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Abstract 

Absorption of nitrogen dioxide from a f&e gas in an aqueous solution leads to the formation of nitrous and nitric acids. Nitrous acid is not 
stable and decomposes into nitrogen monoxide which is more pollutant than nitrogen dioxide. To avoid that reaction, nitrous acid can be 
reduced to non-pollutant products through specific reagents. The aim of this work is the reduction of nitrous acid by urea or sulfamic acid in 
a mechanically stirred closed reactor. Under different operating conditions (temperatures from 5 to 38°C pH between 1 and 4, initial nitrous 
acid concentration 0.001 or 0.002 km01 rnv3, urea or sulfamic acid concentration between 0.002 and 1 km01 m-“), our results allow us to 
confirm that the kinetics of reaction are of first order with respect to nitrous acid and with respect to the reductor. Values of rate constants as 
a function of temperature are given at pH = 1 for urea and at pH = 3 for sulfamic acid. Within the studied range of pH, reactivity of sulphamic 
acid is greater than that of urea, 0 1998 Elsevier Science S.A. All rights reserved. 

R&urn6 

L’absorption du dioxyde d’azote d’un effluent gazeux dans un phase aqueuse conduit a la formation d’acide nitreux et d’acide nitrique. 
L’acide nitreux est instable et se decompose pour donner le monoxyde d’azote plus polmant que le dioxyde d’azote. Pour Cviter cette reaction, 
l’acide nitreux peut &tre reduit en produits moins polluants en presence de reactifs speciiiques. La presente etude Porte sur la reduction de 
l’acide nitreux par I’urCe et l’acide sulfamique dans un reacteur ferm6 mecaniquement agite. Pour differentes conditions operatoires (tempe- 
ratures comprises entre 5 et 38’C, pH compris entre 1 et 3, concentration initiale de l’acide nitreux 0.001 ou 0.002 km01 mW3, concentration 
d’uree ou d’acide sulfamique comprise entre 0.002 et 1 km01 m-“), les r&hats obtenus permettent d’affrrmer que les cinetiques des reactions 
sont d’ordre 1 par rapport B I’acide nitreux et par rapport au reducteur. Les valeurs des constantes de vitesse en fonction de la temperature 
sont don&es a pH = I pour I’m&e et B pH = 3 pour l’acide sulfamique. Dans le domaine de pH &die, la reactivite de l’acide sulfamique est 
superieure a celle de I’m&. 

Keywords: Acide nitreux; Acide sulfamique; NO,; Effluent gazeux; Solution aqueuse 

1. Introduction 

Les oxydes d’azote comptent parmi les principaux pol- 
Iuants de notre environnement. L’~~imination de ces polluanrs 
dans Ies effluents gazeux est une des preoccupations actuelles 
des scientifiques et des industriels car les normes imposent 
des teneurs limites pour ces polluants de plus en plus faibles. 
Comme procedes envisageables figurent la reduction cataly- 
tique gaz-solide et l’absorption par une solution ou une sus- 
pension aqueuse ri5actionnelle. 

’ Corresponding author. 

Parmi les absorptions reactionnelles, l’absorption par une 
sohttion aqueuse d’uree a Cte envisagee par Warshaw [ I] et 
par Dyens [ 2]. Ce pro&de prbente l’avantage de ne degager 
en phase gazeuse que de l’azote et du dioxyde de carbone. 
Le co% des reactifs est peu ClevC. Cependant peu d’etudes 
ont CtC realisees sur ce pro&de { 31. 

Parmi tomes Ies operations d’absorption, l’absorption de 
NO, est prol?ablement la plus complexe. Les especes princi- 
pales de NO, sont: NO, NO,, N,04 et N203. L’absorption de 
NO, en presence d’oxygbne dans une solution aqueuse se 
traduit par les reactions suivantes: 
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2N0 (g) + O2 3 2N02 (g) (1) 

2N0, (g) @NzQ (8) (2) 

NO (g) +NOz (g) *ho, (g) (3) 

NO (g) +NO, (g) i-H,0 (1) +2HNO, (1) (4) 

N,O, (g) +H,O (1) +HNO, (1) +HNO, (1) (5) 

2N0, (g) +H20 (1) -+HNOz (1) +HNO, (1) (6) 

N203 (g) +H,O (1) -+2HNO, (1). (7) 

En solution, l’acide nitreux est instable et il se dkompose 
en acide nitrique et en monoxyde d’azote, selon la &action: 

3HN0, (1) -t2NO (g) +I-INO, (1) +H,O (1) (8) 

La prkence d’urCe comme rkducteur dans la solution per- 
met d’orienter la d&composition de l’acide nitreux en le trans- 
formant en azote et dioxyde de carbone selon la rkaction non 
polluante: 

2HN0, (1) +CO(NH,), (1) +2N2 (g) 

+CO, (g) +3H,O (1) (9) 

Lasalle et ~011. [ 41 ont CtudiC la cinCtique de cette r&action 
par une mkthode manomktrique en prksence d’urke en gros 
excks (rapport molaire r,,, = { [ urke] .} / { [nitrite] .} de 16 B 
330). 11s constatent une cinktique d’ordre 0 par rapport B 
l’uree et d’ordre 1 par rapport aux nitrites et donnent comme 
expression de la constante cirktique apparente & pH= 1 en 
fonction de la tempkrature (3 B 40°C) la relation: k= 
1.82 X IO8 exp( -60400/M’) s-l. 

D’un coGt comparable B celui de l’urke, l’acide sulfamique 
est Cgalement un bon rtducteur de l’acide nitreux. L’acide 
sulfamique riagit avec l’acide nitreux en formant de l’azote 
dans la phase gazeuse et de l’acide sulfurique dans la phase 
liquide selon la reaction suivante: 

HNOZ (1) +HSO3NH, (1) -fNz (g) 

+H,SO, (1) +HTO (1) (10) 

Plusieurs auteurs [5,6] ont CtudiC la cinktique de cette 
rCaction, leurs rCsultats sont r&urn& dans le Tableau 1. 

Table 1 
Rkduction de I’acide nitreux par l’acide sulfamique 

I I I 

Fig. 1. Dispositif expkrimental. ( 1) Gaz N?; (2) Debitm&re; (3) Distri- 
buteur du gaz; (4) Agitareur; (5) Chicanes; (6) Rkteur B double enve- 

loppe; (7) Bain thermostati; (8) Entrge du rgactiF; 19) Sortie du gaz: ( 10) 
Manometre g eau; ( 11) Prise d’khantillon du liquidc. 

L’objectif de ce travail est de determiner la cinktique de la 
rkduction de l’acide nitreux par I’urCe et par I’acide sulfa- 
mique et de prkiser l’influence de plusieurs paramktres (PH. 
vitesse d’agitation, tempkature) sur la vitesse de reaction. 

2. Dispositif, mkthodes et protocoles expkimentaux 

2.1. Dispositifrxpt;rirnenml 

Les expkiences sont realisCes dans un reacteur ferme 
mkcaniquement agitC (Fig. 1). Le rtacteur en verre, de volu- 
me total 1850 ml, ti double enveloppe, est thermostat6 B la 
tempkrature choisie. 11 est CquipC de deux agitateurs (I’un 
pour la phase liquide et l’autre pour la phase gazeuse) et de 
6 chicanes. La production de HNO, B partir des oxydes 
d’azote contenus dans un effluent gazeux est simulCe par 
l’introduction, dans la solution aqueuse de rkducteur, d’une 
solution de nitrite de sodium A l’aide d’une burette surmontant 
le rkacteur. Le pH de la solution est rkgulC B la valeur choisie 

RCfkrences Conditions opkratoires Expression de la vitesse de reaction 

Li et Ritter [ 51 pH = 3.3-5.6 {dNz}/{dr] =k[HNO?] [H;O+] [SO,NH; ] 
~=0.05-0.48 

T= 15-35°C k=5.037+{T-25)/31.2}-0.72J~(l+~~) 
milieu: solution tampon d’acktate 
mkthode: mesure de l’azote d&age La riaction est catalysee par la solution tampon d’acetate 

Hughes [6] T= 0-3X 
[H+] =0.0125-0.248M (d~HNOZ]]/(drj=k[HNO,][H+][SO,NH,] 
[H+] =0.248-3.0 M {d[HNO,]}i{dr} =k’[HNO,] [HSO,NHJ 
milieu: solution d’acide perchlorique soiution tampon d’ackate L’effet catalytique de la solution tampon n’est pas obscrvk, bien que 

la concentration du tampon ait et6 modifike d’un facteur 10 
mkrhode: mesure de la consommation de HNO? 
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par addition d’acide sulfurique. L’evolution de la pression 
dans la phase gazeuse surmontant la solution est suivie a 
l’aide d’un manometre a eau. La solution aqueuse peut &tre 
soutiree par l’intermediaire d’un robinet de vidange. 

Dans tous les essais, le volume de solution de nitrite intro- 
duit est choisi pour que la concentration initiale d’acide 
nitreux soit C&ale a 0.001 ou 0.002 km01 rnm3. Les concen- 
trations initiales d’uree et d’acide sulfamique ont CtC fixees 
de telle man&e que le rapport molaire r,,, des concentrations 
initiales de reducteur et d’acide nitreux soit compris entre 2 
et 1000 pour l’uree et entre 1 et 2 1.5 pour l’acide sulfamique. 
Ainsi l’essentiel des essais a CtC realis& en presence d’un gros 
exces de reducteur. 

2.2. M&hodes etprotocoles exphrimentaux 

D’une maniere g&r&ale, a pH et temperature fixes, 
l’expression de la vitesse apparente de lareaction de reduction 
de l’acide nitreux par l’uree peut etre exprimee par: 

r=k[HN0,]“[CO(NH?)7_]‘” (11) 

De meme, celle de la reduction par l’acide sulfamique peut 
s’ecrire: 

r=R[HNOI_]“[HS03NH2]‘” (12) 

Pour determiner les ordres partiels n, m et la constante de 
vitesse k, nous realisons tout d’abord les experiences de 
reduction avec un gros exces de reducteur. Dans ces condi- 
tions, les concentrations en reducteur peuvent etre supposees 
constantes et les expressions de vitesse se reduisent a: 

r=K[HNOJ” 

avec 

(13) 

K=k[CO(NH2j2]‘n ou K=k[HSO,NH,]” ( 14) 

A partir des evolutions de la concentration en acide nitreux 
en fonction du temps et d’un bilan de mat&e integrant la 
relation ( 13), nous determinerons l’ordre n et la constante 
apparente K. L’evolution de cette demiere en fonction de la 
concentration en reducteur nous permettra ensuite d’acceder 
a l’ordre m et a la constante de vitesse k. 

Le suivi des variations de la concentration d’acide nitreux 
a CtC envisage a l’aide des deux methodes experimentales 
suivantes. 

2.2.1. Me’thode dynamique de dtfsorptiorz (manome’trique) 
Les phases liquide et gazeuse evoluant en systbme fermi?, 

on suit, au tours du temps, la variation de pression due au 
degagement gazeux. Cette methode, utilisable dans le cas oti 
un au moins des produits de la reaction est gazeux, est appli- 
quee avec les hypotheses suivantes: ( 1) la stoechiometrie de 
la reaction est donnee par l’equation (9) ou (lo), (2) la 
phase gazeuse est consideree comme un gaz parfait. 

A volume constant, les produits gazeux degages par la 
reaction creent une augmentation de pression en fonction du 
temps. Cette augmentation de pression est Me a la consom- 

mation d’acide nitreux au tours du temps par la relation 
differentielle suivante: 

(15) 

p est la pression partielle des produits form& (p =pN2 + 
pcOr dans le cas de la reduction par l’uree) et CY est un coef- 
ficient de proportionnalite. En tenant compte de l’equilibre 
d’absorption des produits gazeux avec la phase liquide, un 
calcul Clementaire donne l’expression theorique de ce facteur, 
soit dans le Icas de la reduction par l’uree: 

3 V RT -.&I-- 

(16) 

Les grandeurs figurant dans la relation (16) sont definies 
dans les notations. Les conditions aux limites de l’equa- 
tion ( 15) sont: instant initial: nHNOz=no et p = 0; instant 
final: nHNOz = 0 et p =pr, On en deduit: a l’instant t: p = cy 
(n, - nHNoz) ; a l’instant final: pf = Q n,. Ce qui conduit 8: 

[I-NO,] = [HNO,], 
( 1 

1 -p 
Pf 

(17) 

A partir de la courbe d’evolution de lapression en fonction 
du temps, la. relation ( 17) permet de determiner l’evolution 
de la concentration de l’acide nitreux en fonction du temps. 
Cette methode necessite certaines precautions. 11 faut en par- 
ticulier s’assurer de la bonne CtanchCitC du reactem. Certains 
auteurs suggerent d’eliminer l’oxygene et le dioxyde de car- 
bone par un balayage initial de la phase liquide par de l’azote 
et d’operer a des vitesses d’agitation Clevees afin de 
s’affranchir des limitations du transfert gaz-liquide [ 41. 

2.2.2. Me’thode de pre’bement du liquide 
A des intlervalles de temps reguliers, les prelevements de 

liquide sont analyses en faisant reagir l’echantillon sur le 
reactif de C&es-Saltzmann. L’intensite du compose rouge 
alors obtenu est mesuree par spectrophotometrie a 550 nm et 
la concentration d’acide nitreux est deduite par l’inter- 
mediaire dkre courbe d’etalonnage Ctablie avec des solu- 
tions-ktalon d’acide. Cette methode est tres reproductible et 
precise a condition que la reaction de reduction ne soit pas 
trop rapide. C’est la raison pour laquelle nous n’avons pas 
pu la mettre en oeuvre, pour l’acide sulfamique a des pH 
inferieurs a 3, et pour I’urCe B des pH inferieurs a 1. 

2.2.3. Comparaison des deux me’thodes 
Cette comparaison a CtC faite dans le cas de l’uree a 25°C. 

La concentration de nitrite &ant fixee a 0.001 km01 rnp3 et 
le pH a 1, la reaction de reduction a CtC CtudiCe pour des taux 
d’exces r, variant entre 2 et 1000. Tant que r, est inferieur 
a 100, les deux m&odes conduisent a des resultats iden- 
tiques. Pour des valeurs de r, superieures a 100, on observe 
des differences sur la valeur de la constante apparente de 
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vitesse K, qui peuvent &tre importantes [7]. Les causes de 
ces diffkences sent certainement multiples (micromClange 
non maximal, transfert gaz-liquide devenant limitant, influ- 
ence de la sursaturation avant formation des bulles de gaz, 
etc....), mais nous n’avons pas pu y remkdier. Aussi, comme 
la mCthode de prCl&vement est une mesure directe de la con- 
centration de nitrite, c’est la mkthode que nous avons retenue 
pour les concentrations ClevCes de rkducteur; dans ce qui suit, 
les rkltats cinetiques don& sont essentiellement ceux 
obtenus en exploitant les expkiences de reduction par la 
mkthode de prMvement. Dans le cas de l’acide sulfamique, 
cette mkthode s’est d’ailleurs rCvClCe plus reproductible que 
la mCthode manomCtrique. 

3. Rhltats expkrimentaux et discussion 

3.1. R.4duction de I’ncide nitreuxpar l’nre’e 

3.1.1. Infruence de la viresse d’agitntion 
La vitesse de reduction de l’acide nitreux augmente avec 

la vitesse d’agitation tant que cette dernikre est inferieure 2 
550 tr min - ’ . Au de& la kduction devient indkpendante de 
la vitesse d’agitation (Fig. 2). En difinitive, la &action 
nkessite une bonne homogCnCitC du milieu riactionnel, et 
une influence du transfert gaz-liquide pour les produits 
gazeux issus de la transformation n’est pas B Ccarter. Dans 
toutes les autres expkriences, la vitesse d’agitation a CtC fixCe 
k 550 tr min- ‘, valeur au de12 de laquelle la rkduction de 
l’acide nitreux devient indkpendante de la vitesse d’agitation. 

INo,-] ( 10~3kmol.m~3) 

076 1 X 
A 

a q 

0 

0 

A 0 

* 

A 
q 

280 u/min 
360 rf/min 

440 u/min 

550 tr/min 

800 tr/min 

0 

A 

q 

0 120 240 360 3.1.4. Infrrtence de In temp.&rature 
Temps (s) La vitesse de la riaction augmente avec la tempkrature et 

Fig. 2. Influence de la vitesse d’agitation; (T= 25°C; pH = 1; [ CO(NH?) 2]0 la constante de vitesse ob&t gknkralement B la relation 
=O.l km01 m-“). d’ ArrhCnius: 

K (s”) 

0 1 2 3 4 

PH 

Fig. 3. Influence du pH sur la constante 

[CO(NH2)2],,=0.1 km01m-~). 

[CO(NHJ,l~ = 0,l km0l.m“ 

K (s-l); (T=25”C; 

3.1.2. Influence du pH 
Pour cette rkaction qui n’a lieu qu’en milieu acide, le pH 

est un facteur trks important. La Fig. 3 traduit la diminution 
de la co&ante de vitesse K en fonction du pH. A pH = 3 la 
vitesse de rkduction est faible et du m&me ordre de grandeur 
que la vitesse de dkomposition de l’acide nitreux en mon- 
oxyde d’azote (Fig. 3). Afin de pouvoir nCgliger la dtcom- 
position de l’acide nitreux par rapport g sa reduction par 
l’urke, il faut opCrer B pH infkieur a 2. Les expkriences 
suivantes ont CtC rkalisCes SI pH = 1. 

3.1.3. Cine’rique apparente de la rkction (pH = I et 
T= 25°C) 

3.1.3.1. Ordre par rapport L? la concentrarion de l’acide 
tzitreilx (n) 

La variation linkaire de Ln( { [ HNOJ ) / { [ HNO,] ,} ) en 
fonction du temps pour diffkentes concentrations initiales 
d’urke en excbs (Fig. 4) montre que la reaction est d’ordre 1 
par rapport B la concentration en acide nitreux ( fz = 1) . 

3.1.3.2. Ordre par rapport h In comentrrrtion de l’we’e (m) 
Les auteurs qui ont CtudiC la &action de reduction de 

l’acide nitreux ont opCrC avec un t&s gros excks d’urke [ 1,4]. 
Dans ces conditions, ils ont obtenu une vitesse de rkaction 
indkpendante de la concentration en urke. Nous avons pen& 
qu’il etait important de minimiser cet exc&s. Ainsi, nous avons 
CtudiC la rkaction en faisant varier le taux d’excb r, B partir 
de valeurs plus Faibles. 

Pour des valeurs de r, comprises entre 2.5 et 215 larelation 
entre Ln( K) et Ln( [CO{ NJ&) ?] ) est lineaire et la pente est 
voisine de 1 (Fig. 5). Nous pouvons done affirmer que la 
vitesse de la rkaction est du premier ordre par rapport B I’urCe. 
La constante de vitesse obtenue par r&gression IinCaire h 
pH=letT=25”Cest:k=6.37XlO-‘m3kmol-Is-’. 
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Ln [mO,l/ WN021, Lnk 

mx~2>21, 

0 0,l kmol.mm3 

A 0,05 kmol.mS3 

300 600 900 

Temps (s) 
Fig. 4. Variation de Ln( [ [ HNOz] ) / ( [ HNOl] .}) en fonction du temps pour 
dift&entes concentrations initiales en urte (km01 m- “); (T= 25°C; pH = 1; 
[HN02].=0.001 km01 md3). 

-10 I I I I I 

-7 -5 -3 -1 1 

Ln [COW& 
Fig. 5. Variation de la constante K (s- ‘) en fonction de la concentration en 
urCe; (T=25”C; pH= 1; [HN0,].=0.001 km01 mm3). 

Entre 276 K et 308 K, la variation de Ln(k) en fonction 
de 1 IT est bien lintaire (Fig. 6). La valeur de 1’Cnergie 
d’activation obtenue par rc?gression 1inCaire est comparCe A 
celles de la 1ittCrature dans le Tableau 2. La valeur trouvCe 
est voisine de celles de la litdrature. 

1 

-6-c I I I I I I 

32 393 334 3,5 3.6 337 

l/T x lo3 
Fig. 6. Variation de la constante de vitesse k en fonction de la tempCrature: 

(pH= 1; [CO(NH,),],=O.l kmolmm3; [HNO~],=O.OOl holmm3). 

En dkfinitive, la constante de vitesse de la reaction, pour 
une valeur du pH Cgale h 1, est don&e en fonction de la 
temperature: par la relation: 

k= 1.85X IO7 exp(-y)m3 kmol-’ s-l (19) 

3.2. Riduc,rion de l’ncide nitreuxpar l’acide sulfamique 

3.2. I. Injuence du pH 
Le pH est un facteur t&s important pour cette rCaction qui 

n’a lieu qu’lzn milieu acide. La Fig. 7 traduit la diminution de 
la constante de vitesse de la reaction en fonction du pH. Pour 
un pH = 4, la vitesse de rCduction est faible. Cette diminution 
importante de la cinCtique au dell du pH = 3.5 n’est pas seu- 
lement due h la diminution des ions H+, mais peut aussi &re 
like B la protonation de l’acide sulfamique [ 61. Done, le pH 
doit &re m,aintenu infhieur B 3.5 pour que la vitesse de la 
rCaction de reduction soit suffisamment rapide devant celle 
de la riaction de dCcomposition de l’acide nitreux. Nous nous 
placerons dhormais dans ces conditions en fixant le pH B 3. 

3.2.2. CinPtique apparente de la r&action (pH= 3 et 
T= 25°C) 

3.2.2.1. Ordre par rapport a la concentration de l’acide 
nitreux (n) 

La variation de Ln( ( [ HNOJ } / { [ HNOJ .}) en fonction 
du temps pour diffkrentes concentrations initiales d’acide 
sulfamique (Fig. 8) est linCaire, ce qui montre que la rkaction 
est d’ordre 1 par rapport B la concentration en acide nitreux. 



RG5rence.s EpI J&l mol - ’ ) 

Jethani et ~011. [3 ] 46.6 
Lasalle et colt. [ 41 60.4 
Notre r&ultat 48.7 

M&hode utiiisee 

EvaMe 2 par& des dorm&s de l’absorption de NO, dans unr soIution d’u&e [ 11 
M&hode nl~~rn~triq~~ 
Methodes de prblevement du liquide et manom&ique 

Fig. 7. Influence du pH sur Ia constante R is-‘i; (T=Z.Y’C; [HNO&, 
=O,OOZ kmol m-3; [HS0,NH2J,=0.07 km01 mP3). 

* 0,025 km01.m”’ 
a 0,010 kmol.m’3 
A 0,005 kmol.mm3 

0 300 600 
Temps fsj 

900 12iB 

Fig. 8. Variationde Ln( { [HNOz] )/I [IiNO,],]) enfonctiondutempspour 
differentes concentrations en acide sulfamique (k.mol.m-3): (T= 25°C; 
pH=3: [~O~l,,=O.OOZ kmol rnw3f, 

Les exp&riences effectwks 2 diffkntes concentrations en 
acide sulfamique permettent d’ktudier 1’6volution de la con- 
stank K en fonction de cette concentration, La Fig. 9 monrre 
que I’ordre par rapport 2 I’acide sulfamique est de 1. La 
constanre de vitesse obtenue par r&gression Ii&&e B pH = 3 
et T=25Y est: k=289X IO-’ m3kmol-” s-‘. 

Fig, 9. Variation de la constante K (s- ’ f  en foncrion de la c~nc~n~a~ion en 
a&e sulfamique; jT= 25%; PA-31 [HNQJ,=O.OK?. km01 m-“). 

3.2.3. Injikxce de la ternpBrmre 
La vitesse de la &action augm~nte avec la tempkat-m-z. 

pour des temp~Tatur~s comprises entre 283 et 298 K, G 
Fig. 10 montre que la cn~~tante de vitesse v&ifie ta loi 
~A~h~~i~s (relation ( 1%) >. L’bnergie d’activati~~ ainsi 
obtenue est lkgbrement infkieure a cefles publikes dans la 
IittCrature (Tableau 3). 

-3 / I 1 

Fig. IO. Variation de Ia constante de vitesse k en fonction de la remp&ature; 
(pH=3; 1~~~]“=0.0~2 kmcd RI-~; IHSO,NW,],=0.07kmoim-“). 
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Table 3 
Valeurs de I’knergie d’activation pour la rt%uction de I’acide nitreux par 
l’acide sulfam~que 

RCf&ences EA (W mol-‘) MCthode utilisCe 

Li et Ritter [5 ] 
Hughes [6] 
Notre r&&at 

54.6 Mesure le gaz Nz dbgag6 
47.5 Mesure H.NO, consomm4 
39.7 Mesure HNO, consomme 

L’expression de la constante de vitesse de la rCaction en 
fonction de la tempirature, pour un pH @al& 3, s’&rit: 

k=2.&6X 10~ex~-~)n13 kmol-’ s-’ (20) 

3.2.4. Comnparaison de la r&activite’ de l’acide sulfrrmipe et 
de l’w& SW t’acide nitrem 

Pour comparer I’importance relative de la decomposition 
de l’acide nitreux vis-8-vis de sa reduction par I’urke ou par 
I’acide sulfamique, nous prksentons les valeurs des constantes 
de vitesse 2 25°C en fonction du pH sur la Fig. 11. 

0 Les constantes de vitesse des rCactions de rkduction par 
I’urke ou par l’acide sulfamique sont des fonctions croissantes 
de 1’aciditC du milieu. 

l En raison de la rapidit de la reaction B des pH inf&ieurs 
2 3, nous n’avons pas pu mesurer la cinCtique de la rCaction 
de rkduction de l’acide nitreux par I’acide sulfamique & 
pH = 2. Ceci a Ct6 fait depuis par I’in~erm~diaire d’une autre 
mCthode d’analyse de la concentration d’acide nitreux; nous 
avons pu confirmer qu’& pH = 2, la constante de vitesse de la 
reduction par l’acide sulfamique est nettement supCrieure :i 
celIe obtenue pour I’urCe. 11 est done possible, avec l’acide 
sulfamique~ d’op&er dans des conditions de pH moins acide 
(par exemple pH = 3), et done en l’absence d’acide compl& 
mentaire, car des concentrations adCquates d’acide sulfa- 
mique permettent d’atteindre ces valeurs de pH. Certes, la 
decomposition de l’acide nitreux par l’acide sulfamique con- 
duit 3 la formation d’acide sulfurique, mais en cas de besoin 
I’Climination des ions sulfates est facile & r&liser. 

:',-T:T;:i-::::::'::::1.:::::::::' .--, -,-"".-- ,..... 1 ,__,_ ,_,_,A- ",."-"-- ._.. :.._..l..-.-..l-...i." -..,. .-_". - - ,_,," _,.,/ _.,* 2.". ..." ._ i .,_,...,... j--" ,... ."j ,,_,"""  ̂ I"_ltl. :_.- 
.,._,_.._,. I,.I ,...,, "‘,/ ,.,,,,,. 

-.; 
_.-.__._ j..- - 

j".-" .---.: ,_-- ..-- _, / _..._......... ".." .,,. 7 
,,.,,. ,,,, i,, ,,.,,,,,,,,‘",_. i -.-.... -., ,.< 

". __F ..._.,...I......... ,... .; 

0 1 2 3 4 5 

PH 

Fig. 11. Comparaison des constantes de vi&se ken fonction du pH a 25°C. 

4. Conclusion 

La rkduclion de I’acide nitreux par l’ur@e est favoride en 
milieu acide: et doit Ctre @alisCe g des pu inf&ieurs 2 2 pour 
Cviter la r&action de decomposition de l’acide en monoxyde 
d’azote. La vitesse de la reaction est d’ordre cin&ique un par 
rapport 2 l’acide nitreux comme par rapport 2 l’ur6e. A 
pH = 1, la constante de vitesse est exprimCe par: k= 
1.85X lo7 exp( - (48 700}/{RT}) ti3 kmol-’ SK’. 

De mCmt-:, la reduction de l’acide nitreux par l’acide sul- 
famique est favorisCe en milieu a&de; elle doit Ctre rCalis&e 
B des pH inf&ieurs 2 3.5 pour 6viter la reaction de d&om- 
position de l’acide nitreux en monoxyde d’azote. Ces valeurs 
de pH peuvent &tre obtenues saris adjonction d’un autre acide 
dans le milieu. La vitesse de la rCaction est d’ordre cinCtique 
un par rapport B l’acide nitreux comme par rapport B l’acide 
sulfamique. A pH = 3, la constante de vitesse est exprimCe 
par: k=‘%.SfiX 10” exp( - 139 700~/~~~~) m3 kmof-’ s-l. 

Pour des pH compris entre 1 et 3, B 25”C, les constantes 
de vitesse de la rCaction de r&duction de l’acide nitreux par 
l’acide sulfamique sont nettement supCrieures a celles de la 
&action de reduction par l’urke. 11 semble done, sur la base 
des donnCes cin&iques, que l’acide sulfamique doive &re 
pr6fM & 1’urCe pour la reduction d’une solution aqueuse 
d’acide nitreux. 

5. Notations 

E 
H 
k 

n 
N 

P 

6nergie d’activation 
Constsnte de Henry 
Cons&nte de vitesse de la 
reaction 
Nombre de moles 
Vitesse d’agitation 
Pression relative dans le 
rgacteur 
Vitesse de &action 
Rapport molaire 
{ [ rCducteur],} / { [ nitriteslo) 
Constante des gaz parfaits 
Temp:; 
Tempctrature 
Volume 
Concentration en phase 
liquids 
Facteur de conversion entre 
la pression et le nombre de 
moles 
Force ionique 

; 
Initial 
Final 

kJ mol-’ 
kmol m-’ atm-’ 
(km01 m-3)n-‘*s-’ 

km01 
tr min - ’ 
atm 

km01 mm3 s-l 
- 

J mol-’ K-’ 

s< 
m3 
km01 rnT3 

atm km01 - ’ 
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