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Hochvakuum (0,03 mm, 190°) sublimiert, wodurch sich der Schmelz- 
punkt auf 218-220° erhoht. 

3,860; 3,592 mg Subst. gaben 11,507; 10,695 mg CO, und 3,664; 3,436 mg H,O 
C,H,,O, Ber. C 81,63 H 10,87y0 

Gef. ,, 81,35; 81,25 ,, 10,62; 10,71y0 

Dieser Korper zeigt keine Schmelzpunkterniedrigung mit dem 
Oxydationsprodukt gleicher Zusammensetzung (Schmelzpunkt 218 bis 
2200) aus cr-Boswellinsiiure. 

Vergleich d e r  D r e h u n g e n  : 
Diketon aus Nor-B-amyrin: [a],  = +8,0° (Chloroform, I = 1 dm, c = 0,82, a = 

+ 0,0660). Diketon aus a-Boswellinsaure: [a], = + 7,6” (Chloroform, 1 = 1 dm, e = 

Die Analysen sind in unserem mikroanalytischen Laboratorium (Leitung H .  Gubser) 
0,93, a = +0,07O). 

ausgefuhrt worden. 

Organisch-chemisches Laboratorium der Eidg. Technischen 
Hochschule Zurich. 

18. L’aetivite de l’ion hydrogene et la eatalyse du diazoaeetate 
d’ethyle par les aeides organiques 

par M. Duboux et G. Pibee. 
(28. XIT. 39.) 

Des recherches cinktiques relatives B la catalyst: du diazoac6tate 
d’8thyle 

en solution trks diluPe d’acide organique, ont montr6 que la constante 
de vitesse de reaction, d6finie par la relation: 

N,CH*CO,*C,H,+H,O = S,+ OHCH,*C0,*C2Hi 

1 
0,4343 t ’’ a! z 

li ~ 

n’est pas rigoureusement proportionnelle B la concentration des 
ions H.. Quel que soit l’acide catalyseur, le rapport k/[H*] prend, 
a 250, toutes les valeurs comprises entre 39’0 et 35,5 lorsque la con- 
centration de l’acide varie elle-m8me de 0,05 21, 0,0005 mo1.g. par 
litre de solution. Dans le cas ou l’acide est m6lang6 a son sel sodiyue, 
le dit rapport varie encore dans de plus larges limites: 39,9 B 33,3, 
suivant la force de l’acide entrant dans la composition du mblangel). 

On pouvait se demander si l’on n’obtiendrait pas une meilleure 
interprbtation des r6sultats experimentaux en substituant, dans le 
rapport prbchdent, la concentration de l’ion He, t ide  de la mkthode 

Duhoux et Mataaulj, Helv. 17,245 (1934); Duboux et Fnvre, Helv. 19, 1177 (1936). 
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des conductibilitks dlectriques, par son activite‘, telle qu’on peut la 
dPduire des mesures de forces Pleetromotrices. E n  effet, des re- 
cherches rkcentes effectukes sur l’inversion du saccharose en pre- 
sence d’acide chlorhydrique pur ou melange a un chlorure, ont 
montrB que la relation 

exprimarit la proportionnalit4 entre la constante de vitesse et l’ac- 
t i v i t k  de l’ion Ha, se verifiait de faqon trbs satisfaisante dans de 
larges limites de concentrations de l’acide catalyseurl). Dans le cas 
de la catalyse du diazoachtate d’6thyle par un acide organique peu 
dissocik, la relation (1) devait, semble-t-il, s’appliquer mieux encore, 
car dans un tel milieu l’activitk de l’ion H. varie beaueoup moins. 
C’est pourquoi il nous a paru indiyu4 d’entreprendre cette v4rifica- 
tion qui parait tout aussi intdressante yue celle se rapportant h l’in- 
version du saccharose, puisque dans l’une et l’autre rPactions, l’ac- 
tion catalytique de l’ion H* se trouve rapproehPe d’une propri4t4 
thermodynamique de eet ion. 

Pour cette ktude, nous avons utilisk les nomhreuses mesirres 
cinktiques qui ont fait l’objet des prhc4dentes recherches, ainsi que 
de nouvelles mesures d’activith de l’ion H- effectubes dans les m h e s  
milieux et a la m&me temphrature tle 25O. 

X p s u r e  de l’uctivite’ de l’iorz H *  e n  mil iem oyganiq i tus.  

Les mesures ont htb effectudes par la mbthode des forces 4lectro- 
deux liquides clu type suivant : niotrices, bask  sur l’eniploi des piles 

-Pt-H, , Acide orqanique KCI sature / Hg,CI, Hg J- 
(avec ou sans sel) 

On bait que la f .  4. m. d’une telle pile est donnPe par la formule : 

( 2 )  

ou #, reprhsente le potentiel dr 1’4lectrode au calomel, a,  l’activit4 
de l’ion H* dans la solution acide et E le potentiel de diffusion entre 
les deux solutions. 

La relation (2)  permet ainsi de calculer aE si l’on connait d’avance 
E ,  et t. Nous verrons plus loin qu’il est a i d  cle tlhterminer la valeur 
de E,  avec prdcision. En ce qiri concerne le potentiel cie contact 
entre le KC1 saturk et la, solution diluhe d’acide, nous pouvons, avec 
d’sutres expkrimentateurs, le nkgliger en posant .s = 0. 

n T A ~~ I<,- Ip aH + E . . . . . . . 

D’une faqon generale, on salt que la mesure ou l e  calcul d’un potentiel de diffusion 
par les formules de Planek ou d’Henderson sont encore sujets caution, de sorte qu’au 
point de vue theorique strict, le probl6me de la determination de aH au moyen d’une pile 
ti deux IiquideR ne peut pas, en toute rigueur, atre consid6ri: comme r6solu de fagon de- 

l) Duboux et Roehat, Helv. 22, 563 (1939). 
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finitive. Cependant, il convient de remarquer que si I’on se propose d‘atteindre non pas 
la valeur absolue de uH mais ~ ce qui est suffisant pour nous -- une grandeur qui soit 
simplement proportionnelle L uH, il n’est alors pas nkcessaire de supposer que E soit nul: 
il suffit que, dam l’intervalle de concentrations oh l’on travaille, les variations de F soient 
suffisamment petites pour qu’on puisse considerer ce potentiel de diffusion comme cons- 
tant. Or, A’catchardl) a montrk que, dans le cas dr l’acide chlorhydrique, cette condition 
se trouvait rkalisbe &s que la concentration desenait infbrieure & 0,l-nz. A plus forte 
raison, eela doit-il 6tre le cas pour les solutions scides que nous avons etudikes, dont, les 
concentrations n’ont jamais atteint cette valeur limite de 0,l-nz. 

D’ailleurs, m6me si le potentiel de diffusion subsiste encore au conta,ct d’une solution 
dilu8e d’acide, il ne peut fausser les mesures d’activibk de l’ion H.. car on en tient compte 
en dkterminant, line fois pour toutes, le potentiel de 1’6lectrode an calomel: la valeur de 
E,, obtenue comme nous l’indiquerons plus loin, correspond en realit6 au potentiel propre 
de 1’6lectrode nu calomel corrige du potentiel de diifusion pouvant exister au contact de 
KC1 satur6 et  de HCl0,1-m., choisi comme solution de reference. Or, il est trAs probable 
qu’on ne modifie pas ce potentiel de diffusion en remplayant. l’acide chlorhydrique 0,I -m. 
par une solution plus dihi8e d’acide organique. 

Quoi qu’il en soit, Scatchard a etabli que ce potentiel de diffusion n’affechit pas 
les niesures de aH en solution diluke d’acide chlorhydriquc. En dkterminant comparative- 
ment I’activitk de l’ion H. au moyen de piles & un liquide (sans diffusion) e t  & deux li- 
qiiides (avec diffusion), il a mont’r8 que les valeurs de uH obtenues par l’une ou l’autre 
des deux nikthodes ne romrnengaient, B diverger qu’en solution plus concentrke que 
0,l-m. On peut en conclure qu’en solution plus diluke, le potentiel de diffnsion est iii- 
tl6pendant de la concentration de I’acide et  peut, par consbquent, 6tre nkglip8. 

En tenant compte de ces considPrations, la formule (2)  devient : 

A% la tempbrature de X5”, en remplaqant les constantes A’, 1’ et P 
par leurs valeurs numirriques et les logarithmes nPpPriens par lea 
vulgaires, on obtient finalrmcnt la relation : 

(1) 

qui permet de calculer l’activit4 tle l’ion H* clans les milieux acitles 
dilu8s. 

(‘mises d’eweur. I1 est inthessant d’exarniner l’inflnence exercPe 
fiur aH par une erreur fortuite affectant soit la, valeiir tle &, wit 
le titre de la solution acide. 

Une mesure insuffiaamment prGcise de la f.4.m. entraine une 
erreur qu’on peut facilement calculer en diffhentiant 1’8yuation ( 3 )  
qui devient : 

ou encore: 

l) Am. SOC.  47, 696 (1925). 
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En assimilant les erreurs aux differentidles et en admettant un 
&art de + 0,003 volt, on peut 6crire: 

L’erreur relative sur ctH est done de ~ 4yo, c’est-&-dire qu’une est i -  
mation de E de 1 millivolt trop i.lev6e diminue l’activit6 de l’ion 
He de 4%. 

En ce qui eoncerne l’erreur de titre, il est facile de prBvoir que 
son importance sera d’autant plus grande que l’acide sera plus dis- 
soci6. En effet, le calcul montre, pour l’acide acdtique 0,001-m., 
qu’un titre de 1% trop &lev6 entraine une augmentation de a, de 
0,58yo seulement, ce qui correspond a une diminution de 0,14 milli- 
volt de la f.6.m. La m8me erreur de titre sur  une solution entikre- 
ment dissociee d’acide chlorhydrique provoque un abaissement dc 
0,25 millivolt. 

La theorie montre ainsi que si les erreurs de titre de la solution 
acide, qui en pratique ne depassent gukre 0,2 a 0,3%, ne nuisent 
pas a la precision des mesiires d’activith de l’ion H., il en va differem- 
ment quant aux erreurs de mesure de la f.4.m. de la pile B deux 
liquides : une erreur toujours possible de 0,25 a 0,5 millivolt conduira 
B un Beart de 1 a 2 yo sur le calcul de aR . NOUS avons pris les pr8- 
cautions necessaires pour effectuer nos mesures dans ces limites 
d’erreura exphrimentales. 

Part  i c e x p E p i  111 e n  t a 1 c. 

Les mesures dt. forces 6lectromotrices ont B t P  effectu4es par la 
methode potentiomdtrique, au moyen du dispositif gbndral dBcrit 
pr6cBdemment pour l’dtude des piles un liquidel). Nous pouvons 
done abreger la description de l’appareillage, en nous contentant de 
rappeler ici les particularitks propres aux piles B deux liquides et les 
observations faites en vue d’assurer la sensibilite des mesures et leur 
bonne reproductihilitt:. 

En ce qui concern? l’elrctrode c i  hydrogdm, on trouvera dam la 
publication prBcitPe suffisamment de details sur sa prkparation, son 
fonctionnement, sa conservation, etc., pour que nous n’ayons pas 
besoin d’y revenir ici. Rappelons toutefois que nous avons utilish 
indiff4remment des fils ou des feuilles de platine, tout en donnant 
la prefkrence aux fils, plus faciles nettoyer et surtout B platiner de 
fay on homogbne. On replatinait 1’8lectrode aprhs chaque sBrie de 
mesures se rapportant au meme acide, et aprks avoir enlev6 l’ancien 
dBp6t de noir de platinr au moyen d’une toile d’8meri trks fine et 
lave a l’eau distillee le metal brillant. En prenant la precaution 

Duboux et Roehat, Helv. 22, 161 (1939). 
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de faire un dBp8t mince et serrk et d’introduire l’hydrogkne de faqon 
B ne provoquer aucune surpression dans l’appareil, on rkduisait gdnB- 
ralement h moins d’une heure la durde de stabilisation de l’klectrode. 
Ajoutons encore que le tube h de 1’6lectrode (comme d’ailleurs le tube 
de jonction p )  avait un diambtre int4rieur atteignant jusqu’h 8 mm., 
de manibre h diminuer le plus possible la resistance int6rieure de la 
pile et B augmenter d’autant la sensibilitd des mesures. 

Pour certains acides facilement rdductibles, l’klectrode B hydro- 
gene n’offre plus aucune stabilit6; aussi avons-nous dti la remplacer 
par l’e’lectrode b quinhydrone qui prdsente l’avantage de prendre son 
potentiel d’4quilibre en quelques minutes seulement. La quinhydrone 
utilisde (produit X e r c k )  6tait simplement, avant son emploi, lav4e 
a plusieurs reprises par ddcantation avec la solution dtudier. Avant 
chaque mesure, on prenait la precaution de chauffer au rouge la 
plaque de platine poli, puis de la laver avec la meme solution. On 
tenait eompte, dans les calculs, de la diffdrence de potentiel entre 
1’6lectrode a hydrogene et celle B quinhydrone, qui, pour la mame 
solution acide, atteint 0,699 volt, B 250. 

Electrode Hg/Hg,GZ,/KCZ sature’. On sait que, pour les mesures 
ordinaires de p,, la prdparation de cette 4lectrode est relativement 
simple, car il suffit dans ce em d’obtenir la f.4.m. avec une pr4ci- 
sion de 2 a 3 millivolts. Par contre, lorsqu’il s’agit de d4terminations 
d’activit6, qui nkessitent des mesures exactes de la f .  6. m. k 0,2 milli- 
volt pres, on rencontre parfois des difficult& provenant de ce qu’on 
R n4gligd de prendre certaines prkautions indispensables. Pest  pour- 
quoi il nous parait utile d’indiquer les observations que nous avons 
faites 2i ce sujet, tout en donnant quelques dPtails relatifs au mode 
de prdparation de 1’4lectrode (C, fig. 1) qui permettent de lui assurer 
une parfaite et assez rapide stabilit 4. 

On introduisait d’abord le mercure jusqu’en &!, puis une p$te 
de calomel de JI B R, une couche de cristaux de chlorure de PO- 
tassium de R B K ;  enfin, on remplissait 1’6lectrode et le tube de 
raccordement avec une solution saturde de KC1 en veillant ce 
qu’aucune bulle d’air ne reste emprisonnde dans 1’6lectrode. La phte 
de calomel Pta i t  obtenue en triturant au mortier d’agate une cer- 
taine quantitd de ce produit avec quelques globules de mercure et 
des cristaux de chlorure de potassium; le melange se fait le mieux 
en humectant trhs peu le calomel avec la solution saturde de EC1. 
hpres quelques instants de broyage, on obtient une masse homogbne 
gris&tre, dans laquelle le niercure se trouve tr&s finement divise. On 
ciilue eette masse avec la solution saturde de chlorure de potassium, 
on la porte dans un petit flacon a ddcantation que l’on remplit com- 
pletement avec la m6me solution. Par agitation, repos et d6canta- 
tion successifs, on lave le m6lange solide B trois ou quatre reprises 
en renouvelant chaque fois la solution de KC1. La pMe de calomel 
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est alors prBte B &re introduite dans l’&leetrode. I1 est important, 
lors du broyage de la p$te, d’incorporer k celle-ci des cristaux fins 
de chlorure de potassium, sinon on s’expose B augmenter consid4- 
rablement la durPe d’Ptablissement d’dquilibre de 1’Plectrode. 

Ajoutons yue le mercure entrant dans cette prkparation Btait le 
produit pur de JIerclc. Nous l’avons utilisi! tel quel ou aprks l’avoir 
redistill4 sans observer une variation sensible de 1s difference de 
potentiel de 1’6lectrode. La solution saturke de chlorure de potassium 
a B t B  obtenue en dissolvant dans l’eau bidistillke le sel pr6alablement 
purifi6 par double cristallisation. Enfin, le calomel ittait, avant son 
emploi, soigneusenient lave avec la solution saturke de KCl. 

En prenant les prbcautions indiqu4es7 on obtient des 6lectrodes 
parfaitement stables et reproductibles dPjB aprks une dizaine dr 
jours. Ainsi, nous en avons prepark cinq qui ont 6t4 eomparhes 
entre elks en mesurant la f.6.m. des piles formkes en les couplant 
deux k tleux. L’expBrience &ant faite 25O, les electrodes furent 
maintenues pendant quatre heurcs a cette tempbrature avant de 
procPder aux mesures. Voici le rksultat de ces eomparaisons: 

~ 1 f .  6 .  m. en millivolt 

Les 4carts sont done infkrieurs k & 0,05 millivolt. Si l’on tient 
compte du fait que le mercure des 4leetrodes C ,  et C ,  avait Bt6 prita- 
lablement redistill6 et qu’on avait chass6 l’air dissous dans C, par 
un courant d’hydrogkne, on voit que ces diffBrences dans le mode 
de prPparation de 1’Plectrode ne se sont pas traduites par des varia- 
tions systkmatiques apprPciables de son potentiel. En particulier, 
ainsi qne l’ont d6jh remarque Randall et Young, l’effet de l’air sur 
1’Plectrode Hg/Hg,Cl,/KCl saturP parait nkgligeable, contrairement 
ce qui a lieu pour 1’Plectrode Hg/Hg,Cl,/HCl. 

Un inconvbnient de 1’6lectrode Rg/Hg,Cl,/KCl saturk reside dans 
son coefficient de temperature relativement 4levk: 0 , 6  millivolt par 
degr6 entre 18 et 25O. On est done oblige de maintenir la tempkra- 
ture du thermostat B, & 0 , l o  pr&s si l’on veut avoir un potentiel 
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constant a 5 0,06 millivolt. En outre, lorsque entre les mesures, 
ou pour une raison quelconque, la temperature a vari8 dans de plus 
larges limites, il est nbcessaire d’observer un temps de stabilisation 
qui d8pend de l’amplitude tie la variation de tempbratwe et du 
volume de 1’8lectrode. Une durite de quatre heures Ptait necessaire 
et g6n6ralement suffisante pour qu’une Blectrode du type que nous 
avons utilisP, prise B ISo  et portPe dans le thermostat a 25O, prenne 
lr potentiel correspondant B cette dernibre tempPrature. 

N ly 

F1g. 1. 

Le montage des 6lectrodes B hydrogene et au calomel a k t 8  rkalisP 
tlans un thermostat en verre de 40 litres de capacit6, maintenu A 
250 au moyen d’un courant Plectrique avec dispositif de r6glage. Lm 
Plectrodes 8taient relikes entre elles par l’intermhliaire de deux 
larges Bprouvettes A et B ,  dont la premiere contenait la m6me solu- 
tion acide maintenue au m&me niveau que l’dectrode B hydrogkne, 
et la deuxiPme la m6me solution satur8e de chlorure de potassium 
que l’klectrode au calomel (fig. 1). Le tube de liaison entre les kprou- 
I ettes, rempli de la solution saturke, Btait ferm4 a l’une de ses extrk- 
mit6s p par un tampon de papier filtre. Quelques cristaux de KC1 
introduits en excbs dans le pont et dans 1’8prouvette B assuraient 
la saturation parfaite de la solution. Afin d’6viter autant que pos- 
sible la diffusion du chlorure de potassium dans la solution acide 
- qui, B la longue, aurait pu souiller le liquide au contact de 1’8lec- 
trode de platine - on introduisait le pont immkdiatement avant la 
mesure et de telle faqon que les extrPmit8s h et p du tube de sortie 
de 1’8lectrode B hydrogene et du pont fussent Bloign8es d’au moins 
10 em. 

Chaque mesure &ant faite B double ou B triple, on plaqait encore 
cbte B cbte dans le thermostat tl’autres Blectrodes semblables h hydro- 
gene et BU calomel (non indiqukes dam la figure), qu’on pouvait relier 
ou mettre en opposition au moyen des memes Bprouvettes A et K. 
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Le gaz hydrogbne, provenant d’un appareil de Kipp, 6tait pr6a- 
lablemeiit Iavd dans trois flacons laveurs contenant respectivement 
tles solutions de permanganate de potassium, de chlorure mercurique 
et de soude caustique. On 1s faisa,it ensuite passer dans un dernier 
flacon laveur I;, inimergB dam le thermostat et renfermant la meme 
solution wcide que 1’6lectrode h hydroghe, de fa8qon h saturer le gaz 
en vapeur d’eau B la m6me tsension que 1’8lectrode. 

Pour effectuer les niesures, on rPglait la tempkrature du ther- 
mostat B 25O f 0,03O, qii’on maintenait constante pendant environ 
quatre heures, temps jug4 n6cessaire pour que les Blectrodes au calo- 
mel prennent leur dquilibre B cette tempkrature. On faisait ensuit,e 
circuler le courant gazeux pendant une heure et demie, de manikre 
B saturer complktement 1’6lectrode Q hydrogkne ; on reliait les dprou- 
vettes A et B avec le tube de liaison B chlorure de potassium et on 
proc6dait B la dktermination de la f.8.m. En faisant plusieurs lec- 
tures successives 4ohelonn6es sur 20 30 minut>es, on s’assurait 
ainsi que la f.6.m. restait bien constante Q 0,l millivolt’ prks. 

- 

f’urifacation tles produats. Les niesures de f. 6. in. en solutions aussi diluees n’ont 
de sens que si les matbriaux utilises sont trks purs. La purification de l’eau - dont la 
conductibilite spkcifique ne devait pas d6passer - ainsi que celle des acides orga- 
niques a d6jh 6t6 d6crite ailleurs avec suffisamment de details pour que nous n’ayons 
pas h p revenir icil). L’acide chlorhydrique a B t B  purifie selon les indications de Dubowi 
et Ilochat. La soude caustique, utilisCe pour la preparation des melanges acide-sel I), a 
et6 obteuue exempte de carbonate par action du sodium s,dr l’alcool ethylique, decom- 
position de l‘alcoalate de sodium avec l’eau bouillie et eliminat’ion de l’alcool form6 par 
bbullit,ion en pr6sence d’un courant d’air d6carboniqu6. 

8ensibilitd et reproductibilite’ des mesures. 
La grande r6sistivitP des solutions diludes d’acides organiques 

(0,001-0,0006-m.) constitue un obstacle sdrieux a l’exdcution de 
mesures prkcises. Pour faire des lectures de f.6.m. B 0,1-0,2 milli- 
volt prds, il faut ut’iliser des 6leetrodes B grandes sections et des 
tubes de jonction courts et larges, afin de diminuer autant que pos- 
sible la r6sistance iiitdrieure de la pile. On se trouve toutefois assez 
vite arr6tk dans cette voie, aussi doit-on renoncer, pour les acides les 
plus faibles, Q faire des mesures en solution plus dilude que 0,001-m. 

A titre de cornparaison, disons que dans le cas de l’acide ben- 
zoique 0,001-m., une variation de f. 6. m. de 0,2 millivolt correspon- 
dait B un dkplacement du spot lumineux de y4 de division de 1’6chelle 
graduPe du gahnomktre;  tandis que pour I’acide salicylique de 
meme concentration, la meme variation de f .  8. m. c,orrespondait Q 
un dkplacement du spot de plus d’une division de 1’6chelle. Dam 
ces condit,ions, il est Pvident que la position du zero du galvano- 
metre doit atre soigneusement dkt,erminPe avant chaque mesure. 
A cet effet, on disposait d’une cl6 insBr4e dans le circuit du gal- 
vanornetre et permettant de mettre c,elui-c,i rapidement hors circuit, 
ce qui facilitait la fixation du z8ro. 

l )  Dzihoux et dlatarulj, loc. cit. 
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Pour nous rendre compte de la reproductibilit6 des mesures 
faites en solutions aussi diluiies d’acides organiques, nous avons 
mesur6, B des iipoques diff4rentes et en changeant les 4lectrodes a 
hydroghnc et au calomel, la f.6.m. des piles suivantes: 

- Pt-H,/Acide benzoique 0,001 -?M. /KC1 sature/Hg,Cl,/Hg + 
- Pt-H,/Acide salicylique 0.001-m./KCI sature/Hg,Cl,/Hg 1. 

en prenant la pr4caution d’ophrer chaque fois avec une solution fraiche- 
ment prPpar6r d’acide. Les r6sultats ont At6 les suivants, en rame- 
nant l’hgdroghe a la pression normale de 760 mm.: 
- 

Acide benzoique 
~~ ~ ~ ~ 

~~ ~ 

R = 0,4614 rolt 
0,4616 .. 
0,461.5 ., 
0.4618 ., 
0,4613 .. 
0,4613 ., 
0,4615 ,. 

fi moyen ~ 0,4615 volt 
ecart moyen : 0,0001 ., 

Acide salicylique 

E ~ 0,4357 volt 
~ -~ 

~ ~~ ~ ~~ 

0.4355 ) )  

0,4364 ,, 

0,4358 ,, 
0,4357 ,. 
0,4355 .. 

- 

0,4356 volt 
0,0001 ), 

kcart maximum = 0,0003 ,, , 0,0002 ). 

Electrode 
A H, 

Plaque 

Fil 

-- 
Reproduisons encore quelques mesures faites avec des piles du 

meme type en reliant la solution acide B la solution saturke de chlo- 
rure de potassium au moyen d’une (( jonction mobile ~) l ) .  Ce mode 
de liaison est parfois utilisk lorsqu’on travaille en solution plus eon- 
centr6e que 0,1-m., parce qu’il permet de stabiliser trks rapidement 
le potentiel de diffusion entre les solutions qui n’est alors plus n8gli- 
geable. Bien que son emploi soit superflu dans lc cas particulier des 
piles, telles que les nbtres, dont le potentiel de diffusion peut &re 
n6glig4, il est intiiressant de montrer qu’il conduit, pour les solutions 
diluPes, aux m&mes r4sultats que la jonction fixe ordinaire: 

I 

~~~ ~~ 
~~ ~ 

Acide salicylique 0,01-m. . . 
,, 0,001-m. . . . I 0,4356 

h i d e  tartrique 0,03-nz. . . . 1 0,3802 
,, 0,001-m. . . . 1 0,4342 ,, 0,4342 ,, 

l) Sans entrer dans aucun detail, rappelons quo ce mode de liaison consiste a faire 
couler, au moyen d‘un dispositif special, les deux liquides en flots parallkles en Bvitant 
tout melange brusque, de faton que la surface de contact entre les deux solutions soit 
constamment renouvelee et  que la zone de diffusion soit reduite ainsi a u  minimum. 
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De l’ensemble de ces experiences, on peut conclure qu’en prenant 
les precautions indiqukes pour la prkparation des hlectrodes, les 
mesures de f.8.m. des piles a deux liquides sont reproductibles B 
& 0,2 millivolt prks et indPpendantes du mode de jonction des 
4lectrodes. 11 rdsulte de 18 que l’activitd de l’ion H. dans les solutions 
dilukes d’acides organiques sera elle-meme determinee avec une appro- 
xima,tion d’environ 1 %. 

Ddtermination du potentiel E ,  de l’e’lectrode HgIHg,Cl,IKCl suture’. 

Le calcul de l’activit6 de l’ion H. au moyen de la relation (4) 
exige la connaissance prealable du potentiel E,  de 17@lectrode au 
calomel. Bien que la dktermination de ce potentiel ait dejh fait 
l’objet de plusieurs travaux, il rdgne aujourd’hui encore un certain 
flottement sur la valeur exacte qu’il convient de lui attribuer: les 
valeurs obtenues B 26O par differents auteurs oscillent entre 0,245 
et 0,246 volt. Get heart de 1 millivolt entrainant une incertitude 
de 4 %  sur le calcul de uH, nous avons cherche Q la diminuer dans 
la mesure du possible en determinant nous-m6mes la valeur de E, par 
deux methodes differentes qu’on utilise generalement en pareils cas. 

PremiBre me‘thode. Elle consiste a mesurer la f.6.m. d’une pile 
auxiliaire qu’on obtient en associant 1’8lectrode au calomel avec 
une electrode 8 hydrogene plongeant dans une solution acide dont 
on connait h l’avance l’activitk de l’ion H.. Comme solution de 
reference, nous avons choisi l’acide chlorhydrique 0,l-m. , dont le 
coefficient d’activit6 moyen est bien connu avec precision: y = 0,800 
B 25,. En faisant usage de la relation y = d y H y c i  qui relie le coeffi- 
cient moyen de l’acide aux coefficients individuels des ions H- et C1’ 
et en posant ycl = 0,776, on tire yH = 0,825 et, par suite, uH = 

0,825 X 0,l = 0,0825’). 
Lorsqu’on a determine la f.8.m. E de la pile 

- Pt-H,/HCl (molalit6 = O,l)/KCl satur6/Hg2C1$Hg + 
on calcule E, par la formule (4) qui, dans le cas particulier, prend 
la forme: 

E,  = E+ 0,05915 lg 0,0825 
Nous avons done mesur8 la f .  6. m. de cette pile h plusieurs re- 

prises en changeant chaque fois les electrodes au calomel ou a 
l’hydroghe (fi l  de platine platid). Les rhsultats ont b tb  les sui- 
vants, la pression de l’hydroghe &ant ramenbe a la pression de 
760 mm. : 

ce qui conduit A la valeur moyenne: 
E = 0,3093; 0,3094; 0,3091 ; 0,3092; 0,3091; 0,30925; 0,3092, 

E = 0,30923 volt +- 0,00017, 

l) Pour plus de dktails, voir Duboux et  Rochat, Helv. 22, 563 (1939). 
11 
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d’ou l’on tire: 
Eo = 0,30923 + 0,05915 Ig 0,0825 = 0,2451 4 voltl) 

DeuziBme me’thode. Elle est d’ordre purement experimental et 
consiste, comme on sait, B mesurer les valeurs successives de la, 
f.8.m. de la pile 

pour des concentrations d’acide de plus en plus faibles. 

La relation (4) peut done s’dcrire: 

ou encore: 
E + 0,05915 Igm = E,-0,05915 lgyE 

On constate que les valeurs de E $- 0,05915 lg m, qu’on obtient par 
l’expbrience, diminuent avec la molalit4B m de l’acide. La courbe 
de ces valeurs, tracBe comme on le fait g6nkralement en fonction 
de 2/%, a l’allure representee par la figure 2. 

- Pt-H,/HCI/KCl sature/Hg,CI$Hg + 

Dans le cas de l’acide chlorhydrique, on a toujours : aH = myH.  

E == Eo - 0,05915 Ig wz yH 

0.2450 
0 0.05 0. I 0. J5 0.20 0.25 0.30 0.35 

-fi 
Fig. 2.  

D’autre part, en solution infiniment dilu8e d’acide, le coefficient 
d’activit6 y R  = 1. I1 rBsulte de la relation pr8cBdente que le pot,entiel 

l) Signalons que, dans notre laboratoire, J .  Rochat a obtenu pour la pile Pt-H,/ 
HCIm = O,l/Hg,CI,/Hg une f. 6. m. E’ = 0,39825 volt, et  pour la pile Hg/Hg,CI,/KCI 
saturB/HClm = O,l/Hg,Cl,/Hg, avec jonction mobile, E“ = 0,08918 volt. La difference 
E‘- E” = 0,30907 volt, qui correspond prBcisBment b la f.  8. m. Z3 de notre pile, est L 
0,l6 millivolt prBs la valeur quo nous avons troiivBe. On calculerait E, = 0,2450 volt, 
en bon accord avec notre propre &termination. 
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E ,  de l’dlectrode au calomel est la limite de E + 0,05915 lg m lorsque 
m tend vers z8ro. On obtiendra done la valeur cherchde E,  en extra- 
polant la courbe consid4rde jusqu’h d E  = 0. La methode n’est 
6videmment applicable que si la courbe passant par les derniers 
points expdrimentaux accessibles se rapproche suffisarnment d’une 
droite pour que l’extrapolation puisse se faire sans ambiguPt6, ce qui 
parait bien &re le cas ici. 

Les expbriences ont 8t8 faites jusqu’h la dilution 0,0005-m. qui 
permettait encore de d4terminer la f.8.m. E de la pile Q 5 0,l milli- 
volt prks. En solution plus dilude d’acide, les causes d’erreur pro- 
venant entre autres de la solnbilit6 du verre ne sont probablement 
plus ndgligeables. 

Dans le tableau I oh  sont consign& les rbsultats, nous avons 
report4 la molalitd m de l’acide, la racine carr6c de cette concentra- 
tion qui sera utilis8e pour la reprksentation graphique, la f.6.m. E 
des piles corrigde en ramenant l’hydrogkne Q la pression de 760 mm., 
enfin la quantit4 correspondante E f 0,05915 lg m. PrBcisons encore 
que les valeurs de E indiqu4es ont kt6 obtenues en faisant la moyenne 
de trois mesures concordantes se rapportant Q la mBme pile. 

Tableau I. 
t = 25O. 

Mo1.g. HCl 
par 1000 gr. eau 

I11 
~ 

~~ 

0 s  
0,01 
0,005 
0,002 
0,001 
0,0005 

E 1 

~ volt 

0,3162 
0,1000 
0,0707 
0,0447 
0,031 6 
0,0224 

0,30923 
0,36567 
0,38290 
0,40603 

E + 0,05915 

~~ 

0,25005 
0,24737 
0,24680 
0,24638 
0,24618 
0,2 4 5 9 4 

L’examen du tableau I indique d6jL que la valeur E 4- 0,05915 
lg m tend vers ane limite en solution de plus en plus dilube d’acide. 
Le graphique Q grande 8chelle (fig. a), construit Q partir de ces 
donnkes, montre que les derniers points expkrimentaux sont presque 
exaetement align&. La droite passant par ces points coupe l’axe 
des ordonndes Q la cote 0,2455 qui reprksente la valeur du potentiel 
de 1’6lectrode au calomel, di.termin8e avec une pr4cision du mBme 
ordre que celle avec laquelle les points eux-m8mcs ont pu &re fix&. 
On obtient ainsi par cette m4thode d’extrapolation : 

soit une valeur de 0,36 millivolt supdrieure A celle obtenue par le 
calcul. 

no 2 0,2455 volt i 0,0001 
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Bien que l’on ait reproche cette methode de donner le plus 
d’importance aux mesures de E correspondant aux solutions les plus 
dilukes, c’est-&-dire a celles dont 1’exBcution est partieulihrement 
delicate, il n’en reste pas moins que c’est la seule qui permet d’ob- 
tenir Eo sans faire appel B aucune hypothese ou convention quel- 
conque. 

Tenant compte des rksultats obtenus par les deux mbthodes, 
nous avons finalement attribuB au potentiel de 1’6lectrode Hg/HgzC12/ 
KCl satur6 la valeur moyenne: 

qui est en excellente concordance avec celle de 0,2454 donnBe par 
8catchardl), et diffkre assez peu de la valeur 0.2458 pr6conisbe par 
MichaeZis pour les mesures courantes de pH. 

En = 0,2453 Volt, A 25’ 

~g SULTATS. 
Dans les tableaux I1 et 111, nous avons rassemblb les r h l t a t s  

de nos mesures d’activit6 de l’ion H. dans les solutions aqueuses 
d’acides organiques purs ou mklangbs k leurs sels de sodium, ainsi 
que les valeurs du rapport k/a,  ktablissant la proportionnalitk entre 
la constante de vitesse de dkcomposition du diazoacktate d’bthyle et 
l’activitk de l’ion hydroghe. Au sujet de ces tableaux, il y a lieu 
d’indiquer ce qui suit: 

1) C et 8 reprbsentent les concentrations d’acide et de sel en 
mo1.-gr. par litre de solution. Elles ont B t B  choisies, eela va de soi, 
Bgales B, celles utilisbes par Duuboulr; et ses collaborateurs pour les 
mesures cinhtiques. 

2)  E est la f.6.m. de la pile 
- Pt-HJAcide organique (avec ou sans sel)/KCl satur&/Hg,Cl,/Hg $. 

Les valeurs de E,  mesurkes B, 25O, ont Btk corrigBes en ramenant 
l’hydrogkne B, la pression normale de 760 mm. 

Dans le cas o h  il Btait fait usage de la pile 
f Pt/Acide organique + quinhydrone/KCf satur&/Hg,Cl$Hg - 

dont la f .  6. m. est EQ , on calculait E a 26O par la relation bien connue : 

Toutes les mesures ont B t B  faites B double ou B triple, en chan- 
geant les Blectrodes a hydroghe ou au calomel. 

3 )  LIE reprksente, en centikmes de millivolt, l’kcart moyen de 
f.6.m. entre les diffkrentes piles ainsi obtenues et leur moyenne. 
Entre parenthhse, le nombre de piles mesurkes pour chaque concen- 
tration. 

E = 0,6990- EQ 

1) loc. cit. 
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4) uR est l’activitk de l’ion H. calculee au moyen de la relation (4), 
en posant E,  = 0,2453 volt: 

0,2453- E 
lg aH 0,05915 

5) k est la constante de vitesse de dkcomposition du diazoacC1- 
tate d’ethyle, mesurbe k la meme tempkrature de 25,  et dans les 
m6mes milieux par Duboux et 31atavuZj et Bubouz et Pasre. Toute- 
fois, quelques valeurs de k ont 44x5 obtenues par ealcul, lorsque les 
mesures cinktiques et d’activit6 ne se rapportaient pas exactement 
B la mBme concentration. 

6)  En regard des valeurs originales du rapport k/aH nous repro- 
duisons dans la dernibre colonne, k titre de comparaison, eelles du 
rapport k/[H-] determinites par les auteurs prkcbdents. A ce propos, 
il convient de faire remarquer que si la concentration ordinaire des 
ions H- est calcule‘e k partir de donnkes tirkes des conductibilites 
blectriques, il en va diffitremment de l’activitd de ces ions qui est 
mesure’e directement par la mkthode des forces Blectromotrices. I1 
s’en suit que le rapport k/a,  a une base expkrimentale plus solide 
que le rapport k/[H*] qui a Bt6 envisage jusqu’ici. 

I1 rksulte de la comparaison des valeurs k/aH et k/[H*] contenues 
dans les tableaux I1 et 111, qu’une distinction doit Btre faite entre 
le cas des acides purs et celui des acides mklangks k leurs sels de 
sodium. Cette distinction que les recherches cinetiques avaient dBjh 
fait prkvoir se trouve, ici encore, justifide. Nous discuterons skpark- 
ment les deux cas. 

Solutions d’acides purs. Le tableau I1 montre clairement que 
si le rapport k/[H*] diminue ritgulibrement avec la concentration de 
l’aeide, le rapport k / a H ,  dans le m6me intervalle de concentrations, 
reste au contraire, aux erreurs d’expkrience prbs, remarquablement 
constant. 

Avant d’enregistrer ce rbsultat, on peut se demander si le com- 
portement different de ces rapports avec la dilution de l’acide ne 
tient pas simplement B une difference de precision dans les mesures 
respectives de [H.] et de uH. En effet, il est Bvident qu’une com- 
paraison entre ces grandeurs ne peut avoir de sens, dans le eas parti- 
culier, que si elles ont 6ti: toutes deux determinkes avec le meme 
degrk d’exactitude. Or, il semble bien qu’il en soit ainsi. On sait 
que le calcul de la concentration des ions He, B partir de la constante 
de dissociation de l’acide, peut &re effectue avec une precision de 
l’ordre de 1 yo, qui est precis6ment celle qu’on obtient dans la mesure 
de l’activitk par la mbthode des forces Blectromotriees. Une telle 
concordance dans la prkcision des dkterminations de uH et de [H.] 
est done propre k justifier toute comparaison utile qu’on peut faire 
entre les rapports k/uH et k/[H.]. 
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Tableau 11. 

Activite de l’ion H‘ et  vitesse de d6composition du diazoacetate d’6thyle dans les solutions 
d’acides organiques, B 25O. 

10 (2) 
15 (2) 
20 (2) 

- 
A E  

E (centikmes 

millivolt) 

MoL-gr. par 

C 
litre 1 (volt) I de 1 ‘H ~ 

0,000597 
0,000254 
0,000123 

0,04885 
0,01820 
0,00375 
0,000977 

0,009925 
0,003255 
0,002000 
0,000992 

0,009925 
0,004962 
0,000992 
0,000496 

0,Ol 
0,005 
0,000992 
0,000496 

0,03 
0,01 
0,001 
0,000496 

0,000992 
0,000496 

0,42305 
0,43600 
0,45795 
0,47650 

0,42880 
0,44465 
0,45170 
0,46173 

0,39630 
0,40715 
0,43565 
0,44920 

0,42860 
0,43765 
0,46127 
0,47237 

0,38025 
0,39550 
0,43420 
0,44620 

0,44345 
0,46625 

0,03614 

0,00929 
0,00457 

0,02897 
0,01541 
0,011851) 
0,00800 

0.1060 
0,0677 
0,02305 
0,01312 

0,030301) 
0,020801) 
0,00831 
0,00535 

0,1938l) 
0,10571) 
0,0238l) 
0,01453 

0,021801) 
36,6 
36,5 
36,6 
37,2 

36,7 
36,2 
36,6 
36,5 

37,9 
36,9 
38, I 
36,8 

38, I 
37, I 

36,9 
37,3 

37, I 
36,5 
37,2 
36,6 

0,01692 1 37,9 
0,01018 j 37,4 

38,9 
38,s 
37,O 
36,9 

39,O 
37,3 
37,3 
37,O 

39,l 
37,7 
37,3 
35,9 

38,5 
38,O 
36,3 
34,7 

39,O 
39,O 
36,7 
36,s 

36,3 
34,7 

0,000992 I 0,43397 1 31 (3) I 0,000646 1 0,02375 36,8 ~ 37,s 
o,ooo496 1 0,44700 1 (1) o,ooo389 1 0,01395 1 35,9 1 36,5 

Or, la constance du rapport k/a,, mise en regard de la varia- 
bilite du rapport k/[H-], est caractkristique pour tous les acides 
6tudi6s. La valeur k/n,  est independante a la fois de la concentration 
et de la nature de l’acide. Cette double constatation ressort encore 
mieux de l’examen du tableau IV, dans lequel nous avons port6 
1’8cart maximum observe entre les valeurs de k/a, et les valeurs 
moyennes de ce m6me rapport pour chaque acida. 

1) Valeur calcul6e. 
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- 
Mo1.p. par litre 

de solution E 
- (volt) 
Ackde ~ f3;l 

______~_______ ~ ~~ 

A E  
k 1 I;., (centi8mes aE 

do milliv. aH 
~ ~ _ _ _ _ _ _  ___________ t -  ~~~ ~~ __  

0,02489 
0,00997 
0,02010 
0,001985 

0,00201 
0,00253 

Aeide benzoique + benzoate de sodium 
0,00242 1 0,4385 20 (2) 10,000542 0,01984 I 36,7 
0,00194 0,4551 10 (2) 0,000284 0,01057 37,2 
0,00970 1 0,4742 ~ 20 (2) ~ O,OOOl35 ~ 0,00501 1 37,l 
0,000993 0,47905 1 15 (2) 0,0001 12 I 0,00415 37,l 

0,00097 0,4426 0 (2) 0,000462 0,01630 35,3 
0,00194 I 0,44607 I 11 (3) 0,000403 1 0,01346 1 33,4 

Acide phe‘nylgl yeolique + phe‘nylglycolate de  sodium 

Acide salicyligue + salicillate de sodium 

38,O 
38,4 
36,7 
39,3 

35,4 
34,O 

0,00201 1 0,00097 i 0,4302 j lO(2) 0,000748 I 0,0251 33,6 I 33,5 
0,00194 1 0,4361 0 (2) 0,000595 0,0196 ~ 32,9 I 33,l 
0,01940 1 0,4371 1 17 (3) 10,000571 I 0,0188 1 32,9 j 33,2 -- 

On voit que 1’6cart entre les valeurs extr6mes de k/a ,  est en 
gkndral infkrieur B 3,5 %. Si 1’0n tient compte du fait que les valeurs 
de ce rapport sont affectkes, non seulement par les erreurs de me- 
sure d’activit6 de l’ion H., mais encore par celles des constantes de 
vitesse, on peut conclure que, pour un meme acide et dans l’inter- 
valle de concentrations BtudiB, le rapport k /a ,  est bien constant, 
contrairement B ce qui a lieu pour le rapport k/[H.]. Lorsqu’on passe 
d’un acide B l’autre, la dernibre colonne du tableau IV montre 
aussi, aux erreurs expdrimentales prbs, que ce rapport, dont la valeur 
moyenne est k/a, = 37,0, est indkpendant de la nature de l’acide. 

Tableau IV. - 

de k/aE 
~~~~ _______ ~ - 

Acetiquo . . . 
Benzo’ique . . . 
Salicylique . . . 
Succinique . . . 
Tartrique . . . 
Fumarique. . . 
Malique . . . . 

36,7 
36,5 
37,4 
37,3 
36,s 
36,4 
37,6 

moyenne37,O 
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Sinsi, dans le cas oh le catalyseur est un acide organique purr 
la vitesse de dkcomposition du diazoachtate d’ethyle est proportion- 
nelle k l’activite et non A la concentration de l’ion He. Cette con- 
clusion confirme celle qui a B t B  tiree de 1’6tude semblable faite sur 
l’inversion du saccharose par l’acide chlorhydrique. Toutefois, il 
convient de relever qu’elle s’applique, dans le cas envisage ici, B des 
solutions trks diludes d’acides organiques (0,05-0,0005-m.), dans 
lesquelles l’activith de l’ion H. varie dans le rapport assez restreint 

On remarque enfin que la vdeur moyenne de k/a, = 37,O est 
comprise entre les deux valeurs extrkmes du rapport k/[H*1 qui varie 
de 39 k 36 lorsque la concentration de l’acide catalyseur diminue. 
I1 en rBsulte qu’en solution relativement coneentree d’acide (0,l a 
0,005-m.) l’aetivite aH est nettement plus BlevBe que la concentration 
[H.] tirhe ties conductibiliths Blectriques, tandis qu’en solution plus 
diluee il semble que aH soit hgal ou m6me legkrement infdrieur k [H.]. 
Cependant, 1’8cart entre ces deux grandeurs ne tlbpasse gukre 6 ”/. 

Solutions d’acides mdlangek ic l e w s  sels de sodium. 11 ressort de 
l’examen du tableau I11 que lorsque l’acide eatalyseur se trouvc 
m6langB B son sel sodique, le rapport k/aH est sensiblement constant 
pour un m6me type de mPlange, quelle que soit la composition de 
celui-ci. I1 y a donc sur ce point similitude avec les resultats ohtenus 
en solution d’acide pur. Par contre, ce rapport varie nettement 
lorsqu’on passe d’un type de melange A un autre: de la valeur 39,9 
qu’il posskde dans le cas du mhlange (( acide acdtique-acktate )), il passe 
A 33,3 dans celui du melange (( acide salicylique-salicylate 1). 

Une analogie tout B, fait frappante apparait ici avec les rhsultats 
fournis par la mdthode des conductibilitks electriques, ainsi que cela 
ressort du tableau V, dans lequel nous avons mis en regard les va- 
leurs moyennes des rapports k/aH et k/[H.] correspondant k ehaque 
type de melange Btudik. Non seulement le sens de la variation de 
ces rapports est le mFme - k/aH et k/[H*] diminuant tous deux 
quand la constante de dissociation de l’aeide entrant dans la compo- 
sition du mBlange augmente - mais les valeurs numeriques de ces 
rapports sont aussi presque identiques. 

Tableau V. 

de 1 k 42,5. 

Melanges WH-I Constante de 
dissociation 
de l’acide 

417 x 
I Ac. phenylglycolique + phenyl- 

glycolate . . . . . . . . . I Ac. salicylique + salicylate . . . 
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Pour expliquer la constance du rapport k/a, lorsque l’acide est 
pur et sa variation dans le cas des melanges ((acide-sel)) de types 
differents, on peut supposer que l’action catalytique est due, non 
seulement a l’ion He, mais aussi dans une certaine mesure a l’anion 
de l’acide. Si l’influence de l’anion n’apparait pas avec les acides 
purs, c’est qu’elle est complbtement masqu6e par l’action catalytique 
beaucoup plus grande de l’ion Ha, dont la eoncentration est toujours 
&gale k celle de l’anion. Par contre, dans le cas des mklanges, une 
influence meme faible de l’anion pourra se manifester nettement, 
puisque sa concentration devient comparativement beaucoup plus 
forte que celle de l’ion H. qui a diminue du fait de la rdtrogradation 
de la dissociation de l’acide. On comprend dbs lors pourquoi le 
rapport k/a,  reste constant dans le cas des m6langes (( acide-sel v du 
mBme type, tandis qu’il varie avec la nature de l’acide contenu dans 
les melanges. Sans vouloir consid6rer eette interpretation comme 
dhfinitive, il semble bien pour le moment que ce soit la seule qui 
puisse &re retenue. 

Enfin, une autre remarque qu’on peut faire au sujet de ces 
m6langes (( acide-sel )) est la suivante: l’identite des rapports k / a ,  et 
k/[H.] implique celle des grandeurs aH et [H.]. En d’autres termes, 
l’activit6 de l’ion H *  dans ces melanges se confond pratiquement 
avec sa concentration qu’on peut determiner par conductibilit4 
6lectrique. 

RESUMI~. 

1. Nous avons mesure la f.6.m. de la pile 
- Pt-H,/HCI/KCI saturk/Hg,CI$Hg + 

en faisant varier la molalit6 de l’acide de m = 0’1 a m = 0,0005. 

l’electrode Hg/Hg2C1,/KC1 satur6, on obtient E, = 0,2453 volt, 

- 1%-H,/Acide organique (avec ou sans sel)/KCI satmC/Hg,Cl,/Hg + 

2. En determinant, au moyen de ces mesures, le potentiel de 
25O. 

3.  On a d6termin6 la f. 6. m. de piles du type 

dans des limites de concentration d’acide comprises entre 0’0.5 
0,0005 mo1.-gr. par litre. 

A partir de ces mesures, nous avons d6termin6 l’activit6 aH de 
l’ion H- dans les m6mes milieux oil, pr&Ademment, Dubouz, Mata- 
vulj  et Pavre avaient mesur6 la constante k de vitesse de d6compo- 
sition du diazoacktate d’6thyle. 

4. Lorsque l’acide organique catalysant la r6action 
NzCH*C02.C,H5 -C HzO = pu’, + OHCH2*COz*C,H, 

est pur, le rapport 7c/aH est, aux erreurs d’expdrience prh ,  constant 
et ind6pendant de la nature de l’acide et de sa concentration. La 
vitesse de la rdaction est done exactement proportionnelle ic l’activite’ de 
l’ion H a ,  ce qu’exprimc la relation k/a, = 37,O B 250. 
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5. Lorsque l’acide catalyseur est mklangk a son sel sodique, le 
rapport k/a,  reste sensiblement constant pour les different8 melanges 
constituks par le m6me acide, mais il varie de 39,l 8, 33,l suivant 
la force de l’acide entrant dans la composition du mklange. Dans 
ce cas, les valeurs de k/a, se confondent avec celles de k / [ H * ] ,  ce qui 
signifie que l’activitk de l’ion H. determinee par la mkthode des f. 8. m. 
devient identique B la concentration de cet ion telle qu’on peut la 
calculer a partir de la methode des conduetibiliths klectriques. 

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

19. Bestandteile der Nebennierenrinde und verwandte Stoffe 

Drei stereoisomere Allo-pregnan-triole-(3 p, 17,20) 
32. Mitteilungl) 

von H. Reieh, M. Sutter und T. Reiehstein. 
(28. XII. 39.) 

In  einer vorlaufigen Mitteilung von Butter, i ieystre und Reich- 
stein wurde berichtet2), dass bei der Wasserabspaltung aus Allo- 
pregnan-diol-(3,4, 1 7  a)-mono-acetat (I) durch Erwarmen mit wasser- 
freiem Kupfersulfat im Vakuum ein Gemisch verschiedener Sub- 
stanzen entsteht. Aus diesem Gemisch liess sich nur in sehr geringer 
Ausbeute (ca. 5 %) ein krystallisierter Anteil vom Smp. 1 O 8 - 1 l O 0  
abscheiden, dessen Menge fur eine genauere Untersuchung nicht aus- 
reichte. Die Hauptmenge war ein dickes 61, das nur relativ wenig 
des normalen Dehydratisierungsproduktes (11) enthalten konnte, 
zur Hauptsache aber aus Isomeren bestand, die ihre Entstehung 
wahrscheinlich einer Umlagerung verdankten und nicht mehr das 
intakte Ringsystem der Sterine enthielten. Bei der Hydroxylierung 
des rohen Dehydratisierungsproduktes mit Osmium-tetroxyd nach 
R. Criegee3) wurde namlich nur wenig eines Allo-pregnan-triols (111) 
erhalten, das sich als identisch mit der aus Nebennieren isolierten 
Substanz J erwies. Als Hauptprodukt ent&and ein isomeres Triol, 
das nach dem Abbauresultat kein Stereoisomeres, sondern ein Struk- 
turisomeres von (111) darstellt. 

Die aus ausseren Griinden damals vorzeitig unterbrochene Unter- 
suchung wurde inzwischen fortgesetzt. Zunachst zeigte es sich, dass 
die Wasserabspaltung bei (I) vie1 einheitlicher verlauft, wenn sie 

1) 31. Mitteilung vgl. Helv. 23, 136 (1940). 
2, M .  Sutter, C .  IlIeystre, 2’. Reichstein, Helv. 22, 618 (1939). 
3, A. 522, 75 (1936). 




