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Les cinétiques d’hydrolyse basique de deux 4, imidazolines ont été suivies par spectromeétrie

uv dans la soude et dans le tampon carbonate.

Dans les milieux les plus basiques le fait que la

vitesse d’hydrolyse soit indépendante du pH est expliqué si I’étape déterminante est ’attaque
de Iion hydroxyle sur la forme protonée du substrat. Dans les milieux moins basiques, un

changement d’étape lente intervient, la rupture de 'intermédiaire d’addition de lion hydroxyle

sur le substrat protoné devenant determinante.

J. Heterocyclic Chem., 15, 897 (1978)

Les données bibliographiques concernant I’hydrolyse
des imidazolines sont peu nombreuses.

En ce qui concerne ’hydrolyse acide (1), les études
n’ont 4 notre connaissance été realisées que sur les
imidazolines non substituées sur ’azote 1. Le mécanisme
proposé envisage, & partir de la forme protonee la coupure

de la liaison C-N:

N-H NH
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1l convient de noter que I’hydrolyse acide ne se produit
que dans des conditions operatoires extrémement énergi-
ques: milieu acide concentré, haute température. L’hydro-
lyse basique a été étudiée par Harnsberger (2) (3) sur les
composés: L’ouverture du cycle se fait, ici aussi, au

(N\'(CHZ)ZOH
N/C\R
niveau de la liaison C-N. I’6tude cinétique indique une
catalyse par lion hydroxyle et signale que la vitesse
tend vers un palier quand la concentration en soude
augmente. Une loi de vitesse est proposée. Signalons
également un travail de Martin et Parcell (4) relatif a
I’hydrolyse de thiazines et de la méthyl 2 A, imidazoline.

Les imidazolines 4 longue chaine type 1 et 2 étant,
malgré la fragilité du cycle, utilisées comme inhibiteurs de
corrosion, il nous a semblé utile de préciser le phénomeéne
d’hydrolyse.  C’est dans cet esprit que nous avons
entrepris 'étude du comportement des composes 1 et 2 en
milieu basique.

N-H

N-@“Z)ZI\HZ \
C. [ ~C
N// (CH,lgCHy N> “CH,)gtHs
Imidazoline 1 Imidazoline 2

Resultats.
1) Identification des produits d’hydrolyse.

Comme on peut le constater lors de I'ouverture des

thiazolines (5) il est théoriquement possible d’envisager
pour les imidazolines une ouverture du cycle se faisant
par rupture des liaisons 1-2 ou 2-3. Pour le composé 2 le
produit d’hydrolyse en milieu basique est le méme dans
les deux cas. Par contre, avec I'imidazoline 1 les deux

types de rupture conduisent a des composes différents:
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Figure:1_ Evolution du spectre UV de 1 au cours du temps, Mise en

évidence d'un point iscbestique
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Le spectre de rmn obtenu avec le produit provenant du
cas simple ou R = CHj3 permet de verifier que la coupure
se fait en 1-2. On peut constater en effet quun groupe
methylene fortement deblindé (8 = 3,3 ppm, solvant
perdeuteriobenzene, 100 MHz) par rapport aux autres
CH; (8 = 2,5 ppm) apparait. Il ne peut s’agir que du CH,
a dans la forme A. Le spectre montre de plus que les
protons de ce groupement methvlene sont, comme on
pouvait s’y attendre, soumis, en plus du couplage avec les
protons CH; voisins, au couplage du proton NH de
la fonction amide (J = 6 Hz).

Tableau 1

Variations de kobs en fonction de la concentration
en ions hydroxyle

Imidazoline 2
104.k0bs(5“)

Imidazoline 1
104.k0bS(S“)

[OH] (mole.1-1)

30° 50° 50° 25°
1 5,57 29,53 - -
0,8 5,33 30,40 3,68 3,62
0,6 5,48 29,76 3,71 -
0,4 5,40 30,22 3,71 3,61
0,2 5,61 28,88 3,77 3,52
0,1 5,405 25,34 3,71 3,52
0,08 4,98 25,80 3,80 -
0,06 4,88 24,93 3,79
0,04 4,60 22,19 3,46
0,02 3,40 15,36 3,19
0,01 2,34 11,90 2,48 -
0,008 - 9,61 2,50 -
0,006 - 7,85 2,13 -
0,004 1,21 5,29 1,81 -
0,002 - - 1,18 -

'l
06 0.8 3 —-

2) Constantes de vitesse dans la soude.

Les cinétiques de reaction sont suivies en spectrométrie
uv par observation a 240 nm de la diminution de lintensité
p

d’absorption du chromophore >C=N/. Parallelement
Papparition de la bande >C=0 amide est observée. Les
mesures ont été réalisées pour différentes concentrations
en soude obtenues par dilution d’une solution normale et
en maintenant la force ionique constante et égale a 1 par
addition de chlorure de potassium 1M. La soude étant
en fort exces, la réaction est du premier ordre par rapport
au substrat. D’autre part, ’enregistrement de 1’evolution
des spectres uv au cours du temps met en évidence
Pexistence d’un point isobestique (figure 1) ce qui permet
de dire qu’il n’y a pas accumulation d’intermediaire au
cours de la reaction.

Pour diverses concentrations en soude, les valeurs des
constantes de vitesse a deux temperatures differentes ont
été déterminées et sont rassemblées dans le tableau I

Les constantes de vitesse observées a 50°(k sont
obs

portees sur un graphe en fonction de la concentraiton en

soude (figure 2). L’allure des courbes k . = f([OH'])

permet de mettre en évidence un ordre complexe par
rapport a I’ion hydroxyle puisque, pour les fortes concen-
trations en soude on constate que la vitesse devient
indépendante de la concentration en ions hydroxyle.

Influence de la température. Deétermination des fonctions
thermodynamiques d’activation.

Les parametres thermodynamiques d’activation ont été
détermines a partir des valeurs des constantes de vitesse

mesurées sur la partie horizontale des courbes k. =
f(JOH']) a deux températures différentes (tableaux I).
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Tableau 11

Effet isotopique a 50°

Imidazoline NaOD 104.kObs (D,0) 104 kobs (H,0) kobs (11,0)
(mole.1-1) (S-1) (s-1) :
k (D,0)
obs ‘2
1 21,45 29,53 1,37
1 0,1 20,21 25,34 1,25
0,01 11,75 119 1,01
2 0,1 2,90 3,71 1,27
0,08 2.83 3,80 1,35
‘ Kobs 1645~ A Kobs 104 $-1
r=10
ra 10
reg
. 15p
r=8
S - . 6
el R
,,/‘/‘ ° 1F7° - rsa
B s ///
=2
;{ 2
o5 e
e ra
————————— ral
//,// Figure:4 _imidazoline
_______ Vnruu:on Za ‘.‘obs snlionc%on de [B] [B] mole.1-t
0 O‘,Z 0.3 =
Figure:3 __ Imidazoline 1, [ ]
Vanation de kobs en fonction de [B
. . ["l’"""" 1- L’effet isotopique a été déterminé a 50° pour plusieurs

0.1 0.2 0.3

Les valeurs moyennes obtenues sont les suivantes:

Imidazoline 1
Energie d’activation: Ea = 16,55 K.cal.mole™!
Entropie d’activation: ASE = -20,85 cal.mol™' . K™!

Imidazoline 2
Ea = 17,90 K.cal.mole™!

ASE = 20,84 cal.mole™! K~

Effet isotopique du deutérium.

concentrations en soude deuterice de force ionique
constante et égale a 1.

kobs(H20)

kops(D20)

rassemblés dans le table II.

Les rapports pour ces concentrations sont

3) Constantes de vitesse dans le tampon carbonate.

Pour les concentrations en soude inférieures a 107> N
il n’est plus possible de considérer que la concentration en
ions hydroxyle est trés grande devant la concentration
en substrat et il est nécessaire de travailler en milieu

tamponné.  Notre choix s’est porté sur le tampon
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Tableau III
Variations de kObs en fonction de la concentration en base libre
Imidazoline 1 Imidazoline 2
pH r 104 agy- [B]mole 1-1 104 kobs 104 ko 104 k’ 104 kobs 104 kO 104 k'
(s-1) (SH)
0,25 0,83 0,283
0,20 0,77 0,272
9,66 1 2,50 0,15 0,71 0,55 1,11 0,269 0,247 0,134
0,10 0,261
0,05 0,61 0,255
0,285 - 0,51
0,228 1,42 0,492
9,90 2 4,34 0,171 1,32 1,03 1,82 0,485 0,450 0,203
0,114 1,21 0,471
0,057 1,11 0,464
0,300 1,76
10,0 3 5,47 0,240 1,66 1,13 2,13 = - .-
0,120 1,38
0,060 1,26 -
0,307 - 0,931
0,246 - 0,887
10,10 4 6,88 0,184 - 0,853 0,741 0,614
0,123 - 0,831
0,001 .- 0,770
0,315 2,95 1,28
0,252 - 1,23
10,17 6 8,10 0,189 2,50 1,94 3,15 1,18 1,017 0,841
0,126 2,35 1,12
0,063 2,15 1,07
0,32 3,56 -
0,31 - 1,41
0,256 3,41 1,34 1,073 1,06
10,25 8 10,0 0,192 - 2,36 3,84 1,27
0,128 2,85 1,20
0,064 2,61 1,14
0,322 4,25 1,67
0,258 - 1,58
10,35 10 12,2 0,193 3,63 2,74 4,84 1,49 1,247 1,30
0,129 3,34 1,42
0,064 2,99 1,33

carbonate qui nous permet de travailler dans une zone
de pH comprises entre 10,40 et 8,30 tout en recoupant
les résultats obtenus dans la soude.

Ies différentes solutions tampons ont été préparees de
maniére  ce que la force ionique reste constante et égale
a 1 aprés addition de chlorure de potassium. Différentes

valeurs de r (r = avec [B] = concentration en base

(Bl
H
libre) comprises entre 1 et 10 ont éte utilisées.
Les graphes k = £ ([B]) ont été traces (figures 3 et 4)

et conduisent 4 des droites. Le tableau 111 rassemble les

valeurs des ordonnées a lorigine (k) et des pentes (k).
On peut constater que ces pentes augmentent avec le

pH ce qui exclut une catalyse acide générale due a BH'.

Les graphes k' = f(aOH-) (aOH- étant Dactivite de 1'ion

hydroxyle) ont été tracés (figure 5). On obtient des
droites passant par l'origine ce qui indique que la loi de
vitesse doit contenir un terme de la forme v = k[B][OH'].

4) Constantes de vitesse en fonction du pH.

Compte tenu de ’ensemble des résultats, il est possible
de tracer la courbe log k. = f(pH) en utilisant pour la

zone correspondant au tampon carbonate la valeur de
kops €Xxtrapolée a concentration en tampon nulle (tableau

1V, figure 6).
5) Essais de détermination des pK

Des difficultés expérimentales nous ont empéchées de



Sept. 1978

déterminer la valeur des pK, des imidazolines avec
précision.

La méthode la plus précise pour la mesure de ces Pk,
relativement €levés aurait sans doute été la spectrophoto-
métrie. Malheureusement, aucune variation notable du
spectre ultraviolet initial des solutions aqueuses n’a pu
etre mise en évidence dans toute la zone de pH ol nous
avons opéré et meme jusqu’au pH de I'acide chlorhydrique
normal. Ceci est sans doute du au fait que la protonation
n’entraine pas de variation importante de la résonance de
la molécule puisque le doublet de I'atome d’azote qui
subit la protonation n’intervient pas dans la conjugaison
de la molécule neutre. Nous avons donc dii utiliser la
methode potentlometnque de determmatlon des pK, bien
qu’elle soit rendue tres imprecise du fait de la falble
solubilite du reactif, de Dinstabilite de ce dernier vis a vis
de I'hydrolyse et de la mauvaise reponse de I'electrode
aux pH eleves.

Pour limiter la reaction d ’hydrolyse les dosages ont ete
realises en retour en dissolvant prealablement les imidazo-
lines dans I'acide chlorhydrique 0,1 N et en neutralisant
par lasoude 0,1 N. On peut alors constater, par dosage de
Pexces d’acide, que la protonation par I'acide chlor-

%
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Tableau IV
Variations de kobs en fonction du pH

Imidazoline 1 Imidazoline 2

Milieu ph 105 kobs (S-1) 108 kobs (S-1)

13,02 295,3 -
12,92 304,0 36,8
12,80 297.,6 37,1
12,62 302,0 37.1
12,32 288,8 377
12,02 253,4 37,1
11,92 258.0 38,0

Soude 11,80 249.3 37,9
11,64 221,9 34,6
11,32 153.,6 31,9
11,02 119,0 24,6
10,92 96,1 25,0
10,80 78,5 21,5
10,62 529 18,1
10,32 22,1 11,8
10,35 27,4 12,47
10,25 23,6 10,73

Tampon 10,17 19,4 10,17

Carbonate 10,10 - 7,41
10,0 11,3 -
9.90 10,3 4,50
9,66 5.5 2,47

Figure . 5 Vanation de k' et k, en

hydrigue dilu¢ du composé 1 porte sur deux atomes
d’azote et celle du composé 2 sur un seul atome.

Pour le (:Onlp()St: 1, prtarniére déprolonation
correspondant aun pKa denviron 7,6 est observee. La
deuxiéme déprotonation n'a pu étre mise en évidence
dans le domaine de pH ou I’dlectrode peut Etre utilisee.
Pour le composé 2 un pK, de 10,8 peut &tre évalue’ par
cette méthode dans une solution aqueuse contenant 50%
d’éthanol.

une

Discussion.

[’examen des resultats expérimentaux montre que les
deux imidazolines eétudifes presentent sans doute le méme
mecanisme d’hydrolyse qui doit hnlr compte des faits
suivants:

Dans les milieux les plus bd~1qu/<

1) Tordre de la réaction par rapport a I'ion hydroxyle
est complexe, la vitesse devenant indépendante du pH.

2) il n’y a pas accumulation d’intermédiaire comme le
montre la presence de points isobestiques sur les spectres
ultraviolets.

3) lentropie d’activation est fortement negative.

4) Peffet isotopique représente par le rapport kH/kD
est voisin de 1.

Pour les pH inferieurs a 10,5 on peut mettre en
evidence une catalyse basique complexe dans les tampons
carbonates qui fait apparaitre un terme de la forme
k[CO;7][OH] dans I'dquation de vitesse.

Dans les milieux les plus basiques pour lesquels on peut
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penser que le substrat n’existe qu’en tres faible proportion LR K Y o &
’ . ~out O = o~ 2 ;
sous forme protonee, le palier de la courbe de pH peut W R
)
H

étre interprété de deux fagons:

- soit par attaque de ’eau sur la forme neutre du
substrat,

- soit par reaction de Iion hydroxyle sur la forme
protonee.

Les résultats antérieurs concernant le mecanisme
d’hydrolyse des imines (6) ainsi que la forte basicité du
milieu laissent penser que IYion hydroxyle est ’agent
nucléophile dans ce domaine de pH;la seconde hypothese
serait donc la plus probable.

Dans les milieux moins basiques, le terme complexe de
’équation de vitesse de la forme k[CO3; J[OH] ne peut
étre expliqué sans faire intervenir un changement d’étape
lente, la rupture de Pintermédiaire d’addition de l'ion
hydroxyle sur le substrat protoné devenant déterminante.

Dans ces conditions, le schéma reactionnel suivant peut
étre envisagé:

N-R Kep* N-R
% .
\c o= +‘;.\C + H,0 (I
P .
W OR R
N
(%) (S
N-R K N-R'
+ :'\c SIS = \C/OH @
,l\;’/ “R 'f‘/ R
H H

(S ()

|
H

[{}] ()
"
-0
(N/C‘R
b

(U]

+
Ko + lypt0 s g [BH]
_— 5

CNH—R )
_ 20
c\

l.es conditions de Détat stationnaire conduisent a
Iéquation de vitesse:

Kiagpr (k, + kpprapt + kgypt [BH* ] )k, K,

obs (Kgppt+ ap k-1 + Kpag p (k +kppragg+ + kg [BHE D |

On peut montrer que ce schema et cette équation
rendent compte des résultats expérimentaux.

1) Dans les milieux les plus basiques:

KSH+ > aH+

[BH*]=0

la deuxieme étape est déterminante ce qui implique que:

KIaOH- (k() + kH+aH+) > k-l
L’équation devient donc:

kK
kobs= Cw

Kot
et rend compte du palier observé sur la courbe de pH.
De plus, si la deuxiéme eétape est determinante,
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Pentropie d’activation observée est la somme de deux
incréments:

-celui correspondant a I’équilibre (1), sans doute voisin
de zéro puisque la réaction ne met en jeu de variations
ni du nombre de charges, ni du nombre de particules.

-celui de la réaction (2), certainement négatif €tant
donne la perte du degré de liberté de I'ion hydroxyle dans
’état de transition et qui rend bien compte de la valeur
expérimentale observée de -20 cal K™,

Enfin, I’effet isotopique observé peut s’écrire:

kobs(H, 0) = Kiorrykiony Kwi,0Y¥w(D,0)

Kobs(D, 0) Ksp+/Kgp*

A partir des valeurs de I’enthalpie libre AG a 50° pour
la dissociation de 1’eau et de I’eau lourde et de la relation
de Bell (7):

pKDzO - pKHzO = 0,4-]. + 0,02 pKH20

on peut calculer une valeur approchée de I'effet isotopique.

Kobs(H,0) _ LI Kom)

Kobs(D,0)  Ni(ODY)
De plus, OD" étant en genéral légérement plus nucléo-

phile que OH’, on peut penser que kl(OH-)/kl(OD') est
inférieur a un ce qui conduit & une valeur calculée
kobs(H;O)/kobs(DzO) voisine de celle observée expéri-
mentalement.

Les constantes de vitesse obtenues dans les milieux les
plus basiques peuvent permettre de calculer I'ordre de
grandeur de la constante kj pour l'attaque nucléophile de

I'ion hydroxyle sur le substrat protone. Par exemple pour
Pimidazoline 1, si l'on suppose que pKgy+ est de
lordre de 11,2:

13,25
30.10"% = k; 1079=2

L0112

kl = 0,3 mole.17! sec.™!

Cette valeur peut paraitre trop faible pour une réaction
entre deux ions de signes opposés. Cependant Martin et
Parcell (4) indiquent des valeurs du méme ordre de
grandeur pour deux réactions annalogues, 'attaque de
OH’ sur les formes protonées de la méthyl 2 A, thiazine
d’une part (kgse = 11,7 mole. 17" sec!) de la méthyl

2 Azlimidazoline d’autre part (k25° C* 0,042 mole.17 -
sec.”.

En milieu tamponne, pour rendre compte a la fois de la
courbe de pH qui tend vers une droite de pente un et de
la catalyse complexe dans les tamnpons carbonates, il est
necessaire de faire plusieurs hypotheses:

-la quatriéme étape est déterminante:

Etude cinetique de I’'ouverture du cycle A, imidazoline par hydrolyse basique 903

k-l > KI oy (ko + kH+aH+ + kBH+[BH+])

- KSH+ <ap+

- ko < kH+aH+

I’¢quation de vitesse devient alors:
Ky SOH

=—- KK -
k-l Pw aH+

k

(kyptapg+ + kgy+[BHT))

obs

ou, si I'on tient compte de la constante d’acidite K+ de
BH*:
kl i kBHJ'
Kobs = l-\— KiKy apn eyt +
1 KBH+

(B]) (5

Cette équation rend bien compte de la catalyse basique
complexe puisqu’elle fait intervenir un terme propor-
tionnel au produit agp-[B]. On peut constater d’autre
part que les constantes ko extrapolées pour une concen-
tration nulle en tampon varient proportionnellement a
Pactivité de 'ion OH (figure 5) en accord avec I’équation:

Ky
ko = — KiKykyraoy
ey

Un certain nombre de difficultés déjd exposeées nous
ont empéches de determiner avee précision les pK, des
imidazolines.  Cependant, le dosage par la soude des
imidazolines protonées permet de conclure que ces
compusés existent sous cette forme jusqu'a des pH eleves
méme si la valeur precise du pK n’a pu étre determinee.

On peut essayer de justifier par le calcul le fait que
I’équation de vitesse de la réaction (4) ne comporte pas
de terme d’hydrolyse spontaneée correspondant a l'action
de la molecule d’eau jouant le role de catalyseur acide.
L’équation (5) permet de montrer que le rapport des
pentes des droites de la figure 5, k, = poagpy- et

' ’ ’ ] ]
k' = Pagy est egale a:

L K Kgye
P kBH+

Pour I'imidazoline 1 par exemple,

kyy+
Po.psg=H L 5901
P Ky
d’ou:
kg+

l\BH+
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De ce résultat on peut déduire une valeur approximative
du coefficient a de Bronsted:
IOg kH+/ kBH+

o=z ———————— = (),§
ApK

Cette valeur elevée rend impossible lintervention de I’eau
malgré sa forte concentration:

kHzO [HzO] < kH+ * aH+

Un meécanisme cinétiquement équivalent aurait pu étre
envisage:  Dctape (3) pourrait étre determinante si
Parrachement du proton par une base et la rupture de la
liaison C-N etaient simultances. L’état de transition
serait alors:

.
i
N
ngo

5
| i
M

8

Bien que les donnees expérimentales ne permettent pas
de rejeter ce mecanisme puisqu’il conduit a une équation
de vitesse de la forme de ’équation expérimentale, nous
pensons que celui que nous proposons est plus favorable
parcequ’il permet d’éviter le passage par I’ion amidure,
intermédiaire trés instable.

Ce mécanisme de rupture des cycles imidazoline en
solution aqueuse vient confirmer celui que differents
auteurs ont deja mis en évidence lors de I'hydrolyse de
composes possédant une liaison C=N. Cordes et Jencks
(6) ont montré que le mécanisme d’hydrolyse de certaines
bases de Schiff fait intervenir I’attaque de I'ion hydroxyle
sur la forme protonée du substrat aux pH élevés tandis
que la décomposition de I'intermédiaire carbinolamine
devient déterminante a plus bas pH. Des résultats
analogues ont eté obtenus par De Wolfe (8) pour
I’hydrolyse des formamidines et par Robinson et Jencks
(9) pour la décomposition de diphényl 1,3 imidazolines.

Par contre, nos conclusions sont en contradiction avec
le mécanisme proposé par Harnsberger et Riebsomer (2),
(3) pour I’hydrolyse de certains A, imidazolines.

Ces auteurs ont observé comme nous une variation non
linéaire de la constante de vitesse avec le pH qu’ils ont
interprétée par un équilibre rapide d’addition de I'ion
hydroxyle sur la forme neutre du substrat suivi de la
décomposition lente de l'intermédiaire forme. Quand le
palier de la courbe est atteint, aux pH éleves, I’équilibre
initial est complétement déplacé vers la formation de
Pintermédiaire et la réaction observée se limite a sa
décomposition spontanée. Or, une telle réaction devrait
s’accompagner d’une variation d’entropie positive ou
voisine de zéro ce qui est en contradiction avec la valeur
expérimentale de -20 cal.K™' que nous avons calculée a
partir des données expérimentales qu’indiquent ces auteurs.
De plus, un tel mécanisme suppose ’accumulation de
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intermediaire carbinolamine ce qui ne peut rendre
compte de la presence du point isobestique observe.

PARTIE EXPERIMENTALE

Préparation des imidazolines.

. . . ! .
Les imidazolines ont eté préparées a partir des meéthodes
classiques.

Compose 1.

Par action de la diethylene triamine sur I'acide undecanoique
en solution dans le benzene et distillation azéotropique du
melange réactionnel (10), Rendement 70%, Eb:  164°/2.

Anal. Caleule pour C;sH3 N, C, 75,1; H, 12,9; N, 11,7.
Trouve: C, 74,9: H, 12,5; N, 11.,4.

Compose 2.

Par action du caprilonitrile sur le mono sel de 1’acide p-toluene
sulfonique et de I’éthylene diamine (11), (12), Rendement 70%,
F=171°4.

Anal, Calcule pour Cy,Hy4Na: C, 73,5, H, 12,3; N, 14.3.
Trouvé: C, 72,3; H, 12,3; N, 14,2.

Etude spectrometrique.

L’etude spectrometrique a eté realisee au moyen des appareils
Beckman D.K. 2A et Unicam SP 1800. Le compartiment des cuves
est thermostaté au 1/10 de degre'. Les concentrations en substrat
utilisées ont ete obtenues (M/7500) en introduisant dans la cuve
contenant 3 ml. de solvant 60 ul. de solution M/150 de substrat
dans P’éthanol. Les solutions aqueuses ont été préparees en
utilisant de I'eau desionisee puis distillée sur soude et permanganate
de potassium. Les solutions de soude ont eté obtenues a partir
d’une solution normale. Les dilutions sont effectuees par addition
d’une solution M de chlorure de potassium afin de maintenir la
force ionique u constante et egale a un. Les mesures de pH de ces
solutions ont eté effectuées sous atmosphere d’argon pour eviter
la carbonatation.

Les solutions tampons ont été preparees en veillant a ce que

la force ionique reste constante et égale a un. Pour cela nous
avons utilisé la methode qui consiste a determiner les concentra-
tions en sel et en soude normales pour obtenir une force ionique
de 1 et cela pour chaque valeur du pH. Pour etudier les effets de
catalyse generale par le tampon carbonate, toutes les dilutions
sont faites a force ionique maintenue constante par apport de
chlorure de potassium 1 M.
" Les solutions de soude deutérice ont éte réalisées a partir d'une
solution normale de soude deutérice. Les . dilutions ont eté
réalisées par addition de chlorure de potassium 1 M dansleau
lourde. La solution normale a éte preparée par action du sodium
sur PPeau lourde a 99,78%.

Activités.

Les activités des ions hydronium apt et hydroxyle agy ont
été calculées d partir des mesures de pH et du produit ionique de
eau K a la température considerée. Pour les concentrations de
soude superieures a 0,1 N le pH n’a pu étre mesure et agy 2 ete
calculé a partir de la concentration en ions OH et du coefficient
d’activité TOH a force ionique égale a un et a la température des
mesures. Le coefficient d’activite (rou = 0,575 250%etpu=1)
a ét¢ lui méme calculé a partir de la relation gy = TOH [OH']
pour les solutions de soude les plus diluées pour lesquelles gy

peut étre déduite des mesures de pH, la concentration en ions
OH étant déterminée par dosage.
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English Summary.

The kinetics of base hydrolysis of two £\, imidazolines were
followed by uv spectroscopy in sodium hydroxide and in carbonate
buffers. In the most basic medium the rate of hydrolysis is
independant of pH. This is explained if the rate determining step
is attack of hydroxide ion on the protonated form of the substrate.
In less basic medium there is « change in the slow step, the
breaking of the intermediate becomes rate determining.



