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INTRODUCTION

L'étude des phénoménes d'oxydo-réduction a fait 'objet de nombreux
travaux. Une decumentation détaillée peut étre trouvée dans diverses
publications. 1,2,%)

En raison de la complexite des systémes étudies, les résultats soni
souvent incomplets. Cependant la cinétique de certaines réactions d'oxydo-
réduction a éié étudiee avec précision par voie potentiometrique et colo-
rimetrique. Ainsi la réaction bleu de méthyléne-sulfonate de phenyl-
hydrazine par Holst 1) et la réaction Thionine-Fer par E. Rabinowitch *).

Le présent travail se rapporie a la réaction entre la quinone et les
jons ferreux en solution acide et a la réaction inverse :

CoHs Oy + 2 Fet? 4- 2 HY <= Cs Hs 02 + 2 Fet3

Cette réaction peut éire suivie par petentiométrie et par dosage ana-
lytique. Franke ) en a mesuré la constante d’équilibre par petentiomé-
trie. Porret %) en a étudié la cinctique, a l'obscurité et a la Iumiére, en
suivant la réaction par dosage de la gquinone.

Nous nous sommes proposes de compléter les résultats obtenus par
ces deux auteurs, en procedant par dosage analytique et par potentio-
métrie.

1. Appareil ;

L’appareil employé consiste én un thermostat. Un thermométre régu-
laleur maintient la température de l'eau constante & 0,1° prés. Les solu-
tiong étudiées sont contenues dans des erlenmeyers & bouchon rodé,
plongeant dans le thermostat.

Pour Vétude de la réaction thermique, I'appareil est enfermé dans
une caisse, le mettant a 'abri de la lumiére. Les pipetages sont effectués
avec des pipettes préalablement enduites de vernis noir.

Le thermostat et la caisse sont munis de fenétres utilisées pour
I'étude de la réaction photochimique. Nous avons employé dans nos
mesures une lampe Luxram d'une puissance de 1000 watts, placée a 18

1) E. Rabinowitch «Plotosynthesiz», vol, 1. New-York (1945).
%) Lo Valle, J. dm. Chem. Soc. 7. 2234 (1948},

3 G, Holsy, 2o phys. chem., A, 282 (1937,

4 E. Rabinawich, J. chem. Physe, 551 (1940),

§) W, Franke, Ann, 480.1 (1930).

¢  Porret, Jelv. 17, 703 (1934},



ou 36 cm. de la cuve 4 réaction {1 cm. d'épaisseur). Lorsque 'absorption
de la lumiére par la quinone devait étre connue, nous avons employé
une lampe 3 vapeur de mercure alimentée par un courant de 4 ampéres
et placée 3 15 cm. de la cuve & réaction,

Les mesures potentiométriques sont faites au moyen d'un potentio-
métre en utilisant Yélectrode & calomel saturée comme électrode de
référence. L autre électrode est constituée d’un fil de platine nu et propre,
trempant{ dans la solution a étudier,

2. Substunces utilisées

Les substances suivantes ont été emplovées pour hos cssais :

Sulfale ferreux SOy Fe. TH: O pro analysi (Merk).
Alun ferrique (SO4)2 Fe NH;. I12H: 0 » » (Merk),
Quinorie purum (Siegfried).
Hydroquinone purissimum (Ciba).
Sulfate de sodium SO, Nas. i0H; O » (Siegfried).
Acide sulfurique pro analyst (Merk).

Dans ce travail, les concentrations de 'acide sulfurique, des jons
Te+2, Fe+d et SO,-2, seront toujours exprimées en équivalents par litre
{-n.) ; les concentrations de la quinone et de 'hydroguinone le sercnt
en melécule-gramme par litce (mole/litre).

3. Méthode analytique :

La marche de la réaction fut suivie par dosage de la quinone par la
méthode de Valeur!), Celle-¢j est basée sur I'oxydation de l'acide iodhy-
drique (iodure de potassium et acide fort) par la quinone. L'iode libéré
est titré par le thiosulfate de sodium,

Mais comme, dans notre cas, les ions ferrigues oxydent Vacide
iodhydrique et gue les ions ferreux réduisent Viode libéré, il est néces-
saire d’opérer comme suit, pour que ces deux réactions soient pratigue-
ment annulées. :

Les ions {érrigues sont fixés par le fluorure de potassium sous farme
de complexe Fe Fg—t.

L’action des ions ferreux est totalement empéchée, en solution sulfu-
rique, en présence d'un gros excés de ions I- et d'ions H*. (Il ne faut
pas opérer, comme dans la méthode de Valeur, en solution chlorhydrique,
car les ions C1- acceélérent la réaction entre les ions ferreux et U'iode. ¥)).

Ainsi, en présence d’'un gros excés dions I~ et d’ions H+, la réaction
entre 1'acide jodhydrique et la quinone est pratiquement irréversible et
les dosages sont exacts. .

Les dosages ont été fails de la maniére suivante : nous laissions
couler la prise d'essai contenant la quinone i doser (généralement 10 ¢cm3)
dans un mélange formé de 20 cm? d'acide sulfurigue double-neormal,

1} C.ro120, 552 (1899).
2} Berthoud et v. Allmen, J. Chim. Phye., 30, 102 {1933).



sium 2,5 normal. Dans ces condilions, la réduction de la quinone est
instantanément bloguée et l'iode libéré trés rapidement et en totalité.

Cette méthode analytique a éte vérifiée au moyen de solutions con-
rues de quinone, dions ferriques et hydrogénes dont les concentrations
étaient du méme ordre de grandeur que celles qui ont été utilisées dans
nos mesures. Les résultals consignés dans le tableau 1 montrent gque
cette méthode permet d’atteindre une grande précision.

Tableau 1.
" Concentrations
Exemples - -
d'apris les pesées d'aprés I'analyse
quinone 0,01225-m/1 | 001224
1 Fetd  0025-n. quinone § 001225 1 1004
0224 | . T
H+ 0.10-n. 0.01223
guinone  0,00612-m/1 0.00612
2 ' Fe+3 0,00625-11. quinone 8%2:2 0,00612
H+ 0.10-n. 000612

Dans quelques cas, ou la concentration des ions ferriques était
grande (environ 0,05-n.), nous avens da doubler les concentrations de
l'acide sulfurique et du fluorure de potassium et prendre 5 cm?® d’iodure
de potassium Z,3-n., pour que les dosages soleni exacts.

Dans la plupart de nos mesures, nous avons cherché a maintenir la
concentration des iens S0,-? constante et égale a 0,350-n., par addition
de quantités convenables de sulfate de sodium. Elle a été élevée a
0,500-n. pour l'étude de la réaclion entre ’hydroquinone et les ions
ferriques, Elle sera de toule fagon indiquée au début de chague tableau
de mesures. Malgré cette précaution, comme nous le verrons dans la
partie potentiométrigue, la concentration des ions SO;~% nétait pas
constante. En conséquence, la dissociation de Vacide sulfurique et peut-
éire celle du sulfate ferrique n’était également pas constante.

Des essais, faits avec le sel de Mohr au lieu de sulfate ferreux, nous
oni. montré que les ions NH+ n'ont pas d’influence sur la vitesse de la
réaction entre la quinone ¢t les ions ferreux, ni sur état d'équilibre.
Ces ions sont donc également sans influence sur la vitesse de la réaction
inverse, Aussi pourrons-nous utiliser l'alun ferrigue. plus commode, au
iieu’ du sulfate ferrigque, quand nous étudierons la réaction entre ’hydro- ]
quincne el les ions ferrigues. .



Tableau 2.
Concentration des ions SO, 0.350-n.

Concentrations initiales Concentrations finales

Hydro- | Alun Quinoue| Fe*? |S0sHy Hydro- Alun
quinone | ferrique

tempé-

rature | Quinone | Fet? |SO4H:

quinone | ferrique

0.00625 0,050 | 0,050 0 0 0,00356 | 0,0446 0,0446 | 0,00260 0,00538
0,003125 | 0,050 | 0,100 0 0 0,00066 0,0451 0,093 | 0,00246 0,00493
0,00625 0,050 | 0,100 0 0 0,00257 0,0426 0,0926 | 0,00368 0,00736
0,01250 0,050 | 0,100 o 0 0,00743 0,0399 0,089 | 0,00607 0,01014
0,00625 0,025 | 0,100 0 0 0,00364 0,0198 0,0948 | 0,00261 0,00522
0,00625 0,100 ] 0,100 0 0 0,00145 0,0804 0,0904 | 0,00480 0,00860
0,003125 | 0,060 | 0,200 0 0 0,00030 | 0,0443 0,1944 | 0,00283 0,00565
0,00625 0,050 | 0,200 0 0 0,00165 | 0,0408 0,1908 | 0,00460 0,00920
0,01250 0,050 | 0,200 0 0 0.00594 0,0369 0,1869 | 0,00656 0,01312
0,00625 0025 | 0,200 0 0 0,00291 0,0183 0,1933 | 0,00334 0,00668
15¢ 0,00625 0050 1 0,250 0 0 0,00140 | 0,0403 0,2403 | 0,00485 0,00970
0,00625 0,100 | 0,100 0 0,01250 | 0,00308 | 0,0037 0,0937 | 0,00317 0,01884
0,00625 0,100 | 0,100 0 0,00625 | 0,00231 0,0921 0,0921 | 0,00394 001413

0 0 0,100 | 0003125 | 0,01250 | 0,00208 0,00595 | 0,1059 | 0,00015 0,00655

0 0 0,100 | 0,00625 001250 | 0,00447 0,00894 | 0,1089 | 0,00178 0,00356

0 0 0,100 | 0,01250 001250 | 000514 | 001028 | 0,1103 | 0,00736 0,00222

0 0 0,100 | 000625 000625 | 000256 | 0,00519 | 0,1052 | 000366 0,00106

0 0 0,100 | 0,00625 0,02500 | 0,00593 0,01187 | 0,1119 | 0,00032 0,01313

. 0 0 0,200 | 0,00315 | 0,01250 | 0,00281 0,00562 | 0,2056 | 0,0003153 | 0,00688
0 0 0,200 1 0,00625 0,01250 | 0,00401 000801 | 0,2080 | 0,00224 0,00449

0 0 0,200 | 0,01250 001250 [ 0,00471 0,00843 | 0,2084 . 0,00779 4,00307

0 0 0,200 | 0,00625 0,00625 | 0,00237 .| 000474 | 0,2047 | 0,00388 0,00151

0 0 0,200 | 0,00625 002500 | 000360 | 001120 | 02112 | 0,00065 0,01380

25e 0,00625 0,050 | 0,100 0 0 0,00309 | 0,0437 0,0937 | 0,00316 0.00632
0 0 0,100 | 0,00625 | 001250 | 000479 | ©0,00958 | 0,1096 | 0,00146 0,00202




I. ETUDE DE LA REACTIODT THERMIQUI

a). Equilibre.

Les mesures quj servent i déterminer l'équilibre ont 6té faites a
15° et 25° Les résultats obtenus sont rassemblés dans le tableau 2. Ils
monirent que le méme état d’équilibre peut étre atteint dans les deux
sens. Dans nos conditions expérimentales, il n'y a pas de réactions secon-
daires appréciables. La valeur de K, calculée par la formule :

{ CoHsO2] | Fer]?2 [SOsHp]?2
[ C6Hs O:] [ alun ferrique | *

est. pratiguement conltante pour une méme concentration en acide sulfu-
rigue. Par contre, elle croil quand la concentration en acide sulfurique
augmente. Pour que' K calculé ay moyen de la formule ci-dessus soit
constant, il faut utiliser pour l'exposant de l’acide sulfurigue la valeur
de 1,7 au lieu de ZI Cette croissance est normale puisque nous avons
calcultée K a partir Jdes concentrations moléculaires. Le fait que K est
censtant pour une nmiéme valeur de la concentration en acide sulfurigue
peut étre, a premiéte vue, considéré comme un argument en faveur de
Thypothése que les| coefficients d’activité de la quinone, de l'hydro-
guinone, des ions ferreux et ferriques <ont égaux & 1 en premiére
approximation et que, par conséguent, on aurait le droit de prendre
pour ces substances la concentration cormmme mesure de l'activité. Il n'en
est pas de méme pour l'lon hydrogéne. On sait que dans une solution
d’acide sulfurique pure d’une concentration de l'ordre de 0,1 mole par
litre, le coefficient d’activité est trés différent de 1, Dans nos solutions
en équitibre, le coefficient d'activité des ions hydreogénes sera probable-
ment encore plus différent de 1, puisque ces solutions contiennent divers
sels en plus de acide sulfurigque.

L’activité des ions hydrogénes et l'équilibre de ce systéme oxydo-
reducteur peuvent étre déterminés par potentiomeétrie. Clest la rajson
gui nous a poussé a enfreprendre cette étude gqui sera développée au
chapitre TV,

Remarquons aussi qu'un peu de quinone et d’hydroquinone s’unis-
sent pour former de la quinhydrone. Cette guinone ainsi combinée est
aussi dosée par la méthode de Valeur, Les concentrations de la quinone
et de I'hydroguinone avec lesquelles nos calculs ont été faits étaient donc



10 )
un peu trop grandes. Si on désigne par x la coneentration de la quin-
hydrone et par (@] et |Q@Ha] les concentrations totales de la quinone et
de 'hydroquinone, on doit avoir :

(1Q] —X) (|QH:} —X)
X
Or, d'aprés Luther et Leubner !}, la consiante -de dissaciation ‘de la
quinhydrone est égale & 0,23 & 25°. 11 est donc facile de caleuler x. Cette
concentration est toujours trés faible. Dans nos mesures, elle n'a jamais
dépasse les 2 % de la coneentration de la quinone ou de I'hydroquinone.
L'erreur qui en résulte pour la ednstante X 'est, dans le cas le plus défa-
vorable, inférieure & 1,5 %. Elle est donc beaucoup plus petite que les
erreurs expérimentales. Nos expériences ont été effectuées, en réalité,
a 15°, mais a ¢ette température méme, la -conceniration de la quinhy-
drone reste, sans aucun doute, trés faible et 'on peut en faire abstraction
dans les calculs, '

=K’

b). Vitesse de la réacﬁon A l'obscurité,

La réaction -est complexe et réversible, aussi le caleul d'un coeffi-
cient de vitesse est tirés compliqué et de -peu d'utilité, Aussi avons-nous
simplement calculé la vitesse v=a@'at.

On voit, dans les tableaux ¢i-aprés, que la vitesse déeroit tapide-
ment A -hesure que la réaetion -s'effectue. Cétte décroissance ‘est due -a
la difninution des éoneentrations des espéees qui réagisssent et a la révei-
sibilité de’la Téaction. Bn raiscn de ce ralentissement et de la complexité
du phénoméne, les lois n'ont été déduites qiue des résultats relatifs au
début de la réaction.

1. Réaction entre la qulnone et le sullate lerréux.
Influence de la concentrdtion du sulfate ferreux

Les résuliats obtenus sont cons'ignés dans le tableau 3. L’ordre de
la réaction, par rapport-aux dons Fe+2, est égal & 1,48, 1,50 et 1,47 -dans
les intervalles de concentrations 0,0125-n. & 0,025-n., 0,025-n. -3 .0,05-n.
et 0,05-n. 4'0,100-n.

Cet ordre se talcule de la maniére suivarite :

Si on admét que Ja vitesse initiale ‘de 'la réaction puisse se mettre
'sous la forme 7 :

vo = kAl BP

gunee
ou A,, B, ..sont les -concentrations -initiales -des diverses substances ‘et
le facteur k, le -coefficient de vitesse, et si 'on modifie -uniguement la

concentration du composant A, on a:
N “I_-4 8 ‘Tab
v, ='kAY, B,....

N I pr. {2) 85, 314 1922).
7} A, Berthénd, Précis de chimice-physique, "Paris 1939, p. 314,
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Pour chaque essai, le premier titrage a été effectué lorsque la con-
centration de la quinone avait diminué environ de 1 X 10-3. Les titrages,
effectués plus prés du point de départ de la réaction, ne sont pas précis,
d'une part, parce que les pipetages sont trop rapprochés, et, d'autre part,
parce que la diminution de la concentration de la quinone est trop faible.
Les titrages qui sont effectués lorsque la concentration de quinone a
diminué de plus de 1 X 1073 ne sont pas non plus précis parce qu'a ce

Tableau 3.
Quinone 0,00625-m/1 ; SO4 H, 0.1-n.; $O4~2 0,350-n. ; temp. 15°
1 Cone. i Cone. | .| wx106
C?nc. [‘el?ps Cfmc vx108| Temps one exloo | V¥
- Fet? | {min.) | guinone quinone L movenne
0 0,00619 0 0.00G20
' 89 89 | 89
00125 120 | 0,00512 | 120 0,00513
600 0,00452 600 | - .0,00452
0 | 000625 240 0 0,00625 247 | 248
123 | 000405 35 | 123 | 000405 31
00250 | 535 | 000366 : 235 | 00070 '
345 | 0,00365 345 0,00367
1065 | -0.00364 1065 0,00364
0 0,00625 68.4 0 0,00625 75 700
13 | 000536 456 13 0,00532 48
40 0,00413 ’ 40 0,00411 '
. 226 ) 22,6
0,0500 90 | 000300 { 00 | 000208 :
180 | 0.00265 180 0:00264
1080 | 000257 1080 0,00260
0 0,00625 0 0.00617
" 19 ; 196 193,0
5 0,00530 123 5 000519 | o0
12| 000440 | "o 12| .0,00429 o5
0.1000 24 | .0,00326 ‘ 24 0,00315
' 46 | 1000207 | 54 0,00187
150 | 10,00151 | 150 000150
250 | 0.00146 | 840 0,00146
1110 0,00146 '
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moment-1a la réaction est déja trop avancée et.que la réaction inverse
a une influence qui n’est plus négligeable. C'est la raison pour laguelle
Tordre de la réaction calculé a4 partir des valeurs des deuxiémes titrages
(diminution de.la concentration de la gquinone : environ 2 X 10-3) n'a
ras de sens. :

Notre méthode a certes un défaut, puisque nous calculons la vitesse
v par interpolation linéaire entre le temps zérc et le moment du premier
titrage. Une méthode correcte consiste' & extrapoler au temps zéro pour
connaitre la vitesse initiale. Mais dans notre cas, nous ne pouvons pas
Tappliquer. Cependant, on peut constater, sur Ja figure 1, gue Yerreur
due a Vinterpolation linéaire est trés faible pour les réactions I1, III et IV
ct gu'elle est plus grande pour la reaction 1.

L’ordre de la réaclion pour les intervalles de concentrations 0,05-n.
4 0,100-n, est égal 4 1,47 avec une erreur de 0,05 dans le cas le plus
défavorable de reproductibilité des mesures. L’erreur due a Yinterpola-
iion linéaire est ici trés faible et bien inférieure aux erreurs de reproduc-
tibilité.
* L’ordre de Ja réaction dans les inlervalles de concentration 0,0125-n.
a 0,025-n. est égal 2 1,48 et la reproductibilité est excellente parce que
la réaction est lente, Mais l'erreur due a linterpolation linéaire est plus
grande. Aussi, Yordre de la réaction est vraisemblablement obtenu avec
la méme erreur de £0,05 que précédemment,

Influence de la concentration de la guinone

Les résuliats rassembles dans le tableau 4 montrent gue la vitesse
de la réaction est proportionnelle a la concentration de la quinone.

Tableau 4.
Fet2 0,025-n.; 30y H; 0,1-n.; SO4-2 0,350-n. ; temp. 15°.

. . 106 .
Temps Cf)m" vx10% [ Temps C‘onc. vx1{® vx10
(min.} quinone qinnone movenne

0 0,00313 0 0,00313

83 0.00200 12,5 &3 0.00210 124 125
0 000625 | o 0,00625

45 0,00513 249 45 0,00514 247 248
0 0,01243 0 0,01240

2 0.01133 50,0 22 0,01132 49,1 496




14

Influence de la concentration des ions H*

Les résultats relatifs i cette influence se trouvent dans le tableau 5.
Ils montrent que la vitesse de la réaction varie trés peu avec la concen-
tration des ions H+. L’ordre de la réaction par rapport aux jens H+ est
égal 4 0,17 et 0,12 dans les intervalles de concentration de 0,016-n. A
0,036-n. et 0,036-n. 4 0,110-n.

Tableau 5. .
Quincne 0,00625-m/1 ; Fet2 0,05-n.; SO,-? 0,350-n.; temp. 15°,

cone. act, !temps| cone. p cone, 5 | vx108

) X vx10® | temps . vx10
S04H: | HY |{min)| quinone quinene Teyeane

0 0.00625 0 0,00625

0.050 0,016 | 14 0,00538 62.1 14 0,00540 80.7 60,9
0 0,00625 ] 0 0,00625 .

0,100 0,036 13 0,00536 68,4 13 0,00532 115 700 -
0 | 0,00630 o | oooe28 | .. |

0,250 . 0.110 1 0,00540 818 1 0,00541 70,1 80,5

Veoir remarque en bes de page,

Influence de la température

Les résultats se rapportant 3 cette influence sont réunis dans le
tableau 6. Le coefficient thermigque de la réaction est égal, entre 15° et
25° 4a:

121
—_—=1,73
70,0
Tableau &.
Quinone 0,00625-m/1 ; Fet*2 0,05-n. ; SO4-2 0,350-n. ; SOy H: 0,1-n.
i ] 0
Fempé Ter.nbs c?nc. vx106 |Temps (:t:*mc. wx106 vx10
rature | (min)| quinone | quinene moyenne
0 0,00625 0 0,00625
1B 3 | 000536 84 | 43 | 000832 5 ) 700
.| o] oooe20 o | 000623
25 8 0,00525 119,0 8 0.00525 123,0 1210
Remarque :

I1 est du reste & remardquer que dans ces essais 'activité des ions H+
varie plus rapidement que la concentration de l'acide sulfurigue (3 cause
de la variation des. ions SO4~2). L'’ordre de la réaction par rapport a
Pacide sulfurique est en réalité égal a 0,20 environ,



2. Réaction entre 'hydroquinnne et les ions ferriques.

Les résultats rassemblés au tableau

Influence de la concentration des ions ferriques

n

15

7 nous permettent de calculer

Pordre de la réaction par rapport aux ions ferrigues. Il est égal 4 1,58
et 1,46 dans les intervalles de concentration 0,00625-n. a 0,0125-n. et
0,0125-n. 4 0,0250-n.

Tablean 7:
Hydroquinone 0,00156-m/1 ; SOy Hy 0,4-n.: 30472 0,500-n. ; temp. 15°
. T s, . x10%
Couc::i el‘-l].ps C-opr | vx105 | Temps Cfmc w106 vxl
Fet (min.) | quinone quinone moyenne
0 0 0 0
13 opoo30 | 2! 13| oo | 231 a3
0.00625 60 | 000061 6.6 60 | 0,00080 6.4
900 | 000121 900 | 0,00120
0 0 0 0
5 | 0,00034 68,0 5 | 000035 Zg'o - 680
00125 20 | 000069 2;2 20 | 0.00069 7
. 210 | 000137 ' 210 | 000137 3.5
1020 | 000151 1020 | 000151
0 0 - 0 0 ,
: 2 | 000038 ‘98'0 2 | oooogs | 1900 | 1800
0,0250 9 | 000086 69.0 o | 000086 69,0
250 | 000157 250 | 0,00156
1020 | 000157 1020 | 000157

Influence de la concentralion de Uhydroguinone

Les résultats réunis dans le tableau 8 montrent que la vitesse de la
réaction est proportionnelle a la concentration de I'’hydroguinone,

Tableau 8.

Fe+3 0,0125-n.: 504 H2 0.4-n.; SOy~ 0,500-n. ; temp. 15°.
Conc. . 106
hydro- 1 e:nps CP]]C' vx10° Temps C_OI]C. vx10¢ vx10
fuinone {mnin.) quinone qumone moyenne

' 0 0 0 0
000156 | 5 | opoozs | %0 | 5 ) o003 | 70 | 690
: 0 0 0 0 ‘
0,00313 3 0,00042 140.0 3 0.00043 7 143,0 141,5
. 0 0 _ 0 0
000625 \ 5 | gooosz | 2P0 | 2 | oposs | B0 | 2B
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Influence de la concentration des ions hydrogénes

Les résultats relatifs 4 cette influence se trouvent dans le tableau 9.

Tableau 9.

Hydroquinone 0,00156-m/l1 ; Fe*3 0,0125-n. ; SO4"‘=_ 0,500-n. ; temp. 15°.
Soutin | M | Gonts| o | v510° | Tempe| Cone | w206 | 0
04 0,176 g 0‘03034 68,0 g 0'08035 70,0 69,0
0.2 0,066 2?5 0,0(?035 140,0 2?5 0‘08035 140,0 140,0
01 0,030 1(')5 0'0(?043 286 1(‘)5 0‘03043 2860 = 2860

Comme nous le verrons plus loin, lors de l'étude potentiométrique,
Vactivité des ions H+* n'est pas proportionnelle 4 la concentration de
Yacide sulfurique, En tenant compte de cela, 'ordre de la réaction par
rapport aux ions H+ est trés voisin de -1, ‘

Influence de lo tempéroture

Les résultats se rapportant & cette influence sont réunis dans le
tablean 10. Le coefficient thermique de la réaction est égal, entre 15°
et 25° a:

b

231

= 3,57

Tableau 10.
Hydroquinone 0,001563-m/1; Fe+3 (,00625-n.; SO4H; 0,4-n.; S04-20,500-n.

Tempé- 'I‘en.:nps C-ouc. vx106 |remps C.onc. vx106 vx108
rature |{min.)} qninone quinone moyenue
i} 3 0 0
Bl 13 | 000030 201 13 1 000030 281 | B4
0 0 a 0
2% | 4| o003 825 1 4] opo0x 825 | 825
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. II. ETUDE DE LA REACTION PHOTOCHIMIQUE

1. Réaction entrerl'hydrt:quinone et les lons ferriques.

Quelques solutions d’hydroquinone et d’ions ferriques ont é&té éclai-
rées avec la lampe de 1000 watts. La vitesse initiale de la réaction etait
toujours la méme que dans l'obscurité. Cette réaction n'est donc pas
sensible 4 la lumiére comme Porret I'avait déja constate. '

2. Réaction entre la quinone et le sullate ferreux.
Influence de la concentration des ions ferreux

Les résultats de cette influence sont rassemblés au tableau 11. La
vitesse de la réaction photochimique a été calculée en retranchant de
la vitesse totale (colonne 4) celle de la réaction a l'obscurité (colonne 6).
Cette derniére vitesse a déja été déterminée dans I'étude de la réaction
thermique. La régle d’additivité que nous appliquons a cette réaction

. photochimique mixte est généralement admise, d'aprés Berthoud '). Dans
notre cas, la vitesse d’oxydation des ions ferreux par la quinone, dans
laquelle les réactions photochimiques et thermiques se produisent simul-
tanément, semble a premiére vue éire une fonction complexe des con-
centrations et de l'intensité lumineuse. Mais si nous retranchons de la
vitesse totale celle de la réaction obscure, nous constatons (tableaux
12 et 14) que la différence, représentant la vitesse de la réaction photo-
chimique, ne depend que de la quantité de lumiére absorbée par la
quinone, Il est treés peu probable que l'on arrive & un résultat si simple
si les deux réactions s'influengaient réciproquement. On constate que les
ions ferreux n'ont pratiquement pas d’influence sur la réaction -photo-
chimique.

') Pholochimic, Paris 1928, p. 152 et anivantes. avec bibliogrophie,
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Tableau 11.

Lampe 1000 w.: distance: 18 c¢m.; pas de filtre.
Quinone 0,00625-m/l ; SO, H; 0,1-n. ; SO4~2 0,350-n.; temp. 15°.

Cone. Temps Conc. vx108 vx108 vx 108

Fe*? (win.) quinoue totale  jobscurite | lumiére
0 0,00611 _

,050 5 0.00306 175 70,0 105
0 0,00611 )

0,025 8 0,00509 1275 248 102,7

. 0 0,00611
0,0125 10 0,00502 109 89 100,1

Influence de la concentration de la quinone

D'aprés les Tables critiques internationales 1), le coefficient d’extinc-
tion moléculaire de la quinone en salution agueuse a sensiblement la
méme valeur de 20 pour les 3 rales 405, 408 et 436 m x4 du spectre du
mercure. Comme, d’autre part, la quinone nw’absorbe bratiquement plus
la lumiére au-dessus de 500 my de longueur d’onde et que le coefficient
d'extinction de la raie suivante (496 my) est trés faible, nous pouvons
faire abstraction de toutes les raies du mercure de longueur d’onde
" supérieure 4 436 mu. C'est pourquoi nous avons utilisé une soluiion
agqueuse saturée de sulfate de guinine ecomme filire sous 1,5 cm.
d’épaisseur, .

Une ielle solution absorbe tout l'ultraviclet depuis 370 mu, mais
pas le visible, Dans ces canditions, nous ‘pouvons ne tenir compte gue
des trois raies 405, 408 et 436 du specire du mercure. La fraction de
lumiére incidente et chimiquement active absorbée par les solutions
aqueuses de quinone se calcule aisément, Dans la derniére colonne du
tableau 12, on constate que le rappaort de la vitesse de la réaction a la
guantité de lumiére absorbée est pratiquement constant. La vitesse de
la réaction photochimique ne dépend, en premiére approximation, que
de la quantité de lumiére absorbée, au  moins dans le domaine spectral
0l DOus avons opéré.

) Tome ¥, 377, Remarque ; Les tablea ne donnent malhenreusement que fe eefficiem d'extinetion
alors qu'il faudrait connatire le emfficient d’absorbtion qui n'a pas été déterminé,



19

Tableau 12.
Lampe a mercure ; distance: 15 cm.
Filtre : solution saturée de sulfate de quinine.
Fe+2 0,025-n.; 304Ha 0,1-n.; S0O4~2 0,350-n. ; temp. 15°.

' ~ .16
Conc. | Absorp. | Temips| Conc. | vx10% | vx106 | vx106 l‘”‘lg' ]:t:f::\':a
. . . iy . miére 4
quinone tiou % | (min,) quinone totale | obsenri¢ | lurnidre l;m}.;m: absorhée

0 | 001224
o | oorm | 13 | 48 | 634

001224 | 432 o | oo 610 | 143
10 | oorng | 10| 496 | 604
o | 000612 )
2 | oovs | 55 | 248 | 37

0,00612 | 24,7 | T
0 | 000612 59.0 | 248 | 342

20 | 000494
0 | 000306
30 | 000215 03 4 125 | 178

000306 | 135 180 | 1,3%
0 | 000306 07 | 125 | 182

30 0.00214

Influence de la concentration des ions hydrogénes

Les résultats, rassemblés au tableau 13, montrent que les ions hydro-
génes n'ont pas d’influence sur la réaction photochimique.

Tableau 13.
Lampe 1000 w. ; distance : 18 c¢m. ; pas de filtre.
Quinone 0,00625-m/! ; Fe+*2 0,025-n.; 50472 0,350-n. ; temp. 15°.

Conc. act. Tenips Conc. vx 106 vx1096 vx106
S0, H: "Hr {min.) r|uinone totale obseurité lumidre
0 0,00625
. ! 1250 21,5 103,5
005 . 0010 8 0,00525 :
0 0,00611
0,10 0,036 8 0.00509 1275 248 102,7
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Influence de Vintensité lumineuse

Pour faire varier l'intensité lumineuse dans ses nombrenx travaux
de cinétique phaotochimique, Berthond a ntilisé tantdt I'nne des 3 mé-
thodes, contrélées par Ini: méthodes du secteur tournant, de la grille el
du déplacement de la lampe. II est donc vraisemblable que, dans noire
cas, le déplacementi de la lampe de 18 a 36 cm. donne des éclairements
dans le rapport de 1 4 4 pratiquement, bien que la sonrce luminense ne
s0it pas ponctuelle, .

Les résultats relatifs 4 cette influence forment le tablean 14. Ils
montrent que la vitesse de la réaction devient quatre fois plus faible,
anx erreurs d’expérience prés, lorsque la distance de la lampe est don-
blée. Ainsi la vitesse est proportionnelle & Pintensité lumineuse.

Tableau 14&.
Lampe 1000 w. ; pas de filtre.
Quinone 0,00625-m/1; Fe+2 0,025-n.; SO;Hs 0,1-n.. SO4~2 0,350-n.

temp, 15°.
. Temps Conc. vx10° vx108 vx10°¢
Distance \ . . .y
{min.) quinone totale chescurité| Inmiére
0 0,00611
18 cm. 3 0.00500 1215 24,8 1027
0 0,00612
36 cm. 20 0,00509 51,5 248 26,7

Influence de la température

Les résultats, consignés au tableau 15, maontrent que la vitesse de
la reéaction photochimique est indépendante de la température, entre
15 et 25°.

] Tableau 15.
Lampe 1000 w.; distance : 18 cm. ; pas de filtre.
Quinone 0,00625-m/1 ; Fe+2 0,025-n.: SOy Ho 0,1-n.; SO4-2 0,350-n.

Tempé- | Temps Cone. vx10% vx10% vx106
rature (min.) guinone totale abscurité| Jumidre
0 000616
25 7 0.00500 1528 420 1108
0 0,00612
150 8 0,00504 1350 248 110,2
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III. ETUDE DU DEPLACEMENT DE L'EQUILIBRE
PAR LA LUMIERE

Seule la réaction entre la guinone et les ions ferreux est sensible 3
la lumiére, Elle se poursuit donc plus loin a la lumiére que dans I'obscu-
rité. Pour mettre en évidence ce déplacement d’équilibre, nous avons
éclairé différentes solutions en équilibre a 1'obscurité. Comme I'on pouvait
s’y attendre, la réaction s'effectue plus loin, et I'on arrive a un nouvel
état d'équilibre. Si I’éclairage cesse, le systéme ne revient pas tout a fait
a son état primitif.

En effet, sous l'action de la lumiére, il se produit une réaction
secondaire donnant naissance a un corps brun foncé qui, d'aprés Hartley
et Léonard !), serait un dimére de la quinone, produit d’une réaction
. photochimique entre l'eau et la quinone, Celui-ci absorbe fortement la
lumiére et fonctionne comme {iltre interne. L’équilibre a la lumiére
rétrogradera donc lentement au fur et a mesure de sa formation. D’autre
- part, en raison de la diminution de la concentration de la quinone, on ne
retrouvera plus, a4 l'obscurité, tout a fait le méme état d’équilibre qu’au-
paravant. Ces deux phénomenes, causés par la formation du corps brun,
sont d'autant plus marqués que la concentration de la quinone et la durée
de V'éclairage sont plus grandes. Des essais nous ont montré que la for-
mation de limpureté brune n’est pas due a l'oxygene. Pour cela, nous
avons fait passer dans les solutions en équilibre a l'obscurité un courant
d’azote, pendant 30 ou 60 minutes suivant les cas. Les mesures photo-
chimiques de réversibilité furent identiques, que l'on ait éliminé loxy-
géne ou non.

- 1 Soc. 93, 34 (1909).
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Fig, 2.
Influence de la lumiére sur un systéme en équilibre,

Concentrations de I'équilibre obsenr: Fe+? 0,0427-n; Fc+3 0,00726-n; quinone 0,00261-m/1.
H* 0,0927-n. _ hydroquinone 0,00363-my/1.
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Les résultats de 2 essais typiques se trouvent dans les tableaux
16 et 17, et sont représentés graphiquement dans les fig. 2 et 3. On
voit dans les deuxiémes colonnes des tableaux ¢omment varie la con-
centration de la quinone en fonction de la durée d’éclairage et comment
le nouvel équilibre s'établit puis rétrograde, peu a peu. Ce phénoméne
est représenté par le trait pointillé des fig. 2 et 3.

Dans les quatriémes colonnes de ces tableaux, on voit que l'équi-
libre se déplace sous Vaction de la lumiére et reprend plus ou moins
son état primitif lorsque 1'éclairage cesse. Pour éviter autant que possible
la formation du corps brun, la durée de 1'éclairage a été juste suffisante
pour atteindre le nouvel équilibre, Dans le premier exemple {tableau 16,
figure 2, trait plein), avec une faible concentration de quinone, le systéme
revient presque exaclement 3 l'équilibre obscur primitif. Dans }e second
exemple (tableau 17, fig. 3, trait plein) ol la concentration de la quinone
est environ 3,5 fois plus grande, le systéme ne revient pas 4 I'état d’équi-
libre obscur antérieur. Un nouvel état d'équilibre 3 la lumiére est done
atteint lorsque la concentration de quinone est faible (puisqu’il ¥ a retour
4 1'équilibre obseur primitif), mais il ne I'est plus lorsque la concentration
de guinone est élevée (puisque la réaction secondaire qui se produit a la
lumiére ne peut étre évitée).

Tableau 16.

Lampe 1000 w.; distance : 18 cm. ; pas de filtre.
Concentrations a 1'équilibre obscur ;
Fe+? 0,0427-n,; Fe+3 0,00726-n. ; Quinone 0,00261-m/1 ;
Hy_droqui.none 0,00363-m/1; S04 Ha 0,0027-n.; temp. 15°.

Temps Conc. Temps | Conec.
(min.) quinone (imin.) quinone
0 0,00261 0 0.00261
10 0,00223 25 0,00103
15 0.00207 Obseurcissement
20 0,00197
25 0,00193 25 0,00193
30 0,00193 37 " 0.00223
GO 0,00198 45 0.00236
100 0,00208 - 680 0,00250

90 0,00257
180 0.00259
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Tableau 17,
Lampe 1000 w.; distance : 18 cm. ; pas de filire,

Concentrations a I'équilibre obscur :
Fet? 0,0184-n.; Fe+3 0,00660-n. ; Quinone 0,00910-m/1 ;
Hydroquinone 0,00330-m/1; SO; H; 0,0934-n.; temp. 15°.

Temps Conc. Temps Conc.
(min.) quinone (min.) guinone
0 0,00010 0 000810
10 0,00809 20 000776
15 0.00780 Obscurcissement
20 0.00776
30 0,00783 20 0.00776
45 000796 25 0.00830
60 0,00805 35 0,00860
80 0,00812 100 0,00877
100 0.00814 200 0.00880

250 0,00880
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IV. ETUDE POTENTIOMETRIQUE

Au point de vue potentiométrique, nous gvons & faire & un systéme
complexe de deux paires oxydo-réductrices : Fe+3/Fe+? et quinone’hydro-
quinone (Q/QH:). Or on sait que le potentiel de telles électrodes est
donné par l'expression :

RT.  |ox]

E=E, —1
Fo + nf ! [ r&d.)

Dans notre cas, 4 15°, on aura dong :

o ] .. [ Fet?]
El = ]’JDFC + 0_.0:) i1 lOg [ Fe+2 ]
@) 0,057] Q] [H+]*
7 = E, i "~
B, = Ko, + 2 og QH:

ou E i, et EuQ sont les potentiels normaux d’oxydation, et si on suppose
que les deux systémes sont sans influence U'un sur Vautre.

Le systéme est en équilibre & condition que E;y=FE.. On peut donc
écrire, en soustrayant la premiére expression de la seconde :

(Q][Fet?] 2{H*]2
[QH;] [Fet?]?

11 est donc possible de calculer la constante d’éguilibre lorsgu’on
connait E.p, et E.q,

= 0.0285 log K

(3) Koy, — Eoy = 0,0285 log

‘).Ff'.
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Dans Yespoir d'avoir une concentration déterminée d’ions S0O,-2, nous
avons, en général, encore ajouté du sulfate de sodium, comme dans
toutes nos mesures précédentes. .

Nous avons fait allusion dans notre introduction & un travail de
Franke 1) sur 1'équilibre de ce méme systéme. Mais les résultats sont peu
précis. Franke utilise d’abord une méthode analytique qui consiste a
agiter les solutions 4 l'équilibre avec de I'éther. Il titre la quinone par
iodométrie dans la solution éthérée et les ions ferriques par le trichlorure
de titane dans la solution aqueuse.

Faute d’avoir une meéthode analytique précise, il détermine ensuite
Yéquilibre par potentiométrie. La valeur de K, calculée par la formule :

| QHz | [Fe*?] ®
[Q] [Fe*?]
n'est pas constante naturellement et varie considérablement suivant le

pH de la solution. Franke tente alors une longue explication de l'influence
des ions hydrogénes, sans toutefois donner de résultats précis.

K =

1. Détermination des activités.

. Pour appliquer les formules ci-dessus, il est nécessaire de connaitre
les activités des différentes substances qui se trouvent dans,.le systéme
et non les concentrations que nous avons utilisées dans le calcul de la
constante d'équilibre et des vitesses de réactions.

Nous avons tout d’abord déterminé l'activité des ions H* dans les
solutions d’acide sulfurique et de sulfaie de sodium, identigques & celles
qui ont été utilisées dans nos mesures de 'équilibre.

Nos mesures ont été faites & 15°, avec l'électrode quinhydrone et
Yélectrode de calomel saturée comme électrode de comparaison. L'acti-
vité des ions Ht peut alors étre calculée au moyen de la formule :

E = 0,7066 + 0,0571 log [H+*]

Les résultats obtenus sont rassemblés dans le tableau 18, On wvoit
que- pour une méme cancentration en acide sulfurique plus sulfate de
sodium (0,35n) le coefficient d'aclivité (colonne 5) augmente en méme
temps que la concentration de Tacide. Ceci est di au fait que la concen-
tration des ions S0,;-? diminue lorsque la concentration de l'acide aug-
mente (col. 6). Dans nos mesures d’equilibre et de vitesse de réactions,
la concentration du sulfate de sodium était donc trop faible pour que
T'activité des ions H+ soit proportionnelle & la concentration de Yacide
sulfurique, comme nous l'avons supposé.

N A, 480, 1, (1930).
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Dlautre part, on sait que les solutions de sels ferriques ont une
forte tendance 4 Thydrolyse, méme en solution aecide.!) On peut avoir
les degrés d'hydrolyse suivanis: .

Fet3 4 H20

> Fe OH+? 4 H+
Fe OH*? 4 11,0 » Fe (OH)F! 4+ H*
Fe (OH);! -+ H20 > Fe (OH); -+ H+

Jusqu'a présent, an ne s'est guére oceupé gue du dernier produit
d’hydralyse Fe (OH)s ; cependant Bray et Herschey (loe. cit.) ont déter-
miné approximativement la constante de la premiére hydrolyse en
Fe OH+2 pour laquelle ils admettent la valeur de 6 X 10-3 &4 25° et
12 X 10-1 4 35°. D'aprés Lamb et Jacques?®) et Bjerrum?®), elle n'est
gue de 2,5 X 10-* & 25°. On peut donc admettre gue cette constante
est deux fois plus petite & 15° qu'a 25° et qu'elle est voisine de 2 X 10-%

11 est facile dés lors de calculer lactivité des ions ferriques. 11
résulte de cette hydrolyse que l'on devra apporter une petite correctian
a l'activité des ions H*.

2. Détermination du potentiel normal apparent d'oxydo-réductinn.

Pour appliquer les formules ci-dessus, il faut d’autre part connaitre
E,. Cette grandeur est bien déterminée paur 1'électrode de quinhydrone.
Elle est égale a 0,7029 volts & 20° et 0,7066 wvalts & 15°. Paur 1'électrode
Fe+3/Fe+? il en est tout autrement. On fronve dans la bibliographie
des valeurs' comprises entre 0,78 et 0,61 v. suivant les conditions expé-
rimentales et suivant, en particulier, 'anion qui accompagne les ions
Fe*d et Fe+? Aussi parlerans-nous, comme Charlot ¢) de potentiel normal
apparent.

Comme dans nos mesures precédentes, nans avons utilisé le sulfate
ferreux et Valun ferrique en solution solfurique.

Nous avans done toujours pris des concentrations totales égales en
fer ferreux et fer ferrique.

Les résuliats obtenus sont rassemblés dans le tableau 19. On voit que
le potentiel narmal apparent cst notablement inférieur a la valeur de
0,74 généralement admise ou méme a celle qui a été déterminée en
solution sulfurique par Franke ®}. On voit, d’autre part, que le potentiel
dépend un peu de la cancentration de Pacide sulfurique, de la econcen-
iration des ions SQ4~2 et de la concentration des ions ferreux oo plus
probablement ferriques, Les ions S0O;-2 influencent vraisemblablement
la dissociation du sulfate ferrique. Ils prennent aussi trés probablement
part & la formation de complexes qui diminuent Vactivité des ions fer-
riques,

B W.C, Bray et A. V. Herschey, J. Am. chem. Soe. 56, 1889 (1934).
) J. Am. chem. Soc. 60, 1215 (1938).

%) 2 Phys. chem. 3%, 350 (1907).

Y Ann. chim. Aci. 2, 150 (1948).

5} A, 480, 23, (1930).
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Mesure de 'activité des ions H+ par l'électrode quinhydrone.

Cone. Conc. E mesuré Activité |Cefficient| Conc.
S04 Hz | SO4H2+504Naz {volt) H*calenlée| dactivite | SO 4 2

0.6224 |

0,05-n 0,05-n 0,6228 f 0,6226 0,0338-n 67,6 0.034

- (,6032 -

0,05 0,35 0,6033 | 0.6033 0,0155 31,0 0,315
0,5694 ) " s

0.05 0,50 0.6000 r 0,592.31 0.0134 26,8 0,463
06370

0,10 0,10 06372 J 0,6371 0,0607 60,7 0.061
06236

0,10 0,35 0.6242 r ,6239 0,0356 35,6 0,285 7
0,6193 ) )

0,10 0,50 0,6194 f 0.6194 0,0207 20,7 0,430
,6522 ) -

0,20 0.20 06524 }0,5523 0,1120 560 | 0,112

= (,6455 | =

0,20 0,35 06455 f 10,6455 0.0831 425 0,235
00,6390

0,20 0,50 0r6_396 r (,6393 0,0663 33.1 (,366

|
0.40 0,6632) 440 | 0276

0,50

0.6637 f 0,6635

01759
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‘Tableau ‘19.
Temp. 15°,
Cone. Conc. . Conc. E mesuré
Fetd = Fet? S0s H: SO, 2 {volt)
_ l 00,6621 )
0,05-n 0,05-n 0,315-n 0.6625 0,6623
- 0,6572
0025 0,05 0315 it } 0,6571
. ' 0,6555
0,0125 0,05 0,31:5 0,6550 { 0,6553
_ 0,6525
0,025 0,10 0,285 by } 0,6623
0,6595 |
| 0.0125 0,10 0,-285 0,6596 f 0,65906
| _ 0,6705 )
: 0,025 0,20 0,235 0.6701 r0,6703
0,6676 )
0,0125 0,20 0,235 0,6682 f0.6679
) 05707\, -
0,023 0,40 0,326 0.6708 | 0,6703
0,6710
0,0125 0,40 0,276 0.6710 } 06710
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3. Calcul des potentiels partiels.
Pour appliquer les formules (1) et (2), il faudra donc, pour chaque

Fe+d , dans le tableau 19, et prendre,
Fe+2

d’autre part, les activités des ions H+ et des ions Fe+*3. Nous avons fait
le calcul pour 2 états d’équilibre déterminés.

essal, estimer le potentiel apparent

1. Concentrations a Véquilibre.

Q 0,00364 m/l Fet2 00,0198 n
QH: 0,00261 mjl (50;): Fe NH; 0,00522n
S0, Hz 0,0948 n Fetd (,00493 n
H+ 0,0341 n E,.p. =0,6623 v.
‘On a donc

| DT S21 1o BO0493 o 0 03us 0,627
Fe /h+2-b0,6623—i—0._0.3i1 fog 00198 0,6623 — 0,0345 =0,6278

0.0571 . 0,00361x0,0341°
EQ/QHz=0,?O66+ STL g L1030

fid =07 —0.0796= , *'0
2 T n.0026] 0,7066—0,0796=0,627

Les mesures donnent E = 0,6274 v.

2. Concentrations a U'équilibre.

@ 0,00251 mfl Fe+2 (,00502n
‘@H: ;00062 mj] (504): Fe NHy 0,00748 n
50; H; 04050 n Fet+3 0;,00740n

H* 0,1784 E.p, 06710 v

On a

‘l 2 . - - 0.007"’]‘('
Tet3 = f 57 —_— 7 = V.
EFe /Fe+? 0.6710+4-0,0571 log 0.00502 0,6710 40,0096 ='0,6806

0,00251x0,1784°
0.00062

EQ/QH2 =0,7066+0,0285 log =0,7066—0,0254=0,6812v.

Les mesures donnent E = (0,6829 v.

Ces résultats montrent que les potentiels calculés sont identiques
pour les 2 demi-électrodes et qu'ils concordent relativement bien avec
les potentiels mesurés. Cette concordance parait d’ailleurs meilleyre que
celle a laquelle on devrait s'attendre & la suite .des diverses corrections
qui ont été introduites.dans le calcul.
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4. Caicul de la constante d'équilibre.

La constante d’équilibre K por & 6té caleulée au moyen de la for-
mule (3).

Eop, — EOQ = 0,0285 leg K a5
Pour chaque essai, le potenti.el normal apparent Fe*d /g 40 a été
esiimeé d'apres le tableau 19. Les reésultats obtenus se trouvent dans la
derniére celonne du tableau 20.

Nous avons, d’autre part, ecaleulé la. constante K (colonne 8) au
noyen de la formule :
4 o _[Q){Fer?]?|H*]*
T | QBz] [Feti]?
Pour chaque essai, V'activité des ions H+ a été évaluée d’aprés le
tableau 18, et une légére correction lui a éte apporiée du fait de I'hydro-

lyse des ions ferriques. L'activilé des ions ferriques a été calculée au
moyen de la constante de la premiére hydrelyse:

Fe*3s+ H. O = Fe OH*2 + H* k=2 X 10-3

Exemple du calcul de K par dosage volumétrique.

Nous prenons pour exemple le caleul correspondant & la premiére
ligne du tableau 20.

Concentration de I'acide sulfurique 0,0446 equiv.flitre. Le coefficient
d’activité des ions hydrogénes peut étre évalué & 0,31 d’aprés le tableau 18
(concentration en acide sulfurique plus sulfate de sedium 0,35 equiv.l.}).

L’activité des ions hydrogénes est done

[H+] = 0,0446 X 9,31 = 0,0138

La concentration CFe+3 en ions ferriques introduits dans la solution
est de 0,00538 equiv./l.

On a

Cr.+3 = [Fe*3] + [Fe OH+?]

K = | Fe OH+2] | H* ]

[ Fe*3 |

=2X10-*

Eliminant [Fe OH*?| entre ces deux éguations, on obtient :

G H*Y]
Ferd = ——— 1 —47%10°?
© K+ | H* | X
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L’hydrolyse des ions ferriques donnant naissance a une gquantité
équivalente de ions hydrogénes, il y a lieu d'augmenter de cette gquantité
"Tactivilé des ions hydrogénes, ce qui donne

|H+] = 0,0138 + 0,0007 = 0,0145

K est calculé en prenant pour Fe+*? et H+ les activités qui viennent
d’étre évaluées et pour les autres substances legs concentrations corres-
pondant aux autres cclonnes du tableau 20.

On voit que pour une méme activité en ions H+, K pot. et K, calculés
par des meéthodes trés différentes, concordent remarquablement bien.
Cette coincidence est surprenante pour deux raisons :

¢) Nous n'avens fait qu'un essal d’évaluation de l'activité des ions H+
dans nos melanges a4 'équilibre en prenant pour base l'activité des
ions H+ dans des solutions d’acide sulfurique et de sulfate de sodium
seulement. 11 eut été préférable de tenter des mesures au moyen d'une
¢lectrode de verre.

b} Nous avons estimé le potentiel normal apparent du fer dans ces mémes
meélanges 4 I'équilibre, & partir du potentiel de solutions contenant
des ions ferreux et ferriques en quantités équivalentes, de l'acide
sulfurique et du sulfate de sodium en guantités variables.

Les résultats du tableau 20 montrent, d'autre part, que K pot. et K
croissent en méme temps que l'activité des ions H*. Mais avec ces
mesures actuelles et ces essais d’évaluation, il n’est pas possible de donner
une explication satisfaisante de cette croissance.
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V. DISCUSSION DES RESULTATS OBTENUS
ET DU MECANISME DE LA REACTION.

Les mesures relatives i 'équilibre ont montré que K, calcule selon
la loi d’action de masse, est sensiblement constant pour une méme con-
centration en acide sulfurigue. K croit de 0,190 a 0,280 environ lorsque
la concentration totale de l'acide croil de 0,05n a4 0,25n. Comme nous
Tavons vu dans la partie potentiométrique, les activités des ions H* et
Fe+3 ne sont pas exactement proporticnnelles aux concentirations de
Yacide sulfurique et de lalun ferrique respectivement. Cette divergence
n'explique cependant qu'une partie de la croissance de K. Le rapport des
coefficients thermiques des 2 réactions inverses esi sensiblement égal au
coefficient thermique de I'équilibre, comme la théorie le fait prevmr

Contrairement & l'équilibre, les vitesses de réaction ne sont pas
telies que l'équation stoechiométrique le laisse supposer, soit :

=k [Q] [Fet?]2 [H+]?
vor = koi [QH:] [Fer?)?

Ceci n’est pas trés surprenant, car en général, la vitesse des réac-
tions est déterminée par des processus élémentaires monomoléculaires,
bimoléculaires ou peut-étre exceptionnellement trimoléculaires. On ne
connait pas de réactions d'ordre 5, par exemple.

Nos mesures ont donc montré qu’au début les vitesses des réactions
inverses obeissent sensiblement aux expressions suivantes:

vi=ki [Q] [Fet2]3 [H*]0%2
vy = k-1 [QH:] [.Fe+3]3/2 [1+]

A Véquilibre, les 2 vitesses v, et v.; devraient étre égales. En
égalant les expressions ci-dessus, on arrive a lexpression de la cons-
tante :

IQ] lFe”]m [ H+]|.2
| QHz] [ Fet? ]2

qui n'est pas identique a 1'expression de 1’équilibre donnée ci-dessus.

K =
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La réaction s'effectue vraisemblablement suivant deux ou plusieurs
processus paralléles dont litnportanee varie au eours de la reaetion.

Si nous examinons tout d’‘abord la reéaction entre I'hydroquinone et
les ions ferriques, le facteur H* — indique strement qu'on a tout d’abord
une dissoeiation de 1'hydroquinone.

oo lou-] [ H
—_— — + —_ .
QH;: < QH-4+H Kh [(QH; |
On peut alors prévoir les processus suivants :
: K,
(1) QH- 4+ Fet? =—* QH + Fet?
k)
(A)
ko
(2) QH - Fet’d — Q-+ Fet? - H*
k_»
(1) identique & A
(B) ka
3) 2 QH — QH‘-{—Q—{—H*’
l‘:—(I
ka
)y () QH 4 2 Fet’3 — Q + Ht+ 4 2 Fet?
k-4

QH, appelé semiquinone, el qui est un radieal, est un corps inter-
médiaire de la réduction de la guinone.

La formation de radicaux libres dans les processus d'oxydo-réduction
a été découverte par Friedheim et Michaelis 1), et par Elema ?). Depuis
lors, un nombre considérable de travaux publiés prineipalement par °
Michaelis?®) et consorts, Lu Valle?) et consorts, Pauling?}, Rabinowiteh?)
et Hammet 7) ont montré que dans tous les processus réversibles d'oxydo-
réduction, il se forme des radicaux intermédiaires relativement stables,
appelés semiquinones. Lu Valle ) fait remarquer que les processus bio-
logiques d’oxydo-réduction sont beaucoup plus vraisemblables si on les
expligue par le mécanisme « semiquinone » plutét que par le mécanisme
« péroxyde », 11 nous a donc semblé légitime de faire appel a eette com-
binaison hypothétique.

Y J. Biol. ehem. 01, 355 (1931).

¥ Ree. trav. chim., Pays Bas. 540, 807 {1931).

5 J. Am. ehem. Soc. 5. 1747 (1943), avec biblingraphie snr les travoux précédents.

49 J. Am. chem. Soe. 740, 2234 (1918), avec biblisgrephia snr les travaux précédents.

) The nature of the chemical bond, New Yock 1939, p. 256 ot snivantes, avec bibliogeaphie.

&) J. chem. phyvs. W, 551 (1940).
Photosynthesie, vol. 1, New York 1945, p, 231 ot snivantes,

?) Physical organie chemistry, New York ot London 1940, p, 384.388.
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La semiquinone se transforme par dismutation en un mélange équi-
moléeulaire de quinone et d’hydroguinone. La vitesse initiale totale de
formation de la guinone sera donc donnée par l'expression :

dQ

dt

Les chocs entre 2 particules comme dans les mécanismes (A) ou (B)
sont beaucoup plus nombreux que les choes triples comme dans le méca-
nisme (C), ce dernier ne doit donc vraisemblablement pas jouer un réle
appréciable et il peut é&tré négligé.

k: [QH] [Fe'3] + ki [QH]? + ke |QH] [Fet3]?

Pour les mécanismes (A) et (B), on peut distinguer 2 cas:
1) La réaction (1) est rapide par rapport aux réactions (2) et (3)
et I'équilibre (1) est toujours sensiblement établi. On peut écrire :
ke [QR-] [Fer) [QH-] [Fe?].
= = K, : -
ki | Fet?] [Fot? |

et l'expression de la vitesse devient

dQ ke KiJQH"] [Fe**]? kaK,? [QH]? [Fe*?]?

dt | Fet?] | Fet?]?

Comme la. vitesse mesurée est proportionnelle & la concentration de
I'nydroguinone, il n'y a que le mécanisme (A) qui entre en ligne de
compte,

| QH | =

La réaction globale devrait alors étre d’ordre 2 par rappori a Fe+s
et d'ordre -1 par rapport a H+.

2) La réaction (1) est lente par rapport aux réactions (2) et (3) et
c'est elle qui deétermine la vitesse de la réaction, la vitesse e¢st alors
donnée par l'expression : '

d ' . w
T? = ki [QH"] |Fet®] =k Ky [QH2] [Fet*] [H* |-
q{ .

qui est d’ordre un par rappart 4 Fe+s,

On sait, en réalité, que la semiquinone est un réducteur un peu plus
puissant que I'hydroguinone et que la réaction (2) doit étre au moins
aussi rapide que la reaction (1). La réaction doit dene s'effectuer essen-
tiellement suivant le mécanisme (A), et ce sont les vitesses relatives des
réactions (1) et (2) qui conduisent & un exposant voisin de 1,5 pour les
ions Fe+! et voisin de -1 pour les ions H+* dans Iexpression de la vitesse
initiale de formation de la quinone.

On arrive a la méme conclusion en appliquant-la méthode de I'état
stationnaire 8 QH ; on a alors

d QH
S di

=k |[QH"] [Fe*?] —k_1 [QH] | Fet2| —ks [QH] [ Fet3]
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on admet done que QH =e forme et disparait avec la méme vitesse,
c’est-a-dire que

d QH
QH _
dt

On en tire : -
ki [Fet] [QH]
T K | Fet’] 4+ k_p [Fe*?]

QH
et
dQ  kik [Fet* ]2 [QH"]  kike K, [Fet*]? [QH:] [H*].,
dt ke [Fe™®] + k., [Fe™?] k; [Fe*?’) + k., [Fet?]

Cette'expression de la vitesse correspond bien & un exposant de
Fe+d compris entre 1 et 2 et égal & -1 pour les ions H+.

On arrive & des formules et des conclusions analogues dans le cas
de la réaction inverse oli 'on a les réactions élémentaires suivantes :

ki,
(1) Q-+ Fe+? 2= Q-+ Fe'® -
ki,
: (@1 IW*]
-+ " H , K="—"——1—
Q+ » QH [OH]
ki,
(2) QHF-Fet?g—= QH- - JFet?

ki,
En admettant que la réaetion (1) soit rapide et que l'équilibre (1)
soit établi, on arrive 4 Yexpression
v d0H- _kiz ki [Q] [Fet2]? [B+]
di - K, [¥et3]
Si, au contraire, la réaction (1) est lente et qu'elle délermine Vallure
du phénomeéne, on a '

V = ki [Q] [Fet?]

Si les vitesses se trouvent entre les 2 eas extrémes, comme on peut
s'y attendre, lordre de la ‘réaction sera compris entre 1 et 2 pour les
ions Fe+? et entre 0 et 1 pour les ions H+. On arrive & une conclusion
analogue avec la méthode de I'état stationnaire.

Il est & remarquer que, dans ces considérations, nous avons toujours
supposé que ce sont les ions QH~- de 'hydrogquinone et la semiquinone qui
réagissent. En réalité, I'hydroquinone non dissociée peut également réagir
de méme que lion bivalent Q-2 ainsi que I'ion de la semigilinone Q-.
11 est vraisemnblable que ces différentes formes prennent part 4 1a réaction,
Iion de la semiquinone en particulier. Cela ne change pas le principe de
nos calculs, il n'y a que I'exposant des ions H* qui s'en trouve modifié.
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VI. RESUME

Ce travail est, en partie, une reprise des mesures de Porret, qui
portaient sur: la détermination de l'équilibre par volumeétrie, Vetude
des deux réactions inverses & l'obscurité et I'étude de la réaction photo-
chimique. Nous .avons trouvé des résultats identiques, sauf en ce qui
concerne l'exposant des ions hydrogénes dans l'expression de la constante
d’équilibre déterminée par voie chimigque.

D'autre part, ce travail comprend des choses nouvelles qui sont:
Tétude du déplacement de 1'équilibre par la lumiére, la détermination
de l'équilibre par potentiométirie et la discussion des résultats et du
mécanisme de la réaclion,

La réaction entre la quinone et les ions ferreux et la réaction inverse
cnt été étudides i Vobscurite et a la lumiére. La vitesse de ces réactions
est sensiblement donnée par les expressions suivantes :

V= [Q) [Fert]' [H]
V., =k [QH2] [Fe*“] 1.5 [-H+:I—]

Le mécanisme des 2 réactions inverses a été discuté.

L’équilibre a été étudié par titrages de la quinone et par poientio-
meétrie. I1 peut étre atteini dans les 2 sens et il obéit a la loi d’action de
masse, On observe cependant une petite anomalie en ce qui concerne
Vinfluence des ions H* dont l'cxposant dans I'expression de K est 1,7
environ au lieu de 2. Ce fait doit étre trés probablement attribué a des
hydrolyses ou & la formation de complexes gui changent l'activité des
ions hydrogéncs et des ions ferrigues.

Seule la réaction entre la quinone et les ions ferreux est sensible a
la lumiére. La vitesse est proportionnelle & la quantité de lumiére
absorbée par la quinone et elle ne dépend d’aucun autre facteur.

Sous laction de la lumiére, ’équilibre est déplacé vers T'hydro-
quinone et, lorsque 1’éclairage cesse, il revient sensiblement & I'état pri-
mitif, au moins si on évite une réaction secondaire de la quinone qui
tend a se produire 4 la lumiére.



