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l'emplol des solutions de tîtrag-e dont le choix de
concentration est suïiordonné aux teneurs en fer à

déterminer.
Le mode opératoire décrit a adopté la pratique pré- .

conisée par WALLGREN, à savoir l'emploi de solutions
de thiosuiïate de forces différentes avec une seule
modi.fication que les concentrations ufcillsées sont
beaucoup plus fortes (N/75 et N/150).

Dans ces conditions les limites d'utilisation de chaque
solution sont fonction de leur sensibilité. En effet,
une goutte de 1/200 cm8 en excès ou pa^défaut d'une
solution N/75 équivalant à 0,004 mg de Fe. est suscep-
tible d'engendrer une erreur relative assez s^ensible
de 7 % environ, sur une prise de 0,06 mg de Fer. En.
conséquence, cette solution ne convient que pour les
dosages des'quantités de fer supérieures à 0,1 mg,
tandïs que celle de N/150 convient aux conceritraUons
plus faibles, d'aiïleurs sans dépasser la limite inférieure
de 0,04 mg. L'emploi des solutions plus diluées ne
préserïte que peu d'avantages. D'une ^façon générale
il est préférable plutôt d'augmenter la précision de
la mesure des volumes. Thgoriquement l'erreur rela-
Uve minima éventuelle du' dosage iodométrique en
question varierait entre ±5^et_+2 % pour ^ les
teneurs de 0,04 mg à 0,1 mg de Fe et entre ±^4 et
'+ 0,4 % pour les quantités comprises entre 0,1 mg

et l më- ' - . „ . ,

En réalité ces erreurs peuvent être plus élevées à
cause des imperfe'ctions inévitables des manipulations
et des conditions du virage.

L'expérience9 confirme ces précisions, sauf en ce
,q.yi concerne les teneurs de Fe supérieures à 0,6 mg
pour lesquelles une erreur relativeconstante par défaut
d'environ 3 % a été observée. Ce fait s'expliquerait
par une légère insuffisance d'aeîdité du îmlieu réac-
UonneL D'ailleurs il ne présente pas une grande impor-
tance puisque l'erreur relative moyenne reste en
valeur absolue sans changement.

Pratiquementcelaveutdirequ'engénéral la technique,
proposée n'est pas entachée outre mesure d'erreurs
dues aux manipulations précédant le dosage et^que
d'autre part la réaction de réduction est quarLiitatiye.

Ces constatations se vérifient facilement d"une-autre.
manière, à savoir par la proportionnalité suffisante
constatée entre les quantités de fer mises en œuvre
et les volumes- correspondants utilisés de solution

de thiosultate.
Le tableau VIII rassemble ces observations -en

mettant en relief les valeurs des erreurs relatives indi-
viduelles et moyennes de quelques résultats du dosage.

Les volumes'de thiosulfate N/150 ou N/75 consom-
mes pendant les Utrages sont exprimés en volumes
de solution centinormale.

GONCLUSIONS.' . »

Il ressort des chiffres produits que le mierodosage
du fer proposé suivant la méthode iodométï-ique de
MOHR-BRAUN est suffîsamment exact. En effet, il
permet de doser le fer à partir de 0,04 mg de, Fe,
chiffre considéré comme la limite inférieure d'appré-
ciation quantitative de .la méthode, avec i'erreur
relative moyenne de 3 % à 5 %.

Ces teneurs étant- contenues dans \in. volume de
20 cm3, le dosage s'applique aux liquides renfermant
de 2 à 50 mg de Fe par litre.

TABLEAU VIII.
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trouvé ,
en mg,

0,(
0,1
OJ
0,1
0,<
0,(
0,1

.0,<

0,(
0,(
0,1
0,

0:

0,(
0,

0,

0.

0,

0,

0,

0,

0,
0,

0,

0.

0,

0.

0

0418
0402
0438
0418
0497
0472
0497
,0469
0516
0516
,0572
,0592
,0648
,0631
,0834
,0834
,0798
,0821
,1027
,0955
,207
,207
,301
,301
,491
,503
,893
,891

Erreur
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s
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4,9

+ 4,1
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ï
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J
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Sa grande simplicité, sa rapidité suffisante^ ainsi
que F emploi restreint des réactifs et du matenenui
confèrent un avantage indiscutable sur d'autres

méthodes. _ . _ . .
Les manipuïatîons sont effectuées dans le même

récipieut av'ec rutilisation de filtres^ à P^que^ea
verre fritté, évitant ainsi une perte ou toute adâition
occasionnelle du fer. En outre la technique proposée
permet d'obtenir de bons résultats même si on ne
possède pas des récipients bouchés à l'einen.

Le présent travail qui a été exécuté avec une^mse
en œuvre de moyens'modestes, n'est^pas néces8a!re^
ment complet puisqu'il s'adresse aux solutions femques

simples. , . ,. ,.__^;.

Très prochainement je préciserai l'aPPUCauon^1
microdosage-proposé aux milieuxcomplexes tels ^que
les produits de fermentation contenant des-
gênant le dosage iodométriqu.e du fer.
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? 12E Équilibres électrolytiques entre ions /molécules simples et molécules

isohydrique ». Gonséquences et applications (*);
M. Georges CARPENL

[Laboratoire d' Electrochimie de VInsliîul de Chimie. Faculté des Sciences de Paris.}

[Manuscrit reçu le 21/2.1948.)

, L'existence d'un équilibre thermodynamique entre deux acides de constitutions intimemenî inîerdêpendanîes (par exemple
deux formes différemment condensées d'une, même molécule chimique) implique Fapparition d'un point n isohydrique », effet
électrochimique récemment signalé par l'auteur (8).

La conséquence la plus générale qui^en résulte, pour l'instant, conduit à une interprétation remarquablement simplifiée
des réactions ayant pour siège les sQlutions aqueuses de certains oxydes (métaiïo-)métaUoïdique3, réactions habituellement
envisagées comme étant fort complexes. Généralisations possibles et probables.

Aspects qualitatif et quantitatif du point isohydrique. Applications : a) identification d'acides condensés (indice de con-
densation 5 dans GeBOnHs) ; 6) DétermmaUon des constantes de dissociation (acides mow' el penîa-germaniques):

Remarques sur certaines causes d'crreurs dans l'interprétation : 1°) des mesures conductimétriques;* 2°} des résultats
cryoscopiques (déterminations courantes de poids moléculaires).

INTRODUCTION.

Dans une étude précédente (5) portant sur les lois
expérimentales de v (nation du pH avec la diîutîon,
la discussion sur le^ équilibres entre ions, molécules
simples et molécules condensées avait déjà été amor-
cee. A la suite des courbes pH == /{[AH],[BOH])
alors obtenues avec divers acides à .dès concentra-.
Uons fAH] variables et neutralîsés par une base forte
BOH à force ionique constante et élevée (**}, une clas-
sification empirique avait été établie. En tenant

(*) Pour la première partie, voir (8}.
(*"} Présence de sels neutres AB de concentrations

[AB]^[AH],
opérant à force ionique constante, dans ces conditions, les

cw£5ciBntsi d'activité des molécules et des ion& présents sont
aiaintenus constants. L'étude des équilibres est ainsi îaciUtée,
car révolution du système est pure de toute interaction, avec
le solvanÈ, variable avec la âilution : le n milieu -s reste tou-
]outls. identique à lui-même. En fait, la point îsohydrique
a?_Paraît le plus nettement lorsque les conditions précédentes
sont remplies (cf. (7), Sig. l et 2). . ' :

compte de la forme des réseaux de courbes de neulrali-
saîion, trois cas avaient été distinguas, suivant que,
par dilutions successives, les courbes :

1° Ne changeaient (pratiquement) pas; ;
2° Se déplaçaient parallèlement à elles-mêmes;
3° S'entrecoupaient en fuseaux,

Complétant les indications du mémoire cité, les
nouvelles données, que je, viens de signaler dans
une note récente (8), tendent à simplifier encore
davantage les résultats précédents, en ramenant à
deux le nombre de catégories de la classification. On
aurait ainsi :

1° Des acides (plus ou moins) faibles, mono- o'u
polybasiques, à molécules monomères : les courbes, en
S couchés, caractéristiques, avec leurs parties médianes
tamponnées, résultent des équilibres éIectrolyUques

d'association ~^ dissociation, AH ~^_ A- + H+, dont

les constantes de dissociàtion thermodynamiques sont,
dans les notations habituelles, en activités':

SOC. CHIM. 5e SÉRIE, T. 15, i94S.

Kv == (A-) (H^./fAH:

Mémoires,. -Il
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obtenues en présence de, sels neutres concentrés et à
force ionique. constante {fig. 2 (7)) (*). l/examen du
g'raphique indique ,: 1° qualitativement, la présence
d'un point de concours isohydrique I; 2° quantitati-
vement, les coordonnées de l : abscisse 0,36 équiv.
KOH/Ge; ordonnée pH 8,85.

D'après ce qui précède, l'existence d'un effet isohy-
drique (**) nous enseigne, qualitativement, que les
solutions sont le siège d'un équilibre thermodyna-
mique entre deux composés différemment condensés

n/<Jen "^ nGen'. Il s'agit maintenant de montrer que

les coordonnées de l permettent de préciser les
indices n et n .

Dans l hypothèse, raisonnablement acceptable, d un
équilibre du type (II} entre deux acides germaniques
de forces différentes, mais assez faibles et de même
basicité, on devrait avoir, pour chacun d'eux, sépa-
rément, une courbe classique en S. Soient (a) et'(fc}
ces courbes de neutralisation hypothétiques pour les
acides séparés Ge»' et Ge^ (fig. 2). Comme les degrés

PHi

p

l

^

•l

^}_
-1< )

-fc

^

_(

/
/

<ïv. B

/

''V

2

W/fl

))

•i

w
de condensation n/ et n sont différents {n ^> n), les
abs'cisses Xa et' xb cles points d'équival'ences respectifs
sont forcément distinctes. Les courbes se coupent en
un point l d'abscisse Wi, légèrement plus petifce que
a;u. S'il est visible que ce schéma s'adapte païfaite-
ment à notre exemple, il n'en est pas moins clair que

(*) Ces courbes sont, par rapport à celles obtenues réelle-
meut à l'électrode de verre, légèrement décalées, — â'envi-
ron 0,1 pH, — vers les pH élevés. Cette correction, due à la
concentra tkm notable en sel neutre, a été faite à !a suite d éta-
iomiageB comparés avec l'êlectrode à hydrogène.

(**} Le réseau des courbes montre qu'il ne s'agit pas du cas
général, où le point isohydrique se confond avec le point
d'éguivalence de la simple neutralisation (v. précédemment),
mais bien d'un équilibre rentranl dans îa dGU^iôme catégorie

de la cUissification.

si nous voulions admettre la participation, à nn}\>r

équilibre hypothétique présent, d'un iroisièine aeiâe^
il est infiniment peu probable que sa courbe de nç^
trâUsation (e) passe par hasard aussi par le poinfc î {*•

Notre hypothèse fondamentale sera, de plus, justifia
par Fcnsemble de ses conséquences, qui devront p.î,^

strictement cohérentes.

Dans l'hypothèse, adoptée, d'une même basiclté d(
acides A^ et An', le rapport x^Xa est égal à n'In; avec
les données expérimentales x^=s % et 0,36 ==aî^œ^ == 04
on trouve n'/n == 5. Faisant abstraction, pour simplifier
de la première inflexion, à tangente verticale, observée
expérimentalement (fig. l) à l'abscisse l équiv. KOH/Ge.
nous ne considérerons que l'état moléculaire correspon-
dant à l'abcisse Xf,, c'est-à-dire en milieu franchement
alcalin. Or, en ces milieux, les molécules germaniques,
tout comme les raolybdates, borates, etc., sont indu'
bitablement monomères. Dans ces conditions, n étant
égal à l, le degré de condensafcion qui en résulte est
n' c= 5. Le point isohydrique nous fournit ainsi quanli-
îalivemenl le moyen d'identifler un acide isopolggerma-
nique peniacondensé GesO^Hg. Il est utile d'indiquer
que le précipité blanc observé au cours du titrage
précisément au voisinage de la région î, a la compo-
sition, déterminée par analyse, GegOuKg et correspond
ainsi au sel cPabscisse a;a, conformément à notre hypo-
thèse. En parfait accord avec tout Fensemble, le pH
du sel pur, mis en suspension dans i'eau (*"), est de
{pïîx^ ==) 9,2, de peu supérieur à (pHi =) 8,85.

Considérons maintenant, à son tour,
inflexion d'abscisse l équiv. KOH/Ge (*

la première
La ques-

tion se pose de savoir si l'acide GegO^Ha, qui vient
d'être identifié, au lieu de se trouver en équilibre avec
l'acide monomère bibasique Ge03Hg (****), serait

(*} La construction graphique précédente avec une courbe
(e) passant par I, n'est d'ailleurs nullement commode à.tracer
et il est, de plus, évident que même comme cela, les conditions
exigées ne sont pa& remplies parce que ;'l ° les courbes (b) et
(e) sont pratiquement confondues dans une large zone; 2° les
pk des acides (6) et (e) sont identiques, ce qui ne saurait être;

(**) Le sel GesOuKs se dissout lentement, mais est finale-

ment assez soluble (21). , , '

(***) On remarque, sur les courbes de la figure J, un léger
décalage des points d'inllexion par rapport à x = l, ce déca-
lage étant d'autant plus important que la dilution est plus
forte. Cet effet esfc principalement dû à la présence des sels
neutres, comme nous Pavons déjà précédemment constate
aussi pour les molybdates. Cette question fera, ailleurs, i'ob-
jet d'une discussion ultérieure.

(****) Les équilibres seraient dans ce cas:

Type (î)
^ Ge.OnH, ^ GesO»H-~'+ H

'( Ge.O^H- ^: Ge.Ou- IV

w
GeOgH, ^ Ge03H- + H^-.

GeOiH- Ge0.~" + H4

uL iypc tiï^GeOgH, ^> G^O^ + 4.H^
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interiïiédiairement dégradé d'abord en Ge^OJ-I^ (*),
ggjde dont i'existeïice avait ég'alement été envisagée-
dans la utté^ture et _<îui' e^ectivement, donne des
sels définis à Fêtât solide (15), (17) Un examen atten-
\\i du réseau de courbes de la figure l permet de
^ponâre négativement à cette dernière hypothèse.
^eg deux principales raisons sont les suivantes :

lo Par dilutions successives, les équilibres du type
(II) '(voimotes(****) et(*) précédentes) sont naturelle"
^ent déplacés vers les formes peu ou pas condensées.
Comme la position du point isohydrique reste sîable
ffiêfne aux grandes diluîions (cf. (7), fig. I},'il n'y a

lieu d'envisager d'autre dégradation que
Ge, -^ G^.

2" Dans l'hypothèse de la dégradation intermé-
diaire Ges —>- Geg, il devrait y avoir, par alcalinisa-
tion croissante, à partir (sensiblement) de x =.ï, une
nouvelle dégradation Ge^ ~^- Ge^ qui se , traduirait,
dans ce cas particulier (**), par des courbes parallèle-
ment déealées vers les faibles pH, à pente ApH/Alog V
constante, mais différente de l'unité. Or ceci n'est pas
le cas: les pentes AjoH/Alog' V sont, à partir de x^ et
jusqu'à x == 2, bien approximativement constantes
pour chaque abscisse, mais les valeurs successives avec
ys sont variables et, de plus, entre l ^ x s^ 2, égales à
l'unité ("*).

Nous sommes donc obligés de conclure à la présence

d'un équilibre de condensaïion ~^_ dégradation unique

(Gës ~^ Gëi) enîre tes acides, tous deux bibasigues,

Ge.,OnHft el GeO.,H,.

Application du point isohydrique au calcul
des constantes de dissociation. Acides mono-
geï-memiques et penta-^ermanxques.

Une deuxième conséquence t uantitative de l'effet
isohydrique' réside dans le calct.1 des constantes de
dissociation des acides précédemxienl identiûéa. Ce
calcul esî en effet possible grâce au /i ;;î que le point iso-
hydrique esî commun aux courbes Uéoriques des deux
acides Ges.O^Î-ï^ el GaOyîî^ supposés séparés.

(*) Dans cette hypothèse, les équilibres seraient:

Type (I)
GegOijHg

G-eOnH-

->-Type (î) Ge.OsH^ ^

ïype (I)Ge03?

->-
-<-

-<-

Ge^Os—

->-

GesO^H- '4- H+

GeAi— - H+

2H+ ('global}

GeO,- + H*-

et, type (II) {

zone 0 ^ x ^ l : SG^OgHa' ^
SGCgO^Ha + SH^O

zone l -^ x ^ 2 : ZGeOyïî^ ^
GeAHa + H^O

.^ (*l) Dégradation d'un w/(cf. suriouÈ (5), moitié infcneure
(le la page'162).

(°**} Cela revient donc à la variation dpH, normale par
dlïuuon» dé l'électroîyte fort ; potasse,. libérée par hydrolyse,

CtiÏciil^d'après la formule de Byé (cf. (5), p,'I5Ï, 156-157),
est pour 0 ^ x^ l inopérant, puisque les pentes succès-
^ives sont variables; pour l ^ x s^ 2- le calcul (Ge; "->" Gei)

fait une pente constante ApH/Alog V = — 0,5, ce qui
n6st pas le cas: cette conclusion confirme la nôtre. .

I) Acides penîa-gc.rmaniques. — : Considérons toul

d'abord, pour simplifler, la dissociation globaif

GesOnHg ^ Ges0n—+2 H+, avec la constante
d équilibre

feGê, == V /clGe6.fe3Ge^

moyenne géométrique des deux constantes partielles

t>G.. ^ ^°^ (H^
(Ge,0,,H,

et fc2Gc, ==
(GeA

(GesC^H-)

Pour des raisoris stériques, — SUF lesquelles nous
reviendrons ailleurs (9), — les deux constantes Al;
et k^^ ne doivent pas être très différentes. Le calcul
précédent, théoriquement raisonnable, est d'ailleurs
justifié par l'expérience. En effet, la' courbe relative à,
la solution la plus concentrée (v. fig.,1),— c'est-à-dire"
celle qui est censée d'être la plus.proche dé la courbe
théorique de l'acide supposé pur, — se présente, au
.départ et jusqu'au point is0f,hydrique, sous la forme
d'une droite, sans aucune indication. d'inflexion inter-
médiaire ; les deux constantes sont donc suffisamment
voisines (*}.

En toute rigueur

feGe^
/[GesOn3Î?

[Ge,0,W
[Ge°on^KHT

[GesOA]
/£,7

avec /__ et /g : coefïîcients d'actrvité respectifs de l'ion
bivalent GegO^-- et de la molécule GesOnHg. Si on
néglige /„„. et /o en les prenant égaux à l'unitê, k^ ne
sera pas la constante thermodynamique (**).. La
signification des constantes calculées reste cependant,
entière, en précisant qu'elles sont valables dans im
milieu KC1 %M. En effet, dans ces conditions, le rapporl.
des coefficients d'actlvîté reste constant. à toutes
dîlutions et toutes les valeurs k, aussi bien pour k^^
que pour /^;^, sonfc ainsi rigoureusement comparables
enîre e,lîes. Avec cette sîmpiïficafcion

(III) /£Ge, (KC12M) SesOn-KH^
"[GëAiHsT

Pour le calcul, faisons encore les suppositions lég'i-
times : d} sel Ge^O^Ks, dissocié complètement; &) acide
GegOnHa dissocié en quantité négligeable.

Comme le pH au voisinage du point isohydrique est
nettement alcalin, cîest que le sel Ge^O-^K^ est nota-
blement hydrolyséj suivant la réaction globale

Ge^OuKa + H^O -^- GeAiH» + 2 KOH.

(*) Poi^r apercevoir la plus petite mflexion, iî faudrait,
d'après AUERBACH et SMOLCZYK (3), que le rapport A'i/A'a îût
au moins égal à 16.

(**) On peut remarquer que dans un tel milieu concentré,
— KC1 2M, — les poefficients d'activité, après diminution
(par force'ionique croissante, à partir de zéro), tendent en
général dâ nouveau à augmenter et, peuvent ne pas être trop,
éloignés de l'unité. Cependant rien de sûr ue peut être prévu,
surtout pour l'ion bxvalent, en sorte qu'il vaut mieux s'ac.
commoder de ' l'approxiraatîon plutôt que de vouloir. trop
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Soient x, le degré d'hydrolyse et Cg, la concentra-
tion initiale de la solutioft, coBnptée en Ges. Nous
avons :

[GeAA] - [GeAi-] - <-o(l—®);
[GeAiHaî - CyS; 2[KOH] = Scn® H- (OH-).

Or s = (O.H-)/%CO, (OH~) étant directement
mesuré par le pH : (OH-) == fcg/(H+), avec k^ pro-
dmt ionique de l'eau. La relation (III) devient

fcCre
[GeA^

[Ge,OuHy(OH-
k,

ih.
"Ge,

kh.
'CPB

étant la constante d'hydrolyse moyenne (géomé-

trique) des acides penta-germaniques. Avec les
valeurs précédentes, il vient

'Ge =
[GesOnH,][OH^

Se.C^-1

coxAco^

Co [ï

"(^ÏÏZ)T
•X} '<Co ^[OH-) ou encore

a\n kv.
'G es

- (OH-
(OH-)

2<^—(OH-

Faisons alors le calcul au point isohgdrique, d'abs-
cisse 0,36 équiv. KOH/Ge, d'ordonnée pH 8,85, pour
la solution la plus concentrée, —- 0,04 M en Ge,
qui est celle se rapprochant le plus de la courbe théo-
rique de l'acide pur. La concentra tioîi initiale Cy
exprimée en Gês sera cîg ^ 0,005, cepeïldïtnt que la
concehtfrâtïon en sel îie sera, en l, que de 0,9 Cy.

La tempéï&ture de la solution ay&nt été dé 12° C,
pOH, est ég-aî à Î4,4 (') "~ 8,85 - 5,55. Tous càîctîïs
faits

k^ (^ 10-
-IW

' V • ^-^'"0^^~^008

d'oùfe^ = 1.10-?û

10-.'-°

On peut, à l'aide de cette valeur moyenne

{^^^^.Ï^,

cotistfiiiî'e une courbe théorique approchée, en calcu-
latit par^exêffiple les pH de l'acide pur (== pH^), du
sel pur (= pHs)» enfin des trois soiutions salines mteï--
médiaires entre pHg et pîîs '• pHo^s, pHo,B (= p/c) et
pHo,^. On a :

^a) pHo. — A l'èquUibre global GeAiH2^GesOn~~

4- 2 H + correspond la constatée approchée

kGe,
[GePn~~'HH+r

'[GresOnHs]'

cl'où [CSeAi~]'== (^[Ge,OnH,]

(*) BJESRUM (4} indique pour la variation de pfte avec la
teihpêpâtufe là -yfelation ptee = 14,926-0,042 î 4- 0,00016 ta.
On doit remarquer que fcç varie aussi avec la force ionîque;
il se trouve cependant que dans une solution KÇl âM(/â
1,41), sa Valeur ne doit pas être très différente de ceUte dans
l'eau pure (cf.,(14)).

L'électro-neulraUtiï de la solution exige [H+]

% [Gôaûit--] + [OH-], mais comme k^^k, on aura
simplement [H+] == 2 [GesOn-'Jetaussi [GesO^H.

[H+] ,: ' ; "• , " .,, „ .,_,_ „ '. "--3J ~s

Cfl — ^-^ ^ Co? puisque k^ est faible. Il vient donc

[H^-] = % ^lp e. d'au

(v) [H+]== (/%^c7 0

En prenant les valeurs Cy == 0,008 ( concentra tjo:n
initiale exprimée en Gëg) et fcû^ == UO-7, la relation
(V) donne [H+] ^ (H+) == 10-^ soit pHg == 5^
valeur approchée vaîabîe pour un dîssociation globale

&) pHg,26. — On a la relation immédiate (H+)a =:

kï ^ An—1 ^ 3AIa» puisque uû (îuart aeulemenf, de
rCfiUn'

l'aeide présent est salifié. On aura donc

(H+) ^ /CTFÏÎ == î(r6,-ia 8oa pHo,35 ^ 6,76.

e) pHo,s ( - pA^) - 7,0. • :

d) pHojts- — Une relation identique à celle depHg,^

donne (H+} = \/1.10^/3 ^ IO-^.M( puisque le rap-
port acide restant / sel formé == 1/3. Ainsi pHp,^ =s
7,24.

e) pHs. — Utilisons la relation (IV) et négligeons,
de plus, [OH ~] devant 2 Cg. On tire

[OH-] = ^Ï^W^Y ou ké

finalement (H-

/%Co(/Câ)s

7^Wr

^&3Ge.

d'où

;/2eo
Avec Co -= 0,008,fc, (12o)-'ÎO-1'1.", k^ ^ Ï.ï0-\

il vient (H+) - 10-s." goit pHg = 8,87..
La courbe ainsi construite a été représentée dans la

figure 3, en pointillé; il est rappelé qu'elle ï'ésulte d'une
constante .ÂG{,,, moyenne géométrique des deux eons-
tantes ^, et î^, ce qui impliqHe Ï'Iiypôthêge âe
deux fonctiûng aeides titïâbléâ simuttanémênî (v. pï'é-
ûéâeînfflêût}. Ôti peut ess&yef de sépatfêï maintenant
ces fonctions, en les supposaitt tîtrablêâ progressive-
ment, sans empiètement notable. Cela revient, très
simplement, à considéfer le pôitii de demi-ïieutrâli-
satîoiï gïobal précêàeïit, pH^ == pk^ == (pK^ +
p?^^)/2, comme étant le point d'infiexion, à tangente
verticale, théofiqué entre les deux foûctions (**). Une
construction graphique, sensiblement symétrique, four-
nit les valeurs des deux nouveaux pH de demi-neu-
tralisation pîî^ == pk^, # 6,20 et joHg == jo/i-^, ^
7,8, d'où »k[^ Fo0,63.l0-6 et ^^0,16.10-'' (voir.
fig. 3). Le rapport îejk^ est d'environ 4, ce qui, d'une
paî't, confirme naturellement l'impossibilité pratique
d'une inflexion expérimentale distincte dans le Utrage
des deux fonetioïis (***), et, d'autre part, indique
que l'interaction entre les deux fonctions acides
étant pratiquement négligeable (****}, les hydrogènes

(*) L'équation complète serait
[H+] - (/-2&î<;^' fcB[H+] + feÈ[H+]. ' ^ .

(**} Cf. p&î exemple sussi (14), page ai3-âl4.
(***) Cf/remarque pré&édente, d'aprês AUEKBACH, SMOL-

CZYK (2).
[****) Cf. précédemment. Voir aussi par exemple ADAMS

et VALKO (23).
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ionisables sont assea éîoignés ("j. La courbe théo- seul, nous fei'onB le calcul enlvce point (abscisse 0,36
de la figure 3, en traits pleins, relative aux équiv. KOH/Ge, ordonnée pH^ 8,85) :

rend très bien f.nmntp . -
0,36 _^n^'

ri
penta-germaniques, rend très bien compte

^y tracé expérimental réel obtenu (v. ïïg. à). Par
gouci de clarté, les figures l et 3 n'ont pas été super-

}S, mais la comparaison est aisée.

ftlGe» ^F-rS^^-ÎO-9^-/ [acide restant] ~" *" ' F^fpG.

donc fclGe, == 0,79.l0-a (pklGei ^ 9/1) (*)

Courbas, théoriques:

a :aàde ûê? On H; ^oÀd/.

a i ; , i, prfM'ére t<sndtm.

aî ; » " dewiéme fvnetiM.

bi ; „ Ge. O^M; premièfv fôwthn.

fa? ; „ j, ^Êuftiéms fwdwR.

ô^

H) Acides mono'yef'msniques. "
pour îê calcul dès constantes de dissociaUôn dès deux
acides gèmianiques monoffîères, ia méthode utilisée
pour les acides penta-gefmaniques précédents ('*}.
Cependant/ comme il existe une pïemièee inftêxion
à tang'êtitê verticale, U résulte que le ApA> =^ pk^ —
pk^, dûit êfcï'e, dans ce cas, sufnâamment gfand :
nous pouvons sêparÊi* les constantes k^ et k'^
dès le début.

1° Frem-ière fonaiion acide : GeOgHâ ^ GëOsH- +
Hf. — Avec les mêmes approximatioris que précé-
desnaiïient, en particulîer [^ -ff-- fy -j-f- l et sel GeOsHK
êntièïement dissocié, nous pouvons écrire

/^Ge. fKGl %M1 - (Ge£3H3^ .W} S6WÎ/.-Ge, [i^i ïivij - -^-Gio^îgy"" ?/':'lrl'"J [GeOgï-lJ

Comme nous somme sûrs que le point isohydrique
fait obligatoirement partie de la courbe de neutrali-
sation de l'acide monomère, mêîîie si ce dernier était

(*) Cf. BJERRUM (3), par exemple page 221 pour les
acides gras carboxyliques. Voir discussion (9).

(**) Formules: â^hydrolyse, podr les gels purs; l'elâtion
simfiîifîée [K ^ (H+)'/(AH}'1 potir les acides purs; fenûn l'équa-
tion de HBNDEtisoK-HASSELBALCH^ pour les acides partielle*
îti(itït salifiéa; on tiendra compte, âans chaque cas,, de la
rïiofto- ou de la bïbasicité de lanlon.

v
(*) La gïaûdeut de cette constante

en particulier) de deux ffîaftières ;
d) Poui* les solutiôtts ëxtfêtnemétii diluées (p&r éîiempte

0,OOOÎ8,M Gê) et en absenfie de sels neutt-es, là eouybë-'âê
titrage fournit graphiquement un p^'i ^ 0,14, peu dîfîéfenfc
du pfc ââteulê (voir (7), Ag. l J;

&} Oh peut C&îôuleï k par Utie formulé d'hydîolyse, a«
premier point d'équivalence {eu cfe point l'ittîluénce de fa^c, est,
pratiquement nulle) d'une courbe relative à une solution très
diluée (influence des isopolyacides pratiquement nulle) et en
absence de sels neutres. On a

(VI) kïGe, -
ke

kï
-^ kc

[GeOgH-J

Gei [GeOTO[0? k,
x
CoSGS

ke. -^7^-^-^ puisque ^'équilibre hydrolytique fournU
~3 .^ -. .- -

GeO,H~ + H.O '~> GeOaH^ + OH-
Cofï

d'où ^
f.oSÈ'i

l —X
£OH-]

CnX CoS

.. [OH-]'

CO~[OH-] '

Les données expérimen-avec x (degré d'hydrolyse)
t'o- . '

tales siuvsnfes :

e, == 0,00018i, — pH.c ^ i ^= 9,73, — phg (12°) ,=ï 14,4,

conduisent,-tous calculs fîritë, à la valeuf ft^i(13°) ^ 1>4. IQ^,
qui, compte tenu de la grande dilution et des difîérènces
notables de milieu (présence ou absence de sels neutres con-
centrés), est «n eîtcellent acéùfd avBfi les précédentes.
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|iÏi^'^. ; l

lll^l;

Cette valeur est en assez 'bon accord avec celles
de PUGH (18) (moyenne 2,6.IO-9) et de GULEZIAW et
MULLEB (16) (moyenne l,5.l0-8), mais par contre
très éloignée des données de ROTH, SCHWARTZ (19)
(l,2.10-î) et de SCHWABTZ, HUF (20) (0,5.10-î).
L'écart est, dans les deux cas, parfaitemenî compré-
hensible. En voici les principales raisons. Il faut
remarquer, tout d'aborâ, que pour des mesures de
cette nature, les déterminations électrométriques sont
nettement plus indiquées que celles conducUmétriquës.
Cela est d autant plus vrai pour les solutions dtafides
faibles purs, car dans ce cas les impuretés en acides
minéraux forts sont particulièrement nocives. Or,
nous savons qu'il est extrêmement difficile d'enïever
à l'oxyde GeOg ses dernières traces d'acide chïorhy-
drique ou sulfurique. En accord avec ceci, les mesures
éïectrométriques de PUGH sont plus commodes et plus
jcorrectes que celles, conductimétriques, de ROTH,
SCHWARTZ et HUF. Si, cependant, les purifications et
les mesures sont faites avec' un grand luxe de précau-
tions, 'les résultats peuvent, finalement, être corrects
même par conductimétrie de l'acide pur et cela explique
la valeur très acceptable de GULEZIAN et MULLER,
valeur corroborée d'aiiïeurs par des tiîrages conductimé-
trique et par colorimétrie. Nous devons ici relever, par
la même occasion, ï'observation, faite conductimétri-
quement par ces derniers auteurs, d'une diminution
de k\^ avec la concentration. Cette évolution de k
leur avait parue étonnante et inexplicable; elle est

en réalité naturelle : par diluîion, Véquilibre Ges '"^ Ge-t

se déplace vers la droite el la constante globale apparenîe
observée par tous les auteurs précités, — qui n'avaienî
pas envisagé les acides isopolggermanigues dans le
calcul des consîanîes, — diminue normalement, puisque
^Gee >• ^;ei- Grâce au point isohydrique, — dont
la valeur apparaît ainsi une fois de plus, — on peut
atteindre même dsns un mélange (Tacides tel que
GeeOnHg + GeOgHg, les constantes d'équilibres des
qcides purs, séparés. Notre valeur k^ == 0,79.10-"
n'est donc pas une constante globale apparente, comme
celle des auteurs précités, mais bien une constante
d'aeide GeOaHg pur. .

Comme pour les acides GGsOuîî^ calculons à l'aide
de kç^ == 0,79.10-9, la courbe théorique relative à la
première fonction de GeOgHg :

(a) pHç. — On a GeOgHg -> GeOgH- + H+,

(H+)2
ci '4h —~ et (H- Cu.fci. Pour la solution la

plus concentrée en expérience, Cg == 0,04 d'au pH,
5,25.

(6) pH^,. - (H^) =A-,
[acide restant]

[sel formé]
10-8<-3 d'où pHo,^ == 8,63.

(e) pH(,,s (=pfcJ - 9,1.

(d)pH^—(H+) == ^ft,=10-«.-d'oùpHo^=9

rl ==

(e) pîîg (sel pur GeOgHK). — On a

k^ ^[GeOaH^OH-}
[GeOgH-J

[OH-p
Co

d'où

(OH-}=VCÛ/E^-=.

'& .

(OH-) -= 10-a,^ â'où pH

M- Î94|

Comme e» == 0,04, U „;, |
"11,05. ~'v^ " vte^

a.

La courbe théorique, tracée à Faide de ces 5 ^^ ^
nées, est représentée dans la figure 3. On peut mlî?*'
tenant se rendre parfaitement compte de î'exff^T1;11'
accord entre les courbes théoriques, — extrênifts «J';
quelque sorte, — et celles expérimentales, — médinT^n

Avant de poursuivre le calcul, il n'est peut-p.i
pas inutile d'attirer Tattention sur le fait quç
pHo des acides purs GesO^Hs et GeOgHa, pris
réitent, sont pratiquemeni identiques, — 5,27 ^5^*
respectivement, — bien que les constantes sni^
nettement différentes : phy^ == 7, pk^ == 0,79.10^
Cette particularité surprenante nous permet d'in}^'
prêter un désaccord Hagrant, resté jusqu'à
incomprehensible, entre données cryoscopiqùes "et
en particulier, les résultats électrométriques. Les
mesures cryo métriques de ROTH et SCHWARTZ
en effet, conduisent à admettre que les acides gerina^
niques ne sont, en solution aqueuse, nullement
condensés. Cette conclusion surprend d'aiïîeurs
les auteurs qui, d'autre part, estiment que la irèg
légère dissociation de l'acide ne doit pas intervenir.
Or il se trouve que, précisément, c'est la dissocîatîon
des acides germaniques et penîa-germaniques qui est
responsable du résultat. Les molécules disparues par
suite de la condensaîion, sont en effet remplacés par
les ions H+ dûs à la plus forte dissociation des molécules
penîagermaniques : le nombre de particules reste prali-
quemenl inchangé. Cette remarque revêt une certaine
importance du fait qu'elle ne doit pas forcément
être particulière aux • solutions gêrmaniques; elle
montre qu'une détermination de masse moléculaire
par cryoscopie, peut conduire, dans certains cas, à
des conclusions erronées ! Comme cependant, les don-
nées précédentes sont seulement approchées, les con-
clusions ne sont valables que pour des mesures cryos-
copiques courantes', des expériences cryométriques de
précision conduiront, dans tous les cas, à des résultats
corrects. Dans des cas semblables à celui des germanates
il est probable que l'on obtiendra des courbes 6/c =

e) ( ) à pente consîammenî variable, sauf pour la
région des grandes diïutions où, si le domaine est encore
expérimenîalemenl accessible, l'on aura finalement une
droite. Ce comportement différera donc de celui des
molybdates et tungstates, par exemple (cf. (II)), où l'on

a pu déceler dans les courbes 6/c == / (\/'c) deux ou plu-
sieurs tronçons linéaires ; cette diversité vient du fait
que l'écart entre les constantes de dlssociation des
acides eondensés et monomères est relativement grand
pour les molybdates et tungstates, mais assez faible
pour les germanates.

2° Deuxième fonclion acide : GeOgH-

H-i-, — On a encore

GeOs- +

A2Ge,-
(Ge0r-)(?
TGeOgiFF ^(H+) [GeÔ3~]

[-GeOgFF]î

avec les mêmes approximations déjà faites. Nous
devons cette fois-ci considérer l'hydrolyse du sel pur

(*} 0 : abaissement du point de congélation; c:con-
centratîon.
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^gcisse x —• 2: deuxième point d'équivalence) de pré*
^ftnce dans la solution îa plus concentrée ('). Utiiï-
gpps encore une formule identique à (Vî) :

BlBUOGRAPHlR.

Jfe^Ge,
-cod^

- "-e^Q^r A 12°, ke^ 10'

== 12,7, on obtient,Cu == 0,04 et pîî-s .-

is calculs faits,
fe^Ge, == 0,%.l0-la (pk^Ge, =• 1-^7),^

valeur en excellent accord avec celle indiquée par
PUGH (18) (0,19;10-12}. Remarquons, pour termîner,

pk'^ = pîîx =. 2, ce qui signifie que le pk est
égal au pH du sel GeOgKg pur. Ainsi, meme Pour UIle
solution" relativement concentrée (Cç == 0,04), l'hydro-

est notable et égale à 50 %(**). :
En résumé, les diverses constantes de dissociation

des acides mono- et penta-germaniques sont, à 13°:

Acide ; . at • - pft

k^ 0,63.10-"
^ ^ 0,16.lu-7

Ge.OuHa

GeOgHi ou
GcOtH^-"

/c=(^/^fe:^)l.IO-t

fei == 0,79.10-''

fca == 0,%.10-la

pfc=

P^i ^ 6,2
pk^ ^= 7,8

•pfe» + pA's,
"2" =)7,Ô

pkï = 9,1
pk, = 12,7

(") Cette solution étant la moins hydrolysée, l'hydrolyse
du GeOaHK sera pratiquement négligeable et ne gênera pas
le calcul.

(**) Degré d'hydnlyse
x ^ (OH-)/c,, - 10-^/0,04 = 0,02/0,04 =0,5.

(***) Formule résulï;-nt de considérations sur les relations
entre structure et interaciions des ionclions acides (9).
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Sur la prépamtion et les propriétés de quelques esters

p-chîorés de la série grasse (1er mémoire); par G. HODIER.

{Laboraîore de Chimie Organique de la Faculté des Sciences de Poitiers.}

(Manuscrit reçu le 23.2.I948-)

Au cours d'études sur la disposition des atomes dans tes longues_chatoes ^rbonées^onaremai^l'intérêtprésen^^^^
des ^pT^'ST^^^^11^^^ les mode9 généraux
ïFpÏép^ioTdeïerTaÏn^eïte^'^^^^^^^ série grasse, préparés en vue d'une étude aux rayons X.

tain nombre d'estérs 3-chlorés d'acides saturés aïi-
phatiques. Ces corps, de formule générale :

H-CCH^-COO-CHa-CHg-Cl

présentent en outre diverses propriétés physiques
remarquables.

Ce travail comprendra trois parties :

1° La préparation des esters p-chlorés;
2° L'examen aux rayons X et les résultats obtenus;
3° L'étude de l'interaction des groupements à forte

densité électronique.

PREMIÈRE PARTIE.

Préparation des esters p-chlorésa

Quelques auteurs se sont intéresses àces estells;
nous citerons notamment: SIMPSON (3), ,LADENBURG
et'DEMOLE (4), HENRY (5), BOGERT et SLOCUM (6)

INTRODUCTION

Dès le début de recherches sur. la disposition des
atomes dans les longues chaînes carbonées, et la
répartition des intensités dans les spectres de rayons X
de molécules à longues chaînes {^), nous avons remar"
que Fmtérêt présenté par des molécules plus com-
plexes que de simples acides où des cétones, mais qui,
disposées en couches minces à la surface de lames de
verre ou de métal, se répartissent en feuillets paral-
lèles. L'étude des acides, des cétones, de certains
esters, a déjà été faite depuis longtemps (%}; notre
but étant d'e.xaminer la répartition des densités élec-
troniques entre deux groupements diffractants voi-
sins, il nous a paru intéressant dé préparer des corps
organiques relativement simples et possédant cette
proîfriété. De plus, au lieu de considérer des cristaux
ordinaires à trois dimensions, nous étions ramenés à

un probîème plan.
Ainsi avons-nous été conduits à préparer un cer-


