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RECHERCHES SUR LA CINETIQUE
DE LA REACTION DE L'IODE AVEC LES SELS FERREUX

I. — INTRODUCTION

La cinétigue de la rédnction d’un sel ferrigne par uniodure, ainsi que I’6qui-
libre auquel cette réaction conduit, ont été 1’objet de plusieurs recherches.

SEUBERT et ses éléves (1) ont fait de nombreuses expériences surl’action de
divers sels ferriques avec 'acide iodhydrique et différents iodures. Ces fravaux
ne peuvent toulefeis &tre considérés que comme des recherches préliminaires.
Les auteurs se sont bornés A déterminer les quantités d’iode Jibéré aprés des
temps variables et lorsque I’équilibre est atteini. lls n’ont pas appliqué la loi
d’action de masse a I'état d’équilibre et n’ont pas exprimé, par des formules, les
variations de la vitesse de la réactlion en fenction de la concentration des réactifs.
Ces recherches ont cependant mis en évidence plusieurs faits intéressants et
notamment I'action accélératrice des acides, dont KGsTER (*) a tenté une expli-
cation fondée sur la théorie de la dissociation électrolytique et dans laquelle,
il fait intervenir aussi l’hydrolyse des sels ferriques.

Scutkanew () qui a étudié aussi I'actien de sels ferriques avec différents
iodures, est arrivé a la conclusion queJa vitesse est proportionnelle au carré de
Ia concentratlon de I'iodure et que I'ordre de la réaction relativement au sel
ferrique est égal & I'unité quand on epére avec le chlorure, mais sensiblement
plus faible avee le sulfate. ScuiikAREW a constaté aussi que les iongferreux ont
une action retardatrice, ce qui a été confirmé par Sasaxi (!). Ce dernier a montré
que cette influence se mamfeste en I'absence d'iode et, par conséquent, ne peut
&tre attribuée a la simple réaction inverse entre I'iode et le sel ferreux.

Une explication de ces résultats a été proposée par WaGneR (%). D'aprés cet
auteur, la premiére phase, dans la réaction entre I'iodure de potassium et un sl
fermque est représentée par I’équation :

L | Fe'*" +21' > Fe'" + 1

(1} Zeitschr. anorg. Chem. B, 334 et 339 (1893) ; 9 212 (1895)
(3} Zeitschr, anorg. Chem. 11, 165, [1896).

(%) Zeit. phys. Chem. 88, 333 {1901).

() Zeit. anorg, Chem, 137, 181 et 201 (1924).

(%) Zeit. phys. Chem. 113, 261 (1924).

Theése v. Allmen,
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"~ D'autire part, d’aprés les expériences de: Banerir et Duan (2), la vitesee do la
résotionr entre un sel ferreux et Fiode est proportionnelle 4 Ia concentration de
chacun de ces deux corpe. On peut done supposer; comme premidre phase de
cette réaction :

1L , Fe'" + I;— Fe*'* «+ Iy,

L'ion intermédiaire l,', engendré dans les deux réactions, réagit ensuite avec
les ions Fe'* et Fe**" selon les équations :

II1. Fe‘"+Ig"_>Fe”+Ig.
et
A Fe " + I = Fe™*" + 2I'.

Les ions. Fe'" roJentissent ainsi la réduction des ions Fe' '~ et ceux-¢i doivent:
ausgi retarden 'oxydation des iens Fe'' par I'tode. Il convient de.remarquer que
Pun. de ces phéneménes doit nécessairement aveir Vautre. comme corollaire:
puisque, dans.le:eas an moine ol Pon opére avesles: chlorures forreux on ferrique,
la. loi d’action: da masse, comme nous.le verrons dans la suite, g’applique i 1"étiat
d’équilibre qui. résulte: dea deux: réactions inverses. _

D’aprésle théorie de; WaenEr, la vitesse de I'action: d’un: sed ferrigque sur
un iedure. serait. exprimée. par 1'égalité -
— dngi;""']'= Zki[Fl;f"'[]PEI']." ;
d e

dans laquelle k;, ks, &, représentent. les ceefficients de’ vitesse des réactions I,
I, ot: EV. Si la concentratiom des ions Fe™ est négligeable; cetfe rolation de-
vieng. « )

, _ df__:?_l = 2k [Fe’* (L%
Quant A la vitesse de la réaction inverse, elle serait donnée par le formnle
générale : '
o d[Fe’ ] __ 2RafFe "Bl
—&‘ __f +MF8.-‘]‘."
k‘[Ee;.u}

ge réduisant A

- d[P;i. .] — 2k2[Fe"][Il]’

loreque la concentration des fons Fe' ™" est suffisamment faible.

() Zeit. anorg. Chem. 134,179 (1924).
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Daut wn travail trés soigneusement. exécuté, Sasakr (1} a repris Vétade de
la réaction entre. le chlorure ferrique et Iiodnre. de potassium. Ces recherches
I’ont conduit aux conclusions suivantes.

La vitesse de la réaction croit sensiblement avec la concentration des ions
H', tant que celle-ci est laible. Dés qu’elle est suffisante:pour supprimer pratiqune-

ment 'hydrolyse ( ClIH :;—6 pour solution Cl,Fe 3%), le vitesse de'la réaction ne

varie plus avec I’acidité. La réaction est alors de premier ordre relativement au
sel ferrique. Quand, au contraire, la concentration des ions H' est faible, ordre
relativement au sel ferrique est supérieur & 'unité et d’autant plus élevé que le
concentration de ce sel est plus faible.

Ces [aits doivent étre attribués a I'hydrolyse ‘du chlorure ferrique qui est.

d’autant plus forte que ce sel se trouve en solution plus diluée.

Enfin, d’aprés les mesures de Sasaki, 'ordre de la réaction relativement &
Piodure de potassium n’est pas égal a deux comme I’a trouvé ScEirAREW ; il
est variable avec les conditions expérimentales et ordinairement compris. entre
f et 2, mais peut, dans certaines conditions, dépasser ce dernier chiffre.

SAsaEL est parvenu & rendre compte de maniére trés satisfaisante de ces
résultats en admettant que la simple rencontre d’un ion Fe ™ avec un ion I’,ne
suffit pas pour qu’ils réagissent entre eux, mais gue leur union préelable est
nécesseire. Les solutions étudiées contiennent des molécules et des ions trés

variés (Fel™", Fely, Fel,, FeC]'I‘,‘ FeCLI, FelI,Cl), renfermant un, deux ou trois,

atomes d'iode. Selon Sasaki, ¢’est seulement dans-la décomposition de ces ions
que le ler trivalent passe & I'état bivalent et Ies molécules ou les ions les plus
actifs sont ceux qui contiennent le plns grand nombre d’atomes d’iode. La réac-
tion doit &tre ainsi une résultante de plusieurs réactions simultanées, toutes de
premier erdre relativement au sel ferrique, mais dont I'ordre par rapport aux
iong I’, est égal 4 un, & deux, ou 4 trois. En 'absence des ions Fe'", la vitesse
serait donc exprimée par la relation :

) — d[th" J— (1] + RlI'P + Bo[I') [Fe ]

BronsTEnT et PEDERSEN (%) ont étudié équilibre qui s’établit dans les
solutions d’iodure de potassium et de chlorure ferrique. Ces solutions éteient
additionnées d’acide chlorhydrique (cone. 0,1 n) pour éviter ’bydrolyse des sels
de fer et de chiorure de sodium (conc. 1,65 n), pour que la concentration des
ions Cl’ reste pratiquement la méme dans toutes les expériences. Les auteurs
ont constaté que, dans ces conditions, la relation :

[Fe (L] _
R

) loe. cit.
(*] Zeil. phys. Chem. 103, 307, (1923).

_
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est satisfaite quand 'équilibre est atteint, comme on doit s’y attendre d’apres
la loi d’ection de masse. Dans cette formule, comme dans celles qui suivent,
[13] représente la concentration de I"iode qui se trouve 4 I’état de molécules I, et
non la concentration totale de I'iode titrable.

On peut remarquer que cette relation, combinée avec celles de ScniikarEw
et de Sasakr (1), laisse prévoir pour la vitesse de la réaction entre un sel ferreux
et I'iode, en I’absence de sel ferrique, la formule suivante :

o _ d[ljg..] — R+ kE[IEi]: + {7 [Fe"][1].

En fait, la cinétique de cette réaction n’a été jusqu'ici que trés peu étudiée.
Sur cette question nous n’avons guére 4 signaler qu'une étude trés sommaire de
BaneRry1 et Duar (*) qui ont mesuré la vitesse de I’oxydation dusulfate ferreux
en solution additionnée d’acide sulfurique. Comme nous I'avons déja signalé,
d’apres ces mesures, cette vitesse est proportionnelle 4 la concentration de I'iode
et a celle du sulfate ferraux, comme la relation précédente le fait prévoir. Les
résultats de BaxERriz et DHAR n’en sont pas moins inattendus, car ces auteurs
ont trouvé que la formule des réactions monomeoléculaires est applicable dans
des séries de masures dans lesquelles la plus grande partie de Piode initial dis-
paraissait. On s’attendrait a4 ce que, dans ces conditions, la réaction inverse
intervienne et complique le phénoméne en ralentissant la disparition de I'iode.
Les auteurs n’ont d’adleurs indiqué ni la concentration de I'iodure, ni celle de
I’acide sulfurique dans les solutions étudiées.

I nous a donc paru intéressant de reprendre de maniére plus compléte
Pétude de cette réaction.

() loe. cit,



11 — PARTIE EXPERIMENTALE

METHODE EXPERIMENTALE ET ESSAIS PRELIMINAIRES

La réversibilité de la réaction entre 'iode et un sel ferreux entraine certaines
difficultés dans Pétude de sa cinétique. Pour éviter ces difficultés, ainsi que
celles qui pourraient résulter de l'influence retardatrice d’un sel ferrique,
dont il a été question plus haut, nos expériences ont &té effectuées, pour la plu-
part, avec des selutions additionnées de fluorure de potassium qui forme, avec
les ions ferriques, le sel complexe FeF K;. Ces ions sont ainsi éliminés &
mesure qu’ils se forment et ne peuvent denc réagir avec lesions I'. Nous avons
constaté qu’effectivement, dans ces conditions, la réaction entre l'iode et un
sel ferreux est compléte.

Comme sel ferreux, nous avens employé le sulfate. Pour empécher son hy-
drolyse, les solutions éta1ent additionnées d’acide sulfurique.

Les solutions étudiées étaient obtenues en mélangeant, en proportions
convenables et avec addition éventuelle d’eau, des solutions de concentrations
connues de fluorure, d’iode et d’iodure, d’aclde su]fumque et de sulfate Terreux,

Dans un grand thermostat dont la température n’a jamais varié de plus de
0,1° dans le cours d’une réaction, on placait les flacons contenant les solutions
méres et on attendait que l’équilibre thermique so0it atteint pour prélever le
volume nécessaire de chaque solution et former le mélange. De ce mélange, on
prélevait 10 cm® 3 intervalles de texmps convenables, pour titrer I'iode par une
solution de thiosulfate 0,01 n. Des essais préliminaires ont mentré quesi la selution
est contenue dans un facon de verre nu, la réaction se ralentit trés rapidement
et n’est pas compléte. Sil'expérience dure suffisamment longtemps, soit vingt-
quatre heures au moins, la concentration de I'iode, aprés avoir diminué, croit de
nouveau et finit par dépasserla valeurinitiale, ce qui ne peut aire di qu’a une
oxydation de I'acide iodhydrique par l’oxygene da l'air.

11 n’est pas douteux que ces phénomeénes soient en rapport avec I’action de .
Yacide fluorhydrique sur le verre ; mais nos expériences ne nous permettent pas
d’en analyser les causes. Notons seulement que du fluesilicate de sodium ajouté
a la solution est sans influence sur 'oxydation de 'acide iodhydrique par Vair,
Quelle que soitla cause de ces anomalies, elles disparaissent et la réaction devient
compléte quand elle s’effectue dans un récipient en celluloide ou dans un flacen
dont la surface interne est protégée par une pellicule de paraffine ou d’un mé-
lange de paraffine et de stéarine. Dans tous ces cas, la marche de la réaction est
la méme. Tontes nos mesures ont été faites avec des flacons paraffinés entourés
d’une enveloppe de plomb pour éviter I’action de la lumiére.
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Au début de notre travail, nous nous sommes heurté i une difficulté qui
nous a longtemps arrété, Des résultats concordants étaient obtenus quand on
affectuait simultanément deux séries de mesures dans les mémes conditions,
mais sil’expérience £tait répétée quelques jours plus tard, en partant des mémes
solutions mares, on n’obtenait plus les m&mes résultats ; la réaction était moins
rapide. Ces faits indiquaient que I'une au moins des solutions méres subit une
altération lente. Différents essais ont meniré que c’est le vieillissement de la
solubion mére de sulfate ferreux additionnée d’acide sulfurique qui a pour son-

séquence le ralentissement

de la rbaction.

Dans le tableau 1, nous donnons quelques-uns de nos résultats re‘latﬂs a’
ce phénomeéne mattendu Le coefﬁment k a6 caleuls parla formule des raactions

monomoléculaires.
TasLeAu 1
80Fe01m 1,001n 1K04n SOHyn
o) FK02m Teormpérature 250
Solrtion fratche de:50Fe 4 S0, Wame selotion vieille de 14 jours
Tenips 1 840, Ma, 'l Fec10% Temps l 8:0,Na, ‘ k108
! ' I
0 B8,9% 0 11,33 -
9 : 6,90 ;fg 10 927 87
19 . 5,94 o 20 7,63 5
S 3.80 32 09 ?
B) S0 Fe 0 m 1:0,01.n 1K 012 S0OM32n FRoin
- Méme solution Méme solution
dﬂg(')lt['f“ ”’gg‘& aprés 17 jours dans un flacon aprés 17 jours dans un flacon
e SUbe 4 50 H, ‘non rempli ot mal fermé Hien rempli-et hien ferm#
T e e ————— e A
"Tomps 840,Na, ot Tarmps SN, k1t Temps | $0,¥e, | *-104
I 4 " 1
) 9,59 | 0 9,86 0 10,2
15 ! 6,7 ! 12
18 9.1% 18 553 0 8 | 97
53 8,21 13,8 79 8,78 6,2 ; 10,8

8 ] 8.
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TAapLEAU 1 (suite) '

S0 Fe01m  L,00in  JKO0AR 80,H.1,028n  Temp, 300

) FK 048 2
: Mame.solution Méme solulion
dS{élg‘t;}gnimSjg\?{ -aprés 25 jours-fHlans un flacon apros 25 jours dans un facobn
elde s mal fermé hiencempli et-bian farmé
— s nl——— e e ™ e e
0 9,75 0 10,42 . 0 10,52 -
93 l 6,23 84,5 24 l 6.60 82,7 23 l 6,60 ] 87,5
-
4 FK04n
0 10,26 . . 4 10,62 U T
T 550 | B2 J 7 880 56,8 ﬂ 41 6,50 53
i . R i

Lgs solations contenant le fluorure 0,48 n. ont été préparées avee de I'eau
préatablement bouillie (tablsan 4¢).

On voit dans ces tableaux que, i la solution de sulfate ferreux st conservée
dans un flacon mal fermé et incomplétement rempli, elle donne une constante de
vitesse notablement plus faible que la solution fraiche. Cependant cette diffé-
rence n’a pas été constatée dans Ja série de mesures consignée dans le tableau 1¢,
faites avec des solutions préparées avec de l'eau fraichement bouillie.

Les essais effectués avec une solution conservée a 1’abri de air, dans un
flacon bien rempli et soigneusement fermé, n’ont pas donné des résultats con-
cordants. Dans deux séries de mesures (tableaux 1 ¢ et 1 d), un effet du vieillis-
sement a été observé, plus faible que pour les solutions conservées 4 I’air, mais
pourtant trés net. Dans deux autres cas et notamment avec la solution préparée
avec de I’eau bouillie, (tableau 1¢), le vieillissemeut, est resté sans effet.

La premitre idée qui vient & 1’esprit est que ’altération des solutions de
sulfate ferreux résulte d’une oxydation par 'oxygéne de I'air et c’est précisé-
ment en vue de econtrdler cette hypothése que des essais ont été faits avec des
solutions conservées 4 I’abri de Pair. Or, comme nous venons de le voir, ces essais
indiquent que, méme dans ces couditions, une altération lente de la solution de
sulfate de fer peut se manifester. D’antre part, des titrages par le permangaunate,
ont montré que, méme pour les solutions conservées au contact de I’air, la dimi-
nution de la concentration du sel ferreux est beaucoup trop faible pour expliquer
le ralentissement de la réaction, Dans aucun ¢as, cette diminution n’a dépassé,
aprés un mois, le vingtiéme de la concentration totale. Enfin, nous nous sommes
assuré que I'addition, 4 une solution de sulfate ferreux, d’une quantité de sulfate
ferrique méme supérieure 4 celle qui s’est formée daus une solution vieillie au
contact de I’air ne produit qu’un ralentissement relativement faible de la réac-
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tion, C'est ainsi, par exemple, que I'introduction dans la solution qui a fourni
les résultats consignés dans le tableau 1d, d’une quantité d’alun ferrique corres-
pondant & une ¢concentration 0,005m, a fait décroitre la constante % de 86 environ
# 81. Dans une autre expérience oi les concenirations des autres réactifs éiaient
& peu prés los mémes, I’alun ferrique 4 la concentration 0,01 m, a fait descendre
cette constante de 84 & 75. Ces variations, quoique trés appréciables, sont hien
inférieures & celles qui ont été souvent observées dans le vieillissement des solu-
tions de sulfate ferreux. Elles sont d’ailleurs aisément explicables, Elles doivent
étre attribuées essentiellement au fait que lesions ferriques s’unissent aux ions F’
qui ont, sur la réaction, une influence accélératrice, comme nous le verrons dans
la suite. :

11 n'est également guére possible que ’altération des solutions de sulfate
ferreux soit attribuable & une hydrolyse & évolution lente, comme celle qni a été
observée dans les solutions de chlorure ferrique. (*) I1 est, en effet, fort invrai-
semblable que dans des solutions aussi fortement acides que celles que nous avons
utilisées, I'hydrolyse puisse jouer un réle quelconque.

De nouvelles recherches seraient done nécessaires pour déterminer la nature
de V'altération que les solutions de sulfate ferreux subissent en vieillissant, Quoi-
qu’il en soit & ce sujet, pour éliminer cette canse d’irrégularité, nous avons tou-
jours, dans nos mesures, préparé les solutions de sulfate de fer immédiatement
avant de les utiliser, De cette maniére, on obtient des résultats concordants
quand on opére dans les mé&mes conditions,

(3} Gmelins Handbuch, n° 59, Eisen, p. 273.



RESULTATS EXPERIMENTAUX

RECHEACHES EFFECTUEES EN PRESENCE DE FLUORURE DE POTASSIUM

Influence de ’iodure de potassinm et de l'iode. — Dans le tablean 2, nous
donnons quelques séries de mesures relatives a Pinfluence des concentrations de
iode et de V'iodure de potassium sur la vitesse de la réaction.

TABLEAU 2 .
50,Fe 0, 1m 1,0,01n 50 Ha FR0,4n
a) IK 0,0125n b) IK 0,025n o) IK 0,1n
e s i || e P e[} e ——— P e——_
Temps | 5,0,Na, k104 Temps | $,0,Na, k0 Temps 8,0,Na, k-10%

0 8.3 |, [ 4 i o 9,

" Tar s ey 9 Te roses| 40 e a2 s,

25 5,90 (52,8 28 6,66 1487 23 5.7 (34

43 456 [0 55 497 |01 40 492 (232

83 2.92  *h 115 246 (3049 62 297 [*%
d) 1K0,15n 2) IK0,3a f) IK9,5n
e VP e | A —

Temps | 8,0;Na, ka0t Temps | 5.0,Na, k10t - Temps 8,0,Na, k104
0 9,36 0 9,35 ) 48

- ah e el g gi‘; 30,3 (30,7) o Tis |28, 2.0)

25 Ry ’*gf 50 6,64 “2’3’3 61 6.5 (2.

54 a0 |4 . 90 5.12 2 111 4,93 :

107 a2 |
g 1K 0,058 k) 1K 6,075n
" Pemps 5,0, Na, k10 k% 104 Temnps 8,0,Na, k104 k;-lO‘

o 3o | 61,0 61,3 | 40,8 (41,2) " g:gg 96,3 (96,8} .| 62,4 (62,8)

2 61 | &l 123 b 535 g Sta

41 4,64 : ] 39 3,52 15’0 41'1'

51 29y (00,5 44,5 65 180 |12, .

o1 e (12908 44,0
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Toutes nos expériences, & meins d’indications contraires, ont été elfectuées
4 30°; {outes eni été répétées au moins deux fois. Nous neus contentens de
deonner les résultats obienus dans 'une des deux séries de mesures, en ajoutant,
anire parenthéses, 1a valeur initisle de 1a constante k obtenue dans 'autre série.
Les temps sont exprimés en minutes, les velumes de la solution de thiosulfate,
en centimeétres cubes.

On veit que lorsque la concentration de I'icdure de potassium asi 4gale eu
supérieure & 0,1 n, le ceefficient & des réactions menomoléculaires esi & peu prés
constant pendant tcut le ecours de la réaction. La faible décroissance qu’il subit,
A esure que la réaction progresse, est aisément gxplicable : elle deit étre attri-
bute & Ya diminution de 1a concentration des jons Fe™" at du fuerure de potas-
sium qui accélérent tous denx la réaction, ainsi qu'a la formation d’iens 1' qui
ent une aclicn retardatrice.

Quand la cencentration deliodure décroit et devient égale 4 0,075 en 0,05 n,
(lableau 2¢g et 2 %), la réaction cesse d’élre menemoléculaire. Le coefficient %
orelt de maniére trés marquée pendant le ceurs de la rézction. Pour une conoen-
tration d’icdure égale a 0,05 7, le ccefficient LIp calculé par la farmule des réac-

tions eermimoléculaires, reste & peu prés constant, mais il décroit quand cette
concentration est 0,075 ».

Nons ncus sammes demandé si ’aceroissement du ccefficient & pendant la
réaction nw’'est pas di A la fermation d’wn catalyseur. Cette hypothése est peu
vraisemblable a priori, car il seraif surprenant qu’une action catalytique se
manifeste seulement quand la concentration de I'iode est faible. Peur trancher
la question, ncus avens cependant répété la série de mesures dans laquelle la
concentratian initiale d’iodure est égale & 0,05 n (tableau 2g), mais en partant
d’une concentration d’iede égale & 0,005 n au lieu de 0,01 n.

TABLEAU 3

SOFedim L0o00sn  1K0,0532 RBO4H,n TKO4m

Temps 5,0,Na, %104 kopt
a
o 4,52 86,9 38,7
19 3,00 g6
&2 166 11%,% 40,9
64 0.71 166,3 . 40,2

En comparant les résultais ainsi obtenus (tableau 3}, aveec ceux du tableaun
2g, en voil que ’hypothese envisagée plus haut doit dtre rejetée. En elfet, les
valgurs .que prend % pour les mémes concentralions d'iede, ne sont pas plus
faibles dans cette nouvelle série de mesures que dans la premiére. Elles aont
méme sensiblement plus élevées conirairement a4 ce qu’on pourrait attendre
d’aprés ce qui a é4é dit & propos de la Iaible décroissance de k&, peur les solutions
" conlenant beaucoup d’iedure. 11 n’y a cependant pas 1a de contradictien, car,
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ainsi gue nous allons le veir, ur accreissement de la concentration de Piodure,
quand elle est voisine de 0,05 n, ne retarde plus la réaction, mais I’accélére au
contraire. :

Enfin, comme le montzent les dableanx 2a, 2b et 4, lorseque la concentration
de Piodure diminne encore, la ndaction tend i redevenir monomeléculaire. Quand
cette concentration est égale i 0,0125 », de ceefficient & va méme enidécroissant
pendant la réaction. Cela ne signifie pas ¢ependant que 'ordre de la réaction
est devenu supérieur & 'unité. Lia décroissance de & doit étre sams doute attribuée
& la formation des ions 1’ qui, it de nouveau, ralentit la.réaction.

TABLEAU &

o SQFe04m  1H-0,0250 BOH.n  FK 04n

&} 3,0,005n - ; &) 1, 0,00252
Temps 8,0 Na, fotod Tentps 5,0,Na, ' b 10¥
1 |
o 4,64 . :
30 : 3,13 57,0 0 2,29 60
G 2,08 AT 15 ; 1,86 o
116 0,85 r 45 {,16
%
®

Pour mettre en évidence 'influence de la concentration de Yiodure sur la
vitesse de la réaction, nous avons groupé dans le tableau 5 les valeurs initiales
(moyennes des premiéres valeurs obtenues dans les deux séries paralléles),
dn ceefficient k pour les différentes concentrations d’iodure avec lesquelles nous
avons opéré. Nous indiquerons plus lein cemment ont été obtenues les valenrs
de k. cale. qui figurent aussi dans le tableau 5. Les variations de ce coefficient
sont représentées dans la figure 1 ou les concentrations de iodure ont été portées
en abscisses et les valeurs de k& en ordennées.

TaBLEATU D

{IK] 0,025 | 0,025 | 0,05 | 0,075 Q.1 0,15 ¢,3 0,5
Valeurinitialede . 10%. . ....) 38,8 50,9 61,1 96,5 | 82,7 | 46,3 30,5 | 26,8
Fea0benle.. . f U s | e 6 | 86 82 | 5,3 28 1 o

. . i . . .
On voit que si on fait'croitre la concentration del’iodure, Ja vitesse de Ia réac-
tion diminue tout d’abord jusqu'da un minimum ; elle augmente ensuite rapide-
ment jusqu’a un maximum 4 partir duquel elle décroit de nouveaun, d’abord
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rapidement, puis de plus en plus lentement, pour tendre finalement vers une
limite.

L'allure trés inattendue de ces variations de la vitesse en fonction da la
concentration de I'iodura semble en rapport avec les changements de I’ordre de
la réaction relativement 4 I'iode, dont il vient d’étre question. Pourles trés faibles
concantrations de I'iodure, correspoundant & la premiére partie descendante de la
courbe, ’ordre de la réaction est voisin de I’unité ; il est notablement plus faible
et se rapproche de 0,5 pour les concentrations d’lodure correspondant 4 la partie
ascendante de la courhe comprise entre le minimum et le maximum, et, enfin,
il redevxent égal & l’umte dés que le maximum est dépassé et que la courbe com-
mence & redescendre.

Influence du fluorure de potassium, — Dans les mesures dont il vient d’étre
guestion, la concentration du flnorure de potassium était égale 4 0,4 n. Pour
déterminer I'influence de ce sel, deux nouvelles séries d’expériences ont été faites
avec des concentrations de fluorure égales a 0,2 et 0,9 n et différentes concentra-
tions d’iedure de potassium.

" Comme nous la versons plus loin, les ions H' exercent sur la réaction, une
influence retardatrice. Or, quand on ajoute du fluorure de potassium & une soln-
tion d’acide sulfurique, il y a formation d’acide fluorhydriqueet, parconséquent,
remplacement d'un acide fort par un acide relativement faible. Ainsi donc, pour
qua la concentration das ions H' reste 4 peu prés Ja méma quand on fait crojtre
la concentration du fluorure, il faut, en méme temps, angmenter celle de V'acida
sulfumque d’une grandeur éqmvalente Dans toutes les expériences dont il
s’agit ici, de méme que dane les précédentes, la concentration de 1’acide sulfu-
rique hbre (différence entre les concentrations de I’acide et du fluorure), était
égale 4 0,6 n.

TABLEAU 6

SOFe 0,1m L,0,M'n SOM,0,8n FK0,2a

a} IK 0,025 n 5} IK 0,057 e} IK 0,075 n
ettt =, || e ————" P et || e —— T — e,
Temps 5,0,Na, k104 Temps 3,0,Na, k-104 Temps 8,0,Na, k-101

( 9,53 0 9,49 0 %82
28 g3 (M0 @LOE 4 gloz 36,8063 4 715 |91.2 (92,6)
i 23 s 2% 5,87 %8
¢ 1 ¥,89 <
d) IKo,tn, ) ’ IK 0,2 n 7 IK0.,5n
e e ntp——— «—-—‘———-..__A___‘—-"_‘—-» ——
] 9,20 |, 51 0 9,69
10 8oy 8.0 40,4 - 0 3:33 20,1 {20,0) 2 oa 13,1 (13,1)
28 6,54 098 52 £33 [
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Les résultats obtenus sont consignés dans les tableaux G et 7. Dans le ta-
bleau 8 se trouvent réunies les valeurs que prend le ccefficient & au début de la

280
270 , I
260
250 : y
240
230
220
210 I
2000 T,
190 s
180
170 1 eSS
160 : -
150
14007 T
130 5o
120 ST
110 : , TR : , _
100 = o
Q0 A : T Y
80 i i i

11
X
)
E 3
™J

=y
Fegrdes]

1

1

L]

Y

=]

M

3

S\Urbe :alqu 433

k104

P

70

60

50 ,

Fle mi EaNEOERAS
50 :

20

% 10 o 1 |7. i
‘ | [ ] 3 ]
B ] i |

C 0051 O Q15n O,2nJ0,25n0,3n 0,550 Opn 0457 05n

réaction, ainsi que les valeurs calculées dont il sera question dans la suite. Les
variations de ce ceefficient en fonction de la concentration de liodure et pour’
les différentes concentrations de fluorure, sont représentées dans la figure 1.

. T .
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TapLEAU 7
S0, Fe 0,1m i, 0,01 SO H, 1,58 FX 0,9
a) 1K 0,023n &) IK 0,075n ) 1K n,1n
- o [ T ———— e —— -
Temps 8,0,Na, k-104 Temps } S,0MNa, | k104 Temps 8,0,Na, k194
: fros | 208 (207) 4 B3| 18s 18y) g 225 a5 @iy
10 484 [ 198 8 | 622 189 8 5,76 o
34 1,73 | 188 17 a2 | }gg 15 4,11 209
36 T, 83 .25 2,57 4
4 ‘ K 0,27 o) IK 0,57
Temps 3,0y Nag ' k105 Tenps 3,0,Na, k.10t
0 8,74 - 0 8,77 A
5 7 ie 114,6. (147) 10 505 9,8 {95,3)
16 5,75 113 25 5014 91,4
31 3,06 e ‘ 47 3137 e
63 1,83 79 1,82 r
TaBLEAU 8
IK
FK k1t —
6,0125 | 0025 | 005 | 0,095 01 045 | o2 [ 03 0,5
0,2 n obs. — 21,0 | 96,6 | a0 572 — 204 b — | 131
0.4 { ohs. | 38,8 | 50,9 | 61,0 [. 96,5 | 82,7 | 46,3 — 30,5 | 26,8
R cle |87 45 64 96 | 82 46,5 — 28 25
0.9 n ahe. | — | 207,51 — 185,5 | 214 — fuagr — 95,1
' f cale. — lon — |1 [ 23 — 128 | — | 9
! . ‘

On voit qua le fluorure de potassium accroit la vitasse de la réaction. Cette
influence ast complaxe. Quand on fait variar la concentration du fluorure, la
courhe des variations de la vitesse en fonction de la concentration de liodura
conserve la méma allure, mais est capendant un peu déformée. Quand,, per
exempla, catte concentration passe de 0,4 & 0,9 =, le minimum et le maximum
sont déplacés: vers;la droite..

Remarquons encore que Paccroissament du coeff' clent k pendant le cours
de la réaction, observé dana nos précédentes séries de mesures (avec FK 0,4 r)
pour les conocentrations d’iodure correspondent & lintervalle compris entre le
minimum et la meximum de la vitesse, se produit aussi, mais cependant da ma-
niére moins marquée, quend la concentration du fluorure est 0,9 n.
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Inflnence du sulfate ferreux, — Pour déterminer cette influence, nous avons
effactué tout d’abord une série de mesures en faisant varier seulement la concen-
trative du sulfate fsrreux. Leg résultats consignéds dans les tableanx 2¢ et 9 et
résumés dang le tableau 10 montrent que, dans les conditions ot ces mesures
ont. §té faites, la vitesse de.la réaction est proportionnelle a la concentration du
sulfute ferrsux,

TasLEAT &
Lootn  IK04n  8OM, a  FK 0,4n

a) 8Q[e 0,05m b) S8OFe 0,2nr e] 80,Fe 0,225m
m-—-——»——-__ T — . —enp— | e | pp———-

Temps S,O,Na,i k104 Temps 8,0,Nay | k0% Tamps ]S',D,N‘a, | Ra104

5 | 9,5 5 .

: 8.43 e |2 ) .

20 8,33 39,3 (39,2) £ 6,72 3 ﬂ@lt (1,62]; (] - 7_’“3 12’_]!0, (T/ts'l,ﬂ)

38,0 \ e 158 175,90
45 6,69 b’ g H + J 5,67 |l 153 15 5, 38 s 0
85 | 4,8 ' 24 2,95 | 339 30 3,08 22

‘ 39 1,75 [ 19 50 1,50 [¥52,5

3 ] . | ]

TaBLEAU. 10

80,Fe ko 10% Rapports des coelMicients

0,05 m 39,3

01 m 82,7 f-;g

0,2 = 163,0. 1110

0,225 m 178,9 ,

D’autre: part, afin ds cherchar si I'influence da la concentration de I'iodure
dépend: de celle dn sulfate ferreux, une série d'expériences a été faite avec une
golution da sulfats 0,2 m, on préssnca de quautités variables d'iodure. Les résul-
tats sont donnés dans la tableaun 11.

TasrLEau 11
80Fe 0,2m L, 0,0tw SOH,a EK04r

a) 1K 0,025n. o 5 1KC 0,06m. | ch IK 04073n

e e e et ey lw r . st

Temps | S,0,Na, | ke108 i Temps | S,0,Na, | A-10¢ Temps | S0,¥h, k104
J - ) )

1,

J h il

2 8,7% |
FO S Fassmayf - 2 ey hasrase | 5 ) S [ o222z
' 115 S Y A 232
6. | 6.8 : \ 16 5.3 - 18 o3 58 | 282
28 | 482 |15 27 2,68 | o2 1w 369 [ 20
T | 3 1,36 : .26 f 284 )
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TaBLEAD 11 (suite)

d) 1K 0,2n €} IK 0,50
Temps 5,0,Na, ko0t Temps 8,0,Na, : kAot
4 9,12 e ien 5 9,13
12 7:90 13_ ((“) 18 7:63 60 (60,‘]}
74 644 i}-' 45 5,45 A
43 4,72 / - 85 3,21 :

Les valeurs initiales des ccefficients k obtenues dans ces mesures sont réunies
dans le tableau 12 avec celles qui ont été trouvées pour les solutions de sulfate
de fer 0,1 m {tableau 2). On voit immédiatement que, sauf dans le cas ot11a ¢on-
centration de I'iodure est égale a 0,1 n,]a vitesse de la réaction n’est pas exacte-
ment proportionnelle 4 la concentration du snlfate ferreux, mais croit un peu
plus rapidement que cette concentration. Cependant, la courbe des variations
de la vitesse en fonetion de la concentration de I'iodure conserve tout 4 fait les
mémes caractéres quand la congentration du sulfate de fer passe de 0,1 m &
0,2 m, et le maximum n’est pas déplacé.

TABLEAU 12

T IK
80,Fe —_ et
0,5n 01n 0,075 n 0,05 n 0,025 n
0,2 M. iiiiiinienen iannns 60, 163 - 222 135 12
0,1 Mo ii it i cinaaes 26,8 © 82,7 96,5 61,1 50,9
Rapports des coeficients ... ¥.2 1,98 2,3 2,5 2,2

Influence des ions H'. — Pour déterminer 'influence de-la concentration
des ions H°, nous avons fait tout d’abord denx séries d’expériences avec des
solutions de sulfate ferreux de concentration 0,1 et 0,05/, contenant des quan-
tités variables d’acide sulfurique. Les résultats consignés dans les tableaux 13
et 14 nous montrent que la vitesse de la réaction eroit quand la concentration
de I’acide diminue.

Au premier abord, la relation entre ces deux grandeurs ne parait pas simple.
Toutefois, comme nous I'avons déja fait remarquer, Pacide sulfurique donne
avec le fluorure de potassium de l'acide fluorhydrique relativement faible et,
par conséquent, Ja vitesse de la réaction ne doit pas étre mise en rapport avec
la gquantité totale de 'acide sulfurique econtenue dans la solution, mais avec la
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concentration de cet acide & 1’état libre, égale i la concentration totale de
Pacide diminuée de celle du fluorure 0,4 n.

TasrLeavu 13

30,Fe 0,1m I, 0,04n IK ¢,1n FK 0,4n
a} SOH, 1,752 by SOM, 1,3n
Temps 8,0,N1, k-104 Temps 5,0.Na, k-101
5 9,52 . , 5 9,39 o en
o 383 52,4 (52,2) 53 i 57,2 (57,3)
55 5,09 32,2 47 5.52 53,3
35 5,52 8z, 77 3'89 50,8
¢} SO,H, ¢,8n d) SO,H, 0.666n
4 9,20 2 3,23
1 e 109,6 (109,4) : 3’9 159,2 (159,8)
21 6.10 : 12 7,89 180,0
106,6 150,9
36 5,28 Nl 23 4,36 A
55 2,67 : 43 2,24 144,
TABLEAU 14
80,Fe 0,05m  1,0,0ln  IK 0,40  FK 0,4n
a) SOH, 1,75n 5) SO,H, 0,666n
—— .
Temps 5,0,Na, k-104 Temps 5,0,Na, k104
8 9,58 : 5 9,15 e o e
38 3,;5 EM (23,0 15 7,66 77,2 (76,6)
78 6,76 20,3 26 631 76,5
126 5.57 17,5 41 4,83 1,5
186 4,50 15,4 61 2053 72,5

Dans le tablean 15 o0 sont réunies les valeurs du ccefficient & an début de
la réaction, on voit que la vitesse décroit réguliérement & mesure que la concen-
tration de ’acide angmente, mais qu’entre ces grandeurs il n’y a pas exactement
propertionnalité inverse. Il était 4 présumer que cela tient a ce que les ions H*
représentent ’agent actif et que leur concentration n’est pas tout a fait propor-
tionnelle & celle de ’acide sulfurique libre. Pour réaliser plns exactement cette
proportionnalité, nous avons, dans une nouvelle série de mesures, opéré avec
des solutions additionnées de quantités de sulfate de potassium telles que la

Thése v, Allmen, : : 2
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concentration totale des ions SO,”, libres ou combinés, restait constante et égale

a 1, 35 n. Les résultats de ces mesures, consignés dans le tableau 16 et résumés

dans le tableau 17, montrent que, dans la limite des erreurs expérimentalés la
vitesse de la réactlon varie en raison inverse de la concentration des ions H°,

" quand la concentration de Piodure est égale a 0,1 ».

TasLEAU 15

80,Fe 01 m

Acidité totale ............. 1,75 n 1,3 n 1,0 n 0,8n 0,666 »
SOH, libre .......... .ol 1,35 n 0,9 n 0,6 n 0,4'n 0,266 n
Rapports ... vnnns R 1,3 1,5 1,5 1,5
EA0% . o e 42,3 37,2 82,7 109,35 159,5
Rapports ....... ..o .n 1,35 1,44 1.32 146

80,Fe 0,05 m

Acidité tolade ... 1.75 n 1,00 ) 0,666 n
‘ i

80 H, libre .. .o olll e 1,35 n ] 0,6n 0,266 n

Rapports ... vninn e 2,25 2,25

10, o 23,2 39,3 76,9

Rapports ................. 1,7 1,95

‘TaBLEAU 16
S0,Fe 0,1 m Lo,01 n IKodn FKO4R

al S0H, n SO, 0,15 » b) SOM, 0,9  SOK, 0,95 n
Temps 8,0,Na, k-10* Temps 5;0.Na, k-10*
] 8,98 5 8,0
16 7.43 52,3 (B1.9) 14 7126 39,0 199,0)
39 5,88 ’ 26 5,54 g
86 3,70 Eg'g 41 3,94 93 g
$8 2,57 2, . 61 2,56 %,
£) . 80H, 0,65 80K, 0,5 n ) SOM;05n 80K, 0.65n
2 7, -
3 g:gg 219 (219 h ;’22 523
12 548 212 6 4,55 919
18 o 4,04 214 a 3,29 . 469
25 2758 203 13 2,09 492
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TapLEav 17

Acidité totade .. ...l 1,0n 1 0,9 7n 0,65 n 0,5n
SO, libre oL e 0,6n JURS 0,25 n 01n
Rapports ........oeiiveian ., 1,2 2 ] 2,5
BA0% . oe e e e e 86,9 T g9 219 595
Rapports ...........oivivinns . 1,2 2,2 2,4

Influence dn chlorure et dn bromure de potassium. — Il était intéressant

de chercher si les chlorures ou les bromures accélérent la réaction comme les
fluorures. Pour ce but, des mesures ont, 6té faites avec des solutions contenant
du chlorure ou du bromure de potassium (0,2 et 0,5 #) et des quantités variables
d’iodure. Les résultats sont donnés dans les tableaux 18 & 21.

TasLeau 18

CIK g,2n
$0,Fe 0,1m I, 0,01n S0H; n FK 0,4n

a) 1K 0,0125n I » IK 0,025n e) 1K 0,058

—— —— T~ e |

Temps|5,0,Na, k104 k;-i()‘ Temps|S,0,Na,|  £-104 Ir;‘-‘ll)‘ Temps{SOeNa,| & 10% | k:-104
H 1

21 908 ) yan 5 a2, foo 0oy || 2 1 212 biso qas) fron o7 || L2 ) 830 |164,8( 09 (o9)

5 8,28 5 7.95 11 6,16 :
136.9 88 166 101 193.0] 97

o | 6.8 ; 43 | 6,08 {if . 23 1 361 g
158'3 84 976 107 199,61 78

26 | 6,27 o0t 04 27 12,98 5 104 331 2,28 ) o373 62

4 | 0,82 : g s | 0,68 [’ 45 | 1,30 |=03:

g 1K 0,075n o) IK 0,1n f IK 0,2n 2) IK 0,5n

cmmp——

e ) e ™ e — M=z,

Temps [S8,0.Napf  k-10%  |ITemps[S,0pNa,|  A-40*  [[Temps!S,0Nay|  k-10%  {[Temps{S,0,Na,| k-104

2987 lass gazall 2 |30 Imona 21 bsser,0f o 13030 |8 s,
71788 g : 5.0 92 lssi0 92 ly3'g

15 16,96 |05 30 {3571 |o0 37 | 722 (530S 45 | 7.3% 1°/-

30 | 4,03 |12 59 | 3,60 [23.0 57 | 6.18 33*’

0 | 1,41 [M6 o5 2,09 |69 125 {3,730 3
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TasLEaU 19

CIK 0,51 30, Fe 01 m Looln 50.H, n FKo04n

o 1K 0,025 n [ IKoosn ¢} 1K 0,075 n
e e e || e e P ————

Temps | 5,0,Na, E-104 Temps § 8,0,Na, k.04 Temps [ §,0,Na, k0t

4

Pl R dsuomenr | 45 | BB |aaseen || 4 | Bi [12a0na

7 6,00 | 1.0 17 565 | 227.8 22 5,2¢ | 1148

11 vy | 1980 24 2,63 fgg'g 62 211 7

16 1,50 | ¥/ 34 1,70 '
) IKogn e) 1IK02n ] 1K05n
T e e e e | e e T R ————— e

3 9,53 . 5 9,34 . 5 9,52 -

14 792 | 13{73) 19 | i3 | 351060 20 g6 | 28(27.8)

29 6.26 gf 39 711 | 3.7 37 796 | 28

51 4,53 o0 103 4,39 ' 960 0,8 -

Rl 2,98

TasLEAU 20
BrK 0,2n
S0Fe 0,0m  1,0,00n  SOH,n FK 0,4n

) IK ©,0125n b) IK ©,025» ¢) 1K 0,05

g e e = ||
Temps [3,0,Na,]  A-104 In?-io‘ Temps [5,0,Na,| k-30¢ | k> 104 |[Temps[S,0.Na,|  &-10% k;-10"

: ;

It L 5

b1 3 oz mes [ ol 5 | B2 Loz ony |90 oy | 43 | B30 deas,o s, aifss (85)
19 | 4112 (10 67 9o | 5lap 1122 70 a1 | 5700 [139,9 78

25 | 3’50 12t 61 39 | 2 90 |158 73 34 1 3700 [137.0 68

i 58 1'31 215 70 51 1'72 '160,0 57

d) 1K 0,075n e) 1K 0,1n fl 1K 0,20 z) 1K 0,50
e ettt e |} e e " pp——— /"_-'--._/\_..-——'"-‘—-_ e e e
Temps(S,0,Na,| %-10* | Temps|S,0,Nayf 4-10* [[Temps|S,0;Na{ k-10* [Temps|S5,0,Na,| 4104
5 | 8,64 . 5 | 9,01 5 | 9,28 5 | 9,34

13 1 795 g;,z(ga,z) 15 | 5i95 [05.4186,0)| L0 | Segs (3.6 (36,30 o5 | 3743 [26.8 (27.9)
2 | 550 (M9 36 | 5,73 (02,4 87 | 502 [31.8 52 | 7,16 (26:0

29 | 4,18 733 66 | 3,82 98,8 147 | 3\m [32.3

64 2,34 ’
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TasLEAU 21
BrKo5n  SOFe 04m  L,001n  SOMH.n FX 0,4 n
a) IK 0,125 n B 1K 0,025 ¢) 1K 0,05 n
e || e e e e e e A emt——
Temps | 3,0,Na, k104 Temps | 5,0,Na, k-10* Temps | $0,Nn, k108
2 § 44 . 5 5 5
: 6l | 285 (285) N 250 | 2088 (200,0) 2 5:56 | 108,4 (107,9)
18 415 | 199.2 25 5.3 | 10,0
28 2030 6.6 40 380 | 968
43 1.47 | 1760
d) 1K 01n e) IK02n H IK0,3#
— T A i || e e e |~
5 9,23 en - 5 ,33 c me = 5 4 -
20 372 51,7 61,7} 40 219 32,5 (33,3) 33 21:83 28,6 (28,7)
40 616 | 49.0 80 5300 | %2.8 83 569 | 8.4
TaBLEAU 22
1
CIK 0,25 ClK 0.5n Bri 0,2n BrK 0,5#
. . o sans chlorire
1K k10t IRT k10 k104 i
e ettt | e T, At T e g, | T, A i
obs. cale. ohs. calc. obs. calc. ohs calc.
0,0125 n, 133,2 107,5 285,0 58,8
0,025 n.,.......| 147,5 146 543,5 107,0 203,4 50,9
0,057, 00iuu... 161.8 162 2424 2432 1350 | 185 | 107,2 | 105 B1,1
0,075 n .| 1338 124 1247 121 95,2 99 ! 96,5
0,1 n.. 77,3 81 73,0 75 65,7 66 51,7 52 82,7
0,2 .. 27,8 37 35,5 a6 34,0 32 33,0 33
0.9 2., 28,7 29 30,5
0,5 n.. 28 1 26 27,9 26 27,0 26 26,8

Le tableau 22 renferme les valeurs que prend le coefficient k& au début de
la réaction lorsqu’on opére avec des solutions contenant du chlorure (tableaux 18
ot 19), on du bromure {tableaux 20 et 21), ou ni 'un ni I'antre de ces sels (ta-
bleau 2). Nous verrons dans la suite comment les valeurs de &. 10* cale. ont été

obhtenue

§.

Ce tableau, ainsi que les courbes de la figure 2 montrent que le chlorure et
1e bromure de potassium ont, sur la marche de la réaction, une tout autre influ-
ence que le fluorure. Cette influence est & peu prés nulle quand la concentration
de V'iodure est élevée. Lorsque cette concentration décroit, le chlorure et le
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bromure, snrtout ce dernier, ont tout d’abord un effet retardateur, puis, au
contraire, une action accélératrice, quand la concentraton de I'iodure est suffi-
samment faible.

[ 4
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Dans les expériences avec des concentrations de chlorure on de bromure

0,2 n, la courbe des variations de la vitesse, en fongction des ions I’ conserve la

méme allure qu’en I'absence de ces deux sels ; le maximum est, seulement relevé

et rejetd vers la gauche. Mais lorsque la concentration du chlorure oudubromure

devient égale & 0,5 n, le maximum disparait, cu tout an moing n’est plus atteint

gﬁnz nos mesures, et la vitesse devient trés grande pour les faibles concentrations
1odurs.
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Il est & remarquer aussi que’accroissement du coefficient k, pendant le cours
de Ja réaction s’observe, dans les solntions contenant du bromure ou du chlo-
rure 0,2 r, comme en 1'absence de ces sels, ponr des concentrations d’iodure qui
correSpondent P'intervalle compris entre le minimum et le maximum de la
vitesse.

TaBLEAU 23
NO,K0,5% 30,Fed,1m 1,000 850, H, n FK0&kn
a) 1K 0,095 n b) 1K 0,057 e) 1K 0,075 n
————'—'--_..:/\_,_—-——'—'—- e P gt | | ——— A p—— " =
Temps | S,0,Na, k404 Temps | S,0,Na, ko104 Temps | $,0,Na, k104
5 9,23 4 9,29 N 5 5,88 .
15 | sae | OGSOy ) gles | 81,701, 1| 7. | LEELD)
30 7,06 | 403 32 5,06 | o0 26 5,66 | o2b
42 6,24 ey 58 3,60 q” 40 4,11 1003
79 2.05 |17 60 2,50 '
d) 1K 01 n e) 1K 0,2 #
Temps 8,0Na, k-104 Temps 5,0, k101
5 9,02 . 5 9,39
17 7,35 74,1 {74,6) i3 7108 32,3 (32,5)
31 584 .3 81 5142 30,5
52 518 69,
Influence des ions NO;' et 80,”. — On pouvait se demander si d’antres

anions inorganiques qune ceux des halogénes on{ une action sur la réaction, No-
tons tout d’abord que, des résnltats obtenus dans I'étude de I'influence des ions
H', on peut conclure que les ions 50," n'ont qu’une faible action retardatrice
qui semble attribuable surtout an falt qu'ils diminnent le degré de dissocia-
tion du sulfate ferreux. D'autre part,nous donnous daus le tablean 23 les résul-
tats de quelques mesures faites avec des solutions contensnt de I'azotate de
potassinm.

Les valeurs du coefficient k& trouvées dans ces expériences, au débnt de la
réaction, sont réunies dans le tableau 24 avec celles qui ont été obtenues pour
des solutions sans azotate (tableau 2}. On voit, dans ce tablesu, que Pazotate
de potassium de concentration 0,5 n n’a qu'une faible influence sur la vitesse
de la réaction. :

TaBLEAU 24

[K0,025n IK 0,050 IK 0,075 a IK 0,1 n

AveeNOK. .o e 48,0 61,7 91,5 Th 4
SansNOK .0 vevrvnenn 50,9 : 61,1 96,5 82,7
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Influence de la température. — Toutes les mesures dont il a été question
jusqu’ici ont &té effectuées & 30°. Pour déterminer I'influence de la température
quelques mesures ont ét¢ faites aussi & 200 {Tableau 25).

TaBLEAUL 25

S0Fe 0,1 m 1,0,00 SO H, n FK04n ~ Temp, 200
a) IK 0,025 n b) IK 0,05 n ) 1K 0,075 n
—— P e || e e ™ s || _ e e
Temps | §;0,Na, ke10} Temps | 8,0,Na, k104 Temps | 3;0,Na, k-10*
5 9 5 9,80 5 9,34
29 gjgg 16,2 (16.3) || ¢ g8 | 20.41(20,2) 28 2 | 83,084,0)
62 7,94 igg # 703 | 5 51 6,48 gg'g
76 7,38 . 82 4,98 %8s
’ 128 2,32 Rl
d} IKog n e) K02 n
Temps B0, N k104 Temps 8,0,Na, k-104
02 o 29,5 (20,4) o i 12,2 (12,9)
45 7,16 3.0 66 8,07 12.2
76 5,80 {f;;‘ 99 7,38 14
135 3,64 26, 174 5,06 '

Les valours des constantes de la vitesse au début de la réaction, réunies
dans le tableau 26 montrent que pour lintervalle de 20 & 300, le coefficient
thermique est & peu prés indépendant de la concentration de Piodure et trés
voisin de 3.

. TarLEAU 26

IK 200 300 " Rapports
0,025 n 16,3 50,9 3.1
0.05 n 20,2 61,1 3,0
0,075 n 33,5 86,5 2.9
0.1 n 294 827 2.8

EXPERIENCES AVEC DES SOLUTIONS NE CONTENANT PAS DE
FLUORURE DE POTASSIUM

On pouvait se demander si les résultats que nous venens d’exposer et qui
sont trés inattendus en ce qui concerna "influence de IYiodure de potassium, ne
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tiennent pas a la présence du fluorure dans les solutions étudiées. Nous avons
vu, en effet, que ce sel n’a pas seulement pcur effet de fixer les ions Fe™" ', mais
qu’il aceélére 'oxydation des sels ferreux par I'iode. Pour élucider eette question,
nous avons fait quelques mesures avec des solutions ne coutenant pas de fluo-
rure. Dans ces conditions, les vitesses mesurées pendant que la réaction inverse
o8t négligeable ont seules pour nous de I'intérét. Nous avons done limité nos
mesures 4 un intervalle de temps relativement court, au début de la réaction.
Pendant ¢e temps,la concentration de 'iode ne subit qu’une faible variation
et , par conséquent, les erreurs de titrages prennent une importance relativement
trés grande. Il en résulte que ces mesures sont moing précises que celles qui ont
été faites avec des solutions eontenant du fluorure de potassium. Elleg le sont
cependant sullisamment pour qu’on puisse en tirer des conclusions.

Aprés les titrages nécessaires pour déterminer Ja vitesse de la réaction,la
solution a été, parfois, laissée dans le thermostat jusqu’a ce que I'équilibre soit
atteint, ce dont. on s’assurait par deux titrages séparés par un intervalle de
temps suffisant. Au début, il a été constaté, dans ces expériences de longue durée,
faites sans précautions spéciales, que la eoncentration de l'iode, aprés avoir
passé par un minimum, allait en eroissant, ce qui est di naturellement a ’action
de I’air. Nous avons done dd opérer & V’abri de ce gaz. La solution était contenue
dans un petit flacon laveur dans lequel 'air avait été chassé par un courant
de gaz carbonique. On faisait aussi passer ce gaz pendant que le flacon étalt
ouvert pour les titrages.

Les résultats des mesures relatives a I'influence de 'iodire de potassium
sont consignés dans le tableau 27. On voit figure (1) que la courbe qui représente
les variations de la vitesse en fonction de la concentration de I'iodure a, (pour
autant que les quelques points que nous avons déterminés permettent de la
tracer), la méme allure générale que lorsque la solution contient du fluorure de
potassium ; elle présente aussi un maximum et un minimum.

TaBLEAU 27
S0.Fe0,2m l,0,0Mn S0H, 06 80,K,04n

a) IK0,0123n o) 1K 0,05n
—
Temps 5,0;Na, - k-104 Temnps 5,0;Nay k-108
2 minutes 9,31 3 minutes 9,61
5 minutes 8,94 96 (84) 6 minutes 9,39 33 (33)
27 heures (énuil.) 0, 17 henres (tquil.) 3,03
€) 1K 0,075n d) 1K 0,2n
2 minutes 9,61 ‘ 3 minutes 9,73
5 minutes 9:31 46 (44) 7 minutes 9,63 11.012)
21 heures {équil.} 4,38 20 heures (£quil.) 8,80
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Pour déterminer I'influence de la concentration de 'iode, trois séries de
mesures ont été faites avec des concentrations initiales d’iode égales 0,005,
0,01 et 0,02 . Les résultats notés dans le tableau 28 montrent que, de méme qu’en
présence du fluorure, la réaction est approximativement du premier ardre rela-
tivement & I'iode, lorsque la concentration de I'lodure est égale a 0,1 n. Toute-
fois, le coefficient k, calculé par la formule des réactions monomolécnlaires,
croit sensiblement & mesure que la concentration de P'iode diminue. L’ordre de
la réaction serait donc un peu inférieur a I'unité.

TasLEAU 28
80 Fe 0,4m IKoin SOM,0,6n S0K,0,2n

a} L, 0,02 n b) 1, 0,00 n [ ¢) I, 0,005 n
e || T —————n P et | o ———
Temps 304Nay | k-10% Temps 5,04Na, | k104 Temps 2,O0slNa, | ko104
2 minutes 19,00 2 minutes 9,56 - 2 minutes 4,80 -
5 minntes | 18,20 | 52 (60 EF 5 iminutes a2 | 98 (670 1 % ininutes 456 | 8007
19 h. (équil) | 41,10 § 40 h. {6quil.) 4,73 19 b. (équil.} 1,93
|

Les expéricnces relatives a l'influence du sulfate ferreux ont fourni les
résnltats rassemblés dans le tableau 29. Remarquons quela concentration totale
des ions SO,” dans la solution SO,Fe 0,4 m (tableau 29q) était de 1,6 n, alors
qu’elle était de 1,4 n pour les solutions SO,Fe 0,3 m et 0,2 m (tablean 294 et ¢)
et de 1,3 n seulement pour la solution SO,Fe 0,1 m (tablean 294).

TaBLEAU 29
1,001 1IK0, 1 n S0 H, 0,6

a) S0O,Fe 0,4 m 480K, 02 n b) 80,Fe 0,3 m + SO,K, 0,2 n
Temps 8,0,Na, ' k-101 Temps 8,0;Na, ko104
2 minutes 9,56 0 9,56
& minutes 3,12 68 (63) 5 minutes ’ 9:12 ! g; (41)
40 henres (¢quil.) 4,73 : 13 minutes 8,35
£q- . 3,85
r} 5Q,Fe 0,2m 4 S0,K, 04 n d} 20,Fed 1m+ 30,K,05 n
3 minutes 9,60 3 minuies 9,72
8 minutes 9,29 28 {30) 7 minutes 9:59 14 {14}
17 hewres {équil.) 6,82 22 heures {équil.} 7,72
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On voit immédiatement qu’au début de la réaction, la vitesse est & peu prés
proportionnelle & la concentration du sel ferreux, comme en présence du fluo-
rure.

Quelques expériences ont été faites avec des solutions contenant du chlo-
rure¢ ou dn bromure de potassium. Les résultats consignés dans le tableau 30,
comparés avee cenx du tableau 275, nous montrent que, dans les conditions on
nous avons opéré, les deux sels accélérent fortement la réaction. Nos mesures ne
nous permettent pas de dire st leur influence est retardatrice pour certaines

concentrations de I’iodure, comme cela a été observé avec des solutions conte-
nant du fluorure,

TasrEau 30
50 Fe02m I,o,0in 1K0,05 n SOH,0,6n S0,K, 04 n

a) CIK 0,2 n b) BrK 0,2 »
Temps 3,04Na, k108 Temps 8,;0,Na, k104
2 minutes 9,51 | - 2 minutes 9,61 -
5 minutes 900 . &0 {73) 5 minutes 9,09 77 {80}
23 heures {équil.) 3,40 1 22 heures (Equil.) 3,40

4

11 est & remarquer que malgré I’accélération de la réaction produite parle
chlorure ou le bromure, P'état d’équilibre final n’est pas sensiblement modifié
par les ions Cl’ ot ne I'est que trés peu par les ions Br', ce qui indique gque ces
ions accélérent aussi la réaction inverse.

Enfin, nous avons fait, sur I'influcnce des ions H', une série de mesures avec
des solutions contenant des quantités variables d’acide sulfurique et de sulfate
de potassium. La concentration totale des ions SO,”a varié seulement de1,2n
a 1,4n ; dans ces conditions, la concentration des ions H ' est 4 peu prés propor-
tionnelle & celle de ’acide sulfurique. '

TaBLEAavu 31
S0,Fe 0,2m 1, 0,01n TIK 0,10

)30, n + SO,K,0. bISOH, 0,60 + SOK, 0,4n
. ffwk ——

Temps 5,(0yNa, ko10* ] Temps 3,0,Na, k104

5 9,70 3 9,53
12 9,51 17 8 9,91 29,9(30,3}
23 914 15,6 17 8,79 2,5
17 heures 8,73 18 heures 6,25

19 heures 8,75 . :
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TasiLeau 31 (suite)

o SOH, 0,60 + SOK,020 || ) SOH,04n + SOK,0,5n &) S0,H, 037 + 50,K,0,5n
e I, e+ . g,

Temps 8,0,Na, ketot Temps 8,0,Na, k-10¢ Temps | 8,0,Na, ko104

0 9,75 0 9,48 0 §,83 -
9 9,30 20 1) ﬁ 8,02 ot (9) 4 8,45 | 48 (49,8}
17 8.87 12 £,50 3 11 8.01 3
éq. 6,80 £q. 4,70 &q. 4.00

Les résultats consignés dans le tableau 34 neus monfrent que I'acidité a
une action retardatrice; comme en présence de fluorure de potassium. Toutelois,
la vitesse ne varie plus ici en raison inverse de la concentration de 1'acide. Quand
cette concentration passe de 1,0 » 4 0,6 n, la vitesse est presque doublée, tandis
qu’elle ne croit que dans le rapport de 30 & 49, lorsque la concentration varie
de 06 & 0,3 n.

Ces mesures metient, d’autre part, en évidence un résultat inattendu. On
voit, en effet, que les ions H™ ont nen seulement une influence sur la vitesse de
la réaction, mais ont aussi pour effet de déplacer P'équilibre qui finit par s’établir
dans la solution. Plus leur concentration est élevée et plus aussi est grande la
concentration de l'iode quand Péquilibre est atteint. Les ions H' n’accélérent
done pas également les deux réactions inverses et, par conséquent, n'agissent
pas simplement comme un catalyseur..



III. — DISCUSSION DES RESULTATS

L’oxydation des sels ferreux par I'iode est un phénoméne complexe que nous
ne pouvons expliquer quetrésimparfaitement. La cause de plusieurs des influences
observées nous échappe complétement et les interprétations que nous propo-
sérons pour quelques-uns des résultats obtenus sont trés incertaines et ne doivent
&tre considérées que comme provisoires.

Remarquons tout d’abord que les caractéres particuliers que présente la
cinétique de notre réaction, et notamment ceux qui concernent l'influence de
Tiodure de potassium; ne peuvent étre imputés & la présence de fluorure de
potassinm dans les solutions étudiées, puisque ces caractéres se retrouvent quand
on gpére en ’absence de ce sel.

Des mesures de ScHUKAREW et de SAsaki relatives & la vitesse de la réduc-
tion du chlorure Terrique par un iodure et de celles de BrénsTED et PEnERSEX
concernant, 'état d’équilibre auquel cette réaction conduit, nous avons cru.
pouvoir tirer la conclusion que la vitesse de I'cxydation d’un sel ferreux par
I'tode doit étre expfimée par une égalité de la forme :

_ d[l:{et.] _ k k‘[]J] -+ RI[IE;EQ —+ R:E{I’]ti . [FB“][IJ‘]-

Nos expériences faites avec le sulfate ferreux n’ont pas vérifié ces prévi-
stons. L.a vitesse de la réaction est bien proportionnelle & la concentration du
sel ferreux et & celle de l'iode, mais 'influence de Ja concentration de I'iodure
n’est pas celle qui est exprimée par la formule précédente.

L’existence d’un maximum dans la courbe des variations de la vitesse en
fonction de la concentration de I'todure, indique que ce sel a deux influences op-
posées : une action accélératrice qui prédomine dans la partie ascendante dela
courbe, entre le minimum et Je maximum, et une influence retardatrice qui se
manileste quand le maximum est dépassé, L’existence du minimum révéle une
seconde influence retardatrice de I'todure qui est sensible quand la concentration
de ce sel est trés faible.

Aprés bien des tatonnements, nous avons trouvé que les variations du coel-
ficient de vitesse k, lorsque la solution contient du fluprure peuvent étre expri-
mées par une relation de la forme :

m n[I'f -

{1) m+m+l=k.10‘
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(Vest ainsi que les résultats rolatifs 4 une solution SO,Fe 0,1 met FK 0,4 n
sont assez bien représentés par la formule :

(2)

On voit, en effet, dans le tableau 5 ainsi que dans la figure 1 queles valeurs
de k obtenues par cette formule concordent a peun prés avec celles qui ont été
trouvées dans les mesures.

Les données expérimentales concernant les selutions ne contenant pas de
Nuorure sont trop peu nombreuses pour qu'on puisse dire si cette formule est
aussi applicable dans cé cas.

La vitesse de la réaction étant a peu prés proportionnelle 4 Ja concentration
du salfate ferreux, quelle que soit celle de I'iodure, les trois termes de la Tormule (1)
varient 4 peu prés dans le méme rapport quand en fait croiire la concentration
du sel ferreux. C’est aussi ce qui a lieu quand la température change, puisque le
coefficient thermique de la réaction est indépendant de la concentration de
Piodure. :

Il en est autrement quand c'est la concentration du lNuorure de potassium
qui varie. La courbe des variations de In vitesse en fonction de la concentretion
de I'todure est alors plus ou moins changée. Comme on Je voit dans le tableau 8,
ainsi que dans la ligure 1, les résultats ohtenus avec une concentration de [luo-
rare 0,9 7 sont assez bhien représentés par la reistion :

) 19[I']

(17 ™ 0T + opoo; + 88 =4-10%

.Une comparaison des formules (2) et (3) montre que le changement de concen-
tration du fluorure ne fait pas varier les trois termes dans le méme rapport.

L’existence, dans I'expression de la vitesse, de trois termes qui s’addition-
nent simplement, induit & penser que la réaction s’elfectue simultanément selon
trois processus distincts.

Occupons-neus tout d’abord du dernier terme de la formule générale I, qui
‘représente la limite vers laquelle tend le coelficient k- 10% Jorsque la concentration
de Piodure eroit de plus en plus.

Dans les trois séries d’expériences [aités avec des concentrations de fluo-
rure égales & 0,2, 0,4 et 0,9 n (tableau 8), les valeurs de cette limite sont égales
respectivement 4 43, 27 et 95 environ. D’autre part, d’aprés les résultats consi-
gnés dans le tableau 27, on peut estimer qu’en I'absence de fluorure, la valenr
limite de k-10* (pour SOFe 0,2 m et SOH, 0, 6 n), est voisine de 4. L'accrois-
sement de la limite ! di 4 la présence de ce sel, serait donc, dans nos trois séries
de mesures, représenté appreximativement per les dillsrences 9, 23 et 91. Ces
nombres croissent plus rapidement que les concentratiens correspondantes du
fluorure. lls ne sont ni assez nombreux, ni assez précis pour qu'il seit possible
de déterminer la fonction que les lie 3 Ja concentration du Iuorure ou plubét a
celle de I'acide Iluorhydrique qui se forme dans nos solutions. Si cette fonction
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ne renferme que des termes proportionnels A des puissances entiéres de la con-
centratien de Pacide fluorhydrique, le nomhre I serait denné par une relation
de la forme :

(%) =4 + o[FH} + B[FH]* -+ {FHJ.

Nous faisens entrer dans cette formule la concentration de I'acide fluerhy-
drique saus savoeir si ce sont les molécules FH ou les ions F/ qui sont actifs.
Quoiqu’il en seit & ce sujet, il y a lieu de penser que I’effet accélérateur de ces
molécules ou de ces ions tient a ce qu’ils forment avec lesions Fe' " des complexes
actifs contenant un, deux ou treis atomes de fluor, et dont, par censéquent, les
concentrations varient prepertionnellement 4 celle de Pacide fluorhydrique eu
& sou carré eu a son cube. Nous n’avons aucune preuve de la formatien de ces
complexes, mais elle parait, au premier aberd, vraisemblable, car on sait la
tendance des molécules d’acide fluorhydrique a s’unir avec des ions métalliques,

Remarquens ici que le fluorure femque en solutien aqueuse, est extré-
mement peu dissoeié. Sa selution econtient si peu d'iens Fe''' qu’elle ne deune
pas de coloration avec le sulfocyanate de potassium et si pen d'ions F' qu’une
addition de chlorure de calcium me produit, aprés plusieurs heures, qu’une
faible epalescence. C’est & cette faible dissociation du fluerure ferrique qu’on
attribue ordinairement la graunde affinité de I'acide fluerhydrique pour I'by-
droxyde ferrique (*}. 11 n’cst pas invraisemblable que 'influence de ’acide fluor-
hydrique dans la réagtion entré l'iede et un sel ferreux seit en rapport aussi
avec la grande stabilité du fluorure ferrique. Ou peut rappeler 4 ce sujet, que
I'oxydation, par 'exygéue libre, d’un sel ferreux en solutien est aussi fortement

accélérée par le fluorure de potassium.

On sait que, dans la plupart des réactions de l'iode, les ions I exercent
une influence retardatrice qu’on explique, en général, en attribuant aux ions
I;' une activité plus faible que celle des molécules I,. Comme nous le verrons, il
n'est pas probahle que cette différence d’activité joue un réle appréciable dans
les variations du coefficient de la vitesse de réaction exprimées par le deuxiéme
terme de la formule géunérale (1), mais elle peut expliquer 'effet retardateur des
tons I' qui se manifeste quand leur concentration est trés faible et qui est expri-
mé par le premier terme de la formule (1).

Admettons, en effet, que les melécules 1, soient beaucoup plus actives que
les ions I;" & I’ égard des jons Fe' ou des complexes fluorés dont nous avons
supposé 'existence. D’aprés la loi d’action de masse, la cencentrat:en des meolé-
cules I, est dounée par Ia relation:

[Ia]
) = K

La vitesse de la réattion entre I'iode et les complexes fluerés ou lesions Fe'',
serait donc exprimée par une égalité de la forme :

0y = KL] + KL = & - K - [[II*}] + K1)

(Y Gmeling Handbuch d. ano'rg. Chem, VIII. Aufl., Eisen, p. 181183
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Lorsque la concentration de I'iodure n'est pas faible relativement a celle
_deliode,[];"] exprime 4 peu prés la concentration del'tode titrable. On s’explique
done I'existence, dans la formule (1), du ferme constant ! (équivalent 4 k' dela

formule précédente) et d’un terme de la forme % ou m représente le produit

k'K.

11 eonvient de remarquer que ce sont ces considérations qui nous ont conduit
4 admettre que le premier terme de la formule (1) varie en raison inverse de
[1']. En fait, les données expérimentales correspondant aux faibles coneentrations
de I'iodure, ne nous permettent pas de dire si ce terme est une expression fidéle
de la réalité. . .

D’aprés ce qui précéde, on devrait toutefois s'attendre a ce que le terme m
croisse avee la concentration du fluorure dans le m&me rapport que la vitesse
limite . En réalité, si on compare les formnles (2) et (3), on voit que, lorsque la
concentration du fluorure passe de 0,4 4 0,9, m et [ varient bien dansle méme sens,
mais que la variation relative de m est plus grande que celle de .

C’esu le denxiéme terme des relations (1) (2) ou (3) gui est le plus inattendu
el qui détermine l'allure trés particuliére des variations du coefficient k en
fonetion de la concentration de I'todure. Si on fait eroitre [1'], ce terme va tout
d’abord en croissant, puis en diminuant et détermine ainsi le passage de k par
un maximum. Ce qui est surtout remarquable dans ce terme fractionnaire, ce
sont les valeurs élevées que prennent les exposants de [1'], spécialement celui du
dénominateur. On pourrait objecter que les formules (2) et (3) sont empiriques
et que les faits expérimentaux seraient peut-étre exprimeés aussi bien par d’autres
formules qui conduiraient & d’autres conelusions. Il y a quelque chose d’exact
dans cette observation. Cependant, toutes les fonctions & peu prés équivalentes
an deuxiéme terme de la formule (2) et par lesquelles on pourrait le remplacer
sans la rendre franchement inapplicable, contiennent aussi des puissances éle-
vées de [1'], dont I'exposant au dénominateur atteint an moins 5. Ainsi, méme si
la formule (1) n’est pas une expression tout a fait exacte des faits, il est certain
gue les ions 1’ ont une action retardatrice qui, quand la concentration augmente,
croit avee une rapidité dont on ne trouye peut-étre pas d’autre exemple dans
toute la cinétique chimique.

Pour expliquer Pinfluence des ions 1’, exprimée par le second terme de la
formule (1), 11 y a lieu de supposer gu’ils forment avec les ions Fe™" des ions com-
plexes trés actifs Fely'. $'il en est ainsi, il fant admettre, pour rendre compte des
faits, qu'un certain nombre de ces complexes, avaut de réagir avec I'iode, se
décomposent spontanément, tandis que d’autres se transforment et perdent leur
activité sous I'influence des ions 1’. Nous ne voyons pas d’ailleurs eomment ceux-
ci.exereent leur action, ni quels peuvent &tre les produits qui prennent naissance
dans cette action. Quoiqu’il en soit, pour rendre compte de leur action retar-
datrice, proportionnelle & la sixiéme puissance de leur concentration, il faut
admettre que Fintervention de six ions 1’ est nécessaire pour amener la destruc-
tion d'un complexe Fel,'.

Le proeessus que nous venons d'esquisser est représenté, dans ses traits
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essentiels, par les équations suivantes, o0 « représente le produit inconnu de
Taction des tons I’ sur les ions actifs Fel,'.

-

1. ' Fe'" + 3I' = Fely,

11. Fely 4+ Iy — Fel; +1 4+ 2I'

111, Fe +1—>Fe"" +1 oubien 2I—1,,
Iv. Fels —I—IGI’ — .

Si la vitesse de la réaction II est [aible relativement & celles de I et de 1V,
la concentration de I'ion complexe Tely’, dans I'état stationnaire qui ne tarde
pas & s’établir, est exprimée par I'égalité :

ki[Fe" J[I'F = ky/[Fel,] + k[Fels][I'TF,

i

kY
ou bien

0 k[Fe J[I'P
(Feli] = st

La vitesse de la réaction s’effectuant selon ce processus, serait done exprimée
par la relation : . :

o0 =y el tPe 341

Cette égalité exprime bien I'influence, sur la vitesse de la réaction, des con-
centrations du sel ferreux et de I’iode, ainsi que celle des ions 1’ telle qu’elle est
donnée par le second terme de la formule (1).

Le processus que nous venons d’envisager est d’ailleursincomplet au moins
en ce qui concerne la réaction s'effectuant en présence du fluorure. Le second
terme de la formule générale (1) dépend en effet de la concentration de ce sel,
comme nous I’avons déja signalé. L’action du fluorure ne s’ajoute pas ici sim-
plement & celle de I'todure: elle se combine avec elle. 1 est d’ailleurs impassible
de dire 8’il a pour résultat d’aceroitre I’effet accélérateur des ions 1/ ou, au con-
traire, de diminuer leur influence retardatrice.

Nous avons vu que, pour les concentrations d’iodure qui correspondent &
I'intervalle entre le minimum et le maximum de la vitesse, 'ordre de la réaction
relativement a 1'iode est compris entre une demie et 'unité. Il faut en conclure,
vraisemblablement, que, dans ces conditions, I’iode agit sur le sel ferreux, non
genlement sous forme de molécules 1, ou d’ions Iy, mais aussi sous forme ato-
mique ou d’ions 1y

Dans une solution d'iode et d’iodure en équilibre, la concentration des
atomes 1 est, d’aprés la loi d’action de masse, inversement proportionnelle &
[l']i. Par conséquent, quand la eoncentration de I'iodure diminue, celle de I'icde
moléculaire croit plus rapidement que celle de I'iode atomique. D’autre part,
cette derniére devient trés faible relativement i celledesions I,’ quand la concen-
tration del'iodure est élevée. 11 n’est donc pas inconcevable que I'iode atomique

_ Thése v. Allmen. 3
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n’intervienne de maniére sensible dans Ia réaction gqu’entre cerfaines Yimies de
concentration de 'iodure. Toutefois on ne voit pas pourquoi cet intervalle cor-
respond sensiblement & celul qui est compris entre le maximnm et le minimum
de la vitesse. Il semble qu’il n’y a pas Ia une coincidence accidentelle, car le [ait
a ét¢ observé dans toutes nos séries de mesures.

Comme nous ’avons déja fait remarquer, I’influence du chlorure ou du bro-
mure de potassium sur la vitesse de la réaction, est trés différente de celle du
fluorure. La présence de chacun des deux premiers sels, surtout gnand se con-
centration est élevée, modifie profondément.’allure des variations de la vitesse
en fonctien de la concentratien de I'iodure. Toutefols, ces variations peuvent
atre exprimées par des formules qui s¢ rattachent étroitement  la relation géné-
rale (1). Les variations du coellicient & pour les solutions étudiées qni contenaient
du chlerure ou du bremure de potassivm (tableau 22) sont, en ellet, assez bien
exprimées par les formules :

[y 0,25[1' L
CIK02n  foTF + I = 0,00008 ™ TO0UF + (1T +-0,00005 *+ 2> = #-10%
. 0,6 .
CIK 0fn gy g+ 25 =104
0,85(1?
A fl']i‘ L G0000T 25 = £+10%
0,40

4
BrK 0,5n [ +00:)[I]+2°'"k 104,

On voit dans le tablean 22 que les nombres calculés par ces formules con-
cordent assez hien avec les valeurs trouvées expérimentalement, sauf dans le
cas oit la concentration de I'iodure est trés [aible. Remarqnons; 4 ce sujet que

les formules précédentes ne contiennent pas le premier terme [—Irm] de 1'égalité {1)

qui exprime la décroissance de la vitesse avant que le minimum soit atteint.
C’est que, dans les séries de mesures dont il s’agit ici, sauf dans celle ol la cencen-
tration du bromure était 0,2 , le minimum n’existe plus, ou n'a pas ét¢ atteint.

Par conséquent, le numératour du terme [% est nul ou ne peut é&tre déterminé,

Une comparaison des [ormules précédentes avece la formule (2) permet de
reconnaitre immédiatement les changements, dans I'inlluence de Iiodure, dus
4 la présence du chlorure ou du bromure. Reinarquons que ces sels ont pour effet
de diminuer les exposants de [I1"] au numératenr comme au dénominateur, ainsi
que la valeur relative dn terme constant r de la formule (1). Ceterme qui, selon
les idées émises plus haut, correspond & la vitesse de destruction spontanée
(c’est-a-dire indépendante des ions I'}, des complexes chimiquement actils,
devient négligeable quand le coneentration du chlorure de potassium ou oelle
du bromure est égale 4 0,5 n, ce qui a pour cemséquenee la disparition dw nrini-
mum dans la courbe des variations de la. vitesse.

La présence du chlorure et du bromure a aussi pour offet d"aceroitre davan-
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tage (on de diminuer moins), Vaction retardatrice des ions I’ (exprimée par le
terme p[1')® de la formule générale (1}) que leur action accélératrice représentée
par le numératenr n {1/,

Ce sont 14 les deux faits essentiels qui déterminent les changements pro-
duits par les ions CV’ ou Br’ dans la courbe des variations do coelficient k n
longotion de la ¢oneentration des ions I'.

Remarquons que les dennées expérimentales ne nous renseignent que snr
les variations relatives des coeflicients n, p et r. Elles ne nous apprennent rien
sur leurs variations absolues et nous devons, par conséquent, nous abstenir de
toute hypothése sur le mode d’action des ions C}' et Br’. Tout ¢e que nous pom-
vons dire, c'est qne Jeur influence n'est pas indépendante de celle des ions ¥/,
mais sa combing avec elle. Les mémes remarques ont déj été formulées & propos
da Yinfluence du [luorure de petassinm. |

Passzons enfin a P'influence des ions H'. 11 faut noter tout d’ahord que cette
inflnence varie avec la composition de la solution et la nature du sel [erreunx.
Dans une solution dz sulfate ferreux additionnée de fluorure dz potassinm, la
vitesse dc la réaction varie en raison inverse de la concentration des ioms H'.
$1la selution ne contient pas de fluorure, U'inflnence retardatrice de I'acidité est
plus faible, mais encore trés sensible. Enfin, des expériences encore inédites
faites & Neuchdtel permettent de conclure que les ions H' ne retardent pas la
réaction entre I'iode et le chlornre ferreux.

Dans les solutions de sullate ferreux ot d’iode, les ions H' ne retardent pes
seulement la réaction ; ils produisent aussi un déplacement de 1’état d’équilibre
qui s’établit finalement ; ils modifient donc la valeur de ’expression :

[sel ferreux] [Iz]‘; —K
[sel ferrique][iodure] —

Ces faits montrent que les iong H' n’ont pas simplement nne action antica-
talytiqne ot induisent a penser qu’ils modifient de maniére trés sensible les con-
centrations des ions Fe'", Fe'*" ou I'. La concentration de I'acide sullurique (su
moins 0, 1 r) étant suflisante pour supprimer presque complétement I’hydro]yse~
dans les solutions avec lesquelles nous avons opéré, il parait necessa:re pour
expliquer les laits observés, d’admettre que les ions Fe'', Fe™™" ot peut- -atre 1’
sont engagés dans des complexes dont les concentrations varient avec celles
des ions H'.

Dans les solutions contenant du fluorure de potassium, les cond:twns sont
diftérentes. L’acide Nuorhydrique qui se forme dans I’sction de Pacide sullu-
rique sur ce sel ost nn zeida plutdt faible et, par conséquent, en présence d’un
notable exeés d’scide eullurique, il est trés pea dissocié. D’autre part, P'acide
fluorhydrique en solution squeuse se trouve essentiellement AP état de molécules
FH ; une trés potite quantité senlement se trouve a 1'état de molécules Fy H,
ou &'ions F,H’. L& concentration des ions F’ (ainsi qua celle des ions FH'), va-
rie dons en reison inverse de celles des ions H'. Ce fajt l1aisse supposer que ees
ione F' (¢t peut-étre aussi les ions FyH’), jouent un rola dane Poxydation des
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sels ferreux. 8’1l en est ainsi, il faut admetire, puisque la vitesse de la réac-
tien est simplement preportiennelle & I'inverse de [H'], qu’un seul ion I’ inter-
vient dans le precessus d'oxydation d'un ateme de fer bivalent. Comme,
d’autre part, l'erdre de la réactien relativement a 'acide fluorhydrique est
supérieur & I'unité (formule 4),1] faut qu’a coté des iens F', les meléoules I'H
acoéléerent aussi le phénomene. Cette cenclusien s’applique aussi bien au pre-
cessus qui n’est pas influencé par les ions 1’ qu’a celui dont la vitesse est
exprimée par le second terme de la fermule (1). On sait, en effet, que ce pro-
cessus est aussi accéléré par le fluorure, et nes expériences relatives al'influence
desiens H' ent été faites avec des solutiens dans lesquelles la vitesse était voisine
du maximum et dans lesquelles la réactien s’effectuait simultanément, avee des
vitesses & peu prés égales, selen les deux precessus.

Nous avens admis que I'action accélératrice des ieus I' est due & leur union
avec les icns Fe'". Suppeser que les iens F' et les melécules F'H exercent leur
agtion d’ume manié¢re analogue en s'unissant auxiens Fe' ou & des ions tels que
Fely', c’est denc admettre I'existence de meléeules eu d’ions actifs d’une com-
plexité inseupgonnée et qui peut faire paraitre I’hypethése peu vraisemblable.
Mais les faits mis en évideunce par nes expériences sont si inattendus, plus encore
en ¢e qui cencerne I'effet retardateur des tens I' qu’en ce qui a trait & leur in-
fluence accélératrice ou & celle de Yacide fluorhydrique, que les interprétations

qu’on en peut donner doivent presque nécessairement présenter une certaine
invraisemblance.

RESUME

La vitesse de la réastion entre I'tode et le sulfate ferreux a été étudiée dans
I’ebscurité. La plupart des mesures ent été faites avec des solntiens contenant
du fluorure de potassium qui a peur effet de supprimer la réaction inverse.

Les prineipaux résultats obtenus avee les selutiens contenant du fluerure
sont les suivants :

Quand on fait creitre la concentration de I'iedure de potassium, la vitesse
de la réaction diminne tout d’aberd jusqu'a un minimum ; elle augmente ensuite, .
passe par un maximum aprés lequel elle diminue d’abord rapidement puis de
plus en plus lentement pour tendre finalement vers une limite.

Cotte influence de I'iedure peut étre exprimée par une égalité de la ferme :

L ]
LR Y S S
EP‘] ATF+r 7=

11 faut en conclure que les iens I’ exercent une aotion accélératrice et une

double actien retardatrige, I'une (cerrespondant au terme %)’ qui se manifeste

spécialement quand la concentration de Piodure est faible, I'autre exprimée

par le terme p [I'[’, qui n’est sensible que lorsque la cencentratlon de 1’1odure
est plus grande,
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La vitesse de la réaction croit un peu plus rapidement que la concentration
du sel ferreux. Elle est proportionnelle a l1a concentration de I'iode, sauf pour les
concentrations de I'iodure comprises entre celles qui correspondent an minimum
et au maximum. Dans cet intervalle, ordre de la réaction relativement 4 icde
est compris entre 0,5 ot 1. :

La vitesse de la réaction varie en raison inverse de la concentration des
ions H'.

Le fluorure de potassium a une 1nf1ueuce accélératnce quelle que soit celle
de I'iodure.

Le chlorure et le bromure de potassium accélérent la réaction quand la con-
centration de I'iodure est faible ; ils la retardent quand cette concentration est
plus grande ; quand elle est plns grande encore, leur influence devient négli-
geable.

Le ions SO,’" et les ions NO,' n’ont qu'une faible influence retardatnce.

Quelle que soit la concentration de I'iodure, le coefficient thermique est
voisin de 3, pour Pintervalle de 20 & 300.

Avec les solutions ne contenant pas de fluorure, des résnltats analogues
ont été obtenus en ce qui concerne linfluence des concentrations du sulfate fer-
reux, de I'iode et de I'iodure. Dans ces solutions, les ions H™ ont une action retar-
datrice moins grande qu'en présence du fluorure. Ces ons ont pour effet de dé-
placer ’équilibre qui finit par s’établir dans I’action de I’iode sur le sel ferreux,

Une tentative a été faite d’expliquer un certain nombre des faits observés.
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