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RECHERCHES SUR LA CINETIQUE
DE QUELQUES REACTIONS DE LIODE DANS L'OBSCURITE
ET SOUS L’ACTION DE LA LUMIERE

PREMIERE PARTIE

CINETIQUE DE L’ACTION DE L'IODE SUR LE NITRITE DE POTASSIUM
DANS L'OBSCURITE ET A LA LUMIERE

I. — IxTropUCTION

Cette réaction, représentée par I'équation :

a été déja étudiée par Banerji et Dhar (*). D’aprés les mesures de ces auteurs, sa
vitesse, dans l'obscurité, serait proportionnelle & la concentration de I'iode ot a
celle du nitrite tandis que la vitesse de la réaction photochimique, en lumitre
blanche, serait proportionnelle & la racine carrée de la concentration de I'iode.

Les expériences de Banerji et Dhar ont porté sur des solutions d'iode, d’iodure
de potassinm et de nitrite de potassium additionnées d’acétate de sodium destiné a
neutraliser I’acide iodhydrique qni prend naissance. La marche de la réaction éfait
suivie par titrages de I'iode au moyen du thiosullate.

Quelques essais, effectués dans les mémes conditions, nous onl montré que
I'lode ne peut &tre titré par le thiosulfate en présence du nitrite. Il en résulte que
toutes les mesures de Banerji et Dhar, se trouvent faussées et qu’il est, par consé-~
quent, impossible d’en tirer aucune conclusion certaine. Nous reviendrons & cette
question dans la seconde partie.

Si I'iode en présence du nitrite me peut é&tre titré par le thiosulfate, il peut

{*) Banersz et Drar, Zeit. anorg. Chem,, 134, 172 (1924) ; Duar et Muxeny, Zeit, Elekt., 81, 622
{1923).
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I'8tre par I'acide arsénieux, ainsi que le montrent les résultats donnés dans le ta-
bleau I, obtenus dans le titrage de 10 cm® d’une solution d’iode 0,02-n, contenant
des quantités variables de nitrite.

Tasreav 1
[ NO4K] om3 de Asy,0y 0,01-n [NO,K] cm3 de As;Og 0,04-n
0 19,98 {en 20,04
0,85n 19,98 2n 20,04
0,5-n 20,05 4n 20,02

Dans toutes nos expériences les titrages ont été faits par une solution d’acide
arsénieux 0,005-n, additionnée de bicarbonate de sodium. Ils ont porté toujours sur
10 cm? de la solution.

Les solutions étudiées contenaient toujours un grand excés de nitrite et
d’iodure de potassium, dont les concentrations restaient ainsi & peu prés constantes
pendant le cours de la réaction.

L’acide azoteux réagissant avec I'iodure, il est nécessaire que la solution reste
neutre, malgré la formation de l'acide iodhydrique. Dans nos premiers essais,
nous avons cherché, comme Banerji et Dhar, & maintenir la neutralité en ajoutant
4 la solution de I'acétate de sodium. Des expériences faites avec des solutions conte-
nant un fort exces d’acétate :

CH,;CO,Na 0,2-n, 1K 0,05-n, 1 0,005-n, NOsK 0.5-n,

ont montré que l'acide qui prend naissance dans ces conditions a une action retar-
datrice trés marquée. Le coefficient de vitesse calculé en appliquant la formule des
réactions monomoléculaires, décroft pendant le cours de la transformation & peu
prés dans le rapport de 4 & 1. Des essais effectués avec des solutions contenant un
mélange d’acide acétique et d’aoétate de sodium, n’ont pas donné non plus des
résultats satisfaisants. Le bicarbonate de sodium s’est également révélé inutilisable,
en raison de I’hydrolyse qu'il subit 2 60°, température a laquelle la réaction ther-
mique a été étudiée. Un mélange de phosphates meno et disodique nous a donné,
au contraire, de bons résaltats et la plupart de nos mesures ont été faites avec des
solutions contenant, par litre, 4/15 de melécule-gramme de chacun des deux phos-
phates. Dans ces conditions, 'acide iodlrydrique qui prend naissance n'a pas d’in-
fluence sensible sur la marche de la réaction. La réaction est compléte et ne s’arréte
que lorsque la totalité de I'iode a disparu ().

(*) Dans le tableau suivsnt, emprunté & Ssrensen (voir von L. M. Komurkorr, Gebrauch der Far-
benindikatoren, p. 119, annde 1921), on voit que I solution qui contient des quantités équimoléculeires

des deux phosphates, est sensiblement neutre et que la concentration des ions H' ne ¥srie que lente—
ment avec la proportion des deux sels,

PO, HNa 1/15 mol. PO, Na i 1/15 mol. P, 2480
6 cm® 4 cm® 6,64
5 » 5 » 6,81

4 » 6 » 6,98
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Le phosphate disodique employé dans nos expériences a été purifié par cris-
tallisations répétées. Le phosphate monosodique a été obtenu par neutralisation
de l'acide phosphorique, par I'hydrate de sodium, avec le méthylorange comme
indicateur. Enfin, nous avons utilisé du nitrite « Kahlbaum ». Dans nos premiers
essais effectués avec du nitrite d'une autre provenance, il a été constaté que, sous
I'action de la lumiére, la disparition de l'iode a, au début, une vitesse anormale qui
diminue rapidement et devient réguliére aprés quelques minutes. Cette anomalie
est due & la présence dans le nitrite, employé toujours en grand excés, d’une
minime quantité d'une impureté qui réagit rapidement avec l'iode. L’anomalie
devient & peu prés insensible avec le nitrite « Kahlbaum ». Pour plus de stireté,
nous avons toujours, dans nos mesures photochimiques, exposé les solutions
d’iode et de nitrite pendant quelques minutes & V'action de la lumiére blanche,
avant le premier titrage.

II. — RESULTATS ZXPERIMENTAUX

1. Réacmon TERMIQUE. — Les solutions étudiées étaient contenuves dans des
flacons avec bouchons de verre rodés. Ces récipients, enveloppés de toile noire,
étaient plongés dans un thermostat muni d’un thermorégulateur. La plupart des
mesures ont été effectuées 4 60° ot les variations de température n’ont jamais dé-
passé 0°,2,

Chaque série d’expérience a été faite deux fois et les résultats ont toujours été
concordants. Nous donnons dans le tablean II et Il bis les résultats détaillés de
quelqueés-unes de nos séries de mesures. Dans le tableau III, nous avons consigné
seulement les résultats relatifs au début de la réaction,

Tasrmav 11

PO,Na,H 0,066-n; PO,NaH, 0,066-n; IK 0,05-n;  Températnre : 60°

Série 1 NO.K 0,25-n Série 2 NO,K 0,5-n Série 3 NO.X 0,5-»
Acide T Acide T Acide ' '
Tomps arsénieux k.103 Smps arsénioux k-103 Smps arsénioux k-103
(minutes) 0,005-n (minutes) 0,005-n (minutes) 0,005-n
0 9,50 0 19,04 0 9,54
0 8,46 1% 20 16.60 g?g 20 8,32 2
100 7,44 4 50 13,70 ’ 50 6,83 ¥
1,24 2,57 2,63
190 5,53 i'12 9% 10,50 2’38 95 5,20 9t
310 4,05 108 155 7,57 2’9 160 3,60 a0
490 259 ’ 230 5,12 {08 240 2,36
320 3,40 '
Bérie { bis....o0.0.. 1,27 Série 2 bis......ov.. 3,01 Bérie 3 bis.....cv.u.. 2,81
Moyenne....eeen... 1,265 Moyenne............. 2,09 Moyenne............. 2,94
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Tasreau 11 bis

PO,Na,H 0,066.n PO,NaH,; 0,066-n; NOgK-n: Température : 600
Série & 1K 0,05-n Série 5 1K 0,075-n Série 6 IX 0,1125-n
— Tt e I T | e e, o et || e ey . et T
Acide Acide T Acide
Tempa areénienx k103 Tewps arsénienx k103 Smps sraénienx k403
(minutes) 0,005-n (minutes) 0,005-n (minutes) 0,005-n
0 9,60 0 9,50 0 9,76
15 1,85 5,8 20 8121 3,04 40 8,64 1,32
5,54 3,04 1,22
35 6,09 ) 50 6,70 100 7,32
5,26 2,08 1.20
60 4,50 5’1 95 4,92 3°00 1715 5,93 118
90 3,45 507 155 3,25 2’5o 265 4,65 1’16
130 1,91 20 235 2,06 ] 365 3,56 '
Série 4 bis..ueeie.a.. 5,76 Sérle 5 dis.uvcneeees 2,99 Série 6 bis..everennn. 1,29
Moyenne.......ce.... 5,79 Moyenne......eeee... 3,00 Moyenne............. 1,31
' Tasueau 111
PO,Na,H 0,066-n; PO,NaH, 0,066-n;  Température : 450
K 0,4-n 1K 0,05-n
Série 7 NOLK 0,5-n Série 8 NOK 0,5 Série 9 N0,K-n Série 10 NOuK 2-n
e ——— ittt | .. ottt | ——n . g | e ——, .. cpptt——_
Acide Acide ; Acide Acide
Temps 1o esnieux k108 T'empa\ arsénienx| k.103 ( I"ern{ea arsénieux| k-103 T'em[tm arsénienx| k.103
(minates) g 0g5.n mioutes)l 9, 005-n minntos)] 9,005n (minutes) o 005-n
0 9,35 0 9,45 0 9,65 0 10,39
520 | 845 | 0084} 4y | sle2 | 034 | 60 | sle0 | 076 | g0 32 | 1,20
Série 7 bis.. 0,086 Série 9 bis.. 0,77
Moyenne ... 0,085 Moyenne ... 0,765
Tasteav 111 bis
1K 0,05-n, NO,K-n
Série 11 Température 500 Série 12 Température 60° Série 13 Températare §03°

PO, NaoH 0,066-n, PO,NaH, 0,066-1

PO,NayH 0,4-n, PO;NaH, 0,033-n

PO, Na,H 0,033-n, PO,NaH, 0,1-n

P e | I I e | P mp—__
Acide Acide Acid
(gl:“;f;‘) arsénieux k-103 Te mlt” arsénieux k-103 Temps arué(:ie‘:u k108
0,005-n (minntes) | 5 605 (minutes) |y 005 5
0 9,62 0 8,25 0 1,70
50 8’32 1.5 20 6.30 .8 20 5,85 5,0
100 6,17 1 50 £.30 194 50 et 5,10
180 5.20 a4 % 2,52 5,15 95 2160 4,4
210 3.85 1,44 ! ’
390 2,60 1,42
Série 14 bis...oovven.. 4,50 || Série 42 Bis..eeeee... 5,70 || Série 13 bis.......... 5,8
Moyenne......oe0..... 1,58 Moyenne .......ceehs 5,78 Moyenne............. 5,88
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Influence de 1'iode. — On voit dans les tableaux I et 11 bis que les coefficients &
donnés par la formule des réactions monomoléculaires décroissent trés sensible-
ment pendant le cours de la réaction. Cette décroissance doit étre attribuée a
I'accroissement de la concentration des ions I’ qui ont, comme nous allons le voir,
ane influence retardatrice trés marquée. Dans les deux séries de mesures faites
avec des concentrations initiales d’iode différentes (séries 2 et 3), le coefficient & a,
au début de la réaction, la méme valeur. La vitesse est donc proportionnelle & Ia
concentration de I'iode.

En raison de la décroissance de %, la moyenne des « constantes » obtenues
dans une série de mesures ne présente aucun intérét et pour déterminer I'influence
des facteurs tels que la température ou les concentrations de I'iodure’et du nitrite
sur la vitesse, nous n’avons utilisé que les valeurs obtenues dans le début de la
réaction.

Influence de la eoncentration de l'icdure de potassium. — Les résultats qui
mettent cette influence en évidence sont résumés dans le tableau 1V.

Tasueav 1V
I,0,006-n, PO,NayH 0,066-n, PO,Nall, 0,066-n,
NOgK-n 600 NOGK 0,5-n 450
Séries [IK] k103 n Séries [X] k-103 n
4 0,05-n 5,79 162 8 0,05-n 0,34 9
5 0,075-n 3,00 - 2’04 7 0,i-n 0,085 -
6 0,1125-n 1,31 %

Le nombre n qui représentie I'ordre par rapport & Iiodure a été calculé au
moyen de la formaule :
k
n = log (ﬁ) : log (%;)

On voit que cet ordre n n’est pas constant. 1l peut atteindre — 2, mais sa valeur
absolue décroit en méme temps que la concentration de I'iodure. Ce sel ayant une
forte action retardatrice, nous ne I'avors employé qu’en solution relativement dilu¢e
{ordinairement 0,05-n). Dans ces conditions, I'accroissement de la concentration
des ions I’ pendant la réaction n’est pas négligeable. Ainsi que la remarque en a
été faite déja, le ralentissement de la vitesse qui en est la conséquence correspond
sensibleinent & la décroissance de £ observée dans le cours de la réaction.

Influence de la concentration du nitrite de potassium. — Les résultats relatifs
a cette influence, résumés dansle tableau V, moutrent que I'ordre n’ relatit au nitrite
est également variable. Il va en croissant & mesure que la concentration de ce sel
diminue.
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Tastgav YV
I, 0,005-n, 1K 0,05m, PO,Na,H 0,086-n, PO,NaH, 0,006-n
600 ibo
Séries [NO,K] ke103 n' Séries [NO,K] k-109 Y
n 0,%5-n 1,2 8 0,5-n 0,34
3 0,51 2194 2 9 n 076 Lis
i tin 5'79 ' 10 2-n 1,20 '

Les variations de la vitesse en fonction des concentrations de Iiodure et du
nitrite sont donc relativement complexes et les résultats qui précédent ne permettent
pas, & eux seuls, de se faire une idée trés nette & ce sujet. Ils suffisent cependant
pour montrer 1'analogie de ces variations avec celles qui ont été observées dans la
réaction photochimique qui présente la méme complexité et qui a éte &tudi¢e d’une
maniére plus approfondie que la réaction thermique.

Influence de Ia concentration des ions H-. — Quelques mesures ont été effec-
tuées avec des solutions contenant les deux phosphates en proportions variables et
les résultats sont consignés dans le tableau N bis (séries 12 et 13).

On voit que, dans les limites ol nous I'avons ainsi fait varier, la concentra-
tion des ions H* est presque sans influence. Il est & remarquer que les valeurs de
Py données par Sorensen (page 3) n’expriment pas exactement les variations de [H*]
dans nos solutions, car, d'une part, celles-ci contenaient d’autres sels que les phos-
phates et, d’autre part, nos expériences n’ont pas été faites & 18°. Quoiqu'il en soit,
il n’est pas douteux, d’aprés nos premiers essais avec des solutions contenant de
Pacétate de sodium, que les ions H* ont une action retardatrice quand leur concen-
tration dépasse une certaine limite. Il semble que cette limite ait été atteinte, dans
le cours de la réaction (série 13) effectuée avec un excés de phosphate monosodique.
Nous voyons, en eflet, dans cette série de mesures, le coefficient k£ décroitre beau-
coup plus rapidement que dans les autres séries.

Influence de la température. — Les résultats se rapportant i cette influence
sont groupés dans le tableau VI.

Tasteav VI
Iy 0,005-n, 1K 0,05-n, PONa,H 0,066-n, PO,NaH, 0,066-n

NO,K-" NO;K 015'"
Séries Températures k-103 l ’—‘-‘—;}"ﬂ Séries Températures k.108 ,-‘1"—"—“
3 ]
4 600 5,79 . 3 800 2,04
1 500 1,58 3,66 8 &5o 0,34 43
9 i%o 0,16 4,36
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2. Réacrion pHorocHmique. — Les mesures ont 6t6 faites presque toutes a
450, A cette température, la vitesse de la réaction photochimique est suffisante
pour étre mesurée faciloment et celle de la réaction thermique, sans étre négli-
geable, est assez faible pour n'exiger qu’une petite correction. Le dispositif expé-
rimental utilisé était celui qui a 6té décrit par Berthoud et Bellenot (*). La source
lumineuse était une lampe Philip’s de 750 watts. Dans la plupart des mesures, la
lumiére était filtrée par une solution de chromate de potassium 10 9%, contenue
dans une cuve a parois paralléles d'un centimétre d’épaisseur. Cette solution ne
laisse passer que les rayons moins réfrangibles que le vert, peu absorbés par la
solution étudiée. Celle-ci était contenue, dans ces mesures en lumiére « jaune »,
dans une cuve a faces paralléles dont I'épaisseur (1 ou 1,5 centimétre), est donnée
en téte de chaque tableau.

Quelques expériences ont été faites avec un filtre bleu (selution ammoniacale de
sulfate de cuivre) ou violet (violet cristallisé 5BO et sulfate de cuivre). Dans ces
deux cas, la solution étudiée était conienue dans une cuve paralldlipipédique de
2,5 centimétres d’épaisseur. Dans ces conditions, la Jumiére qui traverse le filtre
est absorbée & peu prés totalement par la solution d’iode, pendant la plus grande
partie de la réaction.

Comme pour la réaction thermique, nous ne donnerons les résultats détaillés
que de quelques-unes de nos expériences. Pour les autres nous nous contenterons
d’indiquer les résultats relatifs au début de la réaction.

Influence de I'iode. — Quand la Jumiére est taiblement absorbée, la vitesse
de la réaction croit proportionnellement & la concentration de I'iode. En réalité, le
coefficient £, calculé par la formule des réactions monomoléculaires décroit sensible-
ment pendant le cours de la réaction (tableau VI1). Cette décroissance s’explique,
comme dans le cas de la réaction thermique, par I'action retardatrice des ions I' qui
prennent naissance. Tapieas ViI

Lampe de 1 500 bougies, distance 25 om; iumidre jaune; épaisseur de la cuve : 1 em.
PO,NegH 0,066-n; PO,NaH, 0,066-n ; Température 45¢

Série 13 Série 14 Série 15
NO,X 0,5-n, 1K 0,05-n NO,K 0,5-n, IK 0,1-n NOyK 2-n, IK 0,i-n
Tomps Aocide Temps Acide R i sns || Tomps Acide s s aos
éni . 7.403% i . . sénioux . .
{(minutes) ‘6:3%‘5011: ky-10% | ky'-10 (minutes) g:g%?}l: ki-103 | ky'-10 (minutes) a(; ’ 005:In ky+10% | ky'-10
0 8,44 0 7,86 0 8,40
5 7’90 5,74 5,40 o5 683 2,44 2,36 10 7,25 6,40 6,06
! 5,88 5,54 ! 2,36 2,28 6,42 6,08
15 6,90 ’ ’ 60 5,65 ' 25 5,80
5,59 5,25 2,33 2,26 5,65 5,31
30 5,89 ' ’ 105 b 44 45 4,48
55 4:12 5,60 5,26 165 3.2 2,28 2,22 75 2,90 6,29 5,95
Série 13 bis.... 5,76 5,42 |[Série 14 bis.... 2,48 2,40 ||Sérle 45 bis.... 6,30 6,08
Moyenne....... 5,75 5,41 |Moyenne..,..... 2,40 2,38 |Moyenne.,..... 6,39 6,05

(1) J. Ch. phys., 21, 308 (1924).
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Série 16 Série 17 Série 18
NOgK-n, 1K 0,4-n NO.K 0,25-n,  IK 0,4-n NO,K 0,125-n, 1K 0,1-n

| Tl aas a0 | g0 | BT | aes | ae |l g0 | 10 | om0 | 0,610

3 | 55 | 414 | 3,97 | 7oy | 1,20 | 4,16 180 | 623 | 0,592 | 0,572

6 | 2u7 | B4 | 397 s | s'se | 2 | L7 s00 | 5’82 | 0,578 | 0,558

105 | 3706 | 411 [ 3,9 || gae | 3’61 ( 1,13 | 1,09 150 | 450 | 0,550 | 0,580
165 | 1,81 | 3,80 | 3,68 0 355 | g'a5 | 1,15 | 1,4
505 | 229 | 110 | 4,06

Série 16 bis.... 4,13 | 3,96 |Série 17 bis.... 1,20 | 1,25 |[Série 184is.... 0,631 | 0,611

Moyenne ,..... 3,99 3,99 |Moyenne....... 1,28 1,24 |Moyenne...... 0,630 | 0,610

Les sérles de mesures: 13, 23 et 24 (tableau XII), d’une part, et 14, 15, 16, 17, 18 d’autre part,
ont 6t6 effectudes aves deux cuves différentes, ayant chacune 1 centimdtre d’ épalsseur

Si, comme il y a lieu de I'admettre, la régle d’additivité est applicable, le coeffi-
cient &, de la réaction photochimique prise isolément, s’obtient simplement en
retranchant de £,, le coefficient £ de la réaction thermique. C’est ainsi qu’ont été
calculées les valeurs de %’ qui figurent dans les tableaux. La correction relative &
Ia réaction thermique n’est pas trés forte et s'il en était [ait abstraction, nos con-
clusions ne seraient pas notablement changées.

Les valeurs de £ qui ont été utilisées dans ces caleuls sont données dans le
tableau VIII. Les nombres en italique sont les résultats des mesures directes ; les
autres ont été calculés en admettant que le coefficient £ varie proportmnnellement
4 [NO,K] et en raison inverse de [IK %

Tasteau VIII

Concentration
de NO,K 0,125-n 0,25-n 0,5-n 1-n 9-n
1K 0,2-n 0,005 — 0,02 — 0,085
IK0,1n 0,02 0,04 0,085 0,17 0,34
IK 0,5-n 0,08 — 0,34 0,76 1,20

Dans les expériences faites avec la lumiére bleue, dans des conditions o
I'absorption est pratiquement totale, le coefficient £, donné par la relation :

=
ko—_tz_t,

st sensiblement constant (tableau IX). La réaction est donc d’ordre nul relative-
ment & |'iode.
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Taseav IX
Lampe de 1500 bougies, distance 25 cm; filtre bleu: épaisseur de la cuve : 2,5 em.
IK0,1n, PO;Na,H 0,066-n, PO, NaH, 0,066-s ; Température : 450 .
Série 19 NO;K 0,5-n Série 20 NOyK-n
Acide Acide
Temps arsénienx ky+10% ky'+10% Tempe arsénieux ko-10% ky'-10%
(minutes) 0,005-n (minutes) 0,005-n
9 7.%6 53 39,1 9 8,80 106 73,1
115 6,65 ! 30 8,28
? 52 39,0 98 67,6
215 6.13 80 7.79
= i 49 38,5 104 12,5
et e 51 5.6 i 6.88 98,5 73,4
535 4,52 4 280 5,80 ’ '

La vitesse mesurée directement représente toutetois, ici de nouveau, la résul-
tante des deux réactions photochimique et thermique. L’ordre de cette derniére
étant égal & I'unité, par rapport & I'iode, la vitesse globale de la réaction est donnée,
d’aprés la régle d’additivité, par la relation :

d. '
%:k., + ko — ),

dans laquelle le premier terme %, correspond a la iransformation photochimique et
le second & la réaction thermique. Par intégration, on obtient une expression qui ne
se préte pas au calcul de %,. Pour atleindre cette grandeur, nous nous sommes
basés sur la relation :
r__ @ — % — Az
by == o

dans laquelle z,— z, représente la diminution de la concentration de I'iode pendant
le temps 7, — #, et Az la variation de cette concentration imputable a la réaction
thermique. Ce terme Az est donné au moins approximativement par ['égalité -

Az = k(t, — 1,) (a — x’—;— x,) )
ou % est le coefficient de la réaction thermique (%).
Quoique ce mode de calcul ne soit pas absolument rigoureusx, il est ici suffi-
samment précis. On voit dans le tableau IX que les valeurs de %, ainsi trouvées
ne varient pas sensiblement dans le cours de la réaction.

(*) 1l est & remarquer que pour obtenir les valeurs de k qui interviennent ici, il faut employer la
formule des réactions monomoléculaires avec log népérien. Les valeurs qui figurent dans le tablesu 1X
correspondent aux log vulgaires ot doivent donc &tre divisées par 0,4343.
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Influence de ia concentration des ions H-. — Les résultats obtenus en faisant
varier la proportion des deux phosphates (tableaux X, et VII série 13) montrent que
influence des ions H* est négligeable tant que leur concentration est suffisamment
faible. De méme que dans la réaction thermique, leur action retardatrice semble se
manifester pendant le cours de la réaction quand la concentration initiale du phos-
phaté monosodique est triple de celle du phosphate dlsodxque.

Tasieav X

Lampe ds { 500 bougles, distance 25 om; lumidre jaune:;  épaisseur de la cuve : § cm.
IK 0,05-n, NOgK 0,5-n; Températare : 450

Série 21 PO,NayH 0,1-n, PO;NaH, 0,033-4 Serie 22 PO,NayH 0,083-n, PONaH; 0,1-n
— —_— e 1 e —
Temps Acide 0 '10s Temps Aocide
. séni ki1 ky'+10 . séni k408 1403
(minutes) .6'0135«,?: t 1 (minutes) 'g’ 0’6’;""‘ 110 ky'.10
2 I 5,76 5,42 g 7% 5,8 5,52
15 7.2 5,30 4,96 15 6,42 5,52 5,18
30 6,05 5,20 4,86 30 5'39 5,45 5,41
4 $:05 5,29 4,95 2 5.5 4,96 4,62
R 2% 5,22 4,88 - 581 Pt X
Série 21 85 .covvnnene 5,86 5,52 5,72 5,38
Moyenna....... vreese 5,81 5,47 5,7 5,45

Influence du nitrite et de I'iodure de potassinm. — L’influence des concen-
trations du nitrite et de l'iodure de potassium sur la vitesse de la réaction est
relativement complexe et, pour tirer la question au clair, nous avons dt multiplier
les expériences.

Nous avons fait tout d’abord quelques mesures avec différentes concentrations
de nitrite. Les résultats sont consignés dans le tableau VII et résumés dsns le
tableau XI. Ils montrent que I'ordre relativement au nitrite est inltérieur A I'unité
et déeroit & mesure que la concentration de ce sel augmente.

Tasreav XI
Siries Conoeutration k..10% Rapport Ordre n'
du NO,K ! Fpor e s
18 0,125-n 0,610
17 0,25 -n 1,24 2,08 1.0
14 0,5 -n 2,38 Lo oo
i S 30 1,87 0,74
i5 2n 6,06 1. 0.5
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Trois séries de mesures laites en vue de déterminer linfluence de l'iodure ont
donné les résultats consignés dans les tableaux XII, VII série 13 et XIlI. On voit
dans ce dernier que I'ordre n relativement & l'iodure va en croissant, en valeur
absolue, & mesure que la concentration de ce sel augmente.

Tasreav XI1

Lampe de 1500 bougies, distance 25 om.; Inmfre jaune ; épaiseour de la cave : 1 cm.
I 0,005-n, NOzK 0,5-n, PO,Na,H 0,066-n, PO,NaH, 0,066-n; Température 4%5°

Série 23 IK 0,1-n Série 22 1K 0,2-n
Temps A.c i[-le ' Temps AOi[-h5 s f
(minutes) a(l)."ugg;:unx ky 103 hy'+108 (minntes) ‘(;‘:38;‘::‘ ki-10 - 10%
0 8,39 2,20 2,12 0 8,60 0,585 0,565
30 7,22 80 7,72
2,10 2,02 0,545 0,525
I 5,80 2,05 {97 180 8.8 0,536 0,516
135 4,37 ’ 4 300 5,87 ’ '
220 3,10 1,9 1,92 450 30 0,519 0,499
830 2’06 0,519 0,499
Série 232is...v00cnnnnnn 2,2 2147 Série 24 bis..even... ceen 0,581 0,560
Moyenne .....eeu.nss 2,23 2,15 Moyerne ..... ceseerensl 0,583 0,563
Tasreav XIII
Séries Goncentration de IK ky'-103 Rapport Ordre n
13 0,05-n 5,44 250 148
23 0,1-n 2,15 3’83 1'93
2% 0,2 0,563 ' —1,

Ces résultats nous ont conduit & penser que l'influence de chacun des deux
sels 1K et NO,K dépend de la concentration de I'autre. C’est ce que les mesures con-
signées dans les tableaux XIV et XV ont confirmé. On voit dans le tableau XV que
I'accroissement de la vitesse avee la concentration du nitrite est d’autant plus ra-
pide que ta solution contient plus d’iodure et que, d’autre part, I'action retardatrice
de I'iodure crait d’antant plug rapidement avec sa concentration que la teneur en
nitrite est plus faible.

Nous donnerons dans la suite une formule qui exprime assez bien ces varia-
tions complexes de la vitesse en fonction des comcentrations de liedurs et du
nitrite.
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Tabreav XIV

Lampe 1500 hougies, digtance 25 em.;  Inmidre jaune,  épalssenr de la cnve : 1,5 cm.
PO, Na,H 0,066-n, PO, NaH, 0,066-n;  Température : 45°.

NO,K 2-n
. Acide Acide
K] Temps arsénieux ky-103 ky'-103 arsénigux ky-108 ky'-108 k' 13:
¢rinutes) 0.005—n 0,005-n mey
0,05-1 2 D% Lagse | gz | DB 12ae | e | oum
0,4-n O DIl ses | 53 | oE | ses | 53 5,32
0.2-n o z.;gg 1,50 1,42 ?:‘lg 1,52 1,44 1,43
NO,K 0,5-n
0,05-n | 4O T | s | os0e | 30| sae | 506 | 50
0,4n 2 e 2,08 1,9 g 2,00 2,01 2,00
0.2n | 40 ool omm | oms | PR osm | opsoe | 052
NO,K 0,125-n
0,05-n | o S 1w 186 | 0| 4e 1,83 1,84
0,4-n o 14 o585 | o5 | T2 0,59 | 0,53 | 0,582
0,2-n 188 2;‘2{’, 0,138 0,133 %?g 0,437 0,132 0,132
TapLeav XV
1K NO,K 0,125-n o’ NO,K 0,5-n o NO,K 2-n
0,2-n 0,182 0,98 0,512 0,74 1,43
n —'2,04 —'1,%6 2189
0,4-n 0,532 0,95 2303’3 0,70 5,32
n — 1, - — 1,
0,05-n 1,84 0,73 5,04 0,58 11,17

Les nombres en caracidres gras représentent les valenrs de %,'.10%, n désigne ordre de 1a réac-
tion relativement & 1’iodunre et n’ I'ordre par rapport an nitrite, ! ’ gné

Influence de I'intensité lumineuse. — Les mesures relatives & cette influence
ont ét¢ faites par la méthode du disque tournant. Une premidre mesure a 16 effec-
tuée sans disque et deux autres avec un disque percé de 4 ou de 2 secteurs de 45°
et animé d'un mouvement rapide. L'intensité movenne variait ainsi dans les rap-
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ports 4 : 1/2: 1/4. Les résultats consignés dans les tableaux XVI et XVII montrent
que la vitesse croit proportionnellement & I'intensilé lumineuse (1).

TasLeav XVI

Lampe de 1500 bougles, distance 25 e¢m ; lumidre jaune, épaisseur de la cuve

1,5 em,
I, 0,005-n, 1K 0,05-n, NO:K 0,5-n, PO,Na,H 0,066-n, PO NaH, 0,086-n,

Température 450

, Acide Acide ,
llnlgnsltée (g;’il{:s) arsénienx ky+103 k103 arsénieux ky-108 ky'-108 ky’-103
ummeus 0,005-n 0,005-n moyen
0 8,93 8,91
1 10 801 412 438 7’8 4,78 4,44 4,48
0 8,75 ; 8,62
1/2 20 L 2,52 2,18 7’65 2,59 2,2 2,2
0 8,72 9,10
1/4 50 264 1,44 1,10 7’99 1,4 1,07 1,09
Tapreav XVII
Intensité lumineuse ky'-103 Rapports
1 4,41
1/2 2.21 154
1/4 1,09 ]
Influence de la température. — Pour déterminer cette influence, la série des

mesures (n° 1, lablean XVI) effecluée & 45° a é1é répétée a 350, loutes les autres

condilions reslant les mémes. Les valeurs de 4, et de /4 ainsi oblenues sont les
suivantes :

k,-10° 3,48 et 3,46; ki-10% 3,40 el 3,38 (moyenne 3,39).
Le coeflicienl thermique est donc égal & :

by'uy _ 441 1,30
ki 3,39 77T

Rendement photochimique. — En vue du calcul du rendement quantique,
une série de mesures a été effectuée en utilisant comme filtre une solution de

(') La méthode du disque tournant n’est pas 3 I'abri de toute crilique, puisqu’elle ne fait varier
que la guantité de lumidre. Quoique lintensité lumineuse ne soit pas constante, on peut cependent,
si les intermittences sont suffisamment rapides, parler d’une intensité moyenne, Dans nos expériences,
il 'en produisait environ 50 par seconde, Or, dans les autres résclions des helogdnes qui ont été
étudides dans le Laboratoire de chimie physique de Neuchétel et dont les vitesses verient proportion-
nellement & la racine carrée de I'intensité Inmineuse, il faut que les intermittences soient notablement

plus lentes pour que leur durée ait une influence et qu'on ne puisse plus parler d’une intemsité
moyenne,

2
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violet cristallisé, contenue dans une cuve 2 parois paralléles d'un centimdtre
d'épaisseur. La solution étudiée

(15 0,005-n. IK O.i-n, NO:K‘”«; POQNaZH 0,0GG‘” et PO,,N&H; 0,066'7"),

était contenue dans une cuve de 2,5 cm. d’épaisseur. La température était de 45°,
ot la lampe (4500 bougies) était & une distance de 25 cm. Dans ces conditions, la

uantité d’iode qui se transforme en 200 minutes dans 10 cm® de solution est
égale & 425.10-® mol.-gr. (résultat de deux mesures concordantes). Si de ce
nombre, on retranche la part qui est due & la réaction thermique (k = 0,17.10%), il
se réduit 2 263.10-8 mol.-gr. représentant P'effet photochimique réel.

La quantité d’énergie qui traverse le filtre violet et qui est absorbée par la
solution étudiée a été mesurée au moyen d’'une pile thermo-électrique, en prenant
comme base de comparaison le rayonnement de la lampe Hefner.

Cette lampe, placée a 100 centimétres de la pile produisait sur I'échelle du
galvanométre une déviation de 64 mm. Dans ces conditions, I'énergie rayonnante
qu'elle envoie sur 1 cm? de la surface de la pile est égale, d’aprés les mesures de
Gerlach, & 2,25.10-5 cal.-gr. par seconde. Une déviation d'un millimétre corres-
pond donc & 0,035.40-° cal.-gr./sec.

La déviation produite par la lampe de 1500 bougies (avec filtre violet entre la
lampe et la pile), placée 4 80 cm. de la pile, était de 57,5 mm. Pour une distance
de 25 cm., la déviation efit été 4 X 57,5 = 230 millimétres.

La quantité d’énergie recue en 200 minutes par 10 cm® de la solution étudiée
contenue dans lacuve de 2,5 cm. d’épaisseur était donc égale 4 :

0,035-107%.230.200-60-4 = 3,87 cal.-gr.

Pour la lumiére qui traverse le filtre (A moyen = 0,435p), la quantité d’éner-
gie N/iv et égale 4 :
28500 __ 28500 _ 65500 cal.-gr.

e 0,43

D’aprés la loi de I'équivalence, la quantité d’iode qui devrait se transformer,
sous V'action de la lumiére, pendant 200 minutes dans 10 cm? de la solution, serait

bgale & :
3,87 : 65500 = 59.10¢ mol.-gr.

En réalité, il s'est transtormé 263.107% mol.-gr. Le rendement quantique est
ainsi égal & :
263.10~% : 59.107¢ = 0,045.

Dans les conditions ol ces mesures ont été faites, il faut donc 32 quanta de
lumiére violette pour provoquer la disparition d'une molécule d'iode.
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-

III. —— ParTie THEORIQUE

Nous n’avons pas réussi & rendre compte des résultats obtenus concernant la
cinétique des deux réactions photochimique ou thermique, en supposant que I’iode
agitdirectement sur le nitrite. Ces résultats s’expliquent, au contraire, si on admet
que le nitrite est oxydé par I'acide hypoiodeux qui se torme dans I'action de 'iode
sur V'eau ().

Consgidérons tout d’abord la réaction photochimique.

Si on suppose que la lumiére active les molécules I,, mais non les ions I,, le
processus peat étre représenté par les équations (%) :

1) btk — Ly

) Ly + Hi0 — I' + H* -+ 10H
3 I' 4+ IOH — I, + OW'

{4) 10H + NO,' — NOy 4+ I' 4+~ H*
®) L+ 1 &= Iy

Les ions H" qui prennent naissance dans les réactions 2 et 4 disparaissent
immédiatement en se combinant aux ions POH” ou aux jons OH’ qui se forment
dans la réaction 3.

Dans I’état stationnaire qui s’établit sous I'action de la lumiére, la concentra-

tion de l'acide hypoiodeux et celle de l'iode atomique sont déterminées par les
égalités :

o ML) = Fa[ly,y
1)) ko[ Iy, ] = ALl [IOH] -+ k[IOH] [NO,.

{f) G'est & une conclusion snalogue que Roebuck a été conduil par ses recherches sur l'oxydstion
de Pacide arsénieus par liode, dans I'obscurité {J. Physical. Chem., 8, 365 (1902). La vitesse de cette
réaction {sbatraction fsits de la réaction inverse), est exprimée par la formule :

-5 - S50B0

Cetts relation s’explique si on sdmet le proceseus suivant :

{1) L +HOZ I+ H + IOH
(2) IOH + As0,” — I 4 H- 4 As0,*
3) E+¥ x5

(*) Danas les équetions et dans les calouls, nous n’avons considéré, pour simplifier, que les ions I,
I, et NO) ; nous ne voulons pas affirmer psr I& que les molécules IK, LK et NO,K, n'interviennent
pas dans la réaction comme leurs sniona et, par conaéquent, [I] [I,] et [NO,] désignent, en réslits, les
coneentrations totales de 1K, I,K et NO,K dissociés ou non dissociés. La conocemtrstion de Viode molé~

culaire [I,] étant négligeable relativement & celle de I, ot LK, lo tarme [I,] représente pratiquement Is
totalité de I'iode titrable.
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De ces deux égalités, on déduit, en tenant compte de V'équilibre (5) :
K [15'] ]
(1] [#:[1'] + A[NOY1]
L’expression de la vitesse de la réaction devient ainsi :
kKB [NO,]
[1] [#fT] + B{NO:]

(1) ' roH] =

av) — @) — pyxoy1 10H] =

ou en simplifiant :
V)

o & et 6 sont des constantes.
Cette formule se rapporte au cas ou 'absorption est faible. Quand I'absorption

est totale, le premier terme de 1'égalité 1 se réduit a &1, et la formule devient :

k] PLINOJ]
v &~ [T [[¥] + bINO; ]

On voit immédiatement que les relations V et VI expriment bien les résultats

expérimentanx relatifs a 'influence de lintensité lumineuse et de la concentration
de I'iode. Comme nous allons le montrer, elle rend compte aussi de l'influence du

nitrite et de I'iodure.
Les coefficients de vitesse qui figurent dans les tableaux XIV et XV sont indé-

pendants de la concentration de I'iode et ils se rapportent tous a la méme infensité
lumineuse. D'aprés la formule V, ils doivent donc varier en fonction de [NO] et de

[I'], suivant la relation :

(V)

o _diL]_ _ FLINOY)
di T [1[[I'] + H[NO, ]

k== a[NO,] .
[I1[[Y] —+ 5[NOy]]
Dans le tableau XV1Il, nous avons mis en regard les valeurs de %,.10% tirées

du tableau XV et celles qui sont données par la formule précédente si on attribue
aux constantes a et b les valeurs suivantes, trouvées par titonnement :

a==47.10"% et == (),059.,

Tasueav XVII

NOoK
0,125-n 0,5-n 2-n
£,.108 ky'-103 k108 k108 k108 ky'103
obs. cale, obs. cale. obs, calc.
0,2-n 0,132 0,138 0,512 0,512 1,43 1,44
0,1-n 0,532 0,546 2,00 1,82 5,32 4,32
0,05-n 1,84 2,02 5,04 5,80 11,20 11,20
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Le tableau XIX se rapporte & un autre groupe de meésures (voir tableau VII),
effectuées dans des conditions un peu différentes (épaisseur de la cuve 1 centimétre
au lieu de 1,5 em.). Nous avons ici atiribué a « la valeur 60.10-% et admls pour b le
méme nombre 0,039 que dans le tableau XVIII,

TasLgav XIX

1K 0,1i-n
NO,K 0,125-n 0,25-n 0,5n in 2-n
&,'-103 obs. 0,610 1,2 2,38 3,98 6,05
ky'-103 calo 0,695 1,29 2,32 3,80 5,50

On voit que les nombres calculés concordent a peu prés, avec les valeurs
trouvées expérimentalement, quoique certains écarts dépassent les erreurs de
mesures. Il semble qu'on en puisse conclure que le processus donné plus haut
exprlme I’essentiel du phénoméne et que si d’ autres réactions interviennent, elles
n’ont qu'un rdle secondaire.

La cinétique de la réaction thermique présente la plus grande analogie avec
celle de la réaction photochimique. Il y a donc lieu de penser qu’elle s’effectue
suivant le méme mécanisme et qu’il n’y a de différence que dans le mode d’activa-
tion des molécules I;. Dans le processus relatif & la réaction photochimique, il
suffirait donc de remplacer les équations 1 et 2 par la suivante :

(2) I, + H,O0 - IOH 4+ T' 4+ H".

Par un calcul semblable & celui qui a conduit 4 la relation V on obtient ainsi
la formule :
L] kRK[LINOY
dt [T [Afl] -+ KINOY']

qui ne differe de (IV) qu’en ce qu'elle ne contient pas le facteur I,. Elle est en bon
accord avec les faits observés, concernant U'influence de [lg] sur Ia vitesse et elle
rend compte également des variations de l'ordre relativement & I'iodure ou au.
nitrite. Cependant, d’aprés cette formule, I'ordre par rapport au nitrite, devrait
tendre vers I'unité quand la concentration de ce sel diminue, tandis que d’aprés
nos mesures cette limite peut &ire sensiblement dépasste (valeur atteinte 1,22).
Peut-étre 'oxydation du nitrite ne se fait-elle pas uniquement selon le processus
admis et s’effectue-t-elle partiellement suivant une autre voie, comprenant une
réaction de second ordre par rapport au nitrite, telle que :

2NO:’ -+ 13 -+ Hzo — N204 -+ 2]-’ -+ Hzo e NO;‘" -+ NOz’ ~- 21’ - 2H.-

(VI

Nous devons signaler une autre difficulté plus grave et qui a trait au rende-
ment quantique de la réaction photochimique.
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D’aprés le processus que nous venons d’envisager, le rendement rapporté & la
quantité de lumiére absorbée par les moléoules I, ne pourrait dépasser I'unité. Il
tendrait vers cette limite quand la réaction (3) devient négligeable par rapport &
(4), soit lorsque la concentration de I'iodure est faible et celle du nitrite élevée.

En fait, nos mesures (solution IK 0,1-n et NOK-n, A = 435 my, env.) ont
montré qu'il faut environ 22 quanta pour provoquer la disparition d’une molécule
d’iode. Toutelois, la plus grande partie de la lumiére est absorbée par les ions I; ou
les molécules I,K et une faible partie seulement par les molécules I,. La constante K

de I'égalité (Y :
[IS] [I' —
_I;"l =K

étant dgale 4 0,0019 & 45°, on trouve que le rendement quantique rapporté a la
lomiére absorbée par les moléoules 1, est égal & 2,4. Ce nombre est cependant
trop élevé, car il a été obtenu sans tenir compte du fait que les molécules I, ont un
coefficient d’absorption plus fort que les ions Ii. Des mesures que nous avons faites
au moyen d’un colorimétre, relativement & cette différence d’absorption, on peut
conclure que le rendement quantique rapporté aux molécules I, n’est pas inférieur
4 1,6. Mais ce n’est 1a la valeur, du rendement quantique que dans les conditions
ot gous l'avons mesuré. D’aprés la formule V, il devient notablement plus élevé
si on fait croitre la concentration du nitrite ou décroitre celle de iodure.

Le processus donné plus hant ne peut donc étre considéré comme une image
exacte de la réalité et s'il ne doit pas étre totalement abandonné, il est nécessaire
de le modifier. Plusieurs hypothéses ont été envisagées, mais malgré tous nos
efforts nous n’avons pas trouvé qu'il soit possible de rendre compte des formules
V ot VIII, si on renonce & I'idée que le nitrite est oxydé par les molécules IOH. It
nous parait, d’autre part, trés difficile d"attribuer ici le rendement quantique rela-
tivement élevé & des chafnes de réactions, comme dans d’autres phénoménes pho-
tochimiques. Nous sommes ainsi amenés & la conclusion que non seulement la
lumiére absorbée par les molécules Is a une action, mais aussi celle qu’absorbent
les ions Ii. Dans les conditions les plus favorables, le nombre des molécules de
nitrite oxydées, pourrait étre égal au nombre total des quanta absorbés. Pour
rendre compte de I'ordre de la réaction relativement a I'iodure, on se trouve alors
dans lobligation d’attribuer aux ions I’ une influence désactivante. Une telle in-
fluence ne nous paraft nullement invraisemblable. L'hypothése la plus simple est
que les ions I, qui ont absorbé un quaatum se dissocient en donnant une molécule
active I, et que celle-ci perd son activité en se recombinant 4 un ion I'. S'il en est
ainsi, le processus envisagé plus haut ne serait changé que dans I'équation (1) qui
devrait étre remplacée par les suivantes () :

(a) IZ’ —+- hy — l]’(‘“.’ — l’(mt.) - T
() I+ Ly — I

{*) Ge nombre a été obtenu par extrapolation. D’aprds les mesures de Frpormerr (Zeil. anorg.
Chem., 69, 91 (1911), K st égal 2 0,00182 3 25° ot & 0,00175 % 40°.
{*) 11 o8t plus probable qu’une partie seulement des molécules excitées I, se dissocient en domnant
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Le calcul conduit alors & la relation :

_dL] Feaerkedl [ 151 [NOY ]
M—MM%MMMH+MWM

ou, en simplifiant :
(IX) _diL]__ — FT{1/1[NO,']
» " e - ][ + BINOS )

Cette formule (IX) ne differe de (V) que par le terme 4 qui, étant donnée la
valeur du rendement quantique devrait étre de 'ordre de 0,01. Si on lui attribue
cette valeur, la formule précédente exprime les résultats expérimentaux aussi bien,
mais pas beaucoup mieux que la relation (V).

Dans leurs recherches sur I’action photochimique de l'iode avec I'oxalate de
potassium, Berthoud et Bellenot (*), ont admis, pour rendre compte de I'influence
retardatrice de I'iodure, que la lumiére visible dissocie les molécules I, mais non
les ions I;. Or, ces molécules et ces ions ont & peu pres le méme spectre d’absorp-
tion et la réaction :

I+ 1 — 1

est trés peu exothermique. Il serait done, en réalité, trés surprenant que la lumidre
rouge dissocie les molécules Iy et que ces radiations et méme la lumiére bleue soit
sans action sur les ions I,.

Cette difficulté disparait naturellement si l'influence retardatrice des ions I’ est
due, comme nous le supposons, & leur action désactivante.

Dapns la réaction entre I'iode et I'oxalate, (ainsi que dans d’autres réactions
photochimiques de I'iode), il est nécessaire d’admetire que la lamiére dissocie les
molécules d'iode et que ce sont les atomes libres I qui sont actifs. Pour I'oxydation
du nitrite par I'iode, cetie conclusion ne s’impose pas, puisque la vitesse ne croit
pas propomonnellement & la racine oarrée de l'intensité lumineuse. 1l est clair
toutefois, que si les molécules d’iode sont dissocides par la lumiére en présence de
'oxalate, elles doivent I'étre aussi en présence du nitrite. 1l est d’ailleurs fort pos-
sible que I'iode atomique joue un réle dans l'oxydation du nitrite. S’il en est ainsi,
a la série des réactions envisagées précédemment, s'ajouteraient les suivantes :

(?3) I’(act.) — 21
(d) 2l +-H,0 — I' + H* + IOH

des molécules aclives I, el on peul concevoir aussi qu'une fraction seulement de ces dernidres en se re-
combingnt aux jons I' donnent des molécules I, insclives. Au lieu des senles réactions a et b, on
aurail donc les suivanles :

1) K+ — Il'(exo.); 2a) L'(exc.) — Liaet,) + 1’3 25) 1 ,(exc) — L+
3) ll,(exc) — 1 4a) Il'act) +1 — Il,(exc )7 4b) aact + V=L
Si on admet toutes ces transformations, les conclusions ne sont pas changées ; on relrouve comme

expresmsion de [a vitesse d’oxydation du n\trxte une relation de la méme forme que 1X.
{*) J. Gh. phys., 21, 308 (1924) ; Helvo. Chim. Aela, 77, 307 (1924).
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qui n’ont pas pour effet de changer 'expression de la vitesse (IX). Toutefois, il est
peu probable que tout J'acide hypoiodeux qui oxyde le nitrite se forme ainsi par
Paction de l'iode atomique sur I'eau et si les deux réactions précédentes inter-
viennent ce n’est, sans doute, qu'a c6té des réactions a et b.

Il'ya donc lieu d’admettre que I'iode activé par la lumiére peut étre repré-
senté, soit par les molécules 1, (ou les ions I3) qui ont absorbé un quantum, soit
par les atomes libres. Suivant la réaction considérée, c¢'est 'une ou 'autre des deux
formes qui réagit et, peut-étre, parfois toutes les deux. Dans l'oxydation de I’oxa-
late de potassium, par exemple, c’est I'iode atomique, dans 'oxydation du nitrite,
¢'est vraisemblablement I'iode moléculaire seul ou avec 'iode atomique.

RESUME

La cinétique de I'oxydation du nitrite de potassium par l'iode a été Studide é\
la lumiére et dans I'obscurité.

Nos résultats different'de ceux de Banerji et Dhar, ce qui est di & ce que ces
auteurs ont employé une méthode de titrage qui donne des résultats faux.

La réaction photochimique suit la loi de Grotthus-Draper. Quand I'absorption
de la lumiére est faible, sa vitesse peut éire exprimée par la relation :

_dlL]_ K[LK][NOK]
A [P][[I] + ([NOSK]][

L'influence des concentrations de I'iode, du nitrite et de I'iodure est 4 peu pres
la méme pour la réaction thermique que pour Ia réaction photochimique.

Un processus fondé sur I'hypothése que l'iode réagit avec 'eau en formant
I'acide hypoiodeux qui oxyde le nitrite permet de rendre compte de la plupart des
Ténultats observés.



DEUXIEME PARTIE

INDUCTION PAR LE THIOSULFATE DE SODIUM DE I’OXYDATION
DU NITRITE DE POTASSIUM PAR L'IODE

I, — PARTIE EXPERIMENTALE

Dans la premiére partie de ce travail, nous avons signalé le fait que 'iode ne
peut é&tre titré par le thiosulfate en présence du nitrite. G’est aiusi, par exemple,
que la décoloration de 10 cm® d’une solution diode 0,02-n, qui théoriquement
devrait exiger 20 cm® de thiosulfate 0,01-n, est produite déja par 13,2 cm® quand
sa teneur en nitrite est égale & 0,25-n ou par 11,2 cm® quand cette teneur atteint
2-n.

Nous avons fait une série d’expériences en vue de chercher la cause de cette
anomalie qui ne 8’obhserve pas dans les titrages par 'acide arsénieux (voir premiére
partie, tableau I).

Les solutions d’iode et de nitrite sur lesquelles nous avons opéré contenaient
toujours aussi de I'acétate de sodium destiné & les maintenir sensiblement neutres.
Le nitrite utilisé provenait de la maison Kahlbaum. Il est essentiel que ce sel soit
trés pur, surtout quand il est employé en solution trés concentrée. Des traces
d'impuretés peuvent alors altérer fortement les résultats.

Les titrages ont été effectués de la maniére ordinaire en agitant doucement le
liquide. L’agitation et la durée d’écoulement du thiosulfate n’ont d’ailleurs qu'une
faible influence sur les résultats. La quantité de thiosulfate employé diminue un
peu quand on fait croitre la durée du titrage, mais les différences sont faibles et ne
dépassent pas 2 & 3 %, quand cette durée varie de une i cing minutes. Quand on
optre dans les mémes conditions, les écarts sont ordinairement inlérieurs 4 1 9.

Chaque titrage a été fait deux fois et nous avons pris la moyenne des deux
résultats, toujours trés voisins. Pour abréger, nous ne donnerons pas, dans les
tableaux qui suivent, les résultats directs des titrages, mais seulement les rapports
de la quantité du thiosulfate employé & la quantité théorique. Ces rapports qui seuls
nous intéressent sont désignés par la lettre R.

L’influence des concentrations du nitrite et de la solution du thiosulfate em-
ployée, est mise eun évidence par les résultats réunis dans le tableau 1 et par les



26 WALTER E. BERGER

courbes de la figure I. Ces courbes ont été tracées en portant les valeurs de R en
ordonnées et en abscisses des longueurs proportionnelles aux logarithmes des con-
centrations du nitrite.
TasLeay 1
CH;COONa 0,2-n

. I, 0,02, 1K 0,05 I, 0,006-n, 1K 0,01-n
Conoentrlﬁou B e e S NI e
du nitrite 8,04Na, 8,04Na, S,04Na, 8,0,Na,
0,05-n 0,01-n 0,004-% 0,0025-n
R R R R
n/64 0,959 0,952 0,938 0,915
n/32 0,936 0,895 0,833 0,810
n)i6 0,886 0,827 0,736 0,705
n) 8 0,831 0,729 0,664 0,620
n/ & 0,764 0,668 0,615 0,588
n/ 2 0,694 0,624 0,578 0,556
n 0,642 0,595 0,535 0,537
2n 0,583 0,565 0,516 0,511
in 0,543 0,510 0,499 0,499

E’ap]:urr E

Fig. 1.

Le rapport R décroft & mesure que la concentration du nitrite augmente et il
tend vers une limite égale 4 0,5. Quand cette concentration est suffisamment élevée,
la quantité de thiosulfate qui suffit pour faire disparaitre I'iode est égale & la moitié
de la quantité théorique.

Pour une concentration donnée de nitrite, le rapport B est d’autant plus faible
que la concentration du thiosulfate employé est plus faible. La limite 0,5 n’a été
réellement atteinte que dans les expériences faites avec les solutions de thiosulfate
les plus diluées.
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Le résultat du titrage dépend aussi de la concentration de Y'iodure et de celle
dea ions H-. Pour faire varier celle-ci, des quantités variables d’acide acétique ont
été ajoutées aux solutions étudiées. Les nombres réunis dans les tableaux II et III
montrent que le rapport R croit avec les concentrations des ions I’ et des ions H-, qui
ont donc une influence retardatrice surle phénoméne qui produit I’anomalie étudiée.

Tasurav 11 Tapuzav 111
Influence de 1'iodure Influence des ions H*
s 0,01-n, NO,K 0,5-n,  CHy00Na 0,20 RO ori66 . "ROMR o 5n
Solution de 5,05Na; 9,01-n Solution de 8,0;Nag 0,01 a
IK R CH,CO0H R

n /80 0,605 nf48 0,608
n/40 0,688 n/R4 0,644
n/16 0,722 n/i2 0,632

n/ 8,88 : 0,777 n/ 6 0,674

nl 3 0,817

Enfin, au lieu de mélanger le nitrite & I'iode et de titrer par le thiosulfats, nous
avons titré par I'iode une solution de thiosulfate contenant du nitrite. Les résultats
donnés ci-dessous et obtenus dans le titrage de 10 cm® de la solution montrent que,
dans ces conditions, l'anomalie ne se manifeste plus.

Nombre da em$

Composition de la sclution d’iode 0,04-n
employé
8,0,Na; 0,02-n; CH,COONa 0,2-n { 19,30
NO,K : néant 19,26
8,0,Na, 0,02-n ; CH,COONa 0,2-n % 19,26
NO,K : 0,5-n 19,30

II. — Pairrie TRfORIQUE

Un fait essentiel pour la théorie du phénomeéne que nous étudions est que la
quantité de thiosulfate nécessaire pour faire disparaltre I'iode tend vers la moitié
de la valeur théorique quand on fait croitre la concentration du nitrite.

On pourrait penser qu'en présence de ce sel le thiosulfate et l'iode ne réa-
gisaent plus comme habituellement en donnant du tétrathionate, mais qu'il se
produit une autre réaction représentée par ’équation :

SgO;N&’ 4 I’ -+ H’O — 2IH e SOJ,N&, e s

dans laquelle une molécule d’iode réagit avec une molécule de thiosulfate et &
I'égard de laquelle le nitrite agirait comme catalyseur.
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Cette hypothése doit &tre rejetée, car nous n’avons pas réussi & constater la
dormation d’ions SO, dans I'action du thiosullate sur I'iode en présence du nitrite
(réactif ClBa).

11 faut donc admetire que le thiosulfate en réagissant avec l'iode provoque une
réaction entre cet élément et le nitrite. Quant au mécanisme de cette induction, on
peut envisager deux hypothéses qui, ni I'une ni I'autre, d'ailleurs, ne nous pa-
raissent tout & fait satisfaisantes.

On admet ordinairement que, dans la réaction entre I'iode et le thiosulfate,
deux molécules do ce sel ou deux de ses ions réagissent simultanément avec une
molécule 1;, suivant le schéma :

ONa ONa
0,8/ 0,8
\SI \S
(1) —+ I m—> | +2r
g 8
0,8 0.8/
Nova - *N\ONa

Toutefois, ce processus n’est pas le seul admissible. On peut supposer une
premiére phase représentée par I'équation :

(2) 8.0 + Iy — 28,0, +V + I

et dans laquelle chaque molécule Iyqui entre en réaction donne un atome libre 1.
Cette premiére phase serait suivie immédiatement de I'union de deux radicaux
5,0," avec formation de I'ion $,0,". L’oxydation du nitrite pourrait ainsi éire attri-
buée aux atomes libres I engendrés dans la réaction (2) et il y a lieu d’admettre
que cette oxydation se fait, comme dans I'action de lalumiére (1}, par I'intermédiaire
de T'acide hypoiodeux. Le phénoméne serait donc représenté par les équations :

Q) 21 + H,0 — IOH + I' & H-,
(4) I0H «+ I' - I, + O
(5) 1I0H -~ NO,’ — NOy + I' -+~ H-.

Cette maniére de voir permet de rendre compte des faits observés dans le
titrage de I'iode en présence du nitrite. Elle explique que la quantité de thiosulfate
employée croit avec la concentration des ions I’ et celle des ions H- () et diminue
au contraire quand celle du nitrite augmente, pour tomber finalement a la moitié
de la quantité théorique. Enfin I'hypothése laisse également prévoir que si le thio-
sulfate est en excés, ce quia lieu quand on laisse couler la solution d’iode dans
<elle du thiosulfate contenant le nitrite, la réaction induite devient négligeable.

(*) Voir premidre pariie, page 19.
{*) Quand la conceniration des ions H* est suffisante, la décomposition de I'acide hypoiodeux doit
s’effectner aussi suivant Péquation :

: I0H 4 I' + B — L + H,0
‘qui est plus rapide que (&).
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Toutelois de sérieuses objections peuvent étre faites & P'explication que nous
envisageons ici.

Pour que le rapport R atteigne la valeur 0,5, il faut que tout I'jode atomique
qui se forme dans la réaction (") reéagisse avec I'eau suvivant (3) en donnant de
V'acide hypoiodeux. Comme il n’y a aucune raison de supposer que cette dernidre
réaction est accélérée par le nitrite, elle devrait se produire encore et étre compléte
quand ce sel est absent et que tout I'iode atomique lormé dans la réaction (2) se
retransforme en iode moléculaire. On serait ainsi conduit 4 admettre, qu'en solution
aqueuse, la réaction 2 1 — Iy ne se fait pas directement, mais qu’elle est le résuliat
des deux réactions successives (3) et (4).

Cette conclusion ne parait pas trés vraisemblable.

D’autre part, si réellement Paction de I'iode sur le nitrite étalt imputable aux
atomes 1 mis en liberté dans la réaction (2), on s’attendrait & ce que le thiosulfate
induise toutes les réactions qui se produisent entre I'iode atomique et un autre
corps. Or, il n'en est rien. L’iode peut étre exactement titré par le thiosulfate, en
présence de 'oxalate de potassium, par exemple, bien que ce sel soit trés sensible
a I'iode atomique (*). Ef il est remarquable que I'oxydation du nitrite par l'iode
dans laquelle se manifeste I'action inductrice du thiosulfate est précisément une
réaction o l'iode atomique ne parait pas intervenir quand elle se produit sponta-
nément dans Pobscnrité ou sous l'action de la lumiére.

Nous avons été ainsi conduits & chercher un autre mécanisme de I'induction et
4 supposer entre liode, le thiosullate et le nitrite en grand excés une réaction
représentée par le schéma :

ONa
/ . / '
0,85; I S 0,8
(6) \S + 1, B> AN + 21
NO,’ NO,

et s'effectuant avec ou sans formation du composé intermédiaire instable
5,0, Na.NO

L.es molécules non saturées S,0,Na, ainsi formées se combineraient immédia-
tement deux & deux pour donuer le tétrathionate, tandis que les molécules NO,
réagiraient avec I'eau, suivant I’équation

Q) 2NO; + HyO —» NOH —+ NO,H

en donnant de I'acide azoteux et de I'acide azotique qui, en présence de I'acétate
de sodium, passent & I’état d’azotite et d’azotate.

Cette interprétation permettrait aussi de comprendre que la quantité d’iode qui
réagit avec le nitrite est pratiquement nulle quand le thiosulfate est en excéds et
qu’elle croit avec la concentration du nitrite. Elle permet aussi, si on tient compte
de la réaction (7), d’expliquer I'influence de I'iodure.

Toutefois, il ne semble pas que les deux équations (6) et (7) donnent une

(1) Beatnoun et Berienor, J. Gh. phys., 21, 308 {1924).
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image fidsle du phénoméne. Pour que la quantité d’iode qui oxyde le nitrite de-
vienne égale 4 celle qui agit avec le thiosulfate, il serait nécessaire que la réaction :

@) 21 + NO, + B,0 — I, + NO + 20H'

soit négligeable relativement & (7). Or, cela ne parait pas vraisemblable. Nous avons
vérifié que si on fait passer, dans une solution d’iodure de potassium, un courant
d’air, chargeé de té'roxyde d’azote (sous pression partielle de quelques centimétres
de mercure), il y a mise en liberté d’iode. La quantité d'iode libérée décroit si la
solution est additionnée d’acétate de sodium, mais dans aucun de nos essais elle
n’s été inférieure au quart de la quantité correspondant A la totalité de 'oxyde NO,
introduit dans le liquide.

Bien que, dans ces essais, les conditions ne soient pas les mémes que dans les
expériences ou la réaction induite se manifeste et dans lesquelles le tétroxyde
d’azote serait engendré, ces résultats ne sont pas faverables 4 I'hypothése que nous
venons d’exposer.

Ainsi, sucune de nos deux interprétations envisagées ne donne entidre satis-
faction et pour élucider la question de nouvelles recherches seront nécessaires. Il
conviendra en particulier d’examiner si d’autres réactions de I'iode sont induites

par le thiosulfate.

RESUME

L’iode ne peut étre titré par le thiosulfate en présence du nitrite de potassium.
Les résultats des titrages sont trop faibles et quand la concentration du nitrite va
en croissant, la quantité de thiosulfate employé tend vers la moitié de la valeur
théorique.

Le phénoméne doit étre atiribué a une réaction entre I'iede et le nitriie induite
par le thiosulfate.

Le thiosulfate, en présence du nitrite peut, au contraire, &tre titré par l'iode.

Des hypothéses ont été émises sur le mécanisme de la réaction. Toutefois le
probldme ne peut étre considéré comme résolu.



TROISIEME PARTIE

ACTION DE L'IODE SUR L’'ACIDE PHOSPHOREUX
ET LE PHOSPHITE DE SODIUM

I. — InTRODUCTION

La cinétique de 'oxydation de I'acide phosphoreux par I'iode suivant I'équa-
tion :
POH, + I, 4+ H,0 —» 21H + PO,H,

a été étudiée déja par Steele (*) qui a été conduit aux conclusions suivantes :

La réaction suit des lois différentes suivant la concentration des ions H-. En
milieu acide, la vitesse est accélérée par ces ions et croit proportionnellement & la
concentration de 1'acide phosphoreux et & la racine carrée de celle de I'iode. En
solution neutrse, la réaction est beaucoup plus rapide qu'en solution franchement
acide et elle est approximativement de second ordre relativement a l'iods. Cepen-
dant, les lois suivant lesquelles sa vitesse varie avec les concentrations de l'iode et
du phosphite n’ont pu étre déterminées avec certitude.

Il nous a paru intéressant, en présence de I'insuffisance de ces résultats, de
reprendre I'étude de cetle réaction. Ainsi que nous le verrons, nos mesures n’ont
pas confiriné tous les résultats de Steele.

I[. ~ PARTIE EXPERIMENTALE

L'acide phosphoreux a été préparé par action de I'eau sur le trichlorure de
phosphore, suivie d’une évaporation par élévation de la température jusqu’a 180° (%).
Avec I'acide phosphoreux ainsi obtenu, une solution relativement concentrée a 4té
préparée. Son titre a 6t6 déterminé par acidimétrie et par iodométrie (3). Les ré-

(%) J. Chem, Soe., 88, 1203 (1908).
(*) Gueun-Kravr, I, HI, 113,
(*) Rupp et Fincx, Berl. Ber., 85, 369 1{1902).
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sultats donnés par les deux méthodes étaient concordants. Cette solution était
employée pour préparer celles sur lesquelles ont porté les mesures et qui conte-
naient, ontre I'acide phosphoreux, les substances qui seront indiquées plus loin.
Pour les expériences en solution neutre, ia solution d’acide phosphoreux a été
préalablement neutralisée par 'hydrate de sodium, avec la phénolphtaléine comme
indicateur. 1l y a ainsi formation de phosphite disodique.

Les solutions étudiées contenaient toujours un grand excés d’acide phospho-
reux ou de phosphite et d’iodure de potassium dont les concenirations pouvaient
ainsi étre considérées comme constantes pendant toute la durée de la réaction. Les
concentrations de ces sels sont exprimées, dans les tableaux qui suivent, en mo-
lécules grammes par litre.

Il a été vérifié que I'iode peut étre titré exactement par le thiosulfate en pré-
sence de I’acide phosphoreux ou de phosphite. Tous les titrages ont porté sur un
volume de 10 cm?® et ont été faits avec une solution de thiosulfate 0,01-n.

1. Acmion pE L10bE sur LE pHospuITE DE sopivM. — Cetle réaction étant relati-
vement rapide, les expériences ont été faites pour la plupart & 0.

Dans une premiére série de mesures effectuées avec une solution additionnée
d’acétate de sodium (0,14-n), nous avons constaté une décroissance trés marquée
du coefficient £ calculé par la formule des réactions monomoléculaires. Quelques
essais ont moniré que ceite décroissance doit étre attribuée 4 la formation de I'acide
iodhydrique qui n’est pas suflisamment neufralisé par I'acétate. Nous avons ainsi
été amenés & opérer avec des solutions contenant, dés le début, des quantités
suffisantes d’acétate et d’acide acétique. Dans ces conditions, la concentration des
ions H- reste faible et suffisamment constante pour que ces variations soient sans
influence notable sur la vitesse de la réaction.

Les expériences ont toutes été faites  double et les deux séries paralitles de
mesures ont toujours donné des résultats concordants (comparer série 2 et 2 bis,
tableau 1), aussi ne donnerons-nous, dans la régle, les résultats détaillés que pour
I'une d’elles seulement. Pour la seconde, nous n’indiquerons que les résultats se
rapporiant au début de la réaction.

Influence de Ia concentration de I'iode. — On voit dans les tableaux I, 111, V,
et XVl, que le coefficient % des réactions monomoléculaires reste sensiblement
constant pendant le cours de la réaction et ne dépend pas de la concentration initiale
de Viode (série 1, 2 et 2 bis, tableau 1). La légére décroissance qu'on observe, en
général, doit &tre attribuée, d'une part, & la diminution de la concentration du phos-
phite et, d’autre part et surtout, & la formation d'ions I’ et d’ions H- qui ont une
influence retardatrice.

La conclusion de Steele déduite d’ailleurs de résultats imprécis et suivant
laquelle la vitesse serait proportionnelle au carré de la concentration de Iiode est
donc erronée.

En raison des variations de %, pendant la réaction, il convient, pour établir
V'influence sur la vitesse des concentrations de I'iodure, du phosphite ou des ions 11",
de ne faire état aue des valeurs de k. au début de la réaction.



RECHERCHES SUR LA CINETIQUE DE QUELQUES REACTIONS DE L'IODE 33

TabLeav 1
PO,NagH 0,0833-n,  CH,COOH-n, CH,COONa 0,5-n, Température 25°

Série1  IK 0,166-n Série 2 1K 0,166-n || Série 3 1K 0,3058-n || Série & 1K 0,666-n
el £ P R | i, U S e | SR
't hiosul-~ Thiosul- Thiosul- Thiosul-
Tomps | fate | ket0n || TOmP® | in | gios || Toms | g | pogos || Tempr d Vg i pogos
(minules) 0,01-n (minutes) 0,01-n (minutes) 0,01-n (minutes) 0,01-n
0 18,95 0 11,12 0 13,41 0 12,95
5 see | 18I0 5 ) oo ATA ) 5 iles | AOT N 5 )i | T3
10 12,76 | 113 10 7,45 | {73 10 14050 | 10,3 15 140,09 | 233
15 1051 | 1831 15 6,40 | 118l 17 g | 1001 2 849 | .42
20 8,60 ”’0 20 4,96 ”’3 24 7,35 10’9 40 6,62 6’77
27 6,53 {6,9 25 4,06 ”’7 34 5,1 {0’3 55 5,24 6’92
24 4,97 17°0 35 2,70 16,6 44 4,50 10’6 Vi) 3,81 6'70
44 3,36 16’6 45 1,84 s 59 3,12 : 100 2,59 6, 7
59 1,89 ; 130 | 1,60 | 6.9
Série 2 bis... 17,5 Sérle 3 dis.... 10,9 || Série 4 bis.... 1,22
Moyenne...., 14,45 || Moyenne...... 10,8 |} Moyenne...... 7,28

Y

Influence de la concentration de liodure. — Les résultats relatifs 2 cette
influence sont donnés dans le tablean 1 et résumés dans le tableau II.

Tasrrav 11
Séries 11K Rapporl des [1K] k103 Rappor! des k Ordre
1,2 0,166-n 17,4
5 0,3058-n 1,885 10,8 1.8 —on
i 0.666-n ) 7.3 , -0,

On voit que la vitesse de la réaction décroit quand la concentration de liodure
augmente. L'ordre relativement & ce sel est compris, dans nos expériences, entre
— 0,78 et — 0,51. Il diminue donc, en valear absolue, quand la concentration de
I'iodure augmente.

Influence de la concentration des ions H. — Pour déterminer cette influence,
trois séries de mesures ont été faites avec des solutions contenant des quantités
différentes d’acide acétique. Les résultats sont consignés dans les tableaux Il et IV.

Dans une soluation d’acide acélique et d’acétate de sodium, la concentration des
ions H- est donnée parI'égalité :

M . [H1=K TG0y

La concentration des ions G,l,0, étant la méme dans les trois solutions étu-
3
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TapLeav II1
PO,Na,H 0,0833-n, 1K 0,-n, CH,COONa 0,5-n, Température Oc

Série 5 CH,;CO0H 0,25-n Série 6 CH4,COOH 0,5-n Série 7 CH3COOH-n
e ——— . et — || e | e
Tempe | Thiosulfate Temps | Thiosulfate Temps | Thiosulfate
(minu?es) 0,01-n k-103 (minutes) 0,01-n k-103 (minates) 0,01-n k.103
0 10,04 0 10,14 0 10,81
10 8,60 6,12 15 917 2.5 i 9,6 1,18
25 684 o 40 7.80 o 90 8,61 }=05
45 5,14 6718 70 6,46 58 165 747 10
70 3,58 508 15 4,95 947 255 5,79 1702
105 2,21 5’8(1 175 3,32 2’37 375 4,36 0’9'78
150 1,24 ’ 215 2,04 2’24 525 3,12 0’907
425 0,95 ; 705 2,08 97
Série 5 bis......... . 6,63 Série 6 bis.......... 2,80 Série 7 bis.......... 1,07
Moyenne.......... .. 6,68 Moyenne ........... 2,81 Moyenne............ 1,10
TabLEAy IV
Séries [CH;COOH] Rapporl des [H"] k-108 Rapporl des & Ordre
5 0,2:_)—71 0,5 6,68 2.8 1%
6 0,5-n 05 2,81 £200
7 ion , 1.10 2,55 — 1,35

diées. celles des ions H- seraient entre elles comme les nombres 1, 2 et 4, si tout le
phosphite restait a I'état de sel disodique. Cette condition n’est pas remplie, car
une partie des ions PO,H” s'unissent aux ions H- de l'acide acétique pour former
des ions PO,H,". Toutelois, comme nous allons le voir, la concentration des ions H-
a vari¢ dans nos solutions, & peu prés proportionnellement a la quantité d’acide acé-
tique ajouté,

D’apres la loi d’action de masse, on a la relation :

[G.H,0,H] [PO,H,']

[GH0;] — % [P0,

{2) H]1=K
K, représente la « seconde constante » de dissociation de I'acide phosphoreux qui,
a 250, d’aprés les mesures de E. Branc (), est égale 2 2,4.40-5, soit trés voisine de la
constante K de l'acide acétique (K = 1,8.10-%). Ces deux grandeurs sont sans
doute encore presque égales & 0°. On a donc, au moins approximativement :

[C.H,0:H] _ [POH,] _ [GC:H,0,H] —+ [POSH,']
[GH0T = [POI] — [GH07] + [POH]

@3 (A=

(%) J. Ch. phys., 18, 29 (1920).
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Il est & remarquer que la double décomposition entre 1’acide acétique et le
phosphite disodique, ne fait varier ni le numérateur ni le dénominateur du dernier
rapport. Le denominateur [C,H;0,} 4 [POH”] a donc la méme valeur pour les
trois solutions envisagées ici. Il représente, en effet, la somme des concentrations
de I'acétate et dn phosphite indiquées en téte du tableau IIl. Le numérateur est au
contraire différent. Il représente simplement les concentrations de I'acide acétique
qui figurent dans la 2° colonne du tableau IV, I en résulte que la concentration
des ions H- varie, au moins approximativement, dans le méme rapport que celle
de I'acide acétique.

On voit dans le tableau IV que la vitesse décroit avec la concentration des
ions H-. L'ordre relativement 4 ces ions est voisin de — 1,3.

Influence de la concentration du phosphite. — Les résultals qui mettent en
évidence cette inlluence sont consignés dans les tableaux Il série 6, V et VI.

TasLeav V

1K 0,1 n, CGH3COO0H 0,5-n, GH3CO00Na 0,5-n Température : Qo

Série 8 POgNa,H 0,0417-n Série 9 PO3Na,H 0,166-n
Temps Thiosulfale 4 Temps Thiosulifate

(minu{)es) 0,01 n k.108 (minul:es) 0,01-n k103
0 10,48 1,12 0 9,99 7.8
3 o2 1241 » 8.5 772

90 8, ? ,9 ’
165 6.85 N e 5.89 ;;’g
‘D I A I R B
525 2,99 9.0 9% 2,06 8.8

705 2,00 ’ 135 1,14 >
Série 8 bis ..oeiiiiiiiiiinaiies 1,12 Série 9 bis..... ... Ceerenteeaann 7,74
- Moyenne ...... N 1,16

Du fait qu’en présence de I'acide acétique une partie des ions PO,H” se trans-
forment en PO}, il résulte que la concentration des ions H- n’était pas exactement
la méme dans les trois solutions étudiées. Les variations de %, que 1'on observe
quand on fait croitre la concentration du phosphite, sont dues, pour une part, & ces
variations de H-. 5i on admet, comme précédemment, ['égalité des constantes de
dissociation K et K,, de I'acide acétique et des ions PO,H,’, on peut appliquer, ici
encore, la formule (3). D’aprés ce qui a été dit plus haut, le numérateur du dernier
rapport [CH,0,H] + [PO,H,’ ] est le méme 0,5, pour chacune des trois solutions,
tandis que le dénominateur prend des valeurs différenies, 0,542, 0,583 et 0,666.
Les concentrations des ions H' sont ainsi représentées par les nombres qui
figurent dans la 3¢ colonne du tableau VI. L’unité choisie est la concentration [H-|
dans une solution contenant seulement de I'acide acétique et de I'acétate en quantités
équivalentes,
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En admettant, conformément 4 ce qui a été trouvé plus haut, que la vitesse de
la réaction varie en raison inverse de [H']%,® on peut calculer les valeurs relatives
qu’aurait la constante £ si la concentration des ions H- était la méme dans les trois
séries de mesures. On voit dans le tableau VI que ces valeurs de « k£ corrigé »

WALTER E.
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croissent un peu plus rapidement que la concentration du phosphite.

TasLeav VI
. . 103 Rapport 10 s | Rapport dea
Série [POgNa,H] [H-] k-103 o 131 0 | k107 corrigs | - 10:?Ooonigé
8 0,04166-n 0,92 1,12 1,01
6 0,0833 -n 0,845 2.81 g% 2.15 2,13
9 0.166 -n 0,75 7,76 , 5.30 2,

Influence de la température. — Pour déterminer cette influence, des mesures
ont été faites a U°, 11°, 200 et & 300, Les résuliats sont résumés dans les tableaux

Vil et VHI.

TasLeav VII

IK 0,4n, POgNagli 0,0833.n, GH,COONa 0,166 7,  CH,GOOH-n
Tempéralurea (gie:xl::s) Tlgc"o‘;‘_[:te ko108 Théonoull—f:te k103
0o o 18:8? 0,469 10.e8 " 0,456
i 15 R 2,62 02 2,51
200 2 ‘g:f‘} 9,82 10,2 9,90
0 9,35 9,55
300 2 776 40,4 7,98 39,0
5 5,91 39,4 6.05 40,0
TasLeav VIII
Températures 0° 110 200 300
108 v,462 2,59 9,86 39,70
t+10 4,81 4,43 4,02

1

l

Les coelficients thermiques ont été calculés en appliquant la formule ;

log % — AT, —T),
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2. AcrioN DE L'I0DE SUR L’AGIDE PRospHOREUX. — La réaction en milieu acide est
beaucoup plus lente qu'en solution neuire et pour obtenir une vitesse commode
pour les mesures, nous avons opéré a une température plus élevée (35° dans la
plupart des expériences).

Ainsi que Steele 1'a constaté, les ions I1* ont une action accélératrice en solu-
tion franchemeut acide. C’est pourquoi nous avons opéré avec des solutions addi-
tionnées d’acide chlorhydrique en quantité sulfisante pour que la concentration
des ions H* reste 4 peu prés constante pendant toute la réaction, malgré I'acide
iodhydrique qui prend naissance.

Ici de nouveau les mesures toujours faites & double étaient bien concordantes
et nous ne donnerons les résultats détaillés que pour 'une des séries paralléles.

Influence de Ia concentration de I'iode. — Les résultats consignés dans les
tableaux IX, X, XII, XVI montrent que le coelficient £ des réaciions monomolécu-
laires est sensiblement invariable quand la concentration de I'iode diminue, tandis
que le coefficient i/, calculé en supposani la réaction semimoléculaire décroit
fortement. La vitesse est donc simplement proportionnelle 4 la concentration de
I'iode et non pas & sa racine carrée, ainsi que Steele a crii le constater.

TasLeav IX

1K 0,4-=n, CIH 0,4-n; Tempéraiure : 350,

Série 10 POgH; 0,4-n Série 11 PO4H, 0,2-n
Temps Thiosulfate Temps Thiosulfate
(minureu) 0,01-n k108 k‘/g -102 (minutes) 0,01-n k.10 ky Iy 10°

0 10,80 6,74 2,42 0 10,50 2,90 1,06

15 8,56 10 9,82 ’
= 6,76 2,11 . 2,88 1,04

35 6,27 30 8,60 ’
8,87 1,76 4 2,87 0,91

65 3,98 70 6,60 :
6,62 1,30 3,03 0,81

105 2,12 130 4,34 312 0

205 2,53 , 66
Série 10 bis ... 6,68 2,35 Série 11 bis.cevnnn.on. 2,95 1,07
Moyenns....... 6,74 2,38 Moyenne.......c.uene. 2,92 1,06

Influence de la concentration des ions H'. — Pour déterminer cetie influence,
nous avons opéré avec des solutions additionnées d’acide chlorhydrique a diffé-
renies concentrations comprises entre 0,1 et 0,5-n {tableaux IX et X).

Dans ces solutions, le degré de dissociation de CIH est voisin de 90 %,. Il n'est
que peu influencé par la présence de I'acide phosphoreux. On a ainsi la relation
approximative :

[H1[POH,'] __ (0,9¢ + ) (2)

) o] LI — K= 65407
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TasLeav X
IK 0,{-n, PO H; 0,2-n, Température : 350,
Série 12 CIH 0,2-n Série 13 CIH 0,5-n
T T —————— ... -~ . =
Temps Thiosulfate Temps Thiosulfste
(minutes) 0,01-n k103 (minules) 0,01-n k.10
0 10,83 0 10,97 5
10 10,00 3,46 10 10,00 5,02
3,20 = 4,18
30 8,63 3’16 30 8,25 113
60 6,95 ! 60 6,20 %
> 3,54 4,28
110 4,62 347 100 4,18 497
200 2,25 3’37 140 2,83 !
290 1,12 '
Série 128is.,.c0eneeennns [ 3,561 Série 18805 . cccveiiiiee i, 3,90
Moyenne ..oveveeiinenennn. 3,48 Moyenne ........ cersenanisenaans 3,496

dans laquelle K, représente la premiére constante de dissociation de 'acide phos-
phoreux, ¢ la concentration de l'acide chlorhydrique, z celle des ions PO,H," on des
ions [H-] provenant de I'acide phosphoreux et ¢, la concentration totale de cet
acide, soit [PO,H,]+ [PO,H,].

L’égalité précédente permet de calculer z el par conséquent ¢,— z, c’est-a-dire
la concentration de I'acide phosphoreux non dissocié. Les valeurs ainsi trouvées
sont données dans le tableau XI et on voit que celles de ¢, — z varient sensiblement
dans le méme rapport que les constantes £.

TasLeav XI
. Ra t — Rapport
103 ppor @ o — ppo
Séries (G k-10 des £-103 [PO,H,'] [bOH,] | des [PO;Hs]
1 0,4-n 2,92 0,062 0,138
12 0,2-n 3148 1.18 0,045 0155 112
13 0.5-n 396 ' 0,024 0176 .

Influence de 1a concentration de 1'acide phosphoreux. — D'aprés les résultats
consignés dans les tableaux IX et XIl, la vitesse de la réaction croit un peu plus
rapidement que la concentration de I'acide phosphoreux. Si, comme nous venons
de le faire 4 propos de l'influence de I'acidité, on compare les coefficients £ aux
conceniraliens de la partie non dissociée de I'acide, calculées au moyen de la lor-
mule (4), on constate que ces deux grandeurs varient & peu prés proportionnelle-
ment. Le rapporl des coefficients £ est un peu plus élevé que celui des eoncentra-
tions [POgH,] mais I'écart ne dépasse pas 5 %,.
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TasLeav XII

. Rapport PO, H.

Séries | POgH 4} k103 dos ZP({:]? ncEn ?ﬁ:}:clié Rapport des cone,
10 0,4-n 6,70 0,301
: 1 0.2-n 2,93 2,28 07138 2,18

Influence de la concentration de I'iodure. -—— On voit dans les tableaux XIIi
et 1X série 11 que la vitesse de la réaction est pratiquement indépendante de la con-
centration de U'iodure.

TasLeav XIII
CiH 0,1-n, PO3li; 0,2-n; Température : 350

Seérie 14 1K 0,2 Série 15 iK 0,4
Temps Thiosulfate . Temps Thiosulfate 10
(minutes) 0,01-n k-10 {mioutes) 0,01-n k-107
0 8,58 2,04 0 9,90 3,08
15 7,75 20 15 8,90
94 2.8
40 6,54 e 40 1,57 ’
2,82 2,89
70 5,38 2°99 80 5,80 2783
160 2,80 ’ 160 3,44 3 14
265 1,61 ’
SArie 14 615 oovviiereerniananinnes 2,90
Moyenne ..e.......... eereenenees 2,92 Série 15 bis ........ eseeeeareas .. 3,07

Influence de la température. — Trois séries de mesures faites & 450, 35° et
25° ont donné les résultats consignés dans les tableaux XIV et XV,

Tasueav XIV
1K 0,4, POH, 0,2n, CIHO, 1

. . Temps Thiosulfate ; Thiosulfate 10
Températures (mioult)es) 0,01n k-103 0.01-n k.103
0 9,90 9,95
450 5 900 8,28 9,05 8,26
15 7,38 8,61 1,45 8,44
0 10,35 10,34
350 10 9'%0 2,81 9,65 2,99
30 9,48 2,9 8145 2,89
0 10,18 . 10,06
250 40 9047 0,76 9,33 0,81
100 8,42 0,85 8,28 0,87
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TasLeav XV

Températures 250 850 450
k103 0,82 2,90 8,39
Aty 3,54 2,89

k
' | l

Essais relatifs 4 I'action de la lumidre. — Quelgues expériences relatives a
I'influence de la lumiére ont donné les résultats consignés dans le tableau XVI. Ils
montrent que cette influence est 4 peu prés nulle en solution neutre comme en solu-
tion acide. Ce résuliat a déja été obtenu par Luther et Plotnikow (1) pour la réaction
en milieu acide.

Tasreav XVI

Température : 07,3, IK 0,1-n, (GH3GO0H-n, (:H3COONa 0,5-n, PO;NaH 0,05556-n
Obscurité Lampe de 1500 bougies, distance 30+-cm. de la cuve
— —— o~
(i, Thiosulfate k-10° Thiosalisto 0,01-n k103
" k4
i
8 o 0,63 i 0,645
105 846 0,660 8,33 0,725
300 6.33 0,645 611 0,702
420 5.30 0,642 5.5 0,620
Température : 250,14, IK 0,4-n, PO;H; 0,2-n, GIH 0,5-n
Gbscurilé Lampe de 1 500 hougies, distance 30 cm. de la cuve
T .
(minures) Thiosullate k403 Thiosulfate 0,04n k108
0
30 e 1,235 o 1,220
70 8,12 1735__ 8:07 1,303
130 6,78 1,300 6,68 1,365
[1I. — Partie THEORIQUE

_ Nos mesures ont confirmé le fait, signalé déja par Steele, que I'iode n’agit pas
suivant les mémes lois sur I'acide phosphoreux et sur un phosphite alcalin.

() Zeit. phvs. Chem., 81, 52% (1907).
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En solution acide, la vitesse est exprimée par la relation :
I
A — KLI(POH,],

dans laquelle [l:] représente la concentration de I'iode titrable et [PO,!,], celle de
I'acide phosphoreux non dissocié. La faible influence accélératrice des ions H-
semble due simplemeni a ce qu’ils diminuent le degré de dissociation de I'acide
phosphoreux.

1l faut en conclure que Pactivité des ions PO H,’ est beaucoup plus faible que
celle des molécules PO,H, et que, pratiquement, l'iode ne réagit directement
quavec ces derniéres.

Le fait que I'iodure de potassium ne retarde pas la réaction indique que
l'iode a I'état de complexe I agit comme les molécules I, ou, tout au moins, que
son activité n’est pas beaucoup plus faible.

On pourrait penser que la réaction s’effectue simplement suivant le schéma :

H 0
0= P<OH +1/  mwm—> 0=P/ 4+ H4I
ol : “oH

Cependant, les essais que nous avons faits en vue de déceler 'acide métaphospho-
rique, par la réaction du blanc d’ceeuf, ont donné des résuliats lotalement négatifs.
Il faut donc admettre que I'acide orihophosphorique se forme directement, suivant
I’équation :
H OH
0= P<OH + I + H;0 P> O=P<OH + oI + T
OH oH

En solution neutre, la vitesse est encore proportionnelle a la concentration de
l'iode et, approximativement au moins, a celle du phosphite, mais elle décroit avec
la concentration de I'iodure. Les ions H* ne produisent plus une accélération, ils
ont, au contraire, une action retardatrice frés marquee.

Du fait que T'ordre de la réaction relativement a I'iodure est compris entre
0 et —1 on peut conclure que l'activité des ions I; n’est pas négligeable relative-
ment & celle des molécules 1,, mais cependant beaucoup plus faible. D'apreés la con—
dition d’équilibre :

(5) v (LYY : (1=K,

la concentration [1,], dans une solution d’iode et d’iodure, varie en raison inverse
de [I']. Si, par conséquent, les molécules I, et les ions I; agissent simultanément,
le coefficient de vitesse doit étre égal & la somme :

— ko'
(6) b= ko + 7]

ou %, correspond a I'action des ions I et £:/[I'] & celle des molécules .
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Connaissant les valeurs de 4 pour deux concentrations diftérentes de l'iodure,
on peut calculer 4, et &,. Si on admet £ = 17,4 pour [IK] = 0,466-n et k= 1,3
pour [1K] = 0,666-n (Tableau 1}, on obtient :

ko=1393 et k' = 22.

Ces constantes élant connues, la formule (6) permet de calculer la valeur que %
doit prendre pour une concentration quelconque de l'iodure. Pour [IK] = 0,3058-n,
on trouve ainsi le nombre 11,26 qui concorde assez bien avec la valeur trouvée
expérimentalement : 10,8 (Tableau 1.

La {ormule exprime donc bien les fails observés.

D'aprés ce qui précede, dans chacune des expériences dont les résultats sont
résumés dans le tableau 11, la part de % qui est due & Vaction des complexes Is est
représentée par le nombre 3,93. Celle des molécules I, est donnée, par la diftérence
k—Fk, qui est égale & 17,4 — 3,93, soit & 13,47 quand [IK] = 0,466-n. Or, la cons-
tante d'équilibre de I'égalité (5) étant égale & 0,00132 & 25° (1), la quantité d’iode
al'état de molécules I, ne forme alors que les huit milliémes de liode titrable. A
égalité de concentrations, les molécules 1, seraient donc (43,47) : 0,008 x 3,93),
soit environ 420 fois plus actives que les complexes Is ou LK.

La cause de Vinfluence retardatrice des ions H- n’est pas aussi évidente que
celle de I'influence de 'iodure.

A premiére vue, on pourrail penser que Iiode ne réagit pas avec les ions
PO,H,’ mais seulement avec les ions POH” dont la concentration décroit quand
celle des ions 1I- augmente. Toutefois, d’aprés la relation (3) (page 34) le rapport
[PO,H,] : [PO,H”], dans les expériences relatives a I'influence de V'acidité, a varié
a peu pres de 0,5 & 2. Ainsi, la concentration des ions PO,I” n’était pas faible rela-
tivement a celle de PO,H,’ et, par conséquent, elle ne devait étre que peu influencée
par celle des ions H-.

1l faut donc chercher une autre cause & l'inlluence retardatrice des ions H-.
Une intervention de I'acide hypoiodeux, conme dans I’action de V'iode sur l'acide
arsénieux ou le nitrite de potassium, dJoit étre exclue, car elle ferait prévoir une
influence de l'iodure tres différente de celle qui a été observée. Pour rendre compte
des faits il nous parait nécessaire d'admettre que les ions OH’ dont la concentration
varie en raison inverse de celle des ions H-, prennent directement part a la réaction.
Celle-ci serait représentée par les schémas :

0’ . o

1) 0 = l’<H 41, + Ol B> 0= P<OH + I
o’ OH

ou bien
ol oH

(2) 0=P&H +1, 4 OI H—> = 0= pL ot 4 or

o \OH

{1) Fepomierr, Z, an. Ch., 69, ©1 (1911).
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Le fait que I'action relardatrice des ions H- croit plus rapidement que leur
concentralion, s'explique si on suppose que la reaction (1) est plus rapide que (2).

U est elair qu’en solution acide, ces réactions ne peuvent avoir gu'une vitesse
négligeable en raison de Ia trés faible concentration des ions OH’ el que, par consé-
quent, Vaction de I'iode doit se faire suivant un autre processus,

La seule objection qu'on pourrait émellre contre cette interprétation est que,
méme en solution neutre, la concentration des ions OH’ est laible et qu’ainsi une
réaction trimoléculaire dans laquelle ils interviennent doit éire relativement lente.

Le fait que l'ordre de la réaction relalivement au phosphite est un peu supé-
rieur & I'unité (Tableau V1), nous lait supposer qu’a cdté des réactions 1 et 2, il s’en
produit une autre dans laquelle deux nolécules de phosphite agissent simultané-
menl avee une moléeule d’'iode en donnant de V’acide hypophosphorique. Quelques
expériences effectuées nn vne de vérilier cette hypothése ont cependant donné
des résullats négalifs. Nous avons fait agir le phosphite avec de Iiode en exces
et titré cet exeés aprés que la réaction ful terminée. Ces essais ont montré que la
totalité du phosphite était transformée en phosphate.

RESUME

Nous avons étudié la cinétique de I'oxydation de I'acide phosphoreux et du
phosphite de sodium par I'iode. Nos résultats different de ceux de Steele. lls con-
lirment cependant que les deux réactions ne soivent pas les mémes lois.

La vitesse de Vaction de Piode sur le phosphite est: 1° proportionnelle i la
concentration de Fiode; 29) elle croit un peu plus rapidement que la concentration
du phosphite; 3°) elle est ralentie par I'lodure de potassium (ordre variable el
inférieur & 'unité) ; 4°) elle est retardée par lesions H- (ordre égal 4 — 1,3 environ).

Le coeflicient thermique varie de 4,81 & 4,01 entre 0° et 30°.

La vitesse de I'oxydation de I'acide phosphorenx par I'iede est : 1° propor-
tionnelle & la concentration de Uiode et a celle de I'acide phospliorenx non dissocié ;
2 elle est mdependante de la concentration de Viodure ; 3° elle est laiblement accé-
lérée par les ions H-.

Le coeflicient thermique est voisin de 3,8 entre 25 et 4he.

Les résullats obtenus soit avec l'acide phosphoreux, soit avec le phosphite
peuvent étre expliqués.

Ni 'une ni autre des deux réactions nw’est sensible 4 action de la lumicre.
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