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liefert die Differenz tler Strommengen heider Stromkreise sowie die 
Dauer des primiiren Stromstosses ein Mass fiir die in die Luft ver- 
schwundene Wasserstoff-Nenge, folglich auch ein Mass fiir die Ge- 
schwindigkeit des Vorganges der Zersetzung von Palladium-Wasser- 
stoff. 

Zusammenf assung.  
Ausgehend von der Vorstellung der sekundaren Wasserstoff - 

entwicklung an der Kathode wurden mit Hilfe der Adsorptions- 
isotherme der statischen Verdrangungstheorie die Gleichungen der 
galvanischen Polarisation abgeleitet. Sie fuhrten zuni Resultat, dass 
die Polarisationsspannung im stationiiren Zustande der Elektrolyse 
geradlinig mit der seitens der Elektrode aufgenommenen Wasserstoff- 
menge verlguft, was durch die Versuche von ,?lasing und L a l i e  in 
hohem Grade hestatigt wurde. 

Ziirich, Marz 1939. 

67. Rapport entre la vitesse d’inversion du saceharose et l’activite 
des ions hydrogene dans les solutions concentrees d’acide 

ehlorhydrique pur ou melange a un chlorure 
par M. Duboux et J. Roehat. 

(30. 111. 39.) 

Dans une publication antbrieure, l)t1boi.(x et X e r m o u d l )  ont 
recherche, en Ptudiant la rPaetioii d’inversion du saccharose 

C12H22011+ H,O 2 C,H,,O, 
sous l’influence de I’acide chlorhydrique relativenwnt concentrP, dans 
quelle mesure se vPrifiait la relation 

exprimant la proportionnalite entre la constante k de vitesse de 
rAaction ct) l’activit4 uGlf des ions H. dans dcs solutions de HCl 0,l-n. 
a 3,6-n. Les rPsultats ohtenus, bien yue satisfaisants en premi6re 
approximation, n’ont cependant pas confirm4 rigoureusement la 
relation prPcPdente, les auteurs ayant observe! une variation de 23 yo 
du coefficient k ,  dans les milieux oil soit 1’activitP des ions He, soit 
les constantes de vitesse augmentaient dans le rapport de 1 A 520 
environ. La conclusion yui se degageait de cette etude &ait qu’k 
tlefaut de proportionnalit6 stricte entre k et u H ,  il y avait tout au 
moins un parall@lisme Ptroit entre les variations tie ces deux gran- 
deurs. 

Hclv. I I ,  583 (1928). 
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Tontefois, les donneex qui avaieiit servi de base a ces recherches 
prBliminaires ri’btaient pas a l’abri de toute critique. C’est ainsi que 
l’activite des ions H. avait BtB calculee au moyen de coefficients 
d’activit8 mesurBs par d’autres auteurs avec une precision qui n’dtait 
pas toujours suffisante. D’ailleurs, les calculs ne tenaient pas compte 
de l’influence du saccharose qui, nous le verrons plus loin, augmente 
l’activite des ions H- dans une proportion variable suivant la eoncen- 
tration de l’acide: les valeurs de a, Btaient ainsi entachkes d’erreurs 
pouvant atteindre jusqu’h 14  yo. 

D’autre part, la comparaison de l’activitP des ions H. calculdc 
pour la temperature de 25O avec la constante de vitesse d’inversion 
mesurke B O 0  n’allait pas sans entrainer une eertaine incertitude 
sur le rapport k/a,. Bien que l’action de la tempkrature sur l’acti- 
vitB de l’ion He soit faible, on pouvait neanmoins se demander si 
cette activit6 variait dans la m6me proportion a toute concentration 
tl’acide, lorsqu’on passait de O 0  ii 25O? Les travaux rkents de 
Randall et Young1) ont montrG depuis que ce n’est pas tout a fait 
le cas: l’activitk moyenne des deux ions Ha et C1’ diminuc de 0,7% 
en solution 0,l-n. et de 3,2% en solution I-n. En ne rapportant pas 
B la mgme t e m p h t u r c  les valeurs de k et de aH, on faisait inter- 
venir un nouvel PlBment de trouble dans 1’6tablissement du rapport 

Etant donn6 les diverses causes d’erreur affectant les resultats 
de ces premieres recherches, il nous a paru iritkressant de reprendre 
et de compldter cette etude en soumettarit d’une part le rapport 
k/a,  a un contrcile expkrimental plus serrB, lorsque le catalyseur 
est l’acide chlorhydrique pur; d’autre part, en examinant ce que 
devient ce rapport dans le em des melanges HCl + NaC1, HC1 +NH,Cl, 
HCI + MgCl,, obtenus en faisant varier les concentrations respec- 
tives d’acide et de ehlorure, tout en maintenant la concentration 
totale en ions Cl’ constante et &ale 5t 4,2 et 0,825 ions-gr. par 1000 gr. 
d’eau. A cet effet, nous avons utilisB les constantes de vitesse d’in- 
version du saccharose mesurees par l’un de now2) h 25O, ainsi que 
nos propres ddterminations du coefficient d’activitii moyen de l’acide 
chlorhydrique effectuees dans les mhmes milieux et k la m@me tem- 
pPrature. 

I1 est k peine besoin de sauligner l’intBr&t que prbsentent ces 
recherches pour la thBorie de la catalyse par les acides, pnisque 
l’adoption d’un rapport k/a,  constant signifierait la restauration 
de l’ancienne conception des ions H* catalysant seuls la rBaction 
d’inversion du saccharose. 

kIUH - 

l) Am. SOC. 50, 989 (1928). 
2, Uubouz, Helv. 21, 236 (1938) 
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Calcul du coefficient d’cictivite’ de l’ifin H *I). 
A partir des mesures du coefficient tl’a,c,tivitd moyen y de l’acide 

chlorhydrique, qui ont fait l’objet, de notre prec4dente publication2), 
il est facile d’obtenir le coefficient d’aet’ivit4 de l’ion Ha, aussi hien 
dans le cas oh l’acide est pur que dans celui oh  il est mblang6 S un 
chlorure. E n  effet, la relation y = l / y H  ycl, mise sous la forme: 

- 

yH = 2: (2) 
yc1 

permet de calculer le coefficient yH si l’on connait d’avance le coeffi- 
cient de l’ion C1’ a la meme concentration. Or, les valeurs de y(31  
peuvent s’obtenir en faisant usage, des deux postulats de ,Wac Innes3) 
relatifs la tht5orie de l’activitk individuelle des ions. Rappelons 
que, d’aprks le premier, l’activitd des ions C1’ est toujours, quelle 
que soit la concentration, independante de la nature du cation mono- 
valent associ6: elle est donc la m h e  dans des solutions d’acide 
chlorhydrique et de chlorure de potassium kgalement concentrkes 
en Cl’. D’aprBs le second, l’activit6 de l’ion C1’ est ideritique a cclle 
de l’ion K., dans une solution de chlorure de potassium de concen- 
tration quelconque; il en resulte qu’une telle solution est caract6 
risde par: 

YKCl = Y(’1 = Y X  (3)  

Or, lc coeffic’ieiit d’activiti: du chlorure de potassium peut %re aisd- 
ment calculk au moyen de la formule de Harned4) qui relie ce coeffi- 
cient B la molalitk m, du chlorure: 

(4) lg YKC, = a lnl - /? T11; 

OU tl 0,07 ; /? = 0,292 j 6 = 0,396. 

l) Nous avons tout d’abord cherche, sans succPs d’ailleurs, L atteindre ce coefficient 
en mesurant la f .  e.  m. de piles du type Pt- H,/HCl (additionne ou non de chlorure e t  
de saccharose)/KCI saturB/Hg,Cl,/Hg. Le calcul de YH par cette methode n’est ,possible 
que si l’on connait d’avance la difference de potentiel E A la jonction liquide HC1,’KCl 
snture. c‘ doit atre certainernent B peu pr+s negligeable en solution chlorhydriquc 0,l-TI& 
011 plus diluee. Certains anteurs tels que Fales et Vosbu,ryh [Am. SOC. 40, 1291 (1918)], 
Palm et Morre l l  [Am. Soc. 44, 2071 (1922)]. etc., ont suppose que c‘ restait negligeable 
en solution normale ou mc‘me plus coneentree. Cette supposition nous parait injustifiee 
e t  cantrouvee par nos resultsts expPrimentaux. Dam une serie de mesures, non rapportites 
ici, nous avons detcrrnini: les f. 8. in. des pilcs d u  type ei-dessus cn I’absence de chlorure, 
la concentration de l’acide chlorhydriquc variant de 11% :: 0,l 2~ m ~~ 4. Les jonctions 
liquides ont B t B  du type (( jonction mobile )>, ce qui assurait aux mesures une excellente 
reproductibilite. TJes coefficients YH calcules par cette mbthode, en supposant E nul, 
sont tr&s differentv de ceux indiques dans le tableau I ,  except6 en solution diluee. Pour 
m ~~ 1, l’ecart rst dBjB de 25%; pour wt ~~ 4, YH ainsi calculb. devient 4 fois plus petit. 

I1 parait certain que cette methode ne pourra 6tre utilis6e pour la determination 
de l’activiti: de I’ion H. dans les milieux aussi acidcs qui sont les n6tres tant qu’on no 
possedera pas une formulc perniettant de calculer exactement les potcntiels de diffusion. 

2 ,  Uicbouz et Rochat, Helv. 22, 161 (1939). 
3, h i .  Sx. 41, 103B (1919). 4, Am. Soc. 44, 258 (1922). 
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I1 s’ensuit que pour l’acide chlorhydrique pur ou mdlang4 Q un 
chlorure monovalent, on peut calculer le coefficient d’activit4 de 
l’ion C1’ a11 moyen cle la relation: 

( 5 )  

ou m, reprdsente alors la ((force ionique,) de la solution1), qui se 
confond avec la molalit6 de l’acide s’il est pur, ou avec la molalite 
totale en ions C1’ (lans le cas des mdlanges HC1 + NaCl et HC1+ NH,CI. 

11 convient d’ajouter que les hypotheses de X a c  Innes, per- 
mettant le calcul du coefficient d’activitP individuel de l’ion C1‘ lii. 
a un cation monovalent, ont Bt6 confirmkes par les belles recherches 
de HarneP) effectukes dans les milieux de m6me nature que ceux 
que nous avons Ptuditk (HC1 0,l-m. + MeC’1). 

Dens les m6langes HCl + MgCl,, caractPrisAs par une force 
ionique supdrieure a la molalit6 totale en ions Cl’, le calcul de 
ne peut plus &re fait en ntilisant la relation ( 5 ) .  Des travaux re- 
cents ont montr4 en effet que, dam les solutions concentrdes, le 
coefficient d’activit6 ycsl n’a plus la meme valeur quand l’ion C1’ 
est associ4 a un cation monovalent ou divalent. La rbgle suivant 
laquelle y c ,  ddpend de la force ionique n’est valable que pour des 
solutions contenant des chlorures de meme valence. Reproduisons 
ici, a titre d’exemple, les valeurs obtenues pour ce coefficient par 
Harned ct Erumbaugh3) dans les m4lenges HCL 0,l-m. + McC’1 et HCl 
0,l-m. + MeCl,, ou Me est un metal tel que: potassium, sodium, 
lithium ou calcium, strontium, baryum : 

- 

lg 1’(, = 3( In, - p )HI‘) 

ik 
(force ioniquc) 

0,10 
0,40 
0.70 
1 ,00 
1,60 
2,35 
3,10 
4,OO 

YCl 
(mB1. HCl0,l-m.+ MeC1) 

0,779 
0,668 
0,625 
0,600 
0,576 
0,569 
0,576 
0,594 

YCl 
(ma.  HC10,l-m. + MeCI,) 

0,779 
0,620 
0,547 
0,514 
0,470 
0.447 
0,426 
0,420 

On voit que le coefficient d’ac,tivitA de l’ion C1’ est nettement, 
plus petit d a m  les milieux HCI + MeC1, que dans les milieux 
HC1 + MeCl de meme force ionique; 1’Bcart entre les valeurs respec- 
tives de ya augmente avec les concentrations en chlorures. 

I )  Rappelons qu’on obtient la force ionique d’une solution en multipliant la con- 
centration de chaque ion (cxpriniee dans l’hypothkse de la dissociation complkte en ion-gr. 
par 1000 gr. d’cau) par le carre de sa valence et  m faisant la dcmi-sonime dc ces prodiiits. 

2, i lm. SOC. 42, 1808 (1920). 3, Am. Soc. 44, 2729 (1922). 
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Bien que les aut’eurs prkckdents n’aient pas ddtermink y(.I daris 
les solutions acides (lie chlorure (lie magnesium, on peut, en premiere 
approximation, admettre que les valeurs de ce coefficient doivent 
&re sensiblemunt les m6mes que dans les solutions acides de chlo- 
rures alcalino-terreux. C’est pourquoi, B dkfaut de mesures directes, 
nous avons calculd yc, dans les m4langes HC1 + MgC1, en nous basant 
8ur les donnkes de Harned et, ~ ~ 7 ~ ~ ~ ~ 2 ~ g ~ :  l’exc8s de HC1 dkpassant 
0,l-m. a 6tB assirnil8 k un chlorure alcalin et il a k t k  tenu compte 
des proportions relatives des chlorures NeCl et MeC1, dans les mk- 
langes, pour estimer la valeur qu’il convenait d’attribuer A ya .  On 
comprendra, sans peine qu’un tel calcul ne prksente plus le meme 
degrk de prkcision que celui qui a trait aux solutions d’acide chlor- 
hydrique pur ou mBlangk k un chlorure monovalent. 

- 

0,100 I 0,776 
0,164 I 0,739 
0,321 0,686 

0,500 0,651 
0,655 0,629 
0,799 0,615 
1,000 I 0,600 
1,555 I 0,577 
2,393 i 0,569 
3,202 1 0,577 
4,101 0,597 

0,495 0,651 

Tableau I. 
Coefficients d’activitb de l’ion H. dans les solutions d’acide chlorhydrique, B 25O. 

0,0997 
0,1634 
0,319 

0,495 
0,646 
0,785 
0,979 
1,508 
2,283 
3,011 
3,789 

- 

En I’absence de 
Mol.-gr- 1 i saccharose 
HCI par I 

Mol. -gr. 
lo:::’ I “l 1 HCIpar 

lit. solut. 
~ 

Y 

0,800 
0,777 
0,762 

0,766 
0,776 
0,791 
0,817 
0,918 
1,130 
1,412 
1,833 

- 

3,3541) 
4,3341) 

YH 

0,825 
0,817 
0,846 
- 

0,901 
0,959 
1,017 

1,460 
2,244 

5,628 

1,112 

3,455 

I6,76 
26,24 - 

En presence de saccharose 
11,42 gr. dam 100 C I I ~ ~  solut. 

Mo1.-gr . 
HCl par 
it. solut. 

c 

0,0925 

0,295 
0,458 

0,599 
0,729 

1,400 
2,118 
2,794 
3,516 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

Y 

- - 
0,853 

0,807 
0,810 

0,820 
0,839 

0,962 
1,171 
1,444 
1.851 

- 

- 

- 

- 

YH 

0,939 

0,950 
1,007 

1,074 
1,145 

1,604 
2,41 I 
3,619 
5,74 I 

- 

- 

- 

- 

I -  - 

Les tableaux I et T I  reproduisent les r4sultats des calculs faits 
en vue de dkterminer les coefficients d’activitk des ions C1’ et H. 
dans les solutions, additionnkes ou non de saccharose, ou nous avons 
prkckclemment ,) mesurk les valeurs du coefficient d’activitk moyen 

l) Calcul6 par la relation: -1gy ~ 0,245-0,128 

2, Dubous et Rochat, loc. cit. 

(Schrezner, Z. anorg. Ch. 135, 
344 (1924). 
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y de l’acide chlorhydriquel). Les concentrations en acide et en 
ehlorures sont exprirrihes en molalitks (m et 9%’). he coeificient yH 

4,168 0,600 1,437 
4,166 1 0,600 1 1,489 
4,129 0,599 1,561 

0,599 j 1,650 
0,599 I 1,745 

Tableau 11. 
Coefficients d’activitk de I’ion H. dans les melanges ((HCl-chlorure)). B 25O - 

I , I 

3,44 1 1,464 

4,07 , 
4,54 ’ - 

5,08 1,774 

Equiv.-gr. par 
1000 gr. eau2) 

1,806 7,l 
1,807 6,8 

1,841 6,3 
1,865 6,l 

1,892 7,O 

HCI ichlorpre 
m 

- 
- 
- 
- 

- 

Forcc 
ionique 

0,723 1,183 0,50 0,757 l , l 5  
0,660 1,155 0,51 0,762 1,14 
0,495 1,072 0,54 0,772 1 , l O  
0,331 0,992 0,56 0,777 1,07 
0,166 0,909 0,59 0,789 1,05 

En l’absence 
de saccharose 

0,796 1,27 10,4 
- - ~ 

- __ __ 
- - - 

- - - 

0,3285 
0,821 
1,639 
2,458 
3,280 

0,5255 
0,868 
1,712 
2,530 
3,315 

0,3255 
0,815 
1,604 
2,485 
3,335 

0,301 
3,083 

0,099 
0,1653 
0,330 
0,496 
0,660 

3,840 
3,345 
2,490 
1,668 
0,845 

3,755 
3,405 
2,510 
1,648 
0,so9 

3,720 
3,245 
2,605 
1,645 
0,828 

En presence dc 11,42 gr. 
saccharose dans 100 em3 

de solution 

HC I 
5,905 
5,683 
5,511 
4,952 
4,577 

MKCb 
0,46 
0,48 
0,5 1 
0,54 
0,57 

I ,82 I 
- 

- 

~ 

4.33 

HC1+ JlqC1, ( m  + in’ = 3,80 env.) 
3,445 5,468 I 0,45 1,633 I 5,9 , 1,688 6,3 1 6,8 
0,766 I 4,232 1 0,56 1 1,691 1 5 , l  ’ 1,714 1 5,2 I 2,o 

l) Dans une publication anthieure [Bull. Soc. Vaud. Sc. Nat. 59, KO 243, p. 49 
(1937)], Pun de nous a fait ces calculs en adrnettant que l’ion C1’ a le mffme coefficient 
d’activite dans tous les m6langes (( HC1-chlorure M yue dans les solutions de chlorure de 
potassium de m8mes concentrations en ions C1’. Les chiffres obtenus pour yc, et  yR sont 
ainsi, dans Ic cas des series de melanges HCl+MgCl,, assez differents de ccux qui sont 
indiquesdansnotre tableau 11. Nous pensons avoir serre la realite de plus prPs en attribuant 
au  coefficient y,,, une valeur diffkrente suivant que l’ion Cl’est lii. A un cation monovalent 

u. 

ou divalent. 

dans notre precedentc publication (Helv. 22, 161 (1939)). 
2)  On trouvera ces concentrations exprimees en &quiv.-gr. par litre de solution, 
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a 6tb obtenu par application de la relation (2). Au sujet du calcul 
de yc ,  dans les milieux contenant du sucre, il convient de pr6ciser 
encore que nous n’avons pas tenu compte de la presence de ce pro- 
duit. En  effet, il rBsulte des recherches cle Corran et Lewis’) et de 
Corran2) que le coefficient d’activitb du chlorure de potassium n’est 
pas modifit5 par l’addition de quantiti!s croissantes de saccharose, 
cette substance ne paraissant intervenir que pour dBplacer un certain 
volume de solution: yRC, n’ktant pas chaiig4, on peut considkrer 
qu’il en est de miime pour y ( , .  

Enfin, A y R  reprbsente l’augmentation en pour-cent du coeffi- 
cient d’activitk de l’ion H-, due B la prt5sence de 11,42 gr. de sucre 
dans 100 cm3 de solution. Lorsque l’acide est pup, on constate 
qu’en solution de molaliti! m = 0,1, le saecharose augmente yH de 
13,8 yo, tandis qu’en solution ni = 4,1 l’accroissement n’att’eint que 
274. Cette influence du sucre ressort encore mieux de l’examen des 
courbes 1 et 2 de la figure 1, reprdsentant les variations de lgy, 
en fonction de la moldit6 de l’acide, dans les solutions non sucrbes 
ou sucr4es: les deux courbes se rapprochent de plus en plus au fur 
et h mesure que la concentration de l’acide augmente, ce qui prouve 
bien que l’action du saccharose sur y H  tend h devenir nbgligeable 
en solution concentrke. 

La m&me observation peut &re faite avw les mklanges (( HC1- 
chlorure o: la miime quantiti! de sucre accroit de 4 h 10 yo le coeffi- 
cient yH dans les mBlanges contenant relativement peu d’acidc, et  
d’environ 3 yo seulement dans eeux oh l’acide pr6domine. 

I1 convient de signaler aussi 1’6norme augmentation du coeffi- 
cient d’activitb de l’ion H., mise en kvidence par le tableau I, dans 
les solutions concentrkes d’acide. Alors que pour m = 0, l  (en l’ab- 
sence de sucre) Ips coefficients d’activit6 des ions H. et C1’ ont k 
peu prks la m6me valeur, pour m = 6,89 le coefficient Y, devient 
36,7 fois plus grand que yc, : cela prouve que les propribtbs thermo- 
dynamiques de l’ion H. sont trbs diffbrentes de celles de l’ion C1’ 
en solution concentr6e. 

Nous avons d k j B  insist6, dans notre publication prbcddente, sur 
l’accroissement du coefficient moyen d’activiti! de l’acide chlorhy- 
drique dfi Q la prBsence de chlorure en solution. La comparaison 
des valeurs de yH contenues dans les tableaux I ct I T  montxe yue 
cet accroissemcnt cst cncore heancoup plus marqub avec les coeffi- 
cients d’activit6 dc l’ion H.. Par exemple, yH qui vaut 0,85 B la 
concentration m = 0,328, devient 3,44 en prksence de 3,84 bqiiiv.-gr. 
de NaC1, et 7,1 en presence de 3,72 6quiv.g.  de MgCl,. La figure 1 
met d’ailleurs en lumikre d’une fagon partieulibremcnt nette cette 
action sp6cifique des chlorures sur le coefficient d’activiti! de l’ion H- 

Am. SOC. 44, 1673 (1922). 2,  Am. SOC.  45, 1627 (1923). 
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A noter encore que dans ces m6langes (( HC1-chlorure )) mola- 
lit6 totale constante, le coefficient yH varie moins brusquement que 
dans les solutions d’acide chlorhydrique pur. Ainsi, lorsque la con- 
centration de l’acide passe de m = 0,32 a m = 3,3,  y H  varie dam le 
rapport de 1 a 1,47 dam la s6rie HC1 + NaC1, de 1 a 0,86 dans la 
sPrie concentrbe HC1 + MgC1, ; tandis que l’acide pur accuse, dans 
les m@mcs limites de concentrations, une variation de yH beaucoup 
plus forte: 1 a 4,4. 

0 I 2 3 4 5 6 7 
7 8004 
- rn (mot.-grammes HCI par 1000 gr. HzO) 

0 HC1 
Fig. 1. 

0 HC1 + 11,42 gr. sawharose par 100 cn1$ solution. 

0 HCl + NaCl (m + m’ = 4,15). 
0 HC1 + NH,CI ( W  -t VZ’ ~ 4,20). 

6 HCl + MgCI, (WL + W’ = 4,10). 

D’autre part, on constate que les courbes 1 et, 2 correspondant 
B l’acide pur p r k n t e n t  un minimum du coefficient d’activit6 de 
l’ion H. k la concentration m = 0’18 environ, tandis que les courbes 
3,  4 et 5 se rapportant aux m6langes ((IICl-chlorure )) A molalit6 
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totale constante, n’offrent pas la meme particularit6 : yH augmente 
ou diminue dans ces melanges plus ou moins rapidement, mais sans 
passer par aucun minimum1). 

On relkve enfin que pour les melanges HC1 + NaCl et HC1 + MgC1, 
lg yH est, une fonction rigoureusement linbaire (tout comme lg y )  
de la concentration de l’acide, alors que pour les mblanges HCl + NH,C1 
et surtout pour l’acide chlorhydrique pur les valeurs de lg yH se 
placent sur une courbe qui, il est vrai, tend B se confondre avec 
une droite, B partir de m = 1 environ. 

Rupport kla,  dans les solutions d’acide chlorh ydriyue. 
Dans le tableau 111, nous avons consign6 les valeurs de ce rapport 

obtenues dans les solutions d’acido renfermant 11.42 gr. de saccha- 
rose dans 100 em3. La troisikme colonne reproduit les constantes 
de vitesse d’inversion mesur4es par D u b o u ~ ~ )  i, 25O, aux concentra- 
tions indiqubes dans les deux premiitres colonnes. Les valeurs du 
coefficient d’activitb de l’ion H. ont 6tP. obtenues a la meme temp& 
rature et dans les memes milieux par interpolation des valeurs con- 
tenues dans le tableau 1. L’activitP des ions H. a 6tB calculhe par 
la relation: (1” = yJim. 

Tableau 111. 
Vitcsse d’inversion du saccharose et activite de l’ion H. dans les solutions d’acide chlor- 

hydrique. 
11,42 gr. de sucrc dans 100 c1n3 solution. t 250. 

0,095 
0,296 
0,425 
0,562 
0,688 
1,400 
2.12 
2,805 
3,52 
4,98 
5,62 

Mo1.-gr. HCl dam 

solut. 
c 

0,1024 
0,321 
0,461 
0,612 
0,752 
1,555 
2,39 
3,21 
4,10 
6,02 
6,X9 

- 

x.104 

8 J  
27,6 
43,O 
61,O 
79,4 

223,3 
477$ 
877,9 

48443) 
1542 

7518%) 

0,938 
0,950 
0,990 
1,050 
1,122 
1,604 
2,41 
3,63 
5,74 

16,76 
26,24 

0,096 
0,305 
0,457 
0,643 
0.844 
2,494 
6,76 

ll,65 
23,53 

100,9 
X0,8 

84,4 
90,5 
94,2 

94, I 
89,5 
83,O 
75,4 
65,5 
48,O 
41,6 

94,9 

0,995 
0,988 
0,984 
0,978 
0,973 
0,939 
0,895 
0,848 
0,795 
0,668 
0,608 

104 
“ H ~ H , ~  

84,8 
91,6 

97,O 
96,7 

92,7 
88,9 
82,4 
71,9 
68,4 

95,7 

95,3 

l) On remarquurait cmcore mieux l’abscmce de minimum en portant en graphique 
led rbsultats obtenus avec les mblanges dilubs HCl+MgCl, de rnolalitc m+ m‘= 0,825. 

%) Loc. cit. La rnesure de k a k t k  faite par voie optiquc en utilisant la formule 
bien connue 

le  t e m p  1 &ant exprim6 cn minutes. 
3, Mesnres faites A 0” et ramcnees par le calcul B la temperature de 25O. 
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En examinant ce tableau, on relkve que l’activit6 cles ions H- 
et la, constante de vitesse augmentent plus rapidement que la eon- 
centration de l’aeide. En considerant les deux molalitbs extremes, 
on voit qu’elles sont dans le rapport de 1 k 67.3, tandis que celui 
des activit6s correspondantes de l’ion H. est de 1 1883 et celui 
des constantes de vitesse de 1 k 925. Etant tlonnb des variations 
:hussi considerahles soit des valeurs de aH,  soit des valeurs de k ,  il 
est tou t  a fait surprenant de constater que le rapport k/a ,  ne varie 
que de 1 0,49. La variation de ce rapport &ant n4gligeable en 
regard de celles do aH ou de k ,  on peut en conclure que, dans les 
solutions concentrkes d’acide chlorhydrique, la constante de vitesRe 
d’inversion du saccharose est approximativement proportionrielle B 
I’activit6 des ions H.. 

La proportionnalitP entre k et aH n’est cependant pas rigou- 
reuse. On constate, en effet, que le rapport k /aH croit tout d’abord 
avec la concentration de l’acide, passe par un maximum pour une 
molalit6 voisine de m = 0,6, puis diminue rPguli6rement au fur et 
k mesure que la concentration augmente. Cctte variation de k /a ,  
doit, semble-t-il, &tre rapprochde de celle, en sens inverse, du coeffi- 
cient d’activit6 y H  qui, ainsi que nous l’avons vu, passe par un 
minimum B la eoncentration sensiblement diffdrente m = 0,18. Le 
fait que ces deux concentrations ne cofneident pas exactement n’est 
certainement pas fortuit, mais semble prouver au contraire que si 
la vitesse d’hydrolyse du saccharose est dbtermin6e essentiellement 
par l’activite des ions He, il y a encore un ou plusieurs autres fac- 
teurs, pour l’instant ma1 dbfinis, qui doivent intervenir dans le pro- 
cessus d’inversion. A vrai dire, le r6le de ces farteurs est trBs acces- 
soire et  ne saurait masquer B nos yeux le fait fondamental que la 
vitesse de la reaction donne une mesure approchite de l’activit6 des 
ions H. dans ces milieux chlorhydriques concentr6s. 

Pour mieux faire ressortir la nature des relations existant entre 
l’activiti? des ions H* et la constante de vitesse, comparons les fonc- 
tions correspondantes lg yH et lg k / m  ohtenues avec l’acide chlorhy- 
drique en prPsence de sucre1). Si nous portons en abscisse la molalith 
m de l’acide et en ordonn6e lg 7c/m , on obtient une droite2); en 
faisant la mdme opbration avec lg y,, on obtient la courbe 2 de la 
figure 1. Le fait que lg yH passe par un minimum pour m = 0,18 
alors que lg k / m  est une fonction linkaire de m prouve d6ja qu’en 
solution dilude tout au moins il n’y a pas de relation simple entre 
l’activitd des ions H* et la constante de vitesse. En solution plus 
concentrke, oh la fonction lgyH tend a devenir aussi lindaire, on 
constate que la (( droite n correspondante n’a pas tout k fait la mkme 

- 

1) TKS deux fonctions corrcspondent exactenient, puisque yH = aH/ni. 
2) J I .  Dt(boux, loc. cit. 
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pente que la droite reprdsentative de la fonction lg k/m. Ainsi a la 
concentration m = 3 ,  on obtient respectivement les coefficients 
angulaires suivants: 0,21 et 0,17. Cela prouve que, m&me en solu- 
tion concentrke ou le parallBlisme entre l’activit6 des ions H- ct la 
constante de vitesse est plus Btroit qu’en milieu dilu6, il est &gale- 
ment inutile de s’attendre a une proportionnalit6 rigoureuse entre 
ces deux grandeurs. 

Remarquons encore qu’il est possible d’obtenir une relation plus 
Btroite entre la vitesse de la rdaction et l’activitk des ions H- en 
faisant intervenir l’uctivite‘ de l’cu’lc dans les calculs. L’eau prenant 
part au mBcanisme de la rkaction, tout comme les ions He, il est 
logique d’en tenir compte aussi dans l’expression yui permet de 
calculer la vitesse de la rdaction. Cette id6e parait m&me s’imposer 
dans le cas particulier des milieux chlorhydriques oil nous avons 
opBrd, car l’activit6 de l’eau, loin d’ktre constante, diminue au con- 
trairc assez fortement lorsque la concentration de l’acide augmcnte. 
Pour des raisons qui seront exposdes plus loin, on doit s’attendre 
;I obtenir un rapport k/aHaHz, a peu prbs consta#nt. 

Le contr6le de ce rapport a B t B  rendu possible par les travaux 
de Dobson et Jlussonl) et Rundal l  et Y o u n g a )  qui ont mesur6 ou 
calculit l’activit6 de l’eau dans les solutions concentrBes d’acide 
chlorhydrique. En utilisant les donnbes concordantes de ces auteurs, 
nous avons pu complBter le tableau I11 en calculant l’activitit de 
l’eau dans nos milieux et les valeurs correspondantes du rapport 
k/aH aH20. Bien que les calculs aient 8tB faits sans tenir compte de 
la prBsence de saccharose, ils n’en sont pas moins exacts, car B la 
dose de 11,42 yo ce produit diminue l’activit6 de l’eau de 1 yo k peine. 
On constate que lcs valeurs du rapport k/uH uHz0 sont, conformkment 
aux prdvisions, plus constantes que celles du rapport k/a,3). 

Rupport kla, dans les rne’lunges (( ucide chlorh ydrique-chlorure D. 
Le tableau IT indique les valeurs de ce rapport dans les mB- 

langes BtudiBs. Dans les deux premieres colonnes, nous reproduisons 
la composition des mblanges. La 3e colonne contient les constantes 
dc vitesse mesur4es par D u b o u x  a 25O, en prBsence de 11,42 gr. de 
sucre dans 100 cm3 de solution. L’activitB des ions H. a Bt6 cal- 

l) SOC. 125, 668 (1924). 
3, Les mesures d’invcrsion de nloraiz et Lewis [Soc. 121, 3613 (1922)], qui faisaient 

agir l’ncidc chlorhydrique 0,l -n. sur des quantit8s croissantes de saccharose, semblent 
prouvor quc la vitesse de la reaction est influencke par la viscosite du milieu. Suivant 
ces auteurs, il y aurait lieu de multiplier les constantes de vitesse par un terme correctif 
d‘autant plus grand que la viscosite est elle-m8me plus klevke. La viscositk de nos milieux 
etant restee presque constante, nous n’avons pas jug8 A propos d’en tenir compte dans 
nos calculs; il est cependant intbressant de mentionner que l’introduction do ce nouveau 
factcur de correction ne pourrait qu’ameliorer encore sensiblement lea resultats ohtenus. 

2, Loc. cit. 
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culee au moyen de la relation: a A  = yHm, en utilisant les valeurs 
du coefficient yH ohtenues en l’ahsence de saccharose et reproduites 
dans le tableau 11. 

Le tableau IV fait ressortir le parall(i1isme existant, dans chaque 
sdrie de mhlanges, entre 1’activitP des ions H- et la constante de 
vitesse d’inversion. Le fai: est assez frappant avec les m6langes 
HC1 + MgC1, de molalit6 m t m’ = 0,825: les valeurs de k et de aH 
ont respectivement septupl6 et sextuplb avec la concentration de 
I’acide, mais le rapport k /aH eat rest6 constant 2i 1 2 %  prbs. nans  
la serie de molalit6 m + m’ = 1,1, le rapport k /a ,  est encore cons- 
tmt 5t 21 % prbs. 

Tableau IV. 
Vitcssc d’inversion du saccharose rt activite de l’icn H. 

dans les m6langt.s u HC1-chlorure )>, a 25” 

, 111~42 gr. 1 
Equiv.-gr. par sucre par ,, abscncc 

1000 gr. eau 100 cma de sucre 
sol. 5 104 

aH 

0,3285 3,840 98,5 

1,639 2,490 521 
2,458 1,668 835 

0,821 ~ 3,345 ~ 254 
87, I 
a3,7 

74,a 
78,l 

69,3 

1,131 
3,03 
6,67 

31,17 

0,5255 3,755 123 ’ 0,886 
0,868 3,405 212 1,605 
1,712 2,510 462 4,11 
2,530 1,648 ’ 740 8,OO 
3,315 0,809 j 1074 13,82 

138,8 
132,l 
I l2,4 
92,5 
77,7 

0,3255 I 3,720 119,2 
0,816 1 3,245 299 tl:6: ~ 2,605 615 

1,645 921 
3,335 0,828 1272 

5,5 
11,2 55 
15,6 59 
2O,3 63 
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Dans les mdlanges HC1 + NaCl, l’aetivit,A des ions H. et la, 
constante de vitesse augmentent aussi B peu prks dans la m4me 
mesure avec la concentration de I’aeide. Rlors que aH et 7c croissent 
respectivement dans la proportion de 1 B 14,7 et de 1 B 11,7,  le 
rapport k /a ,  diminue d’environ 20 yo seulement,. Avec les melanges 
HC1 + NH,Cl, la diminution de ce rapport’, qui atteint 44%, prouve 
que le parallklisme entre aH et k n’est plus aussi sa,tisfaisant que 
dans les cas prkcddent,s. 

I1 convient de remarquer que le fait d’avoir ut,ilisd les mesures 
d’activitd effectukes en l’absence de sucre est sans importance dans 
le cas particulier. Les quelques mesures faites en solutions sucrkes 
(voir tableau 11) montrent en effet yue le coefficient yH augmente 
en moyenne de 7y0 ou 3y0, suivant que c’est le sel ou l’acide qui 
prbdomine dans les mdlanges. I1 en rdsulte que si l’on voulait intro- 
duire dans les calculs la correction due a,u sucre, il faudrait aug- 
ment’er dans les memes proportions les valeurs de uH en diminuant 
d’autant, les valeurs de 7c/a, ; cette c,orrection serait, d’ailleurs insuffi- 
sante pour amkliorer nettement les chiffres contenus dans la der- 
nibre eolonne du tableau IV. 

Enfin, en considdrant l’ensemble des rCtsultats rapport;& clans 
ce dernier tableau, on reldve qne toutes les valeurs de aH et dc k 
sont comprises entrc, les limites respechives de 0,114 - 20,3 et 
10 - 1278 x ~ O - ~ ,  et que les valeurs extremes du rapport k/a ,  sont 
52 x I O - - ~  et 138,8 x10p4. Cela signific qne lorsque l’activit6 des 
ions H* a augment6 de 178 fois et la constante de vitesse de 127 fois, 
le rapport entre ces deux grandeurs n’a varie que dam la modeste 
proportion de 1 B 2,7. On a ainsi la preuve que dans ces milieux 
constitubs par un melange d’acide chlorhydrique et de chlorure, 
la constante de vitesse est aussi, en premiere approximation, pro- 
portionnelle a l’activitk des ions He. Si la proportionnalitk n’est pas 
rigoureuse, c’es t que l’inversion du sawharose doit, nous l’avons dkjh 
constate, %re encore influenc6e pstr d’mitres facteurs secoiidaires 
inconnus. Bien que l’action de ces facteurs soit plus sensible que 
da,ns It! cas oi l  l’hydrolyse est due B l’ac,ide chlorhydrique pnr, elle 
est toutefois peu importante en regard de l’a8ctivitd des ions H. qui 
joue le r61e principal dans le processus catalytique. 

Kous pensons que, dans ces melanges, le rapport k/awaH,o doit 8tre aussi plus 
constant que le rapport 1c/akl ; mais l’activite de l’eau dans ces milieux n’Ctant pas connue, 
il n’est pas possible de sournettre le premier de ces rapports & un contrale experimental 
rigoureux, comme nous l’avons fait pour l’acide chlorhydrique pur. Ce qui rend toutefois 
l’hypothbse plausible, c’est 1’6cart des valeurs k /aH observe dnns les deux series de 
melanges HCli-MgCl,: la valeur moyenne de k/aR est 57 x ou 95 x 10W suivant 
qu’on considbre les melanges de molalite m i  nz’ - 4,l ou ceux de molalitk m + wz’ = 0,825. 
Ce decalage s’attenue en bonne partie si l’on fait intervenir l’activite de l’eau dans ces 
rapports. A defaut de mesures prticises, on peut obtenir les valeurs approchees de aHZ0 
dans ces milieux en assimilant les deux sCries de mtilanges B deux solutions d’acide chlor- 
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liydrique dont les concentrations seraient respectivement ~n = 4,l et  m - 0,826. On 
calculerait ainsi pour les melanges concentrPs HCl+ MgCl, : nHZO = 0,79 et k/aH aHaO 
nioyen = 72 x pour les melanges diluPs: aHI?o = 0,97 et k/aH uHzO moyen = 

On constate non seulement que les valcurs de ces rapports se sont rapprochees 
pour les deux series de melanges magnksiens, mais encore qu’elles ne sont pas tres eloignees 
de la valeur nioyenne du rapport k/aHaH20 = 100 x lop4, qu’on obtient en i-aisant les 
memes calculs avec les melanges HCl+XaCl. 

9s >: 10-4. 

Me’cunisme de ln rehetion d’inversion. 
Le fait d’obtenir un rapport ~/U,CL,~, 5L peu pres constant pour 

tous les milieux dtudids parait justifier un m6canisme d’invcrsion 
qui serait le suivant : 

La prcsquc totalit6 du saccharose existerait en solution b 1’6tat 
anhydre, en kquilibre avec une faible quantit6 qui serait a 1’6tat 
hydrate: 

S+H,O T-- (S,H,O) 
Cet equilibre serait caract4risd par la constante K = aS,HIO/usuH20 
ou u:, et us, Hzo reprdsentent les activitks des deux modifications. Le pro- 
cessus d’inversion se ferait en deux phases: dans une premiere rdac- 
tion lente, le saccharose monohydrate r6agirait seul avec l’ion H* 
pour former un ion complexe peu stable; dans une seconde r6aetion, 
l’ion complexe r6agirait instantankment avec une mol6cule d’eau 
pour former le sucre interverti et rkgknbrer l’ion H-: 

(S, H,O)+H* -+ (6, HzO, H.) 
(S, H,O, He)+ H,O -+ (qlucosc+ H,O) + fructose4 H* 

La premiere r6action7 du deuxieme ordre, est seule mesurable; 
sa vitesse est d6finie par la relation: 

a x  
d t  ~ ”’ ‘S, H,O aH 

qui, en tenant compte de 1’6quilibre entre le sucre anhydre et le 
sucre hydrate, devient : 

an: 
~ k‘ 11‘ as  aHZO alI 

a t  

Nais les mesures d’inversion permettent de poser1) : 

d’ou on tire finalement: 
i; 

1;’ I!! = 
‘H ‘HzO 

On voit ainsi que le rapport 1c/aHaElO doit rester constant 
pour autant que la viscosite rcstc invariable. C’est prkcisement ce 
que nous a,vons observe dans les solutions d’acide chlorhydrique 

l) On adnict ici que l’activite du saccharose est proportionnelle i sa concentration. 
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pur, ou la viscositB ne peut varier que dans des limites assez Btroites: 
le tableau I11 prouve que le dit rapport eat sensiblement constant 
B toute concentration d’acidc catalyseur. 

Le mecanisme que nous prBconisons differe d’ailleurs assez peu 
de celui propose par Xoran et Lewis1). Ces auteurs admettent 
l’existence en solution d’un sucre dihydratB rkagissant avec l’ion H- 
pour former un ion complexe instable, lequel se combinerait avec 
plusieurs InolBcules d’eau en donnant’ naissance B du fructose anhytlre 
et B un glucose dihydratB dont l’existence est hypothbtique. L’avan- 
tage de notre processus est non seulement d’@tre conforme aux 
faits d’expkrience, mais encore de faire pr6voir la formation en 
solution d’un glucose monohydrate qui est bien connu B 1’6tat cris- 
tallis62). 

RESUM@. 
I. En utilisant nos prBc6dentes mesures du coefficient d’activiti. 

moyen de l’acide chlorhydrique et en faisant usage des hypothkses 
de &lac Iwnes permettant le calcul du coefficient d’activit6 de l’ion 
Cl’, nous avons pu calculer les coefficients d’aetivit6 de l’ion H- 
dans les solutions coneentrees d’acide chlorhydrique pur ou addi- 
tionnB de saccharose, de chlorures de sodium, d’ammonium et de 
magnesium. Avec l’acide pur, nous avons opPr6 B des concentra- 
tions comprises entre 0,l et 6’89 mo1.-gr. HCl par 1000 gr. d’eau. 
Avec les melanges (( HC1-chlorure )), nous faisions varier les quantitBs 
respectives d’acide et de sel, tout en maintenant la molalitB en ions 
C1‘ constante et  Bgale B 4’2 ou 0,825. Les rdsultats obtenus ont B t B  
les suivants : 

lo En solution diluBe d’acide chlorhydrique pur nous pouvons 
confirmer que le coefficient d’activit6 de l’ion K- diminue d’abord 
lorsque la concentration de l’acide augmente, passe par un minimum 
correspondant B la molalitB m = 0,18 environ, puis s’accroit consid& 
rablement. Tandis qu’B la concentration m = 0’1 les coefficients 
yH et ycl sont du mbme ordre de grandeur, en solution m = 6’89 
yH devient 36,7 fois plus grand que yc,. 

2 O L’addition de chlorure B l’acide chlorhydrique augmente 
trks fortement le coefficient d’activite de l’ion Ha. Dans les mhlanges 
(( HC1-chlorure )) B molalitB totale constante, le coefficient yH aug- 

I )  Loc. cit. 
2, ,Seatchard [Am. Soc. 43, 2387 (1922)], en interpretant d’autres rnesures d’in- 

version de Jones e t  Lewzs en presence de H,SO, 0,l-n. e t  de quantitks croissantes dc 
sucre, a obtenu un rapport k /aE a& constant. I1 a ainsi ete conduit & admettre un 
meranisme d’inversion analogue au n&e, mais base sur l’existencc d’un hydrate dt, 
saccharose avec 6 H,O. Le rapport de Seatclzard est nettement controuv6 par nos ex- 
periences qui montrent que l’activitk de l’eau intervient avec l’exposant 1 et non pas 
avec l’exposant 6. I1 est vrai que cet auteur a nkglige de tenir compte de l’influencc 
de la viscosite qui variait fortement dans les milieux qu’il a considercs. 

35 
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mentg ou diminue, suivant la s6rie envisagee, plus ou moins rapide- 
ment avec la concentration de l’acide, mais sans passer par aucun 
minimum. 

3 O  La prPsence de saccharose, k la dose de 11,42 gr. par 100 em3 
de solution, a pour effet d’augmenter le coefficient d’activitk de 
l’ion H. d’autant plus que l’acide est plus dilui!. Alors qu’a la con- 
centration m = 0 , l  l’accroissement de yH est de 13,8%, a la con- 
centration m = 4,l il n’atteint plus que 2%. Dans les m6langes 
(( HCl-chlorure H l’augmentation, qui varie de 3 B 10 %, est d’autant 
plus marquee que le niPlange contient moins d’acide. 

11. A partir de la relation U, = yHm, nous avons calculi! l’acti- 
vite des ions H e  dans les mitmes milieux. En comparant les valeurs 
de aH ainsi obtenues avec les constantes de vitesse d’inversion du 
saccharose, on peut tirer les conclusions ci-aprks : 

4O La constante de vitesse d’inversion en solution concentr6e 
d’acide chlorhydrique est, en premiere approximation, proportion- 
nelle B l’activit6 des ions H.. Lorsque la constante de vitesse varie 
de 1 a 928 et l’activit6 des ions H. de 1 B 1883, le rapport k/a,  varie 
seulement de 1 a 0’49. Les fluctuations de ce rapport sont encore 
attPnu6es si l’on y introduit l’activitk de l’eau qui diminue lorsque 
la concentration de l’acide augmente: le rapport k / a ,  uHz0 ne varie 
plus que de 1 B 0,81. 

so Le rapport k/aH passe par un maximum pour m = 0,6 envi- 
ron, soit k un moment sensiblement diffkrent de celui oh le coefficient 
d’activit6 7, passe lui-mitme par un minimum. 

6O Dans les mklanges (( HC1-chlorure )), le parallelisme entre les 
variations de la constante de vitesse et de l’aetivitk des ions H- est 
Pgalement kvident. Tandis que les valeurs de k et de uH varient 
respectivement dans la proportion de 1 B 1 2 7  et de 1 8, 178 le rap- 
port k/a ,  change seulement dans la proportion de 1 & 2 ,7 .  

Le rapport k / ~ ,  est mitme presque constant pour les mblanges 
dilu6s HCl + MgC1,; il l’est un peu moins et de 42% plus faible 
en moyenne pour les melanges concentres de m6me nature. Comme 
l’activitd de l’eau est plus petite dans les systemes concentrds que 
dans les diluks, on peut affirmer que, 1& aussi, le rapport k/uHaHpO 
tloit &re plus constant que le rapport k/a , .  

Ces recherches confirment done, tout en lea compl6tant, celles 
de Duboux: et Mermoud se rapportant aux solutions coneentrees 
d’acide chlorhydrique pur. En etablissant que le rapport klu, reste 
sensiblement constant, que l’acide soit additionn6 ou non de chlo- 
rure, nous croyons ainsi apporter la preuve que la vitesse d’hydrolyse 
du saccharose est determinee avant tout par l’activit6 des ions H-; 
si d’ahtres facteurs, tels que l’activiti! de l’eau ou la viscosit6, inter- 
viennent dans le processus de la rPaction, ce ne peut &re qu’a titre 
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tout fait accessoire. En tenant compte du fait que l’activit6 de 
l’eau varie infiniment moins que celle des ions H. dans les milieux 
chlorhydriques concentr6s qui sont les nbtres, on peut affirmer, dks 
maintenant ddja, que la constante de vitesse d’inversion du saccharose 
est presque p r o ~ o ~ i o n n e l ~ ~  au. produit des deux activite’s de l’ion H a  
et de l’eau. 

Cette conclusion est d’autant plus intdressante que tous nos 
calculs de y H ,  et par consequent de a H ,  reposent sur les postulats 
de M a c  I n n e s  relatifs h l’activit6 individuelle de l’ion Cl’. Le fait, 
mis en lumibre par nos recherches, qu’il existe une relation aussi 
4troite entre la vitesse d’hydrolyse du saccharose, l’activit6 des 
ions H* et l’activitk de l’eau, constitue un argument s6rieux en 
faveur des hypotheses du savant americain, hypotheses qui sont a 
la base de la theorie de l’activit6 individuelle des ions et qui, ainsi 
que nous venons de le montrer, sont susceptibles de rendre les plus 
grands services pour interpreter les phenomenes de catalyse par les 
acides en solutions eoncentr6es. 

Lausanne, Laboratoire de Chimie-physique de 
l’Universit6. 

68. Homologe Reihen des N-Aeyl-m-aminophenols 
und der daraus hergestellten Azofarbstoffe 
von Hans Eduard Fierz-David und Hans Meister. 

(30. 111. 39.) 

H .  SF:. Pierx-David und W. K u s t e r l )  haben Azofarbstoffe beschrie- 
ben, welche aus dem N-Acyl-l,7-aminonaphthol erhalten wurden. 
Es gelang dagegen nicht, die entsprechenden Azofarbstoffe aus den 
acylierten 0- und p-Aminophenolen zu erhalten. Da derartige Pro- 
dukte fur gewisse biologische Versuche interessant sind, haben wir 
die Derivate des m-Aminophenols studiert und gefunden, dass sich 
die in der Aminogruppe des m-Aminophenols acylierten Produkte 
sehr wohl zur Darstellung von Monoazofarbstoffen von folgender 
Konstitution eignen : 

P;H *CO *C,H,, + 

O - O H  
x--,2’=plr 

Wir haben verschiedene Reihen von Monoazofarbstoffen her- 
gestellt und dieselben in bezug auf ihre Netzwirkung untersucht. 
Die Darstellung der homologen Reihe der N-Acyl-m-aminophenole 

l )  H .  E.  Fierz und W .  Ruster, Helv. 22, 82 (1939). 


