P03 & 50336,

A9 BH SCEXE
N° d'ordre: 609 4'2/ #2’ '

THESE

PRESENTEE A

L'UNIVERSITE DES SCIENCES ET TECHNIQUES DE LILLE

POUR OBTENIR LE GRADE DE
DOCTEUR es SCIENCES PHYSIQUES

. b
SOUTENUE LE 2 MAT 1984 DEVANT TA COMMISSION D' EXAMEN

M. B.TREMILLON - PRESIDENT

Mme D.BALLIVET-TKATCHENKO
M. C.P.ANDRIEUX RAPPORTEURS
M. M.WARTEL

M. J.HEUBEL

M. M-DELHAYE EXAMINATEURS
M. J.LHOMME

M

. C.BREMARD

i dt!u W hl»

goLEns 8




IVERSITE DES SCIENCES Septembre 1983
TECHNIQUES DE LILLE

DOYENS HONORAIRES DE |'ANCIENNE FACULTE DES SCIENCES

MM. R. DEFRETIN, H. LEFEBVRE, M. PARREAU.

PROFESSEURS HONORAIRES DES ANCIENNES FACULTES DE DROIT
ET SCIENCES ECONOMIQUES, DES SCIENCES ET DES LETTRES

MM. ARNOULT, Mme BEAUJEU, BONTE, BROCHARD, CHAPPELON, CHAUDRON, CORDONNIER,
CORSIN, DECUYPER, DEHEUVELS, DEHORS, DION, FAUVEL, FLEURY, P. GERMAIN, GLACET,
GONTIER, HEIM DE BALSAC, HOCQUETTE, KAMPE DE FERIET, KOURGANOFF, LAMOTTE,
LASSERRE, LELONG, Mne LELONG, LHOMME, LIEBAERT, MARTINOT-LAGARDE, MAZET,
MICHEL, PEREZ, RO!G, ROSEAU, ROUELLE, SAVARD, SCHILTZ, WATERLOT, WIEMAN,
ZAMANSKI .

PROFESSEUR EMERITE

M. A. LEBRUN.

"ANCIENS PRESIDENTS DE L'UNIVERSITE DES SCIENCES ET
TECHNIQUES DE LILLE

MM. R. DEFRETIN, M. PARREAU, J. LOMBARD, M. MIGEON.

PRESIDENT DE L'UNIVERSITE DES SCIENCES ET TECHNIQUES
DE LILLE

M. J. CORTOIS.

PROFESSEURS - CLASSE EXCEPTIONNELLE

M. CONSTANT Eugéne Electronique

M. FOURET René Physique du Solide

M. GABILLARD Robert Electronique

M. MONTREUIL Jean Biochimie

M. PARREAU Michel Analyse

M. TRIDOT Gabriel Chimie appliquée

M. VIVIER Emile , Biologie cellulaire

M. WERTHEIMER Raymond Physique atomique et moléculaire
PROFESSEURS - 1ére CLASSE

M. BACCHUS Pierre Astronomie

M. BEAUFILS Jean-Pierre Chimi= nhysique

M. BIAYS Pierre Géographie

M. BILLARD Jean Physique du solide

M. BOILLY Bénoni Biologie




TTZZIZTZIZTTITIZTTTTXTXXX

ZTZEEZEEFEFSEREEFF
(]

022.323

3

TIXZTXTIZIXXX

BOUGHON Pierre
BOURIQUET Robert
BREZ INSK! Claude
CELET Paul

CHAMLEY Hervé

COEURE Gérard
CORDONNIER Vincent
DEBOURSE Jean-Pierre
DYMENT Arthur
ESCAIG Bertrand

FAURE Robert

FOCT Jacques
GRANELLE Jean-Jacques
GRUSON Laurent
GUILLAUME Jean
HECTOR Joseph
LABLACHE COMBIER Alain
LACOSTE Louis
LAVEINE Jean-Pierre
LEHMANN Daniel
LENOBLE Jacqueline
LHOMME Jean

LOMBARD Jacques
LOUCHEUX Claude
“LUCQUIN Miche! - .
MAILLET Pierre
PAQUET Jacques
POUZET Pierre
PROUVOST Jean
ROUSSEAU Jean-Paul
SALMER Georges
SEGUIER Guy
STANKIEWICZ Frangois
TILLIEU Jacques
VIDAL Pierre
ZEYTOUNIAN Radyadour

Algebre

Biologie végétale
Analyse numérique
Géologie générale
Géotechnique

Analyse

Informatique

Gestion des entreprises
Mécanique

Physique du solide
Mécanique

Métal lurgie

Sciences économiques
Algébre

Microbiologie

Géométrie

Chimie organique
Biologie végétale
Paléontologie
Géométrie

Physique atomique et moléculaire
Chimie organique biologique
Sociologie

Chimie physique

- ..Chimie physique

Sciences économiques
Géologie générale
Analyse numérique
Minéralogie
Physiologie animale
Electronique
Electrotechnique
Sciences économiques
Physique théorique
Automatique
Mécanique

PROFESSEURS - 2&me classe

AL FAKIR Sabah
ALLAMANDO Etienne
ANCIAN Bernard
ANTOINE Philippe
BART André

BATTIAU Yvonne
BEGUIN Paul

BELLET Jean

BERZ Iv Robert
BKOUCHE Rudolphe
BODARD Marcel
BO!VIN Jean-Claude
BONNELLE Jean-Pierre
BOSCQ Denis
BOUQUELET . Stéphane
BRASSELET Jean-Paul

Algébre

Electronique et électrotechnique
Spectrochimie

Analyse

Biologie animale

Géographie

Mécanique

Physique atomique et moléculaire
Analyse

Algébre

Biologie végétale

Chimie minérale

Catalyse

Probabilités

Biochimie structurale

Géométrie et topolegie




MO
M.

BRIDOUX Michel
BRUYELLE Pierre

M. CAPURON Alfred

M.
M.
M.
Mme
M.
M.
M.
M.

CARREZ Christian
CHAPOTON Alain
COQUERY Jean-Marie
CORSIN Paule
CORTOIS Jean
COUTURIER Daniel
CRAMPON Norbert
CROSNIER Yves

Mile DACHARRY Monique

. . o .

. L]

ZZZZ.ZZZZZZ

DAUCHET Max
DEBRABANT Pierre
DEGAUQUE Pierre
DELORME Pierre

DE MASSON D'AUTUME Antoine

DEMUNTER Paul

DENEL JACQUES

DE PARIS Jean-Claude
DEPREZ Gilbert
DERIEUX Jean-Claude

Mlle DESSAUX Odile

M.

FE
(]

. e @ . ......g.zg'gzzz

. . .

ZZ.ZZZ.ZZZIZZ.ZZZZZZZZZZZZ

DEVRAINNE Pierre
DHAINAUT André
DHAINAUT Nicole
DORMARD Serge
DOUKHAN Jean-Claude
DUBOIS Henri
DUBRULLE Atlain
DUBUS Jean—-Paul
DUPONT Christophe

EVRARD Micheline
. FONTAINE Hubert

FOUQUART Yves
FOURNET Bernard
FRONT{ER Serge
GAMBLIN André
GLORIEUX Pierre
GOBLOT Rémi .
GOSSELIN Gabriel
GOUDMAND Pierre
GREMY Jean-Paul
GREVET Patrick
GUILBAULT Pierre
HENRY Jean-Pierre
HERMAN Maurice
HOUDART René
JACOB Gérard

JACOB Pierre

JACQUILLAT Bertrand
JEAN Raymond

JOFFRE Patrick
JOURNEL Gérard
KREMBEL Jean
LANGRAND Claude

Chimie physique
Géographie
Biologie animale
Informatique
Elfectronique
Psychophysiclogie
Paléontologie
Physique nucléaire et corpusculaire
Chimie organique
Hydrogéologie et environnement
Electronique
Géographie
Informatique
Géologie appliquée
Electronique
Physiologie animale
Sciences économiques
Sociologie
Informatique
Analyse
Physique du solide et cristallographie
Microbiologie
Spectroscopie de la réactivité chimique
Chimie minérale
Biologie animale
Biologie animale
Sciences économiques
Physique du solide
Spectroscopie hertzienne
Spectroscopie hertzienne
Spectrométrie des solides
Vie de la firme (1.P.A.)
Chimie appliquée
Dynamique des cristaux
Optique atmosphérique
Biochimie structurale
Ecologie numérique
Géographie urbaine, industrielle et démographie
Physique moléculaire et rayonnements atmosphé-
Algébre riques
Sociofogie
Chimie Physique
Sociologie.
Sciences économiques
Physiologie animale
Génie mécanique
Physique spatiale
Physique atomique et moléculaire
Informatique
Probabilités et statistiques
Gestion
Biologie des populations végétales
Vie de la firme (1.P.A.)
Spectroscopie hertzienne
Biochimie
Probabilités et sfaflsflques




3

Mme LECLERCQ Ginette

" M., LEFEVRE Christian

Mite LEGRAND Denise

Mlie LEGRAND Solange

Mme LEHMANN Josiane
LEMAIRE Jean
LE MAROIS Henri
LEROY Jean Marie
LERQY Yves
LESENNE Jacques
LHENAFF René
LOCQUENEUX Robert
LOSFELD Joseph
LOUAGE Francis

MACKE Bruno
MAH|EU Jean-Marie
MAIZIFRES Christian
MESMACQUE Gérard
MESSELYN Jean
MESSERLIN Patrick
MIGNOT Fulbert
MONTEL Marc
MONTUELLE Bernard

 MOUNIER Yvonne
N'GUYEN VAN CHI Régine

“ NICOLE Jacques
NOTELET Francis
PARSY Fernand

M. PASZKOWSK! Stéphan

Mile PAUPARDIN Colette

M. PECQUE Marcel

M. PERROT Pierre

PERTUZON Emile

PETIT Francis

PONSOLLE louis

PORCHET Maurice

POVY Lucien

RACZY Ladislas

RAQULT Jean-Frangois

RICHARD Alain

RIETSCH Frangois

ROGALSK! Marc

ROY Jean~Claude

SCHAMPS Jogl

SCHWARZBACH Yvette

SIMON Michel

SLIWA Henri

SOMME Jean

le SPIK Geneviéve
STERBOUL Frangois
TAILLIEZ Roger
THERY Pierre
TOULOTTE Jean-Marc
TURREL Georges
VANDORPE Bernard
VAST Pierre
VERBERT André
VERNET Philippe
VILETTE Michel

¢ o o« e .

ZZZZZZ.ZZZZKZZZ

FEIEES
o

=FF

=

FEEFEEEEEERE

[

'ZZZZZZZ.ZZZZZZZ

Catalyse

Pétrologie

Algébre

Algébre

Analyse

Spectroscopie hertzienne

Vie de la firme (1.P.A.)

Chimie appliquée

Electronique, électrotechnique, automatique
Electrotechnique

Géographie

Physique théorique

Informatique

Electronique

Physique moléculaire et rayonnements atmosphé-
Physique atomique et moléculaire riques
Automatique

Génie mécanique

Physique atomique et moléculaire

Sciences économiques

Analyse numérique

Physique du solide

Biologie et biochimie appliquées
Physiologie des structures contractiles
Géographie

Chimie analytique

Electronique, électrotechnique, automatique
Mécanique

Analyse numérique

Biologie physiologie végétales

Chimie organique

Chimie appliquée

Physiologie animale

.Chimie organique, minérale et analytique

Chimie physique
Biologie animale
Automatique
Electronique

Géologie structurale
Biologie animale
Physique des polyméres
Analyse
Psychophysiologie
Spectroscopie moléculaire
Géométrie

Sociclogie

Chimie organique
Géographie

Biochimie
Informatique

Génie alimentaire
Electronique, électrotechnique, automatique
Automatique

Spectrochimie infrarouge et Raman

Chimie minérale

Chimie inorganique

Biochimie

Génétique

Résistance des matériaux




*

ZZ'ZZZ

Mm

WALLART Francls
WARTEL Michel
WATERLOT Michel
WERNER Georges
WOSNIAK Michel

e ZINN Justin Nicole

Spectrochimie Infrarouge et Raman
Chimie inorganique

Géologie générale

Informatique fondamentale appliquée
Hydrométal lurgie

Algébre




A mes Parents

A mes Fréres et Seurs

A mes dmilels




Ce travail a été réalisé au Laboratoire de Chimie Analytique
et Marine de L'Université des Sciences et Techniques de Lille, sous
la direction de Monsieur le Professeur WARTEL. Par ses directives fécondes
et attentives, 1l a toujours su orienter mes recherches. Je suis heureux
de pouvoir lui témoigner <ici ma profonde gratitude, car gje lui dois
l'essentiel de ma formation scientifique.

Je tiemns 4 remercier Monsieur Claude BREMARD, Chargé de Recher-
ches CNRS au Laboratoire de Spectrochimie Infrarouge et Raman, qui a
dirigé une partie de ce travail. Sa trés haute compétence, sa rigueur
scientifique et ses précileux conseils ont contribué a me faire partager

son gofit profond pour la recherche.

Monsieur B.TREMILLON, Professeur a L'Ecole Nationale Supérieure
de Chimie de Paris, m'a fait l'homneur de présider le Jury de cette

thése. Je l'en remercie vivement et lui exprime ma reconnaissance.

J'adresse mes remerciements d Madame D.BALLIVET-TKATCHENKO,
Maftre de Recherches au CNRS a l'Institut de Recherche sur la catalyse,
a4 Monsieur C.P.ANDRIEUX, Maitre de Recherches CNRS a l'Université de
Paris VII, pour m'avoir fait l'honneur d'examiner ce travail.

Je tiens d exprimer ma gratitude d Monsieur J.HEUBEL, Professeur
& Ll'Université de Lille I, & Monsieur M. DELHAYE, Directeur d'Institut
CNRS du Laboratoire de Spectrochimie Infrarouge et Raman de Lille -

Thiats, 4 Monsieur J.LHOMME, Professeur d l'Université de Lille I.

Je suis trés vreconnaissant & Monsieur J.C.FISCHER, Docteur
es Sciences, pour les discussions scientifiques et les précieur consetls

qu'il m'a souvent prodigués.

Madame LEMAN, Ingénieur CNRS, par sa compétence technique,
a trés largement contribué 4 ce travail. Je luil exprime toute ma grati-
tude.

Que Madame COQUEMAN, Messieurs COUMARE, DELFOSSE, DESCAMPS,




DEVRAINNE, MOUCHEL, PAPILLON, SAWERYSYN, trouvent ici toute ma reconnais-

sance pour l'aide qu'ils m'ont apportée.

Je tiens a4 remercier pour leur aide précieuse les personnels
des laboratoires de:
- Monsieur Lle Professeur COUTURIER, Laboratoive de syntheése
organique, '
- Monsteur le Professeur LUCQUIN, Laboratoire de cinétique
de la combustion
~ Monsieur le Directeur d'Institut CNRS M. DELHAYE, Labora-

toire de Spectrochimie Infrarouge et Raman.

L'amicale sympathie de mes camarades chercheurs du laboratoire

m'a rendu ce travail encore plus agréable.




SOMMAIRE

INTRODUCTION v ivnvsineioennenoenenansnnosonsasassans C et et
PARTIE 1l: Comportement électrochimique des oxydes de 1'azote
N(III) (No*, Ny03, NO,~, HNO,)

I. Comportement des solutions de sels de nitrosyle

dans le sulfolanme ......iiiiiiiiiiiiiieriinnironiesensennas
1. Introduction ...cviieiereeereereresnnesanannsss .

2. Systéme NOT/NO .......... et Cereteieiaaaee

2.a. Influence de 1'€au ..c.vvvivnrinniennnnennns

2.b. Influence de 1l'oxygéne ......... s eaaaen

II. Comportement des solutions de trioxyde de diazote
dans le sulfdlane R T R R R PR
| 1. Etude de la réduction de NOt en présence de NoO4
2. Détermination par voltammétrie cyclique de la
constante thermodynamique de 1l'équilibre
2N903 2= 2NO + N9Of vvvvriiirennnnenenennenaennns
3. Détermination des constantes cinétiques ........

Détermination de la constante de dissociation

ionique de N903 ............. e seeeaa ceeeeaas

III. Comportement des solutions de nitrite et d'acide
nitreux dans le sulfolane .......... e Ceeeesr e
1. Introduction ............. ceeesenaans chereeaeann

2. Etude électrochimique de 1'oxydation du
nitrite dans le sulfolane .......civvuviveinnens
2.a. Premiére étape de l'oxydation du nitrite.
o. Etude qualitative de la premiére
étape de l'oxydation du nitrite.......
B. Etude quantitative de la premiére
étape de 1'oxydation du nitrite.......
2.b. Deuxiéme étape de 1l'oxydation du nitrite.
3. Etude de la réaction nitrite + acide nitrique
IV. Expérimentatior. ....... e Ceeseeieeaae e ceraaees
1. Solvant ....vieenirennecerannenanas [P

2. Réactifs ...... et esenreans e e tereceneanes

10
10

13
13

24
26

30

31
31

33
34

34

38
41
47
50
50
51




PARTIE 2: Propriétés physico-chimiques du tétraoxyde de
diazote N(IV)
I. IntroducCion ....cuiueineieennteneonsnsoeaerotoaasoanassnas 53
I1. Détermination de la constante de dissociation
homolytique de 1'équilibre NyO4 2z 2NOp (1) .............. 54
1. Détermination de la constante de l'équilibre
(1) par R.M.N. itiiiienenrnncennncnasnnsnenns . 54
2. Détermination de la constante de 1l'équilibre
(1) par R.P.E. titturueneneennenennenensnannnnns 59
III. Détermination de la constante de dissociation hétéro-
lytique de 1'équilibre: NyO4 2 NOt + NO3™ ............ .. 64
1. Détermination de la constante d'équilibre ...... 64
2. Application ..... et eseenesanas et es e 70
2.a. Influence de 1'acidité de la solution
sur. la dissociation de N304 .ecvevveveen. 70
. 2.b. Titrage de Ny04 dans les mélanges
NpO4 = HNOZ «uvvvvnneenngureneeesineenen. T4
IV. Pouvoir oxydo-réducteur des solutions de N9O4 et
détermination de la constante de dissociation hétéro-
lytique de 1'équilibre N,04 2 NOst + NOp™ ....... ceeeese 17
1. Oxydation des solutions de NoOg ...ovvveiinnanas 78
l.a. Etude de l'oxydation de solutions de
NoO; de teneur en eau trés faible ....... 79
a. Etude par voltammétrie cyclique ...... 81
8. Etude par voltammétrie linéaire ...... 89
1.b. Evaluation de la constante d'équilibre
NoOs 2 NOpt + NOp™ ..vvvviinneinnnnnnnne. 91
l.c. Etude de la réduction de NOp¥* ............ 93
Etudes voltampérométriques .........e.... 94
l.d. Influence de 1l'eau dans les solutions
de N2Og covevueenennnnnnetttanenennnenans 103
2. Réduction des solutions de N204 ..... cecresse... 105
2.a. Etude de la réduction des solutions
de NyO, de teneur en eau trés faible .... 105
a. Etude de la premiére vague ........... 105

B. Etude de la deuxiéme vague ..... e 108




2.b. Influence de l'eau dans le processus de

réduction de NoOg .vvvvvnvnnnnnn., RN 110

V. ThéoTie «..vviereverensenronennnns et teaa et easaaataaaa, 115
1. Monomérisation suivie d'un transfert de charge,

étude en voltammétrie cyclique ........c.vvuvunn 115

l.a. Courant de diffusion pure ig ............ 116

1.b. Courant cinétique pur iK ........... eeess 117

2. Monomérisation suivie d'un transfert de charge,

étude en voltammétrie linéaire ........... v 118

VI. EXpérimentation ...v.iuieeeeeseeeessoeoenoeonecasssannacsnns 130
a. Solvants........ C e e eeaes e e st .. 130

b. Réactifs ..... Ceesesessersasanennna P .11

PARTIE 3: Processus catalytique de la nitration de substrats
aromatiques par N2Og4
- L. Introduction..ceveessneensnsecvsorasaseraacsssocssacssasss 133

II. Etude expérimentale. Pouvoir catalytique de NO* dans

la réaction de nitration du naphtaléne par NoO4 vevvvnn .. 134
1. Influence de 1'ion NO¥ .......cioiiiiiiiinnnnnn. 136
2. Influence de 1l'ion HY ... ..iiiiiiiinniiinennnn. 139
3. Influence de Hy0 ........... ceretseetasaeaas eens 141
4. Influence de mélanges NyO4 - HoO préalablement
électrolysés ........... heeeasaaenns B X%
5. Influence de 1'électrooxydation de NoOf4 ........ 145
6. Influence de nitrates inorganiques ......... eoes 146

6.a. Réactions entre NoO4 et les nitrates

de zinc, de cuivre et d'uranyle ......... 147

6.b. Nitration du naphtaléne catalysée par
les nitrates de zinc, cuivre et uranyle.. 156
III. Discussion sur le mécanisme de nitration de NyO4 ....... 159
IV. Annexe. Détermination des constantes de formation des
chlorozincates (IL) .......... D ceeaens 165

V. Expérimentation .......coeeeeeeseeas it iesteesaeateecenanen 169

PARTIE 4: Réduction électrochimique de complexes dinitrosyles du
molybdéne & 18 électrons et étude des complexes
radicalaires a 19 électrons

I. Introduction ..... cerecesans teeecncetevet st et aeannnn seeees 173




II1. Synthése des complexes molybdéne dinitrosyles a 18
Elactrons : i iitidsnseas sk TR I DT e A g s

III. Réduction électrochimique de complexes dicationiques

[Mo(NO)oLoL'9 (2% ..ioii.... ivine. s R SRR L s e

IV. Réduction électrochimique de complexes monocationiques
IMB{NG ) sLiaktC LT 200 Wi TR 9. ) e SR B

V. Réduction électrochimique des complexes neutres

Mo(BOIRRSCLF - i sl R A HLNANE ek o T R
VI: ' Conclusion: «ss.xs 5 (5 e e L I SRR TR S oivis oL e Sl
VIT. Expérimentation: tiliisvssvsnismnsnile V3 R R R AR R T
1. Synthése ....... S 4N SN e i IR LA e
2. Mesures électrochimiques ............ Ly NS, SRS

CONCLUSTION . ¢oeralaaflonns i UG5 e il S GRRR MR SRR RARANTN







INTRODUCTION

L'importance industrielle des oxydes d'azote n'est plus a
démontrer. Ils sont utilisés depuis longtemps dans la grande industrie
chimique minérale et organique, soit directement comme agent de synthése,
soit aprés oxygénation et hydrolyse sous forme d'acide nitrique. La
production mondiale de produits azotés: engrais, insecticides, explosifs,
matiéres plastiques, coldr#nts, prdduits 'pharmaceutiques etc..., est

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

Les réactions d'hydrolyse des oxydes d'azote sont lentes
et cofiteuses en énergie, aussi la nitration directe par les oxydes
d'azote est-elle souhaitable afin d'éliminer 1'étape de formation d'acide
nitrique. Les réactions de nitration s'opérent selon trois processus:
nucléophile, électrophile et radicalaire. La nitration de composés
aromatiques par des processus nucléophiles et radicalaires a été peu
étudiée, contrairement i celle des composés aliphatiques qui s'effectue
souvent en phase gaz selon un processus radicalai:e. 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 espéces chimiques qui apparaissent lors

de la mise en solution.

En dépit des travaux déja publiés concernant le nombre des
especes et des équilibres mis en jeu, de nombreux problémes restent
en suspens. L'approche expérimentale des phénoménes se heurte, en effet,
4 la multiplicité des espéces, la rapidité de leur interconversion
et leur sensibilité aux agents atmosphériques (eau et oxygéne). Il
est apparu nécessaire, tout d'abord, de caractériser et étudier les

. équilibres entre les différentes espices constituant les oxydes d'azote

S




en solution anhydre et désoxygénée pour s'affranchir des réactions
parasites, puis, dans une seconde étape, d'évaluer 1l'effet de 1l'eau
et de l'oxygéne. L'utilisation de solvants 4 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 propriétés voisines:

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

La premiére partie de ce mémoire est consacrée a 1'étude
voltampérométrique des propriétés électrochimiques des oxydes d'azote
de degré d'oxydation III (NO*, Ny03, NO,~, HNOj) en absence ou en
présence d'eau et d'oxygéne. La détermination des constantes
thermodynamiques et cinétiques régissant les équilibres de dissociation

de NpO3 a été effectuée.

Dans la deuxiéme partie, nous nous intéressons, a l'aide
des techniques électrochimiques et spectroscopiques RMN et RPE, aux
équilibres (homolytique et hétérolytiques) dans 1la dissociation de

N704, c'est a dire:

Ny0, 2= 2NO,y

No0, ¥ NOp* + NOy”
N0, 2z Not + NO3”

De ces résultats, nous déduisons une méthode potentiométrique
d'analyse de Ny0; dans les mélanges Ny04 + HNO3, dosage qui, étendu
aux mélanges Np0; + HNO3 + Hy0, serait d'un grand intérét dans la syn-

thése de l'acide nitrique.

Dans la troisiéme partie, les résultats acquis précédemment

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




aromatiques par N70; en milieu aprotonique. Divers précurseurs cataly-
tiques chimiques et électrochimiques sont proposés pour la nitration
du naphtaléne: sels de nitrosyle et nitryle, acides de Brdnsted, nitrates
métalliques et espéces formées par transfert électronique. Un mécanisme

général de nitration est proposé.

Enfin, dans 1la quatriéme 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 molybdéne
4 18 électrons a été entreprise. De plus, une étude spectroscopique
des espéces réduites a été mise en euvre 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 homogéne d'oligomérisation d'alcénes.
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COMPORTEMENT ELECTROCHIMIQUE DES OXYDES

DE LAZOTE N[I11] (NG*, N203, NOZ™, HNOD).

Nous avons rassemblé dans cette partie les résultats voltampé-
rométriques sur électrode de platine des dérivés oxygenés de 1'azote
|I1I} dans le solvant sulfolane. L'étude a d'abord porté sur 1l'ion
nitrosonium NO*, puis sur le trioxyde de diazote Ny03, et enfin l'ion

nitrite et son acide correspondant: l'acide nitreux.

I. COMPORTEMENT DES SOLUTIONS DE SELS DE NITROSYLE DANS LE SULFOLANE

1. Introduction

La réduction de NOt a fait 1l'objet de plusieurs travaux dans

divers solvants ! 3 12 pans 1l'eau en milieu acide ! 2 5, par exemple,

l'acide nitreux se déshydrate en NO' selon:
HNO, + HY 2 NOY + H,0

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

la réaction:
Not + e” 2z NO

La réduction de NOY sous forme de sel de nitrosyle a aussi
été effectuée dans divers solvants non aqueux, en particulier l'acéto-
nitrile 12 et le nitrométhane 113, b, Elle conduit & la formation de
NO. Néanmoins, les enregistrements de voltammétrie cyclique de ces
solutions dans ces deux solvants montrent que le courant d'oxydation
i: est légérement inférieur au courant de réduction i:‘ SERVE ¥1b imagine
qu'une partie de NO formé est absorbé a 1l'électrode, ou bien se dimérise
sous forme de (NO);. Des hypothéses identiques ont déja été formulées
en milieu aqueux par MASEK 13, et en milieu non aqueux par PIAZZA et

Coll. 14 er DI GIACOMO et Coll. 15.




Enfin dans 1l'acide sulfurique 10, 1les auteurs ont montré
que la réduction de NO* était rendue plus complexe par la formation
de 1l'entité N,0o% 9 responsable de la coloration bleue. La réaction

s'écrit alors:
2NOT + e~ z N202+

Afin de clarifier ces phénomenes, 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 I) de propriétés

physiques voisines.

Solvant | Constante NOtBF,” No*clo,”
) - ‘diéleétriqde “ en mole.2"1 en mole.t"1
€
Nitrométhane 35,8 0,02 0,03
Acétonitrile 38,0 0,07 0,07
Sulfolane 42,0 0,43 1,24
Carbonate de propyléne 69,0 0,17 0,17

TABLEAU I

2.Systéme NOY*/NO

L'étude du perchlorate de nitrosyle a été réalisée en milieu
perchlorate de tétraéthylammonium 0,1 M et sous atmosphére d'argon
par voltammétrie A balayage 1linéaire (électrode de platine polie).
Le voltampérogramme ne présente qu'une seule vague (Fig. 1). Cette
vague cathodique est proportionnelle A la concentration de NOt et 3
la racine carrée de la vitesse - de l'électrode: le courant limite est

donc controlé par la diffusion.
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Pig. 1:«Voltampérométrie d une électrode tourmante de platine dans le
sulfolane a 30°C de solutions dégazées de NOTClO4~
(TEAP 0,1 moles~1) (1) |NOt| = 0,12.1072; (2) 0,33.102;
(3) 0,54.10-2; (4) 0,75.1072 molex~!

Le potentiel de demi-vague (Ey = 0,715 V.) est indépendant
de la concentration. Une électrolyse a potentiel imposé (E; = 0,51V.)
effectuée sur une solution de NOClO; montre qu'un faraday est consommé

par mole de NOT.

L'enregistrement de voltammétrie cyclique (Fig. 2) indique

que le systéme électrochimique est quasi rapide:

- la différence entre les potentiels de pic anodique et catho-
dique (E: - E;) est égale a 0,068 V.

. 2 .C ” s
- le rapport entre les courants de pic l:/lp est égal a l

le courant de pic cathodique i; est proportionnel a la racine
carrée de la vitesse de balayage (Fig. 3).
- le potentiel de pic E: et la différence de potentiel (Ec
- E:) varient peu en fonction de la vitesse de balayege v

(Tableau II).




I,uA
+0,5
Pig.2: Voltammétrie cyclique d'une
solution dégazée de NOClO4 0,44.102
+0,5 +1 molet=! dans le sulfolane & 30°C
‘ E/V Vitesse de balayage: 10 mV/s
-0,5
-1,0

Pig. 3: Courant de pic cathodique
ipc en fonction de la racine carrée
de la vitesse de balayage de poten-
tiel d'une solution dégazée de
NOClO4 0,44.10~2 moles~!

3

.

5 10 Vo.(mV/s)?
c c a
v en mV/s v en V/mn EP en Volts (E - Ep ) en Volts
5 0,3 0,695 0,068
10 0,6 0,695 - 0,070
20 1,2 0,693 0,072
50 3,0 ’ 0,689 0,074
TABLEAU 11

Voltammétrie cyclique réalisée pour une concentratiomn

de No*: ¢ = 0,44.10°2 molet~l




De plus, par la méthode du disque et de 1'anneau, en plagant
le disque 3 un potentiel ol 1l'espéce NOt (E4 = 0,49 V) est réduite,
nous détectons sur l'anneau (E; = 0,85 V) une espéce réductrice. Le
facteur d'écran a pour valeur: S = 0,618 * 0,003 (le facteur d'écran

S est défini dans 1l'annexe). Cette valeur, trés proche de celle calculée

[\ 24

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

i+

0,070) confirme l'absence de toute association chimique entre 1l'espéce

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

L'équilibre électrochimique retenu pour interpréter la

réduction de NOT est:
Not + e~ 3 NO

La réversibilité du systéme NOY/NO est également confirmée par 1'étude
mathématique des courbes intensité-potentiel: la transformée logarith-
~mique de la vague cathodique, E = F[ log(.i;;m+) ], est une droite
de pente 0,069 V par unité de logaril:hme1 (Fig. 4). Les associations
NO + NO* = Nj0,*¥ et NO + NO -+ (NO), 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) = +0,715 V

E,mV

750t

650}

! i - iyo+

~0,5 |0 +0,5 -

Pig.4: Transformée logarithmique de la courbe (3) (Figure 1) relative

a la réduction de NO*
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2.a. Influence de l'eau

L'addition de petites quantités d'eau (<1072 mole. g~1) 2
une solution de NOClO4, ne modifie pas l'allure et la hauteur de la

vague cathodique. Ceci suggére que la réaction chimique observée dans

1'eau:
NO* + H,0 -+ HNO, + HY
n'a pas lieu dans le sulfolane.

2.b. Influence de l'oxygene

L'addition d'oxygéne a la solution de NOCl0; ne modifie pas
la hauteur de la vague de réduction de NOT des courbes voltampérométri-
ques & balayage linéaire. On constate cependant une légére augmentation

du potentiel de demi-vague (Tableau III).
I, ud .

Pig. 5: Voltammétrie cyclique d'une

-1t solution de NOCLO4 0,75.10~2molel~1
saturée en oxygéne dans le sulfolane
d 30°C (TEAP 0,1 mole&~1)
Vitesse de balayage: 10 mV/s

-2 ¢

Le processus électrochimique tend vers un systéme irréversible

16 (Fig. 5) si l'on augmente la teneur en oxygéne:

- la différence de potentiel (E: - E:) croit (Tableau IV)

.8,.¢C - . .
- le rapport 1p/1p diminue en fonction de la concentration
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Lurée du barbotage de 1'oxygéne en minutes

Ey, en Volts
0 (Solution dégazée) 0,715
0,5 0,720
1 0,720
(Solution avant dégazage) 0,725
5 0,735
10 (Solution saturée en oxygeéne) 0,740

TABLEAU III
Débit de l'oxygéme: 13,5 cm3/mn

INoH| = 0,44.10"2 mole.2~1

v en mV/s v en V/sn

(
P

- Epc) en Volts

0,080

10 0,6 0,080

20 1,2 0,085

50 3,0 0,085
TABLEAU 1V

Enregistrements de voltammétrie cyclique réalisés pour une

solution de NO* non dégazée |NOY] = 0,44.10-2 moleg~1

v Potentiel de pic cathodique E € en Volts
mV/s V/mn En absence Solution Solution
d'Oxygéne non dégazée saturée en 0y
5 0,3 0,695 0,725 0,740
10 0,6 0,695 0,697 0,725
20 1,2 0,693 0,695 0,700
50 3,0 0,690 0,675 0,670
TABLEAU V

INot| = 0,44.10"2 molet~1




de l'oxygeéne dans le milieu (Fig. 6). Le pic anodique devient
moins bien défini et diminue par addition d'oxygéne. Il
disparait pour de fortes concentrations.

- pour de fortes concentrations en oxygeéne, le rapport i;;/vl/2
reste cependant constant en fonction de la vitesse de ba-
layage V. Le systéme est donc toujours contrdlé par la
diffusion.

- le potentiel de pic cathodique E: varie d'une fagon plus
importante qu'en absence d'oxygéne en fonction de la vitesse
de balayage v (Tableau V). En effet, si pour une solution
exempte d'oxygéne la variation de potentiel E: est voisine
de 5 mV pour une augmentation de la vitesse de balayage
v d'un facteur 10 (entre 0,3 et 3 V.mn"l), elle devient
égale 34 50 mV pour une solution non dégazée, et a 70 mV

pour une solution saturée en oxygéne.

Pig. 6: Influence de l'oxygéne sur le
rapport des courants de pic i%/:¢
d'une solution de NOClO4 0,44.10-2
(4) moles =1 (TEAP 0,1 moles~1)

(1) solution dégazée et saturée d l'argon
0’5', (2) barbotage oxygene durant 30 8;
(3) 1lmm; (4) 2 mm.
Débit d'oxygéne: 13,5 emS/mm (& 1 atm.
et 20°C).

0 0,5 v, V/mn

Ces résultats suggérent donc 1'existence d'une réaction’
chimique qui suit immédiatement la réduction de NOT selon un processus
E.C.. Dans le cas ou la solution est saturée en oxygéne (systéme

irréversible), nous proposons le mécanisme réactionnel suivant:
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2NOT + 2~ = 2NO (E)

2NO + 07 = 2NO, %=, Ny0, (©)

Soit globalement
2N0Y + 0y, + 2e” > 2NOp =5 NyO, (E.C.)

(le dioxyde d'azote étant fortement dimérisé dans le sulfolane -

consulter la partie II).

Afin d'étudier la réaction de NO avec 1l'oxygéne, nous avons
représenter sur la figure 6 le rapport i:/i: en fonction de la vitesse
de balayage  de potentiel . pour des solutions contenant différentes
teneurs en Oy. On constate que pour des grandes vitesses de balayage,
l'oxygéne ne réagit que trés faiblement avec NO (i;/i; + 1). LlLa réaction
d'oxydation de NO en NO; par l'oxygéne est donc un équilibre. Remarquonms

qu'en milieu gazeux, on observe le méme phénomeéne 17,

Si l'addition d'oxygéne n'est pas suffisante, le pic anodique
est mal défini, il faut donc admettre la présence d'une autre réaction

entre NyO4 et NO selon:
N»O4; + 2NO o 2Ny05

L'oxydation de l'espéce N03 est responsable de la déformation du pic
anodique. Nous avons donc entrepris 1'étude de cette espéce dans le

paragraphe suivant.

II. COMPORTEMENT DES SOLUTIONS DE TRIOXYDE DE DIAZOTE
DANS LE SULFOLANE

1. Etude de la réduction de NO* en présence de N30,

Dans le paragraphe précédent, nous avons vu que 1'oxyde
nitrique peut &tre oxydé par 1'oxygéne en N04. Dans le cas ou NO est

en excés, NpO,; est réduit en NjO3 selon:

NyO, + 2NO = 2Ny03 (1)




Ce dernier équilibre montre que NoO3 est donneur d'oxyde nitrique NO.

I1 était intéressant d'étudier cet équilibre et d'en déterminer sa

constante. Cependant les vagues.de réduction de Nj0O4 et Ny03 sont con-
fondues comme nous le verrons dans la partie II. De plus, NO étant
trés peu soluble dans les solvants étudiés, le NjpO3 se décompose partiel-
lement par élimination de NO dans la phase gaz. Cette décomposition
est favorisée par l'agitation de 1la solution. La vague d'oxydation

de N90O3 diminue de 40% en une heure sous agitation.

Nous avons donc préféré étudier cet équilibre (1) par formation
de Ny03 in situ sur 1'électrode: c'est A4 dire par réduction de NOV
en présence de Ny04. Cette réduction s'effectue i des potentiels
différents de celle de NyO4, et la présence de ce dernier ne géne donc

pas.

En ajoutant des concentrations croissantes de N0, a une
solution de NOCl0;, on observe par voltammétrie a balayage linéaire
que  la vague de‘réduction~de-NO+V§'éta1e tout en conservant la méme
hauteur (Fig. 7). Quand la concentration de Nj0, devient supérieure
ou égale a la moitié de celle de NOt¥, la vague est mieux définie. Elle
est cependant déplacée vers des potentiels plus positifs que dans le

cas de NO* seul (Fig. 8).

I,uA
" P e
0,6 1 E/V
Fig. 7: Etude en voltammétrie linéaire
-2 1 de la réaction NO* + NpOy4 dans le
1l (4) sulfolane a 30°C (TEAP 0,1 moleg~1)
(1) |8O*| = 8,0.10-3 moles-1 |N204! =
(2) 0,8.1073; (3) 2,4.1075;
-4 1 (4) 4,2.1073 moles~1
(1)
o‘l' (4)

0
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Un enregistrement

Pig. 8: Voltammétrie a une électrode
tournante de platine dans le sulfolane
a 30°C (1) d'une solution de NOCLlO4
0,90.10~2moles~1

(2) d'un mélange NOClO4
0,90.10=2 moles~1 et Ny04 0,46.10-2
molet=1 (TEAP 0,1 moles~1)

voltammétrie cyclique d'un mélange

INO+|/|N204I = 2 se superpose avec celui obtenu avec une solution de

N203 (Fig. 9), et avec un mélange stoechiométrique NOTC10,~ NOp~Et,N*

(Fig. 10): le nitrite est oxydé par NO* selon: NO,~ + NOt + N,O,.
2 2Y3

FPig. 9: Voltammétrie cyclique dans

le sulfolane a 30°C (TEAP 0,1 moles~1)
d'une solution de:

(1) |NO*| 0,42.10~2moler~1 et |N504]

= 0,21.10-2 moles~1

(2) |N303] = 0,5.10~2 molen~!

Vitesse de balayage: 10 mV/s



- 16 -

0,5

Pig. 10a: Voltammétrie cyclique

dans le sulfolane (TEAP 0,1 mole %~1)

d'une solution de:

(1) |Ng03| =0,70.10"2moles~1

(2) |No*| = 0,71.10"2moleg~1 et
INOg=| = 0,71.102moler~1

Vitesse de balayage: 20 mV/s

Fig. 10b: Voltammétrie cyclique
dans le sulfolane d 30°C

(TEAP 0,1 molef=1) d'une solution
de N30z 5,9.10~3 moleg-1

Vitesses de balayage: 10; 20;

50; 100 mv.s~1
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Ces observations justifient que 1la réaction de réduction
de NO* en présence de N2O, conduit a N903. Les potentiels normaux des

deux couples:

NOt + e~ =z NO

NOot + 1/2Ny04, + e~ 2 Ny03 (2)
sont tres proches, et la dissociation de Nj03 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 Ny0; ajouté,

1'écart maximal entre les potentiels de demi-vague étant égal a v 65mV.

Ei, V

FPig. 11: Evolution du potentiel
de demi-vague E} de la vague
de réduction de NO* en fonc-
750 1 , ,

tion de la concentration de
No0Oy4.

ino*+| = 0,42.10-2 moles~!

700 . A
1.10-3 2.10-3  |Ng04|,moles~1

L'espéce N903 formé a 1'électrode au cours de la réaction
(2) donne lieu & une nouvelle vague cathodique a Ei 0,00V. L'équilibre
(1) montre que la réduction de NyOj peut s'écrire selon:

2N903 3 2NO + Njy04 (3)

NpO, + e~ 2 NO + NO3~

soit globalement:
2Ny03 + e~ 2z 3NO + NO3” (4)

Dans le cas d'un mélange lN204]/|N0+|_= 0,5, la hauteur de
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cette vague est égale a4 la moitié de la vague de réduction de NO' seul
(Fig. 12). ' ‘

I,ud

-0,6

-4 4 .
Pig. 12: Voltammétrie d une électrode

tournante de platine dans le sulfolane
(TEAP 0,1 molet~1) d'une solution de:
(1) |NO*] = 8,0.103 moles-1 |Ng04] = 0
(2) 0,42.10~2 moles~1

-----------------

(2)

Afin de déterminer la constante thermodynamique de 1'équilibre
(3), nous avons entrepris l'étude mathématique de la courbe de réduction
d'une solution de NOT et N,0, avec les concentrations respectives 9,0.

103 et 4,5.10'3 mole.:z,"1 dans le sulfolane.

L'équation de Nernst appliquée au systéme (2)° est donnée

par la formule:

k ;
E=E (not +1/2N904/N903) + plog____§203 Lt
knot - kn,0,°

(i - igo¥)(i = iy,0,)1/2

+ plog - —
(1N203 - i)

iN203 = 0: 1'espece Np03 ayant une concentration négligeable.
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Nous avons supposé que les constantes de diffusion des espéces
Not et N203 sont voisines. Dans cette hypothése, la constante de

diffusion de N0, est reliée i celle de NOt ou N,O3 par la relation:

kN,0, * 2kNo* = 2kNy0q = 2k

Comme le rapport de concentration [Ny04]/INO*| est égal & 0,5, on peut

aussi écrire: inot = iNZOQ'

Aprés simplification, l'expression du potentiel devient:

E = EO(NO+ + 1/2N704/N,03) + plog 11 + plog[

(i - iNo+)3/2]
k2

(-i) V2

La transformée logarithmique

(- iyot)” 2]
(-i) /2

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

E =-JF[log

systéme peut donc &tre considéré comme réversible. A 25°C et 20°C,
la transformée logarithmique de la courbe est également une droite

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

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

1/2
Ey, = E (NO* + 1/2N204/N03) + plog [(1‘{%)_"'_]

= E°(NO* + 1/2N04/N503) + p/2 1og[ﬁf‘_2§°_‘*l]

La valeur Ey est déterminée a partir de la courbe i = f(E), ceci pour
une concentration connue de NyO4 égale i la moitié de celle de Not.0on

peut ainsi évaluer le potentiel normal:

E° (NO* + 1/2N04/Np03) = Ei, - p/2 log [9.2_29‘_*)]

Nous avons déterminé le potentiel de demi-vaéue de solutions
de différentes concentrations de N04 et NO* dans un rapport |N,04!/|NOt|
= 1/2, et avons déduit d'aprés 1'équation précédente le potentiel normal
du couple (NO* + 1/2Ny04/Np03), soit E (NO* + 1/2Ny04/N503) = 0,850
+ 0,010 V.
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Le potentiel normal du couple NO*/NO étant connu: E° (NO+/NO)
= 0,715 V, il est possible de calculer la constante de dissociation
moléculaire K§203 selon 1'équilibre (3), & partir des potentiels normaux

des deux couples (NO*/NO) et (No* + 1/2Ny04/N503) liés par la relation:
-] + _ o + m
E (NOT/NO) = E (NOT + 1/2N304/N03) + p/2 log Ky,0,

On peut donc écrire:
LogK,04 = %[ E (NOt/NO) - E°(NO* + 1/2N204/N203)]

La constante de dissociation moléculaire de N9O3 est égale a: 3,2.107°
mole2™l & 1,0.1075 mole.2"!

Afin de confirmer ces résultats, nous avons entrepris la
méme étude par voltammétrie cyclique c'est & dire celle d'un mélange

de NyO; et NOCLOy.

Par addition de -N204 & une solution de NOClO; on observe
un déplacement des pics anodiques et cathodiques vers les potentiels

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

E, mV
750 %

Fig. 13: Transformée logarithmique
de la courbe (2), figure 8 corres-
700 pondante 4 un mélange NOCLO4
0,90.10~2 molet~1 et N304
0,46.10-2 moler-1.

-1 a +1

(i - iyo+)3/2

log
(-1) V2
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E/V

~

Pig. 14: Voltammétrie cyclique dans le sulfolane d 30°C (TEAP 0,1 moleg~1/
d'une solution de:

(1) |NO*| = 0,42.1072 moles~1 |Ng04] = 0
(2) 0,21.10~2 moleg~1
Vitesse de balayage: 10 mV/s

750 1

§

qQ 0,5 1,0 1,5  |Ng041/1NO*|

Pig. 15a: Evolution du potentiel de pic E° de la réduction de NO* au cours
de l'addition de NgO4. |NOt| = 4,2.10~3 moles-1.
Contrdle par la diffusion. Vitesse de balayage: 5 mV/s
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750

700

0 0,5 7,0 1,5 1Ws041/100%]

Pig. 15b: Evolution du potentiel de pic E° de la réduction de NO* au cours
de 1l'addition de NsO4. |NO*| = 4,2.10-3 moles~!
Contrdle par la diffusion. Vitesse de balayage: 10 mV/s

750 1

700 -

0 0,5 1,0 1,5 |Ng041/100%]

Pig. 16: Evolution du potentiel de pic E° de la réduction de NOt au cours
de 1'addition de N30g4. |WO*| = 4,2.10-3 moles-1.
Contrdle par la cinétique de la réaction chimique NO + Ng0q4.
Vitesse de balayage: (a) 20; (b) 50; (e) 100 mV/s
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3 la racine carrée de la vitesse de balayage pour des mélanges dont
le rapport des concentrations lN204l/lNO+I est égal a 1/2. Le rapport
des courants de pic anodique et cathodique est égal a 1 si la vitesse
de balayage est inférieure 32 10 mV/s. De plus la différence de potentiel
entre les pics, voisine de 90 mV pour des faibles vitesses de balayage,
augmente avec la vitesse. Nous avons tracé sur les figures 15 et 16
la variation du potentiel de pic cathodique E; en fonction du  rapport
INgO41/INOT| pour différentes vitesses de balayage v. Pour des faibles
vitesses (v < 20 mV/s), on atteint un palier pour un rapport |N,04|/|NOT|
= 0,5, ce qui correspond 4 la stoechiométrie de la réaction (2): le
contrdle de la réaction se fait donc par la diffusion des espéces.
Pour de plus grandes vitesses (v > 50 mV/s), le contrdle de la réduction
est affecté par la cinétique de la réaction: NO + 1/2N904. L'étude
de ces derniers voltampérogrammes devrait permettre d'obtenir les

constantes cinétiques k3 et k4 de la dissociation de N50j3:

N504 J‘_k-_‘-‘; NO- + 1/2N50;
3
La détermination de ces constantes nécessite la connaissance
de la constante thermodynamique. Si cette derniére a déja été calculée
par la voltammétrie a balayage linéaire, il était intéressant de confir-
mer cette valeur a4 l'aide des courbes ou le contrdle de la réaction

est régi par la diffusion.

A notre connaissance, aucun systéme du type:
Ox + ne" 3 Red + 1/2B 2 2Z

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

NICHOLSON et SHAIN 18 concernant le systéme:

- k
Ox + Ne~ z Red 2P 2z
kg
nous avons été conduit a effectuer une dégénérescence d'ordre de la
réaction chimique sur l'espéce B afin de se ramener a ce dernier systéme.
L'étude sera donc effectuée sur des solutions contenant un excés de

N,0, par rapport a NOY.
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2. Détermination par voltammétrie cyclique de la comstante

thermodynamique de 1'équilibre: 2Nj03 3 2NO + N0, (3)

L'étude voltampérométrique est effectuée avec une solution
contenant un exceés de Nj04 (INOZI/INO+I “ 7). Afin de ramen r au modéle
de NICHOLSON et SHAIN 18, nous avons défini une nouvelle constante

K dépendant de la constante thermodynamique K§203 de 1'équilibre (3):

[NoO3|  _ I N0 |
| NO| m

KNp03

I1 est connu que dans le cas d'un contrdle par diffusion d'une réaction

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

par la relation 18,

(o4
EC = E. - 1,109 RT
p "2 ) ’ nF

Si ce- trénsferc"éleCtrohique -est suivi d'une réaction réversible et
que 1l'ensemble du phénoméne est régi par la diffusion, NICHOLSON et
SHAIN 18 ont montré que le potentiel du pic cathodique est donné par

1'équation:

E- = E, - 1,109RT + RI 15(1+ k)
nF nF

La différence entre les valeurs de potentiels des deux pics cathodiques

dépend de la constante thermodynamique K selon:

AE° = RT 1p (1+K)
P nF
ou bien c
E
K = 10 2,3nF (AEp) o1
RT
Dans le tableau VI, nous avons reporté K et K§203 calculés

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

ou le contrdle de la réaction est régi par la diffusion.

Nous avons déterminé une valeur moyenne de la constante thermo-
dynamique K§203 : 4,4.10'5 mole g'l. Cette valeur est en bon accord
avec celle trouvée par voltammétrie linéaire (K§203 = 3,2.10°% mole

¢"1). Pour une concentration [N,031 = 1072mole ¢~l, 1la dissociation
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v en mV/s AEpc en mV K KPN203
5 76 17,48 0,48.107%4
10 75 16,78 0,52.1074
20 81 21,40 0,32.1074
TABLEAU VI
INot| = 0,42.10 Zmoles~1 INJO4| = 1,46.10°2 molet™1

de'l'espécerN203 est environ dé‘ISZ, et ne peut donc &tre négligée.

De la méme maniere, nous avons effectué cette étude a d'autres
températures (Tableau VII). De ces constantes, nous avons calculé une
valeur moyenne de 1'enthalpie de dissociation de Ny03 dans le sulfolane:

AHpoyen = 13,5 £ 2,0 kcal.

Constante de dissociation moléculaire de NoO3 K§203 en moleg~l

T en °C Voltammétrie linéaire Voltammétrie cyclique
20 0,15.10"% | 0,19.10°%
25 0,31.10°%
30 0,32.10°% 0,44.10"%

TABLEAU VI1
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Remarquons qu'en phase gaz i 30°C, l'enthalpie de cette réac-
tion est égale a 5,74 kcal. et la constante thermodynamique K$203 v 1
(résultats calculés a partir des valeurs de K, et AH données par
HISATSUNE 19 pour les équilibres NyO3 = NO + NOp et NyO4 z 2NOy). Si
l'on imagine que l'enthalpie de solvatation de NO est négligeable (NO
trés peu soluble), et que les espéces N0 et NpO4 sont solvatées iden-
tiquement, on peut déduire 1l'énergie de solvatation AH§203 des espéces

N,0O3 et Ny0, dans le sulfolane, soit:

o)
AHN203 = (AHg+sulf.)N203 = (Aﬂg+su1f.)N204
5,7 - 13,5 = -7,8 kcal-mole~!

Cette valeur est trés proche de l'enthalpie de solvatation de SO; dans
le méme solvant, soit -7,3 kcal;mo].e'1 20, L'enthalpie de solvatation
déterminée par SHAW et VOSPER 2l1b par spectrophotométrie dans 1'acéto-
nitrile (solvant de propriétés physico-chimiques trés proches du sulfo-
lane),est également trés voisine de celle obtenue dans le sulfolane)
AH;203 = =7,6 kcal.mole~l. Sur le tableau VIII on remarque l'effet
du solvant (basicité, pouvoir donneur, solubilité de NO) sur la constante

de dissociation de NjO0j3.

Examinons maintenant le cas ou la vitesse de balayage de
potentiel est suffisamment élevée pour que le processus électrochimique
soit contrdlé 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 1'approximation, comme précédemment, d'une
dégénérescence sur 1l'espéece N704. Les constantes cinétiques de cet

équilibre sont alors reliées entre elles par la relation:

g = [IN2031 INgO41 K
Tnol N
KN203 3

La constante k) dépend de la concentration de N304, et est reliée a

la constante cinétique k4 de l'équilibre:




CONSTANTES THERMODYRAMIQUES DE L'EQUILIBRE:ZN03 > 2M0 + Ny04
L 2
€ | p.ab 1'.203 a 25°c AH ny0, 85 w0, -8H"§,0, RéS.
2 25°C en molet~! KJ !Kcal J.x"1 | cal. k"1 KJ.mole" ! {Kcal.mole™!
Tétroxyde de 1,21.10°2 57 13,6 154,46 | 36,9 21
diazote
IS R SR B P ———— cemmncbacmcann 5 IR ISR PPN S i B
n-hexane 1,894 2,53.10°2 63,2 | 15,1 181,46 | 43,3 33,5 8,0 21
Tétrachlorure de 2,248 9,8.10°3 60,8 { 14,5 165,6 39,6 31,5 7,5 21
carbone ‘ '

Ether éthylique 4,3 19,2 7,5.10°3 61,0 | 14,6 163,2 | 19,0 15,0 8,4 21
T SN SN ORI eemmmma— R, R IS B i SRS SR P
m-xyléne 9,0.10°% 70,0 | 16,7 176,2 | 42,1 17,7 9,0 21
e e cmc e —————— B PR, cemmman {ommmmmmmaaaaas S KRS J S P S B
Toluéne 2,4 6,5.107% 73,8 17,6 186,46 | 44,5 39,4 9,4 21
.................. Y PSS R N UL S U PR IR R L Uy U RS R,
Acétate d’éthyle | 6,0 17,1 5,6.10°% 55,6 | 13,3 123,8 | 29,6 32.4 7.7 21
........................... beeceees .--------.-----.L------r.------ PRSP IR U S S
Eau 81,0 18,0 3,6.107% 22
......................... B T T T B T Y T R
Acétonitrile 38,0 16,1 2,2.1074 57,0 }'13,6 121,3 | 29,0 3,9 7.6 21
Sulfolane 42,0 14,8 0,3.10°% 56,5 | 13,5 105,46 | 25,2 32,6 7,8 *

*: nos valeura

%, constante diélectrique ¢ 3 20°C

bx nombre donneur (D.N.) du solvant selon l'échelle de basictité de GUTMANNZD

TABLEAU VIII
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N,03 %, 1/2N,0, + NO

par l'équation: k'y = kalNZOQI55

NICHOLSON et SHAIN 18 ont montré par une étude théorique
que l'influence cinétique de la réaction chimique C sur le transfert

de charge E suivant:

Ox + ne~ * Red E
Red & Z C
k¢ -
avec
g = 121 _ kg
IRed] kb

peut étre analysée a partir de l'allure de la courbe représentant le

. . c . . 1
potentiel de pic E_. en fonction du parametre y = K{nFv/RT(kptke)!l?2:
Aprés une étude mathématique du potentiel de pic en fonction des

 paramétres v, kp, kf et K, ils ont pu montrer que 1l'évolution du
potentiel E; variait avec le logarithme de y selon la figure représentée

ci-~dessous.

" 220
E,mv
14

-1,0 Q0,0

_30 } loge 75

60 4 -2 -1 Llog(v)
720 '

Pig. 17: Evolution du potentiel de pic E° de la
réduction d'une solution NO* 0,42.10-2 moles—1
contenant un excés de NyOg 1,46.107% moleg~!

en fonection du logarithme de la vitesse de

balayage.
Dans ces conditions, le potentiel de pic cinétique E;k peut
s'écrire:
e = m, - 0,78 RT - RT 1y +RT 1n(1 + K)

p nF nf nf
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ou bien:

ck

E.* = Eg - 0,78RT + RT 1n (RT) 4+ RT rn(ky, + kg¢)
P nF  2nF nF 2nF
+RT pp L+ K - RT 5y
nF K 2nF
Comme dans 1'expression du paramétre ¢ , seule la vitesse

de balayage v peut varier lorsque la température est maintenue constante,
nous avons alors étudié la variation du potentiel de pic E; en fonction
de log v (Fig. 17). L'allure de cette courbe est semblable a celle
décrite par NICHOLSON et SHAIN (courbe E: = £(logy)).

Nous constatons pour les faibles valeurs de v (v < 20 mV/s)
que le potentiel de pic E: varie peu, c'est i dire que le processus
électrochimique est contrdlé par la diffusion. Au contraire, si la
vitesse de balayage devient supérieure ou égale a 50 mV/s, nous
remarquons que le potentiel E; devient proportionnel a log(v): le systéme
est donc contrdlé par la cinétique de la réaction chimique: NO + 1/2N,04
# N703. On trouve une pente égale 3 29 mV/unité de.log: valeur voisine
de la pente théorique BT Ln(10). L'approximation faite sur 1'hypothése
d'une cinétique d'ordxif 1 par excés de N0, semble donc &tre justifiée.
En appliquant 1'équation de NICHOLSON et SHAIN 18 3 notre systime,
on peut écrire:

ck

E = B, - RT (0,78) + Plog(RT ) + plogl * K +
P 2 F 2 B F P K

+ % log(k3 + kg) - % logv

Dans le tableau IX, nous avons reporté kj, kA et k4 calculées
s . L . ck .
a3 partir de la variation du potentiel Ep pour les 3 vitesses de balayage
ol le processus électrochimique est régi par la cinétique de formation

de N3013.

- On remarque que les constantes de vitesse et en particulier
celle concernant la dissociation de N903, sont faibles, ce qui justifie
la relative stabilité des solutions de N903 dans le sulfolane, malgré
la trés faible solubilité de NO. Cette cinétique lente qui complique
le processus de réduction de Ny03, est responsable de l'intervention

de plusieurs étapes lors de cette réduction.
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v en mV/s EPCk (k3 + K',) k3 k'y k¢
en mV en s~1 en s~1 en s-1 en 8-1( Ymole)t

50 752 158,5 8,2 150,3 1245

100 744 171,1 8,9 162,2 1342

200 736 184,8 9,6 175,2 1450

TABLEAU IX

4. Détermination de 1la constante de dissociation ionique

~ de N03

Dans la bibliiographie, certains auteurs 12 signalent que

N>0O3 peut aussi se dissocier selon 1'équilibre ionique:

NpO3 =z NOt + NOp~ (5)
Dans notre solvant cependant, les sels de nitrosyle sont trés oxydants,
et l'ion nitrite, comme nous le verrons dans le paragraphe suivant,
est trés réducteur. La réaction s'écrit:

Not + e~ 2 NO E*(NOt/NO) = 0,715 V

N0~ 5 1/2Np04 + e~ E (1/2N504/N0p”) = 0,175 V

(voir paragraphe III)

NO,~™ + Not ~ 1/2Ny04 + NO 2 Ny03

La dissociation ionique de N703 ne peut donc étre que trés
faible. La constante de l'équilibre (5) peut se calculer a partir de
ces deux potentiels normaux et de la constante de dissociation

moléculaire de NpO3 (soit Kg}203 = 3,2.107° molef™l) selon:
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E°(1/2Np04/N05™) - E° (NO*/NO)
P

=

log Ky,04 + 1/2logxﬁ203

= - 11,2
soit

KN203 = 10°11,2 pole.g"1

Cette valeur plus faible que la dissociation ionique de N,04
selon NjyO4 2 NOt + NO4~ (KN704 = 7,]..].0'8 mole £l 3 30°C)’est en accord
avec les propriétés basiques plus marquées du nitrite comparées 3 celles

du nitrate.

. L'absence de nitrite lors 'de la réduction de Ny03 semblerait
montrer, a premiére vue, que cet équilibre n'intervient pas. Cependant,
le nitrite étant oxydé par le trioxyde de diazote, il est possible
que cet équilibre (5) entre en jeu dans une premiére étape suivie par

1l'oxydation immédiate du nitrite formé.

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

DANS LE SULFOLANE.

Nous avons vu précédemment que l'ion nitrite pouvait intervenir
dans la dissociation de Nj03. Nous avons donc étudié le caractére

réducteur de cet ion.

1. Introduction

En milieu aqueux, l'ion nitrite s'oxyde sur 1l'électrode de

platine poli selon une réaction biélectronique 24 a 27,
NO,~ + Hp0 ~» NO3~ + 2ut t+ 2e” (D

L'oxydation de NO)~ en milieu aqueux fait donc intervenir le solvant.

En milieu nitrates fondus 28 a 32 1'ion nitrite s 'oxyde

en dioxyde d'azote suivant un processus électrochimique réversible:

NO,™ 2 NOp + e~ ' (2)
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Plus récemment, une é&tude de 1'oxydation du nitrite dans
les nitrates alcalins (Na, K) fondus présentant des traces d'eau 33,34,
a montré que l'espéce NOj formée, s'hydrolysait pour donner de l'acide
nitrique. Globalement, la réaction est identique & celle obtenue dans

1'eau (réaction (1).

Enfin quelques travaux concernant 1'oxydation de 1l'espeéce

NOo~™ ont été réalisés en milieux organiques:

- dans le diméthylsulfoxyde 35, 1'auteur signale la formation
de N904 au cours du transfert de charge. Cette espece ne
semble pas réagir avec le nitrite, sans doute en raison
de la forte complexation avec le solvant, qui donne lieu

a un composé d'addition moléculaire '"D.M.S.0.No04" treés

stable.

- dans le nitrométhane 36 et 1'acétonitrile 37,38,39 1es
courbes i = f(E) présentent 4 vagues anodiques; dans le
nitrométhane, les auteurs suggérent la formation de N303
et NO3~ dans la premiére étape selon un mécanisme E.C.:

2NO2™ , NoO4 + 2e~ (E)
NOp~™ + NoO4 »  NpO3 + NO3~ (c)

Par contre dans l'acétonitrile, N703 se comportant comme
un mélange de NO et NyO4, BONTEMPELLI 38 propose alors

pour la premiére vague le processus électrochimique global:
2NO,~ + NO + NO3~ + e~

L'interprétation des autres vagues est rendue difficile
par la présence de 1l'eau résiduelle, en particulier par

la formation de HNOj; qui peut se dismuter.

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, Hjy0 et

HNOj.

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

complique considérablement le mécanisme d'oxydation du nitrite. Il




_33_

nous a donc paru intéressant d'aborder 1'étude électrochimique des
especes NO~ et HNO, dans le sulfolane (solvant de propriétés physico-
chimiques trés voisines de celles du nitrométhane et 1l‘'acétonitrile),

en prenant soin de travailler avec des teneurs en eau trés faibles
(< 20 ppm).

2. Etude électrochimique de 1l'oxydation du nitrite

dans le sulfolane

Les courbes intensité potentiel obtenues pour des solutions
de nitrite de tétrraéthylammonium 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 premiére est bien définie (courbe_l de la figure
18). Si l'on augmente la concentration en nitrite, seules deux vagues,
dont le rapport des hauteurs tend vers 1l'unité, subsistent. Il est
a noter cependant que la seconde vague est, dans certains essais, suivie
d'une troisiéme vague de faible amplitude. La hauteur de cette derniére

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

Fig. 18: Voltammétrie d une élec-
trode tourmante de platine dans

le sulfolane a 30°C d'une solution
de NOgEt4N (TEAP 0,1 molei1)

(1) |NOg=| = 0,3.1072;

(2) 0,59.1072; (3) 0,88.1072;

(4) 1,19.10~2 moleg~1

E/V
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2.a. Premiére étape de l'oxydation du nitrite

a. Etude qualitative de la premiére étape de

l'oxydation du nitrite.

En voltammétrie a balayage linéaire, le courant limite
relatif a la premiére vague est proportionnel A 1la concentration
nitrite, ainsi qu'ad la racine carrée de la vitesse de rotation
l'électrode (Fig. 19 et 20). D'autre part, cette vague présente

coefficient de température voisin de 1% par degré: le systéme mis

17, u4

0,5.10"2 10-2

lNOg’l,moZel‘l

i
de
de

un

Fig; 19: Courant limite i] de la premiére vague de l'oxydation du nitrite

en fonction de la concentrdtion de NOp~

7, ud

1 1
Vw,rd2.g"2

Pig. 20: Courant limite iy de la premiére vague de l'oxydation du nitrite

en fonction de la racine carrée de la vitesse de rotation de

L'électrode. |NOg=| = 0,74.10~2 moles~1
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en jeu lors de la premiére étape de l'oxydation du nitrite est donc
réalisée en voltammétrie
21).

contrdlé par la diffusion pure. Une étude
cyclique montre que ce systéme apparait comme irréversible (Fig.

I,uA
2T

i’,\‘ |
! x Pig. 21: Voltammétrie cyclique sur la
i \ premiére vague de l'oxydation du nitrite
' \ ,
) |NOg=| = 1,2.10"2 moles~1

\

AN Vitesse de balayage: 10 mV/s
: ]
41 /s
1 4
] S
! s
i ’
i /
, /
! ’
W
[
' y
4 ‘
!/ S

g 0,2
e’ i
""" ’ E/V

Remarquons qu'en utilisant de grandes vitesses de balayage (5 et 10V/s),
on observe faible pic cathodique, nettement inférieur
(Fig. 22). serait en accord avec

un
au pic anodique
une transformation par une réaction chimique de 1'oxydant formé pour

Cette observation

I,uA
A
f \ Pig. 22: Voltammétrie cyclique sur la
2 "i N premiére vague de l'oxydation du nitrite
I N\ (b) |80p=| = 1,0.10"2moles~1
' Vitesse de balayage: (a):5 V/s
(b):10 V/s

CAY.
E/V

cependant
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donner des espéces non électroactives. Le courant de pic i: est
proportionnel a la racine carrée de la vitesse de balayage v (Fig.
23).
\ “
1, M4
v 2
\ L
I
' 800
600
400;
Pig. 23: Etude de la premiére étape de l'oxyda-
tion du nitrite. Courant de pic i: en fonction
200, de la racine carrée de la vitesse de balayage
|¥0o=) = 1,0.102 moler-1

40 80 /y, (mv/s)?

En effectuant sur cette vague une électrolyse & potentiel
contrdlé a +0,36 V, nous avons obtenu un bilan coulométrique voisin
de 0,5 Faraday par mole d'ions NOp~ (0,48 F par mole NOp”). Apres
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
(E% = 1,57V). Le spectre Infrarouge de la phase extraite de la solution,
piégée dans l'azote liquide, confirme la formation de NO (y (NO) ~ 1860
em~l). Les seuls produits finaux présents 4 la fin de la premidre étape

sont donc NO et NO3~.

Tous ces résultats nous ont amenés & penser que la premiére

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

NO,™ 2z "NO" + e~ (1)
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NO, formé ou son dimére N7O4, peut oxyder le nitrite selon:

NO,~ + NOp > 2NO + 2NO3~ (2)

La réaction globale est donc:

2NO™ > NO + NO3~ + e~ (3)

Le potentiel de demi-vague est égal a: Ei = +0,07 V

L'oxydation du nitrite par N704 est confirmée par les courbes
intensité-potentiel représentées sur la figure 24. En effet, au cours
de l'addition de N704 a une solution de nitrite, nous constatons que

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

(2)

‘44 (3) . )

V

) .4 0,8 1,2 - 1,6 E/V

(4)

o’

Pig. 24: Etude dans le sulfolane de la réaction NOg~ + N904 en voltammétrie
lindaire. (1): |NOs~| = 0,43.10=2 moler~1, N304 = 0;
(2): 0,1.10-2; (3): 0,20.10-2 (équivalence); (4): 0,32.10~2moler~1



globale restant constante. La premiére vague disparait pour un rapport
|N204I[IN0£l égal "4 0,46, au lieu de la valeur attendue, 0,5, ceci
probablement en raison de la présence résiduelle d'oxygéne dans le
milieu. Ceci nous améne 4 penser que la réaction d'oxydo-réduction
entre NO;~ et NOg (ou N904) formé intermédiairement, doit é&tre rapide
comme le laissait présager l'étude en voltammétrie cyclique (Fig. 21
et 22). L'existence de cette réaction sera confirmée par la suite,
a partir de la détermination des constantes d'équilibres des réactions

NOZ- + NOy et NOZ- + NoOy4.

En introduisant de 1l'oxygéne dans une solution de nitrite,
on remarque sur les courbes intensité-potentiel une faible diminution

de la premiére vague. Ce phénoméne peut €tre interprété selon:
2N0,~ + NO + NO3~ + e~
yNO + y/209 + yNOy
yNOy + yNO3~™ -+ yNO + yNO3~
soit globalement
(2+y)NOp™ + }2102 + NO + (l+y)NO3~ + e~ (4)

'B. Ftude quantitative de la premiére étape de

l'oxydation du nitrite.

Les courbes intensité-potentiel réalisées pour différentes
concentrations montrent que le potentiel de demi-vague est indépendant
de la concentration, et est égal a +0,07 Volt. Nous avons vu précédemment
que l'oxydation du nitrite est totalement contrdlée par la diffusion
(le courant limite ij est proportionnel & la racine carrée de la vitesse
de rotation de l'électrode,-le courant de pic i: est proportionnel
a la racine carrée de la vitesse de balayage). La cinétique de la réac-
tion NOo~ + NoO, est donc trés rapide. [1 était donc intéressant d'étu-
dier 1la transformée logarithmique de 1la courbe intensité-potentiel

correspondant au systeme: 2NOy~ + NO + NO3~ + e”, c'est a dire:

E = f [log____ig_,T_]
(i1 - )2
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avec ij: courant limite d'oxydation du nitrite (Fig. 25)

Pig. 25: Transformée logarithmique EmV
de la premiére vague de l'oxydation
du nitrite correspondant a la

figure 26

+100 ¢

A A

/‘-1 , 0 +1

28
log L
(i7 - )2

La transformée logarithmique de cette courbe .est une droite
de pente 68 * 2 mV par unité de logarithme, et le potentiel de demi-

vague est égal a:

v k2 -
B, = EO(NO+NO3'/2N02') + p log NO2
kyo-kNO,y”

2

= 40,070 V

En admettant que les constantes de diffusion des especes NO, NOj et
NO,~ sont voisines, ce potentiel peut &tre assimilé au potentiel normal

du systéme (3):Ey = E (NOHNO3™/2NOp™) = +0,070 V.

I1 était intéressant de calculer le potentiel normal du

systéme:
V 2NO2™ = NoO4 + 2e~ . (5)
Ce potentiel dépend des potentiels normaux des systémes
électrochimiques:
2N02™ > NO + NO3T + e~ (3)
et

N»O4 + e~ 2 NO + NO3~ (6)

[N
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Si le potentiel du premier couple a été déterminé précédemment EO(NO+NO3'

/2NO9~) = 0,070 V), le second peut &tre déterminé a partir du systéme:
NOT + e~ z NO , et de la constante de dissociation ionique de N0y
selon:

Ny0, z NOt + NO3” (7)

Cette constante est calculée dans la partie II: elle est
égale a 7,1.1078 moler~l. Le potentiel normal du couple (6) est égal
a:

o o
E (Np04/NO+NO3™) = E (NOF/NO) + p log Ky,g, = +0,280 V

Le potentiel normal du systéme (5) est donc égal a:

E° (NO+NO3™/2N0p™) + E° (Ny0,/NO+NO3™)
2

E (NyO4/2N0p") =

= 0,070 + 0,280 = 40,175 Volt
2

La constante d'équilibre de la réaction:
NpO4 + 2NOp" %=, 2NO + 2NO3~ (8)
peut étre alors calculée:

[]
INOI2|NO3™ |2 E° (N5Og/ (NO+NO3™ )~E° (NO+NO3™/2N0y™)
log K(g) = ‘ 3 - 204 3 2

|N204||N02'|2 P

= 0,280 - 0,070 = 43,5
0,060

Ne pouvant savoir si le nitrite est oxydé par N304 ou son

monomére NOy, nous avons calculé le potentiel normal du systeéme:
NO,™ =z NOp + e (9)

a partir de la constante de dissociation homolytique Ky: N9O4 » 2NOj.

Cette constante déterminée dans la partie II, est égale a 1,43.10'5

.

moleg~! 2 30°C. Le potentiel normal du couple (9) est égal a:
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E"(NO¥/NO) + E°(NO+NO3™/2N0p") | R log \N204

E (NO,/NO,™) =
2 2 2 2 KH

= +0,320 Volt

La constante d'équilibre de la réaction:
N0~ + NOjy %= NO + NO3~ (10)

peut étre alors calculée:

°(NO9/NO»~) - E (NO+NO~~/2NO»™)
Logk(yg) = B 102402 _ 3 2,

N'ayant pu utiliser la voltammétrie cyclique a trés grande
vitesse de balayage pour isoler les réactions intermédiaires, il ne
nous a pas été possible de montrer que l'espéce N0, pouvait &tre formée
transitoirement. Comme nous le verrons plus loin, la dimérisation est
rapide (ky = 2,4.1092 .mole~l.5"1), et les deux mécanismes (8) et (10)

peuvent avoir lieu simultanément.
2.b. Deuxiéme étape de l'oxydation du nitrite

Dans le cas ou la teneur en eau dans le milieu est de 1l'ordre
du ppm, la courbe anodique ne présente que deux vagues égales (Fig.
26). Nous avons attribué 1la seconde étape de 1'oxydation du nitrite

a la réaction:

NO + NO3~ =2 Np0, + e~ (1D)
Cette réaction est contrdlée par la diffusion. La transformée logarith-

mique de cette courbe:

E = F [log ___i_____]
(i; - 1)2

est une droite de pente 80 t 2 mV par unité de log (Fig. 27). Le systéme

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 NO;™, 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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Pig. 26: Etude en courbes i = f(E), de

L'oxydation du nitrite en absence d'eau.

2 {NO9=| = 1,2.102 moles~1
_/ . . . l . LBV
0,4 0,8 1)0
E,mV
” Pig. 27: Transformée logarithmi-

750} dation du nitrite.

; (i)
%9 (Tyo-i) (pog- ~1)

de 20 ppm et il apparait alors, pour des vitesses de rotation inférieures
ou égales a 600 tours/mn, une troisiéme vague en voltammétrie linéaire
(Fig. 18). En voltammétrie cyclique, on observe, pour des vitesses
de balayage inférieures a 100 mV/s, trois pics anodiques A, B, C et
deux pics cathodiques D et G (Fig. 28). Si la hauteur de la troisiéme
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
1'électrode (voltammétrie lindaire). Il en est de méme des pics C et
D si l'on augmente la vitesse de balayage de potentiel (voltammétrie

cyclique).

que de la deuxiéme vague de l'oxy-
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En effet, pour des vitesses de rotation supérieures 3 600 tours/minute

ou des vitesses de balayage supérieures a 100 mV/s, cette troisiéme

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

1'on augmente la température, cette troisiéme vague et les pics C et

LA
4 3 M\
/f H\ ¢ Pig. 28: Voltammétrie cyclique dans
{ - \\m\ le sulfolane a 30°C d'une solution
A / o
A ; ,/) de nitrite {(NOg~| = 5,2.10‘3m02e2’1
AN 8 i Vitesse de balayage: 20 mV/s
| ./ /
_______ y /
s /
f / N
! ]
f /
/ 0.5/ 1
P—— 7 &V

Fig. 29: Voltammétrie cyclique dans
le sulfolane a 30°C d'une solution
de nitrite |NOs~| = 10~2moley~1
Vitesse de balayage: (a) 100 mV/s;
(b) 500 mV/s

D réapparaissent. Le coefficient de température de cette troisiéme

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

Ces phénoménes ne peuvent s'expliquer que par une réaction
d'hydrolyse de N,04 suivant:
NoO4 + Hp0 = HNO; + HNO3 (12)

relativement lente. Cette réaction est également leénte 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 deuxiéme vague
correspond uniquement & 1'oxydation de NO en présence de nitrate. Si
l'on augmente la température,

la réaction d'hydrolyse est accélérée,

t les phénoménes dus & l'hydrolyse réapparaissent.
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COEFFICIENT DE TEMPERATURE EN % PAR DEGRE

en absence d'eau en présence d'eau

i1p = i12 113 =V 11~ 112 113 =0} i3 <113 113 =0

1€ vague 1,0 1,2 1,0
2€ vague ' 1,0 1,8 5,0
3¢ vague ~ 6,0

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

par i11, 112 et i3
TABLEAU X

| On peut- donc adméttfé ‘Qué ‘dans cette deuxiime étape (vague
2, pic B), une partie de NpO; formée par l'oxydation de NO en présence
de nitrate, s'hydrolyse en HNOj3 et HNOj;. Comme nous le montrerons dans
le paragraphe suivant, l'acide nitreux peut s'oxyder en présence de
nitrate a des potentiels voisins de 1l'oxydation de NO en présence de

nitrate. Le mécanisme est donc:
(L - x)NO + (1 - x)NO3™ 2 (1 - x)Nz04 + (1 - x)e” (13)
xN904* + xHp0 =z xHNOp + xHNOj (14)
xHNO; + xNO3~ ¥ xHNO3 '+ %NZOA + xe” (15)

Globalement, la deuxiéme vague de potentiel de demi-vague E% N~ +0,70V

peut étre attribude & la réaction suivante:
(1 - x)NO + NO3~ + xH,0 » (1 - 321‘ )N,0, + 2xHNO3 + e~ (16)

Le pic anodique B comporte un épaulement B', ce qui est en
accord avec l'hypothése des deux réactions (13) et (15) de potentiel
de demi-vague voisin. Nous verrons dans le paragraphe suivant que la
réaction électrochimique (15) présente un caractére cinétique pour
des grandes vitesses de rotation de -1'électrode ou de balayage de poten-

tiel.
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Le pic anodique C est identique a 1l'oxydation de N503 en

NOT et Ny04. Le pic cathodique D est attribué 2 la réduction de NOT.

En effet, le voltampérogramme d'une solution de Ny0O3 se superpose avec

les pics C et D (Fig. 30).

E/V

Pig. 30: Voltammétrie cyclique dans le sulfolane a 30°C d'une solution de:
(a) |NOg=| = 1,2.10"2 moles~1; (b) |Ng03| = 1,2.102 moles~!

L'excés de NO par rapport au nitrate (réaction (16)) réagit
P PP

donc avec Ny04 pour donner N5O3 suivant:

xNO + §N204 . xN-O4y (17)

La troisiéme vague observée en courbes intensité-potentiel

(ou le pic C en voltammétrie cyclique),.correspond donc & la réaction:

(18)

xN703 3 xNO + %NZOQ + xe”

L'addition de nitrate ou d'oxygéme a la solution de nitrite
(en courbes i = f(E)) ou les

fait disparaitre cette troisiéme vague

pics C et D (en voltammétrie cyclique): 1l'excés de NO étant oxydé soit
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par l'oxygéne, soit suivant la réaction (ll) avec un excés de nitrate
(Fig. 31 et 32).

Pig. 31: Etude en voltammétric

sur le processus d'oxydation du

nitrite. (1) |NOp~| = 1,08.10-2

(2) solution saturée d'oxygene

(3) aprés un barbotage de la solu-

tion avec un courant d'argon

Pig. 32: Etude en voltammétrie
cyclique de l'influence du nitrate

sur le processus d'oxydation du

nitrite

(1) |NOg~| = 8,3.10"3moleg~1
|¥03=| = 0;

(2) |N0z=| = 1,5.10=3 moles~1

Le pic G correspond a la réduction de NyOy.

Par addition d'eau & la solution de nitrite (|NOy”|/|H50]|
= 2), on reléve une légére augmentation de la hauteur de la premiére
vague et une augmentation assez importante de la deuxiéme vague. Deux
autres vagues apparaissent a des potentiels plus anodiques. On retrouve
ainsi les quatre vagues signalées dans la bibliographie 38,40,

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

eyclique de l'influence de l'oxygene

moley~1, solution dégazée et satu-rée ¢

ay
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une compétition entre les réactions de N9O4 formé avec le nitrite initial
et la réaction d'hydrolyse de N,O4. 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 & une solution de nitrite conduit

4 la formation d'acide nitreux selon:
N0~ + HNO3 > HNOp + NOj3~ (19)

(1'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. 33).

I,uA

Fig. 33: Etude en courbes i = f(E)
de la réaction NOg~ + HNO3

(1) |NOg=| = 1,2.1072 moles~1
|HNO3| = 05 (2) 0,32.1072;

(3) 0,66.1072; (4) 0,96.102;

(5) 1,34.10-2; (6) 1,81.10"2

molet—1

-.\’.\
\\\\\\\\\\ N & m B

(4)

(5)
6)

Le voltampérogramme est constitué:

- d'une vague cathodique (a Ey = -1,45 V) attribuable a la
réduction de 1l'acide nitreux, que l'on peut écrire, par

analogie avec celle de l'acide nitrique:
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HNOp + e~ =z NOZ- + 1/2 Hy

de deux vagues anodiques: 1'une correspondant au nitrite

restant, et diminuant au cours de 1'addition d'acide

nitrique, 1'autre augmentant au cours de 1l'addition de

HNO3 et pouvant &tre attribuée

a2 l'oxydation simultanée

de NO et de l'acide nitreux en présence de nitrate suivant:
NO + NO3~™ & NoOy + e~

HNO; + NO3~ = 1/2Ny04 + HNO3 + e~

La premiére vague d'oxydation du nitrite disparait pour un

rapport |HNO3|/|NOy~|

< 1. La vague anodique restante ne correspond

plus qu'ad 1l'oxydation de HNO, en présence de nitrate. L'étude de cette
q 2 en p |

vague d'oxydation en voltammétrie

linéaire et

cyclique, montre que

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

17,04

10

Fig. 34: Courant limite 1] de la
vague d'oxydation de HNOy en pré-
sence de nitrate en fonction de la
racine carrée de la vitesse de rota-
tion de l'électrode. |NOg=| = 10-2
moleg~! et |HNOz| = 0,8.10-2 molet™!

10

.a
T >
p A

/5;(mV/s)é

10 20

Pig. 35: Courant de pic ig de
L'oxydation de HNOg en présence
de nitrate en fonction de la
racitne carrée de la vitesse de
balayage de potentiel. |NOs~| =
10-2moles-1 et |uNO3| = 0,8.10-2
moles~1
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Ce fait explique qu'avant 1'équivalence, la somme des hauteurs des
deux vagues anodiques diminue au cours de 1l'addition de HNO3. Si l'on
continue a ajouter de 1l'acide nicrique,- aprés disparition du nitrite,
il apparait deux vagues cathodiques supplémentaires: 1l'une correspondant
a NoO4 ou NpO3, l'autre a 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:
HNO, + HNO3 2 Ny04 + Hp0 (20)
Un deuxieme équilibre doit intervenir:

HNO, + NpO, =z Ny03 + HNOj3 (21)

Cet équilibre expliquerait 1la coloration bleue correspondant i NpOj3
lorgqu'on ajoute de l'eau a une solution de N0, dans le sulfolane.
La connaissance du pK de l'acide nitreux permettrait de calculer la
constante thermodynamique de cet équilibre (21) et d'évaluer son
intervention. En wutilisant la différence des pK des acides nitreux
et nitrique sur une échelle générale ramenée A 1l'eau 42,43, soit 4,6

unités, la constante de cet équilibre peut &tre estimée:

H+
K(p1) = IHNO31INg031 _ KHNO, - KNjo, 0.25
iHNOzllNzoal Ht

KHNO3 . KN203

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 N703) peu soluble, ce qui entraine une disparition
lente de 1l'acide nitreux, et 1l'apparition de deux vagues anodiques

supplémentaires correspondant &:

- l'oxydation du nitrate en présence d'eau (E; = +1,15 V)

selon:

2NO3~ + Hp0 = 2HNO3 + 1/20p + 2e” (22)
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- 1l'oxydation du nitrate seul (E% = +1,57) suivant:
2NO3™ > NpO5 + 1/209 + 2e~ (23)

Ce mécanisme montre que dans le sulfolane, la décomposition
de l'acide nitreux est di & l'insolubilité de NO dans ce solvant. L'équi-
libre (20) peut expliquer enfin 1l'écart & la stoechiométrie observé
dans l'évolution du faisceau de courbes i = f(E) précédent; Cet écart
3a la stoechiométrie, variable suivant les manipulations, dépend de

l'agitation qui peut entrainer des hétérogénéités locales lors de 1l'addi-

tion de l'acide nitrique:
(1 - 2x)NOp~ + (1 - 2x)HNO3 %, (1 - 2x)HNO; + (1 - 2x)NO3~
xHNO3 + xHNO5 5 xNj04 + xH0

xN)0; + 2xNOp~ 3 2xNO + 2xNO3~
soit globalement:

N0~ + (1-x)HNO3 - (1-3x)HNO; + NO3~ + 2xNO + xHp0

Il est dommage que la constante de la réaction (20) n'ait pu &tre déter-
minée, en raison de 1l'intervention de 1'équillibre (21) donnant lieu

a la formation de Ny03, puis de NO peu soluble.

L'acide nitreux n'est donc pas stable en présence de HNOj
et Ny04, 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: HNOp + H* » NO* + Hy0. En effet, l'addition

de HCl1l04; en excés 3 une solution de nitrite, ne révéle pas la présence
de NO*t.

IV. EXPERIMENTATION

1. Solvant

Le sulfolane (Prolabo) est purifié selon la méthode déja
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décrite 44. Les dernidres 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 a 350°C sous vide dynamique pendant
une semaine). Cette opération est conduite en boite & gants. Les teneurs
en eau obtenues (mesurées par la méthode Karl Fischer) sont inférieures

a5 ppm.

2. Réactifs

Les produits solides purs ont été séchés sous pression réduite
(10! mm Hg) sur P,05: .
Et4NClo4 (Carlo Erba), 8 jours a 60°C
AgCl0;, (Fluka), 8 jours a 60°C
Et,NNO3 (Eastman-Kodak), 8 jours a 30°C

NOBF; (Merck) a été utilisé directement sans purification.

Perchlorate de nitrosyle NOC10O,

Nous avons fait bouillfr 1'acide perchlorique & 70% (Merck)
jusqu'a obtention de fumées blanches. Le produit restant est constitué
d'hydrate d'acide perchlorique: HC104,H70. Ce dernier est ensuite mis
en solution dans le nitrométhane avec un excés de N92O3 pour donner

du perchlorate de nitrosyle:
NoO3 + HClO4 2 NOC104++ HNO3

Le solide recueilli aprés filtration est lavé par le tétrachlorure

de carbone.

Le trioxyde de diazote est préparé par oxydation partielle

de NO par 1l'oxygene.

Nitrite de tétraéthylammonium

A la température de 50°C et dans un mélange méthanol-eau
(a 3% d'eau), le nitrite de tétraéthylammonium est obtenu par déplacement
de 1'équilibre:

KNOp .+ Et4NCl04 3 KClO4 + Et4NNOp

di i la précipitation du perchlorate de potassium peu soluble dans



ce milieu. Aprés refroidissement, le précipité de KCl0,; est filtré.
Le filtrat est évaporé, un précipité blanc est récupéré. Ce dernier

O

est ensuite séché a 50°C sous pression réduite pendant une semaine.
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PROPRIETES PHYSICO-CHIMIQUES

DU TETRAOXYDE DE DIAZOTE N(IV)

Aprés 1'étude de 1'ion NO* et des espéces de méme degré d'oxy-
dation Ny03, NO,~ et HNOj, nous nous sommes intéressés & NyO4 qui,
pour certaines de ses propriétés, peut &tre considéré comme un complexe
de NOt ou de NO,~.

I. INTRODUCTION
Si en phase gaz l, N,0, se dissocie selon:
NoOy = 2NO4y (1)

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

interviennent:
N,0;, =2 NOot + NO3” (2)
NoOz 2 NOoT + NOp~™ (3)

L'équilibre (1) a été étudié par REDMOND et WAYLAND 2 par
la technique RMN. Cette dissociation est faible: Ky = 0,30.10"% mole
"1 a 25°.

L'équilibre (2) a été étudié par CAUQUIS et SERVE 3 dans
le nitrométhane et par BONTEMPELLI % dans 1'acétonitrile (étude de
la réduction des solutions de Ny04 sur électrode de platine). Ces auteurs
remarquent la complexité des phénoménes dus & 1l'eau résiduelle, et
n'ont pas pu atteindre les constantes d'équilibre correspondantes.
Nous avons repris cette. étude dans le sulfolane, solvant dans lequel

1l'impureté '"eau" est plus facilement éliminée. Nous nous sommes d'abord




intéressés i la dissociation homolytique de NyO4 (équilibre (1)), cet
équilibre pouvant interférer avec les deux autres. Les techniques utili-

sées sont la RMN et la RPE.

Ayant montré au laboratoire que l'électrode d'argent recouverte
de chlorure d'argent est inerte et indicatrice du rapport INocl]/INO*|,
nous avons utilisé cette propriété a la détermination de la constante
de 1'équilibre (2). Nous avons pu en déduire un dosage des mélanges

N504 - HNO3.

La dissociation de Ny04 suivant 1'équilibre (3) ne peut &tre
que trés faible, en raison du fort pouvoir oxydant de N02+ et du
caractére réducteur marqué du nitrite, comme nous 1l'avons montré
précédemment. Afin d'atteindre cet équilibre (3), nous avons été amenés
4 étudier 1l'oxydation des solutions de Ny04 et la réduction des solutioms
de NO,*. Ce travail a ensuite été étendu & la détermination du caractére

oxydant Qes solutions de NoOy.

II. DETERMINATION DE LA CONSTANTE DE DISSOCIATION HOMOLYTIQUE DE
L'EQUILIBRE NyOs z 2NOy (1)

REDMOND et WAYLAND 2 ont déji étudié cette dissociation dans
l'acétonitrile, le tétrachlorure de carbone et le cyclohexane par la
résonance magnétique nucléaire (Ny0; étant un composé diamagnétique
alors que son monomére NO; est paramagnétique). Ces auteurs constatent
que cette constante varie avec le caractére basique du solvant, et

font 1'hypothése que Ny0; est un acide plus fort que son monomére NO3.

Nous avoms, dans un premier temps, repris leur technique
dans les solvants: sulfolane, carbonate de propyléne. Cette technique
s'est avérée peu précise, et nous avons, dans un deuxiéme temps, utilisé

une autre technique: la résonance paramagnétique électronique.

1. Détermination de la constante de 1l'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 N9O4 dans le solvant + traces de cyclohexane) a été calculée a 1l'aide

de 1'équation:




X=é..6;+xi 4)
a

qui peut encore s'écrire:
Ax =

avec:
-%: susceptibilité magnétique volumique du milieu étudié
-Xj: susceptibilité magnétique volumique du solvant i
. =A8 : variation du déplacement chimique causée par la présence

du soluté paramagnétique

Ta =a] Taz = E% (% et %y représentent = les facteurs de
formes").

-AX = X~ Xi

Le cyclohexane ajouté 3 la solution de N304 est utilisé comme
référence interne. Nous avons choisi le cyclohexane (cyclane) comme
référence interne en raison de ses propriétés inertes vis a 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. L'absorption magnétique nucléaire relative & ces
protons est donc élevée, ce qui permet de diluer la référence a de

trés faibles teneurs (2 3 3% en poids).

Pour pouvoir atteindre facilement la différence de déplacement
chimique AS§, la méthode consiste & introduire dans le tube de RMN conte-
nant déjad la solution de susceptibilité inconnue (le mélange solvant
pur + NpO4 + 2-3% cyclohexane), un capillaire contenant le solvant

pur avec 2-3% cyclohexane.
Si 1'on appelle:

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

Xg(E): susceptibilité massique spécifique de l'espéce E

xM(E): susceptibilité moléculaire spécifique de 1'espéce
E -

Xi*‘ susceptibilité volumique.du solvant pur dans la solution

xgla (E): susceptibilité diamagnétique massique spécifique

de l'espéce E
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para

g E): susceptibilité paramagnétique massique spécifique

de l'espéce 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 & la différence de susceptibilité magnétique
entre la solution contenue dans le tube externe, et celle contenue

dans le capillaire, on peut écrire:
Ay = [x(N204 + NOj) + Xi*] - Xi (5)

* A . s .
Xi peut tre exprimé en fonction de xj suivant:

* v*
X 4 = (__) X
i v ;

De sorte que l'équation (5) devient: -

*
x (N2O4 + NOz) = 48 . X i - - 1)
Q \'
En désignant par m la masse de (Ny0; + NOp) globale contenue dans 1

cm3 de solution, et en appliquant la relatiom (1), il vient:
xg(N204 + NOg) = &8 - 71 (¥ . (6)
2 m

Si p est la proportion en poids de NOj vis a vis de Ny04, la susceptibi-

lité massique (NyO4 + NOg) peut s'écrire:
Xg(N204 + NOz) = (1-p). Xg(NZOA) + P-Xg(NOZ)
= (1 - p).lea(N204) + p[lea(N02)+xgara(N02)] (1)

Sachant qu'en premiére approximation, 1la susceptibillité
moléculaire est égale & la somme des susceptibilités atomiques (d'aprés
le principe d'additivité du diamagnétique), on peut supposer:

dia

$LNp04) = 2x3T¥(M02)

Xy



or

d

et
di
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ia - dia
(N 04) = MNZOA‘Xg (N204)

la(NOZ) = MNOz'Xgla(NOZ)

MN204 et MNOZ représentent respectivement les masses molaires de NyO4

et NOp. On e

d
g

De sorte que
X
g

En remplagan

n déduit que:

d1a

t8(Noy) = (N04)

1'équation (7) devient:

dla para

(N204 + NOg) = (NgO4) + p.xg (NOjy)

t cette égalité dans l'équation (6), on obtient:

. *
xP3T%(no,) = A8 - Xi (VT_ 1) - gla(No)
[s 3 m

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

de N02), il

faut connaitre:

le déplacement chimique A§ déterminé par spectroscopie
RMN
la susceptibilité volumique du solvant i. Pour 1l'acétonitrile
nous avons pris la valeur donnée dans la bibliographie.
Pour les autres solvants, nous ne les avons pas trouvées
dans la 1littérature. Nous avons alors été amenés a les
déterminer selon la méthode ''Curie-Chéneveau'" (méthode

décrite dans la partie annexe).

la susceptibillité diamagnétique de N204. Plusieurs valeurs
différentes sont proposées dans la bibliographie: xgia(N204)

= -0,326.1076 cm3/g 5 ; x913(N,04) = -0,276.1076  cm3/g
6. Nous avons redéterming;cette valeur par la méthode '"Curie
Cheneveau' 2 partir d'une solution gelée de N0, (T=-11°C).
La valeur trouvée: X &N 204) = -0,280. 1076 cm3/g + 0,005.10°6

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




- 58 -

- la susceptibillité paramagnétique moléculaire de NOj; qui

s'exprime suivant la formule:

para

Xy (NOp) = 1 g2.82.N.5(5 + 1)

3kT

si S = 1/2 spin de la molécule NO;
N étant le nombre d'Avogadro
g = 2,003 + 4 facteur de Landé que nous avons déterminé
par spectroscopie RPE dans nos trois solvants

Cette formule peut encore s'écrire:

PT3(Noy) = 82N
g kTMNo2

3 T = 293°K on obtient:

para
M

X (NO) 1270.106 cm3/mole

et

yxpara

(NOy) 30,24.10°6 cm3/g

Les déplacements chimiques A§ enregistrés sont compris entre
0,010 ppm € ASs € 0,025 ppm pour des solutions de N90; molaire et des
écarts de températﬁre allant de 25 & 45°C. D'autre part, des erreurs
importantes interviennent dans le calcul des volumes spécifiques de
N204’ et du solvant dans la solution étudiée.Néanmoins, dans le cas
du sulfolane et du carbonate de propyléne, nous avons évalué, apreés
itération, la valeur de la constante de dissociation Ky: nous avons
trouvé une valeur voisine de Ky = 10" moleg~l 3 T = 25°C, alors que
REDMOND et WAYLAND 2 trouve pour la méme température une valeur de
3,0.10"5 mole £l dans 1'acétonitrile, 1,78.10°% mole g™l dans CCly et
1,77.107% moleg~! dans 1le cyclohexane.

Cette méthode est peu précise, et 1l'addition d'un étalon
peut perturber la mesure. Ainsi les résultats obtenus par REDMOND et
WAYLAND 2 montrent que la dissociation de Ny04 est supérieure dans
le cyclohexane utilisé comme étalon. Pour affiner ces résultats, nous
nous sommes intéressés 3 une autre technique nous paraissant plus

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

Nous avons résumé dans 1'annexe les bases théoriques de 1la
technique RPE.Nous avons démontré en particulier que le signal d'absorp-
tion est directement proportionnel a la quantité d'espeéces

paramagnétiques dans le milieu analysé:

ZTTZVO(gB)ZH-x%ax] N
¢ X

Protale = [ T

avec
Protale: Puissance totale absorbée par le composé paramagné-
tique.

Ny: Concentration de composé paramagnétique

. Hpax: amplitude maximale du champ magnétique oscillant

H™

. voi fréquence de résonance

. Kt constante de Boltzmann - -

. T: température absolue (en °K)
g: facteur de Landé

B8: magnéton de Bohr

Cependant, l'absorption (Fig. la) ne peut &tre évaluée directe-
ment, et seul est mesurable un signal (S) proportionnel i 1la dérivée
4 dA

di
A4

signal (S)

(4)

=y

Y

Fig. la: Courbe d'absorption
paramagnétique Fig. 1b: Signal RPE observé




de 1'absorption %ﬁ par rapport au champ magnétique H (Fig. 1b et 2).
H

Pour atteindre 1l'aire de la courbe d'absorption en fonction du champ

magnétique, nous avons utilisé 1la méthode de 'Double Intégration

numérique de la dérivée premiére de la courbe d'absorption’ 7.
P

100 Gauss

Pig. 2: Spectre RPE de NOp dans le nitrométhane |NgO4l = 1,0 mole.g~I

I1 suffit, afin de tenir compte des caractéristiques de 1'appa-
reil, d'étalonner au moyen d'une solution de concentration connue en
électrons non appariés ou célibataires, les différents paramétres
physiques étant maintenus constants (tubes & quartz identiques,
température constante, méme volume de liquide, réglages de 1'appareil
identiques). Nous obtenons donc une relation linéaire entre la surface
du signal d'absorption détecté et la concentration en espéces

paramagnétiques contenues dans le milieu:

A = N (8)
Aref Nref

avec
Ay: surface du signal d'absorption du composé paramagnétique
X .
Aref: surface du signal d'absorption de la référence ref

Nref: C i é éti £
Wref: oncentration en especes paramagnetiques re

Nous avons utilisé la N,N diphényl N'picryl hydrazine D.P.P.H.
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N 1802} T
T en *C X o« NU21x N0 . 103 IN2O41
Rrer  TOPPHT 2lx 24leq u
(en mole/z) {en mole/t) (en mole/t)
Nitrométhane 24 4,210 12,80 1,169 1,40.10-4
|DPPH| = 3,04mole/y = | eewem=- B L el LT T TSN ARSI ISR RPN IROR IR PIUPIS SR
(1199 mg/3) 40 7,970 24,23 1,163 5,05.10-4
IN20glT = 1,175mole/s | ecmcccodicommcneeel SO S
(3 T = 298°K) 50 12,171 37,00 1,158 11,80.10-4
Acétonitrile 21 3,082 7.55 2,197 0,26.10-4
|DPPH] = 2,45.10=3mole/t [ ===-=-a R SR RN S SR, B
{966 mg/¢) 25 3,721 9,13 2,195 0,38.10-4
{N2041T = 2,200mole/s | ceece-e- decoccoscscsccamconannan {eccacacaa ceresssscdessascsncacucncnns recmecscnccnnan
{¥ 298°K) 43 8,102 19,85 2,190 1,80.10-4
52 13,988 34,27 2,183 5,38.10-4
Sulfolane 30 2,000 4,82 1,623 0,14(3).10-4
“1OPPH| = 2,41.10-3mole/r | -eenee- T TSRS SR . T TR SPURNR SRR
{950 mg/¢) 44 3,502 8,44 1,621 0,44.10-4
IN2041T = 1,625mole/s | mecececdececescmcmcccccceaaes R e LT e
{3 298°K) 53 4,896 11,80 1,620 0,86.10-4
Carbonate de propyléne 25 3,200 6,24 2,093 0,18(6).10-4
1DPPH] = 1,85.10-3mole/s | -o-eceedeccccoccmacaaaa. il G CTT DT TP EOR s U,
(769 mg/s) 30 3,995 7.79 2,092 0.29.10-4
IN20gl7 = 2,095 mole/y | =e=c=a- B e e DO AR ettt R L L R L L R T Jeevememeeceaas
{3 298°K) 41 6,223 12,14 2,089 0,71.10-4
51 9,533 18,59 2,086 1,65.10-4

TABLEAU I
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(substance paramagnétique de spin S = 1/2): composé généralement utilisé

comme référence en RPE /.

Nous avons reporté dans le tableau I le rapport des aires

des signaux d'absorption des solutions N,O4; - NO; et de l'étalon D.P.P.H.

solution de D.P.P.H., et 1la concentration

et la concentration de 1la

totale: |NpO4lT = |N204leq + Nous en avons déduit les

concentrations de NOy et NoO4, et par suite, la constante de dissociation

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

acétonitrile, sulfolane, carbonate de propyléne.

Dans le tableau II, nous avons reporté les valeurs calculées

Constantes thermodynamiques de 1'équilibre:
N0y z 202 3 298°K
46 =~ RTLnKy aH AS
p.x.8 logKy Kl.mole-} | Kcal.mole-l | KJ.mole~l | Kcal.mole*l | J.mole~1k-1|cal.mole-1x-1
Nitrométhane 2,7 -3,82:0,07 21,8 5,2 62,8:4,2 15:1 13818 33-2
-------- B R T s T N L L L L L T T T L e e L kb L R e R P T T P R PN
Acétonitrile 14,1 | -4,42:0,13 25,5 6,1 68,2:4,2 16,3=1 14248 34:2
-4,522 25,52 6,12 67,02 162 1382 332
Carbonate de 15,1 | -4,73:0,05 27,2 6,5 67,824,2 16,2:1 1368 32,522
propyléne
Sulfolane 14,8 | -5,03:0,11 28,9 6,9 64,9+4,2 15,5=1 12148 29=2
TABLEAU 11

de l'énergie libre, de 1l'enthalpie et l'entropie de cet équilibre a
298°K, & partir des équations classiques:
' . G = -RTLnKy
. dLnky Al en supposant AH invariable dans 1l'écart de
aT RTZ . . .
température étudié.
. AS = AH - AG
T

Nous avons ajouté dans

donneurs

ce tableau,

les valeurs des nombres

de Gutmann 8 (D.N.) pour chaque solvant. On remarque que la
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forme monomére est plus stable dans le nitrométhane, ce qui est en
accord avec 1l'hypothése de REDMOND et WAYLAND 2, selon laquelle N0,
est un acide de Lewis plus fort que son monomére NO;. Les solutions

de N0, sont d'ailleurs plus colorées dans le nitrométhane.

Dans 1la partie 1, nous avons fait 1l'hypothése que la
solvatation dans le sulfolane des espéces N304 et NpO3 était identique.
Cette énergie de solvatation était égale a -7,8 kcal.mole"l. I1 est
alors possible de calculer celle de NOp, connaissant 1'enthalpie de

la réaction: NgO4 3 2NO; en phase gaz & 30°C:
AH = 13,64 kcal.mole~l
Nousk trouvons une. valeér de‘A!l de solvatation de NOy égale
AHchz‘ = -3 kcal.mole~l

Cette énergie est nettement inférieure, en valeur absolue, a celle
de Nj04, et montre donc que NO; est moins solvaté que Njy04, ce qui
est en accord avec les hypothéses de REDMOND et WAYLAND 2 selon
lesquelles N7O4 est plus acide que NOj.

Enfin, la détermination de la constante de dissociation homoly-

tique de N90; permet d'atteindre dans le cas du sulfolane la constante
1]

selon N903 3 NO + NOj. En effet,

Nz03 ’
cette constante peut &tre relide & la constante K:203

de dissociation de N303, K"
de la dissociation

2N903 < NO + N304 par la relation:

m' m 1
= (Ky . K )%
K503 H - Ny03

Nous avons comparé dans le tableau III, la valeur obtenue
dans le sulfolane avec celles relevées dans la bibliographie (valeurs
déterminées par spectrophotométrie). 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.




Constantes thermodynamiques de 1'équilibre de dissociation moléculaire de Nx03:
NxG3 + NO + NGO 2 298°K
TR AN’ as’
€ N203 Nz03 N203
A 298°X en moles-l Kj.male-1 kcal.mole-l | J.x"lmole~! |cal.k-lmole-l Réf.
Tétraoxyde
) - - 1,4.10-3 61,7 14,7 153 36,6 10
de diazote
Tétrachlorure
2,24b - 1,3.10°3 61,0 14,6 149 35,6 10
ce carbone
fay 81,0 18,0 7,3.10°% - - - - 11
Acstonitrile 38,0 14,1 8,2.10-5 62,0 14,8 130 31,1 10
........................ - - D o [ e D P s e D D 48 T P o D D D P e P o e = - - .-
Sulfolane 42,0 14,8 1,7.10°5 60,7 14,5 112 26,8 *
2,5.10-5¢

* nos valeurs
3 pouvoir donneur du solvant selon 1'échelle de Gutmann 8
b constante didlectrique calculde 3 20°C

C constante d'équilibre déterminde a 30°C

TABLEAU III

III. DETERMINATION DE LA CONSTANTE DE DISSOCIATION HETEROLYTIQUE DE
L'EQUILIBRE: N0, 2 NOt + NO3~

1. Détermination de la constante d'équilibre

Afin de déterminer la constante de 1'équilibre: N,04 = NOt

+ NO3~, trés faiblement dissocié, nous avons cherché 2 intégrer cet

équilibre dans un couple électrochimique. Le chlorure de nitrosyle

étant moins réactif que N304, on pouvait penser que ce complexe de

NOt était moins dissocié. Ceci nous a conduit a4 déterminer sa constante

de dissociation a4 1l'aide de 1'électrode d'argent recouverte de AgCl,

<
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lors de la neutralisation d'une solution de NOClO; par Et4NCl (Fig.
~3) ou de NOCl par une solution de perchlorate d'argent (Fig. 4) suivie

par potentiométrie & courant nul.

Le systéme étudié étant:
Ag + NOCl =z AgCl + NO* + e~

la transformée logarithmique de ces courbes montre que le systéme est
réversible dans les solvants nitrométhane, sulfolane, carbonate de
propyléne. Nous avons reporté dans le tableau IV les potentiels normaux
des systémes (Ag*/Ag), (AgCl + NOt/Ag + NOCl), les produits de solubi-
lité Ppgcl, ainsi que les constantes de dissociation de NOC1l dans les

différents solvants, ramenées i force ionique nulle.

Nitrométhane 4 Sﬁlfolane Carbonate de propyléne
E° (Ag*/Ag) (en mV) +611 13 +373 14 +509 12
i R R R R R 1 ———————————————— - .t .- - B B k. kL L -1
- logPpec1 21,2 13 18.4 14 20,4 12
E, (en mV) +137 12 -22 +42 12
e cemmcme—m———————- 1 SRR HROIOIOUORIIPUPR RN B R, -
logKynocl -13,210,2 12 -11,8+0,2 -12,5:0,2 12
TABLEAU IV

L'électrode d'argent recouverte de AgCl étant indicatrice
du rapport [NO*|/[NOCl|, 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: Ny04. Nous avons étudié les réactions

suivantes:
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E,mV

0,6 1,0

A 4

[ci-1/\no*|

-100 %

Pig. 3: Dosage potentiométrique d 30°C
_ dans le sulfolane, d'une solution de
-200 | NOCLO4 2,0.10-2 mole. g1 par une solu-
tion de EtyNCl en milieu Et4NClOg4

0,1 mole. g1

-300 1

E,mV //
400
300
200 // Fig. 4:Dosage potentiométrique d'une
solution de NOCL 2,0.10-2 mole.g~1
(1) par une solution de AgClOy4 en milieu
100 EtgNCl04 0,1 mole.%~1 dans le solvant:
(2) (1) nitrométhane; (2) carbonate de
/- lag*l/lmoct] propyléne; (3) sulfolane
/ 0:5 1’0
5)
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- d'une part, la neutralisation d'une solution de Ny04 par

une solution de chlorure de tétraéthylammonium:
N2O, + Et4NCL + NOCl + Et4NNOj3 (9)

- et d'autre part, la neutralisation d'une solution de NOCl
en présence de nitrate par une solution de perchlorate

d'argent:
NOCL + EtyNNO3 + AgClO4 5 AgCl + NpOy4 + Et4NC104 (10)

Toutes ces réactions ont été effectuées en présence d’'électro-~
lyte indifférent Et4NC1l04 0,1 mole £°1. Les courbes de dosage obtenues

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

En posant la concentration de N304 totale égale a Cp, les
équations de neutralité électrique et de la conservation des espéces,

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

1€104" [g1ece. + INO3™| + lCc171 = [NO*[ + |(CaHs)4NT|
2Cg = 2|Ny041 + [NOg| + |NO3~| (11)

avec [Cl04lg : concentration d'ion perchlorate apporté par l'électro-
4iélect. P % P

lyte.

En appelant x la fraction en iom Cl- ajoutée (ou de NO3~

formé), nous pouvons écrire:
‘ (C2H5)4N+l = | (C2H5)4N+1élect. + xCp

avec |(CoH5)4N*1glece.: concentration d'ion tétraéthylammonium apporté

par l'électrolyte.

L'équation de neutralité électrique devient:
INo3~l = [NoTl + xCg (12)

D'autre part, les concentrations |NpO4l et |NOy| sont reliées entre

elles par la constante thermodynamique Ky = (13)
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Fig. 5: Dosage potentiométrique d'une
solution de Np04 par une solution de
EtgNCl 0,1 mole. 2~ en milieu Et4NC104
0,1 mole. %1 et dans le solvant:

(1) nitrométhane; (2) carbonate de propy-

lene; (3) sulfolane

[C2=1/1N2041

+200L

~-200t

-4001%

0,5

1,0

Fig. 6: Dosage potentiométrique &
30°C dans le sulfolane d'une solution
de NOCL 2,3.10-2 mole.2~1 contenant
Et4NNO3 4,1.10~2 mole. 21 par 4gCl0y4
(TEAP 0,1 mole.%™1)

lag*l/invoct|

0,5




-69..

L'équation de Nernst appliquée au couple électrochimique:

Ag,+ NOCL + NO3~ =z AgCl, + Ny0, + e~
s'écrit:

[N9O4 |

E = EZ + plog < *
INOC1| [NO3~|

- p log ft

(en tenant compte du coefficient d'activité).

En supposant que |[NOCl| = xCy et que le chlorure libre est

négligeable, l'équation précédente devient:

E = E; + p log ___lEQtL__ - p log f+
xCo KNZO4

A partir des équations (11), (12) et (13), la concentration

de NO* peut &tre exprimée en fonction de X, Cp, KNZO4 et Ky.

Afin d'atteindre la constante de dissociation de N304, nous
avons di avoir recours & l'informatique. Le traitement mathématique
des courbes obtenues a été effectué par affinement selon la méthode
des moindres carrés. Les paramétres affinés sont simultanément le
coefficient de la loi de Nernst p, le potentiel normal E; et la constante

KN204° Les résultats sont reportés dans le tableau V. On remarque que

la valeur des pentes est trés proche de la wvaleur théorique: 2,303
RT
nF’
Nitrométhane Sulfolane Carbonate de propyléne
Potentiel normal E°
-394 ~454,5 =411
(en mV)
Pente p
58 58 58
(en mV/unité de log.)
logKNzo4 (emr mole/%) -9,240,1 -7,15+0,1 -7,3¢0,1

TABLEAU
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N704 est donc un donneur plus fort de Not que NOCl. Il serait
donc possible de doser des solutions de N,O4 par une solution de chlorure
en suivant cette réaction par potentiométrie a 1l'électrode d'argent
recouverte de AgCl. L'application de ce dosage aux mélanges HNO3 -
NoO; (probléme trés important dans 1'industrie de 1'acide nitrique)

sera décrite par la suite.

Enfin NyO4 apparait moins dissocié dans le nitrométhane que
dans les autres solvants, les ions NOT et NO3™ sont donc moins solvatés
dans ce solvant. Dans le cas du carbonate de propyléne et du sulfolane,
les constantes sont trés proches, ce qui confirme les propriétés voisines

de ces deux solvants.

2. Application

2a. Influence de l'acidité de la solution sur la
dissoctiation de N304

NO3~ étant une base dans ce solvant, une variation d'acidité

de la solution favorisera la dissociation de N9Oy:
No0, + HT % HNO3 + Not

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 13, 1'acétonitrile 16, 1e sulfolane
17, et donc utilisable dans notre cas. L'électrode de verre que nous
avons utilisée est 3 remplissage de mercure. Elle atteint trés rapidement
son potentiel d'équilibre. Sa dérive est trés faible et la pente suit
la loi de Nernst en milieu acide faible. Remarquons qu'en milieu acide
fort tel que HSbClg, COETZEE et BERTOZZI 18 signalent que sa réponse
n'est plus exploitable. Ne pouvant utiliser cette électrode en milieu
acide fort, nous avons été conduit & employer comme origine de pK,
une solution de HCl d'acidité connue (pKH = 14,5 déterminé par‘COEfZEE

et BERTOzZI 19).

HC1

Le potentiel pris par cette électrode en milieu acide faible

peut s'écrire:

E = Cte + 2,303RT joglut| = cte - 2,303 RT (pu)  (14)
nF nF
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11 suffit donc de comparer l'acidité de deux solutions de HCl et HNOj

de concentrations équivalentes.

Nous avons utilisé comme milieu réactionnel 1le sulfolane
en présence de perchlorate de tétraéthylammonium 0,1 molaire. La base
titrante est la pipéridine: base forte dans le sulfolane 17, 3 1a concen-
tration 0,2 mole 21, Les concentrations en acide sont comprises entre
2.1072 et 4.10°2 mole £~l. Nous avons suivi séparément le dosage des
acides: HNO3 et HCl, par cette base. Les courbes sont regroupées sur

la figure 7. Chacune des courbes de titrage présente deux sauts de

200

100

| basel/lacidel

-100
Fig. 7: Courbes de neutralisation a 30°C
-200 par la base pipéridine d'une solution
d'acide: (1) HCL 2,0.10'2mole.2‘1
300 (2) HNOZ 2.10~2 mole.v~1 (TEAP 0,1

mole. 1)

potentiel distincts pour des rapports |basel/lacidel égaux a 0,5 et
1. Cette constatation est en faveur d'une association du type HA9~

déji signalée par ALDER et WHITING 20 dans le cas de HCL.

Nous pouvons dans ce cas, envisager les réactions:
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2AH + C5H11N1=L;,HA2' + CsHllNH+ (15)
HAp™ + CsHjN %5 24" + CsHyjNut (16)

avec A = Cl, NOj3

La courbe de neutralisation de 1'acide nitrique se situe
légérement en dessous de celle obtenue avec 1'écide chlorhydrique.
Ceci laisse prévoir que HNOj3 est un acide plus faible dans le sulfolane
que HCl. L'équation de Nernst (14) appliquée aux réactions (15) et

(16) devient:

E = E (24H) + P loglEéLE = Cte + p logKgZH + p logléﬂli
[HAp" | |HA," |
E = Eé(HAz.”) + p log .LIE‘_Z__]. = Cte + p logKgZ - +p log-l—}-{é%—l
la-12 2 1a712
avec
ngﬂ - |H*IIHA"] ot ng o Imtl1at?
jAn| 2 2 |HA,™ |

Les transformées logarithmiques de ces deux parties de courbe, c'est

a dire:

E = f[log[ —_% ]] pour x< 1/2 x étant 1la fraction

- 2
1 2x) d'acide neutralisée

E = f[log[_L:_’i__ ]] pour 1/2 < x < 1
- (2x - 1)2
sont des droites. Cependant les pentes ("™ 50 mV) sont légérement plus
faibles que 1la valeur théorique (60 mV). A partir de 1'écart de
potentiel:
H+
AE] = E (2AH) - E"(HA;™) = p log _28H = .25 1og gh-c.
H+
KHAZ-
Nous pouvons tirer pour les deux acides la constante d'homoconjugaison

h.c.
KAH

relative 3 1l'équilibre:

HA»2= 2 AH + A~
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Par ailleurs, connaissant le pKy de 1l'acide chlorhydrique,
nous avons déterminé celui de l'acide nitrique & partir des égalités

suivantes:

E, = E (H(NO3);™) - E°(HC1p")
Ht H* h.c.
_ Xavo3); _ Xano; © Xanos
= plog— 22 = p log
H+ H+ h.c.
Ryc1,- Kac1 © Suel

Les résultats obtenus sont reportés dans le tableau VI

-1 h.c -1
pK,H+HA en molef : pk T molel
HA » HY + A~ HAp™ = HA + A~
A=cl 14,5 19 3,0 0,4
A = NOj3 16 * 0,6 2,55 £ 0,4
3,1 0,3 21

TABLEAU VI

A partir du pK d'acidité de HNO3, nous avons calculé la cons-

tante d'équilibre de la réaction:

N,O, + H" %, HNO3; + wnOt (17)
soit
4 K
K(17) = INOT|[HNO3|  _ "N304 _ 1,+8,8
INy04 | 1HY

H+
KHNO3
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La plupart des acides protoniques tels que: HCl04 (pK = 4
22); HpS907 (pK = 5,2 14); HSO3F (pK = 3,3 23), déplacent donc totalement
cet équilibre, et NyO4 n'existe donc pas en milieu acide fort.

2b. Titrage de Ng04 dans les mélanges N904 - HNO3

Les études précédentes ont montré qu'il était possible de

doser des solutions de Ny04 par une solution de Cl~ (courbe 1 de la

figure 8).
o1 Pig. 8: Dosage potenticmétrique dans le sulfo-
lane a 30°C des mélanges NgOy4 - HNO3 par une
100 - solution de Et4NCl (TEAP 0,1 mole.g~1)
|Ng04| = ¢,0.10"%moles~1; (1) |HNOZ| = 0;
(2) (2) 0,1; (3) 0,5 mole.2~1 en présence d'électro-
-200 * Lyte Et4NNOz 0,1 Mole.s~]
-300 T
-400 ¢
-500 +
) [c1=1/18904|
0 0,6 1,0

Nous avons voulu étendre ce dosage au cas des mélanges HNOj
- N9O4. Il existe, en éffet, peu de méthodes permettant la détermination
de faibles quantités de N04 dans 1l'acide nitrique. La courbe 2 de
la figure é‘représente le dosage de Ny04 en présence de HNO3 par une
solution de Cl1°. On peut remarquer que les potgntiels sont plus élevés
que lors du dosage de NyO4 seul, en raison du faible pouvoir solvatant

du sulfolane envers les anions. Il faut donc tenir compte de 1l'équilibre
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d'homoconjugaison entre NO3~ et HNOj.

Le systéme électrochimique mis en jeu avant 1'équivalence
devient donc:

Ag, + NOCl + HNO3,NO3~ 2 AgCl, + Np0; + HNO3 + e~

¥

L'équation de Nernst appliquée a ce couple électrochimique

donne:

IN9Og4 | |HNOS |
INOC1| |HNO3,NO3 ™ |

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

I1 serait facile de montrer que pour une solution de NyO4
1072 M, la concentration de NO; (en équilibre avec son dimére NjO4)
correspond a 3,8.10'4 mole/% & T = 30°C. Cette faible valeur nous a
conduit & négliger la contribution de 1'espéce NO; dans les calculs

qui suivent:

En posant Cg = [N04| initial

Co
x = fraction ajoutée de chlorure de tétraéthylam-

|HNO3| initial

monium
les équations de neutralité électrique et des bilans de matiére s'écri-

vent respectivement:

[c104~1 + |C1™| + |NO3~| + |HNO3,NO3”| = [(CyHg),4NT|

. ]

Cop = |HNO3| + |HNO3,NO3”|

Co + Cg = |HNO3| + [HNO3,NO3~| + [NO3~™| + [N04[ + INOCL|

- 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 espéces, l'acide nitrique étant en

trés grande quantité par rapport au nitrate formé.

De méme, on néglige |Cl™| sachant que NOCl est peu dissocié

dans le sulfolane.

On obtient alors:
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lHNO3,NO3-! = xCy
|HNO3] = C§ - xCg
INgO4l = (1 - x)Cq

L'équation générale de Nernst appliquée au dosage d'une solu-
tion de N0, contenant de l'acide nitrique par une solution de chlorure
devient:

Co(1l - x)(Cy - xCg)

E=E + 0,06 log 0,06 log £+

(xCo)2

L'étude mathématique de la courbe montre que ce systeme est rapide.

Sachant que:

- 0,06 log £+

E (Ag*/Ag) = E° + 0,06 log

h.c. . : ; .
(KHNO3 représentant la constante d'homoconjugaison relative

4 1'équilibre: HNO3,NO3™ % NO3~ + HNO3)

nous déduisons:

INO3~ | |HNO3 |
|HNO3,NO3~ |

103,11 £ 0,3 pole/t

h.c.
KHNO3
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
V1), au cours du dosage de HNO3 par la pipéridine (dosage effectué

by

3 1'aide de 1'électrode i remplissage de mercure).

Si 1'on augmente la concentration d'acide nitrique, 1l'amplitude
du saut de potentiel diminue. Aprés 1l'équivalence, le systéme électro-

chimique intervenant est:
Ag ,+ HCL + HNO3,NO3” ¥ AgCl, + 2HNO3 + e~
La présence de l'acide chlorhydrique, acide plus fort que 1l'acide

nitrique, est due au gros excés de HNO3 par rapport au chlorure introduit

b 'z .
apres l'équivalence.
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L'équation de Nernst appliquée & ce couple donne:

2
|HNO3 |
[HC1| |HNO3,NO3 ™|

E = E + 0,06 log

Cette expression mathématique confirme la diminution du saut
de potentiel si la concentration en acide nitrique croit. Le dosage
de N04 en présence d'acide nitrique est possible tant que le rapport
de concentration |HNO3}/IN204! est inférieur & 10. La valeur de ce
rapport peut &tre 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'a 90% en poids.

IV. POUVOIR OXYDO-REDUCTEUR DES SOLUTIONS DE N0, ET DETERMINATION
' DE LA CONSTANTE DE DISSOCIATION HETEROLYTIQUE DE L'EQUILIBRE
N,04 2 NO,t + N0y~ (1)

Afin d'atteindre 1la constante de cet équilibre (1), nous
avons été amenés i étudier 1'oxydation et la réduction des solutions

de N9Oy4.

L'étude électrochimique du dioxyde d'azote NOp a été effectuée
pour diverses électrodes dans les nitrates fondus 24 a 27, L'interpréta-
tion des courbes voltampérométriques est facilitée par 1'absence du
dimére Ny0,; et d'eau aux températures utilisées 25 a 27, En effet,
une seule vague cathodique est observée, attribuée au processus réversi-

ble:
NO; + e~ 2 NOp~

Dans les solvants organiques, comme nous l'avons vu précédem-
ment, l'espéce prépondérante est le dimére Ny04 au voisinage de 1la
température ambiante 2. Les études antérieures effectuées sur des
solutions de N204 dans 1'acétonitrile 4 et le nitrométhane 28, ont
montré la présence Kd'une vague de réduction mal définie, attribuée

4 1'équilibre:
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N2O4 + e 2 NO + NO3~

D'autre part, SERVE 28 observe dans le nitrométhane une vague
anodique (Ey = +1,64 V par rapport & l'électrode de référence AgCl/Ag)
dont la hauteur dépend & la fois de la teneur en eau résiduelle et
de la température du milieu. Il attribue cette vague i 1'oxydation

de NO; selon:
NO, = NOp* + e”

(NOy étant en équilibre thermodynamique avec son dimére)

Dans 1'acétonitrile, BONTEMPELLI et Coll. % interprétent
le processus anodique comme une oxydation de 1l'espece Np04 (Ey = +0,96

V par rapport & 1l'électrode de référence Agt/Ag 0,1 M):
N0, = 2NOpt + 2e” | (2)

Au cours de travaux plus récents sur des solutions de N304
dans 1'acétonitrile, PERRIN 29 signale que l'oxydation de NyO4; suivant

1'équilibre (2) a lieu & des potentiels beaucoup plus élevés: B, =

1,82 V par rapport & 1l'électrode de référence Agt/Ag, avec |Agt| =
0,01 M.

Cette contradiction dans 1'acétonitrile nous ~a amené 3
reprendre cette étude dans un premier temps dans le sulfolane (les
sels de nitryles y étant beaucoup plus solubles), puis i généraliser
aux autres solvants. Nous étudierons, dans un premier temps, l'oxydatiom
des solutions de N304, ou la réduction des sels de nitryle, et dans

un second temps, la réduction des solutions de Ny0y4.

1. Oxydation des solutions de N2Og4

L'étude a tout d'abord été effectude dans le sulfolane, en
présence d'électrolyte indifférent: Et,NC10, 0,1 mole 2”l. En absence
d'eau (< 10 ppm), le voltampérogramme ne présente qu'une vague. En
présence d'eau (> 15 ppm), une vagué supplémentaire apparait & des

potentiels plus faibles.
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la. Etude de l’oxydation de solutions de N304 de tenecurs
en eau trés faibles

Toutes ces solutions comportent des teneurs en eau inférieures
4 10 ppm (analysées par la méthode Karl-Fischer avant introduction

de N204) .

Le polarogramme présente une vague mal définie de faible
amplitude 2 des potentiels anodiques trés élevés Ey = +1,56 V par rapport
4 1'électrode de référence Fct/Fc, pour une concentration [Ny04| =
1,1.10°2 molef~!l et & 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 3 environ 6,5% par degré. Cette

- b Py rd r 2
vague posséde donc un caractere cineétique marque.

Fig. 9: Influence de la température
sur la vague d'oxydation de NpOyg
dans le sulfolane. |Ng04| = 1,1.1072
mole. -1

(1) T = 25; (2) 30; (3) 365 (4) 40;
(§) 45; -(6) 61°C.

| 1,5 2

D'autre part, nous constatons que le courant limite est
indépendant de la vitesse de rotation de 1'électrode entre 200 et 800
tr/mn, pour des températures comprises entre 25 et -35°C: le phénoméne
n'est donc pas contrdlé par la diffusion. Cette vague peut correspondre

3 1'oxydation de N704 ou NOp* selon:

NyOs, 2z 2NOpt +  2e”
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Les enregistrements obtenus par voltammétrie cyclique des
solutions de N704 se superposent avec ceux obtenus avec une solution

de NO,C104. (Fig. 10). Néanmoins, le pic anodique est inférieur au

0,5

Fig. 10: Voltammétrie cyaiique dans le
sulfolane & 30°C (TEAP 0,1 mole;s~1)
d'une solution de: (1) |NO3ClO4| =
7,17.10~8 moler~1, (2) |Ng04| = 5,76.
10-3 moles~1. Vitesse de balayage:

20 mV/s

pic cathodique. Cette observation nous a conduit & penser que la ciné-
tique de 1la réaction de dimérisation est responsable des phénoménes
observés, et en particulier que la constante cinétique de monomérisation

est faible.

La réaction d'oxydation de NjO4, qui peut s'écrire:

. .
N204 4__-_2—> 2NOy = 2NOopt + 2e”
ki

serait donc une réaction chimique lente suivie d'un transfert de charge.
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KOUTECKY et LEVICH 30 puis SAVEANT et VIANELLO 3l ont étudié d'une
fagon théorique un tel type de réaction, le premier par voltammétrie

*linéaire, le second par voltammétrie cyclique.
a. Etude par voltammétrie cyclique

Un bref rappel de 1'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 V). L'applica-
tion de leurs équations & notre systéme montre que pour des vitesses
de balayage rapides, le courant anodique observé i: ne dépend plus

de la vitesse, et peut s'exprimer par la relation:

ak _ 44172 1/2  3/4 , 1/2 * 3/4
lp (3) nFADNOZ KH kZ CN204
A: surface de l'électrode de platine

‘ DNOZ: coefficient de diffusion de l'espéce NOp

*

CN204: concentration de Ny04 au sein de la solution

. .a .

La figure 11 montre que‘lp tend vers une valeur limite (alors

que dans le cas d'un systéme oxydo-réducteur réversible, ip est
proportionnel 2 la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel),

en accord avec les conclusions précédentes. De plus, pour une vitesse

s
? Fig. 11: Courant de ptc i;
de l'oxydation de N0y en
fonction de la racine carrée
de la vitesse de balayage
109041 = 10-2moles~1 dans

le sulfolane a 25°C

1 _1
’ : Yo,mVés—2




- 82 -

de balayage ou la réaction est totalement limitée par 1la cinétique
de la réaction: c'est a dire v = 12 V/mn, nous avons effectué différents
voltampérogrammes en faisant varier la concentration de N704. La courbe
12 montre que i:k est proportionnel i la concentration de N04 élevée
4 la puissance 3/4. Enfin, remarquons que pour les grandes vitesses

iak: ud
14

1N20413/4,(mole£'1)3/4

10-2 2.10-2

Fig. 12: Courant de pic cinétique igk en fonetion de |N204|3/4 (étude dans
le sulfolane a 30°C) Vitesse de balayage; 200 mV:s

de balayage, les enregistrements de voltammétrie cyclique ont l'allure,
comme 1l'ont signalée SAVEANT et VIANELLO 31, de vagues polarographiques
(Fig. 13).

Afin d'atteindre 1la constante cinétique kj, nous avons été
amenés & calculer les coefficients de diffusion D de Ny04, a partir
de 1l'équation de STOKES et EINSTEIN (pour plus de détails, voir fin
de mémoire, annexe théorique). Nous supposerons que le coefficient
de diffusion de Ny04 est égal & celui de NOz (Dy,p, = DNOZ)- La connais-
sance de la surface A de l'électrode et de la constante thermodynamique

Ky permet alors la détermination des constantes cinétiques kj et kj.

Les mémes études ont été effectuées sur Ny04 en utilisant
comme solvant le carbonate de propyléme (Fig. 14 & 16) et le nitromé-
thane (Fig. 17 et 18). Tout d'abord, nous avons déterminé expérimenta-

lement la viscosité dynamique n de chacun de ces solvants en présence
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VISCOSITE DYNAMIQUE n

AT = 25¢C AT = 30°C
€.6.5.(Po) s.1.(P1) €.6.5.(Po) s.1.(pP1)
Sulfolane 102,95.10-3 102,95.10-4
Solvants purs 2 [itronstnane | 627103 | araod | s | sesod
[ carmonate de propene | 250,103 | zsaa04 | T

Sulfolane 123,48.10-3 123,48.10~4 108,19.10-3 108,19.10-%
Solvant + EtgNC104 Nitrométhane 6,52.10-3 6,52.10~4
0,1 moley-~! T T R it St D e O e D T
Carbonate de propyléne 26,3.10~3 - 26,3.10-4 24,2.10-3 24,2.10-4
© TABLEAU VII
|
: Coefficient de diffusion de N0
Solvant + 0,lmolef~l aT= 25°C aT=30°
Et,NCLOy C.G.S.(cmZ/s) | S.1.(m2/s) |C.G.S.(cm2/s)|S.I.(m?/s)
Sulfolane 6,0.1077 6,0.10"11 6,9.10°7 6,9.10"11
Nitrométhane 113,4.10°7 113,4.10711
Carbonate de 28,1.10°7 28,1.10"11 31,0.10°7 | 31,0.10"11
propyléne

TABLEAU VIII
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E/V

Fig. 13: Voltammétrie cyclique dans le sulfolane a 30°C d'une solution de
N90y4 8,22.10~3 molet~1: cas d'une limitation par la constante cinétique

k7 de la monomérisation de NgO4. Vitesse de balayage: 200 mV/s

de l'électrolyte. Les résultats sont énumérés dans le tableau VII.

A partir de 1l'équation de STOKES -EINSTEIN:

b = __RT [dNZ°4]”3n-1
ern(3_)1/3  LMNy0,
4T N

nous avons calculé le coefficient de diffusion de I'espéce électroactive
N,O, dans les trois solvants: sulfolane, nitrométhane et carbonate
de propyléne, contenant chacun 0,1 mole2~l de perchlorate de tétraéthyl-
ammonium (TEAP), et i deux températures: Ty = 25°C et Ty = 30°C (Tableau
VIII). Pour effectuer ce calcul, nous avons relevé dans la littérature
32, les valeurs de densité de Ny04 (dNZOA) a4 25 et 30°C, soit respecti-
vement 1,4342 et 1,4227. Les valeurs de k) et kp déterminées & 25°C

.
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E/V

A i 4

1,5 230 2)5

Pig. 14: Faisceau de courbes i = f(E) relatives & L'ozydation de N304
dans le carbonate de propyléne 4 25°C (TEAP 0,1 molef~1) (0) domaine du
solvant (1) 2,01.10-3; (2) 5,57.10-3; (3) 8,91.10-3 moles~1

.a
’Lp,uA
15 {
(3)
10 | ;‘%“
5|
o ) ) /y,mVés‘é

10

Fig. 15: Courant de pic i; de l'oxydation de N304 en fonction de la racine
carrée de la vitesse de balayage. |N04| = 8,91.10-5 moles~1 dans le
carbonate de propyléne a 25°C. (1) T = 25; (2) 31; (3) 41°C.
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03/4(mole2‘1)3/4

2.10-2  ¢.10-2

K en fonction de |N204ls/4 (étude dans

le carbonate de propyléne & 25°C) Vitesse de balayage: 200 mV/s

Pig. 16: Courant de pic cinétique i%

I,u4
8 4
(4
(3)
4] (2)
(0
| 1,6 2 E/V

FPig. 17: Faisceau de courbes i = f(E) relatives d l'oxydation de NgO4
dans le nitrométhane & 25°C (TEAP 0,1 molet~1) (0) domaine du solvant;
(1) |Ng04| = 1,76.10-3; (2) 4,45.10=3; (3) 7,70.103; (4) 9,95.10~3

moles~1
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E/V

Fig. 18a: Voltammétrie cyclique d'une solution de Np04q 8,91.10-3 moleg~1
dans le carbonate de propyléne a 3o°c (TEAP 0,1 molee=1). Courant de pic
'i; limité par la cénstantévcinétiQue de monomérisation de NgOy4. Vitesse
de balayage: 100 mV/s ‘

6 g
4 1
2
1,0 2,0
(1)
-2
(2)

Pig. 18b: Voltammétrie cyclique d'une solution de N9O4 8,91.103 moles~1
dans le carbonate de propyléne d@ 30°C (TEAP 0,1 molet~l). Courant de piec
ig contrdlé par la diffusion. Vitesse de balayage: (1) 20 mV; (2) 50 mV/s
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Constantes cinétiques kj et ky de 1'équilibre

Kk
NoOs; = 2NO
24475- 2
Voltammétrie cyclique Voltammétrie linéaire
k1(s”1) | ky(2mole~ls™1) | k3(s™1) kj(fmole~1ls~1)
Sulfolane 25°C 23 255.10%% 19,3 215.10%%
30°C 38 264. 1014 32 222.104
Carbonate de 25°C 13 70.10%4 13,4 72.10%%
Propyléne = | ======epeee---ocbeccocooccccconooteomooso s mE s m oo m o
30°C 20 70.10%4 16,5 57.10%14
Nitrométhane 25°C . 3,3 2,2.10%% 3,3 2,2.10%4
30°C
TABLEAU IX

Couple électrochimique

- +
N,O; 2 2NO3 3 2NOy + 2e”

nitrométhane | carbonate de | sulfolane | acétonitrile

propyléne

Ey, en volt (& T = 25°C)|  +2,07 +1,60 +1,563 +1,8229
(Ag*/ag 0,01M)
+1,78
(agt/Ag 0,1M)
+1,74

| (Fet/Fe)

2. potentiel de demi-vague relevé a 30°C

TABLEAU X
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et 30°C et les potentiels de demi-vague Ei, dans les différents solvants

sont reportés dans les tableaux IX et X.

Remarquong que dans l'acétonitrile, 1la vague d'oxydation
de N0, (B = 1,74 V pour une concentration [Ny04l = 1072 moleg ~1l)
est partiellement confondue avec 1l'oxydation du solvant, et aucune
étude théorique dans ce solvant n'a pu étre réalisée. Cette vague corres-
pond donc i celle observée par PERRIN 29. La vague observée par
BONTEMPELLI % est due 3 la présence d'eau, comme nous le montrerons

plus loin.
B. Etude par voltammétrie linéaire

L'étude théorique de ce modéle réactionnel a déja été effectuée par
KOUTECKY et LEVICH 30. Comme en voltammétrie cyclique, on constate
que le courant limite i; ne dépend pas de la vitesse de rotation de
1'électrode, et que le courant cinétique est proportionnel & la concen-
tration de N0, élevée i la puissance 3/4 (Fig. 19). Néanmoins, 1'appli-

LY

cation des formules données par KOUTECKY et LEVICH conduit 3 des valeurs

17,04

3% tmotes=1)3"4

10-2 2.10-2

. Pig. 19: Courant limite i1 de la vague d'oxydation de NgOyg en fonction de
IN204|3/4 (Etude dans le sulfolane 4 30°C)

de constantes cinétiques totalement différentes de celles obtenues
par l'autre technique. Ceci nous a conduit & reprendre le développement

mathématique effectué par ces auteurs.




Le modéle mathématique représentatif du phénoméne physique

étudié peut s'écrire:

QCNOZ 32

CRRS 9x ,
(les espéces étant menées & 1'électrode suivant un axe x

Cno 2
2 + k1CN,0, - k2CN,0,

Sx

perpendiculaire a la surface de l'électrode)

. Sy: représente la composante x de la vitesse de convection
S de l'espéce NOjp
. D: coefficient de diffusion (on supposera que DNO, = DN,0,)

. CNO2 et CNZOQ: représentent respectivement la concentration
de réducteur NOp et de dimére Np04 a la

- distance x de la surface de 1'électrode.
Ni

» o 2 . £ Y »
Le terme convectif: Sy 2 est négligeable vis a vis des autres termes,

x
puisque 1l'espéce NOp n'est formé pour ainsi dire que dans la couche
de réaction. Afin de ne pas’ aloufdirr ce texte, l'étude compléte est

donnée en fin de partie II (paragraphe V).
Nous avons montré que le courant cinétique pouvait s'exprimer
pour des vitesses de rotation élevée de 1l'électrode selon:

k= (4yl/2 1/2 b o« 3/4
i (.3.) n ~F AD Ry k, CNZO4

expression identique & celle obtenue par SAVEANT et VIANELLO 31 en
voltammétrie cyclique. De la méme maniére que précédemment, nous avons
calculé les constantes cinétiques a 25 et 30°C. Ces valeurs, en bon
accord avec celles trouvées par voltammétrie cyclique sont reportées

dans le tableau IX.

Les mémes expériences ont été réalisées avec les solvants:
nitrométhane, carbonate de propyléne. Les constantes cinétiques Kk;

sont trés voisines pour les trois solvants. Néanmoins, les valeurs

obtenues dans le sulfolane sont légérement supérieures a celles trouvées

pour le carbonate de propyléne et le nitrométhane, et montrent que

le sulfolane est le solvant le mieux adapté comme milieu réactiomnel.

Dans la partie 3, nous appliquerons cette propriété, eh utili-
sant le sulfolane comme milieu réactionnel lors de la nitration d'espéces

organiques par NjO4.
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On peut remarquer que ces constantes cinétiques sont

supérieures i celles correspondant i la dissociation de N,03.

1b. Evaluation de la constante d'équilibre:
N204 » NOgt + NO9~

La dissociation de N904 en NO,T et NO,~ est certainement
trées faible en raison du fort pouvoir oxydant de NOz+ et du caractere
réducteur marqué du nitrite dans le sulfolane: les potentiels de demi-

vague relatifs & la réduction de 1l'ion nitryle et & 1l'oxydation de

NOy~ sont séparés d'environ 1 Volt.

Pour atteindre cette constante, il nous fallait déterminer
le potentiel normal du couple N02+/N02. Malgré la quasi réversibilité
du processus d'oxydation de N, 04 en NO,*, nous avons néanmoins utilisé
les équations de SAVEANT et VIANELLO 3ldans le cas d'un systéme rapide

(voir paragraphe V).

- En voltammétrie cyclique, le potentiel E(t) peut &tre exprimé
en fonction d'une variable sans dimension ¢ (dépendant du temps t)

par la relation:

o
E = E (NO,¥/N0o,) + RT ¢* - RT ppky + RT_ 1n c*
2 2 nF & 2nF i 2aF N204

dans le cas ou le systéme est contrdlé par la diffusion.
Le potentiel de demi-pic est atteint lorsque ¢ * est égal

é. -0,40-

. E = E (NOy*/No,) + RIg+ 4+ RT 15 4RT 4 RT In Ky
nF 2nF 3 nF 4nF

+ RT_ 1n c? + RT _1nky; - RL Inwv
4nF N204 20F 20F

dans le cas ol le processus électrochimique est contrdlé
par la cinétique de la réaction chimique: NoO4 = 2NOp. Le
potentiel de demi-pic E:72 est atteint lorsque g+ est égal
3 0,13.

X o)
N704“°
la constante de dissociation homolytique de N704 en NO; (Ky), et les

Connaissant la concentration de N;04 dans la solution (C

k . ..
valeurs E:/Z ou E:/Z relevées sur 1les courbes expérimentales, nous



_92-

pouvons alors calculer le potentiel normal du couple NO,*/NO, (Tableau

XII). Nous avons évalué une valeur moyenne du potentiel normal:

E° (NOy*/NOy) moyen = 1,35 V

Contrdle de la réaction Contrdle de la réaction
par la diffusion par la cinétique
v = 10mV/s v = 200mV/s
IN204 1 LogN304 Edy/2 E°(Nog*/Nop) | E2K,,, | E”(NOyt/NOy)

Ln molef,"1 en volt en volt en volt en volt
5,3.10°3 -2,27 1,41 1,34 1,41 1,35
6,8.10"3 -2,17 1,42 1,35 1,43 1,36
8,2.10°3 -2,09 1,42 1,35 1,43 1,36

tableau XII

A partir de ce résultat, nous pouvons alors calculé le poten-

tiel normal du couple:

NOot 4+ e” 2 1/2N704
par la relatiom:

E° (NO,+/1/2N504) = E°(NOg+/NOp) - B log Ky * 1,50 V
Sachant que la réaction d'oxydo-réduction entre NOp~ et NO,* s'écrit:

1/2N,0, = NO,*t + e~ E° (No,+/1/2N204) = 1,500 V

1/2N00, + e z NOp~ E°(1/2N04/N0p™) = 0,175 V
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soit globalement
NoO4 = NOp* + NOp~ (1)

Nous pouvons en déduire la constante Kﬁ204 de 1'équilibre (1) ci-dessus

a partir de 1l'équation:

E°(1/2N504/N05”) - E° (NOot/1/2N504)

log K. =
NoOy4 P
= 0,175 - 1,500 = .99
0,060
soit
! = -22 -1
KNZO4 10 mole. %

Cette faible valeur de constante justifie que nous pouvons
négliger cet equlllbre v1s a vis de la dissociation hétérolytique de
N2O4 en NOt et NO3™, et ‘surtout de la dissociation homolytique de NoOy4

en NOj.

Nous avons vu précédemment que la constante cinétique ko
de la dimérisation de NO; déterminée dans nos solvants, est élevée.
La réduction de N02+ en NjO4 ne devrait donc pas &tre limitée par la

formation de 1l'intermédiaire NOj.

lc. Etude de la réduction de NOo*

L'étude électrochimique de l'ion NOp,* a été envisagée dans
divers milieux réactionnels:
- l'acide sulfurique concentré 34,35,36
- 1'acide nitrique 37
- 1'acétonitrile 4
- le nitrométhane 3,28
Compte tenu de la grande réactivité des ions N02+ vis & vis

de 1l'eau 38,39 1'uyrilisation d'un solvant non aqueux soigneusement

séché, est impérative pour s'affranchir de 1l'eau résiduelle.

Le sulfolane présente plusieurs avantages par rapport aux

autres solvants:
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les sels de nitryle ont une solubilité trop faible dans
le nitrométhane (la solubilité de NO,Cl0, %0 est inférieure -
a 0,08 M),

bien solubles (Tableau XIII)

en revanche dans le sulfolane ces sels sont

1'acétonitrile n'est pas suffisamment inerte %40 vis & vis

de NO,*

le sulfolane, enfin, a été trés utilisé pour 1'étude du

mécanisme de la nitration %40 3 partir des sels de nitryle

SOLVANT Nombre Constante N02+BF4' Nootclo,”
Donneur diélectrique en molef~1 en molel’l
D.N. €
Nitrométhane 2,7 35,9 0,07
o | I Litté.0,0340 0,0841
Acétonitrile 14,1 38,0 . 0,39
Sulfolane 14,8 42,0 0,70 >0,6
Litté. 0,7140
0,8042
Carbonate de 15,1 69,0 0,32
propyléne
TABLEAU XIII
Etudes voltampérométriques
L'étude dans le sulfolane des courbes intensité-potentiel

sur électrode de platine poli, a été réalisée i 30°C en milieu perchlo-

rate de tétraéthylammonium O, 1M.

La figure 20 représente le faisceau de courbes i = f(E) obtenu

lors de la réduction de 1l'ion N02+. Le sel utilisé en premier lieu

a été le perchlorate de nitryle. Toutes les courbes ont été enregistrées

dans le sers de balayage de potentiel cathodique - anodique. Les courbes

obtenues dans ces conditions sont reproductibles et bien définies.




-95-

I,uA
“1)0 1,0
(a) : E/V

‘ (b
?
(d)
,/”»/////”/’—’ﬁfl’/////
o

Fig. 20: Faisceau de courbes i = f(E) relatives a la réduction de NOClOyg

dans le sulfolane a 30°C: (a) 6,1.10-%; (b) 2,12.10~3; (e) 3,80.10~3
(d) 5,58.10~3; (e) 7,17.10=3; (f) 8,75.10=3 moles~1

L'eau résiduelle, dont la présence est inévitable, joue un
réle important, surtout dans le cas ol les espéces actives sont peu
concentrées.Afin de minimiser 1l'effet parasite de 1l'eau, nous avons
été amenés i n'utiliser que des échantillons de solvant contenant moins
de 10 ppm . Néanmoins, la présence de l'eau résiduelle reste en partie
responsable de 1'évolution des courbes obtenues, lorsque 1l'on fait
varier la concentration en sel de nitryle. En effet, le perchlorate
de nitryle étant trés facilement hydrolysable, comme 1l'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 4 la réduction des protons

des acides perchlorique et nitrique.
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Lorsque la concentration en N02+ augmente (courbe b) et devient
‘ supérieure & celle de l'eau, l'allure de la courbe est notablement
modifiée. Nous observons alors cinq vagues cathodiques dent les poten-
tiels de demi-vague ont respéctivement pour valeur: 1,18; 0,74; 0,05;
0,80 et -1,23 V par rapport au potentiel de demi-vague du systéme ferro-

céne - ferricinium.

La premiére vague a été attribuée & la réduction:

2NO,* + HClo, + 2~ = NO¥ + cClo,~ + HNO3 (3)

(Le transfert de charge étant suivi de la réaction chimique

entre l'acide perchlorique et 1le produit de réduction de
N02+) .

et simultanément:
2N0,* + 2e” 2 2NO; . NpO4 ~ (4)

Si la deuxiéme vague peut &tre attribuée sans ambiguité a
la réduction de NOT provenant de la réaction (3) mais également de
1'impureté NOCl0; contenue dans 1'échantillon de perchlorate de nitryle,
l'interprétation des autres vagues est plus délicate. La troisiéme
vague peut correspondre 3 la réduction de NO; formé & 1'électrode en

présence d'acide nitrique, que 1l'on peut écrire:-
NO, + HNO3 + e~ 2 HNOp, + NO3~ (5

Les deux derniéres vagues correspondent alors & la réduction

des protons de l'acide nitrique en excés et de l'acide nitreux formé:

HNO3 + e~ =2 1/2H; + NO3~ (6)
et
HNO, + e~ = 1/2Hp + NOp~ (m

Pour des concentrations plus élevées en sel de nitryle, la
réaction (3) devient négligeable, l'acide perchlorique étant trés faible
par rapport i NO,". Seule la réduction correspondant & la réaction

(4) est alors responsable de 1l'accroissement du palier de diffusion




relatif 2 la premiére vague cathodique. L'augmentation de la concentra-
tion de NOp, ainsi produit 4 1'électrode, a pour conséquence d'augmenter
les hauteurs de vagues correspondant aux réactions (5) et (7) et de
diminuer celle correspondant & la réaction (6) par consommation de

1l'acide nitrique. Cette interprétation est confirmée par l'allure:

- de la courbe d ol la vague attribuée i la réduction de
l'acide nitrique a disparu, HNO3 ayant été totalement consom-
mé lors de 1la réduction de NO; selon (5). La réduction
de NO, donne lieu alors 2 la formation de NO et nitrate.
La présence de NO provenant de la réduction de NOt a pour
effet de décaler cette réaction vers des potentiels plus

négatifs

- des courbes e et f ou la vague de réduction de 1l'acide
nitreux n'augmente plus, 1la concentration de NOp étant

supérieure i celle de l'acide nitrique.

La. vague "due ‘3 la réduction de NO* relativement importante
aux faibles concentrations en N02+, (formation de NOt essentiellement
due & la réaction (3)) n'augmente que trés faiblement par la suite,
en raison de la présence de perchlorate de nitrosyle dans le perchlorate

de nitryle.

Le but de ce travail étant 1'étude des propriétés oxydantes
des sels de nitryle, nous nous sommes plus particuliérement intéressés
a2 la premiére vague cathodique. La hauteur du palier de diffusion est
proportionnelle & 1la racine carrée de la vitesse de rotation de
l1'électrode, ce qui montre que le phénoméne est contrdlé par la
diffusion. Si 1l'on porte le courant limite de diffusion en fonction
de la concentration en sel de nitryle ajouté (Fig. 21), l'intersection
de la droite obtenue avec 1l'axe des abcisses permet de retrouver la
teneur en eau 'initiale du solvant, c'est 3 dire la concentration en
acides perchlorique et nitrique formés. La teneur en eau trouvée (8.10~
4 mole. 2"1) montre bien que la réaction (4) ne peut &tre observée seule,
la réaction (3) intervenant quasi-simultanément. Cette hypothése est
confirmée par 1'étude de 1'évolution du potentiel de demi-vague en

fonction de la.concentration (Fig. 22). En effet, l'allure de la courbe
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Pig. 21: Courant limite 1] de la vague
de réduction de NOg* en fonction de la

concentration de NOpClOg4 ajouté

C, moles~1

0,5.10-2 10-2

ne peut s'expliquer que par l'intervention des deux couples oxydo-

réducteurs (3) et (4), ce dernier correspondant 3 la réaction

E;,V
2
[ ig. 22: Evolution du potentiel de
1,18 demi-vague de réduction de NOg* en
s fonetion du logarithme de la
conceniration.
1,158}
[ R Log|NOo* |

-2,6 =2

électrochimique de potentiel de demi-vague plus faible, ne devenant
prépondérant qu'aux fortes concentrations en N02+. Le potentiel de
demi-vague varie alors quasi-linéairement avec la concentration, en
accord avec une dimérisation rapide de NO; (ce qui est en accord avec

le calcul des constantes cinétiques). La formation de Nj04 1lors de




la réduction des sels de nitryle nous a été également suggérés par:
- la coulométrie a potentiel contrdlé
- 1'étude de la transformée logarithmique
- la voltammétrie cyclique

En effet, la coulométrie & potentiel contrdlé (+0,925 V)
ot le nombre d'électrons échangés par mole de NO,* est voisin de 1'unité
(en tenant compte de 1'hydrolyse), donne une solution incolore, donc
de concentration en NO; négligeable. De plus, si l'on étudie la trans-

formée logarithmique:

E = f[log

. - 3 2
(1N02+ l)
-i

de la premiére 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 trés leunte 43 | Remarquons
toutefois que la pente de la droite (voisine de 100 mV/unité de 1log)
obtenue dans le premier cas est trés supérieure 3 la valeur théorique
(30 mV/unité de log), c'est & 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 apparaltre un pic anodique et un pic cathodique .

comparables 3 ceux que 1l'on obtient lors de 1l'étude dans les mémes
conditions d'une solution de NyO4. Cependaﬁt, le pic cathodique observé
lors de 1'étude des sels de nitryle est plus important en raison de
la réaction (3) irréversible. Le pic anodique n'apparait que lorsque
la concentration en NO,* est supérieure 3 trois fois au moins la teneur

en eau initiale du solvant, ce que notre schéma proposé laissait prévoir.

Les courbes voltammétriques tracées a 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.

BIU)

my
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Si l'on fait abstraction des vagues apportées soit par 1'eau
résiduelle, soit par NO*, 1la réduction des sels de nitryle s'effectue

selon le schéma simple:
2NO,* + 2e”  2NO, + NyO,

Nous avons également étudié la réduction des sels de nitryle
dans d'autres solvants que le sulfolane: carbonate de propyléne 12
(Fig. 23 et 24), nitrométhane (Fig. 25 et 26). Le carbonate de propyléne
s'est révélé &tre un solvant peu adapté & l'étude de la réduction des
sels de nitryle en raison de la faible séparation entre les vagues
cathodiques relatives & NOT et N02+, cette différence étant d'autant
moins nette que la concentration en sel de nitryle est plus élevée.
En revanche, le caractére oxydant de N02+ vis & vis de NOt est plus

marqué dans le nitrométhane que dans le sulfolane.

Le nitrométhane apparéit donc comme un solvant de : choix pour
étudier et utiliser au mieux les propriétés oxydantes des espéces NOT
et N02+. Malheureusement, les sels de nitryle et nitrosyle sont treés
peu solubles dans ce solvant (Tableau XIII et Tableau I de la partie
1). Nous avons reporté dans le tableau XIV les valeurs correspondantes
aux potentiels de demi-vague des espeéces NOT et N02+. Nous avons choisi
arbitrairement la valeur E) obtenue pour une concentration égale i
10°2 mole . 2~1 (les sels de nitryle étant trés hydrolysables, les wva-

leurs de Ei; données sont moins précises que dans le cas de Not).

Nitrométhane Carbonate de sulfolane
propyléne
2NOo% + 2e” 3 2NO, 3z N0y
Ey, (en volt) 1,40 1,10 1,10
............................................................................. -
Not + e” 2 NO
Ey (en volt) 0,92 0,80 » 0,73

TABLEAU XIV
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E/V

Pig. 23: Faisceau de courbes i = f(E) relatives d la réduction de NO3Clog
dans le carbonate de propyléne & 25°C: (a) 5,19.103; (b) 7,28.1073;
(c) 9,20.10-3; (d) 10,38.103; (e) 12,26.10~3 moles~!

I,ud
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2

1 ‘\\gjjf 1,5 2 E/V

Z)

-2 3)

Fig. 24: Voltammétrie cyclique de la vague d'oxydation de NpO4 dans le
carbonate de propyléne @ T = 30°C. |Ng04| = 1,0.10=2moles~1. Vitesse de
balayage: (1) 10; (2) 205 (3) 50 mV/s
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E/V

Fig. 25: Faisceau de courbes i = f(E) rela-
tives a la réduction de NOsBF4 dans le nitro-
méthane & 25°C (TEAP 0,1 moles~1)

(a) |NOg*| = 0,56.10~2; (b) 1,11.10-2;

(c) 1,41.10-2 moles~1!

Fig. 26: Voltammétrie cyclique dans le nitrométhane
d 25°C (TE4P 0,1 mole%~1) d'une solution de

=20
-40
-60
I,u4
I,u4
(2)
10
S~
1,0 1,5 2
-10

1) (1) 100984l = 1,11.102 moles~]
(2) |N904] = 5,76.10~3 moley~1!
Vitesse de balayage: 20 mV/s




1d. Influence de l'eau dans les solutions de N304

Dans le cas ou les solutions de N704 contiennent des traces
d'eau, on observe sur les courbes i = f(E) une vague anodiques supplémen-
taire située 3 des potentiels moins anodique que 1l'oxydation de N704:

Ey, = +0,81 Volt. (Fig. 27). D'autre part, on constate que cette vague

7, ud

(3)
(2)

S

| 1,0 1,5 E/V

Fig. 27: Etude en courbes © = f(E) de l'influence de l'eau sur le processus
d'oxydation de NgO4 (TEAP 0,1 mole ~1) (1) Ngo4 = 1,2.1072 moles~!

{Ho0| = 0; (2) 0,11.10-2; (3) 0,21.10-2; (4) 0,44.10-2 moler-!

n'est pas contrdlée par la diffusion, 'sa hauteur augmente cependant
avec la concentration d'eau dans le milieu, mais non linéairement et

diminue avec le temps.

Un enregistrement de voltammétrie cyclique effectué sur cette
vague, est identique & celui obtenu pour une solution de Ny03 (Fig.
28). Cette formation de N03 est confirmée par 1l'apparition d'ume colo-
ration bleue lors de 1l'addition d'eau en quantité voisine de celle

de la solution de Nj0O4.

L'apparition de 1l'espéce N203 dans le milieu peut s'inter-

préter selon le schéma déji signalé dans la partie précédente:
NoO; + Hp0 = HNOp + HNO3 (8)

HNOp, + N204 =z Ny03 + HNOj3 (9)
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Pig. 28: Voltammétrie cyclique de la

vague anodique résultant de 1'hydro-
lyse de Ng04: (1) |Ng04| = 1,4.10-2
molet~1 et |Hg0| = 0,4.10"2moles~1
(2) |N303| = 0,6.10~2 moles~!
Vitesse de balayage: 50 mV/s

Un barbotage d'azote décolore cette solution, ce qui confirme

la faible stabilité de N,03 et 1'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 7

I,uA

E/V

Pig. 29: Faisceau de courbes i = f(E) relatives
a l'oxydation de N304 en présence d'eau (TEAP
0,1 molet~1) dans le sulfolane & 30°C.

(1) |H90| = 1,50.10%moles~1 |N304| = 2,66.10°3
(2) 5,32.10-3; (3) 7,89.103moles~1

(4) aprés 1 heure
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Remarquons que cette vague n'apparait pas méme aprés une
faible addition d’eau 3 la solution si on a préalablement ajouté de

1'oxygéne, le N9O3 formé étant alors aussitdt oxydé en N9Oy.

La formation de N703 est tributaire des constantes d'équilibres
des réactions (8) et (9). Nous n'avons pas pu déterminer celle correspon-
dante & l'hydrolyse de N904, en raison du déplacement de 1'équilibre
au cours du temps, favorisé par 1'élimination de NO. Néanmoins, cette
constante est modérément déplacée, puique par addition d'eau, on observe
une légére diminution de la vague de réduction de Ny04 et apparition

simultanée de la vague de réduction de HNOj3.

La constante d'équilibre de 1la réaction (9) a été évaluée

dans la partie 1: K(g) = 0,25.

2. Réduction des solutions de NyO,

L'étude de la réduction de Ny0; sur électrode de platine
poli a été effectuée dans le sulfolane, en présence de perchlorate

by

de tétraéthylammonium 0,1 mole.2~1 & T = 30°cC.

En absence d'eau, les courbes i = f(E) présentent deux vagues
trés rapprochées: 1l'une de faible amplitude et 1l'autre mal définie.
Si les solutions de NjO4 contiennent des traces d'eau, on observe alors
sur le voltampérogramme deux vagues supplémentaires a des potentiels

plus cathodiques.

2a. Etude de la réduction des solutions de Ng04 de

teneur en eau trés fatble
a. Etude de la premiére vague

Le polarogramme présen;e une premiére vague de faible ampli-
tude & Ey = +0,58 V ne dépendant pas linéairement de la concentration
(Fig. 30). Son courant limite n'est pas contrélé par la diffusion.
Une étude en fonction de la température a montré que cette vague présente
un caractére cinétique: son coefficient de température est supérieur
3 3% par degré (Fig. 31). Cette vague ayant une hauteur égale au tiers
de celle de l'oxydation de N504, il faut admettre qu'elle met en jeu
1 mole d'électron pour une mole et demie de NyO4, puisque dans le cas

de 1'oxydation, comme nous avons vu précédemment, il fallait 2 moles
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-1,0 -0,5

(1)

7,0

Fig. 30: Faisceau de courbes i = f(E) relatives 4 la réduction de NgO4 en
absence d'eau dans le sulfolane & 30°C (TEAP 0,1 moles~1)
(1) |Ng04| = 0,26.10-2; (2) 0,54.10-2 moles~!

I,ud
E/V

0,6

Pig. 31: Influence de la température sur les vagues de réduction de Ns0Oy4

|04 = 1,05.102 moles~1

(1) 26;

(2) 33; (3) 405 (4) 455 (6) 48°C
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d'électrons pour une mole de N704. Par ailleurs, une voltammétrie cycli-

que sur cette vague montre que l'oxydation des produits formés lors

de ce processus de réduction, correspond 3 celle de N203 en présence

de nitrate.

Cette vague correspond donc a:

NoO, <2 2NO,
ky

2NOp + e = 2NO» ™
ZNOZ- + N204 2z 2NO + 2NO3-

L'oxyde nitrique réagit avec Ny0; en excés pour donner le
trioxyde de diazote. Comme N704 est en excés, on peut admettre que
la réaction est  pratiquement totale. Rappelons que la constante de

' m

dissociation moléculaire de Np03 est égale 2 KN203 =  4.10"5mole € -1,

et la constante cinétique de formation de N9O3 est grande‘ (partie 1):

2NO + Np04 == 2Np03
soit globalement
N0, + Ny04 + e° = Ny03 + NO3~ Couple électrochimi-
que (A)
Cette rédaction est en accord avec l'invariance du potentiel de demi-
vague avec la concentration, et le rapport 1/3 par rapport i la vague

d'oxydation de Nj04.

Comme dans le cas d'oxydation de NyO4, cette réaction est

limitée par la réaction de monomérisation de N04. 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:

INOo | INpOg |
[N9O3 | INO3~ |

E = E(A) + p log

o
On peut démontrer facilement que le potentiel normal E (A) s'exprime

par la relation:
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E(A) = 1/2[E°(NO + NO3™/2N05”) + E°(No+/N0)] +
P(PKN203 + —;- pKy - -:21 PKN204)
ou bien

o ° m
E (A) = E (NOt/NO) + P (pKy + pK - 2pK )
2 PR T PPyoog T “PiNyo,

Le calcul du potentiel normal du couple (A) donne:
[}
E (A) = +0,56 V

Dans 1'hypothése ou les coefficients de diffusion des espéces
mises en jeu dans le systéme (A) sont voisins, on peut assimiler le
potentiel de demi-vague au potentiel normal. Nous constatons alors
que la valeur expérimentale Ey (0,58 V) est en bon accord avec le poten-

. Q. y
tiel normal E (A) calculé (0,56 V).
8. Ftude de la deuziéme vague

Cette vague mal définie et située & Ey moyen = +0,008 V pour
une concentration |Ny04] = 0,54.1072 mole/g (Fig. 30), laisse présager
que plusieurs processus électrochimiques interviennent simultanément.
De plus, une électrolyse & potentiel imposé (& Ej = -0,47V) montre
la présence intermédiaire de Ny03 (la solution se colore en bleu),
puis la formation de NO gazeux et simultanément la disparition de Ny03.
~Le nitrate a aussi été caractérisé par la courbe électrochimique réalisée
avec cette solution aprés électrolyse et élimination de NO. Globalement,
l'ensemble des deux vagues correspond & 1 faraday par mole de N304.
On peut admettre que la réduction de Ny04 dans cette étape fait
intervenir la dissociation ionique de Ny0; en NO* et NO3~, suivie de
la réduction de NO'. L'oxyde nitrique NO formé peut ensuite réagir
avec Ny04 pour conduire & N203 au moins partiellement. En effet, 1la

réaction de dissociation. de N0, est suivie du transfert de charge:
NO* + e” » NO
et de la réaction chimique entre N04 et NO.

La réduction de NpO4 peut s'écrire:
2Ny04  2NOt + 2NO3”

2N0t + 2e” 2= 2NO
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Np0Q4 + 2NO *= 2N03
Soit globalement:

3Np04 + 2e 5 2N903 +  2NO3” Couple électrochimique
(B)

NoO3 étant aussi électroactif, sa réduction peut intervenir dans cette
zone de potentiel. Dans la partie 1, nous avons montré que Nj03 peut
étre considéré comme un complexe de NyO; ET NO, sa réduction peut alors

s'écrire:

2N503 = N0, + 2NO |
NoO;, + e~ » NO + NO3~ Couple électrochimique (C)
Soit glObaleﬁent:

2N703 + e~ % 3NO + NO3~ Couple électrochimique (D)

Cette réduction en plusieurs étapes trés proches et mal diffé-
rentiables expliquerait 1l'allure de la courbe observée. Afin de confir-
mer nos hypothéses, nous avons, & 1'aidé 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 (B), (C) et (D)
- Couple électrochimique (B): 3Np04 + 2e~ ¥ 2No03 + 2NO3~
L'équation de Nernst s'écrit:

IN5O4 |3

E = E(B) + p log
INg0312IN03™12

[+]
On peut faéilement exprimer le potentiel normal E (B) en

fonction de la constante de dissociation ionique de N304, la constante
de dissociation moléculaire de N03, et du potentiel normal du couple

NOT/NO selon:

0 = w° + 1 ™ -
E'(B) = E (NOY/NO) + p (2 pKy o = PKNy0,)

Le potentiel normal du couple (B) est donc égal a +0,42 V.
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- Couple électrochimique (C):NyO4 + e~ % NO + NO3~(déji signalé

dans la partie 1)

L'équation de Nernst appliquée & cet équilibre s'écrit:

IN20g4 |
INO| INO3™ |

E=©E() + p log

Le potentiel normal de la réduction de N;O4 est donc égal a:
E°(C) = E°(NO*/NO) - p.pRyyo, = +0,28 V

~ Couple électrochimique (D): 2N,03 + e~ % 3NO + NO3~

En appliquant l'équation de Nermst au systéme (D) on trouve:

INy03]2
INo|3|No3~ |

E = E (D) + p log.
On démontre que:

E (D) = E (NO*/NO) + p(Kny0, - pK;203) = 40,01 V

L'allure de la deuxiéme vague de réduction de Ny04 montre
qu'a coté des couples (B) et (D), il faut aussi tenir compte du couple
(C). En effet, si seuls (B) et (D) interviennent, cette vague devrait
étre divisée en deux vagues distinctes: E. = 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 & une vague globale mal définie. Cette intervention
du couple (C) proviendrait de ce que la réaction entre NyO; et NO n'est
pas totale. Un enregistrement de voltammétrie cyclique réalisée avec
une solution de N704, est en accord avec l'existence de plusieurs

systémes électrochimiques au cours de la réduction de N04 (Fig. 32).

2b. Influence de l'eau dans le processus de réduction
de Ng04.

La figure 33 représente un faisceau de courbes intensité-
potentiel obtenues pour différentes concentrations de N704. La teneur
en eau du milieu (déterminée par la méthode Karl-Fischer) est évaluée

32 2.10°3 moleg~l.
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+2, 5 /\
ELV Pig. 32: Voltammétrie cyclique dans le

-0:5 0,5 1 .

///’// sulfolane a 30°C (TEAP 0,1 moleg1)
d'une solution de N304 1,19.10-2
molei~!

Vitesse de balayage: 100 mV/s

I,uéA

5 //E/V

>0
///
( ,
/
Pig. 33:Faisceau de courbes i = f(E) rela-
tives a la réduction de N0y en présence
(3 d'eau dans le sulfolane a 30°C (TEAP 0,1

molet=1).

(1) |Hg0| = 1,5.10-3 moles~1 |Ng04] 2,66.1075
2) 5,32.10°3; (3) 7,89.10~3 moler~1

Dés l'addition de Np0O4 (courbe 1 de la figure 33), on constate
1'apparition de deux vagues supplémentaires i des potentiels plus néga-

tifs que nous avons attribuédes & la réduction des deux acides HNOj
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IN204 |

= 2,66.10"3 mole2~1l): ces derniers étant formés en solution par hydrolyse

et HNOp (respectivement 2 Ey +0,77 V et Ey = +1,15 V pour

de N9O4:
N0, + Hp0 = HNO3 + HNOp

Une partie de 1'acide nitreux formé réagit avec N,O4 selon:
NoOs, + HNO, 2 Ny0O3 + HNOj3

Une électrolyse effectuée sur la deuxiéme vague (Ey = +0,05V)
montre qu'en présence d'eau cette réduction met en jeu plus d'ume mole

d'électron par mole de Ny04 (environ 1,1 1,5 e”/molecule de Ny04

nous avons vu

selon la teneur en eau du milieu),

alors que sans eau,

que le bilan coulométrique était voisin de 1.

D'autre part,la vague

attribuée & la réduction de HNO3 diminue avec une augmentation de la
concentration de N9O4, au profit de la vague de réduction de HNO; (courbe
1, 2, 3 de la figure 33). Tous ces résultats laissent présager l'inter-
vention dans la deuxiéme vague d'un autre couple électrochimique (déja
signalé par SERVE 28) en plus des systémes (B) et (C):

1/2N,0, + HNO3,NO3~ + e~ = HNOp + 2NO3~  (F)
(le nitrate produit lors des réactions (A) et (B) vient com-

plexer l'acide nitrique).

Afin de confirmer notre hypothése, nous avons calculé le

potentiel normal de ce couple. L'équation de Nernst appliquée au systéme

(F) s'écrit:

¢ IN50411/2|HNO4,NO3" |

E(F) + p lo
|HNO, | INO3™ 12

E

On peut calculer le potentiel EO(F) par la relation:

E°(F) = 1 [E°(No+/No) + E (NO + NO3'/2N02’)]+
2
Ht Ht h.c. 1
P(PKyno, PRHNO S PXyNo4 5 PXny0,°
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Le potentiel E'(F) est égal a +0,27 V. Cette valeur est donc

voisine de celle trouvée pour le couple (C): +0,28 V.

L'excés de complexe HNO3,NO3~ n'ayant pas réagi dans la

deuxidme vague est responsable de la troisiéme vague:
HNO3,NO3~ + e~ » 1/2Hp + 2NO3~

La quatriéme vague est attribuée & la réduction protonique
de HNOp provenant & la fois de 1l'hydrolyse de N704 et de la réaction

électrochimique (F):
HNOp, + e~ 1/249 + NOo~

(en faisant 1'hypothése que 1'acide nitreux n'est pas complexé par

les bases nitrate ou nitrite).

Pour des concentrations plus élevées en N70; (courbe 3 de
la figure 33), la vague de réduction du complexe HNO3,NO3~ disparait:
l'acide nitrique étant totalement consommé par la réaction (F). Celle
correspondant & la réduction de HNO, n'augmente plus, étant limitée

par la concentration d'eau et par la réaction électrochimique (F).

Ainsi, 1l'addition d'eau a 1la solution de N204 ne modifie
pas l'allure de la courbe de réduction puisque le nouveau couple (F)
intervient 3 un potentiel normal voisin de ceux des couples relatifs

a4 la réduction de NpO4 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 N204 dans les solvants: acétonitrile, nitrométhane,

carbonate de propyléne.

Nous avons montré dans cette partie que 1l'oxydation et la
réduction des solutions de NyO4 étaient trsé complexes. De plus, la
présence de traces d'eau donne lieu 3 de nouveaux couples électrochimi-
ques. On comprend - pourquoi peu d'auteurs sont parvenus a donner une
interprétation de toutes les vagues correspondantes a ces réactions.
La détermination des constantes thermodynamiques de dissociation de
NoO; grdce & l'utilisation de plusieurs techniques (RPE, RMN, électro-

chimie & différentes électrodes), nous a apporté de précieux rensei-
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Pig. 34: Voltammétrie a une électrode tournante
de platine d 25°C d'une solution de N0g ~
8.107% moles ! gans 1e solvant:

(1) sulfolane; (2) carbonate de propyléne

I,ud

-0,5

-40
Fig. 35: Voltammétrie d une électrode tournante

de platine a 25°C d'une solution de NgO4 ~
8.10-3 moles~1 dans le solvant:

(1) nitrométhane; (8) acétonitrile

-80
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gnements. Nous avons pu, de plus, en déduire une méthode d'analyse
originale de N04 dans les mélanges Ny04 - HNO3. Enfin, ces valeurs
vont nous permettre, dans la partie suivante, d'apporter de précieux
renseignements sur 1'activation de N304 par certaines espéces (ut,

sels métalliques, HZO) au cours de la nitration de noyaux aromatiques.

V. THEORIE

1. Monomérisation suivie d'un transfert de charge, é&tude

en voltammétrie cyclique.

SAVEANT et VIANELLO 3l ont étudié en voltammétrie cyclique

le processus électrochimique suivant:

A k# 20x ' o monomérisation
1
Ox + ne”~ » Red réduction

avec

ki: constante cinétique de monomérisation
ky: constante cinétique de dimérisation

Nous avons repris leur modéle mathématique pour 1'adapter & notre cas

ou la monomérisation est suivie d'une oxydation, soit:

3
_-_L> 2Red
<1

>
A

Red » Ox + ne~

Pour cela nous avons repris les mémes variables:
- E = Ej + vt avec v: vitesse de balayage de potentiel
E;: potentiel initial

+0F (E - E°) avec E': potentiel normal du couple Ox/Red

: RT
Ky . o ;

-Xx = — avec Ky: constante de dissociation homolytique
c

.C*: concentration du dimére A en solution

(x > =)
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*
- 2 = RT kaC

nF v .

Si la constante de dissociation Ky est faible (k; << k3),
deux cas limites peuvent &tre envisagés suivant la vitesse de balayage

v imposée
la. Courant de diffusion pure ig4

Dans les cas ou la vitesse de balayage v est suffisamment
lente pour que les conditions d'équilibre soient atteintes & chaque
instant t, et en tout point x de la solution, le courant est alors

contrdlé par la diffusion de l'espéce A.

Ceci revient a étudier 1l'équilibre:

A ¥ 2Red + 2ne” (en supposant le dimére A oxydable).
Dans ces conditions, la "fonction couranty" peut s'écrire:
v 1d

- ' (1)
nFAC*DE‘:/2 (%% v)l/2

En effectuant le changement de variable:

£* = ¢ + L nx DBox (2)
2 DA

(£* variable sans unité)

L'évolution du courant ig en fonction du potentiel E est donnée par

la fonction ¢ = F(£*) (Figure ci-dessous).

v A
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L'équation (2) permet de relier le potentiel E en fonction de la varia-
ble g*:

E=E +RL g¥-RT 1y gy + RI_ g c*
nF nF 2nF

Les potentiels de pic E, et de demi-pic Ep/; sont déterminés

en prenant pour valeurs de g* respectivement: £¥ = 1,27 et g:/z =

- 0,40. Par ailleurs, le courant de pic est atteint si %ﬂ = 0, soit
t

Yp = 1,087. Nous pouvons alors déduire, a partir de 1l'équation (1),

1l'expression du courant de pic:

i, = 1,087 nF A pl/2 ¢* (aFv)l/2
A RT
k

1b. Courant cinétique pur i

Lorsque la vitesse de balayage est importante, le processus
électrochimique est limité par la cinétique de la réaction de monoméri-
sation. Dans ces conditions, la '"fonction courant' s'écrit:

k

¢ = i (3)

(%)1/2 nFADééi k;/2 Kﬁ/& C*3/4

En effectuant le changement de variable:

er = ¢ - % Ln ﬁAxl/z Dox )1/2 (4)

Dred

( g% variable sans dimension)
12 ° .k . ’, ’
L'evolution du courant i en fonction de t est représentée par la

fonction: ¢ = F(g¥) (Fig. ci-dessous)
"1
1,07

0,84

0,6}

0,4

0,2

[N

=2 0 +2 +4 +6 gt
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L'équation (4) permet de relier E en fonction de £*:

E=E +RTg+ 4+ RT pn(4 RT) 4+ RT LnKH+&Z Ln C*
nF 2nF 3 nF 4nF 4nF

+RT 1n kg - RI 1Ln v (en supposant Dgy = Dgegq)
2nF 2nF
Le potentiel de demi-pic Ep/2 est atteint lorsque £+ = 0,13.
Le courant cinétique de pic i; est calculé & partir de 1'expression
de la "fonction courant”" (3) en prenant ¢ = 1, soit:
k 1/2 k1/2 3/4 C*3/4

R - 4 1/2
lp (3) nFADred 5 Kﬁ

2. Mopomérisation suivie d'un transfert de charge, étude

en voltammétrie linéaire

Soit le repére & trois dimensiomns (X, Y, Z). Le plan décrit
par les axes (Y, Z) est un plan paralléle 3 la surface de 1l'électrode

tournante.

Considérons une espéce diffusante s dans la direction perpen-
diculaire & la surface de l'électrode. Dans ces conditions, les compo-

santes ¢§ et ¢: du flux de diffusion sont nulles:

y = z . aC = 3Cs =
7 = ¢2 = -pg g = -pg s = ¢
8 s s dy ® %z
On obtient alors:
diff 3C 3C 3C = 3C = 4%
o = -Ds[____s_ + %% + ___.s.] = =Dg (s) = ¢
5 Ix dy dz 9% s

(Dg représente le coefficient de diffusion de 1l'espéce s)

Par ailleurs, le flux de convection est proportionnel & la concentration

Sx
conv
¢s = § Cg = Sy Cg = 84 Cg
S« S,
avec § = Sy Sy» Sy et S, représentant les composantes de la
52 vitesse de convection S

Les composantes Sy et S, sont nulles
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Le flux total du composé s est alors égal a:

total _ ,diff conv - aCg
¢s ¢s + ¢S D (_._..ax) + SxCg
Comme :
3Cg = . 9¢g _ _ _39 ['D aCg + Sy CS]
ot Ix ax 9x
il vient:
2 .
s o p3Cs . g (3% (1)
ot axZ ' ax

Nous nous proposons d'étudier le systéme C.E. suivant:

A‘a%ir 2 red c
2

(2)
Red » Ox + ne” E

Si 1'on considire d'abord un processus électrochimique simple
E, la solution est suffisamment agitée en voltammétrie linéaire pour
que 1'état stationnaire soit établi dés le commencement de 1l'électro-

lyse. En supposant que la diminution de la concentration de l'espéce

soit faible au cours de l'électrolyse, on a: ¢ = o
"3t
2

3€ = D3%C . g 3 = 0 =S, 3C = p 3%€C

ot %2 9x 3% 3x2

Par contre, pour un systéme C.E., la dérivée %E n'est pas

_ t

nulle.

En absence de processus électrochimique, la vitesse cinétique

de la réaction de dimérisation:
k
a iEéP 2 Red
2
est donnée par la relation:

Cred - . 3CA _ - 2
=t kiCa kzcred

. = 1
Vein * 3

En se plagant dans les conditions d'une diffusion linéaire
suivant un axe X perpendiculaire & la surface de l'électrode, on applique

1'équation (1) & notre processus d'oxydation (2):
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EEIES dazcred S 3Cred
ot e %2 3x
3Ca Dp 22Cy s, 2t
ot 942 ax

Comme le réducteur est consommé 3 1'électrode, on a:

3Cred aCp  _ . [ 2 ] =
—e = -2 8 = -2 1KkC - koC = - 2Veai
e T 1va 2% red cin

En se ramenant 3 une mole de l'espéce red, et en supposant égaux les

coefficients de diffusion Dyeq et Dp, on obtient:

2
s, Cred - p 37Cred 4 yic, - kyc2 g (3)
3x 9x2 re
BCA’ ' ’éZCA 1 - 1 é
S —A = - lkcy + Ly
* Tox %2 7 LA 2 2 red

En faisant le changement de variable:
¥ = Creq + 2C4 (4)

d'une part on peut écrire:

s, 20red 4+ 55 €A . g 3 [cred + 2cA] = sy
9x 9x ax ox
et d'autre part:
D3%Creq kiCa - koC2 + 2fp % .1 k10A+_]-.k2C2
ax2 red 9x2 2 2 < red
= D 32 (Coog + 2CA) + (k1Cps = k1Ca) + (koC2 . = kpc? )
= 3—3 red A 1A 1%a 2%ced 2% ed
X
= D ?_3.2. (y)
Soit 9x
W = 32
Sy ¥ D 2 (p) (5)

9% Ixl
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En appelant

A= 3
Ix
1'équation (5) devient:

ou bien
W - Sx, = 9 (6)

La solution générale de cette équation différentielle est de la forme:

f 'l
A = Be (x) (B étant une constante)

En remplagant 1'expression de A dans l'équation (6), on obtient:

A [Bef(X)] - Eﬁ Bef(x) = 0
ax D
B af(x)_,ef<X) ':’EE Bef(x) - 0
3 x D
T soit .
) f(x) = & ﬁ f(x) = l Sx(v) dv
3 X D D 0

Aest alors égal a:

X
Syx(v) dv
0

B ex l
P D

>
[}

on trouve:

-
Ix
X X v
fAdv = Bf [exp(l Sy (2) dz)]dv + G
0 0 D Jo

(G représente une constante)

Sachant que: A

€
]

Les constantes B et G sont déterminées 3 partir des conditions
limites. La valeur Cg représente la concentration de A si ce dernier
n'était pas du tout monomérisé. Nous allons examiner. le cas d'une
réaction chimique fortement déplacée dans le sens de la formation du

dimére (comme le cas de 1'équilibre Ny0,2 2NO, dans nos solvants).

Condition limite x = 0

0 v
P (x=0) = ZCg - ad=B [exp(% Sy (2) dz)] dv + G
‘ 0 0
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A
w(X)
'::::: 2c°
‘P--A'-'OOOD---‘._.M
/ o(X=0) 5
Electrode % E Solution
L]
7, !
//// :
/ :
.
/ ‘ "
8 X
A
Ceci entraine:
, 0 ,
| G | ZCA - 315..
Condition limite x + =
@ v
p (x+0) = B [exp(l Sx(2) dZ)] dv + 2¢° - a8 (7)
D A
0 0
- 0
= ZCA

® v
Calcul de l'intégrale: H= [exp(% Sp(Z) dZ] dv

0 0

Au voisinage de la surface de 1'électrode, la fonction Sy

a pour expression:

Sy (2) = w32 22 yec w : vitesse de rotation de l'élec-
2v1/2 trode tournante '
v : viscosité cinématique du
milieu
Considérons d'abord 1l'intégrale:
v v
1] sx(2) az -2 V3 - - w323
D Jy evwl/2 p | 6v1/2 p

1'intégrale H devient:

_ (" 3/2 3
H = exp| - w v ]dv
J; [ 6 /2 D
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En appelant:

u3 2313_22 soit U = Eiii_l___
6vl/2 p 3/6v1/2 D
alors
dau - 1/2 du 1/2
dv \/6v1;2 D \/6v1;2 D
Il vient v

6vl/2 p exp(-U3) du

wl/2

En opérant un deuxiéme changement de variable:

T = yd=> dr = 3v2dU = 312/3 qUu et du = 4T

L'intégrale H prend ainsi la forme d'une fonction gamma:

-]

H = %[6v1/2 D e-T dr . 3[6v1/2 Dp (1)

3ul/2 12/3 3w1/2 3

A¢EEEZ§:§ r(1+ 1)
wl/2

Sachant que TI(1 +'%) = 0,89, on obtient alors:

g = 0,89 3\/6\)1/2 D = 1.62 pl/3 y1/6 m-l/Z
Y1/2 ’
w

D'autre part, on démontre que:

v ® v
H = [exp 1l S¢(Z) dz ]dv + [éxp|l
D s D

sx(z)dzl]dv
0

0 0

§ v
= [exp 1| sy(2)dz ]dv
0 PJo .
En remplagant H dans 1'équation (7), on obtient
0

w(i+w) = BH + (2cA - a§) = 2C

de plus, on a:
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0
= jal - § =
Y(x =)~ BH + ch a ch

ce qui revient 3 écrire:
BEH = af, avec B = a et H =6

La fonction Y(x) a pour expression finale:

X v
v(x) = a [exp (L] s.(2) dz)] dv + 2¢0 - as  (8)
0 2o A

Comme la concentration de l'espéce A ne varie pas ou peu & la surface

de l'électrode:

EEA = 0 six=20
9x
Ceci implique les égalités suivantes:

., - o,

Le courant limite peut alors s'écrire:

3
i] = nFAD [_C_IE] = nrap|3¥ (10)
X UIx=0 90X Jx=0

A partir de la relation (8), nous pouvons calculer la dérivée de la

fonction ¥ par rapport & x, soit:
% ,
W = 4 exp[l Sx(v) dv]
ax D
0
A la surface de l'électrode, le gradient de ¥ est égal a:
0
[2&] = a exp[l Sx(v) dv]
ax x=0 D 0

Sachant que: y(x=0) = 202 - a§ nous pouvons tirer:

a exp(0) = a

L]

0 =
a = [ﬂ] = ZCA - w(x—O) (11)
X Jx=0 §

Compte tenu de cette derniére égalité, le courant limite s'écrit alors:

0 -
2CA - p{x = 0) ]

§

i = nFAD[_
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Résolution de l'équation différentielle (3)

A partir de 1la relation (4), nous pouvons exprimer Cp en
fonction de § et Croq. La valeur de Cp est ensuite remplacée dans 1'équa-

tion (3)

Sx ac;ed = D aZcrgd + k1(y ; Cred? . kzcied
X Ix

La concentration Cpoq varie dans une épaisseur dg << § appelée ''couche
de réaction'". L'espéce red est donc essentiellement formée au voisinage
immédiat de 1'électrode. Nous pouvons alors supposer que le terme

convectif S, est négligeable (Sy v 0).

Dans ces conditions 1'équation précédente peut s'écrire:

2 ' - :
D 9 Cred + kl "p Cred - kZ CZ = 0
3x2 2 red

En multipliant cette expression par dCreq et en 1l'intégrant
dans le domaine de variation de 1'espéce red, nous obtenons pour chacun

des mondmes:

D.a_i(.:l‘?_d_ dCred
ax2 ax2

D |2 _l_acred Z]dx =
x| 2\ ax

D BZCred 3Cred dx =
9%

2
D [3Cred + Cte
2 ax
kyc2
kq v - Cred] dCreq = kK1¥Cred . “1"red 4+ cre
2 2 4
3
2 = %2Cred
ko Cred dCred -5 + Cte

Soit globalement:

2

2 3
D (écred> 2 + ki¥Cred . lered + k2Cred = (Cte
9x 3
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ou bien:
2 3
2 k,C 2k, C
D 3Cred + k1YCreq - lred . 2 red =g (12)
ax 2 3

S représente la constante d'intégration globale.

A la surface de l'électrode (lorsque x = 0) la concentration
en réducteur red est nulle, soit Creq = 0. Nous pouvons ainsi calculer
le gradient de concentration au voisinage de 1'électrode a partir de

1'équation établie ci-dessus (12):

D 3Cred 2 = & 3Cred = [gg] = ‘/_g_
3x x=0 ax x=0 3x x-—o D

(compte tenu de 1'égalité (9))

Pour pouvoir atteindre l'expressiom du courant limite cinétique

Jk
i

1’ il est nécessaire de déterminer la constante d'intégration E

Expression de la constante d'intégration =

Examinons ce que devient 1'équation différentielle (12) lorsque
nous nous plagons 3 l'extrémité ou 3 l'extérieur de la couche de réaction

8k, c'est & dire dans le cas ou x » dg.

Dans ces conditions, le gradient de concentration de l'espéce

red est nul:

[ acred = 0

ax ]x>5K

L'égalité (12) se simplifie alors:

*3
%* k.C 2k,.C
klwc - 1 red + 2 red = = (13)
red 7 3
* , p
C étant la concentration en solution du réducteur

red
red en équilibre avec son dimére A (ceci lorsque x> =).

La constante thermodynamique K s'écrit alors

*2

K = l;l = _C_re_d
2 *

CA

Comme nous avons supposé la constante de monomérisation trés faible,
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nous pouvons alors faire les approximations suivantes (valables si

x 2 6g):

*
P = 2C4 + Cpeq = 2CA
C _ *
° red = Cred

Ceci entraine les égalités suivantes:
1

\ /k o
Cred = _i_é Elﬁ 5&
ko 2k, 2

L'équation (13) peut alors s'écrire:

‘ 2
ko Ky, /KO - ko[ Ky - 2, [\/re > .z
2 2 \V 2 3 )

c'est & dire:
¢
ko sz

/2k2K3/2w3/2 )
3 4

21

{1}

En examinant le rapport des deux mondmes constituant le premier

membre de cette égalité:

*
[szzw] /[21/2k2K3/2w3/2 ] 3 C .4
4 3 8 *

Ca

* *
et sachant que C red K ¢ 5 Dous pouvons négliger le deuxiéme terme

de cette équation, ce qui fait

1/2
: = 2 , 312,372

£k

(x>8g)

Dans 1'hypothése ou la fonctiony ne varie pour ainsi dire

pas dans la couche de réactiondyx, nous pouvons supposer:
p(x=8g) = Y(x=0)

Le gradient de la fonction ¢ au voisinage de l'électrode (x = 0) s'écrit

alors:
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/

= q ¢4 x=0) (14)

o

[.@y ] =
ax x=0

1/4
2 k]./2 K3/4
3172 2

avec

Q = (15)

A partir de cette relation et celle établie précédemment
(11), nous pouvons aboutir & une équation dont la résolution va permettre

d'accéder & la valeur de p(x=0):

2¢° -y(x=0)
k1) ] = g = __é__f_f___ = Q w3/4(x=0)
ax x=0 6
soit
3/4 o b(x=0) . 2% _
P (x=0) +  Toma 56_ 0 (16)

Expression du courant limite cinétiquevi§

A partir de la relation (14), le courant limite cinétique

s'éerit:

/4(x=0)

nFAD [%] . nFADQ ¢
<=

-

En remplagant Q par son expression (15), il vient:

LI M4 parl/ 2x374y3/4 (x=0) (17)
1 3172 2
Le courant limite i? est donc fonction de 1la constante cinétique de

dimérisation kjy, de la constante thermodynamique K et de y(x=0), ¢(x=0)

pouvant &tre calculé A partir de l'équation (16).

Si les constantes K et kj sont trés faibles, 1'espéce réduc-
trice red sera faiblement 1libérée par son dimére A lors du processus
d'électrolyse. On détectera alors un '"courant cinétique pur' trés faible.

Dans ces conditions, l'approximation:
*
p(x=0) = ZCA(x=0) + Cred(x-O) = 2 CA(x-O) " ZCA

reste encore valable & la surface de 1'électrode.
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L'équation (17) devient alors:

K - [4 /2, 1/2,1/2 3/6 *3/4
1 = — .
1 [ 3 ] nFAD k2 K CA

En reprenant la méme hypothése (K et kj trés faible, examinons ce que
*

devient 1'équation (16). Pour cela, nous allons appelere = 2¢, - ¥ (x=0)

eV0. représentera la concentration de réducteur red mise en jeu au cours

du processus d'électrolyse.

Nous pouvons tirer:
(x=0) = 2c°
P Ax A €
En remplagant V(x=0) par son expression ci-dessus dans 1l'équation (16),

il vient:

(2¢° - ¢€) 2¢°

Q¢ Qs

(ZCZ - €)

soit

(2 - e)3/4

Il')
#
o

ce qui fait:

(]
n

S 2cd - e)3/4 Qs(zc°)3/4[1 - _e.-]‘w‘
A A 5
2c,

Nous pouvons effectuer un développement en série entiére de la fonction

[l - 80]3/4 en utilisant la formule de Mac-Laurin:
2C
A 2
= q6(2c°)3/4[1 -3 - 3
€ Q (ZCA) 1 EE? —— .
A 1280A

Sachant que: €<<CZ, il vient:

e = Q6<zc;)3/“

Le courant limite cinédtique s'écrit alors:

: 0.3/4
(2¢,)
ill( = nFAD[.g] = nFAD[______Q6 A ]= nFADQ(ZC:)y4
§ §
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En conséquence le courant limite cinétique ne dépend pas de la couche
de diffusion § et donc de la vitesse de rotation w de l'électrode tour-
nante, si la constante thermodynamique K et 1la constante cinétique

k] sont trés faibles.

VI. EXPERIMENTATION

a. Solvants

Le sulfolane (Prolabo) est purifié selon la méthode déja
décrite %%, Le carbonate de propyléne (Merck) est purifié selon la

méthode de J.COURTOT-COUPEZ 45.

En ce qui concerne le nitrométhane (Fluka) et 1'acétonitrile
(Prolabo), nous avons utilisé une méthode dérivée de celle décrite
par FISCHER 13. 1lente distillation sous pression atmosphérique du
solvant, sur une colonne (lm de hauteur, 2,5 cm de diamétre) garnie

de spirales de verre.

Les derniéres traces d'eau contenues dans ces solvants sont
éliminées juste avant leur utilisation en les faisant passer sur une
colonne d'alumine déshydratée (alumine mneutre d'activité 1 Prolabo
Afnor 18-23, préalablement séchée i 350°C sous vide dynamique pendant
une semaine). Cette opération est conduite en boite 3 gants. Les teneurs
en eau obtenues (mesurées par la méthode Karl Fischer) sont inférieures

34 10 ppm.

b. Réactifs

Les produits solides purs ont été séchés sous pression réduite

(10! mm de Hg) sur P,0s:

- AgClo4 (Fluka) 8 jours & 60°C

- NO2BF,; (Merck) a été utilisé directement sans purification
Perchlorate de nitryle 7

" Nous avons fait bouillir de l'acide perchlorique ¥ 70% (Merck)
jusqu'd obtention de fumées blanches. Le produit restant est constitué
d'hydrate d'acide perchlorique: HC104,H90. Ce dernier est ensuite mis
en solution dans le nitrométhane avec un excés de Nj0O5 pour donner

du perchlorate de nitryle:
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NpOs + HClO4 » NO,ClO4 + HNO3

Le solide recueilli aprés filtration est lavé pér le tétrachlorure
de carbone. Le perchlorate de nitryle contient selon les échantillons
5 a 8% de NOC104. Le pentaoxyde de diazote est préparé par déshydratation
de l'acide nitrique en phase vapeur au moyen de 1l'anhydride phosphorique

46, 1Le produit obtenu est sublimé sous un courant d'oxygéne ozonisé.
Tétraoxyde de diazote

NoOs, est préparé par oxydation de NO par l'oxygéne. L'oxyde
azotique est préparé par addition d'une solution aqueuse saturée de
nitrite de sodium & une solution sulfurique de sulfate ferrique. Le
produit obtenu est redistillé sous courant d'oxygéne. L'oxygéne dissous
est ensuite éliminé sous pression réduite 3 la température de l'azote
liquide.

Acide nitrique
L'acide nitrique & 95% pour analyses (Prolabo) est purifié

selon la méthode décrite dans le "Brauer" 47.
Acide perchlorique

Nous avons fait réagir dans le sulfolane, mole a mole, AgClO,

anhydre dans une solution de HC1l de titre connu:
AgClOoyq + HCI - AgCl+ + HC104

Le précipité de AgCl est filtré. Le filtrat recueilli ne contient plus
que HC1lO4 en solution dans le sulfolane. Cette méthode présente l'intérét

d'obtenir des solutions de HClO, exemptes d'eau.

L'acide chlorhydrique est 'pféparé par déplacement thermique

de 1'équilibre:
H3PO, + NaCl - Hcl' + NaHyPo,

Nous faisons ensuite barboter dans du sulfolane le courant gazeux HC1

préalablement séché sur P30g
Chlorosulfate de tétraéthylammoniwnm

Le dépdt de AgCl sur . 1'électrode indicatrice d'argent est
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obtenu par oxydation de l'argent dans un '"bain chlorurant” de chloro-
sulfate de tétraéthylammonium (1'électrolyse s'effectuant dans le sulfo-
lane). Et4NSO3Cl a été préparé suivant la méthode utilisée au labora-

toire 44

Et,NCl + HSO3C1 ~+ Et,NSO3Cl + HCl

ml

L'électrode d'argent est soumise & une oxydation électrochimique

intensité constante: 5 mA pendant environ 300 s.
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PROCESSUS CATALYTIQUES DE LA NITRATION

DE SUBSTRATS AROMATIQUES PAR NoOy

I. INTRODUCTION.

La production industrielle de composés nitrés aromatiques
est trés importante. En effet, les dérivés nitrés aromatiques sont
des 1intermédiaires dans la synthése d'explosifs, d'insecticides, de
produits pharmaceutiques, de matiéres plastiques, de colorants, etc...
Les procédés industriels de nitration sont tributaires généralement
de conditions expérimentales trés dures: milieu acide trés fort et
température élevée 1,2,3 | La mise au point de processus de nitration
- de substrats organiques dans des conditions acceptables pour des produits

fragiles est particuliérement souhaitable.

Les cdmposés aliphatiques et aromatiques peuvent &tre nitrés
par différents processus électrophile, nucléophile et radicalaire.
Les nitrations nucléophiles et radicalaires de composés aromatiques
présentent actuellement peu d'intérét. 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 é&té é&tablis depuis quelques décennies
1,2,3,7,8,9 , il n'en reste pas moins que beaucoup d'aspects des
réactions électrophiles de nitration restent & découvrir. En 1983,
l'intérét et 1l'activité dans ce domaine est encore intense, c'est le
cas en particulier pour des voies " de synthéses originales et 1la

-
connaissance des intermédiaires réactionnels 10 a 19,

L'introduction d'un groupement nitro dans un composé aromatique
s'effectue généralement par une substitution électrophile utilisant
“1'acide nitrique 1,3,20 , les oxydes d'azote 1 , les nitrates d'alkyle
1,21,22 (catalysée par 1'acide sulfurique) et les nitrates d'acyle
12,23, La catalyse par acide de Lewis BF3 1,12,21,22,24,25, SnClg 12,26

a été également utilisée avec les divers agents nitrants.

L'utilisation récente de catalyseurs superacides solides

10,27a30 permet de s'affranchir en principe des gros excés en acide
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nécessaires pour obtenir des vitesses de réaction suffisamment rapides.
En effet, l'eau produite dans la réaction de nitration par le mélange
HNO3 H7S0;4 diminue la vitesse de réaction en diluant le mélange acide.
On remédie 3 cet inconvénient en travaillant avec de gros excés en
acide dont 1'élimination pose des problémes d'ordre écologique. Les
polyméres supports peuvent &étre sSensibles a 1l'acide nitrique et

nécessitent 1'emploi d'agents nitrants comme les nitrates d'alkyle
27

L'agent nitrant dont 1l sera uniquement question dans le
travail exposé dans ce chapitre est NpO4. N304 est un produit primaire
industriel qui posséde un pouvoir nitrant trés médiocre. La catalyse
par acide de Bronsted et Lewis est le seul type d'activation utilisé
actuellement 1,26, Le présent chapitre expose la recherche de nouveaux
processus catalytiques pour la nitration de substrats aromatiques par
NyO4. Quoique le mécanisme de la nitration par NpO4 ait été fort étudié
26,31,32 ) 1es conclusions des différents travaux n'apportent pas une

réponse définitive sur le mécanisme.

Nous avons effectué 1'étude de la nitration du naphtaléne
par N0, dans le sulfolane, et nous nous sommes particuliérement attachés
a déterminer l'espéce active responsable de la nitration. Afin de simpli-
fier 1'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 espéces présentes, l'oxydation du naphtaléne ne peut &tre
invoquée que dans le cas de 1l'espéce N02+ 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'DANS LA REACTION
DE NITRATION DU NAPHTALENE PAR Nj0Oy

Parmi les composés mis en évidence dans le chapitre précédent,
un grand nombre de ceux~ci sont des agents nitrants pour les substrats
aromatiques: N02+, HNO3, Np03 et N204. Le substrat aromatique choisi
pour tester le pouvoir nitrant de HNO3, NoO3 et N,04 dans le sulfolane
est le naphtaléne. En effet, la nitration du naphtaléne a été nettement

moins étudiéde que la nitration du benzéne, du toluéne et des
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alkylbenzénes. Excepté NO,t aucune espéce NO3~, HNO3, NpO3, Ny0O4, NOt...
n'est susceptible d'oxyder le naphtaléne et de compliquer 1'étude du

mécanisme.

La nitration du naphtaléne a été effectuée par divers systémes
nitrants: CH30NO,/CH30S0,F, AgNO3/CH3COC1,  AgNO3/BF3 et NyO4 dans
1'acétonitrile 7,8,10,13, NO,BF, dans le sulfolane 13, HNO3 dans 1'acide
acétique ou sulfurique, 1l'anhydride acétique ou le nitrométhane 3%

...(tableau I).

Pour notre part, nous avons effectué la nitration du naphta-
léne par N04, NpO3 et HNO3 dans le sulfolane. Les résultats sont repré-
sentés sur la figure 1 et montrent un pouvoir nitrant qui augmente
de Ny03 & HNO3 et NyO4 mais trés en-deci de celui de NOs™. Une nitrosa-
tion efficace de substrats aromatiques par NjO4 ne peut &tre envisagée

qu'avec des processus d'activation 1,2,3,

Rend. %a. +B nitronaph.
30 4
20 1

K- 2N
101 mrnan> =
.-f .
| LT = = 1 .
50 100 t,mm

FPig. 1: Nitration du naphtaléne dans le sulfolane a 25°C par:
(w) N903 |Naph.| = 0,32 moles~1 |Ng03] = 0,32 moles~!
(o) HNO3 |Naph.| = 0,30 molex~! |HNOz| = 0,30 moZez'l.
(0) Ng04 |Naph.| = 0,30 moles~1 |N304| = 0,30 moles~!

0
]

Deux modes d‘'activation sont envisageables pour le réactif
nitrant: radicalaire et électrophile. En effet, une dissociation homoly-
tique de Np04 2 2NO, dans le sulfolane a été mis en évidence dans
1la pértie II. Cette dissociation devient importante sous l'effet de
la température ou d'un rayonnement, mais si 1l'activation thermique

et photochimique est wutilisable dans 1la nitration d'hydrocarbures,
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elle n'est efficace qu'en phase gaz et 3 haute température 21,35, Nous
avons préféré une activation hétérolytique de Ny04 2 No* + NO3~ dont
la constante de dissociation dans le sulfolane a été déterminée dans

la partie II.

Plusieurs auteurs ont proposé que ng était effectivement

1l'espéce active dans la nitration de substrats aromatiques comme le

paradiméthoxybenzéne 26,31 1e pentaméthylbenzéne 32, 1e 1,2,3-triméthoxy-
S-nitrobenzéne 36 par N,0, et HNO3. Néanmoins, les avis divergent sur
le mode d'activation de NOt; NO* est-il un catalyseur redox ou bien
un agent nitrosant associé 2 une oxydation par N0, du composé nitroso
intermédiaire? I1 était intéressant d'étudier 1l'influence de 1l'ion

NO* sur la vitesse de nitration du naphtaléne par Ny04.

1. Influence de 1'ion NOt* T

La figure 2 montre le rendement en mononitronaphtalénea et
obtenus dans la réaction entre le naphtaléne et NyO4 en solution dans
le sulfolane i 25°C en fonction du temps. Les différents essais effectués
démontrent un accroissement trés important de la vitesse de nitration

par addition croissante de NOC1Oy.

100 7

Rend. % (a + 8) nitronaph.

100 200 t, mm

Fig. 2: Nitration du naphtaléne par Ny04 catalysée par NO*ClOo4~ & 25°C
|Naph.| = 0,30 molex=1 et |Ng04] = 0,30 moleg-1 -
(1): |NOF1/|Ng04) = 0. (2): 1/1005 (3): 1/50; (4): 1/30;
(6): 1/20; (6): 1/10; (7): 1/5




La proportion entre les isoméres o et 8 du mononitronaphtaléne
correspond au rapport A 20, et est sensiblement constante au cours

des divers essais.

Si la réaction est suivie par voltampérométrie i une électrode
tournante de platine, nous constatons que la hauteur de vague de réduc-
tion de NOT reste constante en fonction du temps. Par contre, les vagues
attribuées a la réduction de Ny04 (E% = + 0,05V) et a 1l'oxydation
du naphtaléne (E% = 1,26) diminuent au cours de la réaction, alors
qu'apparaissent deux nouvelles vagues: l'une située & un potentiel

Ey,= +1,67V correspondant & 1'oxydation du nitronaphtaléne, 1'autre

se trouvant au potentiel Ey = -0,90V est due a la réduction de 1l'acide
itri Fi 3).
nitrique (Figure 3) I,
15+
10+
5 4
-1 -0,5 0,56

(4)
(3)
(

\

(1)

Pig. 3:Nitration du naphtaléne par NoOy catalysée par NOCLO4 suivie par
courbes i = f(E). |N304| = 0,88.10~2 |Naph| = 0,85.10~2 |NOCLO4| = 0,28.10-2
molet~1. (1) au départ de la réaction, (2) aprés 3h, (3) 6h, (4) 1 Jour

Toutes ces constatations mettent en évidence le rdle cata-

lytique de NO* dans 1la nitration du naphtaléne par NgO4. Il est a noter
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toutefois que la formation de nitrosonaphtaléne, facilement identifiable
grice 3 son intense coloration rouge, est immédiate lors de l'addition
de |NOJ|C104] i du naphtaléne alors qu'aucune trace de nitrosonaphtaléne
n'est détectée ni par spectrophotométrie ni par électrochimie lors
de la réaction Ny04, - naphtaléne en présence de |NO|[ClO4l. Au cours
de cette réaction de nitration, Ny03 est détecté en quantité importante

en fin de réaction, méme de fagon visuelle par sa coloration bleue.

La réaction globale peut donc s'écrire:

‘ArH + 2N,0, 2 ArNOp + HNO3 + Ny03 (1)
Le schéma réactionnel proposé est le suivant:

ArH + NoO*tClo,~ % "ArNO" + HClO,4 (2)

"ArNO" composé nitroso intermédiaire qui est oxydé rapidement par N0y

gelon;

"ArNO" + NyO4 = N9O3 + ArNOp | (3)
parallélement il y a régénération de l'ion nitrosonium

HCl0, + Np0, 2 Not + clo,~ *+ HNO3 (4)
Comme nous le démontrerons au paragraphe 2, 1'équilibre est fortement

déplacé vers la droite: K = 6,3.107% mole/%, le cycle catalytique est

donc bouclé.

On a montré que la vitesse de nitration est du premier ordre

en naphtaléne et en |[Ny04| dans les premiers % de la réaction:
dlArNOy|/dt = kIArH||N04] (5)

la vitesse initiale est proportionnelle & 1la concentration en Not:
k = kg + kplNO¥|

La réaction qui impose sa cinétique est la '"mitrosation" (2).




. nous observons une vague de réduction i Ey
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L'oxydation (3) est une réaction trés rapide ainsi que 1la réaction
entre HC1l04 et NpO4 (4).

_ L'éventualité d'un processus par oxydation du naphtaléne
par NOot doit &tre a priori écarté car le systéme NO*/NO (EO(NO"'/NO)
= +0,715 V) ne posséde pas un potentiel susceptible d'oxyder le naphta-

léne (EO = 4+ 1,26V).

2. Influence de 1l'ion HF

La figure 4 compare le rendement en mononitronaphtaléne a et
obtenus dans la réaction entre le naphtaléne et Ny04 en solution dans
le sulfolane & 25°C en fonction du temps, sans ou avec des quantités

croissantes de HClO4.

Rend. %(a + B) nitronaph.

l/ ( Z
[r ’;;' /
A

A n

50 100 t, m

Pig. 4: Nitration du naphtaléne par NO4 et en présence d'acide perchlo-
rique & 25°C. |Naph.| = 0,21 mmoles~1 et |N904| = 0,21 moles—1
(1):18C1041/ 103041 = 05 (2) = 1/39; (3) = 1/19; (4) = 1/10

Les différents essais effectuéds montrent un accroissement
trés important de la vitesse de nitration avec des ajouts croissants
de HCl0,. La proportion entre les isoméres o et 8 du nitronaphtaléne,
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 A une électrode tournante de platine,
s = +0,76V attribuée a 1l'espéce

NOT (Figure 5). La hauteur de vague reste constante au fur et 3 mesure

de 1'avancement de la réaction. La formation d'ion nitrosonium est
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I,uA

59,95 +01fA -

E/V

]
N
-

Fig. §: Voltampérométrie da une électrode tournante de platine de la réaction
entre NgOg4 et HCLO4 d 30°C dans le sulfolane.
(N904! = 2,85.1073 moles=1 (1): |HCLO4| = 0; (2): |HCLO4| = 1,80.10-3

moleg~1

également mise en évidence par spectroscopie Raman sur un mélange équimo-
léculaire de N,04 et HClO, dans le sulfolane. En effet, une bande intense

3 2285 cm~l est observée, elle correspond & la vibration d'élongation

vNO dans NO* (Figure 6).

FPig. 6: Spectre Raman d'un mélange
N9O4 + HCLO4 dans le sulfolane
|No04| = |HCLO4) = 0,2 moles~1

vo = 488,0 nm PW = 150 mW

2400 2200 viem=1)
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L'acide fort HCl04 réagit sur la base nitrate, libérée par la dissocia-

tion de NyQ4:
NyO4 » NO3~ + No* (6)
wtclo,- + NO3™ »  HNO3 + C104” (7)
soit globalement:

N,04 + HClO, = NO* + Cl04~ + HNOj

Dans le sulfolane, 1l'acide HNOj: pKEZO = 16 (partie 1), est un acide

+
beaucoup plus faible que HClO4 37, 3 pK:ClO = 4 37, La constante

de la réaction entre NyO4 et HClO, est 4
! Rl

: + - K .
K INO*| |HNO3 | [Cl04™ ! _ :RNg04 HC10y, 6.3. 10+4mole sl

ot

[HC104 | | N2O4 |- KH

411N204 iNO

constante qui est bien en rapport avec les observations expérimentales.

Un processus identique & celui observé dans la paragraphe
précédent s'établit donc pour donner les 1 et 2 mononitronaphtalénes.
En ramenant le rapport |HC1O4l/IN504] (avec [N9O4l = [N204lg - [HC1041)
au rapport correspondant |NO*|/|N9O4l, les valeurs des rendements sont

tout a fait comparables pour des temps de réactions équivalents.

3. Influence de H50

Comme il a été montré dans la partie II, l'addition de petites
quantités d'eau & une solution de Ny04; dans le sulfolane conduit a
la formation de nouvelles espéce;: HNO3, N503, NO, HNOo
intermédiairement: '

N,O, + Hy0 2 HNOy + HNO3

HNOy + Ny0, 2 Np03 + HNO3

soit globalement:
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2N,04 + H20 2= 2HN03 + N203 (8)

La nitration du naphtaléne obtenue par des mélanges

N204°
HpO0 conduit aux résultats

présentés 3 la figure 7. La cinétique de
la réaction naphtaléne - Ny0; est ralentie par l'addition d'eau qui
transforme N704 en un mélange ol les espéces HNO3 et Np03 posseédent

un pouvoir nitrant plus faible que celui de N504 (Figure 7).

Rend. %(a + B) nitronaph.

30 |
20 1

P - BN
10 /0—-— +v L3 —

* -
la;M I- &.ff - N
50 100 t, m

Pig. 7: Nitration du naphtaléne dans le sulfolane a 25°C par:

(e) N303: |Naph.| = |Ng03] = 0,32 moles~1. (e) HNOz: |Naph| = |2NO3]
= 0,30 moles~1; (o) N304: |Naph| = |N304| = 0,33 moler=1;

(8) Ny04 en présence d'eau: |Naph| = |N304| = 0,35 moles~1 et

|H90| = 0,07 moles~1; (x): N304 en présence d'eau: |Naph| = |N304]

= 0,37 moles~1 et |Hg0| = 0,12 moler~1

Les produits obtenus, les nitronaphtalénes et sont en

proportions analogues aux cas précédents (a/B ~ 19 - 20).

Le faible caractére nitrant de Np03 provient probablement

de la présence de NyO4 produit par l'équilibre:
2N703 2z 2NO + N0y (9)

La valeur de la constante d.'équilibre dans le sulfolane a été déterminée
dans la partie I:

NO|2|N,0
KN203 - 1NOIZIN2041 = (3 z 1).10'5m91e.£'1
|Ny03 2
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4. Influence de mélanges NyO; - Hy0 préalablement électrolysés.

Lors de 1l'étude de 1'oxydation de Ny04 dans le sulfolane
(partie II), il a été remarqué que la présence d'eau induisait une
vague d'oxydation supplémentaire attribuée & N03. Une étude détaillée

sur l'oxydation de N203 a montré que son oxydation a lieu suivant:
2No03 = 2NOt + N0, + 2e” (10)

A partir de ce résultat, la nitration du naphtaléne a été effectuée
par un mélange N0z - Hy0 préalablement électrolysé a potentiel constant

E = 1 Volt de fagon exhaustive dans le sulfolane en présence de
Et4N+C1040’1 M, avant 1'addition de naphtaléne. La quantité d'électricité

mise en jeu lors de cette oxydation croit en fonction des quantités
d'eau introduites (N9O3 étant formé par hydrolyse selon (8), puis oxydé
en NOt suivant la réaction (10)), et il en est de méme de la vitesse
de nitration. VA partir du bilan coulométrique, la concentration en
ion NOT peut &tre atteinte, et il est facile alors de comparer les
rendements en mononitromaphtaléne avec ceux obtenus dans les paragraphes

1, 2 et 3 (Figures 2, 4, 8) aux faibles valeurs en eau ajoutée.

Rend.% (a + B) nitronaph.

100 t,mm

Pig. 8: Nitration du naphtaléne par un mélange NgOy4 + Hp0 électrolysé a
1 V. |Naph| = |Ns04| = 0,23 moled~1; (e) |NO*|/|Ng04] = 0;
(o) = 1/1205 (») = 1/50; (%) = 1/16

-On constate que la cinétique de nitration évolue .de fagon

identique pour un méme rapport [NO¥|/[N,04|.
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Afin de justifier 1'intermédiaire N203, nous avons effectué
la méme étude a partir d'une solution de Ny03 électrolysée a E = 1
Volt, avant son mélange avec le naphtaléne. On observe alors une
activation de la nitration (Figure 9). Dans ce cas, le rapport a/B est

égal a 17

Rend. % (a + B) nitronaph.

90 7

"z
o e — I SV—
50» t, mm

Pig. 9: Nitration du naphtaléne par NgOz électrolysé a 1 V.
|Naph| = |N903| = 0,32 molet~1 ; (w) |[NO*|g100¢./10203] = 0;
(e) = 1/58; (a) = 1/39; (e) = 1/23.

La nitration du naphtaléne par Ny03 s'effectue donc selon

un processus identique & celui produit par NyO4.

L'aspect catalytique de ces réactions par NO* est confirmé
par 1l'addition de NOC104 (Figure 10), qui produit une activation identi-
que &4 l'activation électrochimique (oxydation de Ny03 ajouté ou formé

par hydrolyse).

Rend. % (a + B) nitronaph. (2): |Ng04] = |Naphl = 0,2 moleg~1
50 5) (1): |N903| = |Naph| = 0,17 moles~1
et |NOCLO4|/||Ng03] = 0
(3) = 1/19; (4) = 1/9;
= 1/5.

(5)

t, mTm

Pig. 10: Nitration du naphtaléne dans le sulfolane
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5. Influence de 1l'électrooxydation de NyO4

' Plusieurs travaux ont montré qu'il était possible d'obtenir
par voie électrochimique la nitration d'hydrocarbures
aromatiques7’8’33’38. Le substrat organique est oxydé dans une solution
qui contient des nitrites ou NO4. 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 1l'hydrocarbure
aromatique et le radical NOjp 8, le second implique 1la catalyse de
la nitration par Ht produit 3 1'anode 7,38, L'oxydation du naphtaléne
dans l'acétonitrile contenant Ny04 & un potentiel inférieur au potentiel
d'oxydation de N704, produit du ménonitronaphtaléne 33,39 avec un bon
rendement, alors que si 1l'oxydation est menée a un potentiel ol NjO,4

est également oxydé, on a en plus formation de dinitronaphtaléne 33.

La démarche utilisée dans notre travail est une oxydation
partielle de N704 au potentiel de 1,70 Volt. La solution électrolysée
est ensuite mélangée avec le naéhtaléﬁe et la réaction de nitration
est enswite suivie par les techniques employées précédemment. Nous
constatons sur la figure 11 une efficace activation de la nitration

du naphtaléne par l'électrolyse de NyO; méme trés partielle:

NpC4 2= 2NOp 2= 2NOpt + 2e” (11)
Rend. % (a + B) nitronaph.

109 - FPig. 11: Nitration du naphtaléne par
N9Oy4 électrolysé a 1,7 V.

|Naph| = |04 = 0,22 moles1

(1): |N0g*ls100¢./|N2041 = 0; .
(2) = 1/14; (3) =1/7; (4) = 2/7.

54

(1) < .

o ‘ ” ?:mn

50 100

Le fort pouvoir nitrant de 1l'ion nitryle N02+ ne peut expliquer

N

totalement 1l'accroissement de la vitesse de nitration du nmaphtalidne.
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On peut admettre que dans une premiére étape, NO,* réagit avec le naphta-

léne selon:
ArH + NO,* = ArNO, + HF (12)

(I1 est a noter que le mécanisme de cette réaction a été treés
étudié’»8,47) Le proton formé réagit dans un second temps sur N9Og

selon:
HY + N,0, = HNO3 + NOt (13)

A ce stade l'activation de la nitration du naphtaléne est une activa-
tion par NOt suivant le processus déji exposé précédemment. Le rapport
INO,*|/INyO4| est calculé a partir du temps et de 1l'intensité de 1'élec-
trolyse. Pour des rapports é&quivalents [NOp¥I/{NgO4! ~ INO*|/INyO4t,
des rendements en a et 8 nitronaphtaléne analogues sont obtenus (a/B
v 20).Si la réaction est suivie par voltampérométrie i une électrode
tournante de platine, une vague & +0,77 V correspondant au systeme
NOt + 1/2N704 / Np03 est obtenue, par contre, aucune vague correspondant
au systéme NO,¥/NO; n'est détectée. Ces résultats expérimentaux valident

le schéma réactionnel proposé.

6. Influence de nitrates inorganiques

L'addition de mnitrates inorganiques et en particulier de
nitrates métalliques a été proposée pour des systimes nitrants 18,24
pour améliorer les rendements en composés nitrés. Le nitrate de cérium
Ce(NO3)4 a été utilisé comme oxydant dans la nitration du naphtaléne
par NoO4 40, Le nitrate d'argent a été proposé comme agent nitrant

de substrats organiques en association avec des acides de Lewis 24,25,

Le catalyseur acide solide Nafion - H imprégné par Hg(NO3),p
28 jnduit des variations importantes dan} la régiosélectivité de 1la
nitration par rapport aux catalyses acides conventionnelles. La démarche
expérimentale proposée dans ce paragraphe est basée sur 1l'interaction
de nitrates métalliques Zn(NO3)p, Cu(NO3)p; et UO0(NO3)y avec Ny04
en espérant une dissociation hétérolytique de Ny04== NOt + NO3~ par
complexation des acides durs zn2+, cult et U022+ avec la base dure

NO3™. A cet effet, l'étude des réactions entre Ny04 et Zn(NO3),,
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Cu(NO3)9, UD2(NO3)y dans le sulfolane a été effectude.

6.a. Réactions entre N0y et lee nitrates de zinc, de

cuivre et d'uranyle.

L'étude voltampérométrique, 3 une électrode de platine tour-
nante de la réaction entre NpO4 et Zn(NOj)s est représentée a la fi-

gure 12.

-0,5 +0,5 I E/V

-4 1
FPig. 12: Etude de la complexation entre Ng0Oy4
ET Zn(NOz)g par voltampérométrie da une
électrode tournante de platine.
|N904| = 6,96.10"%moles~1; (1) |Zn(NO3)g| = 0
N (2) = 0,11.10~2; (3) = 0,31.1072;
(4) = 0,53.1072; (5) = 0,72.10-2;
(6) = 1,14.10~%; (7) = 1,72.1072

Afin d'éviter tout phénoméne de passivation due 3 la formation
éventuelle d'un dépdt de zinc sur l'électrode de platine, nous nous
sommes limités & un potentiel cathodique de -0,55 Volt. Au fur et i
mesure de l'addition de Zn(NO3); & une solution de N,04 dans le sulfolane
apparait une nouvelle vague cathodique dont la hauteur croit avec 1'addi-
tion de Zn(NO3);. Son potentiel de demi-vague Ei, = +0,695 V est indépen-
dant de la concentration en zinc, et est analogue a celui d; systéme

NO* + 1/2N,04 / N»03.
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Le spectre Raman obtenu i partir d'une solution équimoléculaire
NyO4 - Zn(NO3), présente une bande intense & 2285 cm™l caractéristique

de la vibration VNO de NOt (Figure 13).

2350 2300 2250 2200 vlem1)

Fig. 13: Spéctre Raman d'un mélange N304 + Zn(NO3)g dans le sulfolane
[N9041 = 12Zn(N03)g = 0,2 moles=1, vy = 488,0 nm; pW = 150 mW

ADDISON 54'signa1e que seul le complexe 1 - 1 NpO04, 2Zn(NO3);
existe & température ambiante. Par analogie avec les complexes chlorures
du zinc (voir paragraphe IV), on peut admettre que la constante K*AZn
de formation de Zn(NO3)42' est inférieure 3 la constante de formation
de NyO4, et donc que le complexe Zn(N03);2” ne peut se former. La réac-

tion entre Ny04 et Zn(NO3)9 peut donc s'écrire:
Zn(NO3), + N,0, % 2zZn(NO3)3~ + NoO* (14)

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, 1'intensité du courant de pic
ipc croit comme la racine carrée de la vitesse de balayage

(Figure 14).

- par voltammétrie linéaire, le courant limite i) est propor-
tionnel & la racine carrée de la vitesse de rotation de

l'électrode (Figure 15). Ce systéme est quasi-réversible
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-2
5 10 /v, mvE.sE

Fig. 14: Courant de pic i; en fonction de la racine carrée de la vitesse
de balayage d'un mélange N9O4 + Zn(NO3) s
|N904| = 7,0.1073 mole =1 et |Zn(NO3)5| = 7,2.10=3 moles~1

5 10 Va, rd25-3

. Pig. 15: Courant limite i, en fonction de la racine carrée de la vitesse
de rotation de l'électrode, d'un mélange NgOg + Zn(NO3)g
INg04] = 7,0.10"3 moles=1 et Zn(NOz)g = 7,2.10=% moler~1




£
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(Figure 16), et le processus électrochimique n'est pas

contrdlé par la cinétique de la réaction (14).

Le courant limite de diffusion étant proportionnel i la concen-
tration de NO*, il était possible, connaissant la constante de diffusion
de la réduction de NOt (obtenue 1lors de 1'étude d'une solution de

NOC104), d'atteindre la constante de 1l'équilibre (14), c'est & dire:

INot| | Zn(NO3) 5~ |
IN2O4 1 1Zn(NO3) )

K*

7 1,8 + 0,3

Les constantes de dissociation de 2n(NO3)y en Zn(NO3)*, Zn2t et NO3~

sont estimées trés faibles dans 1le sulfolane par comparaison avec
les valeurs respectives des complexes ZnCl; et ZznClt (voir paragraphe
IV). La valeur de la constante K*3Zn de formation de 2Zn(NO3)3~ peut
&tre déduite de K¥z, et K*Nzoa (constante de formation de Ny04: NOt
+ NO3~ N04 ) par la relation:

[Zn(NO3) 3™ |
{Zn(NO3) 9| INO3™|

* : .
K 3Zn

= K*Zn‘K*N204 = 2,9.10%7 2.mole"1

Les réactions entre Cu(NO3),, UOp(NO3); et Ny04 sont en tous
points comparables & celle obtenue entre N9Os; et Zn(NO3);. Les résultats
voltampérométriques & une électrode tournante de platine (Figures 17
et 18) font appafaitre une vague cathodique & E%CU = +0,70 Volt et
E%UOZ = 0,74 Volt caractéristique du systéme NO* + 1/2N04 / Nj03.
Dans chacun des c¢as, cuivre et uranium, le couple électrochimique mis
en jeu est quasi-réversible (Figures 19 et 20), et le processus n'est
pas contrdlé par la cinétique des réactions (15) et (16) (en voltampé-
rométrie 3 une électrode tournante de platine, la hauteur du palier
de diffusion ec¢roit proportionnellement avec la racine carrée de 1la
vitesse de rotation wl/2 Figures 21, 22, et en voltammétrie cyclique

ipc croit comme v1/2:. Figures 23, 24).

Les réactions peuvent s'écrire:

NoO, + U0o(NO3)y 2 UO,(NO3)3~ + Not (15)
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> uA
2
0,5 1 E/V

-2 ] Pig. 16: Voltammétrie cyclique d'un mélange
NoOy4 + Zn(NO3)g
|N904| = 8,3.10~3 moles~1 ‘
Y |Zn(N03) 9| = 7,2.10-3 moles~1
Vitesse de balayage: 50 mV/s

I, ud

+0,6 / E/V

Fig. 17: Etude de la complexation entre N0y
et Cu(NO3)p dans le sulfolane par
voltampérométrie a une électrode
tournante de platine

|N04| = 7,31.107% moles~1

(1) Cu(NOz)g = 0; (8) = 2,11.103
(3) = 4,09.10-3; (4) = 6,26.103
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1L, ul

+0,5 % ‘E/V

+0,8

Fig. 18: Etude de la complexation entre
NgOg4 et UOg(NO3)g dans le sulfo-
lane par voltampérométrie d une
électrode tournante de platine
|N504] = 7,83.1073 moles~!

(1): UOg(NOz)g = 05 (2)=1,01.10-3
(3) = 2,47.1073; (4) = 4,50.10-5;
(5) = 6,87.10~3 molen~?

i

]

I, A

Fig. 19: Voltammétrie cyclique d'un
mélange NgOg + Cu(NO3)p
+0,5 "#1 |N904| = 7,3.10~% moles~!

-0,5¢

=< E/V [Cu(NOz) 9] = 6,3.10"3molen~1
Vitesse balayage: 10 mV/s
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I,u A
+0,85.

f0,5 ~"_,_—+}
E/V

-0,5,

Fig. 20: Voltammétrie cyclique d'un mélange NZOQ + UQg(NOz)2
|Wg04| = 7,9.10"3moles~1 et |UO9(NO3)5| = 6,9.10~5moles~]
Vitesse de balayage: 10 mV/s

IZ:UA

3 //(/”//r////r/’///‘/’/’
2 1 .

1 <

Pig. 21: Courant limite 17 en fonction de la racine carrée de la vitesse
' de rotation de l'électrode d'un mélange NgOy4 + Cul(NO3z)2
|¥904) = 7,3.10"3 moles~1 et CulNOz)g| = 6,3.10~3 moleg~1
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iz,uA

b

Pig. 22: Courant limite iy en fonction de la racine carrée de la vitesse
' ' de rotation de l'électrode d'un mélange N304 + UO3(NO3)2
(504 = 7,9.10-3 moles~1 et |U03(N0z)g| = 6,9.10~3 moles~]

.C
'Lp: pd

3

] 10 /J,mV’és'é

Pig. 23: Courant de pic i; en fonction de la racine carrée de la vitesse
de balayage d'un mélange Ng04 + Cu(NO3)2
|W504 = 7,3.103 moles~1 et |Cu(NO3z)g| = 6,3.107% moles1’
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r

5 10 /7, mvd 53

Fig. 24:Courant de pic i; en fonction de la racine carrée de la vitesse de
balayage d'un mélange NgOy4 + UOg(NO3)s
02041 = 7,9.10-3 moles=1 et |U05(NOz) 5| = 6,9.10~3 moley~1

2300 2100

v(cm'z)

Pig. 25: Spectre Raman d'un mélange NéO4 + Cu(NO3z) 9 dans le sulfolane
W04l = Cu(Noz)g| = 0,2 moleg1; vy = 488,0mm ;5 PW = 150 mi

2300 2200

v (em~1)

FPig. 26: Spectre Raman d'un mélange NgO4 + UO9(NOz)p dans le sulfolane
WWg041 = |U02(N03) 5] = 0,2 moles=1 ; v = * 488,0 nm 5 PW = 150mW
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N20; + Cu(NO3)p 2z Cu(NO3)3~ + Not (16)

Les spectres Raman obtenus & partir de solutions équimolécu-
laires NpO4 - Cu(NO3)p et NO4 - UO2(NO3), présentent une bande intense
a3 2285 cm~l (Figures 25 et 26), caractéristique de la vibration VNO
de NO*. Des composés correspondants & la composition Cu(NO3);,N20,4
et UO0,(NO3),,N)04 ont été signalés et caractérisés & 1'état solide
comme sels de nitrosyle du type NOJUO,(NO3)3| 14,42,43 | En solutiom
la valeur des constantes de formation des complexes Cu(NO3)42' et
UO(N03)42™ est vraisemblablement trés faible au regard de la valeur

de la constante de CuCl42’ dans 1'acétonitrile 44,

Comme précédemment, les constantes des réactions (16) et

(15) ont été évaluées par ampérométrie 3 +0,55 V (connaissant la

constante de diffusion de la réduction de NOT) respectivement:

[Cu(NO3)3™ | INOHI

aK*, = = 2,5+ 0,4
Cu [Cu(NO3) 5| [NpO4 !
- +
ot K*UOZ U0, (NO3) 3™ | [NOT 1,7 + 0,2
|U02(NO3) 21 IN2O4 |
et & partir de la valeur de K*N204 , on obtient les valeurs des cons-

tantes de formation des complexes trinitrato:

K* Cu = | Cu(NO3)5" | = 4,0.10%7 %.mole"l
[Cu(NO3) 2| INO3™
K*3U02 = fuoy(NO3)3~ | = 2,7.10%7 3 .mole-1

|U02(NO3) 2] INO3™ ]

6.b. Nitration du naphtaléne catalysée par les nitrates

de zine, cuivre et uranyle.

Les figures 27, 28 et 29 montrent le rendement en
mononitronaphtaléne (o et B) obtenu dans la réaction entre le naphtaléne
et Ny04, dans le sulfolane en présence -de nitrates métalliques. Les
différents essais effectués démontrent un accroissement trés important

de la vitesse de nitration avec des ajouts croissants de mnitrates
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Rend. % : . s s N
{a + 8) nitronaph. Fig. 27: Nitration du naphtaléne par NsOy4

catalysé par Zn(NO3z)g
|N04)=|Naph. |=0,35 moles~1

(1) 1Zn(NO3) g /INg04| = 0: (2) = 1/10
(3) = 1/5

‘:/-/__‘—ﬂ’)—/-
3 4 t, T

50 .

Rend. % (o + B) nitronaph.

Fig. 28: Nitration du naphtaléne par
N9Og4 catalysé par Cu(NO3)g

|N904| = |Naph!| = 0,35 moles~!
(1)|Cu(N03) 2|/ 04 = 0;

(2) = 1/12; (3) = 1/5

t, mm

50 100

Rend. % (o + B) nitronaph.

’
4

’;/y

50

Ssaa

Ly
~~

t, mm

métalliques. La proportion entre les isoméres a et B mononitronaphtaléne

correspond au rapport™ 19 , et est sensiblement constante au cours

des divers essais. Si la réaction est suivie par voltampérométrie a

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 2 la réduction de Ny04 et a l'oxydation

du naphtaléne diminuent au cours de la réaction alors qu'apparalit une

Fig. 29: Nitration du naphtaléne par NpOy

50 | (3)
catalysé par UOp(NO3z)2
) |N504| = |Naph| = 0,35 moles~!
(1) 1U09(NOz) 21/ 1N304) = 0;
(2) = 1/11; (3) = 1/5.
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nouvelle vague attribuée au nitronaphtaléne (Ey = +1,67). Le rdle
tique peut donc &tre attribué a4 NOT. En comparant les résultats
avec chaque nitrate Zn(NO3)y, Cu(NO3)p, U02(NO3)p, la meilleure
tion est obtenue par UO5(NO3);. Cependant, Cu(NO3)9 et Zn(NOj3),

cataly-
obtenus
activa-

présen-

tent 1l'avantage d'@tre beaucoup plus soluble que UO,(NO3); dans le
sulfolane (0,98 mole.%2~l pour Zn(NO3)p; 0,89 mole.2~1 pour le Cu(NO3) 3

0,15 mole.2~l pour U05(NO3)y & température ambiante ).

Le schéma réactionnel suivant est proposé:

tout d'abord dissociation hétérolytique de N0, assistée

par complexation sur un centre métallique M = Cu2*, zn2+,
U022+
NyOs4 + M(NO3)y; = NOt + M(NO3)3~ (17)

. puis nitrosation - oxydation du naphtaléne

ArH + NO* = ArNO + HT (18)

ArNO + N9oO4 = ArNQp + N9oOj3

. puis régénération de NOt par:

M(NO3)3~ + HY 3 HNOj + M(NO3), (19)

suivie de la réaction (17).

L'ensemble de ces deux réactions (17) et (19) correspond

a:
N0, + HT 2 HNO3 + NO* K = 6,3.10™8

La réaction (19) est fortement déplacée vers la

au regard de la valeur de la constante d'équilibre:

K . |HNO3 | IM(NO3) ol _ 1
T8 TM(NO3)51HT o
03)37 1 1H™] KEE . - KON
3

droite
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Krgg = 3,7.10"8 M =005 5 Kpgp = 2,5.10"8 M = cu ;

Krég = 3,4.10¥8 M = zn.
La réoxydation de Ny03 en NpO4 peut &tre obtenue par 1'oxy-

géne moléculaire: NpO3 + 1/20, + Ny04.

Le passage d'un courant d'oxygéne dans le milieu réactionnel
permet d'augmenter encore le rendement en mononitronaphtaléne (Figure
30). En effet, N9O, ainsi régénéré a un meilleur pouvoir nitrant que
N,03 qui se forme au fur et a mesure de la réaction de nitration. Le

cycle catalytique est donc bouclé. La réaction globale s'écrit:

4/2024 ArH + N»04 - ArNOp + HNOj3

Rend. % (a + B) nitronaph.
1004
(3)
501 (2)
. (1)
"':"' 2 " t,
50 100

Pig. 30: Nitration du naphtaléne par une solution de NgO4 (contenant du
UO2(NO3)g)dans laquelle on fait barboter de l'oxygéne
|N904| = |Naph| = 0,35 moles=1 (1) |UOg(NOz)g = 05 (2) = 0,032
(3) = 0,032 molet~1 avec barbotage d'oxygéne

III. DISCUSSION SUR LE MECANISME DE NITRATION PAR N,O4

La nitration est une des réactions organiques 1les plus
étudiées. Le mécanisme généralement admis pour la nitration électrophile

de substrats aromatiques, est basé sur les travaux de INGOLD et HUGHES
45
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H* + HNO3 = HpONO,+
HyoNO,+ LEBE  NO,2* + Hy0

NO,¥ + ArH -+ HArNO,*

HArNO,* F3Pide ,ino, 4 gt

Au cours de travaux sur la nitration de substrats aromatiques
par des sels de nitryle, G. OLAH et Collaborateurs 46 concluent que
la sélectivité et la régiosélectivité doivent &tre déterminées dans
deux étapes distinctes. Pour rendre compte de la faible sélectivité,
il a été suggéré que le premier intermédiaire est un complexe ™, tandis
que la seconde étape consiste en la formation de complexe ¢ correspondant
3 la formation régiosélective d'isoméres. De méme MOODIE et SCHOEFIELDS3
ont montré qu'il était nécessaire d'introduire dans le classique schéma
réactionnel de INGOLD, une étape supplémentaire précédent la formation
de complexe o . D'autre part, PERRIN 8 suggire que dans le cas de
substrats aromatiques plus réactifs que le toluéne, 1l'interaction
initiale est un transfert monoélectronique qui donne une paire de

radicaux:
ArH + NO,* > ArH-t + -NO,

qui réagissent entre eux pour donner en une deuxiéme étape un ion nitro-

arénium:

+ . H
ArH-* + NO, > ArKNOZ

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 &tre modifié:

NOo,* + ArH ¥ ‘premier intermédiaire"
"premier intermédiaire" 3 HArNO,*

HArNO,* rapide arNo, + H*
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La nitration du naphtaléne a été effectuée par divers agents
nitrants dans différents solvants. Les principaux résultats sont rassem-

blés dans le tableau I.

La nitration du naphtaléne effectuée par N,0, dans le
sulfolane, donne des rendements en mononitronaphtaléne comparables
a4 ceux obtenus par NOpBF, si la réaction est catalysée par les différents

processus chimiques et électrochimiques mis au point, & savoir:

- addition de NOC104, HC104, Zn(NO3),, Cu(NO3)y, UO02(NO3),
- électrooxydation du mélange Np04 - Hp0

- électrocatalyse par oxydation partielle de NOy = NO,* +e~

Tous les résultats expérimentaux, rendements en
nitronaphtaléne, études électrochimiques et  spectroscopiques des
réactions de nitration par Ny04, concordent pour affirmer que dans
tous les systémes catalytiques utilisés, 1l'activation de la réactiomn
est attribuable a 1la présence de 1l'ion NO* qui provient de 1la
dissociation hétérolytique de N,04 2z NO* + NO3~. L'action de 1l'ion
Not a déjé‘ 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, du
1,2,3~triméthoxy~5-nitrobenzéne 36 par 1l'acide nitrique et du

p.diméthoxybenzéne par NpOy 26,

Le rdle joué par 1l'ion NO* dans l'activation n'est pas bien
élucidé. La nitrosation de substrats aromatiques par NO* est trés aisée,
et tout naturellement ume C-nitrosation a été invoquée comme proceésus
initial de 1la nitration, la deuxiéme étape étant une oxydation. Or
aucune preuve expérimentale de l'existence d'un tel composé nitrosé
n'a encore pu &tre décelée. C'est pourquoi GIFFNEY et RIDD ont proposé
un mécanisme par transfert électronique ou NOt intervient comme cataly-

seur d'oxydation 50,
ArH + -NOt + ArH-tT + NO-
NO- + Nop,¥ » NOt + NOp-
NOy - + ArH't o+ produits nitrés

Deux conditions sont nécessaires pour confirmer ce mécanisme: un poten-

tiel redox du substrat aromatique compatible avec celui de NOt, et
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TABLEAU 1. Nitration du naphtaldne avec différents agents nitrants

Réactif Solvant Rapporta /8 7°C Réf.
NOBF4 dichlorométhane ‘ 12 20 47
NO2BF4 Sulfolane 10 25 13
NO2BF4 Nitrométhane 12 25 13
HiQ3 Nitrométhane 29 25 34
HNO 3 Acide acétique 2 25 34
HNQ3 Acide sulfurique 21 70 34
HNO3 Anhydride acétique 9 25 34
CH30NO2/CH3050F Acétonitrile 13 25 13
AghO3/CH3COCT Acétonitrile 12 25 13
AgNO3/CgHgCOCT Acétonitrile 12 25 13
AgNO3/BF 3 Acétonitrile 19 25 13
C(NO2)a Phase gaz 1 300 13
N304 Dichlorométhane 24 25 48
N204 . Acétonitrile 24 25 13
N204/Ce{NQ3)4-2NHgNO3 | Acétonitrile 16 65 13
Oxydation électrochimique+N,04 Acétonitrile 9 - 8
Oxydation électrochimique+Ny04 Dichlorométhane 65 -45 47
N204 ;atalysé par CF35S03H Acétonitrile 23-24 25 7
N204 catalysé par CF3COpH Dichlorométhane - -20 47
N204 catalysé par CH3SO3H Dichlorométhane - -45¢T<-15 47
N204 Sulfolane 20 25 *
N204.NOC104 Sulfolane 20 25 *
N204.HC104 Sulfolane 20 25 *
N204.H20 Oxydation électrochimique Sulfolane 19-20 25 *
Electrocatalyse Np04 Sulfolane 20 25 *
N204/Zn{NO3) 2 Sulfolane 19 25 *
N204/Cu{NO3)2 Sulfolane 19 25 *
N204/U02(NO3) 2 Sulfolane 19 25 *
N203 Sulfolane 17 25 *
HNO 3 Sulfolane - 25 *

*

: Nos résultats
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la présence notable d'ions N02+. Ces conditions ne sont pas remplies
dans les divers essais de nitration du naphtaléne par NyO4. En effet,
le potentiel redox du systéme NOt + 1/2N904 / Np03 (Eg = +0,77 V.),
ne peut permettre a4 NOt d'oxyder le naphtaléne: Eg = +1,26 V., NOj-
est en concentration trés faible: 3.10"% mole.2~l ainsi que N02+

3.10712 mole.2~l 3 25°C (pour une concentration en NyO4 de 107 2mole.
2-1) PERRIN 8 a remarqué que l'activation électrochimique par oxydation
du naphtaléne 3 un potentiel insuffisant pour oxyder N,04, conduit
au mononitronaphtaléne. Le rendement en a et B mononitronaphtaléne
est indépendant de la quantité d'électricité consommée. Dans ce cas,
une catalyse acide est actuellement invoquée pour rendre compte des
résultats expérimentaux /. L'oxydation simultanée du substrat et de
N704 conduit au 1,5 dinitronaphtaléne 33, L'agent responsable de la

production de dinitronaphtaldne est NOot généré & 1'électrode selon:

NO; + NOot + e”.

Compte’ tenu de nos propres résultats expérimentaux et de
la nombreuse littérature ﬁubliée sur la nitration de substrats aromati-
ques, nous proposons pour la nitration électrophile du naphtaléne
le mécanisme schématisé ci-dessous, qui semble commun 3 tous les essais

catalytiques entrepris dans ce travail:

+
+ NO* l: e NO
+ +
C NO )
\_ t NOs [ -, NO2| 4+ ny03
NO
+ NO2
= NG2 —_— ou
a B8

Rapport o/8 = 19 - 20
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Tout d'abord une nitrosation qui limite cinétiquement 1la réaction
de nitration. La nature de l'intermédiaire '"nitroso" ne peut &tre
précisée. Cet intermédiaire pourrait &tre un composé du type 7 qui
serait oxydé rapidement par N9O4 en un composé nitro, la régiosélecti-

vité étant déterminée par le passage au composé o.

Un mécanisme nitrosation =- oxydation vient d'@tre proposé
récemment par OLAH et Coll. 10,25 dans la nitration d'alkylbenzéne
catalysée par Hg(NOj)y imprégné dans une résine Nafion H. Le mécanisme
de nitration par nitrosation et oxydatior. a été trés contreversé ces
derniers temps, mais c'est celui qui rend mieux compte de nos résultats
expérimentaux. La mnitration 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 3 un électron) démontré dans les
nitrations de certains composés aromatiques trés réactifs, ne peut
se substituer téujours au.mécénisme électrophile bien connu (transfert
a .deux électrons).v Un mécanisme purement radicalaire par activation
thermique ou photochimique est & exclure car dans ce cas, une
répartition statistique des isoméres a et 8 mononitronaphtaléne serait

attendue.

En conclusion, 1la catalyse par l'ion NO* a été démontrée
dans la réaction entre N0, et le naphtaléne dans le sulfolane. La
recherche de nouveaux modes d'activation de la nitration par Ny04
nous a amené & utiliser la dissociation hétérolytique de N0, 2 Not
+ NO3~ facilitée par l'addition d'acides au sens large du terme qui,
en s'associant avec la base NO3~™, libére l'ion NOot. Les nitrates métal-
liques jouent le rdle d'acide tout comme H™. L'efficacité des systémes
catalytiques a-été éprouvée sur la nitration du naphtaléne. D'autre
part, des activations électrochimiques par oxydation & potentiel con-
trd1é de N0, et du mélange NypO4 - Hy0, ont été interprétées par généra-

tion d'ion NOs* ou NO*.
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IV. ANNEXE: DETERMINATION DES CONSTANTES DE FORMATION DES CHLOROZIN-
CATES(I1).

Compte tenu que les constantes des complexes de nitrate sont

généralement proches de celles du chlorure:

- les constantes d'acidité de HNO3 et HCl sont égales respec-
tivement a 16 et 14,5
- les constantes d'homoconjugaison de HNO3 et HCl (AH + A~
% AoH”) sont toutes deux égales a 3,1
il nous a paru intéressant de calculer les valeurs des constantes de
formation dés complexes chloro dans le cas du Zinc: ZnCliz'i, en espé-
rant obtenir une indication sur les valeurs des constantes de formation

des complexes nitrato dans le sulfolane.

I1 est & noter que les constantes des complexes ZnCliz’i
ont déja été déterminées dans des solvants comme l'eau -1, le métha-

nol 52, le diméthylsulfoxyde 53:

% _ lzncl;271y
1 .
lznc13-1i}|c1-|
i-1

Le titrage d'une solution de ZnClAZ' par AgClO4 suivi par
une électrode indicatrice d'ion C1~ (électrode d'argent recouverte
de AgCl) fait apparaitre trois points d'inflexion pour les rapports
lag*l/lc1~| 0,25, 0,5, 1 (Figure 31). Ces points sont caractéristiques
respectivement des réactions suivantes:

znCl,2" + Agt > AgCl, + 2ZnCly~ (1)

ZnCly™ + Agt ~ AgCl + 2nCl, (2)
et simultanément:

ZnCl, + Agt > aAgCl, + znCl* (3)

znClt + agt -+ Agcl, + zn*t T

soit globalement:
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Pig. 31: Dosage potentiométrique dans le sulfolane

du complexes ZnCly?= (~ 0,5.10~2H4) par une

solution de AgClOy4 0,2M.

lag*1/1Ct™ I rotal

-2007

0,25

0,5

0,75
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ZnCly + 2agt + 24AgCl + zatt

L'équation de Nernst appliquée 2 ces systdémes électrochimiques ((1)

a ).

znCl;2°1 + 4Ag, 2 Agcl + Zn01g:{ + e (5)
avec i = 1,2,3,4
donne:
3-i
E = Egb + 2,303 BRI jog 120CLi-11
nF |ZnCl%'1|

L'analyse de la courbe de titrage montre que les couples
électrochimiques (1) et (2) sont rapides. Le coefficient de 1la loi
de Nernst est trés proche de la valeur théorique 2,303 RT/nF respecti-
vement égal a 59 mV et 61 mV). Les potentiels normaux Eoz et E03 ont
été déterminés et ont pour valeurs respectives -420 mV et -124 mV (¢
3mv). Ces'valeurs, jointes aux valeurs du potentiel normal du systéme
Agt/Ag et du produit de solubilité de AgCl dans de sulfolane,
respectivement +373 mV et 3,7.10719 mole2.2-2, permettent d'accéder

au moyen de la relation:
+ = i *
Eq(Ag™/Ag) = Eg* - 0,06 log K; -PAgCl

aux valeurs des constantes logK4* et logK3*, respectivement égales

a4 +5,2 £ 0,2 et +10,1 £ 0,2.

En ce qui concerne le dernier saut de potentiel relatif aux
deux couples électrochimiques simultanés (3) et (4), nous avons effectué
un traitement informatique des domnnées par affinement selon la méthode
des moindres carrés. Les paramétres affinés sont: le coefficient de
la loi de Nernst P et les constantes de complexation Kl* et KZ*. Les
résultats obtenus sont:

P=60 0,5 mv.

log K;* = +12,1 + 0,2

log Kp* = +13,4 0,2

H+

Les potentiels normaux peuvent &tre déduits:
Epl = +71 £3mv.  Eg2 = -7 £ 2 mv.
Nous constatons que la constante K2* est supérieure 2 Kl* comme le

laissait présager la courbe potentiométrique ol les neutralisations




£00m

-~ 168 -

de ZnCl, et 2ZnCl¥ ne sont pas séparées. Ce phénoméne a déja été observé
dans d'autres solvants que le sulfolane: méthanol 52, p.m.s.o. 33,

ainsi qu'avec des ligands tels que Br~, I~, SCN~ 33,

E, mV
Inet
ZnCly
ZnCl*
{
R - et | Ag* | /1 Z0nC1 5|
1 2 3

Pig. 32: Simulation de la neutralisation d'une solution de InCly par AgClOg
Evolution de la |C| des espéces ZnCly, InCL* et Zn?* au cours du

dosage

A l'aide de ces valeurs de constantes Kl* et Kz*, nous avons
effectué une simulation (Figure 32). Nous avons en méme temps reporté
sur cette figure l'évolution de la concentration des différentes espéces
au cours du dosage. Les deux couples (3) et (4) ne donnent ainsi qu'une

seule vague comme nous l'avons constaté expérimentalement.

ZnCl,; est trés peu dissocié dans le sulfolane, et il en est
vraisemblablement de méme pour Zn(NO3)2. Ceci est d'ailleurs confirmé
par l'absence de la vague d'oxydation du nitrate libre (Ey = +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(NO3)p et UO0(NO3)2, ce qui laisse présager que

ces complexes sont eux aussi peu dissociés.

La formation des complexes trinitrato et tétranitrato entre
NyO; et 2Zn(NO3)p, Cu(NO3)p, UO2(NO3); ne peut &tre effective que si
la valeur de la constante K3* et K,* est supérieure i celle de forma-

tion de Ny04 (NO¥ + NO3™ # Np04) c'est 2 dire: Ry,0, = 1,6.10*7 % .mole”l

V. EXPERIMENTATION

Toutes les manipulations sont effectuées sous atmosphére

d'azote sec a 1'aide d'une boite & gants.

1. Nitration du naphtaléne par Ny0; en présence de NOClQ,

A une solution de naphtaléne (0,30.10°2 mole dans 5 cm3)
dans le sulfolane, sont additionnés rapidement 5 cm3 d'une solution
dans le sulfolane contenant N0 (0,30.1072 mole) et NOCLO, (x mole),
x variant de 0 i 0,60.10°3 mole. Des prélévements successifs sont
effectués sur le mélange réactionnel porté & 25°C. La réaction est
stoppée par addition d'eau glacée et les produits organiques sont
extraits du mélange par CCl, puis séchés sur sulfate de sodium anhydre

et enfin analysés par chromatographie en phase gazeuse sur colonne.

2. Nitration du naphtaléne par Ny0; en présence de HC1lOy

A une solution de naphtaléne portée & 25°C (0,21.10"2mole
dans 5 cm3) dans le sulfolane sont additionnés rapidement 5 cm3 d'une
solution de sulfolane contemant N0y (0,21.10°2 mole) et HC104 (x mole)
x variant de 0 i 0,21.10"3 ‘mole. Des prélévements sont effectuds au
cours du temps. Le prélévement est additionné d'eau glacée et les pro-
duits organiques sont extraits par CCl; puis séchés sur sulfate de
sodium anhydre et enfin analysés par chromatographie en phase gazeuse

sur colonne.

3. Nitration du naphtaléne par le mélange Ny0; - Hy0 préala-

blement électrolysé

A une solution de naphtaléne (0,23.10"2 mole dans 5 cm3)
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dans le sulfolane porté i 25°C sont additionnés rapidement 5 cm3 d'une
solution de sulfolane contenant N2Os (0,23.1072 mole) et H30 (x mole)
x variant de 0 3 0,14.10"3 mole, préalablement électrolysée de fagon
exhaustive au potentiel +1,00 V.Des prélévements sont effectués au
cours du temps. Le prélévement est additionné d'eau glacée. L'analyse
des produits de réaction est effectuée comme précédemment par chroma-

tographie en phase vapeur.

4 .Nitration du naphtaléne par Ny0; préalablement électrolysé

A une solution de naphtaléne (0,22.10"2 mole dans 5 em3)
dans le sulfolane portée & 25°C sont additionnés 5 cm3 d'une solution
de Np0; (0,22.10°2 mole) dans le sulfolane préalablement électrolysée
de facon partielle (de 3,5 & 14%) & +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 NyO4

UO,(NO3)o anhydre est obtenu par déshydratation & 100°C sous
vide de U05(NO3);,6Hp0 (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(NO3)p et Cu(NO3), rigou-
reusement exempts d'eau ont donc été préparés "in situ'" par réaction
dans le sulfolane entre les métaux en poudre et N0;. A une solution
concentrée en N,04 (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 1l'élimination
des oxydes d'azote en excés. La solution incolore résiduelle est ana-
lysée: N/Zn = 2. Elle correspond 2a la composition du nitrate Zn(NOj3),.
Une méthode similaire a permis d'obtenir Cu(NO3)y, il est & noter que
la réaction entre Cu et NyO4 n'est activée qu'i partir de 40°C.

L'étude de la réaction M(NO3)y; + Ny04 =2M(NO3)3~ + NOot est
réalisée par voltammétrie sur électrode tournante de platine et par

spectroscopie Raman.

Les études électrochimiques sont effectuées sur des solutions
1072 M dans le sulfolane avec une concentration 0,1 M en perchlorate

de tétraéthylammonium sur une électrode en platine avec le montage




classique 3 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 N,04 dans le sul-
folane. La radiation excitatrice est la raie i 488,0 nm d'un Laser

a4 argon ionisé, avec une puissance de 150 mW.

6. Nitration du naphtaléne par Ny0,; en présence de Zn(NO3) 4,
Cu(NO3)y, U0,(NO3)o

A une solution de naphtaléne (0,35.10"2mole dans 5 cm3) dans
le sulfolane portée & 25°C, sont additionnés 5 cm3 d'une solution de
N2Og (0,35.10"2 mole) et de nitrate métallique (x mole) x variant de
0 4 0,70.10°3 mole. L'évolution de la réaction est analysée comme

précédemment par chromatographie en phase gaz.
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REDUCTION ELECTROCHIMIQUE DE COMPLEXES
DINITROSYLES DU MOLYBDENE A 18 ELECTRONS

ET ETUDE DES COMPLEXES RADICALAIRES A 19 ELECTRONS

I. - INTRODUCTION

Le chapitre précédent a montré que des complexes métalliques
32 degré d'oxydation suffisamment élevé: 2Zn2%t, cu2t et U6t rédagissaient
avec des oxydes d'azote comme N50, pour donner des complexes nitrato
et libérer 1'ion NO*. Les complexes métalliques a bas degré d'oxydation
rinferagissehé quant a eux, avec des composés azotés NO 1, wNot 2, wnocl
3, NOBr 3 pour donner des cdmplexes nitrosyles ol le monoxyde est coor-

donné & un centre métallique par 1'atome d'azote.

L'étude de ces complexes n'est pas sans intérét pratique.
Les complexes nitrosyles du type Ir(N0),(CO)s % sont des catalyseurs
de la réaction: 2NO + CO + COp + Ny0. Ils peuvent donc &tre utilisés
dans 1'élimination des oxydes d'azote industriel et des gaz d'échappe-
ment des automobiles. De plus, 1l'activation par coordination sur un
centre métallique est une voie d'accés & certains composés nitrosés
a4 partir du monoxyde d'azote 5,6,7, D'autre part, ces complexes nitro-
syles sont des catalyseurs de diverses réactions organiques: oxyda-
tien 8, oligomérisation 9, métathdése des alcénes 10.Les 1igands
nitrosyles sont des ligands & 1 ou 3 électroms 11 et 1leurs fortes
interactions électroniques avec le métal influent également sur toute
la sphére de coordination. L'ensemble Métal - NO joue donc un rdle
de puits électronique pour les autres ligands et en particulier pour
les alcénes dans le cycle catalytique. L'action de NO sur MoClg conduit
au complexe [Mo(NO),Clyl, 12 qui est le précurseur d'une série de
complexes hexacoordonnés & 18 électrons Mo(NO)ZCiZLZ 13 avec L ligand

3 2 électrons: L = pyridine, nitriles, phosphine...

Les réactions de substitution du ligand chloro de complexes

chloro et leur remplacement par des ligands 3 2 électrons: phosphines,

“
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nitriles, alcénes, alcynes, ont été trés utilisées ces derniéres années
14, En effet, les complexes cationiques possédant des ligands alcénes
ont été étudiés en raison de leur application en synthése organique
catalytique 15, Les mécanismes conventionnels associatif et dissociatif
d'échange de ligands impliquent la présence d'intermédiaire a 16 et
18 électrons. Néanmoins des récents travaux ont mis en évidence des
mécanismes radicalaires dans des réactions d'édchanges de ligands dans
des complexes carbonyles 17, En outre une élimination du ligand chloro
de la sphére de coordination de |Fe(NO)3Clly; par réduction chimique
et électrochimique a été proposée ces derniéres années et les espéces
réduites se sont avérées &étre des catalyseurs trés efficaces de réac-
tions d'oligomérisation d'alcénes par rapport aux complexes cationiques
du méme type 9; ces derniers complexes sont obtenus par simple substitu-
tion du ligand chloro de |Fe(NO)5Cll, assistée par un sel d'argent
AgPFg,AgClOy.

Une éérie. de corﬁpléxes octaédriques a 18 électromns du type
Mo(NO)yLyCl, a été synthétisée et étudiée récemment 13 avec L = MeCN,
CHyp=—=CHCN, PhCN, pyridine Py, et L, = 2,2'bipyridine bipy. Les complexes
monocationiques et dicationiques ont été obtenus par substitution du
ligand Cl par des ligands 3 2 électrons nitriles et pyridine, cette
substitution n'est effective qu'aprés élimination du Cl1~ par
précipitation sous forme de chlorure d'argent. Les complexes cationiques
ont été isolés 19 avec 1'anion Cl0o,~ dans des composés répondant aux
formules suivantes: [Mo(NO)oLyC1l(MeCN) | |CL0y | . et
[Mo(NO)oLy(MeCN) 9| 1C1041 3.

La réduction électrochimique des complexes di et monochloro
a été entreprise dans l'espoir d'obtenir une élimination réductrice
du ligand Cl de la sphére de coordination du métal. La réduction des
complexes cationiques a été effectuée pour conforter le mécanisme élec-
trochimique de 1'élimination du ligand Cl. Les espéces réduites a durée
de vie appréciable ont pu &tre caractérisées dans certains cas. Peu
de complexes dinitrosyles i 19 électrons soit du molybdéne soit du
tungsténe ont été isolés jusqu'd présent, hormis trois complexes stabi-
lisés par des ligands dithiocarbamate 20 et 2,2'bipyridine 21 ot cyclo-

pentadienyl nz CgHg 22,
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II. SYNTHESES DES COMPLEXES MOLYBDENE DINITROSYLES A 18 ELECTRONS

La réaction a la température ordinaire entre MoClg; et NO
dans le chlorobenzéne conduit & 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 a 1815
et 1708 cm~l. Ce résultat est en accord avec ceux obtenus soit par
cette méthode, soit par réaction entre Mo(CO)g et NOCL 3. L'examen
du mélange réactionnel en fin de réaction dans CgHgCl réveéle la pré-

sence de NOCl; ceci suggére la réaction de formation suivante:

MoClg + 5NO - MO(NO)2C12 + 3NOC1
Au composé [Mo(NO)9Clyl, est attribuée une structure polymérisée par

pont U chloro.

‘ L'obtention de complexes neutres hexacoordonnés ‘est réalisée
13 par coupure des 'ponté u chloro dans |Mo(NO),Clpl, assistée par des
ligands a deux électrons: P Phjz, Py, MeCN, CHp——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 cis . cis-cyclo-
‘octa~1,5-diénes. D'autres voies de synthéses des complexes hexacoordon-

nés dinitrosyles du molybdéne ont été proposées, & savoir:

a) l'action de NO sur Mo(CO)3LpCl, 2,

b) 1'action de NOBr sur Mo(CO),(PPh3)y 3
c¢) la réaction de NO avec des complexes & liaisom Mo== Mo23.

Des études structurales 13:24 ont permis de classer les complexes dini-
trosyles hexacoordonnés du moalybdéne en deux familles selon leur stéréo-
chimie Eii - dinitrosyl - trans - dichloro ¢is Ly pour L = py et Ljp
= bipy, et cis - dinitrosyl - ¢is - dichloro - trams Ly pour L = PPhj

ou RCN.
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Structure moléculaire de - ‘ Structure moléculaire de

Mo(NO) g(PPhz)oClg Mo(NO)g(bipy)Clg
d'arrés réf. 24 d'aprés réf. 13

L'oligomérisation de diénes et d'oléfines activées se produit
en présence de complexes cationiques nitrosyles provenant de IM(NO)ZCIIZ
avec M = Co ou Fe. L'arrachement d'un ligand Cl de la sphére de coordi-
nation est nécessaire avant d'observer toute activité catalytique 9.
L'activité est attribuée A une espéce solvatée du type [M(NO)y[* qui
échange rapidement la molécule de solvant coordonnée avec le substrat
et qui, de par sa charge, active le substrat. La synthése et la caracté-
risation de nouveaux complexes cationiques du type: [|Mo(NO),LoCLL'|F
et [Mo(NO),LpL'p12% ont été publiées récemment 19, Certaines de ces

espéces sont actives dans la polymérisation du norbornadiene.

A partir des complexes neutres |Mo(NO)yLyCipl, les complexes
monocationiques |Mo(NO)yLyC1S|* et dicationiques [Mo(NO);L,S,12% (s
représente une molécule de solvant), sont obtenus par échange métathé-

tique de Cl~ avec un anion non complexant comme Cl0,~, BF,~ €t PFg~
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Ces complexes sont stables en solution sous une forme solvatée,
mais peuvent €tre stabilisés et isolés par addition d'un ou deux é&quiva-
lents de ligands & deux électrons L': L' = R—CN, L', = 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 sphére de coordination du molybdéne 19,

Les réactions de substitution des ligands et en particulier
de 1ligands chloro, sont lentes pour les complexes a 18 électrons du
type: Mo(NO),L,Cl,. En effet, la substitution de deux ligands Cl par
deux ligands MeCN s'effectue & reflux dans l'acétonitrile aprés quelques
heures et seulement en présence de sel d'argent pour donner le complexe
dicationique lMo(NO)Z(MeCN)4I2+ . Des travaux récents sur des réactions
de substitution dans les complexes carbonyles montrent que les réactions
sont beaucoup plus rapides pour les complexes & nombre impair
- d'électrons, 17 en 1'occurence 17. I1 nous a paru intéressant d'évaluer
25 1'influence d'un transfert électronique sur les vitesses de réaction
de substitution des complexes nitrosyles: lMo(NO)zLZCIZI,
[Mo(NO)oL,CL L' [F, lMo(NO)ZLzL'2|2+. En outre, chaque fois qu'il sera
possible de stabiliser un complexe radicalaire, sa caractérisation

spectroscopique sera effectuée.

III.  REDUCTION  ELECTROCHIMIQUE DE  COMPLEXES  DICATIONIQUES
|Mo(NO)oL,oL" 5| 2+

Les diagrammes de voltammétrie cyclique du complexe dicatio-
nique: IMo(NO)Z(bipy)2|Z+‘l obtenus soit dans l'acétonitrile soit dans
le nitrométhane, présentent un pic cathodique et le pic anodique associé
(Figure 1). Le rapport de l'intensité des pics i; / i: est égal a 1,
et la différence de potentiel AE = E; - E; = 0,060 V entre les deux
pics montrent que le transfert est monoélectronique et est réversible
3 toutes les vitesses de balayage employées et 3 toutes les tempéra-
tures expérimentales. Le complexe & 19 électrons [Mo(NO),(bipy),lt
est donc stable, tout au moins .& l'échelle de temps de la voltammétrie
cyclique. Une coulométrie effectuée & -0,4 V prouve que le transfert
est monoélectronique (réaction (1)). Si le balayage cathodique est
poursuivi & des potentiels plus réducteurs dans 1l'acétonitrile, un

pic supplémentaire cathodique est observé (Figure 1).
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Fig. 1: Voltammétrie cyclique d'une solution de |Mo(NO)g(bipy)g|2*t
10-3 moles~1 dans Ll'acétonitrile a 20°C (TEAP 0,1 moles~1)

Vitesse de balayage 0,1 V.s~!
(1)

IMo(NO)»(bipy)ql2t + e~ 2 [Mo(NO)y(bipy),l™
(2)

e” » |Mo(NO)9(bipy),l

IMo(NO)o(bipy)alt +
Toute=

du balayage

Ce transfert électronique n'est pas réversible (réaction (2)).
fois le complexe & 20 électrons apparait stable & 1'électrode puisqu'un

pic anodique net, 19 -+ 18 électrons, est réobtenu lors
Dans le cas des complexes dicationiques comportant des ligands
IMO(NO) 7 (MeCN)4 12t , 3 |Mo(NO)p(CHy==CH—CN)4|2¥+ , &

2
IMo(NO)9 (PhCN)412% | un balayage cathodique de voltammétrie 3 variation

retour.

nitriles:
linéaire de tension, fait apparaitre sur les voltampérogrammes effectués

dans le nitrométhane un pic cathodique, mais aucun courant anodique
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n'est détecté au cours du balayage en retour (Tableau I). Tous les
potentiels sont donnés par rapport & 1l'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 a la température ambiante. Cependant si les expériences sont
répétées a basse température et & des vitesses de balayage rapides,

un pic anodique bien défini est observé.

Dans 1'acétonitrile, 1les voltampérogrammes des complexes
dicationiques: 2, 5 |Mo(NO)5(Py)y(MeCN)y|2¥ , 6 |Mo(NO)y(bipy)(MeCN),|2t
montrent toutes les caractéristiques d'un transfert réversible monoélec-

tronique dés la température ambiante (Figure 2 et 3):

i/i%2 = 1 et ES-E® = 0,060 V.
PP P P
IMO(NO) 5 (MeCN)4 12T + e” 2 |Mo(NO)y(MeCN)4l™ (3)

Les potentiels normaux des systémes réversibles peuvent &tre
0 c

évaluer par la relation: E = EP + E:/ 2, ils sont répertoriés au tableau
I. La valeur des poténtiels normaux dépend de la nature des ligands
L. Les complexes dicationiques sont d'autant plus facilement xréduits
que le pouvoir ¢ donneur des ligands L est plus faible: acétonitrile
< pyridine < 2,2'bipyridine < phosphine. La valeur des potentiels nor-
maux va dans le méme sens que la valeur des fréquences des vibrations
vNO des complexes correspondants (Tableau I). Il est & noter que les
diagrammes de voltammétrie cyclique du complexe |Mo(NO),(PPh3),(MeCN),|2F
7, ne montrent qu'un transfert électronique irréversible dans 1'acéto-
nitrile quelles que soient les vitesse de balayage et les températures
expérimentales.Il est possible que dans 1'état réduit, les ligands
PPh3 soient expuisés de la sphére de coordination et donnent des réac-
tions secondaires avec le éomplexe 4 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 i 19 électrons par

rapport & des solvants comme le nitrométhane.

lLes spectres de RMN du proton des complexes acétonitrile
3 18 électrons 19 montrent que 1'échange entre 1'acétonitrile coordonné

CH3CN et le solvant CD3CN n'est total qu'aprés deux heures a température
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TABLEAU [. Caractéristiques électrochimiques et spectroscopiques infrarouge

des complexes dinitrosyles du molybdéne

Complexes Ep"'ed 2 en volt (Epred+Ep°x)/2 en volt 1pclipa v (NO) om-1 v, (NO) on-1

1. IMo(NO)3(bipy)oi2* -0,17 -0,14 1,0 1830 1730

2. 1Mo(NO)p(MeCN)gi2* -0,03 0,00 1,0 | 1860 1750

3. {Mo(NO)p(CH=CHCN)412* b -0,17 ireC 1850 1730

4. |Mo(NO)p(PhCN)412+ b -0,18 ire ! 1850 1750

5. [Mo(NO)aPyo(MeCN)p12+ -0,08 -0,05 Lo | 1830 1720

6. |Mo(NO)2(bipy)(MeCN)pi2* -0,12 -0,09 1,0 | 1830 1730

7. IMo(NO)2(PPh3)p(MeCN) 212+ -0,60 irr 1805 1690

8. |Mo(NO)z(MeCN)3C1I* -0,31 , -0,27 1.6 1830 1720

9. IMo(NO)p(CHp=CHCN)CT(* b -0,41 irrc 1830 1720

10. [Mo(NO)2(PhCN)3C1I* b -0,45 irrc 1830 1720

11. [Mo{NO)2(Py)oC1(MeCN)|* -0,35 -0,32 1.5 1810 1690

12. IMo(NO)p(bipy)Cl(MeCN)I* -0,38 -0,35 1.0 1810 1690 ;
‘

13. Mo(NO)2(MeCN)2C13 -0,65 -0,62 2,0 1805 1685 |

14. Mo(NO)p(CHp=CHCN ) 2C1 5D -0.64 -0.60 4,0 1800 1680 ;

15. Mo(NO)2(PhCN)2CT 2 -0,64 -0,60 3,0 1800 1690 |

16. Mo(N0)2(PPh3)2C1, -0,90 irec 1785 1690 ;

17. Mo(NO)2PysC1 -0,62 -0,57 4,0 1780 1680 ¥

18. Mo(NO)p(bipy)Cly -0,62 -0,57 1,0 1780 1650

: le potentiel de référence est celui de 1'électrode au calcmel

: processus irréversible

b: expérience réalisée dans le nitrométhane

en TEAP (perchlorate de tétraéthylammonium). Vitesse de balayage: 0,1 v.s=1 et T: 25°C

Les expériences‘ont 6té réalisdes dans 1'acétonitrile, avec environ 10-3 molee-! en complexe et 0,1 molee-!
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Pig. 2: Voltammétrie cyclique d'une solution de |Mo(NO)g(MeCN)4|2*
5.10-3 molet~1 dans l'acétonitrile & 20°C (TEAP 0,1 moleg~1)
Vitesse de balayage 0,1 V.s~1

. E/V

Fig. 3: Voltammétrie cyclique dans l'acétonitrile (TEAP 0,1 molef=D g
20°C de: a) IMb(NO)ZPyg(MeCN)3|2+'10'3 moles~1
b) |Mo(NO)g(bipy) (MeCN)g|2t 6.10-3 moleg~1
Vitesses de balayage: 0,02; 0,05; 0,1; 0,2 v.s-1
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ambiante, par contre les résultats de voltampérométrie cyclique montrent
que 1l'échange ligand - solvant est beaucoup plus rapide dans les

complexes a 19 électrons puisque le systéme rédox n'est réversible

qu'a basse température.

A des potentiels trés réducteurs, le complexe dicationique
2 subit un autre transfert électronique, le pic observé en voltammétrie
cyclique est toujours mal défini (Figure 2) et aucun pic anodique n'est
observé au cours du balayage en retour, méme & basse température et
des vitesses de balayage supérieures & 2V.s”"l. L'absence de pic anodi-
que correspond vraisemblablement & une décomposition rapide du complexe

a 20 électrons et cela méme en solvant acétonitrile:

IMo(NO) 2 (MeCN)4!* + e~ = |Mo(NO)o(MeCN)yl (4)
rapide :
— produits

[Mo (NO) 7 (MeCN)y |

Une électrolyse 2 potentiel contrdlé de |Mo(NO)p(bipy),l2*
conduite jusqu'd son terme, E; = -0,4 V, consomme une mole d'électrons
par mole de complexe introduit, ce qui confirme la nature monoélectro-
nique du premier transfert électronique. Toutefois si cette électrolyse
n'est pas effectuée & 0°C, la hauteur de la vague observée sur le voltam-
pérogramme obtenu & une électrode de platine tournante, diminue au
cours du temps ce qui indique une certaine décomposition du complexe
radicalaire [Mo(NO),(bipy),|*. Malheureusement la solubilité du complexe
est tres faible aux basses températures et ne permet pas d'obtenir
une concentration suffisante pour une bonne caractérisation spectrosco-

pique du complexe réduit.

Une électrolyse au  potentiel -0,030 v du complexe
lMo(NO)z(MeCN)4l2+ dans 1l'acétonitrile requiert le passage d'un faraday
par mole de complexe pour &tre totale. Cependant, une réoxydation a
+0,030 V de la solution réduite ne redonne la solution de départ que

si la température expérimentale est maintenue vers =-20°C (Figure 4).

Des électrolyses préparatives des complexes & 19 électroms
dérivés des complexes acétonitriles présentant des systémes réversibles
en voltammétrie cyclique peuvent &tre conduites jusqu'd leur terme
dans l'acétonitrile si les températures d'électrolyse sont maintenues

suffisamment basses pour minimiser toute décomposition des radicaux.
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Pig. 4: Voltampérométrie da une élec-
trode tournante de platine dans
L'acétonitrile a -30°C d'une solu-

tion électrolysée de |Mo(NO)s(MeCN)g4|2*
102 moles~1 au potentiel imposé

E; = -0,3V (TEAP 0,1 mole%~1)

1
u

~0,5

=
J

Une telle labilité des complexes radicalaires n'est pas incompatible

E/V

-

+0,5

avec un systéme 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'espéce radicalaire est suffisante pour donner
-c -a . ] - rd
un rapport 1p/1p voisin de 1l'unité.
Pour mieux comprendre la nature des radicaux cations, plu-

sieurs types de spectroscopie ont été réalisés sur [Mo(NO),(MeCN)4|¥.

Les spectres U.V. Visible des complexes dinitrosyles & 18
électrons présentent plusieurs bandes d'absorption. La plus caractéris-

tique se situe vers 420 nm pour les complexes dicationiques 19, Au
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Pig. 6: Evolution du spectre U.V. Visible d'une solution de

|Mo(NO) o (MeCN) 412+ 102 moles~! dans l'acétonitrile

-30°C durant son électrolyse a un potentiel E; =-0,3 V




- 185 -

cours de 1'électrolyse de [Mo(NO),(MeCN),|2* effectuée & -30°C, la
forte absorption U.V. a 420 nm diminue et est remplacée par un épaule-
ment & 350 nm. Il est hazardeux de faire une attribution précise (Figure
5) des transitions électroniques responsables de ces absorptions compte
tenu des informations trés limitées disponibles sur les spectres électro-
niques des complexes dinitrosyles 13,26, Néanmoins 1l'absorption a 420nm
est attribuée 3 une transition dII + I*NO. Une réduction électrochimique
a4 un électron place cet électron dans le niveau 2a; (LUMO). Les nombres
d'onde des vibrations d'élongation v(NO) du complexe 3 19 électroms
IMo(NO)(MeCN)4|* sont plus bas (vg NO = 1690, ,guNO = 1590 cm~l)
que celles du complexe a 18 électrons (v s NO. = 1860, vyg NO = 1750

cm~1).

Le spectre de RPE en '"solution gelée" de [Mo(NO)s(MeCN)4|™t
avec le sel de fond montre un signal intense et sans structure centré

sur g = 2,007 (Figure 6a).

20 G

————— Py

-160°c¢

20 ¢

Pig. 6: Spectre R.P.E. dans Ll'acétonitrile (TEAP 0,1 molet~1)
a) d'une solution gelée de |Mo(NO)g(MeCN)y4l* & -160°C
b) d'une solution de |Mo(NO)o(MeCN)y4l* & 20°C
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Par contre, a =-30°C, un spectre i cinq bandes peu résolues est obtenu
(Figure 6b), g = 2,005, ay = 7G, ay: constante de couplage. Ce spectre
résulte du couplage de 1'électron célibataire avec deux noyaux l4y
(I = 1) équivalents. Il est 3 noter qu'aucune interaction de l'électron
célibataire avec les noyaux métalliques 95Mo (I = 5/2, abondance 15,72%)
et 970 (I = 5/2, abondance 9,46%) n'est observée. Les spectres RPE
du complexe & 19 électrons ainsi que les quelques complexes dinitrosyles
3 19 électrons déji signalés 20 a 22 pe présentent jamais d'interaction

hyperfine entre l'électron célibataire et le mnoyau métallique.
y q

Tous les résultats spectroscopiques U.V., Infra rouge et
RPE indiquent que 1'électron célibataire est essentiellement localisé

sur les ligands nitrosyles dans une orbitale 2 fort caractére m*No.

IV.  REDUCTION  ELECTROCHIMIQUE DE  COMPLEXES  MONOCATIONIQUES
IMo(NO)L,L'CL]* ‘

Dans des solvants peu coordonnants comme le nitrométhane,
un balayage cathodique de potentiel fait apparaitre sur les voltampéro-
grammes des complexes monocationiques 8 [Mo(NO)p(MeCN)3Cllt, 9
| Mo (NO) 9 (CH,==CHCN)3C1|*, 10 |Mo(NO),(PhCN)3Cl|* (Tableau I), des pics
cathodiques mais aucun courant bien défini n'est décelable 1lors du
balayage en retour et ceci méme i des vitesses de balayage élevées
et 3 basse température. L'absence de pic anodique provient vraisembla-

blement de la rapide évolution des espéces réduites.

Les voltampérogrammes des complexes acétonitriles monocationi-
ques: 8, 11 |Mo(NO),Py,Cl(MeCN)|*, 12 [Mo(NO),bipy)Cl(MeCN)|*, obtenus
dans 1l'acétonitrile A basse température sont caractérisés par des
rapports intensité du pic cathodique, intensité du pic anodique proche
de 1l'unité, alors que les potentiels sont séparés d'environ 60 mV.
Ces résultats sont caractéristiques d'un  transfert réversible

monoélectronique (Figure 7):
IMo(NO)p(MeCN)3CLlF + e” 2 [Mo(NO),(MeCN)3CLl™  (5)

. P . . .¢,.a :
Toutefois dés la température ambiante, le rapport des pics 1p/1p devient

supérieur 3 l'unité. De plus, un nouveau pic cathodique apparait a
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E/V

E/V

Pig. 7: Voltammétrie cyclique d'une solution de |Mo(NO)g(MeCN)3zCL|*
5.1073 moles~1 dans 1'acétonitrile & 0°C, 20°C et 40°C
(TEAP 0,1 moleg~1) '
Vitesses de balayage: a) 0,02; b) 0,05; ¢) 0,1; d) 0,8 V.g~1
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un potentiel plus réducteur, et parallélement un faible courant anodique
est observé 3 un potentiel correspondant a2 1'oxydation du radical cation
IMo(NO),(MeCN),4|%. Le radical cation est formé au cours de la solvolyse

du complexe 3 19 électrons selon:
IMo(NO) o (MeCN)3CL| + MeCN > [Mo(NO),(MeCN)4i+ + €17 (6)

L'ion chlorure 1libéré diffuse de 1'électrode vers la solution. Il réagit
avec [|Mo(NO),(MeCN)3C1l*, qui migre vers 1'électrode selon la réaction

d'anation:
|Mo(NO)5(MeCN)2C1]T + C1~ + |Mo(NO),(MeCN),Cly| + MeCN (7)
2 3 2 2v+2

Le complexe neutre dichloro est réductible & un potentiel
plus négatif que le complexe monochloro, le processus de réduction

_ sera’étudié au prochain paragraphe.

Formé selon la  réaction (6), le radical cation
[Mo(NO)o(MeCN)4lT est stable pour des potentiels inférieurs a 0.00
V. Au cours du balayage retour, quand le potentiel devient supérieur

a 0,00 v:
Mo (NO) o (MeCN) 41T 2= |Mo(NO)p(MeCN)412F + e (3)

1'oxydation (3) se produit et est couplé avec une réaction rapide d'ana-
tion:
IMo(NO) 5 (MeCN)4 12+ + 1= T2BEI®  |Mo(NO)»(MeCN)5CLI* + MeCN  (8)

Un processus analogue est obtenu avec le complexe lMo(NO)zPyZCI(MeCN)l+
(Figure 8a). Dans le cas du complexe 12 [Mo(NO),(bipy)Cl(MeCN)|t, 1le
systéme rédox est réversible & la température ambiante ce qui implique
une bonne stabilité cinétique pour le complexe & 19 électrons (Figure
8b).

Une électrolyse & potentiel contrdlé effectuée sur le complexe
12 au potentiel -0,05 V dans l'acétonitrile a -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 EO = (E; + E:)/2 sont répertoriés
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I
Pig. 8a: Voltammétrie cyclique d'une
solution de |Mo(NO)gPyoCL(MeCN)|*
10-3 molet=1 dans l'acétonitrile
TR 3 20°C (TEAP 0,1 moles=1).
Vitesses de balayage: 0,02; 0,05;
0,1; 0,2 V.s~1

A I

A

-.‘ » Pig. 8b: Voltammétrie cyclique d'une

\\\\. solution de |Mo(NO)y(bipy)Cl(MeCN)*

HAN L 8.10-3moles~1 & 20°C (TE4P 0,1moles-1)

’L',\\\&"’ - Vitesses de balayage: 0,02; 0,05;
-0|,5gj R ool 0,1; 0,2 V.g~1
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dans le tableau I. 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. REDUCTION ELECTROCHIMIQUE DES COMPLEXES NEUTRES Mo(NO);L,Clay

Des volampérogrammes caractéristiques des complexes neutres
Mo(NO)LyCly: 13 Mo(NO),(MeCN)oCl, , 14 Mo(NO)(CHZ==CHCN),Cl, , 15
Mo(NO)5(PhCN)5Cly , 16 Mo(NO)o(PPh)3Cly , 17 Mo(NO)p(Py)pClp, , 18
Mo(NO),bipyCl,, obtenus dans le nitrométhane, sont présentés aux figures
9, 10 et 11. Au-dessous de 0°C, les voltampérogrammes a 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)p(PPh3)Cly; 16 pour des vitesses de balayage
de 1l'ordre de 0,1 V.s"l. D&s que la température s'éléve, les rapports
i;/i: augmentent, la dépendance de ces rapports est liée trés fortement
2 la nature du ligand L. Ainsi, un ligand chélatant L; comme 1la
2,2'bipyridine, stabilise le complexe a 19 électrons issu du transfert

électronique méme & température ambiante:
{Mo(NO)9(bipy)Clyl + e~ =2 [Mo(NO)ybipy)Cly~ (9

La nature monoélectronique du transfert est confirmée par coulométrie

(Un faraday est consommé par mole).

. .C,.a f .
Par contre, avec la pyridine, le rapport 1p/1 est supérieur
3 1 dés la température de 0°C, ce qui indique déja une certaine décompo-

sition du radical anion ainsi formé électrochimiquement:
IMo(NO)9PysClol + e~ 2 [Mo(NO)gPysClol™ (10)

Dans le cas de Mo(NO),(PPh3)aCly; , aucun courant anodique
bien défini n'est détecté sur les voltampérogrammes méme aux grandes
vitesses de balayage et & basse température. L'absence de vague anodique
provient de la décomposition rapide du radical |Mo(NO)7(PPh3)aClpl”.

. L'allure des voltampérogrammes (Figure 15) est trés semblable 3 ceux
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T

E/V E/V

Fig. 9: Voltammétrie cyclique d'une solution de [Mo(NO) 5 (bipy)CLy|
10=3 moles~1 dans 1le nitrométhane d: a) 0°C; b) 20°C; e) 40°C;
TEAP 0,1 moles~l . Vitesses de balayage: 0,02; 0,055 0,1; 0,2 V.s~1
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E/V

Fig. 10: Voltammétrie cyclique dans le nitrométhane d'une solution contenant
2.10~3 molet~Ilde Mo(NO)g(MeCN)oCly et 4.10~¢ moley~1 de NEtyCl d:
@) 0°C; b) 20°C; e) 40°C (TEAP 0,1 moleg~1)
Vitesses de balayage: 0,02; 0,05; 0,1; 0,2 V.s~1
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Pig. 11: Voltammétrie cyclique d'une

solution de Mo(NO)gPysCls 10~3moles~1 ;
dans le nitrométhane & a) 0°C; b) 20°C;
c) 40°C (TEAP 0,1 moleg~1/

Vitesses de balayage: 0,02; 0,05;

0,1; 0,2 v.s~1
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Pig. 12: Voltammétrie cyclique d'une
solution de Mo(NO)g(MeCN)gCly 2.10-3
molet~1 dans l'acétonitrile d:

a) 0°C; b) 20°C; e) 40°C (TEAP 0,1 moles~1/
Vitesses de balayage: 0,085 0,055 0,1;
0,2 V.g~1
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de Mo(NO)7(MeCN),Cl; (Figure 12) et de Mo(NO)yPysCl, (Figure 14) obtenus

4 40°C. Cette similitude semble

indiquer que 1le processus chimique

initié par le transfert électronique, est commun 3 tous ces complexes,

mais la labilité du radical anion |Mo(NO),(PPh3),Clsl~ est particuliére-
ment élevée. Les principaux résultats

de voltammétrie cyclique
répertoriés dans le tableau I.

sont

La réduction électrochimique des complexes dichloro & 18

électrons: 13, 16, 17, 18 a été étudiée également dans 1'acétonitrile.

Les résultats de voltammétrie cyclique de Mo(NO),(MeCN),Cl, sont illus-
trés aux figures 12 et 13.

s
4

e

Pig. 13: Voltammétrie cyclique en multi-balayage d'une solution de

Mo(NO)g(MeCN)gCly 2.10~5 molet~! dans l'acétonitrile & 25°C
(TEAP 0,1 moles~1). Vitesse de balayage 0,1 V.s~1
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E/V

Fig. 14: Voltammétrie cyclique d'une
solution de Mo(NO)gPysCly 10~3moler~1
dans l'acétonitrile a: a) 0°C; b) 20°C;
¢) 40°C (TEAP 0,1 moler~1). )
Vitesses de balayage: 0,02; 0,065 0,1;
0,2 vV.s~1
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Fig. 15: Voltammétrie cyclique d'une solution de Mo(NO)o(PPh)3Cly
10-3 moles~1 dans 1l'acétonitrile d4: a) 0°C; b) 20°C; c¢) 40°C
(TEAP 0,1 moleg~1)
Vitesses de balayage: 0,05; 0,1; 0,2 V.s~1
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La réversibilité du transfert monoélectronique est obtenue 3a basse
température pour toutes les vitesses de balayage utilisées, et 2 tempé-
rature ambiante pour des vitesses de balayage supérieures 302 v.s~1
Néanmoins, méme & basse température, une faible prévague est observée
dans les régions de potentiel correspondant 3 la réduction des complexes
monocationiques. Cette prévague est observée aussi bien en voltammétrie
cyclique qu'en voltampérométrie 3 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 |[NEt,|Cl, elle est tout naturellement attribuée

3 une réaction de solvatation:
Mo(NO)7LyCly + MeCN 2% [Mo(NO)pLy(MeCNICLI* + €17 (11)

Pour tous les complexes Mo(NO)7(MeCN);Cly, , Mo(NO),Py,Clg,
Mo(NO),(PPh3)oCly;, Mo(NO),(bipy)Cly, 1le rapport entre les hauteurs
des pics correspondants & la prévague et au pic principal, est pratique-
ment indépendant de la vitesse de balayage pour des températures infé-
rieures 3 la température ambiante. Cette observation permet d'éliminer
le caractére cinétique de la prévague, tout au moins aux températures
inférieures & 25°C. Les valeurs des constantes de dissociation peuvent
8tre estimées par conductimétrie sur des solutions de complexes dichloro

dans 1l'acétonitrile contenant 0,1 M en NEt,ClO,.

IMo(NO),LyCL(MeCN)*] | C1™]
| Mo (NO)yLoCly | |

Ke

q

Les valeurs des constantes sont respectivement 2.1073, 6.10°3 et 2.107%
molef~1, pour les complexes 13, 17 et 18.

Pour des températures supérieures a 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 (1ll) et un caractére cinéti-

que pour la vague de réduction des monochloro.

Si la zone de balayage de potentiel est étendue au-dela du

premier transfert électronique, une autre vague est observée, la hauteur
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du pic augmente avec la température et décroit avec un accroissement
de la vitesse de balayage par rapport & la hauteur du premier pic.
En voltampérométrie 3 une électrode tournante de platine, les voltampéro-
grammes (Figure 16) présentent trois vagues de réduction: une prévague
d'intensité relativement faible au potentiel correspondant a la faible
proportion de complexe monocationique provenant de la dissociation
de Mo(NO);LpCly, et deux vagues de hauteurs égales, ce qui est en accord
avec les résultats de voltammétrie cyclique a faible vitesse de balayage
(Figures 12 et 14). Sur le cycle retour de la voltammétrie cyclique,
des pics anodiques supplémentaires apparaissent par rapport a ceux

attendus (Figures 12 et 14).

La réduction monoélectronique des complexes neutres produit

un radical anion:
MO(NO)2L2C12 + ’e" z |MO(N0)2L2C12I- (12)

Ce radical, en présence de ligand nitrile, subit deux réactions de

. substitution successives:
IMo(NO)zLZCIZI' + MeCN =2 IMo(NO)sz(MeCN)Cll + C1l™ (13)

[Mo(NO)sLp(MeCN)Cl| + MeCN 2= [Mo(NO)Lyp(MeCN)|* + cCl°
(14)

L'anion Cl~ diffuse vers la solution réagissant avec Mo(NO);(MeCN),Cl,

qui diffuse vers l'électrode selon la réaction d'anation:

Mo(NO)oLyCly| + C1™ = [Mo(NO),L(MeCN)C13|™ + L (15) @
. Ug

Le complexe trichloro est réductible 3 des potentiels plus-cathodiques
que le complexe dichloro (Figures 12 et 14 et Tableau I). Il est a
noter que pour le complexe Mo(NO),Py,Cly, un ligand Py est déplacé
par un anion Cl”; cette substitution est bien plus difficile dans le
cas d'un chélate comme la 2,2'bipyridine (Figure 9). En voltammétrie
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 1'état réduit. Cette

labilisation engendre des espéces solvatées a 19 électrons qui sont
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E/V

-1

Fig. 16: Voltampérométrie 4 une électrode
tournante de platine dans l'acétonitrile
(TEAP 0,1 molet~1) & 20°C d'une solution de:
a) Mo(NO)g(MeCN)oCly 10~3 moles=!
b) Mo(NO)oPyoCly 10-3 moles~1
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détectées lors de leur oxydation dans le balayage retour:
IMo(NO)pLoC1(MeCN)| et |Mo(NO),L,(MeCN)y|*. L'oxydation est couplée

avec la réaction rapide d'anation:
IMo(NO)yLp(MeCN) 5|2+ + C1™ > |Mo(NO)pLy(MeCN)CLI* + MeCN (16)

Au  cours du ‘cycle suivant, le pic de réduction de
Mo(NO)sz(MeCN)22+ est absent, ce qui est en bon accord avec une réac-

tion rapide d'anation (16).

Le mécanisme de la réduction électrochimique des chlorodinitro-
sylmolybdéne est vérifié en traitant des complexes dicationiques
Mo(NO)»(MeCN), | 2% et Mo(NO),(bipy)(MeCN),|2* avec |NEt,|Cl. Les réactions
entre 2 et |[NEt,|Cl d'une part et 6 et |NEty|Cl d'autre part, sont
suivies par spectrophotométrie et par les techniques électrochimiques
a  température ambiante (Figure 17). La réaction (16) entre

lMO(NO)Z(MeCN)4IZ+ et Cl° est instantanée, le systéme réversible:

IMo(NO) 9 (MeCN) 412/ | Mo(NO)p(MeCN), |l 3 Ei, = 0,0 V, est converti
2 4 2 4 5

quantitativement en un systéme quasiréversible:
|Mo(NO) 5 (MeCN)3CLI*/ [Mo(NO)p(MeCN)5C1] & E = -0,27 V. La réaction

d'anation (13) est équilibrée et donne naissance au systéme
IMo(NO),(MeCN)2Clyl/ | Mo(NO) 9 (MeCN) 9Cly] ™ Ei, = -0,65 V. L'addition d'un
excés d'ion Cl™ augmente les courants anodiques et cathodiques correspon-

dant au systéme |Mo(NO),(MeCN)Cl3|~/[Mo(NO),(MeCN)C1312™, Ey = -g,91v.

Enfin, aprés addition d'un large excés d'ions Cl~, on obtient le systéme

redox bien connu: [Mo(NO)yCly|2/|Mo(NO)oCL, 3" Ey, = -1,10 V.

La coincidence entre les potentiels des pics obtenus dans
cette étude avec ceux résultant de la réduction de |Mo(NO),(MeCN)3CL|™
et |Mo(NO),(MeCN)5Cl,|, valide 1l'interprétation des processus électro-

chimiques intervenant dans la réduction des chloronitrosylmolybdéne.

Toutefois, au cours de la réduction exhaustive des complexes
IMo(NO)9LoCI !, ]Mo(NO)sz(MeCN)Cll+ et lMo(NO)zLZ(MeCN)212+ avec L
= PPhj, Py, dans 1l'acétonitrile, la substitution des ligands autres
que Cl1~ survient dans les complexes radicalaires & 19 électrons, ces

réactions compliquent singuliérement le mécanisme de réduction.
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VI. CONCLUSION

Les résultats électrochimiques et spectroscopiques de la
réduction des complexes dinitrosyles du molybdéne, démontre 1l'existence
d'un niveau énergétique accessible & un électron. Cette orbitale molé-
culaire est délocalisée sur les deux groupements nitrosyles, et posséde
un faible caractére métallique. Il est i noter que dans le cas de com-
plexes mononitrosyles du molybdéne, 1'électron célibataire est centré
sur le métal 21, Quoique les structures des complexes dinitrosyles
du molybdéne & 19 électrons ne soient pas connues, il est possible
d'obtenir une information structurale sur l'entité IMo(NO)2I7 par compa-
raison avec wune structure radiocristallographique d'un complexe du
tungsténe & 19 électromns (vJI - C5H5)W(NO) o (P(OPh)3) 22 par rapport
2 un complexe i 18 électrons comme (v3 - CsHg)W(NO),Cl 27, 11 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 i 19 élec-
trons. Cette différence a été interprétée en termes d'orbitales molécu-
laires par HALL et Coll. 28, Le 198me électron occupe une orbitale
ayant un caractére 27m(NO) & 90%. Cependant dans le cas de Mo(NO);L,Cly,
les autres ligands comme Cl qPiVeﬁt participer & l'orbitale moléculaire

inoccupée de plus basse énergie (LUMO).

Deux structures radiocristallographiques de complexes dinitro-
syles du molybdéne sont connus a l'heure actuelle:

- Pour Mo(NO),(PPh3)5Cly 24 les deux ligands NO sont en

position cis ainsi que les ligands Cl, tandis que les ligands

PPh3 sont en position trans.

-. Pour Mo(NO),(bipy)Cly, 13, 1a structure est cis NO trams

Cl.

Tous les complexes dinitrosyles du molybdéne wutilisés dans
ce travail, relévent de l'une ou l'autre de ces structures de symétrie

moléculaire proche de C2v.

Le diagramme d'orbitales moléculaires proposé par ENEMARK
“et FELTHAM 11 pour un complexe dinitrosyle plan carré Mo(NO),L, (C2v)
peut &tre utilisé pour interpréter les résultats obtenus dans ce

chapitre. L'addition de deux 1ligands en position trans donnant un
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L\\\ L z
C2v H'/// X
Energie X 10" 3cm"1 ON/// ‘\\NO ¥
40p
267 (x, z, ¢ NO)
3or 2a; (7*(NO), xy)
3a; (7*(NO), x2, 22 -y?
20
2gy (7*(NO), yz)
13-
167 (1*(NO))
OF
-10} 2a; (22 - y2,7%(NO),x2)
0 1Gy ++ (yz,m*(NO))
-2 -l
laj t+ (x2,7*(NO), z2-y2)
lag ++ (xy,7*(NO))
-30p

Fig. 18: Diagramme d'orbitales moléculaires pour une complexe

eis-dinitrosyle plan carré 11

complexe hexacoordonné, rend’ le niveau 2a; fortement antiliant 11,
Dans la série de complexes cis dinitrosyl, les niveaux d'énergie de
l'entité IMo(NO)216‘ sont remplis totalement jusqu'au niveau 1by, et
les électrons supplémentaires introduits par la réduction électrochi-
mique se placent dans le niveau 2a) qui posséde une forte coatribution
1*(NO). Nos résultats spectroscopiques RPE, U.V. Visible et Infrafouge

sur |Mo(NO),(MeCN),|* ainsi que les résultats RPE publiés sur .
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IMo(NO)5(bipy)Clal™ 21 et |Mo(NO)ybis(N,N-dialkyldithiocarbamato)|~
20 , indiquent que la contribution T*(NO) 3 l'orbitale frontiére
dans laquelle. se loge 1l'électron, doit &tre forte puisque aucune
interaction n'est constatée entre l'électron célibataire et le noyau
molybdéne. L'électron célibataire est donc localisé sur les ligands

NO.

Les valeurs des potentiels standards E0 des couples rédox
donnent une estimation des différences d'énergie entre les 'LUMO" des
différents complexes. Les énergies des niveaux 2aj suivent 1'ordre
suivant: dicationique, monocationique, neutre, monoanionique, dianio-
nique et parmi ces différentes classes, le niveau 2a; est d'autant
plus stabilisé que le pouvoir 0 donneur du ligand L est fort, et que
le pouvoir T accepteur est faible, c'est & dire dans 1l'ordre: acéto-

nitrile < pyridine v bipyridine < phosphine < Cl17.

Une stabilisation du niveau 2a; va de paire avec un abaisse-
ment de la fréquence des vibrations y (NO). Une corrélation linéaire
est obtenue en tracant la valeur du potentiel standard en fonction
de la valeur de v(NO) (Tableau I) pour des complexes homologues.Cette
corrélation n'est plus valable pour des complexes avec des ligands
L disparates. La stabilité cinétique des complexes & 19 électrons peut
8tre estimée par voltammétrie cyclique par le rapport i;/ia. A tempéra-
ture ambiante, pour une vitesse de balayage de 0,1 vs™l, 1e rapport
i;/i: croit de 1 pour |Mo(NO)p(MeCN),|12* & 1,5 pour [Mo(NO),(MeCN)3Cl|*
34 2 pour [Mo(NO)y(MeCN)3Clyl. Les complexes radicalaires du type
IMo(NO)z(MeCN)4I+ sont plus stables que 1les complexes monochloro et
les dichloro. Dans chaque classe de composés dichloro, monochloro et
exempt de '1igand chloro, les complexes riches en électrons 19 et 20
sont stabilisés par des ligands T accepteurs chélatants comme la 2,2'-

bipyridine.

La comparaison entre les propriétés rédox de complexes dinitro-
syles dicﬁloro du molybdéne et de leur activité catalytique 21 dans
la réaction de métathése du cis - 2 - penténe, montre qu'il n'y a aucune
relation entre ces deux caractéristiques. Par contre, l'activité cata-
lytique est fortement liée & la 1labilité des complexes réduits. Un.
transfert électronique permet donc & certains complexes dinitrosyles
de libérer des sites de coordination et d'avoir une bonne activité
catalytique dans 1la réaction de métathése des oléfines. Le présent

travail a permis de mettre en évidence une labilisation de complexes




- 206 -

dinitrosyles du molybdéne par un transfert monoélectronique, et domnc
d'envisager une activité potentielle en catalyse homogéne, cette acti-

vité n'ayant pas été testée jusqu'd maintenant.

VII. EXPERIMENTATION

Toutes les expérimentations ont été effectuées sous atmosphére
d'argon et & 1'abri de la lumiére 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'acétomitrile (Merck)
est purifié par distillation sur hydrure de calcium, puis distillé
sur P401g. L'acétone et le nitrométhane (des produits Merck) sont puri-
fiés par distillation sur tamis moléculaires Merck 44°. L'éther éthyli-

que est dlstllle sur 1 hydrure double AlLiH,. Le chlorure de méthyléne
'(Merck) est laissé sur Na2C03 sec pendant 24 h., et le mélange est
£iltré puis distillé, CHZCIZ est ensuite redistillé sur P4010 & l'abri
de la lumiére, et stocké a l'obscurité et sur NapCO3 sec. Le diméthoxy-
éthane (DME) est distillé sur sodium, et stocké sur sodium. L'hexane

est distillé sur P401g.

Avant utilisation pour des expériences analytiques: U.V.
Visible, RPE, RMN 1y 31P, et électrochimiques, les solvants sont filtrés
2 travers une colonne d'alumine séche sous argon. La teneur en H30

est estimée par la méthode de Karl Fischer 4 moins de 10 ppm.

MoCls est un produit Flucka et est utilisé tel quel. La 2,2'
bipyridine CjgHgNy (Merck), 1la triphénylphosphine (PPh3) (Prolabo),
le perchlorate d'argent AgClO;, le perchlorate de tétraéthylammonium
INEt4|1C104, 1le chlorure de tétraéthylammonium |NEt4|Cl, sont séchés
sous vide en présence de P,019 & 35°C puis stockés sous argon. Le
benzonitrile CgH5CN (Merck) et l'acrylonitrile CH,;—=CHCN (Merck) sont
purifiés par distillation, sous vide pour le benzonitrile, et &

température ambiante pour 1l'acrylonitrile, puis mis sur tamis

[~}
moléculaires 4A et stockés sous argon & l'obscurité.

1. Synthése

IMo(NO)2CLy 1 12 . yne suspension de 0,54 g (2,0 mmole) de
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MoCls et 40 cm3 de CgHsCl est agitée i température ambiante sous un
faible courant de NO (bulle & bulle) pendant 6h. Le monoxyde d'azote
est obtenu par action de NaNO; sur une suspension acide de Fe;(S04)3,
et aprés passage dans un ''piége' carboglace - acétone et sur une colonne
de potasse en pastilles. Le précipité est filtré et lavé abondamment
au chlorobenzéne puis au chlorure de méthyléne puis & l'éther. Un solide

verditre est recueilli puis stocké sous argon et au congélateur a -30°C.

Analyse Calculée: C1 31,3; N 12,4
Trouvée Ccl 31,9; N 11,8

Mo(NO)2(RCN),Cly (R = Me 13, CHp——CH 14, Ph 15). Ces trois
complexes sont obtenus selon un méme procédé. La solution verte qui
se forme aprés dissolution de [Mo(NO);Clyl, (0,5 g, 2,2 mmole) dans
CHyCl, (20 cp3) et du nitrile (5 cm3), est agitée pendant 12 h. Le

solide jaune qui précipite est filtré et lavé avec CHyCl,; puis Et,O0.

- Mo(NO)5(MeCN)9Cly 13 Rendement 80% - - 7
. Analyse calculée: C 15,55; H 1,95; Cl 23,0; N 18,1
trouvée: C 15,5; H 1,9; Cl 22,4;- N 17,8.

- Mo(NO),(CH;—=CHCN),Cl, 14 Rendement 70%
Analyse calculée: C 21,65 H 1,8; Cl1 21,3;
trouvée: € 21,0; H 1,85;Cl 21,3;

4

16,8
16,9.

-4

- Mo(NO)7(PhCN)9Cly 15 Rendement 80%
Analyse calculée: C 38,8; H 2,3; Cl 16,4; N 12,9
trouvée: C 38,9; H 2,3; Cl1 15,8; N 13,0.

Mo(NO)9(PPh3)yCly 16: Si on mélange 0,36 g de [Mo(NO),Clyl,
(1,6 mmole) dans 30 cm3 de CHpCly avec 1,14 g de PPhy (4,4 mmole),
on obtient un solide vert, que l'on recristallise dans un mélange CH;Cl,
- MeOH. Rendement 60%
Analyse calculée: C 57,5; H 4,0; N 3,7
trouvée: C 57,0; H 4,1; N 3,8.

Mo(NO)Py,Cl; 17: Une suspension de 0,36 g de [Mo(NO)pClpl,
(1,6 mmole) dans CHyCl, (30 cm3) est mélangée 3 une solution de pyri-
dine (6,4 mmole) dans le méme solvant.‘be mélange est ensuite concentré
sous vide. Des cristaux verts apparaissent progressivement, ils sont
lavés rapidement avec CHyCly puis Et;0. Rendement 807%
Analyse calculée: C 31,2; H 2,6; N 14,6
trouvée: C 31,3; H 2,5; N 14,3.
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Mo(NO)5(bipy)Cly, 18: Une masse de 0,5 g de [Mo(NO),Cljyly,
(2,2 mmoles) est mise en suspension dans CHpCly (20 cm3), puis traitée
par 0,4 g de 2,2'-bipyridine (2,56 mmole). Le mélange est agité i tempé-
rature ambiante pendant 12 h. L'addition d'hexane provoque 1l'apparition
d'un solide jaune vert. Le précipité est filtré, lavé avec Etp0. Rende-
ment: 90%.
Analyse calculée: C 31,3; H 2,0; Cl 18,5; N 14,6
trouvée: C 32,1; H 2,2; Cl1 17,9; N 14,2.

Procédé général de préparation des composés monocationiques
\Mo(NO)gLeL'CLICIOy 19

La préparation type implique 1l'utilisation des solvates
[Mo(NO)7LoCL(DME) |* (DME diméthoxy-1,2 éthane) comme intermédiaires.
2 mmoles de composé Mo(NO),LyCl, sont introduites. dams 10 cm3 de DME
fraichement distillés. Une masse de 415 mg de AgClOo, (2 mmoles) est
alors introduite lentement dans la suspension tout en agitant a 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'AgCl est séché et pesé: 0,289 g. Son poids correspond &
la précipitation d'une mole de chlorure d'argent par mole de complexe

de départ.

IMo(NO)(RCN)3C1]1C104] 8, 9, 10: Un volume de 5 cm3 du
composé nitrile (RCN) est ajouté & la solution du solvate dans le DME.
Le mélange est agité i 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 1'apparition d'une huile qui ne cristallise
qu'a froid et dans des mélanges nitrométhane - éther éthylique (1/2
en volume). Pour |Mo(NO);(MeCN)3|IClO4i, Rendement: 60%.

Analyse calculée: Mo 23,2 .

trouvée: Mo 22,4

IMo(NO) 5 (bipy) (MeCN)C1]ICl04]l  12: Un procédé identique a
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 14,0.
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IMo(NO) 7Py, (MeCN)CL| 1C104] 11 Rendement 60%
Procédé éénéral de préparation des composés dicationiques
|Mo(NO)gLoL 'l |CT041 5 19 '

La préparation type implique 1l'utilisation des solvates
IMo(NO) 9Ly (DME) 9|2+ comme intermédiaire. 2 mmoles du composé Mo(NO),L,Cl,
sont introduites dans 10 cm3 de DME. Une masse de 830 mg de AgClOy
(4 mmoles) est alors introduite lentement dans la suspension tout en
agitant a 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 troisiéme
filtrézion est effectuée). Les précipités de chlorure d'argent sont
rassemblés, puis séchés et pesés. Le poids 0,552 g correspond & la
précipitation de 2 moies d'AgCI pér'mole de complexe de départ.

| lno(uo)z(kcn)4i|c1o4|2 : Un volume de 5 cm3 du composé nitrile
RCN est éjouté 34 la solution du solvate |Mo(NO),(RCN),(DME),|2t. 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'aprés beaucoup d'essais
dans des mélanges nitrométhane - éther éthylique. Pour |Mo(NO),(MeCN),|
[C1l0412 2 Rendement 50%.
Analyse calculée: Mo 18,5
trouvée: Mo 17,7
IMo(NO)(CHy==CHCN), | 1C104l5 3 Rendement 60%
[MO(NO)(PhCN)4 1 1ClO412 4 Rendement 70%
Analyse calculée: C 43,8; H 2,6
trouvée: C 40,5; H 2,5

des procédés identiques & celui décrit ci-dessus conduisent
4 1l'obtention des composés suivants: [Mo(NO)p(Py)y(MeCN),||C10415 5,
[Mo(NO)2(PPhj3)g(MeCN) 2| ICLO410 7.
Pour |Mo(NO),(bipy)(MeCN),|[Cl0O4]o 6, Rendement 50%
Analyse calculée: C 28,35; H 2,35; N 14,15
trouvée: C 28,25; H 2,7; N 14,0

IMo(NO),(bipy)al1Cl0415 1: A une solution dans l'acétonitrile
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de |Mo(NO),(MeCN),|[[C10412 (1040 mg, 2 mmoles), on ajoute 655 mg de
2,2'bipyridine (4,2 mmoles). La solution est agitée et portée vers
40°C. Aprés 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. & Vernaison.

2. Mesures électrochimiques.

Toutes les expérimentations sont effectuées sous atmosphére
d'argon, a 1l'obscurité et dans une cellule thermostatée entre =-30°C
et +40°C. La cellule utilisée est une cellule classique a trois compar-
timents. Dans le compartiment de 1l'électrode de travail, une électrode
34 grande surface est placée pour les mesures coulométriques. Les voltam-
pérogrammes sont obtenus & 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 Agt (0,01 M) dans
le solvant désiré, -additionné de perchlorate de tétraéthylammonium
(0,1 M). 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 & une concentration inférieure a 0,001 M dans

la cellule électrochimique par la méthode de Karl Fischer.

Les complexes radicalaires sont produits par coulométrie
3 -30°C, et ensuite les solutioms sont introduites soit dans des tubes
cylindriques de quartz pour les mesures RPE, soit dams des cellules
4 fendtre 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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RESUME ET CONCLUSIONS

Dans les solvants aprotoniques a grand domaine d'électroacti-
vité: sulfolane, nitrométhane, acétonitrile et carbonate de propyléne,
les dérivés oxygénés de 1l'azote (III) et (IV) ont fait l'objet d'études
de transferts électroniques a une électrode de platine poli. Ces trans-
ferts élecf:oniques ﬁettgnﬁ en 'jeg; des réactions chimiques entre les
espéces réduites 4et .ies aivérses.-espéces présentes en solution. Ces
processus sont rendus plus complexes par la présence résiduelle d'eau

et d'oxygéne.

Nous avons montré dans la premidre partie que NOT 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 méme de 1l'oxygéne et NpO4. Ces deux composés facilitent
la réduction de NOT par réaction avec NO formé. L'étude approfondie
de la réduction de NOT en présence de N0, nous a permis d'atteindre
les constantes thermodynamiques et cinétiques de 1'équilibre de disso-

ciation moléculaire de Ny03 selon:
2No03 == 2NO + N0y

Afin de déterminer la constante de dissociation ionique de

N,03 selon:
No03 = NOt + N0y~

1'étude électrochimique des solutions de nitrite a été abordée. Le
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mécanisme de 1'oxydation du nitrite qui a lieu en deux étages, peut

se schématiser selon:

2N02- z NoOy4 + 2e”
lére étape

2NO,~ + N9O4 = 2NO + 2NO3~
NO + NO3~ = Ny04 + e~ 2eme 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 N703 dans le sulfolane. La présence d'eau
dans le milieu réactionnel rend plus complexe le mécanisme d'oxydation
du nitrite par formation de HNOp. Une interprétation a été proposée

quant & l'instabilité de 1l'acide nitreux dans les différents solvants.

La deuxiéme partie est consacrée aux solutions de Ny04 dans
les différents solvants. Globalement deux équilibres hétérolytiques
et un équilibre homolytique rendent compte du comportement de ces solu-

tions:
NoO4 2 2NOj
No0; = NO* + NO3”
NoO4 = NOp~™ + NOp*

la constante de dissociation homolytique a été déterminée
par RMN et RPE. La seconde technique s'est avérée mieux adaptée au
probléme. La constante de dissociation hétérolytique ol NyO4 peut &tre
considéré comme un sel de nitrosyle a été déterminée grice a l'utilisa-
tion judicieuse de 1'électrode d'argent recouverte de chlorure d'argent.
La mise au point d'un dosage original de NpO4 seul ou en présence d'acide

nitrique a été une des retombées de cette étude.

Enfin 1l'interprétation du mécanisme de 1'oxydation dé NoO4

a permis d'atteindre la constante du troisiéme équilibre, et d'évaluer
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les constantes cinétiques de la monomérisation de N9O4. L'ensemble
des résultats obtenus a permis de proposer un mécanisme rendant compte

des différentes étapes de la réduction de NjO4.

Dans la troisiéme partie, nous nous sommes intéressés au
pouvoir nitrant des especes Ny04 et Ny03 vis & vis du naphtaléne dans
le sulfolane. L'effet cataiytique de NOt a été mis en évidence grice
au suivi de la réaction par le tracé des courbes intensité-potentiel.
L'ion nitrosyle peut &tre 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 N9O; - Hy0. Cette catalyse par NOt intervient encore lors
de 1la nitration du naphtaléne par N02+ provenant de 1'oxydation de

N9O4. En effet, le proton 1libéré lors de la nitration réagit avec N90
294, \ te protor re lors 2V

pour donner N0+.~

Enfin, dans la derniére 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 molybdéne
4 18 électrons du type Mo(NO);LyCly engendre des complexes & 19 et
20 électrons. Les complexes & 20 électrons sont toujours trés instables.
Des complexes & 19 électrons ont été stabilisés et étudiés par spectros-
copie. L'électron célibataire est localisé sur les ligands nitrosyles
dans une orbitale myg. L'introduction d'un électron dans 1la sphére
de coordination provoque la labilisation des liaisons Mo - Cl. Cette
propriété pourrait &tre utilisable dans la catalyse de réaction d'oligo-

mérisation d'alcénes.
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Couples électrochimiques utilisés et étudiés dans ce mémoire

Couples électrochimiques déienminés A 1'aide de 1'électrode d'argent a 298°K €° /(Fct/Fc) £ en mV

dans le nitrométhane + 611  partie 2 réf 13
sulfolane + 37338 partie 2 réf 14
carbonate de propyleéne + 509 partie 2 réf 12
AgCl + e” 2 Ag@ + ClI-
dans le nitrométhane - 661 partie 2 réf 13
sulfolane - 7373 partie 2 réf 14
carbonate de propyléne - 715 partie 2 réf 12

AgCT, + NO* + e= 2 Ag, + NOCI

dans le nitrométhane + 137 partie 2 réf 12
sulfolane - 27
carbonate de propyléne + 42 partie 2 réf 12

AQCl, + Np04 + e~ = Ag, + NOC1 + NOF-

dans le nitrométhane . - 394
sulfolane . S -454,58
carbonate de propyléne_ ) - 411

Couples électrochimiques déterminés 3 1'aide de 1'électrode de platine

dans le sulfolane & 303°K £° en volt
N02+ + e” 3 1/2N04 + 1,50
NOzt 4 et , NOp + 1,35
NO* + 1/2NgUg + e~ = Ny03 + 0,850
NOY + e- 3 NO + 0,715
N0z + Np0g + e” , NpO3 + NO3~ + 0,5
N0 + 2e- 2 2Np03 + 2NO3T + 0,42
NOg + e” 2 NOp- + 0,32
N)0g + e~ = NO + NO3” + 0,28
1/2Np04 +HNO3,NO3~ + e~ » HNOp + 2NO3” + 0,27
NoOg + 2e” 2 2NOp” + 0,175
NO + NO3~ + e~ 3 2NOp- + 0,07
2N203 + e~ 3 3INO + NO3~ + 0,01

4 yvaleur déterrinde a 30°C
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Valeur des constantes établies et utilisées dans ce mémoire

log XK a 303°K

Equilibres de dissociation moléculaire
2Nx03 x N0+ NpOy

dans le sulfolane - 4,8
N203 = NO + NO»
dans 1'eau - 4,14d  partie 2 réf 11
dans 1'acétonitrile - 4,08b  partie 2 réf 10
dans le sulfolane - 4,79b; - 4,60
N2Og = 2NO
dans le nitrométhane - 3.82b
dans 1'acétonitrile - 4,42b
dans e sulfolane - 5,03b; - 4,84
dans le carbonate de propyléne - 4,730
Equilibres de dissociation ionique
NoO3 =2 NO* o+ NO2~
."dans. le sulfoliane . . . - 11,2
Ny0g = NO* + NO3~
dans le nitrométhane - 9,2b
dans le sulfolane - 7,15
dans le carbonate de propyline -7,3b
N204 = NOp* + NOp-
dans le sulfolane - 22
Réactions d'oxydo-réduction
“NoGg + 2NOz~ = 2NO + 2NO3”
sulfolane + 3,5
NOp + NOp~ = NO + NO3-
sulfolane . + 2,1
Réactions acido-basique
N20g + H* = HNO3 + NO*
sulfolane + 8,8
N20g4 + HC10q4 =2 NO* + (104~ + HNO3
sulfolane + 4,8
HNOp + No0g , HNO3 + Np03
sulfolane - 0,6
Réactions de complexation
N20g + M(NO3)p = NO* + M(NO3)3" sulfolane
M= 1In 0,25
M=Cy 0,40
M = UOp 0.23
M(NO3)p + NO3~ = M(NO3)3~ sultolane
M= In 7,46
M= Cu 7,60
TRRT 7.0

b valeur déterminée 3 25°C
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Acide AH pK:: (dans le suylfolane)
H303F 3.3 partie 2 réf 23
HC104 4 partie 2 réf 22
4257207 5,2 partie 2 réf 14
HC! 14,5 partie 2 réf 19
HNG 3 16
HND 7 ~20,6
Produit de solubilité de AgCl log Pagc)
dans le nitrométhane - 21,2 partie 2 réf 13
sulfolane - 18,4 partie 2 réf 14
carbonate de propyléne - 20,4 partie 2 réf 12

Acide AH Constante d’homoconjugaison pK:Ac'
HA" 2 AH + A
HC1 B 3.0
3.1 partie 2 réf 14
=NQO3 2,65
3,1 partie 2 réf 21
Constantes cinétiques ki et kp! Constantes cinétiques k3 et k4
de 1'équilibre: de 1'équilibre:
N04 {& M0 3 298°K N203 %;1/27«204 + NO
1
Sulfoiane Ky = 21 571 k3« 9 5l

k7 = 2,3.1061mole-1s-1
Caraonate de kp = 13 s-1
procyiine kz = 0,7.100mote-ls-1
Nitraméthare kg ot 3,3 57}

kp = 2.2.10%mote-1s-1

kg = 1390 s-lu —-1e)1/2
dans le suifolane 3 20°C
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ANNEXE EXPERIMENTALE

TECHNIQUES UTILISEES

I. METHODES VOLTAMPEROMETRIQUES D'ANALYSES

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)

- Millivoltmétre ISIS 4000 (Tacussel)

- Table tragante TGM 164 (Sefram)

Afin de s'assurer de 1l'étancheité de 1la cellule de mesure
(pour éviter 1'humidité ambiante), nous avons utilisé une électrode
tournante mise au point au laboratoire 1 et permettant le tracé des

courbes voltampérométriques sous atmosphére contrdlée.

Coulométrie

- Titrimétre 2 électrodes polarisées Titrisol (Tacussel)
- Chronoampérostat CEAMD-6 (Tacussel)

- Intégrateur IG5-N (Tacussel)

- Potentiostat PRT 100 - 1X (Tacussel)

Potentiométrie 3 courant nul

- Millivoltmétre type ISIS 20.000 (Tacussel)

-~ Microseringues Gilmont de 0,2 et 2 cm3

Electrode tournante 3 disque et anneau (E.T.D.A.)

- Electrode type EAD 10K Pt/Pt (Tacussel)
- Amplificateur d'asservissement de vitesse type Asservitex

10.000 (Tacussel)
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Bipotentiostat type BIPAD (Tacussel)
Pilote SERVOVIT 2A (Tacussel)

Table tragante type TGM (Sefram)
Millivoltmétre ISIS 4000 (Tacussel)

La théorie relative i 1'E.T.D.A. est décrite 2. Il s'agit
d'une électrode centrale i disque de platine (de rayon rj) entouré
par un anneau concentrique en téflom (rp), puis par un anneau de platine
(r3). .

Isolant Isolant

Anneau

Diffusion du fluide vers

: EEE::
. EEEE? la surface de l'électrode

tourmante

Courbe de déplacement du
7 fluide a proximité de la
w
surface de l'électrode

tournante

L'E.T.D.A. utilisée posséde les caractéristiques géométriques

suivantes:

r; = 2,00 + 0,01 mm
rp = 2,20 + 0,01 mm
r3 = 2,40 £ 0,01 mm

L'effet d'écran S est une caractéristique importante de 1'élec-
trode tournante 3 disque et anneau. Si le disque et 1l'anneau sont a

un méme potentiel tel que la réaction:

2>
1+

ne- > B -

o
ait lieu aux deux électrodes, un courant IA traversera 1'anneau quand
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le circuit du disque sera ouvert (I 0); Lorsqu'on ferme le circuit

D
-]
du disque, un courant IA inférieur 2 IA passe & l'anneau, car le
transport de A arrivant a 1l'anneau est diminué d'une certaine quantité
de A consommé au disque. On définit alors le facteur d'éecran S par

le rapport:

On démontre que ce facteur d'écran S ne dépend que des caractéristiques
géométriques de 1l'électrode lorsque les espéces A et B sont stables.

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

Sg = L - NOB"Z/3 avec B = (r3/r1)3 - (rz/r1)3

No : facteur géométrique

N0 est une grandeur ne dépendant que des caractéristiques géométriques

~ de 1'électrode.

Remarquons que la wvaleur du facteur d'écran permet également
q
d'obtenir des renseignements concernant une éventuelle interaction

ou instabilité des espéces A et B.

Electrodes de référence

L'électrode de référence Ag*/Ag est constituée par un
fil d'argent plongeant dans une solution de AgClO4 (0,1 M pour le sulfo-
lane et 0,01 M pour le carbonate de propyléne), relié & la cellule
de mesure par un pont rempli d'ume solution de perchlorate de tétraéthyl-

ammonium 0,1 M.

L'électrode de référence Fc'/Fe dans 1le nitrométhane
3 est constituée par un fil de platine plongeant dans une solution
0,1 M de Et4NCl0; et saturée en ferrocéne. On procéde ensuite & une
oxydation électrochimique de cette solution & intensité constante:

0,1 mA pendant environ 600 secondes.

L'électrode au calomel saturé est utilisée pour relever
les potentiels dans 1'acétonitrile. Nous avons relié cette électrode

2 la cellule de mesure par un pont contenant 0,1 M de perchlorate de

tétraéthylammonium.

Ces électrodes de référence ont des potentiels assez stables.




Cependant, aprés chaque manipulation, nous effectuons un étalonnage de ces

électrodes par rapport au couple Fc*/Fc.

Le systéme ferrocéne - ferricinium (Fc¥/Fc) étant rapide
dans les solvants utilisés 3~% , nous avons pris le potentiel de demi-

vague de ce couple Fc*/Fc comme origine de l'échelle de potentiel.
Correction de la force ionique

Les potentiels normaux déterminés directement a partir des
courbes potentiométriques de dosage doivent €tre corrigés de l'influence
de la force ionique. A partir de la formule de Debye-Hickel relative
aux électrolytes totalement dissociés 2 , nous avons calculé le coeffi-
cient d'activité moyen f+ de 1'électrolyte. Pour ce qui concerne les
espéces moléculaires, nous avons supposé l'activité égale & la concen-

tration.

IT. METHODES SPECTROSCOPIQUES

Résonance magnétique nucléaire (R.M.N.)
Spectrométre Bruker W.P. 80

Résonance paramagnétique électronique
Spectrométre R.P.E. VARIAN E 109
Spectrophotométrie (ultra-violet)
Spectrométre DUOSPAC 203 Jobin et Yvon
Spectroscopie Infra rouge et Raman

- Spectrométre Infra rouge 457 Perkin Elmer

- Spectrométre Raman Diler R.T. 30
II1. CHROMATOGRAPHIE EN PHASE VAPEUR (C.P.V.)
Les produits ont été analysés en C.P.V. sur un appareil GILDEL

30 ou 3000, a l'aide d'une colonne en pyrex de 2m remplie de chromosorb

W HP D.M.C.S. imprégné a 5% de silicone OV 17




ANNEXE THEORIQUE

MESURE DES SUSCEPTIBILITES MAGNETIQUES
PAR RESONANCE MAGNETIQUE NUCLEAIRE 6

On pose:

H: Champ magnétique nécessaire 2 la résonance d'un proton
isolé (& une fréquence donnée v ), en absence d'inter-

action intramoléculaire.

L4 ’ 3 3 ’ rd 3 ~ ’
H,: Champ magnétique appliqué nécessaire a 1la résonance

du protom i

"H,: Champ magnétique effectif que subit la molécule

i
Si: Facteur d'écran di au diamagnétisme intramoléculaire
X: Susceptibilité volumique du milieu

@] et a sont appelés '"facteurs de formes" respectivement
de 1'échantillon et de la cavité hypothétique dans laquelle la molécule
est supposée se trouver. Si on damet que cette cavité est sphérique,
le facteur gg prend la valeur 4T . D'autre part si 1'échantillon a
la forme d'umn cylindre oriengé transversalement par rapport au champ
magnétique, le facteur a1 encore appelé '"facteur de démagnétisation'

est égal a 2m.

En négligeant les interactions spin-spin, le champ magnétique

H s'écrit:

H = SH' avec H' = Ho[l - (ay - ap) ]
soit
Q ]
H = SH [l - (a1 - ag) ] = SH (1 - ax)
avec
= = 4 = 21
a = a1 - @y = 2m - 2 = 27
1 2 3 3

Examinons maintenant le cas ol deux solvants i et j ne présen-

tant pas d'interaction intermoléculaire, sont mélangés a différentes
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proportions.

Le champ magnétique Hi de 1'un des protons choisis du solvant

i, est défini par la relation:

fa
[}

-]
' = -
SiHi SiHi(l axi)
de méme pour l'un des protons du solvant j, on a:

H = S.H' = S,Hg(l - ax j) avec x; et xj les susceptibilités

; . J J .
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
'y
. “,,‘ . respectif. On constate que
100 . 3 )
§E 5j , la distance séparant les
__.—-T}'-. pics relatifs aux protons
roton.g-=°" .
s° _Rm". v I A8 i et j, reste identique:
gt
Ny ¢ 100 §% - 8% = 8% -6
1z . 5. i i j i
~ proton 1 l z
& | _ 100 _ 100
= §,77 -8,
| j i
!
| >
> = Cte
0 x 104 x (%)
e . = - —— Autrement dit lorsque la
x (%)'100 0 .
valeur de x varie de 0 a
100%, les protons i et j
subissent lz méme variation
de déplacement chimique:
A§, = AS, = AS
- 1
La différence A§ correspond & une variation de champ AH} définie par
1'égalité:
HO(1 - aﬁ) - HO(1 - a§) = ai° = H, -H
J 3 J 1 J

soit
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Ha( ) =H -H
.Q . mX . = . - .
PTG i i

ce qui nous permet d'écrire:

©
H, - H,
aly, - x;) = L __1 = nas.1076
1 ] H

D'autre part, si les molécules i et j ne sont soumises a
aucun diamagnétisme environnant (x = 0), le champ magnétique H vérifie

les égalités:

jast

[}

wn

ja s}

L]

[72]

o>
G

]
t_.molu_.mo

En tenant compte de cette équation, A§ peut encore s'écrire:

S, - S,
As = 106 [_1_____£ = Cte
‘ . s b
A est 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 ol un composé paramagnétique
est dissous dans le solvant i. La susceptibillité du milieu varie alors
de xi{ & X. Le déplacement chimique subi par les protons de la référence

interne dans le milieu considéré s'exprime par la relation:

alx = Xref) = A&8golution

En se repérant par rapport au déplacement chimique A§j subi par les
protons de la référence dans le solvant i exempt de composé paramagnéti-

que:

Aéj = a(xi - Xref)

la différence de déplacement chimique:

88 = A(ssolut:ion B A‘Sj = olx - Xi)
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résulte d'un changement de susceptibilité du milieu causé par la présence
du soluté paramagnétique. Il est alors possible, connaissant la valeur

de 48, de calculer la susceptibilité X du milieu 3 partir de la relation:

x = 8 4 x
a 1

MESURES DE SUSCEPTIBILITES MAGNETIQUES DE COMPOSES LIQUIDES SELON LA

METHODE 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 a:
M = x-.H

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 & aucune force. Cette aimantation est liée aux
propriétés magnétiques de 1la matiére: le diamagnétisme est di au
mouvement de précessions des électrons dans les atomes; le paramagnétisme
résulte du moment magnétique (y = n{n + 2) yg avec upg: magnéton de
Bohr et n le nombre d'électrons non appariés) associé au spin de
1'électron non apparié, spin qui présente deux états possibles (mS
= :~%). Considérons maintenant le cas ou le champ magnétique E. est
non uniforme, l'échangillon est alors soumis 3 une force proportionnelle
au gradient de champ %ﬂ selon:

X

-> >
[FI = m.Xg.H avec m: masse de 1'échantillon

@
%1%

Si le composé est diamagnétique, la force F tend 2 attirer
1'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 balance magnétique de torsion modéle "Curite-Cheneveau’

est l'une des mieux adaptée a4 la mesure des susceptibilités magnétiques
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magnétiques pour des composés liquides.

———f1l de torsion

— rowr aimant permanent

@ secondaire
tube avec
échantillon \ |

aimant B ——
permanent \

s
]

contrepoids

Sous l'effet de l'aimant permanent le déplacement de 1'échan-
tillon est repéré a l'aide d'un miroir. La force F passe par deux maxima
pour deux positions de 1l'aimant; la torsion du fil est alors maximum

et la déviation correspondante également:
Fl = aAl

Fp = aly

ou
a: coefficient dépendant du fil de torsion
Al et pp: déviations lues

La déviation totale A s'écrit alors:

soit
Fp + Fp = 2F = aAr = 2Xg.m.H..:_H
X
On en déduit ainsi la valeur de Arg:
Ay = xg.m.A avec A = 2H 3H = cCte de 1'appareil




Notons que le verre est légérement diamagnétique, il faut

donc tenir compte de la déviation du tube vide dans les résultats.

L'étalonnage de 1'appareil qui permet d'accéder & la valeur
de la constante de l'appareil A, est effectué i 1'aide de solutions

de sel de Mohr (NH4))Fe(S04)5,6H90 (composé de susceptibilité connue).

L'eau utilisée pour préparer les solutions est préalablement
bouillie et mise sous atmosphére inerte (azote) pour éviter 1'oxydation
du fer II en fer III par 1l'oxygéne dissous. La susceptibilité de la
solution en fonction de la fraction en poids p de sel de Mohr, est
donnée par la relation:

X8(solution) = [%2291 p - 0,720(1 - P1-10'6cm38'1

avec T: la température absolue & laquelle s'effectue la mesure.
X8(H,0) = ‘0,720;10'6cm3g'1 susceptibilité massique de 1l'eau

Nous avons trouvé:

lea = -0,280.10"6cm3g"1 (Ny04 solide)

xgla (C.P.) = -0,570.106cm3g"1
xzia(r.u.s.) = -0,560.10"%cm3g"1
avec

Ax = 0,05.10"6cm3g-1
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ABSORPTION MAGNETIQUE ELECTRONIQUE

EXPRESSION DE LA PUISSANCE TOTALE ABSORBEE PAR L'ECHANTILLON PARAMA-
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 & déterminer la concentration d'espéces para-

I 13 3
magnetiques contenues dans - une solution.

Nous allons examiner la relation existant entre le signal
d'absorption de résonance magnétique électronique et la susceptibilité
paramagnétique xx de l'échantillon x considéré. Notons qu'il est souvent
' néceséaire de prendre_ﬁh'salvgﬁt peu polaire, pour éviter d'éventuelles
altérations du spectre R.P.E. causées par les '"effets du solvant" sur

le composé paramagnétique.

Calculons 1l'expression de la puissance d'absorption totale
Protale captée par la solution paramagnétique en fonction de xx. Nous
nous limiterons au cas simple ou le composé paramagnétique posséde

un nombre quantique magnétique mj = mg = i%

Dans ces conditions, seuls deux niveaux d'énergie sont pos-

sibles:

By
&

1 ° 1 °
= + 3 gBH et E.; = =-g8H

L'échantillon est soumis & l'action d'un champ magnétique
statique H  modulé par un champ magnétique oscillant H™. Si le systéme
se trouve dans les conditions de résonance, 1l'énergie ainsi fournie
par le champ oscillant H™, est captée par l'échantillon et correspond

au passage entre les deux états d'énergie définis ci-dessus, soit:

’ Q0
AE = gBH
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Expression du champ magnétique oscillant H™

>0 .
Le vecteur champ H est situé

dans 1'axe 0Oz.

;o
Le vecteur champ H- appartient
au plan composé par les axes
Y : 5
0 F:::r Ox et Oy: P représente le plan

de polarisation perpendiculaire

o
au champ statique H .

En appelant:

Hx = Hpayxcoswt = Hpgycos2mut
Hy = HpaxSinut = Hpgyesin2rvt

le champ magnétique oscillant total est donné par la relation:

. . |Hx Hx
g > > © e
H” = H'+ H” avec H%= et ;¥=
total 1 2 1 : 2
Hy Hy
-
Seule la composante de i suivant 1l'axe des x: axe perpen-
> > total

o ’ » ’ r'd 3
diculaire aux vecteurs H et u° (ﬁ'°: moment magnétique élémentaire
de chaque molécule paramagnétique), peut donner lieu 3 une perturbation

et par conséquent & une absorption d'énergie par l'espéce paramagnétique.
P

Le champ oscillant HY a donc pour expression:

H> = 20 = 2H™ cosw:
X max

Sous 1l'action du champ magnétique a haute fréquence Vg, la

susceptibilité paramagnétique de l'échantillon a pour expression:

X = Xe " ix
avec .

Xr: partie réelle de X

Xi: partie imaginaire de X

Le champ oscillant H" engendre un moment magnétique induit
M selon:

o o
M = 22Xy Hpax coswt + 2Xi Hpay sinwt
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L'énergie absorbée par le systéme au cours de 1'intervalle
de temps dt, est alors donnée par la relation:

dW = Pudt = H dM Pu étant la puissance absorbée

Cette équation différentielle peut encore s'écrire:

Pu = H [QE]
dt

En intégrant cette équation de 0 3 T = 2" (période du champ oscillant),

@
on détermine la puissance moyenne d'absorption:

T T

Pu.dt = 1 H[éﬁ]
0 T), LT

L]

Pm 1l
T
Sachant que:

a
dt

2Hpaxw (-Xr sinwt + Xxj coswt)

On en déduit:

4Lwly2 2T -
Pm = ____ W&X w [-xrsinwc coswt + xicoszwt dt
2W -
0 .
2n - 2r
242 £ 2m ai
= 2w Hmax s +Xr cos2wt | @  _IXitly + 5&5%3325 ©
T ( 4 0 2 Jo ™ 0
20w2H2 ) ‘
——max o +XT 4+ o = 2uyn2
po ” max

Comme w = 2mv , avec w: pulsation en rd/s et v: fréquence en cycles/s

il vient:

= .2
Pm 4ﬂvx1Hmax

(2)

La puissance moyenne Pm est donc proportionnelle a la partie

imaginaire de la susceptibilité magnéti

du champ magnétique oscillant H™.

que X et

a 1

'amplitude Hp.y
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D'autre part, en considérant le champ H* comme étant trés

o -}
faible par rapport au champ statique H (Hp,, << H ), la puissance
Pm peut &tre déterminée par la mécanique quantique en utilisant la

théorie des perturbations.

Soit l'opérateur Hamiltonien:
R, = (gB)Hq'J;

La probabilité P + de passage d'un état quantique m i un état m'
m,m |3 g q q

est donnée par la relation:

2
= i 22 ' -
Po,m' 5 (gg) HY o | (m lsxlm)l F(v - vg)
ol F(vV - V) représente une fonction normalisée définie par 1l'intégrale:

Flv = vg) = 1 - _ (1)
0 , . : Lol
Pour que 1la probabilité de transition de m 3 m' soit maximum,

il faut que V = Vg: cette égalité représente la "condition de résonance'.

Notons également que la fonction F représente, a une constante

prés, la courbe d'absorption magnétique électronique obtenue lors d'un

tracé de spectre R.P.E.

Sim=-letm' =+ 1, il vient:
2 2

Py, = I (ge)zHéax F(v - vg)
La fonction F peut aussi &tre exprimée en fonction du champ

statique:

F(v - vg) = BB F(H - H')
h

En appliquant la loi de distribution de Boltzmann a notre systéme supposé

en équilibre thermique, le rapport de population dans les deux états

* % est donné par la relation:

n(+ 1) o
2 = exp (-gBH /kT) avec k: constante de Boltzmann

n(-%) T: température en °K
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Sachant que: gBHo >> kT, nous pouvons faire l'approximation:

n(+1/2) ~ 1 - gBN
n(-1/2) KT

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 a:

Q
bng = Lonxg8H = 1yx O
2 KT 2 kT

D'autre part, chaque transition de m a m' correspond 2 une

absorption d'énergie:

AE = hv soit pour Any électrons une énergie d'absorpgion
égale a: ‘
AW = Any AE = hvany

La puissance moyenne absorbée Pm peut alors s'écrire:

Pm = AW P

21 1
*3,+%

2(p,)2H2
= m Ly Oy |n (8g)Hnax | ¢y - vg)
2 kT h2

= _m? 2 2 -
T (gB)< Ny (v.vg) ne o F(v - vg)

2 N s . r) I3 ° e
L'échantillon soumis uniquement au champ statique H , présente

un moment magnétique total par gramme de solution:
My = (% g8) any

On détermine alors la susceptibillité paramagnétique totale

de la solution par gramme:

=

= = _1 2
Xx = — = _1.(gB)* N (3)
* H kT o x

De sorte que nous pouvons exprimer la puissance Pm en fonction de 1la

"susceptibilité statique' yx, selon:
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Pm = 272 (v.vg) HZp .4 xx F(v - vg) (4)

Par comparaison avec 1'équation (2), nous pouvons établir

1'expression de la susceptibilité xj:

S S )

L'équation (4) nous donne l'espression de la puissance absorbée
par 1'échantillon en fonction de la fréquence v. Il nous suffit alors
d'intégrer la fonction Pm(v) dans tout le domaine de fréquence (v variant
de 0 &4 »), pour calculer la puissance totale absorbée par l'échantillon,

soit:
PtOCale = Pm(\))

0

On admet que la fréquence v reste trés voisine de v, ce
qui implique que vgv =vg2. Compte tenu de I'égalité (1), on obtient:
Ptotale = 22 VOZ Xx Hzmax F(v - vg)
= a2 VOZ Xx H2pax

ou bien en remplagant Xy par son expression (3), il vient:

2 2 2 y2
. _ 2né vgc (gB) Hmax .
totale ART X

Cette égalité mmontre donc que le signal d'absorption magnéti-
que électronique A détecté par spectroscopie R.P.E. est proportionnel

a la concentration d'espéces paramagnétiques contenues dans

1'échantillon.




COEFFICIENT DE DIFFUSION D’UNE PARTICULE NON CHARGEE
EN SOLUTION DILUEE

EQUATION DE STOKES - EINSTEIN 9

Le potentiel chimique Mg d'un composé s en solution diluéde

peut s'écrire:

[]
Mg = Mg + KT logec (1)
avec '
k: constante de Boltzmann

o
Wg: potentiel chimique standart du soluté s

Les molécules en solution sont l'objet de mouvements appelés
"mouvement Browniens'. Si 1l'on désigne par r la distance parcourue
par la particule s dans le milieu considéré, en dérivant par r la

relation (1), nous obtenons:

s = kT dlogec _ 170 108en (2)

oar or 5T

n étant le nombre de particules s dans 1 litre de solution

A partir de cette égalité (2), nous pouvons établir

1l'expression de la force cinétique f. agissant sur une molécule s:

fC = - a“S = -kT 31°gen
3r dr

D'autre part, la force de résistance fr est proportionnelle a la vitesse

de diffusion v de la particule s, soit:

f, = - Cv C représente la constante de résistance

En faisant le bilan des forces:
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nous en déduisons:

~ kT [31;5 n] -Cv = 0
r
soit
v = - _15_'1:[3105 n
C or

En multipliant par n chacun des membres de cette égalité, il vient:

nv = - kT [n 3logen ] = - kT [35] (3)
c or C ar

nv étant le nombre de molécules s passant par seconde a travers une

surface égale 3 1l'unité.

Connaissant la définition générale du coefficient de diffusion

D = -nv.a_’l]-l
Lor

et compte tenu de la relation (3), nous pouvons écrire:

D = %2 = RT R: constante des gaz parfaits
N: nombre d'avogadro
Si la particule s est assimilée 3 une sphere de rayon a, la constante

de résistance C s'écrit:

C = 6 Tna n: représente la viscosité dynamique
du milieu

L'expression du coefficient de diffusion devient alors:

D = RT (4) Equation de Stokes-~Einstein
6 ™ Nn a

En appelant Vg 1le volume d’'une molécule s, nous pouvons
exprimer le rayon a en fonction de la masse molaire Mg et de la densité

dg & la température T selon:

1/3
Vg = .2.4_5__ = %Wa3©a =[ZM;d]
T
s

=[Z%E]IIB [23]1/3




faible.

Dans

Dans

.La relation (4) devient alors:

RT ds 11/3 )
61TN[_Z?N_.Jl/s [Ms] n | (5)

Cette équation est valable tant que la concentration du composé s reste

la littérature, l'expression de D (5) se présente sous

différentes formes suivant qu'elle est utilisée dans le systéme C.G.S.

ou le systéme S.I.:

le systémeC.G.S.

D =

en exprimant

T en

n en

Dans

"R en

-7 T4 1/3 .
2,97.10°7 [M_S] n 1 en cm2/s (& T = 298°K)
- Mg
ergs T"! mole-l
degrés Kelvin

poises ou dyn.s.cm™2 ou bien g.cm'ls'1

le systéme S.I.

D =
en exprimant

R en

T en

nen

2,97.10'14[;1 ]1/3 n~l en m2/s (& T = 298°K)

J.X"lmole-l

degrés Kelvin

poiseuilles ou kg m-1ls-1
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Les oxydes d'azote sont utilisés depuis longtemps dans 1la grande
industrie chimique, Principalement dans la production de 1'acide nitrique,
produit de base dans la synthése de nombreux composés azotés. L'utilisation
directe des oxydes d'azote comme agent de synthése permettrait de s'affran-
chir de cette étape coliteuse en énergie. Les constantes thermodynamiques
et cinétiques qui régissent les équilibres chimiques des oxydes de 1'azote
III (NOt, Ny03, NO5~, HNO9), ont été déterminées en milieu aprotonique
pPar les techniques électrochimiques. De plus, 1'étude des dissociations
homolytique et hétérolytiques de Nj04 dans le sulfolane par les techniques
électrochimiques RMN, RPE a permis de mettre au point une méthode de dosage

de Ny04 dans les mélanges N704-HNO3.

Les pouvoirs nitrants de N2O04, Ny03 et HNO3 vis-3-vis du naphta-
léne sont comparés dans le sulfolane. Les sels de nitryle, nitrosyle,
les acides de Bronsted, les nitrates métalliques ainsi qu'un  transfert
monoélectronique activent la nitration des hydrocarbures aromatiques pér
N204. Un processus catalysé par NO* commun 3 tous les précurseurs est
pProposé et démontré par la spectroscopie Raman et les techniques élec-

trochimiques.

La coordination du monoxyde d'azote sur ﬁn complexe métallique
modifie ses propriétés oxydoréductrices. La réduction électrochimique
de complexes dinitrosyles du molybdéne & 18 électrons permet d'accéder
dux complexes a 19 et 20 électrons. Les applications en catalyse homogéne

des réactions d'oligomérisation d'alcénes sont discutées.

MOTS CLES :

ELECTROCHIMIE, OXYDES D'AZOTE, SOLVANTS APROTONIQUES,
TRANSFERTS ELECTRONIQUES, CONSTANTES D'EQUILIBRE,
NITRATION, COMPLEXES NITROSYLES.




