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Introduction

> L'importance biologique de lazote et du phosphore est
considérable. Ce sont notamment les constituants majeurs, avec
le potassium, des engrais de synthese, indispensables pour
nourrir, en cette fin de XXéme siecle, plus de six milliards
d'hommes, mais également en partie responsables, par leur
exces, de la pollution de I'eau.



Azote et Phosphore

N: 2¢%ep” — uniquement NX: P: 3¢°3p"3d” - PX; et PXs
Etats d'oxydations negatifs pour N et P (-I, -IT et -III)

Nitrures N — (BN, LisN et CasNs) | Phosphorure P — (MgsP2),

Ammoniac = NH: Phosphine — PH:

Amidures = NalNH:

Imidures — Na:zNH
-IT - Hydrazine - HaN-NH; Diphosphane = HzP-PH;




Azote et Phosphore

Etats doxydations positifs pour N et P
I - Hemioxyde N2 — oxyde dazote | H:PO:— acide phosphinique
IT - NO - oxyde azotique
III - HNO: — acide nitreux

N20; - anhydride nitreux

IV - dioxyde dazote - NO;

Tetraoxyde dazote = N:20:

V = HNO; — acide nitrique P05 — acide phosphorique




L'azote et ses sels

> L'élément d'azote N se trouve dans l'air sous forme de gaz
diatomique (4/5) et dans des organismes vivants sous forme de:
o Protéines — (NO; )
« Acides aminés......etc.

2.1 Gaz NZ
> Gaz, incolore, inodore,
> Il est peut peu soluble dans I'eau 20 cm3/I.

> Un peu plus léger que l'air (d=0,97).



L'azote et ses sels

L'azote liquide conservé en bouteilles thermigquement isolantes;
bouteilles en fer a double parois entre lesquelles régne un vide.
Il est incolore, trés mobile et bon isolant électrique.

Comme l'azote est un gaz inerte, il est utilisé comme un
atmospheére dans les réactions organiques.

Il peut a une température élevée entrer en combinaison. Cette
température peut €tre provoquée localement par une étincelle.

A l'exception a une température ordinaire l'azote réagit avec le
lithium selon la réaction suivante:

3 N, + 3 Li - LisN (Nitrure de Lithium)

L'azote est isolé de l'air soit physiquement par distillation suivie
par la réaction suivante:

Air + Cu —» CuO + O,



L'azote et ses sels

2.2 L'ammoniac:
2.2.1 Le gaz ammoniac NH;:
» Sa structure est pyramidale — son état d'hybridation sp3.

> L'ammoniac est relativement peu stable. Sa dissociation
thermique se fait selon la réaction suivante:

2NH; < N, + 3H, avec AH = +2,11 Kcal/mole
> Cette réaction peut €tre accélérée en utilisant un catalyseur
métallique (exp: Fer).
> L'utilité de cette réaction est:

« Donner une atmosphére réductrice lors du traitement thermique des métaux
et alliages.

« Traitement chimique superficiel des aciers (Nitruration).



L'azote et ses sels

L'ammoniac briile dans I'oxygéne, mais pas dans l'air (pression
partielle de I'oxygeéne est insuffisante):

2NH; + O, > N, + 3H,0 avec AH = - 2,75 Kcal/mole

En présence de catalyseur comme Pt, l'oxydation peut étre
complete et aboutit au monoxyde de |'azote:

2NH; + O, — 2NO + 3H,0 avec AH = - 2,55 Kcal/mole

Cette derniere réaction constitue une premiere étape de la
synthése de I'acide nitriqgue HNO;.

L'oxydation d'un mélange de NH; et CH, conduit a l'acide
cyanhydrique HCN

NH; + 3/2 O, —» HCN avec AH = - 114 Kcal/mole

L'ozone O; oxyde I'ammoniac en acide nitreux HNO, et acide
hitrigue HNO; qui avec 'ammoniac donnent du nitrite (NO,) et
hitrate (NO;)- d'ammonium.
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L'azote et ses sels

Les oxydants Cl,, MnO,, CrO;, CuO, Fe,O; agissent sur NH; en
donnant de ['azote.

Les métaux alcalins (Na, K,...) réagissent a 400°C pour donner un
dégagement d'hydrogene et des amidures possédant une
structure ionique:

NH; + Na — NaNH, + £ H,

La substitution de deux atomes d'hydrogene produit les imidures
comme Li,NH, BaNH.

La substitution de trois atomes d’hydrogéene conduit aux nitrures
comme LisN et Mg;N..

Les principales réactions d'addition sont dues au doublet libre
sur l'azote:

Les ammoniacates: certains sels cristallisés (chlorures, iodures)
peuvent fixer |ammoniac sur une pression de quelques

atmospheres donnent des analogues aux hydrates. .



L'azote et ses sels

2AgCl + 3NH; < 2AgCl,3NH;
AgCl + 3NH; < AgCl,3NH,
CaCl, + 2NH; < CaCl,,2NH;

> Les < montrent que ces ammoniactes se dissocient facilement

2.

par chauffage.

Les ammines: en présence de nombreux sels (de cobalt Co, de
nickel Ni, de cuivre Cu, d'argent Ag), I'ammoniac fournit des
complexes appelés ammines.

L'argent donne le complexe « diamminoargent I »
Ag” + 2NH; < [Ag(NH3), I
Avec le cuivre donne « tétrammino cuivre II » s'obtient par

action d'une solution ammoniacale sur un sel de Cu® exp
« CuSO, »:

Cu?* + 4NH; < [Cu(NH,), 1%
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L'azote et ses sels

Les borammines: certains édifices déficitaires en doublet
électronique (acide de Lewis) peuvent fixer la doublet de I'azote
de NH3, ainsi avec les halogénures de bore on obtient les
borammines:

BF; + NH; > BF3;NH;
Au dessus de 60°C, I'ammoniac et le dioxyde de carbone se
combinent pour donner le carbamate d'ammonium:
/O-NH4
2NH; + CO, < 0=C
NH,

Le carbamate d'ammonium a 450°C en présence de Thorine
comme catalyseur peut se déshydrater en donnant de l'urée:
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L'azote et ses sels

ONH, NH,
0=C_ & 0=C + H,0
NH, NH,
> Dans l'industrie, on prépare |'urée en envoyant dans un autoclave

a 185°C un mélange de CO, et de NH; sous une pression de
200 atm en présence de traces d'eau.

> L'urée est utilisée comme engrais, a la fabrication de certaines
matieres plastiques (aminoplastes) et comme aliment azoté pour
animaux.

2.2.2 L'ammoniac liquide:

> Tout comme il existe une chimie des solutions aqueuses, il existe
une chimie de 'ammoniac liquide:

2NH; < (NH,)* + (NH,)
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L'azote et ses sels

Ce solvant gqu'il est 'ammoniac liquide dissous les métaux alcalins,
alcalins terreux et I'aluminium.

Les solutions des métaux alcalins sont trés conductrices du
courant électrique.

Lors de leurs électrolyse, le courant peut passer sans formation
ou disparition de produits aux électrodes —s le transport est di
d des électrons:

Na en présence de NH; —— Na* 3y + €nmis)
L'électron solvaté est le responsable de la forte conductivité.

Quelque soit le métal, les solutions ammoniacales des métaux
sont de couleur blanc caractéristiques de (€)ns)n
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L'azote et ses sels

2.2.3 Solution aqueuse:

>

Les propriétés basique de I'ammoniac sont connues de

I'ammoniac est une base faible.

En solution aqueuse, la réaction peut €tre écrite comme suit:
NH; + H,O < (NH,)* + OH  avec K; = 1,8 10

Les ions hydroxydes conduisent a la formation de précipité avec
les cations métalliques:

Fe’* + 20H < Fe(OH),

L'exces d'ammoniac conduit a la redissolution de certains
hydroxydes comme Ag(OH) et Cu(OH),.

L'ammoniac peut étre oxydé par I'hypochlorite de sodium et
conduit a mono-chloramine:

NH; + ClO- - NH,Cl + OH-
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L'azote et ses sels

> Avec un exces d'ammoniac le monochloramine peut transformer
en chlorure d'hydrazinium:

NH,Cl + NH; — [NH,-NH, " CI

> Uftilisations de 'ammoniac:

Engrais: soit sous forme de sels (sulfates , nitrates, phosphates.....), soit sous
forme de NH; liquide ou NH3 gaz par injection directe dans le sol.

Préparation industrielle de I'acide nitrique.
Alimentation animale (urée).

Industrie textile, plastique (acryliques, polyamides), colles (métalamine-
formol).

Explosif (nitrate d'ammonium + TNT).

Les solutions de nitrate d'argent ammoniacales sont des réactifs (des alcynes
vrais et des aldéhydes).
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Les oxydes de |'azote

> L'azote admet plusieurs oxydes dans lesquels son nombre
d'oxydation varie entre +I et +V. le plus stable de ces oxydes est
NO (oxyde azotique) qui a des propriétés intéressantes.

[ Owd [ H(Kea/mal)

Oxyde azoteux
N,O

Anhydride nitrique
Nz0s

Gaz incelore, hilarant, anesthésique,
comburant, cxydant.
Gaz incolore, réducteur et oxydant.

Liquide bleue (T = +3°C), NO + NO:,
réducteur et oxydant.

NO; gaz rouge, Nz liquide incolore,
N2Q4 < 2NQ;, Ten=21°C, oxydant.
Sclide blane, Taun= +32°C, oxydant
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Les oxydes de |'azote

N,O: se décompose completement par simple élévation de
température (saveur sucré, T,, = -88,5°C), il cede si facilement
son oxygene qu'il entretient les combustions plus vivement que
I'air:

N,O — N, + 3 O, (oxygene naissant plus réactif)
Vendu liquéfié sous pression dans des bouteilles en acier, il est
utilisé dans I'art dentaire comme anesthésique.

Sa préparation est si on chauffe le nitrate d'ammonium:
NH,NO; (solide) — N,O(qg) + 2H,0(q)
NO: est le plus stable des oxydes de I'azote. Il ne se décompose

que a 1000°C. mais NO peut subir I'attaque de O, et de Cl, a
T .

ord’

NO + 7 O, - NO, et NO + 3 Cl, - NOCI (nitrosyle)
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Les oxydes de |'azote

La préparation directe de N, est couteuse, et la rendement ne
dépasse pas 1% selon la réaction suivante:

3 N, + 3 0,a5000°C — NO
La préparation industrielle se fait a partir de I'ammoniac:

4NH; + O, (en présence de Pt et a 500°C) — 4NO + 6H,0

Notons bien que NO peut etre préparé au laboratoire par action
de l'acide nitrique concentré sur le cuivre:

2HNO; + 3Cu — 3Cu(NO;), + 2NO + 4H,0
N,O;: stable a basse température, cet oxyde est un liquide bleu
(Tg, = +3°C) qui se décompose par simple élévation de
température. A température ordinaire 99% de N,O; sont
décomposé en NO et NO.:
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Les oxydes de |'azote

N,O;a T,., — NO + NO,
Par combinaison de NO et NO, a -100°C on a :
NO, + NO < N,O;
N,O; est un solide bleu ciel sa T, = -1,2°C.

NO, - N,O,: est dimere de NO,, ils existent en équilibre dont
I'évolution dépend de la température:

N,O, < 2NO,
L'ensemble N,O, et NO, est appelé peroxyde d'azote, le N,O,

(dimere) constitue la forme solide incolore et liquide incolore au
dessus de 0°C.

Au dessus de 0°C le liquide se colore en jaune brun par suite
formation du monomeére NO.,.
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Les oxydes de |'azote

A la température d'ébullition 21°C, la proportion de NO, est
déja importante. La dissociation de N,O, est presque totale a
140°C. l'intensification de la couleur (rouge brun) par élévation
de température traduit les progrés de cette dissociation.

Le peroxyde d'azote est un anhydride mixte. Il réagit sur I'eau
glacée (pour éviter la décomposition de l'acide nitrique) en
donnant une solution de deux acides, nitreux et nitrigue:

N,O, + H,O - HNO, + HNO,
L'absorption de N,O, par la soude donne un mélange des deux
sels nitrite et nitrate en proportions égales:

N,O, + 2NaOH — NaNO, + NaNO;

NaNO, et NaNO; sont employés comme conservateurs de
denrées vis-a-vis micro-organismes.
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Les oxydes de |'azote

> Les nitrates constituent le principal facteur de pollution
provenant des engrais:

(NO;) + bactéries — nitrites — nitrosamines (sub-cancérigeénes)
> Sa préparation est par oxydation spontanée de NO:
2NO + O, (air) - N,O, < 2NO,

5. N,Os: solide incolore, c'est I'anhydride de l'acide nitriqgue HNO;:

N,Os5 + H,O0 — 2HNO,
> N,Os se décompose par chauffage selon la réaction:

2N,O05 — 4 NO, + O,

> N,Os se prépare par action de I'ozone:

2NO, + O; - N,O5 + O,
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Les acides de L'azote

3 acides sont répertoriés:
Acide hyponitreux H,N,O, est un solide explosif, acide faible.

Acide nitreux HNO, (liquide et gaz) décomposable de couleur
bleu ciel, acide faible.

L'acide nitrique HNO;: est un liquide incolore et fumant lorsqu'il
est pur ou concentré, il est soluble dans I'eau (miscible en toute
proportion).

Sa température de fusion est -42°C (le solide est de couleur
blanche).

Sa température débullition est 84°C, mais avant sa
température on a:

4HNO; < 4NO,(gaz rouge) + O, + 2H,0
Il est plus dense que l'air (d=1,414).
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Les acides de L'azote

HNO; peut etre préparé au laboratoire par la réaction suivante:
KNO; + H,S0, —» HNO; + KHSO, (R°" dangereuse)
Dans l'industrie par oxydation catalytique (Pt) de NH;:
NH; + O, a 800°C — HNO; + H,0 (réaction globale)
En résumé on a 3 étapes pour cette réaction:
NH; en présence de O, — NO
NO + O, a T<600°C — NO, — N,O,
N,O, + H,O0 — HNO; + 4NO,
Notez bien que NO, peut étre recyclé dans la 2¢me et 3eme
étape.
Propriétés chimiques de HNO;: est un acide fort et surtout
oxydant.
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Propriétés chimiques de HNO;

C'est un acide fort, a I'état dilué il est dissocié en H;0* et
(NO;)-.
Il réagit sur les bases et les oxydes basiques pour donner des
sels:
HNO3 + NaOH — NaNO, + H,0 avec AH=-13,7 Kcal/mole
2HNO; + CaO — Ca(NO;), + H,0
Avec les alcools, il donne des esters qui sont des nitrates
d'alkyls:
HNO; + C,H;0H < C,H;NO; + H,O
Avec le glycérol, on obtient le trinitrate de glyceryle
(nitroglycérine) qui est un explosif:
HNO; + C5H5(0OH); — C3H5(NO5); + 3H,0
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Propriétés chimiques de HNO;

> La nitroglycérine est I'élément actif de la dynamite:
C;H5(ONO.,); - 3/2 N, 7+ 3C0,/+ + H,0'+ + O, /
3. C'est un oxydant et sa propriété la plus intéressante:

> Tous sont oxydés sauf le fluor, le brome, le chlore et I'azote.

> L'oxydation du non-métal est maximal dans la plus part des cas.
Quant aux produits de réaction HNO;, ils sont variables d'une
réaction a l'autre (le plus souvent, il se forment des vapeurs
nitreuses contenant NO et NO, et parfois N,).
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Propriétés chimiques de HNO;

Le seul halogéne attaqué est l'iode (moins électronégatif), il est
oxydé a I'état d'acide iodique (HIO,).

Le soufre est oxydé en acide sulfurique H,SO, avec l'acide
ordinaire.

Le phosphore blanc avec HNO; formant H3;PO; (acide
phosphoreux) et H;PO, (acide phosphorique).

Avec le carbone qui briile dans HNO;, on obtient un dégagement
de CO,.

C + 4HNO, — CO, + 4NO, + 2H,0

L'eau n'a qu'une action ionisante, tous les autres composés
hydrogénés sont oxydés.

HBr, HI et H,S sont vivement décomposés, le non-métal est
libéré, un exces d'acide concentré I'oxyde au maximum:
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Propriétés chimiques de HNO;

H,SD + HNO; — S© (dépdt)
5@ + HNO; — (SO,) avec S@)

> L'acide nitrique n'attaque pas HF, ni HCIl. Toutefois ces mélanges
avec les solutions (de HCl surtout) dissolvent l'or et la platine, ce
que ne font pas les acides séparément:

Au + 3(NO,) + 4CI- + 6H,0* — [AuCl,T + 3NO, + 9H,0

> Les solutions contenant des ions réducteurs (anions d'oxacides
ou cations métalliques) sont oxydés au maximum:

[(SO5)?, (HSO5) ] (Sulfites) + HNO; — (S0O,)? (Sulfates)
As,O; (anhydride arsénieux) + HNO; — (AsQ,)*
> L'ion ferreux Fe?* (vert clair) des sels ferreux est oxydé en ion
ferrique Fe3* (jaune paille).
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Propriétés chimiques de HNO;

3Fe? + (NIVO5) + 4H,0" — 3Fe? N'IIO + 6H,0
> Si l'on opere a froid la solution se colore en brun foncé par suite

de la formation de l'ion complexe [Fe(NO)]?>* qui provient de
I'action de NO sur l'exces de Fe?*. A chaud NO.

> Le sulfure de Plomb PbS, noir, est oxydé en sulfate PbSO, blanc.

> HNO; attaque la beau par oxydation, il détruit un grand nombre
de composé organique (le laine, la soie...). A concentration
moyenne et a une température modérée son action est moins
violente:

Sucre + HNO; — HOOC-COOH
Amidon + HNO; — H,C,0,
Glucides en général + HNO; — acides oxaligues
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Propriétés chimiques de HNO;

R-OH (ou R-CHO) + HNO; —» R-COOH
...C=C.... + HNO;3; — ...COOH + .....COOH

Le fait essentiel est que HNO;, dans son action sur les métaux,
ne fonctionnent jamais uniquement comme acide si bien que son
attaque ne donne jamais de dégagement de H,.

Il attaque tous les métaux sauf I'or et le platine:
M + HNO; — M** + x(NO3) avec x maximum.
Classons les métaux en deux catégories:

Les plus électrepositifs de H Les moins électropositifs de H
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Propriétés chimiques de HNO;

L'acide nitrique étendu agit tout d'abord sur ces atomes en tant
qu' acide :

XM + xH* — M* + x/2 H,
L'hydrogéne naissant est oxydé par l'acide nitrique au lieu de se
dégager sous forme de gaz:

3H, (naissant) + 2(NVO,) + 2H* — 4H,0 + 2NTO
L'oxydation peut aller jusqu'a I'ammoniac, celui-ci est fixé a I'état
de nitrate:
Zn + 2HNO, — Zn2 + [H, + 2(NO5) ]
3H, + 2(NO,) + [2H* + (2NO,)1 — 4H,0 + 2NO
En réalité on a un mélange de produits de réduction de (NO;)
par exemple avec le fer Fe, une formation de HNO; a 17%

conduit a la formation de Fe3* et une composition de N variée:
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Propriétés chimiques de HNO;

NH: 55% , N,: 19%, N,O: 17%, NO: 1%, NO,: 8%
Notons qu'avec I'étain Sn l'acide nitrique concentré conduit a
I'oxyde stannique (SntVO,) insoluble.

Le potentiel standard (HH,) n'est pas suffisant pour attaquer
les métaux moins électropositifs que I'hydrogene (Cu, Hg, Ag, Au
et Pt).

C'est l'ion nitrate (NO3) qui produit l'oxydation du métal dans
une premiere étape, sauf dans le cas de I'or et du platine, qui ne
sont pas oxydable par cet ion. Il reste donc le Cu, Hg et Ag.

Le métal est oxydé au maximum (Cu*l, Agt et Hg'l) et l'acide
nitrique réagit sur I'oxyde pour former la nitrate.
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Propriétés chimiques de HNO;

L'acide nitrique dilué n'attaque pas les métaux, avec un acide
moyennement étendu (40% environ) on obtient exclusivement le
monoxyde d'azote:

3Cu + 2(NO,) + 8H,0* — 3Cu2 + 2NO + 12H,0

HNO; est un acide fort — il donne des sels non hydrolysables
avec les bases fortes — L'étude des ses sels est importante.

tous ses sels sont solubles dans I'eau.
En solution se sont des oxydants médiocres.
A I'état solide se sont des oxydants énergiques.

[HN,NO; et KNO; (salpétre)] — entrent dans la composition de
la poudre noire (KNO; + S + C) — poudre a canons (explosifs).
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Propriétés chimiques de HNO;

[NH,NO; + NaNO; + KNO;] — utilisés comme engrais avec
CG(NO3)2.

Les esters nitriques d'alkoyles (RONO;) sont peu stables et
leurs décompositions est explosive.

Ils sont préparés par action directe de HNO; concentré +
H,SO, (mélange sulfonitrique) sur I'alcool correspondant.

Le dinitrate de glycol: HO-CH,-CH,-OH — NO;-CH,-CH,-NO;
Le trinitrate de glycérol (glycérine) C;H5(ONO,); sont des
explosifs:

CsH5(ONO,); —» 3/2 N, + 3C0O, +5/2 H,0+ 2 O, + A
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Propriétés chimiques de HNO;

Nitration = remplacement d'un H par le radical monovalent -NO,
(irréversiblement).

Cas du Benzeéne: C,H, + HO-NO, (H,S0,)— C,H5-NO, + H,O
L'agent nitrant ici est l'ion (NO,)*
La nitration des composés aromatiques est importante en chimie
organique — préparation des colorants et d'explosifs:

C,Hs-CH; (Toluene) + 3HNO; + H,SO, (cat) » TNT + 3H,0

De nombreux autres composés de N sont importants, comme les
nitrites (NO,), les halogénes d'azote NX;, NHX,, NH,X, les
sulfures N, S, ...etc. dont beaucoup sont instables — explosifs.

L'hydrazine, I'hydroxylamine sont tres importants, leur étude
nécessite un temps plus sérieux et long.
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Merci pour attention
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