
Copyright 1940 by : Schweizerische chemische Gesellschaft, Base1 - 
Societ6 suisse de Chimie, BLle SocietA svizzera di chimica, Basilea. 
Nachdruck verboten - Tous droits reserv6s. - Printed in Switzerland. 

- 

155. L’hydrolyse de l’acetate de methyle en rapport avee les aeti- 
vites de l’ion hydrogene et de l’eau, dans les solutions eoneentrkes 

d’aeide ehlorhydrique pur ou melange a un chlorure 
par M. Duboux et  A. de Sousa. 

(18. IX. 40.) 

On sait que l’acktate de mkthyle s’hydrolyse en presence d’acide 
suivant la rkaction 

qui indique simplement les Btats initial et  final du systbme, sans 
donner aucun renseignement sur le mode d’action des ions H’ cataly- 
sant la r6action. Sans faire pour l’instant aucune hypothbse sur le 
mecanisme des reactions swondaires qui doivent remplacer la reaction 
globale ci-dessus, il convient d8s maintenant de remarquer que troip 
constituants y participent nkessairement : I’ester, I’eau et I’ion H’. 
En admettant, avec d’autres auteurs, qu’ils interviennent dans les 
r4aetions de catalyse par leur activite et non plus par leur concen- 
tration mol4culsire ou ionique, on pourra repr4senter la vitesse 
d’hydrolyse de l’acetate de mbthyle, dans diffitrents milieux, au 
moyen de l’expression g6n4rale : 

(1) 

oil k’ est la constante de vitesse de rkaction suppos6e d’un ordre 
Blevk; oe, aH et aHZO designent les activites dr l’ester, de l’ion H’ 
et de l’eau. On voit que les activitks de l’ion H’ et de l’eau pourront 
participer B la vitesse de r6action avec des exposants respectifs p 
ct q diffkrents. 

Comme on suit la marche de la ritaction par des mesures quanti- 
tatives d’ester transform4 en diffkrents temps, il y a avantage a 
remplecer, dans 1’6quation (1)’ l’activit6 de ce produit par sa con- 
centration mdPculaire, au moyen de la relation: a ,  = ye[ester], ou 
ye ddsigne le coefficient d’activitk de I’ester. En ce qui concerne 
l’influence de l’ion H’, les recherches dc Bchreinerl), Harrbed et Pfan- 
stieZ2), etc., effectudes en prdsence d’acide chlorhydrique suffisam- 
nient dilud ( m  = 0,l B m == 0,01), ont moritrk que la vitesse d’hydro- 
lyse de l’ester Btait sensihlement proportionnelle a la concentration 
de l’acide et, par consbquent aussi, B l’activitit de l’ion H’ CeIa 

CH,.COO*CH, + H,O -+ CH,*COOH + CH,.OH 

vitesse d’hydrolyse = k’a e a’ H a‘ H20 

- ~~ 

l) Z. anorg. Ch. 116, 102 (1921). 
3, On a toujours en effet aH = y H m ,  et  le coefficient d’activit6 de l’ion H* est B 

peu pr8s constant dans les limites de concentration d’acide chlorhydrique comprises 
entre m = 0,l e t  m = 0,Ol. 

2, Am. SOC. 44, 2193 (1922). 

87a 



1382 - - 

revient B poser p = 1 dans 1’6quation pr6ekdente qui peut dbs lors 
s’bcrire : 

(2) 

D’aiitre part, dans urze experience d’hydrolyse considkrde pour 
elle-m6me, le coefficient d’activiti! de l’ester est constant ainsi que 
les activith de l’ion H’ et de l’eau, tanclis que seule la concentration 
de l’ester varie. Le produit 

vitesse dhydrolyse : k’y (esterla B a* HPO 

k’Yc% a;*, 

&ant constant, la rbactioii devient du premier ordre et la relation (2)  
prend la formc bien connue: 

vitesse d’hydrolyse == k[ester] (3) 
ou k reprbsente adors la constante de vitesse observbe. 

La comparaison des kquations (2) et ( 3 )  permet de tirer: 
k 

H H1O 
(4) 

a 2 
En admettant gue le coefficient d’activitd de l’ester soit cons- 

tantl) dans les diffPrents milieux &udii!s, on pourra poser k’y ,  = 7c“ 
et la relation (4) deviendra finalcment: 

( 5 )  

Cette expression fait prevoir qu’en effectuant l’hydrolyse de 
l’acetate de methyle en presence de quantitks diffkrentes d’acide, 
la constante de vitesse doit, dans chaque cas, vztrier proportionnelle- 
ment au produit do I’uetivite de l’ion H. par eelle de I’eau klevke 
B une certaine puissance. 

Rappelons que dam le cas de l’inversion du saccharose en mi- 
lieux chlorhydriquos conoentrks, Dicbozm et Rochat2) ont deja montrb 
yue la relation ( 5 )  s’applique en faisant q = 1. Etant donni! le paral- 

k‘Ye = _ _ ~  

k k“=-- 
a 2 

H H,O 

1) Certains auteurs, tels que Randall et  Fadey,  Debye et  Mac Artley, admettent 
que le coefficient d’activit6 d’un non-electrolyte, tel que l’acetate de mbthyle, vane 
avec la (1 force ionique 1) de la solution. Cette relation est de la forme: 

oh S est une constante de proportionnalite e t  p la force ionique de la solution. La rela- 
tion montre qu’en solution dlluhe d’acide chlorhydrique, caracteris6e par une force ionique 
relativement petite, le coefficient d’activitt. doit 6tre pratiquement constant et mame 
trBs voisin de I’unit6. Par contrc, en presence d‘acide concentre 7 ne serait plus tout 
& fait constant. 

Etant donne lo manque de donnkes prkcises & ce sujet, nous avons admis, en pre- 
miPre approximation, que le coefficient d’activit6 ye  de l’ac6tate de mkthyle restait cons- 
tant dans tous les milieux 6tudiBs. Cette hypothkse est d’ailleurs 16gitIme lorsque l’hydro- 
lyse de l’ester se produit, comme nous le verrons plus loin, en presence de melanges 
(( HC1-chlorure 1) do m6me force ionique. 

k Y  = 6 P  

2) Helv. 22, 563 (1939). 
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lelisnze Btroit existant entre ces reactions d’hydrolyse, on peut d’ail- 
leurs s’attendre B ce que le phBnomhne de catalyse soit represent6 
dans les Cluux cas par la m6me formule ou l’activit6 de l’eau inter- 
viendrait toutefois avec un exposant different. 

Malgr6 le grand nombre de recherches auxquelles l’hydrolyse 
des esters a donn6 lieu ct que nous nc pouvons songtr rBsumer 
ici, il faut reconnaftre que peu d’entre elles se pretent B une vkrifi- 
cation experimentale de la relation ( 5 ) .  I1 convient pourtant de 
signaler les travaux de Hurned et Pfunstiel qui, en Btudiant l’hydro- 
lyse de l’acetate d’ethyle en presence d’acicie chlorhydrique, ont 
i.tabli que le rapport k/a,nHs0 variait dans la proportion de 1 a 0,785 
lorsque la concentration de l’acide passait de m = 0’01 k 7n = 1’6. 

Si t ies travaux de ce genre n’ont pas P t B  faits sur une plus 
grande Bchelle, c’est que le contr8lc de la relation ( 5 )  n’est possible 
en rBalitB qu’en solutions concentrBes d’acide oh aH et aEa0 sont 
susceptibles de varier fortement bien qu’en sen8 contraire. Or, dans 
ces milieux concentrks, les mesures deviennent trks laborieuses et 
nkcessitent une mise au point minutieuse des techniques. Sans 
parler des cause8 d’erreur affectant les constantes de vitesse sur les- 
quelles nous aurons a revenir, rappelons que la inesure d’activiti. 
de l’ion €1. par la mBthode des forces Blectromotrices, bas6e sur 
l’emploi dts piles 

est entaehee d’erreurs 21, cause du potentiel de diffusion au contact 
des deux liquides, qu’il n’est pas possible d’eliminer ou de calciiler 
exactement. Si l’on se rappelle qu’un itcaxt de 1 millivolt entraine 
dPja une erreur de 4 %  sur u H ,  on comprendra facilement que les 
mesurcs d’activitd effectuhs par cette mkthode n’offrent plus au- 
cune garantie de prkcision en solutions concentrkes d’acide oh la 
marge d’incertitutle sur la force dlectromotrice peiit atteindrc plu- 
sieurs millivolts. C’est pourquoi la plupart des auteurs ont h i t 6  de 
travailler dans ces milieux concentrks et se sont contentes d’6tudier 
I’hydrolgse des esters en solutions ditukes d’acido, ou le potentiel 
de diffusion, KC1 saturB/RCl, devient nPgligeable et ne nuit plus 21, 
la ddtermination de uH qu’on obtient alors avec toute la prBcision 
voulue. En operant de IB sorte, ils ont pu ainsi Btablir le r6le jouB 
par l’ion H’ dans la marche de la rdaction, sans cependant pouvoir 
discerner nettement celui de l’eau dont l’activit6 reste pratiquement 
constante dans les milieux acides diluks. 

Pour mesurer avec une precision siiffisante l’activit6 de l’ion H‘ 
dans les milieux concentrks, il est prBfBrable de s’adresser aux piles 
a un liquide du type 

Hg/Hg,C1,/HC1/H2 - Pt 
qui presenten6 l’avantage essentiel d’Bviter les potentiels de diffu- 
sion inherents aux piles a deux liquides. On sait que la force Blectro- 

deux liquides du type 
Hg/Hg,Cl,iKCl sntur6IHCI + ester/H, - I’t 
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motrice de la pile 3. un liquide permet le calcul immBdiat de l’activitk 
moyenne de I’acide, et qu’en faisant usage des postulats de N a c  Innes 
et de la formule d’Harned relatifs a l’ion Cl’, on en dkduit facile- 
ment l’activit6 individuelle de l’ion H’. Bien que cette methode 
indirecte de dktermination de uE soit peu connue et d’un emploi 
limit4 aux milieux chlorhydriques, elle n’en donne pas moins de 
meilleurs rksultats en solutions coneentrkes que la mBthode direete 
basde sur I’emploi des piles k deux liquides. 

Au cours de leur ktude sur l’inversion du saccharose en prB- 
sence d’acide chlorhydrique concentre pur ou mhlange a un chlorure, 
Duboux et Rochat ayant prkciskmerit dktermink aH par la mdthode 
des piles B un liquide, il nous a paru intkressant d’entreprendre, 
dans les m6mes milieux, une &ude parallele sur l’hydrolyse de l’acd- 
late de mkthyle en vue de soumettre la relation ( 5 )  au contrdle 
expkrimental. Les valeurs de uH et aHs0 entrant dans cette ex- 
pression et dont il sera fait ktat plus loin, sont done tirkes des au- 
teurs prBc6dents; par contre, les constantes de vitesse ont 6td mesurkes 
par nous-memes dans les solutions correspondantes. Les miliciix 
catalyseurs Btaient ainsi constituds soit par l’acide chlorhydrique 
pur dans des Iimites de concentration comprises entre m = 0 , l  et 
rn = 4,1, soit par des mklanges HCl + NaC1, HC1 + NH,C1 et HC1 
t MgC1, obtenus en faisant varier les concentrations rcspectives 

d’acide et de chlorure, tout en maintenant la molalite en ions Cl’ 
constante e l  Bgale B 4,2 ou 0,825. Dans de tels milieux, les variations 
de aH et de a,Ilo sont suffisamment grandes pour qu’on puisse tenter 
d’dtablir dans quelle mesnre la relation (5) est applicable. 

P a r t i e  e x p d r i m e n t a l c .  

Toutes nos mesures d’hydrolyse d’acktate de mBthyle ont k tk  
faites a 260 en negligeant la r4action inverse d’estkrification rBsul- 
tant de l’dquilibre 

CH,*COO*CH, $- H,O L Z Z  CH,-COOH + CH,*OH 
11 est d’ailleurs Bvident que cette rkaction antagoniste, inexis- 

tante au temps initial, ne peut contrecarrer la reaction principale 
que loraque l’equilihre du systeme est pres d’etre atteint. Or, on 
sait qu’en solution nqueuse diluke - l’hquilibre &ant dBplacB pres- 
que entikrcment dans le gens de gauche a droite - la vitesse propre 
d’hydrolyse de l’ester se confond pratiquement avec la vitesse mesu- 
rable de la reaction si l’on prend la prkcaution d’arreter les memres 
dhs que la moitiB de l’ester est ddcomposk. Dans ces conditions, on 
peut appliquer la relation ( 3 )  qui peut s’kcrire aussi: 

d x  
dt _ _  = k(C,- x) 

oh C, reprdsente la concentration initiale de l’ester et 3 la quantite 
transformde a,u temps t. 
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Par integration, on obtient : 
Ce lg ~~ 

1 k = -  
0,4343 t C,- x 

et en suivant la marche de la reaction par aeidimetrie, cette der- 
nibre formule prend finalement la forme suivante sous laquelle on 
l’utilise couramment : 

ou C, represente l’acidite totale au temps choisi comme initial, C, 
I’acidite au temps t (au moment d’un prelhement) et C, l’acidit6 

L’acetate de mdthyle utilisk (produit i’erck) contenait encore 
un peu d’eau et d’alcool mbthylique. I1 a B t B  deshydrate sur le sul- 
fate de sodium anhydre puis soumis a la distillation fractionnee en 
kliminant les produits de t6te et de queue. Son degr6 de purete a 
Btd determine! en saponifiant pendant une heure au bain-marie 2 em3 
d’ester (prblevk a 25O) avec un excbs mesure de NaOH n. Le titrage 
en retour avec H01 n. et phdnolphtaleine a permis d’etablir que 
1 cm3 d’ester correspondait a 11’34 em3 n., alors que le produit pur 
conduit a environ 12,O ern3. 

Rien que le mode opkratoire adopt6 pour suivre la marche de 
la reaction consiste en principe en de simples titrages acidimetriques, 
nous croyons utile de preciser ici certains details techniques qui 
sont de toute importance lorsqu’on opbre en solution coneentree 
d’acide et dont l’inobservation anrait pour cons6quence de fausser 
complAtement le calcul des constantes de vitesse. 

la fin de la rdactionl). 

I. Dans les cas oh la concentration do l’acide chlorhydrique etait inferieure B m = 1, 
on operait de la manibre suivante: 

1) Un ballon jauge de 250cm3 est rempli de solution acide et  immerge dans le 
thermostat jusqu’i ce que la temperature attcigne 25O. On ajuste alors au trait de jauge 
en ajoutant ou enlevant du liquide; 

2) au moyea d‘une pipette sech6e prealablement, on prhl8ve 10 em3 de la solution 
acide 25O en prenant la precaution de rincer la pipette avec l’eau distillee pour recueillir 
les dernikres traces de liquide. On titre l’aciditk de 1’Bchantillon a l’aide d’une liqueur 
titree de baryte en utilisant la phenolphtaleine comme indicateur. Soit 1: le volume 
de baryte utilise; 

3) on ajoute aux 240 em3 de liquide restant 10 om3, exactement mesures, d’ester 
B 25O en agitant vigoureusement le ballon. La reaction commence aussitbt e t  on im- 

l) Harned et Pfanstiel ont montre qu’en calculant les constantes de vitesse au 
moyen do l’equation generale 

faisant intervenir la concentration de l’eau et tenant compte de la reaction inverse, on 
obtient des valeurs k,  presque exactement proportionnelles aux valeurs k tir6es de la 
relation (6) relative aux reactions monomol6culaires. Etant donne le parallelisme Btroit 
existant entre ces constantes de vitesse, nous n’avons pas jug6 a propos d’utiliser la for- 
mule generale qui aurait conduit aux mkmes resultats. 
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merge le ballon dans le thermostat qui est maintenu B 25O & 0,05O pendant toute la 
duree de l'exphrience. En tenant compte de la contraction, le melange de liquide et 
d'acktate de methyle occupe un volume de 249,05 cm3; 

4) au moyen de la mdme pipette de 10 cm3 utilisee sous 2) et en prenant les mkmes 
precautions, on procede aux prh16vements habituels d'6chantillons qu'on titre aussitat 
avec la liqueur de baryte, en notant Ie temps lorsque I'acide est B moitie neutralisd. 
Une douzaine de prises espacees, suivant l'aciditb du milieu, sur 2 B 10 heures permettent 
d'obtenir un nombre suffisant de valeurs Ct pour suivre convenablement la marche de 
la reaction. On arrdte les mesures lorsque la moitie ou les deux tiers au plus de l'acetate 
de methyla est decompose; 

5 )  on calcule finalement l'acidit6 totale C, correspondant B la fin de la &action1). 
Par suite de l'addition d'ester et de la contraction qui en resulte, 10 cm3 de melange 
contiennent en realit6 : 

240 
249,05 10 x -__ = 9,637 cm3 

de solution chlorhydrique primitive (sans ester). I1 y EL donc dans chaque prelevement: 
10-9,637 = 0,363 cm3 d'acide en moins. En designant par !P le titre de la solution 
chlorhydrique primitive et par T' celui de la baryte, le volume de liqueur alcaline corres- 
pondant L ce dbficit d'acide chlorhydrique est donne par la relation: 

0,363 x 2' 
T' v' = 

I1 en resulte que la quantite de baryte nbcessaire pour neutraliser l'acide chlorhydrique 
contenu dans chaque pr6lAvement de 10 om3 de melange est v -  v'. 

D'autre part, le volume #acetate de mbthyle 
contenu dans 10 cm3 de melange &ant de 0,4015 om3, 
on en deduit le volume correspondant de baryte, soit 

11,34 x 0,4015 V I I  = _- 
T' 

On obtient enfin 
c, = v-  v'+ v" 

11. Lorsque la concentration de l'acide chlor- 
hydrique depasse m = 1, la reaction est beaucoup plus 
rapide et de nombreuses causes d'erreur entrent en 
jeu qui rendent les mesures particuliArement dblicates. 
Les precautions les plus minutieuses doivent alors 
&re prises pour titrer avec precision les petites quan- 
tit& d'acide acetique form6 en presence d'un grand 
exces d'acide chlorhydrique, pour 6viter les pertes de 
traces d'acide lors des pr&kvements, pour bloquer 
immediatement la reaction dans les prises d'essai 
soumises aux titrages, etc. Nous avons procede comme 
suit : 

Fig. 1. 1) Operation identique B celle decrite sous I: 
2 )  le prelevement en vue du titrage de 10 02113 ne se fait plus par aspiration mais 

par refoulement du liquide, au moyen d'un dispositif sgcial, dans la pipette dch6e 
prealablement (voir fig. 1). Le contenu est introduit sous un peu d'eau distillee se trou- 

1) La mesure directe de C,, effectuee en laissant l'hydrolyse se poursuivre pen- 
dant 3 jours B la temperature ordinaire et 3 autres jours & 1'6tuve It 50°, conduit & des 
resultats presque identiques aux valeurs calcul~es lorsqu'on opere en solution d'acide 
chlorhydrique de titre inferieur B m = 1. Nous y avons cependant renonce, car en pr6- 
sence d'acide plus concentre, les titrages de C ,  manquent de precision par suite probable- 
ment de rbactions accessoires ma1 connues. 
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vant dans un ballon B fond plat et  on recueille les dernikres traces d’acide en faisant 
couler de l’eau dans la pipette (Qviter l’aspiration qui provoque une 16gi.re p r t e  d‘acide). 
On neutralise presque complktement le liquide par addition, au moyen d’une pipette, 
d‘un volume exactement mesure de soude caustique suffisarnment concentree, en ayant 
s o h  de prendre les precautions dQjB indiquCes (pipette skche et ringage B l’eau distillQe); 
on titre enfin l’excks d’acidit6 avec la liqueur de baryte dont on note le volume V; 

3) operation identique B celle dQcrite SOUS I; 
4) les preldvements successifs se font aussi par refoulement dans la m6me pipette 

utilisCe sous 2) et en prenant toujours les m6mes prQcautions. On bloque la reaction 
dans chaque prise d’essai en recueillant le liquide sous environ 100 em3 d’eau distillee 
decarboniquee et refroidie au prealable B Oo. On note le temps, recueille comme prbc8- 
demment les dernikres traces d’acide contenues dans la pipette et termine en ajoutant 
sit& aprks exactement la m6me quantitQ de soude caustique et le volume de baryte 
nQcessaire pour neutraliser 1’exci.s d’acidit6. On obtient ainsi lee valeurs successives de 
C, ; 

5 )  on calcule enfin C, au moyen de la relation: 
c, = v- v’+ 

oh les volumes v‘ et v“ ont exactement la m6me signification et se calculent par cons& 
quent de la m6me manidre d6jB vue sous I. 

Ajoutons que les titrages ont generalement B t B  effectues en 
utilisant la phenolphtaleine comme indicateur qui donne d’excellents 
virages en l’absence de gaz carbonique dissous. Toutefois, cet indi- 
cateur ne convient plus pour titrer l’acide acetique en presence de 
chlorure d’ammonium. C’est pourquoi nous l’avons remplac6 par 
le bleu de bromothymol dans les cas ou  l’hydrolyse de l’acktate de 
methyle etait due a des melanges du type HC1 + NH,Cl. Bien que 
ce dernier indicateur presente une zone de virage assez Btendue en 
passant du jaune verdhtre au vert puis au bleu, nous avons reussi 
- en faisant des essais preliminaires portant sur des quantites 
d’acide achtique et de chlorure d’ammonium variables mais &ales 
a celles en jeu dans nos experiences - a titrer l’acidite de ces milieux 
avec une precision suffisante. On obtient les meilleurs resultats en 
titrant avec de la soude caustique qu’on ajoute jusqu’a obtention 
de la teinte vert bleuhtre ou bleue, suivant la composition du me- 
lange. 

Reproduisons ici, B titre d’exemple, le detail de deux experiences 
d’hydrolyse faites en utilisant l’un et l’autre modes operatoires sus- 
indiques. On se rendra compte que, malgr6 la grande difference de 
vitesse de rBaction, les erreurs d’experience ne depassent guhre 2 %, 
mBme en solution coneentree d’acide. (Voir le tableau p. 1388). 

In f luence de l’acdtate de mbhyle  sup l’actioite’ de Pion H’. 
En vue de permettre l’utilisation des mesures de Duboua et 

Rochat relatives A l’activit6 de l’ion H’ dans les milieux chlorhy- 
driques, il convenait d’examiner si la presence d’acetate de methyle 
avait pour effet de modifier cette grandeur. La recherche a BtB 
faite par la mBthode des forces Blectromotrices, en mettant en oppo- 
sition deux electrodes B hydrogene plongeant dans deux solutions 
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Exemples d’hydrolyse de I’acktate de methyle. 
10 em3 ester dans 249 em3 solution. Temperature : 25,. 

Mode op6ratoire NO I. 
Catalyseur: HC1 m = 0,1 (0,0997-n.) 
Pri:lkvements de 10 cm3, titres avec 

baryte 0,1851-11. 
u = 5,40 em3 baryte 

c‘ = -1- 0 363 030997 ~. 0,20 cm3 

0,1851 
11,34 x 0,4015 

0,1851 
‘p=- 

~ -~ =- 24,6 cm3 

:a = 5,40-0,20+ 24,6 = 29,s om3 baryte. 
4u temps choisi comme initial, soit 

20 minutes apr& le mklanga, on a:  
’ = 0; C, = 6,05 em3; C, - C, - 23,75 em3 

t 
(minutes) 

0 
57,2 

117,s 
178 
258,5 
313,5 
374,5 
439,3 
507 
574 

~- -~ ~. 

c m  - C, 
_ ~ _ _  

23,75 em3 
22,90 
22,02 
21,28 
20,18 
19,42 
18,78 
18,02 
17,30 
16.60 

k x  104 
- __ ~ ~ 

- 

6,37 
6,42 
6,15 
6,29 
6,40 
6,31 
6,28 
6,15 
6,15 
6,28 

2e exp.: 6,31 
k moyen = 0,00063 

Mode operatoire NO 11. 
Catalyseur \ HCl m = 3,335 (3,10-n.) 

1 MgC1, m == 0,828 (0,77-n.) 
PrBlkvements de 10 cm3, ajouti: 10 om3 
NaOH 2,84-n. ; titre excks d’aciditd avec 

baryte 0,147-11. 
V = 9,83 em3 baryte. 

0 363x 3 10 
0,147 

11,34 x 0,4015 
~ = 30,97 om3 b’/-= -~ 

0,147 

v‘ 2 -- 2- == 7 65 cm3 

C,= 9 3 3  - 7,65 t 30,97 = 33,15 em3 baryte. 
Au temps choisi comme initial, soit 4 mi- 

nutes aprks le melange, on a :  
d - 0; C, = 6,20 em3; C, - C, 7 26,95 om3 

t 
(minutes) 

0 
3,05 
7,27 
9,83 

12,87 
16,15 
19,47 
2247 
25,77 
28,97 
32,28 

~~ ~ _ _  - -- 

C, - C, 
~- - 
~ 

26,95 em3 
24,70 
21,70 
20,25 
18,60 
16,65 
15J5 
13,80 
12,65 
11,65 
10,60 

2e exp.: 
k moyen = 0,0291 

k x  104 
~ -- 

~ ~- 

- 

286 
298 
291 
288 
299 
296 
299 
294 
289 
289 
293 
288 

d’acide chlorhydrique de mBme molalitd, mais dont l’une Btait addi- 
tionnee de 4 %  d’ester. 

Une premikre experience faite avec la pile 
Pt-H,/HCl m = 2jHCl m = 2 fester 4%/H,-Pt 

a conduit, aprhs deux heures de stabilisation, h une force Blectro- 
motrice E = 0,0001 volt. 

Une deuxikme mesure en milieu scide plus dilue, faite avec la pile 
P+H,/HCl m = O,l/HCl m = 0,l +ester 4%/H,-Pt 

a, donn6 E=0,0005 volt. 
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Sachant qu’un h a r t  de 1 millivolt correspond a une difference 
de 4 yo sur oH , on peut conclure de ces experiences que la presence 
de 4O/, d’acetate de methylo ne modifie qu’extremement peu, soit 
moins de 1%’ l’activit6 de l’ion H‘ dans les solutions coneentrees 
d’acide. En  solution dilu6e (m  : 0,l) l’influence de l’ester ne parait 
plus tout a fait nulle, niais l’erreur sur uH reste encore inferieure B 
2 % .  D’ailleurs, les &arts observes de 0,l k 0’5 millivolt rentrent 
dans les limitcs d’erreurs experimentales, aussi est-il difficile d’affir- 
mcr qu’ils sont dus Q une augmentation systPmatique d’activite 
qu’entrainerait la presence d’ester. 

Quoi qu’il en soit, nos mesures d’hydrolyse ayant 6tB effectuees 
en prPsence de 404 d’acdtate de methyle, nous pourrons utiliser, 
sans commettre d’erreur appreciable, les valeurs de aH dkterminees 
en l’absence d’ester par les auteurs prkcedents. 

RE SULTAT s. 
A. Gntal yse par l’acide chlorh ydrique. 

Dans le tableau I, noiis reproduisons les resultats des mesures 
de vitesse d’hydrolyse et  des calculs effectues en,vue d’etablir la 
relation existant entre la constante de vitesse, l’activit6 de l’ion H’ 
et l’activit6 de l’eau. Les deux premieres colonnes indiquent les 
concentrations mol6culaires de l’aeide rapportees soit au litre de 
solution (normalites), soit 1000 gr. d’eau (molalit6s). Les cons- 
tantes k ont 6t6 obtenues a 25O par application de la formule (7) .  
Les coefficients d’aetivitk yH de l’ion H’ sont tirGs de la publication 

Tableau I. 
Vitesse d‘hydrdyse de l’acktate de methyle et activites de l’ion H’ et de l’eau, 

dans les solutions d’acide chlorhydrique. 
4,015 em3 ester dans 100 em3 solution. 

Mol. gr.1 
1 litre 

solution 
C 

0,0962 
0,308 
0,477 
0,624 
0,757 
0,945 
1,453 
2,20 
2,90 
3,65 -- 

71 dans 
1000 gr. 

eau 
m 

0,100 
0,321 
0,499 
0,655 
0,799 
1,000 
1,555 
2,393 
3,202 
4,101 

____ .~ .- ____ 

: X  104 

____ ___ 

6 3  
20,3 
32,5 
42,9 
53,O 
69,O 

I72,5 
246 
33 I 

I10,O 

k 
- X  104 

__ ~- 

63,O 
63,2 
66,l 
65,5 
66,3 
69,O 
70,7 
72,1 
76,8 
80,7 

YH 

____ _ ~ -  
0,825 
0,846 
0,901 
0,959 
1,017 
1,112 
1,460 
2,244 
3,455 
5,628 

- 

aH 

~ 

0,0825 
0,272 
0,450 
0,628 
0,812 
1,112 
2,27 
5,37 
1,06 
3,08 - 

‘H,O 
(em = 1 

- 

0,995 
0,988 
0,982 
0,976 
0,971 
0,963 
0,939 
0,895 
0,848 
0,795 

k -x  10’ 
aH 

- .  

76,4 
74,6 
72,2 
68,3 
65,3 
62,O 
48,5 
32, I 

14,3 
22,2 

t = 25’ 
______ 

xi04 7 
H H,O a a  

~~ -- ___- 
79, I 
81,2 
82,O 
81,O 
80,2 
80,7 

69,8 
70,4 
71,3 

75,4 
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de Dzcboum et Rochatl). L’activitb de l’ion H’ a B t B  calculee au moyen 
de la relation: uH = yE  m. Les valeurs de l’activitk de l’eau uHz0 
ont B t B  calculees partir des donnees experimentales de Dobsolz et 
Zasson2) se rapportant aux solutions concentrees d’acide chlor- 
hydrique et des donnees theoriques de Randall et Young3) relatives 
aux solutions diluees. 

Remarquons d’abord que les constantes de vitesse k n’aug- 
mentent pas beaucoup plus vite que la concentration de l’acide: 
le rapport k/m varie seulement de 63 80,7 x 1 0 - 4  lorsque la mo- 
lalit6 de l’acide passe de m = 0,1 a m = 4,l. Cette constatation 
est interessante si on la rapproche de celle qu’on peut faire dans le 
cax de l’hydrolyse du saccharose en presence d’acide chlorhydrique. 
L’un de nous a montre que pour cette derniere rdaction le rapport 
k/m varie beaucoup plus fortement, dans les mBmes limites de con- 
centration, sort de 77,s a 376 x C’est dire que les deus reac- 
tions similaires sont loin de presenter le meme degre de sensibilite 
vis-a-vis du catalyseur : alors qu’en solution diluee d’acide chlor- 
hydrique les reactions s’effectuent tt peu prks avec la m@me vitesse, 
en solution concentree par contre l’acetate de methyle s’hydrolyse 
beaucoup plus lentement que le saccharose. Nous pensons que ce 
comportement different observe en milieu concentre d’acide doit &re 
attribue au fait que l’activit6 de l’eau joue un r61e plus marque 
dans la premiere reaction que dans la seconde. 

Par contre, le parallelisme entre les reactions se manifeste par 
le fait que lg k/m varie, dans les deux cas, lineairement avec la con- 
centration de l’acide. M .  Dubozcm4) l’a dkja ddmontr6 pour l’inver- 
sion du saccharose, et les donnees du tableau I permettent de 
1’6tablir egalement pour l’hydrolyse de l’acetate de methyle. Dans 
ce dernier cas, la droite representative de cette fonction (voir fig. 2) 
a pour equation: 

( 8 )  lg __ = 3,799 + 0,026 m 

oh l’ordonnee B l’origine 3,799 et le coefficient angulaire 0,026 sont 
des constantes qu’il est aise de d4terminer graphiquement. 

Le but de ces recherches &ant d’etablir la relation pouvant 
exister entre la constante k de vitesse et l’activite aH des ions H‘, 
il est interessant de comparer la fonction lg k/m a la fonction corres- 
pondante lg yH5). Duboux: et RochaP) ont montre que lg yH passe 

k250 
m 

l) Sans entrer dans plus de details ici, rappelons que y H  se calcule par la formule 
yH = yz /yc l ,  oh y reprbsente le coefficient d‘activite moyen de l’acide chlorhydrique et 
ycl le coefficient d’activit6 de I’ion C1’ qu’on obtient en faisant usage des postulats de 
Mac I n m e s  et de la formule d‘Harned relatifs B l‘activit6 individuelle de cet ion. 

a) SOC. 125, 668 (1924). 3, Am. Soc. 50, 989 (1928). 
4) Helv. 21, 236 (1938). 
5,  Les deux fonctions correspondent, puisque yH = aHlm. 6 )  LOC. cit. 
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par un minimum pour m = 0,18, puis tend a augmenter lineaire- 
ment en solution concentree d’acide; a la concentration m = 3 le 
coefficient angulaire de la droite representant cette fonction vaut 
0,210. Le fait que l’une des fonctions passe par un minimum alors 
que l’autre n’en presente aucun, et qu’en outre les deux droites 
representatives sont carsct6risBes par des coefficients angulaires aussi 
differents (0,210 et 0,026) prouve deja qu’il n’existe pas de rapport 
simple entre la constante de vitesse d’hydrolyse de l’ester et l’acti- 
vite des ions H’ en solution coneentree d’acide. 

La m6me conclusion s’impose, avec plus de force encore, en 
examinant les valeurs de k ,  de a,  et du rapport k/a,, consignees 
dans le tableau I. L’activite des ions H‘ croit beaucoup plus rapide- 
ment que la constante de vitesse lorsque la concentration de l’acide 
augmente : ces variations sont respectivement dans le rapport de 
1 52,5 pour k.  I1 en resulte que, dans les 
limites de concentration d’acide comprises entre m = 0, l  et m = 4,1, 
le rapport k/a, diminue fortement de 76,4 soit dans 
la proportion de 1 B, O,lgl). 

Partant de l’idke qu’en solution coneentree l’eau joue un r61e 
particuliArement important dans le mecanisme de la reaction d’hydro- 
lyse de l’ester, nous avons cherche a soumettre la relation ( 5 )  au 
contr6le experimental. En faisant successivement q = 1, 2, 3 ,  etc., 
dans le rapport k/a,aglo, on constate que la valeur qu’il convient 
d’attribuer a l’exposant de l’activit6 de l’eau pour obtenir un rap- 
port a peu prhs constant est q = 7. La dernikre colonne du tableau I 
montre en effet que le rapport k/a,a&, est, a l’inverse du rapport 
k/a,, presque constant, puisqu’il ne varie que dans la modeste pro- 
portion de 1 0,9. L’ecart maximum constate entre les valeurs ex- 
trbmes de ce rapport (69,8 et 82 x est 5L peu prbs negligeable 
vis-a-vis des variations de a, et de k ,  surtout si l’on tient compte 
des erreurs d’experience pouvant affecter aussi bien les mesures de 
vitesse de reaction que celles des activites de l’ion H’ et de l’eau2). 
Le fait que les valeurs de aHSO intervenant dans les calculs ont 6th 
mesurees par Dobson et Masson en l’absence d’acetate de methyle 
est sans importance dans le cas particulier, car l’activit6 de l’eau 

280 pour a, et de 1 

14,3 x 

l) A titre de comparaison, il est interessant de noter que pour l’inversion du saccha- 
rose le rapport k/aE vane, dans les mbmes conditions, seulement dam la proportion de 
1 B 0,78. Cela prouve que le parallblisme entre k et  aH est plus 6troit dans le cas de l’in- 
version du saccharose que dans celui de l’hydrolyse de l’acbtate de mbthyle par l’acide 
chlorhydrique. 

z, 11 convient de remarquer que ces rhsultats pourraient btre encore ambliorbs 
si on admet avec d’autres auteurs, tels que Moran et Lewis, que la vitesse de rbaction 
est influencbe par la viscositb du milieu. I1 est clair qu’en considerant un rapport de 
la forme k#/aH a:,, , oh la viscosite vj interviendTait avec un exposant y < 1, on obtien- 
drait des chiffres encore plus constants, puisque la viscositb augmente avec la concentra- 
tion de l’acide. 
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en milieu chlorhydrique n’est probablement pas modifike en pr6- 
sence de 4 %  d’ester ou, si elle l’est, la perturba,tion qui en rhsulte 
est prstiquement sans effet, puisqu’elle est la m6me dam tous les cas. 

2,458 
3,280 

R. Catal yse p a y  les me’laibges (1 ncide chlorhydrique-chlorure 11. 

Le tableau I1 contient l’ensemble des rBsultats obtenus avec 
les melanges PtudiBs. Les concentrations respectives d’acide et de 
chlorures sont exprimees en 4quiv.-gr. par litre de solution (norma- 
lit& C et C’) ou par 1000 gr. d’eau (rno1aliti.s m et m’). Les eons- 
tantes k de vitesse furent rnesurkes per nous-m6mes et les valeurs 
de l’activitk aH des ions H‘ ont Btk d6terrninBes par Duboux et 
Rochat dam les m&mes milieux et A la meme tempdrature de 25O. 

1,668 
0,845 

Tableau 11. 
Vitesse d‘hydrolyse de l’acktate de m6thyle et activitk de l’ion H* dans les 

mklanges (( HC1-chlorure )I. 

0,095 0,692 

0,314 0,471 
0,158 1 0,629 

4,015 em3 d’ester dam 100 om3 solution. 

73,7 I 0,114 , 64,O 
0,19 I 62,6 

~~~~ 1 0,36 63,3 
713 I 0,099 1 0,723 ~ 

0,330 1 0,495 22,8 
0,1653 I 0,660 I l ,9 

t = 25O. 

0,471 0,314 0,496 0.331 1 33,8 68,l 0,53 
0,629 0,158 ~ 0,660 1 0,166 1 44,7 67,7 j 0,70 

Equiv.-gr. par 
litre solution 

63,a 
63,8 - 

HCl 
c 

~- - 

0,292 
0,729 
1,46 
2.19 
2,92 

0,439 
0,727 
1,46 
2,19 
2,91 

0,299 
0,747 
1,457 
2,243 
2.990 

chlorure 
c‘ 

~~ 
~~ 

3,41 
2,97 
2,22 
1,485 
0,752 

3,13 
2.86 
2,14 
1,428 
0,712 

3,42 
2,97 
2,36 
1,484 
0,742 

Equiv.-gr. par ! 1 
1000 g’. eau 1 

1 rhlorure i - 

I55  94,6 

279 1 85,l 
C m’ = 4 2 0  env.) 

44,O 1 83,8 
84,7 

~ 82,4 

262 i 79,O 

220 I 89,5 

207 , 81,s 

HCl + MgCI, ( m  + m’ = 4,10 env.) 

I67  104,l 
94,6 
87,3 

HC1 + MgCl, ( m  f m’ = 0,825 env.) 

1,131 
3,03 
6,67 

11,17 
16,67 

0,886 
1,605 
4,11 
8,00 

13,82 

2,3 
5,5 

11,2 
15,6 
20,3 

31,3 
27,9 
23,2 
I9,7 
I6,7 

49,7 
45,a 
34,3 

I9,O 
25,9 

I7,O 
17,O 
14,9 
15,l 
I4,3 
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La comparaison des tableaux I et 11 fait ressortir l’influence 

trks nette exercke par un chlorure sur le pouvoir catalytique de 
l’acide chlorhydrique. Cette action eat particulikrement sensible dans 
les mhlanges oh  le sel prddomine. C’est ainsi que le mdlange con- 
tenant 0,328 mo1.-gr. HC1 et 344  mo1.-gr. NaCl pour 1000 gr. d’eau 
donne une constante k = 36,4 x 10-4 ,  alors qu’en l’absence de chlo- 
rure la constante vaudrait seulement 21 x Par contre, l’effet 
de sel est relativement moins marque lorsque le melange contient plus 
d’aeide que de chlorure: pour le m4lange renfermant 3,28 mo1.-gr. HCl 
et 0,845 mo1.-gr. NaCI, on a 7c = 279 x tandis que pour l’acide seul 
B la m6me concentration on obtiendrait k = 255 x a peu prksl). 

Le tableau 11 montre encore que, dans tous les niklanges (( HC1- 
chlorure )) B molalitd totale en ions C1’ constante, la vitesse d’hydrolyse 
augmente moins rapidement que la concentration de l’acide ; en 
d’autres termes, le rapport k/m diminue quand m augmente. La 
aussi, on constate que Ig k/m est une fonction lindaire de la molalitk 
de l’acide, de la forme: 

L’ordonnde B l’origine cc et le coefficient angulaire ,9 de la droite 
representative de cette fonction sont determinds, pour chaque sdrie 
de mdlanges, en construisant un graphique oh les valeurs de lg k/m 
sont portbes en ordonnke et celles de m en abscisse (voir fig. 2). Les 

z , l o o b  ~ Tempirature 25’ 

2,050 

1 2 3 4 - m (mol. gmmmes HCI par 1000 gr. H20)  
Fig. 2.  k A log ~- m ’= A m  

ci = 3,799 ,!? = 0,026 
~ 

0 HC1 
0 HCl+ NH,Cl (m+ m’ = 4,20) cc = 3,925 ,3 = - 0,005 
0 HCl+NaCl (m+m’= 4,15) ci = 2,037 /3 =-0,033 
0 HC1+ MgCl, (m+ m‘ = 4,lO) ci = 2,095 ,!? = - 0,046 

- 

l) On observe le mhme effet de ael, mais plus nettement marque encore, dens le 
cas de l’inversion du saccharose en presence des mbmes melanges (( HC1-chlorure n. 

88 
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valeurs particulibres de a et /? qu’on obtient ainsi, pour les melanges 

Enfin, le tableau I1 Btablit la relation existant, dans chaque 
sBrk de melanges, entre la constante de vitesse d’hydrolyse de l’ac6- 
tate de methyle et l’activite des ions H’. Le parallelisme entre ces 
deux grandeurs est frappant dans les melanges dilues HC1 + MgC1, de 
molalite m + m‘ = 0,825: alors que les valeurs de k et de aH ont 
septuple avec la concentration de l’acide, le rapport k/a,  est rest6 
rigoureusement constant, ce qui prouve que la constante de vitesse 
est bien proportionnelle B l’activiti! de l’ion H’. Dans la sBrie de 
molalite m + m’ = 4,10, la proportionnalite entre ces deux gran- 
deurs est encore satisfaisante, puisque le rapport k/a,  est rest6 cons- 
tant & 36% prds. 

Le parallelisme est deja moins bon dans les mblanges HCl + NaCl : 
tandis que k et aH augmentent respectivement dans la proportion 
de 1 a 7,9 et de 1 14,7, le rapport k /a ,  diminue a peu prAs de moitid. 
Dans les melanges HCI + NH,Cl, on relhe une variation encore 
plus forte du rapport k/n,. 

De toute fayon, on constate que la prksence de chlorure amortit 
nettement la variation du rapport k / ~ , .  Ainsi, entre les concentra- 
tions m = 0,325 et m = 3,336, l’acide chlorhydrique pur accuse un 
rapport k/a,  qui djminue des deux tiers environ, alors que ce mkme 
rapport varie beaucoup moins, comme nous venom de le voir, dans 
les melanges concentrPs HCl + MgC1, et HC1 + NaCl ktudids dans 
les m6mes limites de concentration d’acide. Cela prouve que le 
parallelisme entre la eonstante de vitesse et l’activite de l’ion H’ 
est certainement plus Btroit dans les melanges (( HC1-chlorure 1) qu’en 
solution d’acide chlorhydrique pur. 

Ces rdsultats confirment pleinement et meme quantitativement 
ceux qui ont BtB obtenus par Duboux et Rochut avec l’inversion du 
saccharose en presence des m6mes melanges: dans ce cas aussi la 
proportionnalite entre k et aH est meilleure dam les systkmes HCl 
+ MgC1, et moins bonne dans les melanges HC1 + NH,Cl. Nous 
pouvons done tirer de nos experiences la m6me conclusion: si le 
rapport k/aH n’est pas toujours constant, surtout en solution con- 
centree, c’est que 1s mecanisme de la reaction d’hydrolyse de l’ack- 
tate de mbthyle doit &re influence par d’autres facteurs encore ma1 
connus, parmi lesquels nous croyons qu’il est indique de faire rentrer 
l’activitb de l’eau dont on n’a pas assez tenu compte jusqu’ici. 

Le r6le joue par l’activite de l’eau dam la reaction d’hydrolyse 
de l’ester ne peut pas &re Btahli aussi facilement pour ces melanges 
que pour les solutions d’acide chlorhydrique pur. En effet, aussi 
longtemps qu’on n’aura pas mesurB aHz0 dans ces systbmes com- 
plexes, la relation (5), valable pour tous les milieux, Bchappera au 
contrble experimental rigoureux. Toutefois, il est ais6 de se rendre 

molalite totale de 4,15, sont indiqukes au bas de la figure. 
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compte que le rapport k/a,.a&, faisant intervenir l’activitk de 
l’eau, remplace 28 aussi avantageusement le rapport k / a H .  11 suffit 
pour cela de considerer ces derniers rapports dans les deux series 
de melanges HC1 + MgC1, de concentra,tions diffkrentes. Ruivant 
qu’on envisage les mPlanges de molalit6 m i- m’ = 4, l  ou ceux de 
molalite m + m’ = 0,825, la valeur moyenne du rapport est k/a,  = 

15,7 x l o p 4  ou 63,5 x lop4, ce qui signifie qu’il est quatre fois plus 
grand pour les melanges dilues que pour les concentres (voir tableau 
111). Un tel Beart provient probablement de ce qu’on n’a pals tenu 
compte de l’influence de l’eau dont l’activitk est trks diffkrente dans 
les deux series de melanges concentres et diluks. De fait, le decalage 
observe entre les valeurs moyennes de k/a,  est rkduit considerable- 
ment en faisant intervenir l’activite de l’eau dans l’etablissement 
de ce rapport. A defaut de mesures prkcises, on peut calculer approxi- 
mativement aHZO dans ces milieux en assimilant les deux series de 
melanges a deux solutions d’acide chlorhydrique dont les concentra- 
tions respeetives seraient m = 4,l et m = 0,825. On obtiendrait ainsi 
pour les melanges HC1 + MgC1, concentres: uHa0 = 0,795 et k/a,.akl, 
moyen = 78,3 x pour les mPlanges diluBs: aHzO = 0,97 et 
k/a,.agl0 moyen =- 78,6 x Les valeurs de ce rapport sont 
done identiquos, ce qui parait confirmer l’hypothkse que nous avons 
faite au sujet de l’activitb de l’eau qui intervient fortement dans la 
reaction d’hydrolyse de l’acetate de methyle. 

A titre de comparaison, rappelons ici que les mBmes observa- 
tions ont B t B  faites par Dubouz et Rochat avec l’inversion du saccha- 
rose dans les m6mes milieux. Ces auteurs ont obtenu pour les deux 
series de melanges magnesiens un rapport k/a,  qui vaut en moyenne 
57  x ou 95 x suivant qu’on considere les melanges de mo- 
lalit6 m + m’ = 4,l ou ceux de molalitb m i m’ = 0,825. Le rapport 
est done 1,7 fois plus grand en passaiit des melanges concentres aux 
dilues, alors que nous venons de voir qu’il a quadruple dans le cas de 
I’hydrolyse de l’ester. Le fait que les deux reactions similaires pr6- 
sentent une variation du rapport 7c/a, aussi differente en fonction de 
la dilution des melanges, s’explique facilement si l’on admet qu’elles 
n’offrent pas la m6me sensibilitP vis-a-vis de l’eau. Dans l’hydro- 
lyse de l’acetate de niethyle, l’activite de l’eau joue un r61e certaine- 
ment plus important que dans l’inversion du saccharose en milieu 
chlorhydrique concentr6. Cette difference de comportement fait com- 
prendre pourquoi les rapports reliant la constants de vitesse de r6ac- 
tion, l’activitP de l’ion H’ et l’activit6 de l’eau - rapports qui pa- 
missent le mieux correspondre aux faits experimentaux - ne sont 
pas tout a fait les m6mes pour les deux reactions: dans le cas de 
l’inversion du saccharose, le rapport qui convient le mieus est 
k/aH.aH,07 tandis que celui qui semble le plus adequat dans le cas 
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de l’hydrolyse de l’acdtate de mBthyle peut &re exprime par k/a,.aLz0, 
oh l’activit6 de l’eau intervient avec un exposant Bgal ou tout au 
moins voisin de 7. 

Tableau 111. 
Valeurs moyennes des rapports k/aH et  k/aH.akz0 dans les melanges HCI + MgCI,. - 

Hydrolyse du saccharose 1 
1 : 9 5 ~ 1 0 - ~  1,7 9 8 ~ 1 0 - ~  1,3 I 

I Hydrolyse de l‘acetate de 
mbthyle 

k 

_ -__ _ ~~ __ - 

I 1 1 n x i 0 - 4 1  1 72x10-4 1 
m+ m‘ = 4,l 

HCI + MgC1, 
m+ m‘=0,825 

Me’canisme de la rdaction d’hydyolyse de l’acdtate de me‘thyle. 
L’Btroit parallelisme existant entre l’hydrolyse de l’ester et l’in- 

version du saecharose, qui s’est manifest6 8, maintes reprises au 
cours de ces recherches, nous autorise B admettre un m6canisme de 
la catalyse qui soit commun aux deux r6actions. Celui d’inversion, 
Btahli par Dzcboux et Rochat, reposant sur l’existence en solution 
d’un hydrate de saccharose - produit intermddiaire rkagissant seul 
avec l’ion H‘ - nous ferons ici la meme hypothkse, a cette diff4- 
rence pr&s que l’hydrate d’ester form6 eontiendra 7 mol6cules d’eau 
au lieu d’une contenue dans le saccharose monohydrat6. Cette diff6- 
rence, purement quantitative d’ailleurs, est due pr6cis6ment a 1’6cart 
d6ja relev6 dans les deux formules k/aH.aHz0 et k/a,.a&, exprimant 
le mieux les ph6nombnes de catalyse offerts par les deux rkactions. 

Le processus hydrolytique de l’acktate de methyle serait ainsi 
le suivant : une petite quantit6 d’ester s’hydrateraitl) en solution 
conform6ment B la reaction d’6quilibre : 

Cet Bquilibre satisfaisant B la loi d’action de masse, on peut Bcrire: 
ester+ 7 H,O L I Z  (ester, 7 H,O) 

(10) 

ou aester,7R,0 et a, dBsignent les activitBs de l’ester hydrat4 et de 
l’ester anhydre. 

=. aester, 7H,O 

a a  7 
e H,O 

l) Lewis e t  Griffith (Soc. 109, 67 (1916)) ont d6jB Bmis l’hypoth&se que l’ester 
donne avec l’eau un compose d’addition, mol6cule A molbcule, e t  que la vitesse de reac- 
tion dependait de la concentration de cet hydrate intermbdiaire. Mais cette supposition, 
qui avait pour but d‘expliquer qualitativement certains faits #observation, ne parait pas 
avoir 6tB soumise par les auteurs au contrble experimental. 
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Le mecanisme d’hydrolyse se ferait alors en deux phases: dans 
une premikre rbaction, l’ester hydrate rkagirait seul avec l’ion H‘ 
pour former un ion complexe peu stable; dans une seconde rkaction, 
cet ion complexe se dkcomposerait instantsnement en acide acktique 
et alcool mkthylique, tout en rkgbnkrant l’ion H’: 

(ester, 7 H,O)+ H‘ -j (ester, 7 H,O, H’) 
(ester, 7 H,O, H’) --f acide ac&ique+ alcool mkthylique + H’ + 6 H,O 

La premiere reaction lente est seule mesurable; sa vitesse est 

(11) 
Mais, en tenant compte de 1’6quilibre existant entre les deux 

(12) 
D’autre part, nous avons vu que les mesures d’hydrolyse per- 

vitesse = k [ester] (3) 

definie par la relation: 
Vitesse = k/”aester, 7H20 aH. 

modifications de l’ester, cette Bquation devient : 
7 vitessc = 7c”’Ka a e I I ~ O ~ R .  

mettent de poser: 

ou  k designe la constante de vitesse observee. 
Mais 

[ester] = - 
Y e  

d’ou 
vitesse = k - (13) 

De la on tire finalement en eomparant les Bquations (12) et (13) : 

(14) 

Le produit k”’K ye &ant constant a une tempkrature donnee, 
l’hypothhse faite quant au mecanisme de l’hydrolyse de l’ester en 
solution acide, nous conduit ainsi 2, la conclusion que le rapport 
k/aH a&, doit &re hgalement constant B toute concentration d’acide 
catalyseur. Or, nous avons vu que cette formule se verifie presque 
exactement dans le cas ou  la catalyse de I’acBtate de mkthyle est 
due B l’acide chlorhydrique pur, et qu’olle parait aussi applicable 
dans le cas oii cet acide est melange a un chlorure. 

Ra SUM@ . 

Y e  

k k”’Kye = ____ 

H H,O 
a a7 

1. On trouvera dans ce memoire une Btude de la rBaction d’hydro- 
lyse de l’ac6tate de niBthyle 

effectuee a 25O en solutions concentrkes d’acide chlorhydrique pur 
ou additionne de chlorures de sodium, d’ammonium et de magnesium. 
Une technique a Bte decrite qui permet de mesurer, a 2 %  prhs, 
les constantes de vitesse relativement Blevees dans ces milieux aussi 
riches en acide. 

2. Dans les solutions d’acide chlorhydrique pur ou dans les 
melanges (( HC1-chlorure )) B molalitci totale en ions C1’ constante, 

CH,*COO-CH, + H,O --f CH,-COOH + CH,*OH 
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l’expression Ig k/m est une fonction lineaire de la molalite m de 
l’acide. Cette fonction, de la forme: 

k 
m 

lg -- = a + j3m 

peut &re representee par une droite dont l’ordonnee B, l’origine x 
et le coefficient angulaire varient, dans chaque cas particulier, 
avec la nature du systkme catalyseur et la temperature de la reaction. 

3 .  Quelques mesures potentiometriques ont montre que, dans 
ces milieux, l’aetivite de l’ion H’ n’est pas sensiblement modifiee 
par la presence de 4% d’acetate de methyle. 

4. En comparant les constantes de vitesse obtenues en solu- 
tions d’acide chlorhydrique pur avec les mesures d’activit6 de l’ion 
H’ effectu4es dans les m&mes milieux par D u b o u x  et Rochat,  on 
constate un manque de proportionnalitk stricte entre ces deux gran- 
deurs: le rapport k/a,  varie dans la proportion de 1 B, 5 lorsque la 
concentration de l’acide passe de m =- 4,lO B m == 0’1. 

5. L’aetivitk de l’eau parait jouer un r61e trks important dans 
la marche de la r4action en ces milieux concentres. Nos mesures 
ont permis d’etablir que la constante de vitesse d’hydrolyse de Pester 
est sensiblement proportionnelle au produit  de l’actisite’ de Pion H’ par 
l’activite’ de l ’ e m  e l e d e  d, la septibmr puissance, ce qu’exprime le 
rapport k/a,. a& trouve presque constant B, toute concentration 
d’acide catalyseur. 

6. Dans le cas des melanges (( HCI-chlorure D B, molalitk totale 
en ions C1’ constante, on relbve une meilleure proportionnalite eiitre 
la constante de vitesse et l’activit6 de l’ion H‘ : le rapport k /aE varie 
dejh nioins avec la concentration de l’acide dans les melanges con- 
centres HC1 + NaC1, HC1 4- MgCl,, et il est m&me rigoureusement 
constant dam les melanges dilues HC1 4- MgC1,. 

L’aetivitP de l’eau &ant inconnue dans ces mPlanges, il n’a pas BtP; 
possible de soumettre le rapport k/u,a&, au contrdle experimental. 
Toutefois, il ne parait pas douteux que l’activite de l’eau y joue un 
r61e aussi marque que dans les solutions d’acide chlorhydrique pur. 

7. Toutes les observations faites au sujet de la rbaction d’hydro- 
lyse de l’acktate de methyle sont, qualitativement tout ay moins, 
pareilles h celles que les auteurs precedents ont relevees dans le ca8 
de l’inversion du saccharose. Un parallBlisme aussi Btroit justifie 
l’adoption d’un mecanisme de la catalyst? commun aux deux rkac- 
tions, bas6 sur la formation d’un hydrate intermediaire (d’ester ou 
de saccharose) reagissant seul avee l’ion H‘ pour former un autre 
ion complexe instable, lequel se decomposerait ensuite instantme- 
ment pour engendrer les produits finaux de reaction et regenerer 
l’ion H‘. 

Lausanne, Laboratoire de chimie-physique et 
d’blectrochimie de 1’Universitb. 




