2 subi t  unz au t r e  t r ans fe r t  dlectronigur, l e  p ic  observe en v o l t  
i.. 

cyclique est  toujours real dgf in i  ( ~ i g u t a ' ~ 2 )  qt  aueun pic anodiqtlb a % r t  

obssrvé! au cours du balayage en r a t au r i  m & a c  h basse tempdrature e t  

des v i t ~ s r r s  de balayage silp6rieures' 2v.s-l. L'absence de p ic  anodi- 

que correspsad vraisemblablesrcsnt uaa ddcoaaposieion rapide du complexe 

h 20 blectrons e t  cala  s3ême en solvant a d t o n i t r i l e r  

I M O ( ~ ~ ~ ) ~ ( M ~ C N ) ~  1+ + e- $ I M O ( N O ) ~ ( M ~ C N ) ~  1 (4) 

rapîde 
* .  .. . . . . IHo(NDj~(bc@)ql - . .  ., ,, . m p p , .  . prodoits . 

, *'.*. ab .,,. , !$+#Il , J , -, . . -WR*#: :h&w " 4 4 l Y J  4%fmkW844f+I' 
conduire jusqut8 son terme, Ei - -O,& V, conscisippc une mole d 'é lec t rons  

par mole de cozaplexe in t rodui t ,  ce qui confirate l a  nature mono~leçtro-  

niqu9 du prrmiar trlurrfete: blectroaique. Toutefois S. c e t t e  CLlectrolyr~e 

n ' i ~ k > , ~ r s  d?f@stu4a h O'C, l a  hauteur de 1. vag<n ob#av(e  sur 1. v o l t u -  

BRL v C C Z ~ t x o t y a a ~  pz4pcrerj,\rabxr dar aoiaphzcica &Lsarrunr 
;* 
' db*&*48 '- #+ik:'-p&W .: W~C@@CF%&*~ &$m@*w .a- ~?.x@t-q r&q~S(;b),bb 

tm tadicriua, 



PZg. 4: Voltampérométrie à une élec- 

trode tournante de platine dans 

l 'acé toni t r i le  à -30°C d 'une solu- 

t i on  électrolysée de  1 M O ( N O ) ~  ( M ~ c N ) ~  1 2 f  

moÏ?e~'~ au potentiel  imposé 

E i  = -0,3V (TEAP 0,l rno~ell '~) 

1 I 
r 

-0,s +O J5  
E/  V 

Une telle labilité des complexes radicalaires n'est pas incompatible 

avec un système rédox parfaitement réversible aux regards des résultats 

de voltammétrie cyclique. En effet, une durée de demi-vie de l'ordre 

de quelques secondes de l'espèce radicalaire est suffisante pour donner 
c a un rapport i /i voisin de l'unité. 
P P 

Pour mieux comprendre la nature des radicaux cations, plu- 

sieurs types de spectroscopie ont été réalisés sur IXO(NO)~(M~CN)~I+. 

Les spectres U.V. Visible des complexes dinitrosyles à 18 

électrons présentent plusieurs bandes d'absorption. La plus caractéris- 

tique se situe vers 420 nm pour les complexes dicationiques 19. Au 



Fig. 5: EvoZution du spectre U . V .  V i s i b l e  d'une so lu t ion  de 

1 M O ( N O ) ~  (b!eCNlq / 2f r n o ~ e t - ~  dans Z ' a c é t o n i t r i l e  à 

-3û°C durant son é1ectr3oZyse.à un potent isz  Ei =-0,3 V 



cours de 1 'électrolyse de I MO(NO)~(M~CN)~ 1 2+ effectuée à -30°c, la 

forte absorption U.V. à 420 nm diminue et est remplacée par un épaule- 

ment à 350 nm. 11 est hazardeux de faire une attribution précise (Figure 

5) des transitions électroniques responsables de ces absorptions compte 

tenu des informations très limitées disponibles sur les spectres électro- 

i niques des complexes dinitrosyles l3 9 26. Néanmoins 1 'absorption à 420nm 

1- est attribuée à une transition dii + T[*NO. Une réduction électrochimique 

i à un électron place cet électron dans le niveau 2al (LUMO). Les nombres 

d'onde des vibrations d'élongation v(N0) du complexe à 19 électrons 

IM O ( N O ) ~ ( M ~ C N ) ~ ~ +  sont plus bas ( vs NO = 1690, .SV NO = 1590 cm'l) 

que celles du complexe à 18 électrons (VS NO. = 1860, vas NO = 1750 

cm-1). 

l Le spectre de RPE en "solution gelée" de IMO(NO)~(M~CN)~I+ 

l avec le sel de fond montre un signal intense et sans structure centré 

sur g = 2,007 (Figure 6a). 

F i g .  6: Spectre R. P .  E.  dans l  'acé toni t r i le  (TEAP O ,  1 mole &'l) 

a )  d'une solution gelée de ~ M O ( N O ) ~ ( M ~ C N ~ ~  I f  à -16U°C 

b )  d'une solution de I M O ( N O I ~ ( I ' ~ ~ C N ) ~  I f  à 20°C 



Par contre, à -30°C, un spectre à cinq bandes peu résolues est obtenu 

(Figure 6b), g = 2,005, a~ = 7G, a ~ :  constante de couplage. Ce spectre 

résulte du couplage de l'électron célibataire avec deux noyaux 1 4 ~  

(1 = 1) équivalents. 11 est à noter qu'aucune interaction de l'électron 

célibataire avec les noyaux métalliques 9 5 ~ 0  (1 = 5/2, abondance 15,72%) 

et 9 7 ~ 0  (1 = 5/2, abondance 9,46%) n'est observée. Les spectres RPE 

du complexe à 19 électrons ainsi que les quelques complexes dinitrosyles 

à 19 électrons déjà signalés 20 à 22 ne présentent jamais d'interaction 

hyperfine entre l'électron célibataire et le noyau métallique. 

Tous les résultats spectroscopiques U.V., Infra rouge et 

RPE indiquent que l'électron célibataire est essentiellement localisé 

sur les ligands nitrosyles dans une orbitale à fort caractère Il"N0. 

I V  O REDUCTION ELECTROCHIMIQUE DE COMPLEXE3 MONOCATIONIQUES 

Dans des solvants peu coordonnants comme le nitrométhane, 

un balayage cathodique de potentiel fait apparaitre sur les voltampéro- 

grammes des complexes monocationiques 8 1 MO(NO)~(M~CN) 3 ~ 1  1+, 9 
I M O ( N O ) ~ ( C H ~ = C H C N ) ~ C ~ I ~ ,  10 IP.~o(NO)~(P~CN)~C~/+ (Tableau I), des pics 

cathodiques mais aucun courant bien défini n'est décelable lors du 

balayage en retour et ceci même à des vitesses de balayage élevées 

et à basse température. L'absence de pic anodique provient vraisembla- 

blement de la rapide évolution des espèces réduites. 

Les voltampérogrammes des complexes acétonitriles monocationi- 

ques: 8, - 11 I M O ( N O ) ~ P ~ ~ C ~ ( M ~ C N )  I+, 12 1M0(N0)~bipy)Cl(MeCN) I+, obtenus 

dans l'acétonitrile à basse température sont caractérisés par des 

rapports intensité du pic cathodique, intensité du pic anodique proche 

de l'unité, alors que les potentiels sont séparés d'environ 60 mV. 

Ces résultats sont caractéristiques d'un transfert réversible 

monoélectronique (Figure 7 ) :  

c a 
Toutefois dès la température ambiante, le rapport des pics i /i devient 

P P 
supérieur à l'unité. De plus, un nouveau pic cathodique apparaît à 



Pig. 7: Voltanuné t r ie  cyclique d 'une solut ion de 1 MO ( ~ 0 ) ~  iMeCN13Cl 1 + 

5 . 1 0 - ~  motet-1 dans l ' a c é t o n i t r i l e  à O°C, 20°C e t  40°C 

(TEAP 0,Z molet - I I  

V i t e s se s  de balayage: a) 0,02; b )  0,05; c )  0 , l ;  d l  0,2 V.s-I 



un potentiel plus réducteur, et parallèlement un faible courant anodique 1 
est observé à un potentiel correspondant à l'oxydation du radical cation 

IMO(NO)~(M~CN)~~+. Le radical cation est formé au cours de la solvolyse 

du complexe à 19 électrons selon: 

IMO(NO)~(M~CN)~C~~ + MeCN +- IMO(NO)~(M~CN)~I+ i Cl- ( 6 )  

L'ion chlorure libéré diffuse de l'électrode vers la solution. Il réagit 

avec (MO(NO)~(M~CN)~CI(+, qui migre vers l'électrode selon la réaction 

d'anation: 

Le complexe neutre dichloro est réductible à un potentiel 

plus négatif que le complexe monochloro, le processus de réduction 

sera'étudik au prochain paragraphe. 

Formé selon la réaction (61, le radical cation 

IMO(NO)~(M~CN)~~+ est stable pour des potentiels inférieurs à 0.00 

V. Au cours du balayage retour, quand le potentiel devient supérieur 

à 0,00 V: 

l'oxydation ( 3 )  se produit et est couplé avec une réaction rapide d'ana- 

tion: 

rapide 
IMO(NO)~(M~CN)~I~+ + Cl- - IMO(NO)~(M~CN)~C~I+ + MeCN ( 8 )  

Un processus analogue est obtenu avec le complexe 1 M o ( NO)~P~~C~ (MeCN) I +  
(Figure 8a). Dans le cas du complexe 12 ~ M O ( N O ) ~ ( ~ ~ ~ ~ ) C ~ ( M ~ C N )  I+, le 

système rédox est réversible à la température ambiante ce qui implique 

une bonne stabilité cinétique pour le complexe à 19 électrons'(Figure 

Une électrolyse à potentiel contrôlé effectuée sur le complexe 

12 au potentiel -0,05 V dans l'acétonitrile à -20°c, requiert le passage - 
d'un faraday par mole de complexe, ce qui permet de vérifier que la 

réduction s'effectue selon un transfert monoélectronique. 

Les potentiels standard rédox E0 = (E; + Ea)/2 sont répertoriés 
P 



P i g .  8a: Voltannétrie cyclique d 'une 

solution de 1 M O ( N O ) ~ P ~ ~ C I ( M ~ C ~ I )  l +  
1 0-3 mo lei'l  dans l 'acé toni tri l e  

à 20°C (TEAP O,I  moleil'l). 

Vitesses de balayage: 0,02; O ,  05; 

0,1; 0,2 v.s-1 

P i g .  8b: Voltarmétrie cyclique d'une 

solution de I ~ V O ( N O I ~  (b ipy lc l  ( L ~ e ~ , ~ ) +  

8.10'~rnolei-~ à 2U°C ITEAP 0,lrnolep-lj 

Vitesses de balayage: 0,02; 0,05; 

0 , l ;  0,2 v.s-1 



dans le tableau 1. La valeur du potentiel standard dépend de la nature 

du ligand L comme dans le cas des complexes dicationiques, mais les 

différences sont moins significatives. 

V. BEDUCTION ELECTROCEIMIQUE DES COMPLEXES NEUTRES M O ( N O ) ~ L ~ C ~ ~  

Des volampérogrammes caractéristiques des complexes neutres 

14 M O ( N O ) ~ ( C H ~ C H C N ) ~ C ~ ~  , MO(NO)~L~C~~: 2 MO(NO)~(M~CN)~C~~ , - 
17 MO(NO)~(P~)~C~~ , 18 MO(NO)~(P~CN)~C~~ , _6 MO(NO)~(PP~)~C~~ , - 

~o(NO)~bipyCl~, obtenus dans le nitrométhane, sont n rés entés aux figures 
9, 10 et 11. Au-dessous de OOc, les voltampérogrammes à balayage cyclique 

sont tous caractérisés par un pic cathodique et un pic anodique séparés 

par environ 60 mV, et dont le rapport d'intensité est voisin de 1, 

excepté dans le cas de MO(NO)~(PP~~)~C~~ 16 pour des vitesses de balayage 
de l'ordre de 0,l v.s.-~. Dès que la température s'élève, les rapports 

* 

ic/ia augmentent, la dépendance de ces rapports est liée très fortement 
P P 

à la nature du ligand L. Ainsi, un ligand chélatant L2 comme la 

2,Ztbipyridine, stabilise le complexe à 19 électrons issu du transfert 

électronique même à température ambiante: 

La nature monoélectronique du transfert est confirmée par coulométrie 

(Un faraday est consommé par mole). 

c a 
Par contre, avec la pyridine, le rapport i /i est supérieur 

P P 
à 1 dès la température de OOC, ca qui indique déjà une certaine décompo- 

sition du radical anion ainsi formé électrochimiquement: 

Dans le cas de MO(NO)~(PP~~)~C~~ , aucun courant anodique 

bien défini n'est détecté sur les voltampérogrammes même aux grandes 

vitesses de balayage et à basse température. L'absence de vague anodique 

provient de la décomposition rapide du radical I~IO(NO)~(PP~~)~C~~/'. 

. L'allure des voltampérogrammes (Figure 15) est très semblable à ceux 



Fig .  9: V o l t m é t r i e  cyclique d'une solut ion de I ~ M O ( N O ) ~  lbipylCl2 I 
1 0 - ~  mole&-1 dons l e  nitrométhane à: a l  O°C; bl 20°C; c l  40°C; 

TEAP O,I mole&'l . Vi tesses  de balayage: 0,02; 0,05; 0 , l ;  0,2 V.S-1 





Piq. I I :  V o l t m é t r i e  cyclique d'une 

soZution de Mo (NO)2PysCZ2 1 ~ - ~ r n o ~ e  R-I 

dans Ze nitrométhane à a l  O°C; b )  20°C; 

cl 40°C (TEAP 0,l r n o l e ~ ' ~ )  

V i tesses  de balayage: 0,02; 0,05; 

. 0,1; 0,2 v. s-1 



Pig. 12: Voltammétrie cyclique d'une 

soZu-bion de M O ( N O ) ~ ( M ~ C N ) ~ C Z ~  2. 

mole a-1 dans 2 'acé tonitri Ze à: 

a) O°C; b )  20°C; c) 40°C (TEAP 0,l mo2e~-I) 
Vitesses de Salayage: 0,02; 0,05; G , I ;  

0,2 vas-1 



de Mo(NO)~(M~CN)~C~~ (Figure 12) et de Mo(NO)~PY~C~~ (Figure 14) obtenus 

à 40°C. Cette similitude semble indiquer que le processus chimique 

initié par le transfert électronique, est commun à tous ces complexes, 

mais la labilité du radical anion IMO(NO)~(PP~~)~C~~~' est particulière- 

ment élevée. Les principaux résultats de voltammétrie cyclique sont 

répertoriés dans le tableau 1. 

La réduction électrochimique des complexes dichloro à 18 

électrons: 2, 2, 17, 18 a été étudiée également dans l'acétonitrile. 
Les résultats de voltammétrie cyclique de MO(NO)~(M~CN)~C~~ sont illus- 

trés aux figures 12 et 13. 

P i g .  13: Voltananétrie cyclique en multi-balayage d'une solut ion de 

Mo ( N O I z  (MeCN)zCZz 2.1 oe3 mole2-1 dans Z ' acé ton i t r i  l e  à 2S°C 

(TEAP 0,I moleil-l).  V i tesse  de balayage 0,I v.s-I 



k 

5 
E/ V Pig. 14: VoZtammétrie cyclique d'une 

solution de M O ( N O ) ~ P ~ ~ C Z ~  10'~moZe R-I 

dans 2 ' acé toni t r i le  à: a )  O°C; b )  20°C; - 
C) 40°C (TEAP 0,I r n o ~ e ~ ' ~  1 .  

Vitesses de balayage: 0,02; 0,05; O ,  1;  

0,2 v.s-1 



Fig. 1 5 :  Voltanmétrie cyclique d'une sotut ion de Mo(NOi2 (PPhi3Ct2 

rnolea-l dans t ' acé ton i t r i t e  à: a i  O°C; bi  20°C; c i  40°C 

(s"EAP 0,I rno le~- l i  

V i tesses  de balayage: 0,05; O,1; 0,2 V.s-1 



La réversibilité du transfert monoélectronique est obtenue à basse 

température pour toutes les vitesses de balayage utilisées, et à tempé- 

rature ambiante pour des vitesses de balayage supérieures &O;! v.s'~ 

Néanmoins, même à basse température, une faible prévague est observée 

dans les régions de potentiel correspondant à la réduction des complexes 

monocationiques. Cette prévague est observée aussi bien en voltammétrie 

cyclique qu'en voltampérométrie à une électrode tournante de platine 

ou de carbone vitreux. D'autre part, cette prévague dépend de la 

.concentration totale en complexe et est supprimée par addition d'une 

faible proportion de INEt41C1, elle est tout naturellement attribuée 

à une réaction de solvatation: 

K 
MO(NO)~L~C~~ + MeCN IMO(NO)~L~(M~CN)C~I+ + Cl- (11) 

Pour tous les complexes MO(NO)~(M~CN)~C~~ , MO(NO)~PY~C~~, 

MO(NO)~(PP~~)~C~~~ M~(NO)~(bipy)Cl~, le rapport entre les hauteurs 

des pics correspondants à la  rév vague et au pic principal, est pratique- 

ment indépendant de la vitesse de balayage pour des températures infé- 

rieures à la température ambiante. Cette observation permet d'éliminer 

le caractère cinétique de la prévague, tout au moins aux températures 

inférieures à 25'~. Les valeurs des constantes de dissociation peuvent 

être estimées par conductimétrie sur des solutions de complexes dichloro 

dans l'acétonitrile contenant 0,l M en NEtqC104. 

tes valeurs des constantes sont respectivemenC 2.10-~, 6. 1oe3 et 2- 10-4 
 mole^'^, pour les complexes 13, 17 et - 18. 

Pour des températures supérieures à 30°c, le rapport des 

hauteurs de la prévague et de la vague dépend de la vitesse de balayage 

en voltammétrie cyclique, ceci indique un accroissement de la constante 

de la vitesse de la réaction de solvolyse (11) et un caractère cinéti- 

que pour la vague de réduction des monochloro. 

Si la zone de balayage de potentiel est étendue au-delà du 

premier transfert électronique, une autre vague est observée, la hauteur 



du pic augmente avec la température et décroit avec un accroissement 

de la vitesse de balayage par rapport à la hauteur du premier pic. 

En voltampérométrie à une électrode tournante de platine, les voltarnpéro- 

grammes (Figure 16) présentent trois vagues de réduction: une prévague 

d'intensité relativement faible au potentiel correspondant à la faible 

proportion de complexe monocationique provenant de la dissociation 

de MO(NO)~L~C~~, et deux vagues de hauteurs égales, ce qui est en accord 

avec les résultats de voltammétrie cyclique à faible vitesse de balayage 

(Figures 12 et 14). Sur le cycle retour de la voltammétrie cyclique, 

des pics anodiques supplémentaires apparaissent par rapport à ceux 

attendus (Figures 12 et 14). 

La réduction monoélectronique des complexes neutres produit 

un radical anion: 

Ce radical, en présence de ligand nitrile, subit deux réactions de 

substitution successives: 

IMO(NO)~L~C~~I- + MeCN -f I M O ( N O ) ~ L ~ ( M ~ C N ) C ~ I  + Cl- (13) 

IMO(NO)~L~(M~CN)C~~ + MeCN + IMO(NO)~L~(M~CN)~I+ + Cl- 

(14) 

L'anion Cl' diffuse vers la solution réagissant avec MO(NO)~(M~CN)~C~~ 

qui diffuse vers l'électrode selon la réaction d'anation: 

Le complexe trichloro est réductible à des potentiels plus cathodiques 

que le complexe dichloro (Figures 12 et 14 et Tableau 1). Il est à 

noter que pour le complexe MO(NO)~PY~C~~, un ligand Py est déplacé 

par un anion Cl'; cette substitution est bien plus difficile dans le 

cas d'un chélate conme la 2,2'bipyridine (Figure 9). En voltamrétrie 

cyclique au cours du balayage retour, les pics anodiques sont observés 

avec des intensités moindres que les pics cathodiques. Ce fait indique 

une labilisation des liaisons métal - Cl dans l'état réduit. Cette 

labilisation engendre des espèces solvatées à 19 électrons qui sont 



Fig. 16: Vo Ztampérométrie à une é l e c t ~ o d e  

tournante de platine dans l ?acétonitriZe 

(TEAP 0,l  mole^'^) à 20CC d'une soZu+ion de: . 
a )  Mo ( N O )  2 fMeCN)2CZ2 10-3 mole 2-1 

b)  MofNO)~Py2Cl2 1 0 - ~  mo~e R-1 



détectées lors de leur oxydation dans le balayage retour: 

IMO(NO)~L~CZ(M~CN) I et 1 MO(NO)~L~(M~CN)~ If. L'oxydation est couplée 

avec la réaction rapide d'anation: 

Au cours du cycle suivant, le pic de réduction de 

MO(NO)~L~(M~CN)~~+ est absent, ce qui est en bon accord avec une réac- 

tion rapide d'anation (16). 

Le mécanisme de la réduction électrochimique des chlorodinitro- 

sylmolybdène est vérifié en traitant des complexes dicationiques 

MO(NO)~(M~CN)~~~+ et M~(No)~(bipy)(MeCN)~l 2+ avec lNEt4iC1. Les réactions 

entre 2 et INEt41C1 d'une part et - 6 et INEt41C1 d'autre part, sont 

suivies par spectrophotométrie et par les techniques électrochimiques 

à température ambiante (Figure 17). La réaction (16) entre 

IMo(N0)2(~e~~)41 2+ et Cl- est instantanée, i'e système réversible: 

IM O ( N O ) ~ ( M ~ C N ) ~ ~  2+/ ~MO(NO)~(M~CN)~~+ à ES = 0,O V, est converti 

quantitativement en un système quasiréversible: 

IM~(NO)~(M~CN)~C~I+/ IMO(N O ) ~ ( M ~ C N ) ~ C ~ !  à E% = -0,27 V. La réaction 

d'anation (13) est équilibrée et donne naissance au système 

I M O ( N O ) ~ ( M ~ C N ) ~ C ~ ~ ~ / ~ M O ( N ~ ) ~ ( M ~ C N ) ~ C ~ ~ I -  E?? = -0,65 V. L'addition d'un 

excès d'ion Cl- augmente les courants anodiques et cathodiques correspon- 

dant au système JM~(NO)~(M~CN)C~~I-/ IMO(NO)~(M~CN)C~~I 2-, Ek = -0,91~. 

Enfin, après addition d'un large excès d'ions Cl', on obtient le système 

redox bien connu: I M O ( N ~ ) ~ C ~ ~ ~ ~ - / / M O ( N ~ ) ~ C ~ ~ I ~ -  B4 = -1,lO V. 

La coïncidence entre les potentiels des pics obtenus dans 

cette étude avec ceux résultant de' la réduction de I M O ( N O ) ~ ( M ~ C N ) ~ C ~ ~ +  
et IMO(NO)~(M~CN)~C~~~ , valide l'interprétation des processus électro- 

chimiques intervenant dans la réduction des chloronitrosylmolybdène. 

Toutefois, au cours de la réduction exhaustive des complexes 

IMO(NO)~L~CI~~, IMO(NO)~L~(M~CN)C~I+ et IMO(NO)~L~(M~CN)~I 2+ avec L 

= PPh3, Py, dans l'acétonitrile, la substitution des ligands autres 

que Cl' survient dans les complexes radicalaires à 19 électrons, ces 

réactions compliquent singulièrement le mécanisme de réduction. 
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.Y ,,-',,;$ .y i p I F i g .  17: Evo Zution du voltampérogrme 

.+ .#' ,p 4 :. 
I' ..o. ,$ ,--,*' * 4 cyclique d 'une solution de: 
Q;&. . .> '2" j :. ,e : / 5 a )  ! M O ( N O ) ~ ( M ~ C N ) ~  1 2 f ;  
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/ . , ,9 dans l 'acé toni t r i le  à 2S°C  au cours de 
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'*S., ; / :.. -W - l 'addi t ion de inlEt4CZ (TEAP O , 1  rnole!t-l) '. .. . .  * .. . .  \:,-. . ,* . . : !g,f Vitesse de balayage: 0, l  . a- .\. .' : . O  1 .  
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VI. CONCLUSIOB 

Les résultats électrochimiques et spectroscopiques de la 

réduction des complexes dinitrosyles du molybdène, démontre l'existence 

d'un niveau énergétique accessible à un électron. Cette orbitale molé- 

culaire est délocalisée sur les deux groupements nitrosyles, et possède 

un faible caractère métallique. Il est à noter que dans le cas de com- 

plexes mononitrosyles du molybdène, l'électron célibataire est centré 

sur le métal 21. Quoique les structures des complexes dinitrosyles 

du molybdène à 19 électrons ne soient pas connues, il est possible 

d'obtenir une information structurale sur l'entité I M o ( N O ) ~ ~ ~  par compa- 

raison avec une structure radiocristallographique d'un complexe du 

tungstène à 19 électrons ( v - C~H~)W(NO)~(P(OP~)~) 22 par rapport 

à un complexe à 18 électrons comme ( v 5  - c~H~)w(No)~c~ 27. Il y a 

peu de différence dans la valeur des angles W-N-O dont la valeur 

est proche de 180°c. La différence majeure entre ces structures est 

l'angle N-W-N qui est plus ouvert dans le cas du complexe à 19 élec- 

trons. Cette différence a été interprétée en termes d'orbitales molécu- 

laires par, HALL et Coll. 28. Le 19ème électron occupe une orbitale 

ayant un caractère 27'r(NO) à 90%. Cependant dans le cas de Mo(NO)~L~C~~, 

les autres ligands comme Cl doivent participer à l'orbitale moléculaire - 
inoccupée de plus basse énergie (LUMOI. 

Deux structures radiocristallographiques de complexes dinitro- 

syles du molybdène sont connus à l'heure actuelle: 

- Pour Mo(NO)~(PP~~)~C~~ 24, les deux ligands NO sont en 

position cis ainsi que les ligands Cl, tandis que les ligands 
PPh3 sont en position trans. 

-.  Pour M~(NO)~(bipy)Cl~ 13, la structure est - cis NO trans 

Cl. 

Tous les complexes dinitrosyles du molybdène utilisés dans 

ce travail, relèvent de l'une ou l'autre de ces structures de symétrie 

moléculaire proche de C2v. 

Le diagramme d'orbitales moléculaires proposé par ENEPIARK 

et FELTHAM pour un complexe dinitrosyle plan carré Mo(NO)~L* (C2v) 

peut être utilisé pour interpréter les résultats obtenus dans ce 

chapitre. L'addition de deux ligands en position trans donnant un 



F i g .  18: Diagramme dforbitaZes rnoZécuZaires pour une compZeze 

C2v 

Energie X 10'~crn-l N / "\ NO 

ciç-dini trosy te pZan carré - 

40 

30 

l 20, 
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8 .  
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complexe hexacoordonné, rend' le niveau 2al fortement antiliant ll. 

O 
Y 

" 

2G1 (x, 2, a NO) 

' 2al  NO), xy) 

3al ("*(NO), x2, z2 -y2 

2g2   NO), yz) 

1G1 ("*(NO)) 

- 2al (22 - y2,~*(~0)yx2) 

Dans la série de complexes ciç dinitrosyl, les niveaux d'énergie de 

l'entité IMO(NO)~ I sont remplis totalement jusqu'au niveau 1b2, et 

les électrons supplémentaires introduits par la réduction électrochi- 

mique se placent aanç le niveau 2al qui possède une forte contribution 

"*(NO). Nos résultats spectroscopiques RPE, U.V. Visible et Infrarouge 

sur IMO(NO)~(M~CN)~I~ ainsi que les résultats RPE publiés sur 



IM~(NO)~(bipy)cl~ 1 ' 21 et (MO(NO)~~~S(N,N-dialkyldithiocarbamato) 1 -  
20 , indiquent que la contribution  NO) à l'orbitale frontière 

dans laquelle se loge l'électron, doit être forte puisque aucune 

interaction n'est constatée entre l'électron célibataire et le noyau 

molybdène. L'électron célibataire est donc localisé sur les ligands 

NO. 

Les valeurs des potentiels standards EO des couples rédox 

donnent une estimation des différences d'énergie entre les "LUMO" des 

différents complexes. Les énergies des niveaux 2al suivent l'ordre 

suivant: dicationique, monocationique, neutre, monoanionique, dianio- 

nique et parmi ces différentes classes, le niveau 2al est d'autant 

plus stabilisé que le pouvoir CJ donneur du ligand t est fort, et que 

le pouvoir r accepteur est faible, c'est à dire dans l'ordre: acéto- 

nitrile < pyridine bipyridine < phosphine < Cl'. 

Une stabilisation du niveau 2al va de paire avec un abaisse- 

ment de la fréquence des vibrations ,, (NO). Une corrélation linéaire 

est obtenue en traçant la valeur du potentiel standard en fonction 

de la valeur de v(N0) (Tableau 1) pour des complexes homologues.Cette 

corrélation n'est plus valable pour des complexes avec des ligands 

L disparates. La stabilité cinétique des complexes à 19 électrons peut 
c a être estimée par voltammétrie cyclique par le rapport i /i . A tempéra- 
P P 

ture ambiante, pour une vitesse de balayage de 0,l VS'~, le rapport 

ic/ia croît de 1 pour IMO(NO)~(M~CN)~~ 2+ à 1,5 pour IM O ( N O ) ~ ( M ~ C N ) ~ C ~  1 +  
P P 

à 2 pour IMO(NO)~(M~CN)~C~~(. Les complexes radicalaires du type 

IMO(NO)~(M~CN)~~+ sont plus stables que les complexes monochloro et 

les dichloro. Dans chaque classe de composés dichloro, monochloro et 

exempt de ligand chloro, les complexes riches en électrons 19 et 20 

sont stabilisés par des ligands accepteurs chélatants comme la 2 , 2 ' -  

bipyridine. 

La comparaison entre les propriétés rédox de complexes dinitro- 

syles dichloro du molybdène et de leur activité catalytique 21 dans 

la réaction de métathèse du ciç - 2 - pentène, montre qu'il n'y a aucune 
relation entre ces deux caractéristiques. Par contre, l'activité cata- 

lytique est fortement liée à la labilité des complexes réduits. Un 

transfert électronique permet donc à certains complexes dinitrosyles 

de libérer des sites de coordination et d'avoir une bonne activité 

catalytique dans la réaction de métathèse des oléfines. Le présent 

travail a permis de mettre en évidence une labilisation de complexes 



dinitrosyles du molybdène par un transfert monoélectronique, et donc 

d'envisager une activité potentielle en catalyse homogène, cette acti- 

vité n'ayant pas été testée jusqu'à maintenant. 

l Toutes les expérimentations ont été effectuées sous atmosphère 

1 d'argon et à l'abri de la lumière en utilisant la technique des tubes 

de schlenk. Les solvants ont été distillés sous argon, avec les agents 

desséchants appropriés, et stockés sous argon. L'acétonitrile (Merck) 

est purifié par distillation sur hydrure de calcium, puis distillé 

sur P4O10. L'acétone et le nitrométhane (des produits Merck) sont puri- 

fiés par distillation sur tamis moléculaires Merck 4~'. L'éther éthyli- 

que est distillé sur l'hydrure double AlLiH4. Le chlorure de méthylène 

(Merck) est laissé sur Na2C03 sec pendant 24 h., et le mélange est 

filtré puis distillé, CH2Cf2 est ensuite redistillé sur P4O10 à l'abri 

de la lumière, et stocké à l'obscurité et sur Na2C03 sec. Le diméthoxy- 

éthane (DME) est distillé sur sodium, et stocké sur sodium. L'hexane 

est distillé sur P4O10. 

Avant utilisation pour des expériences analytiques: U.V. 

Visible, RPE, RMN 3 1 ~ ,  et électrochimiques, les solvants sont filtrés 

à travers une colonne d'alumine sèche sous argon. La teneur en H20 

est estimée par la méthode de Karl Fischer à moins de 10 ppm. 

MoC15 est un produit Flucka et est ut-ilisé tel quel. La 2,2' 

bipyridine CloH8N2 (Merck), la triphénylphosphine (Pph3) (Prolabo), 

le perchlorate d'argent AgC104, le perchlorate de tétraéthylammonium 

INEt41C104, le chlorure de tétraéthylammonium INEt41C1, sont séchés 

sous vide en présence de P4O10 à 35'~ puis stockés sous argon. Le 

benzonitrile CgHgCN (Merck) et l'acrylonitrile CH2=CHCN (Merck) sont 

purifiés par distillation, sous vide pour le benzonitrile, et à 

température ambiante pour l'acrylonitrile, puis mis sur tamis 

moléculaires 4~' et stockés sous argon à l'obscurité. 

I 1. Synthèse 

IHO(NO)~C~~I~ l2 : Une suspension de 0,54 g (2,O mrnole) de 



MoCl5 et 40 cm3 de CgHgCl est agitée à température ambiante sous un 

faible courant de NO (bulle à bulle) pendant 6h. Le monoxyde d'azote 

est obtenu par action de NaNO2 sur une suspension acide de Fe2(S04)3, 

et après passage dans un "piège" carboglace - acétone et sur une colonne 
de potasse en pastilles. Le précipité est filtré et: lavé abondamment 

au chlorobenzène puis au chlorure de méthylène puis à l'éther. Un solide 

verdâtre est recueilli puis stocké sous argon et au congélateur à -30'~. 

Analyse Calculée: Cl 31,3; N 12,4 

Trouvée Cl 31,9; N 11,8 

MO(NO)~(RCN)~C~~ ( R  = Me 13, C H 2 C H  - 14, Ph - 15). Ces trois 

complexes sont obtenus selon un même procédé. La solution verte qui 

se forme après dissolution de IMo(NO)~C~~I~ (0,5 g, 2,2 mmole) dans 

CH2C12 (20 cm3) et du nitrile ( 5  cm3), est agitée pendant 12 h. Le 

solide jaune qui précipite est filtré et lavé avec CH2C12 puis Et20. 

- MOCNO)~(M~CN)~C~~ L3 Rendement 80% 
Analyse calculée: C 15,55; H 1,95; Cl 23,O; N 18,l 

trouvée: C 15,5; H 1,9; Cl 22,4;.N 17,8. 

- Mo(NO)~(CH~=CHCN)~C~~ - 14 Rendement 70% 

Analyse calculée: C 21,6; H 1,8; Cl 21,3; N 16,8 

trouvée: C 21,O; H 1,85;C1 21,3; N 16,9. 

- Mo(NO)~(P~CN)~C~~ 15 Rendement 80% 
Analyse calculée: C 38,8; H 2,3; Cl 16,4; N 12,9 

trouvée: C 38,9; H 2,3; Cl 15,8; N 13,O 

MO(NO)~(PP~~)~C~~ J&: Si on mélange 0,36 g de IMo(NO)~C~~I~ 

(1,6 mmole) dans 30 cm3 de CH2C12 avec 1,14 g de PPh3 (4,4 mole), 

on obtient un solide vert, que l'on recristallise dans un mélange CH2C12 

- MeOH. Rendement 60% 
Analyse calculée: C 57,5; H 4,O; N 3,7 

trouvée: C 57,O; H 4,l; N 3,8. 

~ o ( ~ 0 ) ~ P y ~ C l ~  17: Une suspension de 0,36 g de I.Mo(NO)~C~~I~ 

(1,6 mole) dans CH2C12 (30 cm3) est mélangée à une solution de pyri- 

dine (6,4 mole) dans le même solvant. Ce mélange est ensuite concentré 

sous vide. Des cristaux verts apparaissent progressivement, ils sont 

lavés rapidement avec CH2Cl.2 puis Et20. Rendement 80% 

Analyse calculée: C 31,2; H 2,6; N 14,6 

trouvée: C 31,3; H 2,5; N 14,3. 



Ho(~~)~(bipy)cl~ 18: Une masse de 0,5 g de I M O ( N O ) ~ C ~ ~ ~ ~  

(2,2 moles) est mise en suspension dans CH2C12 (20 cm3), puis traitée 

par 0,4 g de 2,2'-bipyridine (2,56 mole). Le mélange est agité à tempé- 

rature ambiante pendant 12 h. L'addition d'hexane provoque l'apparition 

d'un solide jaune vert. Le précipité est filtré, lavé avec Et20. Rende- 

ment: 90%. 

Analyse calculée: C 31,3; H 2,O; Cl 18,5; N 14,6 

trouvée: C 32,l; H 2,2; Cl 17,9; N 14,2. 

Procédé généra Z de  préparation des composés monocationiques 
l MO ( N O )  2 ~ 2 ~  ' C L  l czoq 19  

La préparation type implique l'utilisation des solvates 

IMO(NO)~L~C~(DME)I+ (DME diméthoxy-1,2 éthane) comme intermédiaires. 

2 moles de composé M O ( N O ) ~ L ~ C ~ ~  sont introduites dans 10 cm3 de DME 

fraichement distïll4s. Une masse de 415 mg de AgC104 (2 moles) est 

alors introduite lentement dans la suspension tout en agitant à tempéra- 

ture ordinaire. Une coloration verte intense se développe instantanément, 

ainsi qu'un précipité blanc. Le mélange est agité pendant 6 h, puis 

le solide blanc est séparé par filtration, et lavé avec du DME. Le 

précipité d'AgC1 est séché et pesé: 0,289 g. Son poids correspond à 

la précipitation d'une mole de chlorure d'argent par mole de complexe 

de départ. 

10: Un volume de 5 cm3 du IMo(NO)~(RCN)~C~I I C q  8, 9, - 
composé nitrile (RcN) est ajouté à la solution du solvate dans le DME. 

Le mélange est agité à température ambiante pendant une heure. Les 

solvants sont ensuite éliminés sous pression réduite. Le solide résiduel 

est repris dans un volume minimum du composé nitrile RCN. L'addition 

d'éther éthylique provoque l'apparition d'une huile qui ne cristallise 

qu'à froid et dans des mélanges nitrométhane - éther éthylique (1/2 

en volume). Pour (MO(NO)~(M~CN)~~ I c I o ~ ~  , Rendement: 60%. 
Analyse calculée: Mo 23,2 

trouvée: Ho 22,4 

I ~ o ( ~ O ) ~ ( b i p y ) ( ~ e ~ ~ ) ~ l l l ~ 1 0 ~ 1  2: Un procédé identique à 

celui décrit précédemment est suivi. Rendement: 80%. 

Analyse calculée: C 29,5; H 2,25; N 14,35; 

trouvée: C 29,3; H 2,4; N 14,O. 



IE~O(NO)~P~~(H~CN)C~I 1C1041 2 Rendement 60% 

Procédé généra2 de prépamtion des composés dicationiques 

IMO(NO)~L~L'~I IcZoq12 l9 

La préparation type implique l'utilisation des solvates 

IMO(NO)~L~(DME)~~~+ comme intermédiaire. 2 mmoles du composé M O ( N O ) ~ L ~ C ~ ~  

sont introduites dans 10 cm3 de DME. Une masse de 830 mg de AgC104 

(4 mrnoles) est alors introduite lentement dans la suspension tout en 

agitant à 40°C. Une coloration verte intense se développe instantanément, 

ainsi qu'un précipité blanc. Le mélange est agité pendant 12 h environ, 

puis le solide blanc est séparé par filtration. Le filtrat est abandonné 

pendant 12 h puis agité avant filtration (Si nécessaire une troisième - 
filtration est effectuée). Les précipités de chlorure d'argent sont 

rassemblés, puis séchés et pesés. Le poids 0,552 g correspond à la 

précipitation de 2 moles d'AgC1 par mole de complexe de départ. 

IMO(NO)~(RCN)~I IC1O4I2 : Un volume de 5 cm3 du composé nitrile 

RCN est ajouté à la solution du solvate IMO(NO)~(RCN)~(DME)~I~+. Le 

mélange est agité pendant 1 heure environ. Les solvants sont ensuite 

éliminés sous pression réduite. Le solide résiduel est repris par 2 

cm3 du composé nitrile. L'addition d'éther éthylique provoque la démi- 

xion d'une huile verte qui ne cristallise qu'après beaucoup d'essais 

dans des mélanges nitrométhane - éther éthylique. Pour IMO(NO)~(M~CN)~~ 
1 CIO4 1 2 2 Rendement 50%. 

Analyse calculée: Mo 18,5 

trouvée: Mo 17,7 

IMO(NO)~(CH~=CHCN)~I IC10412 3 Rendement 60% 
IMO(N0)2(PhCN)411~10412 - 4 Rendement 70% 

Analyse calculée: C 43,8; H 2,6 

trouvée: C 40,5; H 2,5 

des procédés identiques à celui décrit ci-dessus conduisent 

à l'obtention des composés suivants: IMO(NO)~(P~)~(M~CN)~I IC1O4I2 2, 
IMO(NO)~(PP~~)~(M~CN)~~ IClO4I2 - 7. 
Pour IM0(N0)~(bipy)(~eCN)~l IC10412 6 ,  Rendement 50% 

Analyse calculée: C 28,35; H 2,35; N 14,15 

trouvée: C 28,25; H 2,7; N 14,O 

IM0(NO)~(bipy)~11~10~1~ I :  A une solption dans l'acétonitrile - 



de IMo(NO)~(M~CN)~I (1040 mg, 2 mmoles), on ajoute 655 mg de 

2,2'bipyridine (4,2 nmoles). La solution est agitée et portée vers 

40'~. Après 24 h, la solution est abandonnée. Des cristaux vert bouteille 

apparaissent dans le milieu. Rendement 60%. 

Les microanalyses ont été effectuées par le centre de Micro- 

analyse du C.N.R.S. à Vernaison. 

1 2. Mesures électrochimiques. 

Toutes les expérimentations sont effectuées sous atmosphère 

d'argon, à l'obscurité et dans une cellule thermostatée entre -30'~ 

et +40°c. La cellule utilisée est une cellule classique à trois compar- 

timents. Dans le compartiment de l'électrode de travail, une électrode 

à grande surface est placée pour les mesures coulométriques. Les voltam- 

pérogranmes sont obtenus à partir d'un disque de platine ou de carbone 

vitreux tournant ou fixe. L'électrode auxiliaire est un fil torsadé 

de platine de grande surface. L'électrode de référence est constituée 

d'un fil d'argent plongeant dans une solution de A ~ +  (0,Ol M) dans 

le solvant désiré, .additionné de perchlorate de tétraéthylammonium 

(0,l Ml. Tous les potentiels sont donnés par rapport au potentiel de 

l'électrode au calomel saturée. Tous les essais analytiques sont effec- 

tués sur des solutions 0,01 M en complexe. Avant chaque expérience, 

un "blanc'' est testé pour vérifier le domaine d'électroactivité. L'eau 

résiduelle est trouvée à une concentration inférieure à 0,001 M dans 

la cellule électrochimique par la méthode de Karl Fischer. 

Les complexes radicalaires sont produits par coulométrie 

à -30°c, et ensuite les solutions sont introduites soit dans des tubes 

cylindriques de quartz pour les mesures RPE, soit dans des cellules 

à fenêtre en chlorure d'argent pour les mesures infrarouge, soit encore 

dans des cellules en quartz pour les mesures U.V. Visible. 
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RESUE ET CONCLUSIONS 

Dans les solvants aprotoniques à grand domaine d'électroacti- 

vité: sulfolane, nitrométhane, acétonitrile et carbonate de propylène, 

les dérivés oxygénés de l'azote (III) et (IV) ont fait l'objet d'études 

de transferts électroniques à une électrode de platine poli. Ces trans- 

ferts électroniques mettent en jeu des réactions chimiques entre les 

espèces réduites et les diverses espèces présentes en solution. Ces 

processus sont rendus plus complexes par la présence résiduelle d'eau 

et d'oxygène. 

Nous avons montré dans la première partie que NO+ est réduit 

en NO selon un transfert électronique que l'on peut considérer comme 

rapide. Si l'eau résiduelle est sans action sur cette réduction, il 

n'en est pas de même de l'oxygène et N204. Ces deux composés facilitent 

la réduction de NO+ par réaction avec NO formé. L'étude approfondie 

de la réduction de NO+ en présence de N204 nous a permis d'atteindre 

les constantes thermodynamiques et cinétiques de l'équilibre de disso- 

ciation moléculaire de N2O3 selon: 

Afin de déterminer la constante de dissociation ionique de 

N2O3 selon': 

l'étude électrochimique des solutions de nitrite a été abordée. Le 



mécanisme de l'oxydation du nitrite qui a lieu en deux étages, peut 

se schématiser selon: 

2N02- N2O4 + 2e' 

lère étape 

2N02- + N2O4 + 2N0 + 2N03- 

NO + NOg' + N2O4 + e- 2ème étape 

L'étude mathématique des courbes intensité-potentiel est 

en accord avec un tel mécanisme, et a permis d'atteindre la constante 

de dissociation ionique de N2O3 dans le sulfolane. La présence d'eau 

dans le milieu réactionnel rend plus complexe le mécanisme d'oxydation 

du nitrite par formation de HN02. Une interprétation a été proposée 

quant à l'instabilité de l'acide nitreux dans Les différents solvants. 

La deuxième partie est consacrée aux solutions de N204 dans 

I les différents solvants. Globalement deux équilibres hétérolytiques 

I et un équilibre homolytique rendent compte du comportement de ces solu- 

la constante de dissociation homolytique a été déterminée 

par RMN et RPE. La seconde technique s'est avérée mieux adaptée au 

problème. La constante de dissociation hétérolytique où N2O4 peut être 

considéré comme un sel de nitrosyle a été déterminée grâce à l'utilisa- 

tion judicieuse de l'électrode d'argent recouverte de chlorure d'argent. 

La mise au point d'un dosage original de N2O4 seul ou en présence d'acide 

nitrique a été une des retombées de cette étude. 

Enfin l'interprétation du mécanisme de l'oxydation de N2O4 

a permis d'atteindre la constante du troisième équilibre, et d'évaluer 



les constantes cinétiques de la monomérisation de N2O4. L'ensemble 

des résultats obtenus a permis de proposer un mécanisme rendant compte 

des différentes étapes de la réduction de N2O4. 

Dans la troisième partie, nous nous sommes intéressés au 

pouvoir nitrant des espèces N2O4 et N2O3 vis à vis du naphtalène dans 

le sulfolane. L'effet catalytique de NO+ a été mis en évidence grâce 

au suivi de la réaction par le tracé des courbes intensité-potentiel. 

L'ion nitrosyle peut être présent initialement ou formé in situ par 

addition d'acide protonique plus fort que HNO3, ou par addition de 

certains nitrates métalliques, ou par oxydation électrochimique des 

mélanges N2O4 - H20. Cette catalyse par NO+ intervient encore lors 

de la nitration du naphtalène par  NO^+ provenant de l'oxydation de 

N2O4. En effet, le proton libéré lors de La nitration réagit avec N2O4 

pour donner NO+. 

Enfin, dans la dernière partie, un comportement particulier 

de NO a été étudié. En effet, les propriétés redox du monoxyde d'azote 

sont profondément modifiées par coordination avec un métal de transition. 

La réduction électrochimique de complexes dinitrosyles du molybdène 

à 18 électrons du type MO(NO)~L~C~~ engendre des complexes à 19 et 

20 électrons. Les complexes à 20 électrons sont toujours très instables. 

Des complexes à 19 électrons ont été stabilisés et étudiés par spectros- 

copie. L'électron célibataire est localisé sur les ligands nitrosyles 
* dans une orbitale TNO. L'introduction d'un électron dans la sphère 

de coordination provoque la labilisation des liaisons Mo - Cl. Cette 

propriété pourrait être utilisable dans la catalyse de réaction d'oligo- 

mérisation d'alcènes. 



Couples électrochimiques utilisés et étudiés dans ce mémoire 

Couples électrochimiques déterminés A 1 ' a i de  de l ' é l e c t r o d e  d'argent à 298°K /(Fc+/Fc) E" en imV 1 
l 

Ag+ + e- + Ag, 

dans l e  n i  tromethane 

su1 fo lane 

carbonate de propylene 

AgCl + + e- + Ag+ + C l -  
dans l e  ni t rométhane 

su1 fo lane 

carbonate de propyl +ne 

~ $ 1  + + NOt + e- + Ag, + NOCl 

dans l e  nitrornethane 

su1 fo lane 

carbonate de propylene 

AgCl + + N2O4 + e- + Ag, + NOCl + NO3- 
dans l e  nitrornethane 

su1 fo lane 

carbonate de propylene 
____-----_-__---------------------------------------------------------------------- 

+ 611 p a r t i e  2 r é f  13 

+ 373a p a r t i e  2 r é f  14 

+ 509 p a r t i e  2 ré f  12 

- 661 p a r t i e  2 r é f  13 

- 737a p a r t i e  2 ré f  14 

- 715 p a r t i e  2 ré f  12 

+ 137 p a r t i e  2 r é f  12 

- 22a 

+ 42 p a r t i e  2 r6 f  12 

Couples 6lectmchirniques déterminés à l ' a i d e  de l 0 6 l e c t r o d e  de p l a t i n e  l 
dans l e  su l fo lane 3 303°K E" en v o l t  

~ 0 2 '  + e- + 1/2N204 + 1.50 

NO?+ + e- NO2 + 1,35 

NO+ + 112N204 + e' + N203 + 0,850 

NO+ + e- + NO + 0,715 

NO2 + N204 + e' * N2O3 + NOj- + 0,56 

3N204 + 2e' + ZN203 + 2N03' + 0.42 

NO2 f e' + N02- + 0.32 

N204 + e- + NO + NOj' + 0.28 

1/2N204 +HN03.N03- + e- + HN02 + ZNO3- + 0.27 

N204 + 2e- + 2N02- + 0.175 

NO + NOj- + e- + 2N02- + 0.07 

ZN203 + e- + 3N0 + N03- + 0,Ol  

a valeur déter"'1née 3 30°C 



Valeur des constantes établies et utilisées dans ce mémoire 

log K ?I 303°K 

Equilibres de dissociation moléculaire 

ZN203 + ZN0 + N 2 0 4  

dans le sulfolane 

dans 1 'eau 

dans l'acétonitrile 

dans le sulfolane 

dans le nitrométhane 

dans 1 'acetoni tri le 

dans le sulfolane 

dans le carbonate de propylene 

Equilibres de dissociation ionique 

N2O3 + NO' + NO2- 

dans le sutfolane 

N2O4 + Not + NO3- 

dans le nitromethane 

dans le sulfolane 

dans le carbonate de propylène 

dans le sulfolane 

Réactions d' oxydo-réduction 

N2O4 + 2N02- + ZN0 + 2NO3- 

sui folane 

NO2 + NOp- * NO + N0-f 

sulfolane 

Reactions acido-basique 

N 2 0 4  + Ht + HN03 + NOt 
su1 folane 

~ ~ 0 4  + ~ C 1 0 4  2 NO+ + C104- + HN03 
sol fol ane 

HN02 + N2O4 + HN03 + N 2 0 3  

su1 folane 

N 2 0 4  + M ( ~ 0 3 ) 2  + NO+ + M(N03)3-  sulfolane 

M = Zn 

M = CU 

M = U 0 2  

M ( N 0 3 ) 2  + NOj-  + M ( N O j ) 3 -  sulrolane 

M = Zn 

M = CU 

- 4 ,14b  partie 2 réf 11 

- 4,0ab partie 2 réf 10 

- 4,7gb; - 4 , 6 0  

valeur déterminee 3 25°C 



Ac ide  AH HC pKAH (dans l e  sul fo lane) 

H W j F  3 . 3  p a r t i e  2 r é f  23 

HC 1 o4 4 p a r t i e  2 r é f  22 

q25207 5.2 p a r t i e  2 r 4 f  11 

WC 1 14.5 p a r t i e  2 r C f  19 

ii~03 16 

HHQ2 3.20.6 

- - - 
P r o d u i t  de s o l u b i l i t é  de AgCl l o g  

dans le ni t rcnPthane - 21.2 p a r t i e  2 r é f  13 

siil f o l ane  - 19.4 p a r t i e  2 r 4 f  14 

carbonate de propylène - 20.4 p a r t i e  2 r é f  12 

Ac ide  AH Cons tan t e  d'hcmcon juga i son pl:iC. 

3.1 p a r t i e  2 r 6 f  1 4  

2.63 

3,1 p a r t i e 2  r é f Z 1  

- - -- - - - 

I 
Constantes c i né t i ques  k1 e t  k 2 i  Constantes c i né t i ques  k j  e t  k4 

de l ' é q u i l i b r e :  

~ $ 4  ++ aioz a asor 
de l ' é q u i l i b r e :  

nf13 ++ i / a $ 4  + MO 

Sul ?-;lane 4 1  = 21 S -1  i k 3  1 9 5 - 1  

42 = 2 , 3 . 1 0 ~ i m i e - ~ s - 1  k 4  1350 $- l i t .  ,-.:~e)l/Z 

i dans le suifolane b !O-t 
Car?.:na:e de k l  - 13 s-l 
s r ~ ; ~ ' ? ? e  42 2 0.7. i ~ ~ t m o i e - ~ s - l  l 





SOMMAIRE 

ANNEXE EXPERIMENTALE. TECHNIQUES UTILISEES ........................ 1 
1. Méthodes voltampérométriques d'analyses ............... 1 
II. Méthodes spectroscopiques ............................ IV 
III. Chromatographie en phase vapeur (C.P.V.) ............ IV 

ANNEXE TNEORIQUE ................................................... V 
. Mesure de susceptibilitésmagnétiques par 
résonance magnétique nucléaire ........................ V 

. Mesures de susceptibilités magnétiques de composés 
liquides selon la méthode Curie-Cheneveau ........... VI11 

. Absorption magnétique électronique ................... XI 

. Coefficient de diffusion d'une particule non 
chargée en solution diluée. Equation de 

Stokes-Einstein .................................... XVII 



ANNEXE EXPER 1 MENTALE 

TECHN 1 QUES UT1 L I  SEES 

Voltampérométrie linéaire et cyclique 

- Electrode tournante de platine (@ = 0,8 mm) 

- Electrodes utilisées lors des études en voltammétrie cyclique 
(0 = 0,8 mm et @ = 2 mm) 

- Potentiostat P.R.T. 20-2X (Tacussel) 
- Unité polarographique UAP4 (Tacussel) 
- Millivoltmètre ISIS 4000 (Tacussel) 
- Table traçante TGM 164 (Sefram) 
Afin de s'assurer de l'étanchcité de la cellule de mesure 

(~our éviter l'humidité ambiante), nous avons utilisé une électrode 

tournante mise au point au laboratoire et permettant le tracé des 

courbes voltampérométriques sous atmosphère contrôlée. 

Coulométrie 

- Titrimètre à électrodes polarisées Titrisol (Tacussel) 

- Chronoampérostat CEAMD-6 (Tacussel) 
- Intégrateur IGS-N (Tacussel) 
- Potentiostat PRT 100 - 1X (Tacussel) 

Potentiométrie à courant nul 

- Millivoltmètre type ISIS 20.000 (Tacussel) 
- Microseringues Gilmont de 0,2 et 2 cm3 

Electrode tournante à disque et anneau (E.T.D.A.) 

- Electrode type EAD ~ O K  Pt/Pt (Tacussel) 

- Amplificateur d'asservissement de vitesse type Asservitex 

10.000 (Tacussel) 



- Bipotentiostat type BIPAD (~acussel) 
- Pilote SERVOVIT 2A (~acussel) 
- Table traçante type TGM (~efram) 
- Millivoltmètre ISIS 4000 (~acussel) 
La théorie relative à 1'E.T.D.A. est décrite *. 11 s'agit 

d'une électrode centrale à disque de platine (de rayon rl) entouré 

par un anneau concentrique en té£ lon (r2), puis par un anneau de platine 

(r3). e 

Isolant  I so lan t  

Anneau Disque Di f fus ion du f lu ide  vers  

l a  surface de l ' é l e c t rods  

tournante 1 

i 
l 
1 
1 

I 

Courbe de déplacement du 

f l u ide  à proximité de l a  

surface de 2 'é Zectrode .w tournante 

LIE.T.D.A. utilisée possède les caractéristiques géométriques 

suivantes: 

L'effet d'écran S est une caractéristique importante de l'élec- 

trode tournante à disque et anneau. Si le disque et l'anneau sont à 

un même potentiel tel que la réaction: 

A i ne' + B - 

ait lieu aux deux électrodes, un courant 1' A traversera l'anneau quand 
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le circuit du disque sera ouvert (ID = O); Lorsqu'on ferme le circuit 

du disque, un courant 1 inférieur à 1: passe à l'anneau, car le 
A 

transport de A arrivant à l'anneau est diminué d'une certaine quantité 

de A consommé au disque. On définit alors le facteur d'écran S par 

le rapport: 

On démontre que ce facteur d'écran S ne dépend que des caractéristiques 

géométriques de l'électrode lorsque les espèces A et B sont stables. 

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

SO = 1 - ~~6 3 
-213 avec B = (r3/rl) - (r2/rl) 3 

No : facteur géométrique 

N est une grandeur ne dépendant que des caractéristiques géométriques O 
de l'électrode. 

Remarquons que la valeur du facteur d'écran permet également 

d'obtenir des renseignements concernant une éventuelle interaction 

. .  ou instabilité des espèces A et B. 

Electrodes de référence 

L'éteetrode de dférence A ~ + / A ~  est constituée par un 

fil d'argent plongeant dans une solution de AgCl04 (0,l M pour le sulfo- 

lane et 0,01 M pour le carbonate de propylène), relié à la cellule 

de mesure par un pont rempli d'une solution de perchlorate de tétraéthyl- 

aminonium 0,l M. 

LtéZectrode de référence ~ c + / F c  dans le nitrométhane 

3 est constituée par un fil de platine plongeant dans une solution 

0,l M de EtqNC104 et saturée en ferrocène. On ~rocède ensuite à une 

oxydation électrochimique de cette solution à intensité constonte: 

0,l mA pendant environ 600 secondes. 

L'électrode au calomel satu& est utilisée pour relever 

les potentiels dans l'acétonitrile. Nous avons relié cette électrode 

à la cellule de mesure par un pont contenant 0,l Pl de perchlorate de 

tétraéthylamrnonium. 

Ces électrodes de référence ont des potentiels assez stables. 



Cependant, après chaque manipulation, nous effectuons un étalonnage de ces 

électrodes par rapport au couple FC+/FC. 

Le système ferrocène - ferricinium (FC+/FC) étant rapide 

dans les solvants utilisés 3'4 , nous avons pris le potentiel de demi- 
vague de ce couple FC+/FC comme origine de l'échelle de potentiel. 

Correction de ta force ionique 1 
Les potentiels normaux déterminés directement à partir des 

courbes potentiométriques de dosage doivent être corrigés de l'influence 

de la force ionique. A partir de la formule de Debye-Hückel relative 

aux électrolytes totalement dissociés , nous avons calculé le coeffi- 
cient d'activité moyen f? de l'électrolyte. Pour ce qui concerne les 

espèces moléculaires, nous avons supposé l'activité égale à la concen- 

tration. 

II. METBODES SPECTROSCOPIQUES 

Résonance magnétique nucléaire (R.M.N.) 

Spectromètre Bruker W.P. 80 1 
Résonance paramagnétique électronique 

Spectromètre R.P.E. VARIAN E 109 

Spectrophotométrie (ultra-violet) 

Spectromètre DUOSPAC 203 Jobin et Yvon 

Spectroscopie Infra rouge et Raman 

- Spectromètre Infra rouge 457 Perkin Elmer 
- Spectromètre Raman Dilor R.T. 30 

III. CHROMATOGRAPHIE EN PHASE VAPEUR (c.P.v.) 

Les produits ont été analysés en C.P.V. sur un appareil GILDEL 

30 ou 3000, à l'aide d'une colonne en pyrex de 2m remplie de chromosorb 

W HP D.M.C.S. imprégné à 5% de silicone OV 17 



ANNEXE THEORI QUE 

MESURE DES SUSCEPTI BI LI  TES MGNET1 BUES 

PAR RESONANCE HAGNETI QUE NUCLEAI RE 6 

On pose: 

H: Champ magnétique nécessaire à la résonance d'un proton 

isolé ( à  une fréquence donnée v o l ,  en absence d'inter- 

action intramoléculaire. 

Hi : Champ magnétique appliqué. nécessaire à la résonance 

du proton i 

1 .  

Hi 
: Champ magnétique effectif que subit la molécule 

- Si: Facteur d'écrandû au diamagnétisme intramoléculaire 

X: Susceptibilité volumique du milieu 

al et a 2 sont appelés "facteurs de formes" respectivement 

de l'échantillon et de la cavité hypothétique dans laquelle la molécule 

est supposée se trouver. Si on damet que cette cavité est sphérique, 

le facteur 132 prend la valeur 4" . D'autre part si l'échantillon a 
3 

la forme d'un cylindre orienté transversalement par rapport au champ 

magnétique, le facteur al encore appelé "facteur de démagnétisat ion" 

est égal à 2n. 

En négligeant les interactions spin-spin, le champ magnétique 

H s'écrit: 

H = SHI avec H' =  HO[^ - (al - a2) ] 
soit 

avec 

Examinons maintenant 1; cas oÙ deux solvants i et j ne présen- 

tant pas d'interaction intermoléculaire, sont mélangés à différe.ntes 



proportions. 

Le champ magnétique H i  de l'un des protons choisis du solvant 

i, est défini par la relation: 

de même pour l'un des protons du solvant j, on a: 

H = S . H !  = s *Hi ( 1 - ax 1 avec x et xj les susceptibilités 
3 3  3 

i 
diamagnétiques des solvants i et j respectivement. 

En raison du changement 

de susceptibilité, les protons 

i et j subissent une variation 

de leur déplacement chimique 

respectif. On constate que 

la distance séparant les 

pics relatifs aux protans 

i et j, reste identique: 

= Cte 

Autrement dit lorsque la 

valeur de x varie de O à 

100%, les protons i et j 

subissent la même variation 

de déplacement chimique: 

La différence A 6  correspond à une variation de champ AH' définie par 
j 

l'égalité: , 

soit 



l ce qui nous permet d'écrire: 

D'autre part, si les molécules i et j ne sont soumises à 

aucun diamagnétisme environnant (X = O), le champ magnétique H vérifie 

les égalités: 

I En tenant compte de cette équation, ~6 peut encore s'écrire: 

l adest indépendant de la susceptibilité magnétique du milieu. 

Par conséquent, si un solvant inerte j est infiniment dilué 

dans un autre i, les protons j peuvent constituer une référence interne 

pour mesurer la susceptibilité magnétique d'un milieu considéré. 

Examinons par exemple le cas où un composé paramagnétique 

est dissous dans le solvant i. La susceptibillité du milieu varie alors 

de xi à X. Le déplacement chimique subi par les protons de la référence 

interne dans le milieu considéré s'exprime par la relation: 

En se repérant par rapport au déplacement chimique A6. subi par les 
3 

protons de la référence dans le solvant i exempt de composé paramagnéti- 

que : 

la différence de déplacement chimique: 

A6 = A6soiut ion 
- A6 = a(x 

j 
- Xi) 



résulte d'un changement de susceptibilité du milieu causé par la présence 

du soluté paramagnétique. 11 est alors possible, connaissant la valeur 

de A 6 ,  de calculer la susceptibilité X du milieu à partir de la relation: 

MESURES DE SUSCEPTIBILITES MAGNETIQUES DE COMPOSES LIQUIDES SEMN LA 

METEODE CURIE - CHENEVEAU ' 
Quand une substance est placée dans un champ magnétique 

-+ 
d'intensité uniforme H, il y a apparition d'un moment magnétique induit 

M égal à: 

représente la susceptibililté magnétique du composé par unité de 

volume et par unité de champ. C'est une grandeur sans dimension. 

Dans ces conditions, le composé acquiert une certaine aimanta- 

tion mais n'est soumis à aucune force. Cette aimantation est liée aux 

propriétés magnétiques de la matière: le diamagnétisme est dû au 

mouvement de précessions des électrons dans les atomes; le paramagnétisme 

résulte du moment magnétique (U = n(n + 2 )  P B  avec PB: magnéton de 

Bohr et n le nombre d'électrons non appariés) associé au spin de 

l'électron non apparié, spin qui présente deux états possibles (m 
+ s 

= . Considérons maintenant le cas où le champ magnétique H est 
L 

non uniforme, l'échant2llon est alors soumis à une force proportionnelle 

au gradient de champ % selon: 
a x 

-+ + 

I;I = m.Xg.H avec m: masse de l'échantillon 

Si le composé est diamagnétique, la force 3 tend à attirer 

l'échantillon vers les champs les plus faibles. Par contre, si le composé 

est paramagnétique, l'échantillon se déplace vers les champs les plus 

élevés. 

La ba Lance magné tique de torsion modè t e  "Me-Cheneueau " 

est l'une des mieux adaptée à la mesure des susceptibilités magnétiques 



magnétiques pour des composés liquides. 

I + . f  i Z  de torsion 

/ miroir aimant permanent 

3- secondaire 
tube avec 

échantiZZon 

aimant - A 
permanent 

contrepoids 
.- 

J 

. . 

Sous l'effet de l'aimant permanent le déplacement de l'échan- 

tillon est repéré à l'aide d'un miroir. La force F passe par deux maxima 

pour deux positions de l'aimant; la torsion du fil est alors maximum 

et la déviation correspondante également: 

a: coefficient dépendant du fil de torsion 

AI et ~ 2 :  déviations lues 

La déviation totale AT s'écrit alors: 

soit 
aH F1 + F2 = 2F = aAT = 2Xg.m.H.- ax 

On en déduit ainsi la valeur de AT: 

AT = xg.m.A avec A = -- 2H aH = Cte de l'appareil 
a ax 



Notons que le verre est légèrement diamagnétique, il faut 

donc tenir compte de la déviation du tube vide dans les résultats. 

L'étalonnage de l'appareil qui permet d'accéder à la valeur 

de la constante de l'appareil A, est effectué à l'aide de solutions 

de sel de Mohr ( N H ~ ) ~ F ~ ( s o ~ ) ~ , ~ H ~ o  (composé de susceptibilité connue). 

L'eau utilisée pour préparer les solutions est préalablement 

bouillie et mise sous atmosphère inerte (azote) pour éviter l'oxydation 

du fer II en fer III par l'oxygène dissous. La susceptibilité de la 

solution en fonction de la fraction en poids p de sel de Mohr, est 

donnée par la relation: 

avec T: la température absolue à laquelle s'effectue la mesure. 

x g ( ~ ~ 0 )  = -0,720.10-6cm3~-~ susceptibilité massique do 1 'eau 

Nous avons trouvé: 

dia 
Xg 

(C.P. = -0,570.l0'6cm3~-1 

(T.M.S.) = -0,560.10'~cm~g-~ 

avec 

AX = 0,0.5.10'6cm3~'l 



ABSORPTION MAGNETI QUE ELECTRON 1 QUE 

EXPXESSION DE LA PUISSANCE TOTALE ABSORBEE PAR LIECHANTILU)N PARAIIA- 

GNETIQUE . 

La résonance magnétique électronique ( R . P . E . )  constitue un 

moyen puissant des corps paramagnétiques. Une des applications de la 

technique R.P.E.  consiste à déterminer la concentration d'espèces para- 

magnétiques contenues dans une solution. 

Nous allons examiner la relation existant entre le signal 

d'absorption de résonance magnétique électronique et la susceptibilité 

paramagnétique x x  de l'échantillon x considéré. Notons qu'il est souvent 

nécessaire de prendre un solvant peu polaire, pour éviter d'éventuelles 

altérations du spectre R.P.E.  causées par les "effets du solvant" sur 

le composé paramagnétique. 

Calculons l'expression de la puissance d'absorption totale 

Ptotale captée par la solution paramagnétique en fonction de xx. Nous 

nous limiterons au cas simple où le composé paramagnétique possède 

un nombre quantique magnétique mj = ms = iL 
2 

Dans ces conditions, seuls deux niveaux d'énergie sont pos- 

sibles: 

L'échantillon est soumis à l'action d'un champ magnétique 

statique HO modulé par un champ magnétique oscillant H'. Si le système 

se trouve dans les conditions de résonance, l'énergie ainsi fournie 

par le champ oscillant Il?, est captée par l'échantillon et correspond 

au passage entre les deux états d'énergie définis ci-dessus, soit: 



- X I I  - 

Ezpmssion du champ magnétique o s c S Z b t  8% 

+O 

Le vecteur champ H est situé 

dans 1 'axe Oz. 

Le vecteur champ fi appartient 

au plan composé par les axes 

Ox et Oy: P représente le plan 

de polarisation perpendiculaire 
O 

au champ statique H . 

En appelant : 

= baxcoswt = &axcosmv t 

= Hmaxsin u t  = %,,sin2rrv t 

le champ magnétique oscillant total est donné par la relation: 

+4 Seule la composante de H suivant l'axe des x: axe perpen- 
+O 

total 
diculaire aux vecteurs H et 20 O :  moment magnétique élémentaire 

+4 
Hx 

Htota~ et. H;= 

de chaque molécule ~ararnagnéti~ue), peut donner lieu à une perturbation 

et par conséquent à une absorption d'énergie par l'espèce paramagnétique. 

Hx 

HY 

Le champ oscillant H% a donc pour expression: 

H+ = 2EPD = 2~~ cosut x max 

Sous l'action du champ magnétique à haute fréquence V 0 ,  la 

susceptibilité paramagnétique de l'échantillon a pour expression: 

X = X r  - iXi 

avec 

xr: partie réelle de X 

xi: partie imaginaire de X 

Le champ oscillant H" engendre un moment magnétique induit 

M selon: 



L'énergie absorbée par le système au cours de l'intervalle 

de temps dt, est alors donnée par la relation: 

dW = Pu dt = H dM Pu étant la puissance absorbée 

Cette équation différentielle peut encore s'écrire: 

En intégrant cette équation de O à T = 2" (période du champ oscillant), 
o 

on détermine la puissance moyenne d'absorption: 

Sachant que: 

- dM = 2Hmaxo (-xr sinwt + xi COSW~) 
dt 

On en déduit: 

Comme o = 2rv , avec o: pulsation en rd/s et v :  fréquence en cycles/s 

il vient: 

Pm = 4nvXi~2 
max ( 2  

La puissance moyenne Pm est donc proportionnelle à la partie 

imaginaire de la susceptibilité magnétique x et à l'amplitude Ga, 
du champ magnétique osci 1 lant H ~ .  
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D'autre part, en considérant le champ EP- comme étant très ' 
faible par rapport au champ statique HO << H O ,  la puissance 

Pm peut être déterminée par la mécanique quantique en utilisant l a  

théorie des perturbations. 

Soit l'opérateur Hamiltonien: 

.de- = (gB)Ha$ 

La probabilité PmYmf de passage d'un état quantique m à un état m' l 

est donnée par la relation: 

où F(v - V o l  représente une fonction normalisée définie par l'intégrale: 

Pour que la probabilité de transition de m à m' soit maximum, 

il faut que v = VO: cette égalité représente la "condition de résonance". 

Notons égaiement que la fonction F représente, à une constante 

près, la courbe d'absorption magnétique électronique obtenue lors d'un 

tracé de spectre R.P.E. 

Si m = - et m' = + L, il vient: 
2 2 

La fonction F peut aussi être exprimée en fonction du champ 

statique: 

En appliquant la loi de distribution de Boltzmann à notre système supposé 

en équilibre thermique, le rapport de population dans les decx états 

+ A est donné par la relation: - 
2 

n(+ I) 
2 = exp (-g6H0/k~) avec k: constante de Boltzmann 

T: température en O K  



Sachant que: g 8 ~ 0  >> kT, nous pouvons faire l'approximation: 

En appelant Nx le nombre d'électrons non appariés par gramme 

de solution, la différence de population entre les deux états d'énergie 

est pour ainsi dire égale à: 

D'autre part, chaque transition de m à m' correspond à une 

absorption d'énergie: 

l AE = hv soit pour An, électrons une énergie d'absorpfion 

égale à: 

AW = An, AE = hvAnx 

La puissance moyenne absorbée Pm peut alors s'écrire: 

2 L (g~)2 Nx (V.VO) H2 F(v - VO) 
2kT max 

L'échantillon soumis uniquement au champ statique Ho, présente 

un moment magnétique total par gramme de solution: 

On détermine alors la susceptibillité paraaagnétique totale 

de la solution par gramme: 

De sorte que nous pouvons exprimer la puissa~ce Pm en fonction de la 
II susceptibilité statique" xX selon: 
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Par comparaison avec l'équation (21, nous pouvons établir 

l'expression de la susceptibilité Xi: 

L'équation ( 4 )  nous donne l'espression de la puissance absorbée 

par l'échantillon en fonction de la fréquence V. 11 nous suffit alors 

d'intégrer la fonction Pm(v) dans tout le domaine de fréquence (v variant 

de O à -1, pour calculer la puissance totale absorbée par l'échantillon, 

soit: 

On admet que la fréquence v reste très voisine de v o ,  ce 

qui implique que vov =vO2. Compte tenu de l'égalité (11, on obtient: 

ou bien en remplaçant xX  par son expression ( 3 1 ,  il vient: 

Cette égalité montre donc que le signal d'absorption magnéti- 

que électronique A détecté par spectroscopie R.P.E. est proportionnel 

à la concentration d'espèces paramagnétiques contenues dans 

l'échantillon. 



COEFFICIENT DE DIFFUS ION D0 UNE PARTICULE NON CHARGEE 

EN SOLUTION DILUEE 

EQUATION DE STOKES - EINSTEIN 9 

Le potentiel chimique us d'un composé s en solution diluée 

peut s'écrire: 

O 

us Us + kT logec (1) 

avec 

k: constante de Boltzmann 
O 

us: potentiel chimique standart du soluté s 

Les molécules en solution sont l'objet de mouvements appelés 

tI mouvement Browniens". Si o n  désigne par r la distance parcourue 
par la particule s dans le milieu considéré, en dérivant par r la 

relation (11, nous obtenons: 

n étant le nombre de particules s dans 1 litre de solution 

A partir de cette égalité ( 2 1 ,  nous pouvons établir 

l'expression de la force cinétique fc agissant sur une molécule s: 

D'autre part, la force de résistance fr est proportionnelle à la vitesse 

de diffusion v de la particule s, soit: 

fr = - C v  C représente la constante de résistance 

En faisant le bilan des forces: 



-- 
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nous en déduisons: 

- kT - Cv O 

soit 

C 

En multipliant par n chacun des membres de cette égalité, il vient: 

nv étant le nombre de molécules s passant par seconde à travers une 

surface égale à l'unité. 

Connaissant la définition générale du coefficient de diffusion 

et compte tenu de la relation ( 3 ) ,  nous pouvons écrire: 

D = kT = RT - - R: constante des gaz parfaits 
C NC 

N: nombre d'avogadro 

Si la particule s est assimilée à une sphère de rayon a, la constante 

de résistance C s'écrit: 

C = 6 n q a  : représente la viscosité dynamique 

du milieu 

L'expression du coefficient de diffusion devient alors: 

I D  = RT 1 (4) Equation de Stokes-Einstein 
6 n N n a l  

En appelant Vs le volume d'une molécule s, nous pouvons 

exprimer le rayon a en fonction Ge la masse molaire Ms et de la densité 

ds à la température T selon: 



.- -- - - - -- -- -- -- -- -- -~ ~- 

- XIX - 

La relation ( 4 )  devient alors: 

Cette équation est valable tant que la concentration du composé s reste 

faible. 

Dans la littérature, l'expression de D ( 5 )  se présente sous 

différentes formes suivant qu'elle est utilisée dans le système C.G.S. 

ou le système S.I.: 

Dans le systèmeC.G.S. 

- 
en exprimant 

i R en ergs ~'1 mole'l 

T en degrés Kelvin 

q en poises ou dp.~.crn'~ ou bien g.cm'ls'l 

Dans le système S.I. 

D = 2,97. 10'14 [R 1 '13 q'l en m2/s (à T - 298'~) 
en exprimant 

R en ~.~'lmole'l 

T en degrés Kelvin 

q en poiseuilles ou kg rn'ls-1 
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