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R&mm& L’Ctude cinttique de la bromation et de la chloration de Pa&one, de la diCthylcCtone et de la 
diisopropylcetone (bromation settlement) est effecttree pour [X,]: = IO+- 10e5 M; elle conduit aux 
constames apparentes: k,:l = K se (Ka = constante de l’equilibre c&one-extol). On constate une 
CgalitC approximative de ces constames pour I’icde, le brome et le chlore. Cette prop&e est exphquee 
par un controle par la diffusion. L’ordre de grandeur d’une telle constante limite, 1Oe M-W’, calcule 
par Equation de Smoluchowski. conduit a proposer de nouvelles valeurs en solution pour KE (1.5 X 
1Od8 pour I’acCtone) nettement inf&ieures B celles rapport&s dans la litterature. Les constantes 
derivtes de c&onisation des Cnols sont alors bien coherentes avec celles d’addition d’un proton sur les 
ethers d’enols correspondants. 

Abstract-The kinetics of the bromination and chlorination of acetone, diethylketone and di-isopropyl- 
ketone (bromination only) have been studied at [X,]: = IO-’ to IO-” M: the apparent rate constants 
kz = K,kp (where KE is the keto-enol equilibrium constant) for iodination, bromination and chlorina- 
tion are approximately equal. This result is attributed to diffusion-controlled kinetics. The order of 
magnitude of such a limiting rate constant, 10Q M-W’ calculated from Smoluchowski’s equation, leads 
to new values for KE in solution (1.5 X lo-* for acetone) much smaller than those in the literature. The 
rate constants derived for enol ketonisation are then in good agreement with those from proton addi- 
tion to the corresponding enol ethers. 

INTRODUCTION 

Pour I’iodation de I’acttone, de la diethylcetone et 
de la diisopropyldtone, nous avons rapport6 dans 
notre article precedent2 les mesures des constantes 
apparentes 

k k’s = 2 k’s = K k’z 
II k_, 2 E 2 

correspondant au mecanisme simplifii suivant: 

(+H+ -Cc L 

’ d 

(+H+) 

H’ 

+I# J --c- -_I t: II ’ 
Pour Pa&one, en tenant compte de la constante 

de I’Cquilibre c&one-enol classiquement admises 

“Publications pn%minaires, Ref 1: ce travail fait partie 
de la These de Doctor-at-&s-Sciences de J. Toullec, (Paris 
1973) n“ C.N.R.S A0 8694. 

*A qui doit iZtre adressCe toute correspondance. 

mais t&s incertaine, KE = 2.5 x 10e6, nous avons 
proposC la valeur e = 6.5 x I OB M-W’ pour I’ioda- 
tion de I’Cnol de l’acetone. Cette valeur apparait 
cependant anormale puisqu’une constante nette- 
ment plus grande, et qui pourrait correspondre a un 
controle par la diffusion des reactifs, devait btre 
attendue de la comparaison avec les constantes de 
vitesse d’iodation des ethers d’enols derives2 

L’observation que 
“1_1 i 

It = kle-, par comparaison 
avec les resultats de Be et a .I pour la bromation 
de I’acetone, peut i3re effectivement consideree 
comme Ctant en faveur dune telle limitation par la 
diffusion. Cependant, I’observation par ces memes 
auteurs,& que k? est nettement inferieure, n’est 
pas en accord avec une telle conclusion. 

Afin d’examiner si ces proptie& observees pour 
I’halogenation de I’acCtone sont effectivement 
get&ales. et pour v6rifier I’exactitude du resultat 
concemant la chloration, nous avons dtudie la 
bromation et la chloration de I’acCtone et de la 
diethylcbtone, ainsi que la bromation de la diiso- 
propylcbtone. En effet, pour I’instant, seule une 
comparaison des reactivids des differents agents 
d’halogenation peut permettre d’examiner si la 
vitesse d’addition d’un halogene sur un Cnol de 
&tone saturee aliphatique est reellement IimitCe 
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par la vitesse de diffusion des reactifs; les reactivi- Tableau 1. Bromation: Resultats cinetiques (25°C 2 0.1) 
tCs des differentes entites doivent &re tres voisines. Bromation de I’acCtone” 

RFSULTATS 

Equation de vitesse 
Les mesures cinetiques de la bromation et de la 

chloration ont Cti effect&es par la meme methode 
amperometrique que celle utilisee pour I’etude 
cinetique de I’iodation,’ pour des concentrations 
initiales d’halogene de 10m5 a IO-’ M choisies telles 
que les vitesses d’halogtnation de I’Cnol et d’enoli- 
sation sont du mtme ordre de grandeur. Dans ces 
conditions, et lorsque la c&one est en large exces, 
I’equation cinetique (2) doit etre virifiee.’ 

t’-t I Loi3 L&l: - Log rx,l~ 
rx21; - PM’, = o,[Cl -Pq - W,lt; 

I 
+ MCI 

- (2) 

]J-GQl [NaBrl IO’ x [Brz]ib tO”xk, ,,e ( knrz) 
0’0 (M) (M) (s-l) (M-Y’) 

I.0 0.2 115-29 2.61 10.1 
I.0 0.1 115-29 2.52 12.5 
I.0 0.04 78-23 2.48 14.6 
0.5 0.2 38-11 1.28 9.7 
0.5 0.1 38- 19 1.22 12.0 
o-5 0.04 30- 16 1.28 14.2 
0.5 0.01 40- 12 1.24 17.0 
0.2 0.4 35- 13 0.510 8.9 
0.2 0.2 69- 14 0.510 IO.1 
0.2 0.1 35- 13 0.496 11.7 
0.2 0.04 37- 14 0.486 14.7 
0.2 0.01 36-6 0.492 17.1 
0.1 0.2 ll.O-2.9 0.254 10.4 
0.1 0.1 7.5 - 2.9 0.250 II.7 
0.1 0.04 11.5-2.3 0.242 14.7 
0.1 0.01 8.0 - 3.0 0.233 17.8 

t et t’ sont deux instants de la reaction; X = Br ou 
Cl; [X,1. = [X,1 + [X;] = concentration analytique 
d’halogene, compte tenu de I’equilibre X- + X, S 
X,- (constante de formation de I’anion complexe: 
Kx;): [C] = concentration de &tone; (k$), = 
KE(kp)II = constante apparente globale d’halo- 
g&ration de I’enol; (kp), = constante globale 
d’addition de I’halogene sur I’enol, definie a partir 
des variations de la concentration analytique d’halo- 
gene, et tenant compte de I’intervention tlectro- 
phile Cventuelle de Xi; k, = k,[H+] = constante 
apparente d’enolisation. 

Bromation de la ditthylcttonec 

I.0 
1.0 
1.0 
I.0 

0.2 38-5.8 2.43 
0.1 23-5.9 2.30 
0% 24 - 8.0 2.48 
0.02 25 - 6.2 2.45 

Bromation de la diisopropylcttoned 

62.5 
70.0 
85.0 
90.5 

Nous avons observe, pour la bromation et la 
chloration des differentes &tones Ctudiees, une 
bonne Ii&a&e de Y(t,t’) = (t’ -t)/([X&,- [X,1:) 
en fonction de X(t,t’) = (Log [X,]: - Log [X&‘)/ 
W*l:,- wl;). 

1.0 0.2 6.3 - 2.5 0.143 26.4 
I.0 O-1 6.8- 1.9 0.148 29.9 
I.0 0.04 4.6- 1.9 0.149 35.1 
1.0 0.02 4.5- I.8 0.148 38.2 
1.0 0.01 4.7 - 1.6 0.152 38.8 

“[C&one] = 0.028 M. 
bDomaine de variation de la concentration analytique 

initiale de brome. 
CICCtone] = 0.0035 - 0.0053 M. 
d[Cttone] = 0.11 M. 

Bromation de l’acltone, de la dikthylcktone et de la 
diisopropylchtone 

Dans le Tableau 1, sont ra.ssemblCs les resultats 
obtenus pour la bromation de ces trois c&ones, a 
differentes aciditts et pour differentes concentra- 
tions de bromure alcalin. Chaque resultat indique 
correspond a la moyenne d’une dizaine de mesures 
independantes, pour differentes concentrations 
initiales de brome analytique dont les deux limites 
extremes sont precisees. 

doit Ctre verifiee, correspondant 
des deux entites Br, et Br; pour 
I’Cnol selon deux voies paralleles: 

a I’intervention 
la bromation de 

BTP 
Cnol + Br, kr l &tone cw-bromee + Br- 

Br; 

Bnol + Br; k? &tone a-bromee + 2 Br- 

Inj7uence de la concentration de bromure alcalin. 
Par analogie avec la reaction de bromation des 
olClines,* la reactivite de I’ion complexe Br; doit 
etre envisagee pour la bromation des enols.“ Dans 
de telles conditions, I’equation 

(kF),(l + KBrr[Br-1) = kE”+ kFr K,,,[Br-I (3) 

*Voir, par exemple, RCf 5. 

Pour les trois &tones Ctudiees, cette equation est 
bien vCrifi6e. Dans le Tableau 2, sont rapport& les 
resultats ainsi obtenus pour les constantes appa- 
rentes k!” et kpc. Ces deux constantes sont par- 
faitement independantes de I’acidite et par 
consequent de la force ionique. Le rapport des 
constantes experimentales mesure en fait celui des 
;Wantes Clementaires &addition: p/k,F = q-1 

2 h = 2. 11 est du m&me ordre de grandeur que 
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Tableau 2. Separation des constantes de bromation rela- 
tives au brome libre et a I’ion tribromure 

C&one 
H-LSD,1 

(N) 

Acetone 

DiCthylcCtone 

Diisopropylcetone 

1.0 19.5 7.6 
0.5 18.7 7.9 
0.2 18.7 7.4 
0.1 18.9 7.6 

I.0 105 49 

I.0 44 23 

%alculees avec K,,, = 16.3.” 

celui observe en milieu aqueux pour la bromation 
d’alcenes monosubstitues tres reactifs 

Injuence de I’aciditi. Les constantes de vitesse 
apparentes d’enolisation k, (Tableau I) varient 
lineairement en fonction de la concentration d’acide 
sulfurique. Elles sont, a la precision p&s, identiques 
a celles deduites de I’etude de I’iodation; ceci con- 
firme le mecanisme Cnolique de I’halogenation et 
indique une tres bonne separation des deux con- 
stantes apparentes k, et (kz)I. 

Chloration de I’acitone et de la diPthylcc;tone 
Afin d’eviter I’hydrolyse du chlore, les mesures 

cinetiques de la chloration ont ete effecttrees a 
forte acidite ([H-l = I N), et forte concentration 
d’ion chlorure. Dans ces conditions, la proportion 
d’acide hypochloreux est inferieure a 0*05%,’ et 
I’equilibre entre le chlore et cet acide s’etablit 
suffisamment rapidement pour ne pas perturber les 
mesures cinCtiques.* 

L’oxydation des ions chlorure n’ktant pas quan- 
titative au tours de I’electrolyse, il n’a pas CtC 
possible d’etalonner avec precision, comme pour la 
bromation ou I’iodation, I’intensid du courant 
ampCromCtrique en fonction de la concentration 
analytique de chlore. Un tel Ctalonnage, qui est 
necessaire pour la determination de la constante de 
vitesse d’enolisation, ne Test pas pour la determina- 
tion de la constante (kg”),. Nous rapportons done 
ici seulement les resultats concemant cette demitre 
constante (Tableau 3). Cependant, des valeurs 
approximatives de k, peuvent ttre obtenues en 
supposant un meme coefficient de proportionnalite 
entre I’intensite du courant amperometrique et la 
concentration de I’halogene pour I’iode, le brome 
et le chlore; en effet, pour I’iode et le brome, a con- 
centrations analytiques Cgales, nous avons ob- 
serve pratiquement le mCme courant limite de 
diffusion. Les constantes de vitesse d’enolisation 
ainsi Cvaluees sont bien du mEme ordre de grandeur 
que celles obtenues a partir des resultats pour la 
bromation et I’iodation. 

En presence de I’ion Cl-, le chlore en solution se 
trouve partiellement complexe sous forme d’ion 

Tableau 3. 
Chloration de I’acetone (25°C kO.1) 

AciditC 
[~~a$] [C;;~] lo’ ;$I$’ (k:;“), 

(M-W’) 

B-W 0 0.014 70- I5 14.3 
= I.ON 1 0 0.02 I 85-13 14.8 

c 
I.0 0.020 130-20 12.5 
I .o 0.010 130-40 II.5 
0.5 0.020 130-28 13.3 
0.5 0.010 130-40 12.7 

Wf28Ql 0.2 0.020 130-20 13.0 
=lN 0.2 0.010 130-20 12.8 

0.1 0.029 loo-20 12.4 
0.1 0.022 loo-20 12.4 

, 0.1 0.014 loo-20 13.5 

Chloration de la diethylcetone (25°C ? 0. I) 

WfCtl 
= I.ON 0 0.0050 42-6 103 

“Domaine de variation de la concentration analytique 
initiale de chlore. 

trichlorure, mais contrairement au brome, et sur- 
tout a I’iode, la constante de formation de cet ion 
est tres faible ( Kclr = 0.19),’ de telle sorte que, dans 
nos conditions experimentales, la proportion de 
chlore sous forme complexee est assez faible ( 16% 
au maximum). Dans le but d’une determination de 
la constante khu relative au chlore libre, nous avons 
CtudiC I’influence de la concentration de I’ion Cl- de 
O-1 a I M, mais les variations de la constante glo- 
bale se sont averees de trop faible amplitude, et les 
resultats trop imp&is, pour permettre une extra- 
polation satisfaisante. Cependant, quelle que soit la 
reactivite propre de I’ion trichlorure, la constante 
(k,T’l), doit Ctre trts voisine de ki**, et nous la com- 
parerons par la suite aux constantes extrapol&s 
kBr* et kr*. II 

Les :esultats obtenus ici (Tableau 3) pour la 
chloration de I’acetone sont sensiblement diRerents 
de ceux rapport&s precedemment par Bell et 
Yates? obtenus par une methode potentiometrique 
dans des conditions exp&imentales voisines. Cette 
difference est d’autant plus surprenante que. pour 
la bromation de I’acetone, ces auteurs ont obtenu 
des resultats tres voisins des notres. Toutefois, le 
bien-fond6 de nos resultats nous pad itabli puis- 
que (a) nous observons approximativement le 
mCme rapport pour la chloration (0.146). la broma- 
tion (0.168) et I’iodation (0.153) entre les con- 
stantes k? pour I’acetone et la diethylcetone, et que 
(b) l’equation cinetique (2) est bien v&ifiCe pour 
diffirentes concentrations initiales de chlore cou- 
want une gamme assez &endue. L’examen des 
causes Cventuelles d’une teUe divergence est 
developpe dans la partie exp&imentale. 
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DISCUSSION 

Quusi-identitk des constantes de vitesse de chlora- 
tion, de bromation et d’iodation des Pnols 

Le Tableau 4 met en evidence que les trois con- 
sta~tes apparentes j$“, ki- et kz ont a peu p&s la 
meme valeur pour chacune des c&tones, ce qui a 
pour consequence, compte tenu de l’equation (l), 
que les trois constantes Blementaires d’addition @rz, 
kp et kt sont approximativement Cgales, pour 
I’enol de Pacetone, pour celui de la diethylcetone, 
et probablement aussi pour celui de la diisopropyl- 
c&one. 

Tableau 4. Comparaison des diffirentes constantes appa- 
rentes de second ordre d’halogCnation des Cnols (k:) 

C&one Chlore” Bromeb lodeb 

Acetone 
14.5 f 2-w 
13,0+2.0“ 

18.7% I.5 16-5~ 1.5 

DiCthylcCtone loo-+ l(Y 105 57 109rt4 
DiisopropylcCtone non mesun? 4453 49k3.5 

Wonstantes globales. 
*Constantes extrapolCes B [X-] = 0. 
e[HCI] = I N. 
d[H2S0,1 = 1 N, [NaCI] = O-l- 1.0 M. 

Cette propriett implique que les effets de struc- 
ture sur k,XI d’un tnol a I’autre sont soit negligeables, 
soit identiques pour les trois reactions d’addition. 
Nous avons recemment montrt? que pour I’halo- 
gknation des ethers d’enols, non controlte par la 
diffusion, Ies effets de structure sont beaucoup plus 
faibles pour la bromation que pour I’iodation; ceci 
constitue un argument pour exclure I’hypothese 
d’effets de structure identiques sur les 3 constantes 
de vitesse d’addition k:;. 

L’CgalitC approximattve des constantes de chlora- 
tion, de bromation et d’iodation, et l’absence prob- 
able d’effets de structure d’un knot a I’autre, 
peuvent Ctre expliquees de fac;on satisfaisante par 
une limitation de la vitesse d’addition par celle de 
diffusion des reactifs, Cnol et halogene, puisque les 
differences entre les coefficients de diffusion des 
trois halogenes doivent etre faibles. 

Une estimation de la constante de vitesse de 
bromation de l’6noi de I’acCtone, co~espondant ii 
la diffusion des reactifs, peut ttre obtenue ?I partir 
de I’equation classique de Smoluchowski,‘” 

kB” = 
4rNoa 

2 
- ( hr. + DE) (4) 

1000 

oit, m est la distance moyenne d’approche entre les 
centres des molecules (assimilees a des spheres) 
pour qu’elles reagissent; elle peut itre prise &gale a 
5 A en premiere approximation. Dar. (= 1.49 x 10m5 
cm2 sml)ll est le coefficient de diffusion du brome et 
De celui de I’Cnol. Ce dernier peut etre evalue a 

IO-s cm-* s-r, par analogie avec des molecules de 
meme taille (par exemple des acides carboxyl- 
iques).” Ces differents parametres &ant fixes, de 
I’iquation (4) on peut dtduire la constante kiR = 
lo* M-W’. 

Pour les deux autres halogenes et pour les autres 
enols plus volumineux, les variations du coefficient 
de diffusion doivent etre relativement faibles. De 
plus, si u est assimile a la somme des deux rayons 
moliculaires (rE+ rX,), et si on tient compte de 
I’equation de Stokes-Einstein,rO qui lie le coefficient 
de diffusion a la viscosite du milieu et au rayon 
molecuiaire (D = I/r), la constante kp doit Gtre pro- 
portionnelle au terme (ra + rx,)2/r,rx, qui est a peu 
pres constant pour des valeurs raisonnables de ra et 
de rx,; c’est ii dire, en d’autres termes, qu’il doit y 
avoir une certaine compensation des influences sur 
D et sur u de la taille de l’tnol ou de I’halog&ne. La 
valeur de IO6 peut alors &tre prise comme &ant une 
evaluation plus g&&ale des constantes de vitesse 
d’halogCnation des differents Cnols. 

Cependant, I’equation (4) ne tient pas compte de 
I’intervention Cventuelle ni des interactions tlec- 
trostatiques (qui doivent 6tre faibles) entre I’halo- 
g&e polarisable et le dipole Cnol, ni dun facteur 
purement g~om~triquequi,su~~r~parG~nwald,l~ 
rendrait compte ici des conditions stereoelectron- 
iques particulieres de la reaction (rAcessit dune 
attaque perpendiculaire au plan nodal de I’tnol). 
L’utilite d’un tel facteur acependant Cti contestCe,r3 
et nous retiendrons, pour I’instant, la valeur 108 
comme &ant la plus probable pour la reaction 
d’addition d’un des trois halo&es. 

Une telle constante de vitesse, nettement su- 
ptrieure a celle calculie precbdemment* pour 
I’iodation de I’enol de I’acitone, peut Ctre comparie 
a celle que nous avons r6cemment obtenue pour la 
reaction analogue de I’iode sur I’Cther Cthylique 
derive: kr, = l-5 X IO8 M-‘s-r.s La reactivitb de 
I’tnol vis a vis des halogtnes serait ainsi, comme 
attendu, supirieure a celle des ethers correspon- 
dants. Une telle conclusion est en accord avec les 
resultats rCcents de Marshall et RobertsI qui per- 
mettent une comparaisot? des reactivites de l’enol 
et de son ether dans le cas de la dim&done. 

Reactivity des ions trihu~og~nure 
La plus faible reactivite de I’ion tribromure par 

rapport au brome moKculaire (facteur de 2 en- 
viron) peut Ctre expliquee iventuellement par une 
telle limitation par la diffusion s’il est tenu compte 
des interactions Blectrostatiques (qu’il est cepen- 
dant difhcile devaluer) entre l’ion et le dip6le Cnol 
car le carbone siege de la reaction est charge nega- 
tivement. 

Par contre, la faible reactivite de I;, ou son 
absence totale de reactivite, ne peut etre aussi 
simplement expliqde; il faut invoquer sa faible 
reactivite propre que nous avons en particulier 
indiquie tout recemment pour la reaction d’ioda- 
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tion des ethers d’enols, reaction pour laquelle nous aqueuse peu diluee;3 il n’est pas exclu que leurs 
avons observe un rapport de 70 environ entre les valeurs soient nettement plus grandes que celles en 
constantes de vitesse relatives a I9 et B 1:.e solutions tr&s dilu&zs.* 

Taux d’Pno1 des &tones saturkes aliphatiques 
Les constantes kp, limitees par la diffusion, ne 

devant dependre que t&s peu du volume molbcu- 
laire de l’enol, les constantes apparentes k: sont 
proportionnelles aux constantes d’equilibre KE (cf 
equation (1)). En d’autres termes, la determination 
de kz pour differentes &tones conduit a preciser 
les valeurs relatives de KE d’une &tone a I’autre. 
Par contre, les valeurs absolues de Kk, calculees en 
introduisant kp estime, ne sont qu’approximatives. 
Les valeurs que nous indiquons dans le Tableau 5 
pour I’adtone, la diethylcetone et la diisopropyl- 
&tone sont neanmoins suffisamment certaines pour 
montrer que les taux d’enol sont extremement 
faibles, environ 100 fois inferieurs a ce qui a &C 
rapporte.0 

Tableau 5. Valeun approximatives des taux 
d’tnol de &ones sat&es aliphatiques 

C&one Ks (abs.) Ks (rel.) 

Acetone 1.5 10-u 1 
Diethylcttone 10 10-u 6.6 
Diisopropylcetone 4.5 10-a 3 

aCalculCes a partir de I’tquation (I) avec 
kx’= ]Og M-Is-‘. 

2 

De tels &arts ne sent cependant pas surprenants 
puisque la determination directe du taux d’enol KE 
est tres delicate pour les &tones saturees, et qu’elle 
peut conduire a des resultats totalement errones 
provenant de I’intervention de faibles quantites 
d’impuretes. La grande dispersion des resultats 
ainsi obtenus pour des &ones telles que la cyclo- 
hexanone,** l3 par exemple, est ainsi extremement 
significative. 

De plus, les taux d’enols de la litterature corre- 
spondent a la c&one pureis ou A une solution 

*On peut envisager. ?I titre d’hypothese pour expliquer 
ces &arts, que dans la c&one pure I’Cnol est associe il la 
c&one de facon similaire a une association &tone-phenol. 

tune telle evaluation suppose cependant que les sta- 
bilites des Cnols 1 et 2 sont les seuls facteurs agissant sur 
les constantes d’enolisation. Elle ne tient pas compte, en 
particulier, du facteur statistique lie au nombre d’atomes 
H mobiles. Si I’on fait intervenir les facteurs 3 et 2 pour 
la mCthyl&hylcCtone, la difference de stabilitt des Cnols 
1 et 2 est alors de I.6 kcal mole-‘. 

L’augmentation de Kk, de I’acetone B la diethyl- 
c&one, doit correspondre essentiellement B I’effet 
de stabilisation de I’Cnol 1 par le groupe @-methyle 
(par rapport a -OH), par effet d’hyperconjugaison. 
Cet effet, qui est alors de I.1 kcal mole-‘, est en 
accord avec celui qui pouvait ttre attendu en con- 
siderant I’orientation de I’enolisation de la methyl- 
CthylcCtone.*6 

En effet, pour cette &tone, le rapport des con- 
stantes de vitesse d’enolisation (k,)J(k,), = 2.5 
(c’est Bdire (AG,+),-(AG,‘), = 0.55 kcal mole-i). 
II doit done correspondre a une stabilisation de 1 
par rapport B 2 de 1 kcal mole-’ environ, puisque 
T&at de transition est a peu pres a michemin*7*1* 
entre l’acide conjugue de la &tone et I’Cnol. t En 
outre, cet effet sur la stabilite de I’Cnol correspond 
aussi approximativement a la difference de stabilite 
de 1.4 kcal mole-’ entre les deux Cnols 1 et 21e 
obtenue par un calcul theorique. Cet effet d’hyper- 
conjugaison est partiellement compend pour I’enol 
de la diisopropylcetone par I’intervention d’un 
effet sterique cis, correspondant aux interactions 
cis des substituants mtthyle et isopropyle: 

CH, 
\ ~nteractbncis 

CH - CHI 

CHJ ’ ‘C&c’ 

/ \ 
HO CH, 

Constantes de vitesse de cktonisation des Pnols 
Les constantes de vitesse de cetonisation des 

Cnols peuvent Ctre determinCes a partir des con- 
stantes de vitesse d’enolisation et des constantes 
d’equilibre KE (Tableau 6). 

Ces resultats indiquent que la constante de 
vitesse de cetonisation est fortement diminuee par 

Tableau 6. Constantes absolues et relatives de vitesse de 
c&onisation des 6nols 

Enols k,” (t!z.P &i.) 

Me-C(OH) = CHP 2.5 x IO-5 1700 
EtX(OH) = CH-hIe 2.4 x 1O-s 240 A.14 
iPr-C(OH) = CMe, 0.15x IO-5 33 0.02 

“Dtfinies pour [H,SO,] = I N (unit6 de temps: la 
seconde). 

CH3-CHt-C-CHa 

CH,-CH = C-CH3 
y +_ 

b 

A CH,-CH,-C = CH, 

H A H 
1 2 



2864 J. E. DUBOIS et J. TOULLEC 

substitutions progressives. De tels effets, sensible- provoquent une diminution d’un facteur 7 environ 
ment de m&me amplitude, ont CtC observCs pour 
l’hydrolyse des kthers d’inols, dont I’&ape lente. 

et les substitutions suppl6mentaires, de la diCthyl- 
c&one g la diisopropyldtone, d’un facteur 7 iden- 

I’addition du proton sur la double liaison,20*21 est tique. Cependant, on n’explique pas, A ce stade, 
identique B celle de la cCtonisation des enols, si que n’intervienne pas I’effet st&ique cis qui devrait 
I’Cnolisation suit un mCcanisme en deux &apes, B correspondre B une augmentation de la constante 
transferts successifs de protons: de citonisation (dCcompression stCrique). 

MPcanisme de la cktonisation des r’nols: 

/ / / 

$\+ H 3 o+ (kllll ,,‘“, trrw+w \ /C”\ 

A 
k-1 +H,O,- C + H,O+ '+ k II 

Mkanisme de l’hydrolyse des Pthers d’bnols: 

(lent) 
+ HsO+ - 

y”“\ + ” o ‘rnp$?b \,/’ “\ 
2 + (+ H,O) 1) 

+ ROH + H,O+ 

A ‘+ b 
\ \ 

R R 

c) 

Une telle diminution de la constante de vitesse 
d’hydrolyse pour les ethers vinyliques P-substituCs 
(H-C(OMe) = CR’R*; R’, R* = H ou Me) (Ta- 
bleau 7) at%? attribukeaux effetsd’hyperconjugaison 
qui modifient la stabilitt de I’ion alcoxycarbo- 
nium”.22 et celle de 1’Cther.22 

Tableau 7. Effets de substituants P-mkthyle SW les con- 
stantes de vitesse d’hydrolyse des &hers vinyliques @- 

substittks (25°C) 

Ether 

Constante catalytique 
d’hydrolyse par I’ion 

H,O+ (M-F) 

H-C(OMe) = CH, 

H-C(OMe) = CH-Me r;z,,, 
(’ H-C(OMe) = CMe? 

I” 
0.25”.* 
0.082* 
0.025” 

“RCf 23. 
*RCf 2 I b. 

Par analogie, pour la Aonisation des Cnols, et 
puisque dans les deux cas la structure de I’Ctat de 
transition est “A mi-chemin” entre le substrat et 
I’ion interm~diaire,‘7*20~21a la diminution de la con- 
stante de cktonisation doit Ctre attribuCe & deux 
facteurs de type hyperconjugatif agissant dans le 
mcme sens (a) stabilisation de I’Cnol, (b) diminution 
de la stabilitC de l’ion hydroxycarbonium, par 
rCduction du nombre d’atomes H en position 
d’hyperconjugaison. L’additivitC des effets est alors 
particulierement significative; les premikres sub- 
stitutions methyle, de I’acCtone B la dKthylc&one, 

En ce qui concerne la valeur absolue de la con- 
stante de citonisation de I’t%ol de I’acktone, une 
comparaison tres instructive peut Ctre faite avec 
I’hydrolyse des ethers d&iv&s; en particulier, la 
constante d’hydrolyse du mCthoxy-2 propkne (970 
M-Y’ pour la constante catalytique de H30+)*‘” 
est du mCme ordre de grandeur que la valeur de 
1700 diduite pour la constante de cetonisation de 
I’inol de I’ac&tone. Cette propri&C confirme notre 
conclusion d’une limitation par la diffusion et notre 
Cvaluation des constantes k:’ puisque, Gcemment, 
Lienhard et Wangz4 ont montre que la constante 
catalytique de H,O+ pour la cCtonisation de I’Cnol 
de la cyclohexanone (56 M-V’) n’est que lCg&-e- 
ment suptrieure B la constante d’hydrolyse de 
I’Cther mCthylique correspondant (47 M-IS-~). 

Ainsi, les constantes de vitesse d6duites pour la 
cetonisation des knols sont en parfait accord avec 
les rksultats concernant I’hydrolyse des &hers 
d’Cnols, tant en ce qui concerne les effets struc- 
turaux que les valeurs absolues. Au contraire, si la 
valeur de K, = 2.5 x 1O-6 classiquement admise, 
ttait prise en ConsidCration, la constante k_, = 
10 M-V’ dtduite ne serait pas coh&ente avec les 
Gsultats cinetiques de I’hydrolyse des kthers. 

Grandeurs thermodynamiques d’activation 
La conclusion d’un contr8le de la vitesse d’halo- 

gination par la diffusion des rbactifs conduit B r& 
examiner les rCsultat? concernant I’influence de la 
tempkrature sur les deux constantes k, et k:f 
mesuries pour I’iodation, et que I’on peut gin&a- 
liser aux trois &actions d’halogknation: AH,’ = 
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18.7 kcal mole-‘, AS,’ = - 16.5 u.e., AH,,* = 14.3 
kcal mole-‘, AS,, = - 5.0 u.e. 

Pour une rkaction dont la vitesse est limit&e par 
la diffusion des reactifs, telle que I’halogCnation des 
Cnols, I’effet de la temp&ature sur la constante de 
vitesse provient des variations de la viscositi (77) 
du solvant qui suit approximativement une loi 
exponentielle t) = beBIRT avec B = 4.0 kcal mole-’ 
pour I’eau B 25”C.‘w 

Compte tenu de I’Cquation de Stokes-Einstein. 
liant les coefficients de diffusion B la viscositC, ceci 
conduit g une enthalpie d’activation apparente: 
AH,’ = B = 4.0 kcal mole-1.1a” Par cons&uent 
puisque kp est CvaluC B 10y M-‘s-l, AS*’ peut Ctre 
estime 8-4 u.e. environ. 

D’aprb 1’6quation (1): AGII+ = AG,’ + AG,‘; 
par identification des termes enthalpiques et entro- 
piques, AHE = IO.3 kcal mole-’ et A& = - 1 u.e. 
peut etre dCduit pour I’Cquilibre &tone-&o1 de 
I’acktone. En corollaire, les valeurs AH-,’ = 8.4 
kcal mole-’ et AS-,’ = - 15.5 u.e. doivent corre- 
spondre approximativement aux enthalpie et en- 
tropie d’activation pour la c&onisation de I’t?nol. 
Ces grandeurs peuvent hre compar&s B AH’ = 
11.3 kcal mole-’ et AS* = -8.3 u.e., mesur&s par 
Sagatys’” pour I’hydrolyse de I’ethoxy-2 protine, B 
partir des variations de la constante catalytique de 
I’ion hydroxonium. Ainsi, bien que les enthalpies 
libres d’activation soient voisines entre-elles pour 
les riactions d’addition sur la double liaison des 
Cnols et de leurs &hers, il n’en est pas de mCme 
pour les enthalpies et entropies d’activation. C&e 
de telles diffirences apprCciables existent, en par- 
ticulier pour I’entropie, n’est B vrai dire pas sur- 
prenant si I’on considere que la solvatation par 
liaison hydrogene de I’ion hydroxycarbonium, 
forme dans I’&ape lente de la cCtonisation, est t&s 
diffkrente de celle de I’ion alcoxycarbonium, inter- 
mCdiaire de I’hydrolyse. En d’autres termes, la 
cCtonisation de I’enol est accompagnCe d’une plus 
grande riorganisation du solvant (avec pour con- 
stquence une plus grande entropie d’activation) 
que I’hydrolyse de I’Cther dCrivC. 

En conclusion, bien qu’elle ne constitue pas une 
preuve absolument formelle, la quasi-identitC des 
constantes 6lCmentaires de vitesse d’addition des 
trois halogines, chlore, brome et iode sur les Cnols 
simples de &tones saturies, rend tr&s probable la 
limitation de la vitesse par la diffusion des reactifs. 
Cette prt%omption est amplement confirmee par 
les diffkrentes consCquences; en particulier, les 
constantes de &tonisation, dCduites de notre Ctude 
cinCtique sont alors en parfait accord avec ce qui 
est connu de la rCactivit6 des enols et de leurs 
kthers. 

Une telle conclusion est trts importante puis- 
qu’elle permet, entre autres, d’evaluer en solution 
diluee les constantes d’equilibre &tone-&o1 qui 
apparaissent nettement plus faibles que celles 
estimCes jusqu’ici, et de riexaminer, d’aprts ces 

nouveaux renseignements, le processus de la tauto- 
m&e &to-Cnolique. Par exemple. des cotilations 
lineaires de pente unit6 entre log k? et log k,, 
comme celles que nous avons pr&cCdemment rap- 
portees pour une large famille de &tones aliphat- 
iques,26 sont alors particulPrement significatives 
puisqu’elles correspondent ZI des relations lineaires 
entre les enthalpies libres pour I’Cquilibre &tone- 
Cnol et pour Yetat de transition de I’&olisation. 

PARTIE EXPERIMENTALE 
Rho&. L’acide chlorhydrique est de qualite “supra- 

pur” (Merck). Pour les autres rkactifs, cf. rkf. 2. 
Mesures cinhtiques. La technique de mesure ainsi que 

la methode de calcul sent identiques B celles indiquees 
pour I’etude de la tiaction d’iodation (cf. rkf. 2). Cepen- 
dant, pour la chloration, la technique est plus dClicate 
puisque pour une diffkrence de potentiel de 150 B 200 mV 
entre les deux electrodes de mesure. I’intensite B concen- 
tration nulle (i, = I a 2 PA) n’est nullement negligeable, ce 
qui limite la sensibilite de la mCthode de dosage ([Cl&, 3 
5 x IO-’ M). 

Pour la chloration de I’a&tone, nous avons cherche g 
expliquer les diffkrences appr&ziables de nos risultats par 
rapport B ceux pr&demment rapport& par Bell et 
Yates.4a Mise B part la methode de dosage du chlore 
(amperometrie au lieu de potentiomCtrie), les deux tech- 
niques ne se distinguent que par le mode d’introduction du 
chlore: electrolyse d’une solution d’ions chlorure au lieu 
de I’introduction d’une solution concentree de chlore. 
Cependant. quelques mesures selon cette mt%hode [solu- 
tion concenttie fraichement prZpar&e par barbottage de 
chlore prod& par action d’acide chlorhydrique concentrt 
(suprapur) sur du permanganate de potassium (R.P.)l ant 
conduit B des rCsultats absolument identiques B ceux ob 
tenus lorsque le chlore est produit par electrolyse. Pour 
toutes ces mesures cependant, et contrairement h Bell et 
Yates. nous avons toujours introduit le chlore en quantite 
juste suffisante pour atteindre la concentration [Cl,], 
correspondant aux conditions de mesures. Par contre. si 
le chlore est introduit en excts (20 g 50 fois la concentra- 
tion necessaire) et si la courbe de dCcroissance de la 
concentration de chlore n’est suivie qu% partir de la con- 
centration [Cl,lo, on observe un inattendu et net ralentis- 
sement apparent de la tiaction. Dans ces conditions, 
I’equation cinetique (2) n’est pas v&ifiee et le phenomene 
est peu reproductible. Des mesures normales ne peuvent 
alors &tre reeffectuees qu’aprks une attente de plusieurs 
minutes, les electrodes restant en prksence de la solution 
de &tone, ce qui permet de suggerer que ce ralentisse- 
ment anormal peut provenir de phenomenes d’adsorption 
aux electrodes ou aux parois (restitution lente du chlore 
adsorti); ils expliqueraient les divergences de nos tisul- 
tats avec ceux de Bell et Yates. 
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