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Abstract-Lewis acids, such as SnCL, TiCI., FeCI,, AlCI, and ZnCl, catalyze the esterification of 
oletins in CH,-C02H or CH_CH*-C02H. SnCL reacts with carboxylic acids to give the acid 
complex SnCl,.2(R-CO*H), which raises the level of acidity. The following relation applies: log k., = 
aHo+B (a#- I), activation energy (7.5 kcal/mole) and activation entropy (-28calWK). Solvent 
isotope. effects are measured (k&,> 1). The mechanism implies a slow proton transfer. 

RCsn&Les acides de Lewis SnCL, TiCL, F&l,, AU, et ZnCl, catalysent la &action d’estbrification 
des olCfines. SnCL r&it avec I’acide carboxylique, pour donner un complexe SnCL.2(RC02H) qui se 
comporte comme un acide protonique fort. Une correspondance lin&ire entre log t. et H, est btablie: 
log k_. = a& + /3 (a # - 1). L’entiopie et I’energie d’activation sent respectivement - 28 cal/molePK et 
7.5 k&/mole. L.es effets isotopiques de solvant montrent kH/ko> 1. 

INTRODUCITON 

L’addition Clectrophile, aux olCfines, de substances 
faiblement acides telles que l’eau, les alcools, ainsi 
que la plupart des acides carboxyliques, ne 
s’effectue pratiquement pas en l’absence d’acides 
protoniques forts. I1 est g&&alement admis’~‘~’ qu- 
‘il se forme pr&alablement un carbocation qui r&it 
ensuite sur le rdactif nucl6ophile (H20, ROH, 
RCGH) ou sur l’oltfine ellememe (polym&isation). 
L’Ctude des additions Clectrophiles pose done le 
problbme du mode d’acquisition et de fixation du 
proton par I’olGne pour la formation du carboca- 
tion. 

Dans une drie d’articles ant&ieurs’.6 nous avons 
CtudiC l’addition acido-catalyste d’acides carboxy- 
liques aux oltfines: 

;c=q + RCO,H a -o-~-R 

111 

Cette r6action d’esttrification 0iI AH est un acide 
fort: H2S0,, HCIO,. HSGCH, et HS03CdWHrp. 
est r6gie par une catalyse acide &&ale. Ce 
rtsultat d6coule de mesures cinttiques effect&s 
dans I’acide ac&ique et I’acide ac&ique deut&i& 

TJne partie de ce travail a fait l’objet d’une note 
prbliminaire.’ 

%e travail constitue une partie de la Th&se d’Etat Es- 
Sciences Physiques de cet auteur. 

Le rapport k&co est sup6rieur g 1, (kH et k. &ant 
respectivement les constantes cinCtiques de vitesse 
de la r&ction [l] mesu&s dans l’acide ac&.ique et 
l’acide ac&ique deut&i& L,e transfert du proton 
constitue I.&ape lente de la &action pour laquelle 
nous avons proposC trois voies: 

;C=C; + AH - - ‘-d; 
‘i 

+ A- PI 

H 

;c=c; +/ 
+ RCO,H,+ - -C-C, 

JI 
+ RCO,H 131 

;c=c: + RCOoH,+ - 

-- -O-!-R + I-l+ [41 

avec RCGH + AH#RCGHX m 

Ce m6canisme confhme l’importance fondamen- 
tale de la catalyse protonique dans la r&action [ll. 

II est done A premibre vue surprenant que BF, et 
d’autres complexes organiques de BF, soient 
tgalement capables de catalyser la &action 
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d’est&ification des oltfines: 

RCO,H + ;Cq; BF, 0-l-R 

[II 

Ainsi, Zagorodnil’ a montrk que BF,, Et,0 per- 
met I’estCrification du but&e-2 et du pentbne-2 par 
les acides acCtique, propionique, butyrique et 
ChloracCtique. Dorris, Sowa et Niewland’ ont utilid 
BF, pour estCrifier le propylbne par l’acide 
benzorque. L’acide acetique s’additionne au 
cyclohexbne en prCsence de BK pour dormer de 
1’acCtate de cyclohexyle.9 Des travaux effect&s en 
vue d’amCliorer le rendement en ester de la &action 
[l] r&blent que BF, et d’autres complexes organi- 
ques de BF, peuvent avantageusement remplacer 
les acides protoniques jusque II employ& pour 
l’esttrification industrielle des oltfines.“.” 

La faGon dont BF, agit n’est pas Ctudi& et il n’est 
pas fait d’hypoth&se sur son r81e. Pour les autres 
acides de Lewis, les don&es sont encore plus ra- 
res. On peut titer l’emploi de ZnCL catalyseur pour 
esttrifier l’isobutbne” et le cyclohextne.” Dans le 
m&me but, TiCL est mentionn6.‘“” Ces travaux ne 
foumissent pas d’explications SupplCmentaires 
quant au &anisme de la r&action. 

Il nous a done paru int&ressant d’tiucider le mode 
d’action des acides de Lewis dans le processus 
d’estttication des ol&ines et de tenter d’en 
d&ager le mkanisme rbactionnel. Pour ce faire, 
nous avons d’abord &abli la corrClation entre k, et 
la concentration de l’espi%e catalytique; puis nous 
avons Ctudit les effets isotopiques de solvants, 
dttermin6 les paramttres energttiques (AS* et 
AE*). Ces rtsultats nous ont permis de prtciser le 
mCcanisme rtactionnel. 

RBULTATS EXPERIMENTAUX 

Pour cette premibre &ude, nous nous sommes 
placCs dans le cas oh l’acide carboxylique rkactif 
est aussi solvant. 

Les acides carboxyliques utilids sont les acides 
ac&ique, et propionique; I’ol&ine est le 
cyclohex&ne et l’acide de Lewis retenu est SnCL. 
AlC&, Z&II. FeCl?, TiCL catalysent aussi la 
r&action Ctudi6e.’ 

Equation des Vitesses. Nous avons v&ifiC I’exac- 
titude de la relation exp&imentale: v = L, (oltfine) 
pour un intervalle assez large de concentrations en 
cyclohexi?ne et pour trois concentrations 

diffkrentes en SnCh. Le Tableau 1 valide la for- 
mule. (SnCL) = concentration analytique en SnCL. 

k, peut done i?tre consid& comme constant 
bien qu’il apparaisse une 1Cgbre diminution 
systCmatique de h, avec I’augmentation de la 
concentration en cyclohextne. 

Variation de la constante cinktique L, en fonc- 
tion de (SnCL). (a) Duns I’acide achique rbactif et 
soluant. k. croit rapidement quand le concentra- 
tion analytique en SnCL augmente. La Fig 1 illustre 
ces resultats. 

L’examen de la Fig 1 conduit & rechercher entre 
lz. et (SnCL) une relation de la forme: L, = 
C(SnClJ oil C est une constante. La relation peut 
se mettre sous la forme (cf. Fig 2): logk, = 
log C + n log (SnCL). 

Les parambtres qui dtterminent ces droites sont 
in&s dans le Tableau 2. 

(b) Dans I’acide propionique rbactifet soloanl. k. 
varie similairement avec la concentration analyti- 
que en SnCL dans l’acide propionique; les memes 
relations sont &alement vCrifi&s (cf. Tableau 2). 

Mesure de I’aciditt? du milieu. La constante de 
dissociation de l’acide ac&ique est faible:16 k = 
1’ 17 x lo-l9 B 105.7”C. Ce qui explique la lenteur de 
l’addition spontanCe de l’acide ac&ique au 
cyclohex&ne. L’addition de sels”.” et d’acides de 
Lewis modifie cette constante. I1 est done 
n&zessaire, pour Cvaluer l’importance relative de 
cet effet, de mesurer l’aciditt de solutions acktique 
et propionique de SnCb. Nous avons eu recours A la 
fonction d’aciditt de Hammett H, 

Hammett et Deyrup” ont ainsi &fini la fonction 

d’acitidt Hu: Hu = -log aH+* = -log h,, oh a”- est 
+yBH’ 

l’activitt du proton; ye et ye,,+ sent respectivement 
les coefficients d’activit6 de la base non charg& B 
et de son acide conjug& BH’ impliquts dans 

%. 
l’equilibre BH’ e B + H’ puis, Ha = pKLIH+ + log 

B]/[BH’] est mesure par voie spectroscopique (cf. 
Tableau 8). 

Relation entre k, et Ho. Le Tableau 3 &ablit la 
correspondance entre k, et Ho pour les mesures 
effect&es dans I’acide ac&ique. 

En portant log k, en fonction de Ho (cf. Fig 3). il 
apparait une relation linkaire: 

oil a est voisin de - 1 pour l’acide acttique (cf. Ta- 
bleau 4). Pour l’acide propionique, la relation est 
vtrifi6e (cf. Tableau 4). 

Tableau 1. Variation de k_ en fonction de la concentration en cyclohexbne a (44°C) 

(S&l,) Ml-’ 0*248~0Gl3 0~163+0~003 0~079~0*003 

lO*(olefin) Ml-’ 4.90 11-O 12.1 24.9 46.0 12.0 24.1 45.0 4.00 23-O 45.2 
k.W’) x lb 133 128 128 131 122 48.3 48.7 45.4 13.8 12.8 12.8 



Catalyse par les acides de Lewis-I 851 

Tableau 2. Parambtres des droites log k = f(log (S&L)) 

02 25 44 64 a4 44 
Acide 

Solvant Acide acCtique propionique 

n 2.0 2.0 I.83 I-80 2.30 
logC -3.80 -2.57 - I.85 - I.45 - 2.43 

Tableau 3. Variation de k.,. en fonction de H, dans I’acide acttique 

IF2 
44°C 64°C WC 

(s-7 
H, 1o”k. & 

(s-7 
lo”k. H 
(s-l) O 

lo”k. H 
(s-1) o 

0.416 - I.25 2.78 - 1.25 15.2 - I.25 70.5 - I.25 
8.90 -240 IS.5 -I+30 87 - I:80 348 - I.80 
9.12 -2.76 46.3 - 2.36 375 -2.34 870 -2.30 

21.4 -3.10 102 -2.70 796 -2.70 2060 - 2.70 
101 -3.80 216 -2.95 _ _ _ - 

Tableau 4. a et p mesur6s dam l’acide acttique et propionique, & partir 
de la relation log k_ = aI& + #l 

solvant Acide acetique Acide 
propionique 

t”c 24 44 64 84 44 
a - 1.03 - I.03 - I.03 - I.05 - 0.82 
B -7.60 -6-80 -5.90 - 5.30 - 6.70 

2000 

7 

L-l 

“Q 7 
L 1000 L.3 100 
. 

; 

1025°C 
50 

0 0.1 0.2 0.3 84 0 
r.i 

0.5 

[SnCl41 [SnClJ 

Fig 1. Variations de k.. en fonction de la concentration analytique en SnCI, B 25”. 44“. 643 84”. 
Solvant: CH&OzH. 

Energie et entmpie d’activation. La relation d’Ar- m&xnique de la calorie, la constante de Boltzman, 
rhCnius: Lx = &.e~‘e*‘nT et la thCorie du complexe 
activt,‘0 nous permettent d’obtenir I’tnergie et I’en- 

la temperature en “K et la constante de Planck. Ces 
rtsultats sont consign& darts le Tableau 5. 

tropie d’activation de la r6action (AE* et AS*). II convient de noter que les entropies d’activation 

AS*=R lo&.-lo+1 
( > 

ainsi Ctablies sont toutes fortement nkgatives. 
E&ts isoropiques de solvant. Nous avons 

eftectut des mesures cinctiques dans I’acide 
oh R, k, T et h sont respectivement I’6quivalent ac&ique et dans I’acide acCtique deut6ri6 CH3C02D 
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-6 

-7 

Fig 2. Correlation entre log k+, et log SnCI,: dans 
CH,CO,H: 0 25”. 0 W, 0 64”. 8 84”; dans 

CH$ZHJIOpH: +W. 

loq k_s-’ 

-6 -3 -4 -3 -2 -I Cl 1 

I I I I I I I 

\ 
\ 

\ 

Fig 3. Variations de log bX en fonction de H,: Solvant: 
CH,CO,H: 0 25”, 0 44”, 0 64”. @ 84”. 

pour une meme concentration analytique en SnCL 
(O-300 MI’). 

Les ditICrentes oltfines ont et6 choisies dans la 
serie homologue des cyclbnes de C, a CS; 
I’hepttne-I a aussi et& utilise. kH et k. sont respec- 
tivement les constantes cinttiques obtenues li 44°C. 
dans I’acide acttique et l’acide acetique deuterie. 11 
est a remarquer que les rapports kH/ko sont t&s 
su$rieurs II 1 (cf. Tableau 6). 

Afhr de verifier s’il y a Cchange progressif sur le 
methyl de CHrC02D. nous avons utilise CD,- 
COZD. Dans le cas du cyclopentene, nous obtenons 
la m&me valeur de ks/ko (1.55). 11 s’ensuit done que, 
dans ces conditions experimentales, la vitesse 
d’echange sur le methyle est ntgligeable. 

DlSCUSSION 

Les relations (3) et (6) (cj. Partie Exphimentde) 
On a montre qu’il est possible de relier la 

constante experimentale de vitesse, lz, dune part, a 
la concentration en SnCL et d’autre part, B la fonc- 
tion d’acidite I$, de Hammett. En fait, seule la 
dependance ttablie entre L, et Ha est a retenir, car 
elle recouvre une signification importante: la nature 
de la catalyse est d’origine protonique. Linear-M est 
observee entre log (SnCL) et Ho. 11 est a noter que 
cette particularit se retrouve assez frtquemment 
lorsque I’on Porte Ho en fonction de log [AH], AH 
&ant un acide fort quelconque.‘9 

Examinons maintenant pourquoi la dissolution 
de SnCL dans un acide carboxylique Bltve 

Tableau 6. Rapport kJk, en solvant acide acetique avec 
SnCL comme catalyseur et pour differentes oltfines. 

t = 44°C. [SnCI.] = 0.300 Ml..’ 

OKfines lO”k, t06ko k&o 
W’] (s-Y 

Cyclopentbne 101 64.5 1.57 
Cyclohexene 129 64.6 2.00 
Cycloheptbne 181 112 166 
Cyclooctbneh 178 153 1.96 
Heptbne- 1 33.8 16.6 2.02 

‘Toutes ces olefines ont CtC utilisees a la concentration 
de 0.250 mole/litre. 

“I1 s’agit du trans-octtne. 

Tableau 5. Energie et entropie d’activation de la reaction d’csterification des oltfines 
dans le solvant acide ac&ique.* Catalyseur, SnCl, 

-AS* 
cal/M “K 24.5 27.3 28.7 31.0 40.8 

-AE+ 
K. calm 7.56 7.56 7.56 7.50 7.20 

*Avec I’acide propionique, on obtient AS* = -28*8cal/M “K et AE*= +7 K. 
Cal/mole. 
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considCrablement le niveau d’acititk. 11 ne peut 
s’agir d’un effet de se1 primaire qui trouve son 
origine dans l’augmentation de la force ionique du 
milieu, laquelle tl&ve la valeur du coefficient 
d’activite du proton. 11 s’agit d’un effet de grande 
amplitude: une solution molaire de SnCb dans 
l’acide ac&ique a un niveau d’aciditt5 l&g&rement 
plus Clevt qu’une solution molaire d’acide sulfuri- 
que dans l’acide ac6tique; giWralement, les 
effets de sels primaires ont une influence bien plus 
modeste. 11 faut aussi consid6rer que dans les 
acides ac6tique et propionique, la force ionique 
n’intervient pas, en raison de la faible constante 
diblectrique de ces milieux: les ions y demeurent 
associ& par paires et il n’existe pas, de ce fait, 
d’atmosph&re ionique. Enfin s’il s’agissait d’un effet 
de sels primaire, celui-ci serait anonyme, c’est-& 
dire indbpendant de la nature du sel: ceci est con- 
traire ZI l’ordre d’efficacite decroissante relevte.’ 
Ajoutons que Rault” qui a effect& des mesures 
cryoscopiques dans le m6lange SnCb-CH&02H a 
conclu que SnCb nUtait pas dissocit dans l’acide 
ac6tique. 11 s’agit par consequent, d’un effet de se1 
specifique. 

Stranathan et Strongz2 ont constat une trbs forte 
augmentation de la conductivitb lorsque SnCb est 
mis en solution dans l’acide ac6tique. Ces auteurs 
attribuent l’augmentation de conductivite B la for- 
mation d’un complexe: SnCb(CHsC02H)s. Gold et 
Satchel$ aboutissent a un rtsultat proche, par voie 
spectrale: ils avancent l’existence d’un autre 
complexe SnCb(C&C02H)2. Zachrisson et Lind- 
qvistz4 admettent aussi la formation du complexe 
SnCb(CHE02H)2. Ce dernier complexe a BtC isolt 
par Usanovitch et Kolobonovskaya” (F = 
19.2-19.YC, ce qui n’exclut pas l’existence d’un 
complexe SnCb(CH,C02H),, comme le reconnais- 
sent d’ailleurs ces auteurs; leurs Ctudes de 
viscositC isotherme de solutions acCtiques de 
SnCb rCvtlent uniquement le complexe 
SnCb(CH,C02H),. Sumaroskovaz6 a mis en &id- 
ence des complexes du type SnC14(R-C02H)2. 

H-O 

R’-C02H (par exemple: SnCb(C6H-C02H)2. 
CH,Cl-COZH). 

La formation de SnCb(CH3C02H)2 peut 
s’expliquer en faisant intervenir prdalablement le 
complexe SnCb( (CHX02H) qui rtiagit ensuite sur 
l’acide ac&ique en ex&. Compte tenu du caracthre 
peu dissociant de l’acide acttique, la &action de 
SnCb(CH,C02H)2 sur l’acide acCtique peut i%re 
representt5e par Wquation: 

SnCb(CH,C02H)2 + CHEO;H 
*SnCb.CRC02H, CHICO;. . CHIC02H: 

Cette faGon de voir est en accord avec les 
conceptions que developpe Bruckensteix?’ dans ses 
Ctudes sur le sens de la fonction d’aciditk Ho dans 
l’acide acetique oti l’acide fort AH mis en solution 
dans l’acide ac&ique S se comporte a&i: 

AH+S =A- . . . . SH’ 

Les travaux d’Osipov2’ appuient ces 
consid6rations; cet auteur a montr6 que le moment 
dipolaire de SnCL(C&C02H)2 est t&s tlev6 (6,38D) 
et que dans le composC SnCL(CH,C02H),, la 
troisitime mol&ule est en dehors de la sphere du 
complexe. L’acide propionique se comporte de la 
mbme faGon que l’acide ac&ique vis-&vis de SnCL, 
et ce qui a ttt dit pour le binaire SnCb-C&C02H 
peut &tre transposC au binaire SnCb- 
C&CH,CO,H. 

Par constquent, la dissolution de SnCb dans 
l’acide ac&ique ou dans l’acide propionique abou- 
tit It la formation du complexe RC02H;. . . SnCb(R- 
C02H-RCO& ce qui est tout & fait analogue ?I la 
formation de paires d’ions obtenues par l’adjonc- 
tion d’un acide protonique fort B un acide carbox- 
ylique. 11 est aisC de concevoir que l’addition au 
carbonyle de SnCb facilite la rupture h&bolytique 
de la liaison OH (Effet inductif, - l), ce qui permet 
de proposer le r&canisme microscopique! 
expliquant la force considkrable de 
SnCb(RC02H)2: 

Cl 
\ 

Cl ,,,/=C-R 

Cl---+-Cl + 2RC0,H - C,--!&C, - 

Cl 
/ 

0-l R - 

Cl Cl 

& n 

Cl Cl 

&C-R 

!I 

= 

2n+uco,n \ 

R 
?-C-R 

Cl Cl e Sn 

Cl Cl 

6-C-R 

CI 

s&van& 
l’acide 

= 

H+, RCO,H,+ 
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Le complexe hexacoordonnk cidessus montre 
qu’il s’agit d’un diacide comme en tkmpoignent 
d’ailleurs les travaux de conductim&ie effect&s 
par Ram Chand29 ainsi que Paul et Long3’ sur le 
binaire SnCb-CHsC02H. Satchel?’ a mesuri5 l’ion- 
isation de la chloro-4 nitro-2 aniline, la paranit- 
roaniline, l’orthonitroaniline le dichloro-2,4 nitrod 
aniline et la paranitrodiph6nylamine dans les solu- 
tions de SnCL dans l’acide ac&ique en vue 
d’ttudier les tchanges isotopiques entre l’anisole et 
la paradeut&oanisole; cet auteur se prononce net- 
tement en faveur d’un complexe hexacoordonne 
H2SnCb(CHjC02H)2 dont la force serait compara- 
ble & celle de l’acide sulfurique; par voie de 
condquence, il envisage l’existence de la paire 
d’ions [CH~CO~H21’[HSnCb(CH,C02H)21-. 

Revenons maintenant sur la fonction d’acidit6 
que nous avons mesuri5e dans les acides acetique et 
propionique. Pour la commodid de l’bcriture, nous 
poserons: SnCb (C&C02H)2 ou SnCb 
(CHKH2C02H)2 = AH; et SnCb, CHsCOzH, 
CHICO;. . . CH,C@H: = A-. . . CHjC02H:. 

L’Bquilibre de protonation des anilines primaires 
neutres servant d’indicateurs pour la fonction Ho 
peut done s&-ire: 

A- . . . C&CO,H: + B e A- . , . BH’ + CH,CO,H 

d’oii: Ho = -log a.a-...cHgoZHf ye 
YBH+...A- 

Il faut noter, & l’appui de ceci que le complexe 
suivant: SnCb(C&C02HX Cd&NH2 a BtB isold par 
Medvedeva at Litvyak.” 

D&s lors, le probl&me s’insbre dans le cadre des 
questions relatives & la catalyse acide pour l’addi- 
tion Blectrophile des composCs B hydrogknes 
mobiles. L’effet isotopique cin&ique de solvant (cf 
Tableau 6 et partie expt%mentale), kH/kD > 1, 
montre que le.9 r&9&ats exphimentaux sont com- 
patibles avec une catalyse acide g&5ralis6e, faisant 
intervenir un transfert lent de proton. En 
constquence, nous proposons le mecanisme 
rkactionnel suivant. 
1. R&action du type donneur-accepteur entre SnCb 
et RCO,H; 

SnCL + 2RC0,H + SnCL(RC02H)d = AH) 

AH + RCO,H & A- . . . RCO,H: 

2. Etape cinetique: 

\ 
C&C’ + A- . . . RCO,H; -+ 

/ \ 

3. Etape rapide: 

+ RCO,H- O-C-R + H’ 

4. Equilibres rapides acido-basiques: 

MH++A-FGAH 

AH + RCOB = A- . . . RCOZH; 

Les implications mathkmatiques du mCcanisme 
sont v = k[C], oti [Cl est la concentration du 
complexe de transition de l’btape lente que l’on 
peut decomposer comme suit: 

\ 
,C=C<+A-...RCO,H;+CA 

et v=k&/r’), ou yf = coefficient d’activit6 du 
complexe de transition C. 

expkrimentalement: 

V=kX 
[xl 

Or, 

Ce qui v&ifie la relation exp&imentale: 

log &, = rHo + 8. 

D’aprhs certains auteurs? le terme log 
(Y~~~R~Y&Y~Y’) serait responsable de l’tcart releve 
entre la valeur theorique de - 1 et la pente 
experimentale (Y mesuree. 

La pente (Y a une veritable signification physi- 
que? elle d6pend & la fois de la nature de l’oltfine 
et du milieu consid& (c’est-it-dire de la nature du 
transporteur de H+). La valeur de a! est li6e B la 
&action lente: 

Transporteur de H’ + >c=c< 

- Transporteur + 
A c 

C’est pourquoi par ailleurs, nous avons observC des 
valeurs de a! qui variaient de - 0.4 & - 0.7 lors de la 
catalyse par HSOI-CHI et par les sels dissous, de 
la reaction d’est&tication des ol&ines.s~‘7 

11 est Z? remarquer que l’entropie d’activation a 
une valeur assez fortement negative (AS* = - 28 
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we.; cf Tableau 5, Partie exp&imentale). Elle ne 
saurait B elle seule itre interprit& comme la preu- 
ve d’un transfert circulaire de proton. C’est pour- 
quoi une ttude sttr6ochimique est actuellement en 
cours. La valeur n&ative de I’entropie d’activation 
est tout & fait compatible avec le m&a&me ASE2 
propod (processus direct de transfert de H’); en 
etfet. la r6action (dans son stade lent) met en jeu 
trois particules, ce qui rend le systtme plus rigide 
dans 1’Ctat de transition. 

Les rapports kH/ko, pour etre vraiment sign&a- 
tifs, doivent &tre complbt6s par une Ctude des rap- 
ports k/k” 00 k. reprtsente les constantes 
cindtiques mesur& dans une strie de solvants g 
composition variable en deut&ium.” Ceci fera 
I’objet d’une prochaine note. 

PARTIE EXPEIUMENTALE 
Produits. Cyclohextne p&par6 par dkshydratation du 

cyclohexanol,” pu&C suivant.” Hepttnol prtpare par 
action du bromure d’allyle sur le bromure de butyl- 
magntsium,‘s E = 94-95“. Cyclopenttne Fluka Puriss, 
99.9%. Distill6 avant emploi. E =44-45”. Cyclooctene- 
trans obtenu par rectifications successives du produit 
Fhdca AG. E = 143”. Cyclohepttne Fh&a AG. Aprts 

plusieurs distillations, on obtient un produit qui distille A 
113-I 14”. Z&l2 Prolabo RP. pour analyse. Fondu avant 
emploi. FeCI, Schuchardt, SublimC anhydre. SnCL Pro- 
labo. Ampule sceW de IOOml. Le contenu d’une am- 
poule est rapidement introduit dans un certain volume 
d’acide acttique ou propionique. L’augmentation de poids 
est not&e, puis le volume est cornpitt au litre. Cette solu- 
tion sert. par dilution, g obtenir la solution de titre dtsirt. 
TiCL Prolabo, meme pro&d6 que pour SnCL. AlCl, Pro- 
labo. Sublimt. Acide acttique, Prolab-o RP. Indiffkrent B 
I’acide chromique ou Merck: 99-W% (1X148-1.051) 
reinst. Le point de fusion est 2 16.5”. Acide propionique 
99.5%. Acide acttique deut&i6: CH,CO,D. Prepare par 
action de D,O sur O(CH,CO), . PF = 15.1”. Indicateurs 
color&. Les produits commerciaux ont ttt recristallists 
dans I’acide acttique. Les points de fusion trouves sont 
identiques g 0.5” pri$s & lit.” 

Mesures cin&iques 
La temp6rature du bain d’eau dans laquelle est 

immergee I’enceinte rbctionnelle est r6gul& B -C O.l”c 
(Appareil Rocaire et Corola). L’olttine est do&e par 
iodombtrie. 

Un volume v cm’ de prise d’essai est mis, au temps t, 
dans V cm’ d’une solution tit&e de brome dans I’acide 
acbtique. Le brome restant, apri?s fixation sur les doubles 
liaisons, est dose par iodomttrie. 

Tableau 7. Variation de t. en fonction de la concentration en SnCL B 25.44.64 et 84” dans I’acide acCtique 
(A) et I’acide propionique g 44” (B) 

25°C 44°C 64°C 84°C 

SnCL k. x lob SnCL k.X lo” SnCL k.XlO” SnCL k. x IO6 
O+XKl - 0.000 0.170 O+OO 0.220 0~000 3.19 
0.039 O-416 0.039 2.78 0.039 15.2 0.039 70.5 

A 0.169 890 0.078 15.5 0.078 87 0.078 0.252 9.12 0.167 46.3 0,164 375 0.161 z 
0400 21.4 0.247 102 0.246 796 0.242 2060 
8.820 101 0.332 216 - - 

B SnCL 0.0408 0.0815 0.165 0.346 0.570 0.262 - 
k.x lo” 1.93 16.4 93 450 890 233 - 

Tableau 8. Variation de H, en fonction de la molarit apparente en (SnCL). A = solvant acide acCtique; 
B = solvant acide propionique 

Solvants utilisCs 

Nitro-2 Chloro-4 
aniline nitro-2 

PK. = 0.30 aniline 
PK.=-1.03 

A B 

Chloro-2 Dichloro-2, Chloro-4 
nitro-4 4 nitro-6 nitro-2 
aniline aniline aniline 

pIG=-1.12 pIG=-3.00 

SnCL 
Ml-’ 

0~0011 
0*0017 
O~aO37 
0.0053 
0.0086 
0.0161 

HO SnCL 
Iu-’ 

H, SnCL 
Ml-’ 

HO 

1.06 0~0155 - 0.57 0~0131 - 0.62 
0.76 0.0319 - 1.16 0.0265 -1.22 
0.26 0.062 1 - 1.75 0.0427 -1.72 
0.12 0.1243 -2.10 o-0570 - I.73 

-0.27 0.1865 -2.50 o-0646 -192 
-0.77 0.3107 -3.00 0.1080 -2.18 

04661 -3.18 0.1670 - 2.47 

SnCL HO SnCL 
MI-’ MI-’ 

Ha 

0690 -3.07 +0*0240 -0.16 
1.385 -3.89 0.0310 -0.80 
2@0 -4.48 O-0465 - 1.16 
2.5% -4.% 0~04cNl - 1.22 

0.0620 - 1.50 
0*0930 -2.21 
0.155 - .73 
0.310 - 2.83 
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A MeCO,H 

B Me CH,C02H 

Fig 4. Variations de I& en fonction de log SnCl,. A = 
solvant CH,CO,H; B = solvant CH,CH,CO,H. In- 
dicateurs color& utilisCs: + Nitro-2 aniline, 0 Chloro- 
4,nitro-2 aniline, 0 Chloro-2,&o-4 aniline. 0 Dichloro 

2,4,nim6 aniline. 

L’equation: 

permet d’obtenir k, par voie graphique. Une dizaine de 
points au moins sont necessaires pour une precision de 
* 5% sur la valeur de k.,. 

Le Tableau 7 rassemble les dilferentes valeurs de t. en 
fonction de la concentration de (SnCL). 

Mesures de Ho 
Le rapport I= log (B)/(BH’) a Cte mesure avec un 

spectrophotombtre Transonic 20. 
En effet, 

(B) D-De”+ 28-4 -=-=_ 
(BH’) D--D E-E,,“+ 

De, DnH+ et D sont respectivement les densites optiques 
de solution d’indicateur sous sa forme totalement basique, 
totalement acide et celle que Ton observe darts les condi- 
tions de la mesure. c., eBH* et E sont les coefficients d’ex- 
tinction molCculaire de B, BH’ et du melange B + BH’ B 
mesurer. 

Le Tableau 8 resume les variations de Ho lorsque la 
quantite de SnCL’ajoutt, augmente. Les mesures ont 6te 
effecttrees avec les indicateurs citCs: le recouvrement est 
bon. 

Correlation entre I& et log [SnCL] 
En portant H, en fonction de log (SnCL), il apparait la 

relation suivante (cf Fig 4) -H= x log (SnCl,)+B. 


