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. . Quelques recherches ont montré l'intérêt des composés 
< c ?  

"nitroso" de la pyrimidine, qui manifestent des propriétes chéla- - 
tantes certaines et leurs utilisations comme réactifs dans les 

dosages complexométriques, comme indicateurs colorés ou dans la 

caractérisation des cations par cristallisation de leurs sels. 

Nous avons choisi l'acide 1-3 diméthyl violurique 

(D.M.V.A.) en vue d'étudier ses propriétés complexantes peu 

étudiées jusqu'a présent. 

Cette étude nous a amené à déterminer préalablement 

ses constantes d'acidité par diverses méthodes physico-chimiques, 

' ;. telles la potentiométrie, la spectrophotométrie U.V et visible et 

la conductimétrie, avant la détermination des constantes de com- 
.. , . ,  
"':". . ' +  plexation avec différents cations métalliques par potentiométrie. 
" :  

1) Préparation du D.M.V.A. 

Notre travail comporte 5 parties : 

2) Méthode conductimétrique 

3) Etude spectrophotométrique 

4) Etude potentiométrique et étude sommaire des sels alcalins. 

5) Etude complexante du D.M.V.A. avec différents cationsmétalliques. 

(Cu, Ni, Co, Fe, Zn). 



CHAPITRE 1 

PREPARATION DU D.M.V.A. 





1 - PREPARATION DU D.M.V.A. 

Deux préparations sont a retenir, l'une assez rapide 

par synthèse malonique, l'autre, par dégradation de la caféine, 

plus longue avec élimination de produits secondaires. 

Nous allons examiner chacune de ces deux méthodes : 

1) Synthèse malonique et nitrosation de l'acide diméthylbarbiturique 

a) e~~earsSAon-~~-L=2-d1m~Sh~ibarO&S!1&9~e 
Les dialkyl N, 'NB barbituriques sont preparés différem- 

ment suivant les radicaux voulus pour un rendement optimum. 

La synthèse de GRIMAUX (3) a partir d'acide malonique, 

d'urée et dloxychlorure de phosphore POCIS ne permettait qdun ren- 

dement de 15 %. 

Elle fut améliorée peu après par STAUDINGER et BEREZA (4) 

avec un rendement de 70 %, en utilisant dans l1€ther anhydre,le chlo- 

rure de malonyle prépare 3 partir d'acide malonique et de chlorure 

de thionyle avec un rendement de 70 % selon AUGER (5). 

MULDER (6) utilisait le mdlange de chlorure de malonyle et 

dloxychlorure de phosphore. Quant au solvant, il variait suivant les 

auteurs ; généralement l'éther anhydre mais aussi le chloroforme 

préconisé par WHITELEY (7). SEMBRITZKY (8) , BILlZ et HAMBURGER (9) 
suivaient la méme voie que STAUDINGER. A. MICHAEL (10a) et J. TAFEL 

(lob) préféraient la synthèse malonique classique avec le malonate 

d'éthyle et l'urée dans l'alcool absolu avec un rendement de 60 à 

66 %. 

Une vingtaine d'années plus tard, en 1921, H. BILTZ et 

H. WITTEK (11) eurent l'idée d'opérer en milieu acétique avec l'acide 

malonique et l'urée. 

En 1929, DAVIS et BLANCHARD (12) travaillent dans le 

chloroforme sec. 
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;t , . Nous nous sommes inspirés de la méthode de H. BILTZ et '. 
, , ,." 

1 , .  , H. WITTEK (11) : 
,!. . 

. * 

H3C - N - H O = C - O H  O = C-N - CH3 
. . ,  . ' 

I 
C = O  + 

I 
CH 2 + 

I I 
H2C C = O + 2 H20 

I 
H3C - N - H l 

O = C - O H  
l I 

O = C-N - CH3 

La diméthyl urée symétrique (Sg), provenant selon WURTZ 
, .  - 

.,': ' de l'action de l'isocyanate de méthyle sur la méthylamine, est dis- 
,; ' 
,:<;l . s 8  soute avec 7 g d'acide malonique dans 12 ml d'acide acétique. Ce . ' 

I 

k I 

A t  , a mélange est porté vers 70°C, suivi d'une addition, pendant 1/2 heurc 
% ,  

de 25 ml d#aihydri.de acétique. La réaction terminée, après avoir é l e ~  

progressivement la température (4 à 6 heures), nous ajoutons un peu 

L I 
d'eau pour détruire l'excès d'anhydride acétique et évaporons le sol- 

, , .!. .,;; b , , ,  :.-,..< 
, . .  . . . .  vant sous pression réduite. Le résidu est dissous dans de leéthanol 

L . ' :  '. 
!;\; ;.. t*;;;;,::'~ . , ,  . . 
;> - , . , .  , 

a , .. , chaud et cristallisé après refroidissement dans la glace. Nous ré- 
,?. . . . . . . . . . . . .  

: i . .  . . . .  , . '  . ' . . , .  :I cupérons dans les eaux mèrele résidu et ajoutons aprbs concentratic 

P . au bain marie de l'anhydride acétique, ce qui permet de récupérer ur 
peu de produit. L'ensemble du produit est recristallisé dans l'étha- 

'. nol. Nous obtenons un produit pur avec un rendement de l'ordre de 
. . 

, 70 % ( > 99 %, dosé par acidimétrie - point de fusion : 123OC). 
6 . . 

b) ~ré~aration -- ............................. de l'acide 1-3 diméthylviolurigue -_------ --- egy 
,. . , 

' .  nitrosation du derivé barbiturique selon F. FISCHER - ACH l i 3 ) -  ------------------------------- .......................... 
i 

l J , i  i 



Nous préparons le sel de sodium, puis la nitrosation 

terminée, réacidifions par HC1 pour obtenir l'acide 1-3 diméthyl- 

violurique, cristallisé dans l'éthanol. 

Le rendement est presque quantitatif. 

2) Dégradation de la caféine 

Cette méthode, bien que longue et nécessitant des condi- 

tions rigoureuses (concentrations, températures ... ) fournit un pro- 

duit très pur qui n'est pas souillé de dérivés barbituriques. 

a) oxydation de la caféine (1-3-7 triméthylxanthinel -- ................................... --------- 
en 8-chlorocaféine et réduction en acide amalique .............................................. -- 

La 8-chlorocaféine est obtenue par oxydation ménagée 

de la caféine (14) selon la méthode de BILTZ utilisée par TAYLOR (15): 

Un mélange de 56 g d'acidechlorhydrique et de 120 ml d'eau 

est porté au bain marie vers 50-52O~ dans lequel nous dissolvons 40 g 

de caféine dans un ballon de 1 litre. 16 g de chlorate de potassium 

bien pulvérisé sont ajoutés par petites quantités 3 heures durant. Le 

précipité de 8-chlorocaféine se forme et se dissout vers la fin de la 

réaction. 

La solution est purifiée et refroidie à l'eau, puis dans 

la glace et le chlore libre restant est chassé par barbotage d'air 

comprimé pendant 2 heures. Un mélange composé d'apocaféine et d'un 

peu d'isoapocaféine (7 à 8 g environ) précipite. Après filtration 

du précipité, la solution est maintenue dans la glace et réduite 

par le mélange réducteur (SnC12 - HC1 - H20) préféré a l'acide H2S 
qui pose des problèmes pour l'élimination du soufre, méthode utilisée 

par E. FISCHER (16). La solution réductrice (23 g SnC12 - 20 ml HC1 . 
- 20 ml dlHpO) refroidie dans la glace est ajoutée goutte à goutte 

au filtrat précédent pendant 1 heure. 

Après 4 heures de barbotage d'air comprimé, le précipité 

de tétraméthylalloxantinne (21 g) apparait. Les eaux mEres sont conser- 

vées pour récupérer encore 5 g. L'acide amalique est lavé sur filtre 

à l'eau avec soin de façon éliminer HC1 restant. 24 à 25 g de pro- 

duit sont recueillis et placés dans un dessicateur à P205. 



L'oxydation doit être ménagée; une oxydation trop poussée 

conduit 3 des composés tels la caffolide C5H305N3, l'apocaféine 

C7H705N3 OU 1-7  diméthylcaffolide, l'isoapocaféine ou 3-7 diméthyl- 

caffolide et l'acide 1-3 diméthyldialurique C6H804N2. 

L'acide dialurique se décompose par chauffage avec la 

glycérine vers 150°C pour former l'acidehyduriliqm (tf = 260 - 262OC). 
L'oxydation de cet acide fournit l'acide violurique et 

l'alloxanne suivant la réaction : 

Cl2 06H14N4 (acide tétraméthylhydurilique) + HN03 + 

Ce diméthylalloxanne peut être récupéré pour former le 

D . M . V . A .  

L'oxydation menée sans précaution donne lieu outre la 

formaon de la 8-chlorocaféine, selon la réaction : 

1 C8H1002N4 (caféine) + - KClO3 + HC1 -+ 3 

1 C8H902N4C1 (8-chlorocaféine) + - KC1 + H20 3 

a la réaction parasite suivante : 

3 C8Hl o02N4 (caféine) + - l9 KCIOI 3 
-+ 

l9 KC1 + 3 Hz0 + 2 C5HJ05N3 (caffolide) + - 3 

Par oxydation ménagée, une partie de la caféine se trans- 

forme en diméthylalloxanne et monométhylurée : 



I 
0 - 0  
II II  II 
O-O-O 

I I 



oxydation de l'acide amaligue en diméthylalloxanne. -- ....................... ------------ ---------- 
Elle s'effectue suivant la réaction : 

Une oxydation trop poussée fournit l'acide diméthyl- 

parabanique (cholestrophan) 

L'acide amalique est légèrement humecté dans un cristal- 

lisoir. L'acide nitrique fumant est ajouté goutte goutte durant 

4 heures. L'oxydation achevée, il apparart une huile jaune sirupeuse, 

qui cristallise plus ou moins rapidement si un germe cristallin n'est 

pas apporté et quelques gouttes d'eau accélèrent consid6rablement la 

cristallisation. 

Le diméthylalloxanne est dissous dans un minimum d'eau. 

Il aistallise avec 2 H20 : 

O = C-N - CH3 
I I 

2 (HO) = C C = O + H20 
I I 

O = C-N - CH3 

Il se décompose vers 100°C. 

Il perd aisément 1 H20 sous vide de 20 mm pour donner 

le monohydrate (tf = 253OC) et sous vide plus poussé devient assez 

facilement anhydre avec une coloration jaune vif. 

Il fond et se décompose vers 270°C en prenant une teinte 

rouge. 

25 g d'acide amalique sont transformés par oxydation en 

18,5 g de diméthylalloxanne anhydre purifié soit un rendement de 75 %. 



c) ~ré~aration de l'oxime (17) 
,, ,,,,-,,,,,,,,,,,,,,---- 1-1912 

20 g de diméthylalloxanne monohydraté sont dissous dans 

20 ml d'eau au bain marie. 

10 g de chlorhydrated'hydroxylamine y sont ajoutés. Quel- 

ques heures après un précipité abondant quantitatif de D.M.V.A. est 

recueilli, en neutralisant l'acidité libre par du bicarbonate. 

O = C-N - CH3 
I I 

O = C  C = O  + NHzOH, HC1 
I I 

O = C-N - CH3 

O = C-N - CH3 
I I 

H O - N = C  C = O  + H20 + HC1 
I I 

O = C-N - CH3 

Le D.M.V.A. est cristallisé une fois dans l'eau puis 

2 fois dans l'éthanol absolu, obtention de 16 g de D.M.V.A. pur 

à 99,9  %. 

élément 1 % théorique calcul< 1 Analyses 

Dans cette préparation, tous les produits intermédiaires 

ont été analysés par voie chimique et leurs spectres dans l'infra 

rouge réalisés pour suivre pas a pas l'évolution des composés. 







AMALIQUE (TETRAMETHYLALLOXANTINNE) 







TECHNIQUES OPERATOIRES 

Toutes les réactions en solution aqueuse nécessitent 

une eau bidistillée, déionisée sur colonnes de résines mixtes 

(anioniques et cationiques) et bouillie pour Bliminer le gaz car- 

bonique puis refroidie sous courant d'azote décarbonaté et sec. 

L'eau ainsi obtenue est conservée à l'abri de CO2 et posséde une 

conductivité inférieure a 1 0 - ~  0" cm-' à un point tel que pour 

mesurer la résistance à l'aide de la cellule, il faut placer en 

parallèle des résistances pures connues pour effectuer la mesure 

avec le conductimètre de précision WBR utilisé pour les mesures 

de conductimétrie nécessaires pour l'obtention de la constante 

d'acidité de l'acide D.M.V.A. préparé. 

Le conductimètre WBR est constitué par un pont de 

WHEATSTONE et réglé à l'aide d'un curseur rotatif. Un générateur 

de 1000 Hz délivre une tension d'alimentation de 4 volts. 

L'amplificateur logarithmique TAV permet l'équilibre 

du zéro du pont de mesure alternatif. Le domaine de mesure s'étend 

de 1 à 1070, avec une précision de 0,2°/oo pour R<10~52 . 
La cellule de conductimétrie est a circulation de fluide 

thermostaté avec arrivée de courant minimisant les différents effets 

(effet PARKER notamment). 

Les titrages s'effectuent dans un vase Tacussel dont le 

couvercle est muni de cinq ouvertures rodées permettant l'introduc- 

tion d'électrodes de pHmétrie, de potentiométrie et de conductimétrie, 

d'une burette et d'un thermomètre au 1/100e. Une circulation d'eau 

pulsée à partir d'un dispositif de bain thermostaté régulé électro- 

niquement maintient une température constante (25 +- 0,Ol)OC. 

Les mesures de pH s'effectuent 3 l'aide d'un pHmètre 

potentiomètre RADIOMETER PHM 52 de précision 0,001 unité de pH. 

Les tampons phtalate de potassium (pH = 4,008) et borax (pH = 9,181) 

permettent l'étalonnage des électrodes. 



Les mesures spectrophotométriques s'effectuent dans le 

domaine U.V et visible avec un spectrophotomètre JOUAN DF 170 équipé 

de cuves de mesure en quartz thermostatées par circulation d'eau. La 

précision obtenue avec cet appareil est de l'ordre de 0,l % en den- 

sité optique. 



CHAPITRE II 

METHODE CONDUCTIMETRIQUE 





La dissociation des acides était étudiée, dès le début 

du 20e siècle, par conductimétrie dans un domaine de concentration 

très faible et même très réduit pour conserver l'idéalité des so- 

lutions. 

A présent, il est possible de déterminer des constantes 

d'acidité variant de 10'~ a 10'~ dans des domaines de concentration 

plus élevée suite aux travaux de FUOSS, SHEDLOVSKY et WIRTH. 

En effet, MAC INNES et SHEDLOVSKY ont généralisé la loi 

dPONSAGER relative 3 la mobilité de l'ion en ajoutant un terme cor- 

rectif ; FUOSS corrige la loi de la dilution d80STWALD utiliséepar 

KRAUS et BRAY relative aux forces interioniques. 

Nous avons utilisé la méthode conductirnétrique pour 

l'acidité de l'acide 1-3 diméthylviolurique, malgré certains désa- 

vantages (perte de temps par rapport a des méthodes pHmétriques, 
influence de C02, appareillage spécial...), mais les résultats 

obtenus sont au moins aussi précis que ceux obtenus en pHmétrie ; 

de plus, elle nous fournit une constante thermodynamique. 





DETERMINATION DE LA CONSTANTE D'ACIDITE 

1) PRINCIPE 

Des mesures de conductimétrie sont effectuées dans une 

cellule thermostatée dont la constante de cellule est déterminée 

3 partir de solutions de chlorure de potassium et d'acide chlorhy- 

drique. Pour la détermination de la résistance des solutions d'acide, 

nous utilisons une solution mère la plus concentrée possible et 

réalisons différentes dilutions avec de l'eau préparée a l'avance 
(X < 10" R" cm") dans un erlenmeyer situé près de la cellule de 

mesure et un peu au-dessus pour permettre l'écoulement du liquide, 

le tout sous atmosphère d'azote très pur. Les concentrations d'acide 

varient de 1 à 8.10'~~/2. La cellule utilisée a une constante numé- 

riquement égale 3 0,98 cm". 

La connaissance de la résistance R ( a )  et de la concentra- 
tion C de la solution préparée en atmosphère de gaz inerte permet 

d'établir la constante de dissociation thermodynamique de l'acide 

envisagé d'après des méthodes exposées ci-après. 





SIGNIFICATION DES SYMBOLES UTILISES 

X : conductance spécifique de la solution Q"' cm-' 

Q : conductance équivalente Q" mole" 

C : concentration en mole/t 

Ci : concentration de l'espéce ionique 

Cu : concentration de la molécule non dissociée 

Qo : conductance équivalente limite (même unité quen) 

kc : constante de cellule cm" 

kc = RX ici k = 0,98 cm-' 

K : constante d'acidité 

a : degré d'ionisation 

YI : coefficient moyen d'activité 

D : constante diélectrique 

T : température absolue 

N : nombre d'AVOGADRO 

e : charge électronique 

a : rayon ionique 

k : constante de BOLTZMANN 

rl : viscosité du solvant 

A : ( 
( coefficients de la loi de DEBYE 

6 : ( 





II - ASPECT THEORIQUE DES METHODES UTILISEES 

1) Méthode approchée 

Dans le cas général d'un équilibre A + B 2 AB, la cons- 
tante d'équilibre s'écrit, en utilisant le degré de dissociation : 

Ceci s'applique bien sQr aux acides faibles HA, K étant 

la constante d'acidité. 

La loi dlOSTWALD est une loi approchée d'autant qu'elle 

se déduit de la neutralité électrique en négligeant OH' devant H+. 

Or, a dilution infinie, du fait de l'effet nivellant du solvant 
(H+ = OH' = IO-'), le degré d'ionisation a est donné par la relation : 

et ne devient 6gal 3 1 que si (Kw) "* est négligeable devant Ka, 

ce qui impose un acide de constante supérieure a 10". 

ARRHENIUS a proposé pour 

c'est-à-dire supposé par la méme une absence d'interaction entre les 

ions à concentration finie. La constante d'acidité K devient : 



L .  - 
'.: . Elles tiennent compte des interactions ioniques, des 
I 

3, 

effets de relaxation et dvélectrophorèse . , , 
G 8 

a )  metho& -ii-------i-i-ii--i---------- de FUOSS et KRAUS (181 

, , .  . 
La premiére approximation de la loi de DEBYE permet de 

calculer le coefficient YI 

: - log YI .= ~ f i / ( l  + 6 f i )  

e2 oh f3 = 0,4343 
, 2.  D. k. T 1000. D. k. T 

5 " 

, -  , 7 .  . ,  
1': 

,< 

, ' e2 Ill2 ; 



Pour simplifier l'écriture, nous introduisons une 

variable x définie par : 

L'équation de DEBYE permet de représenter le changement 

de mobilité avec la concentration ionique : 

où b est la valeur calculée par ONSAGER 

TI = 8,95.10-~ poise 



do e tan t  f ixe  , nous pouvons déterminer : 

. - .  . ,  
:<. 

. , et nous arretons quand u (PI est constant. 

Ayant déterminé a, fi est calculé fi = a 

puis Y+, et Y$: JC est porté en fonction defi. La droite obtenue passe 

par l'origine et a pour pente /K. Si la droite ne passe pas par l'ori- 

. , gine, il faut réajuster la valeur de $2,. 

Y t  est pris égal 3 1 pour la molécule non dissociee aux concentra- , . '  

tions utilisées. 

,<," . . > I 

:'!, ', .... ' . 0, étant la somme des mobilités des ions 3 la concentration C. 
S .  . . 
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' 
. En portant YI = Q + b.Ci en fonction de 

, ,a 

' I I  
T. 

1. . i,- 

, b 
9 ,  

, i -" l  , - n2 .c.lo- 2 AJC~ 
I 1 \. - 1/2 , nous obtenons une droi 
-: ' , , * 
I r  1 a " - b.Ci 
. , 

I 

c) méthode de FUOSS (21Lr,i22L 
---------a---------- 

L 
a..- ) , 

8 .  . . <- ' - - 
i i s .  , et d'ordonnée a l'origine no. 
- 5 

K 
i' . 

f 

<:, i , . I I  4 

f;k'3,\ 

p,, >,Il  

i .I 

L . * ,-- 3 < I 3; ',;' . . 
q t  .'.'* 
VI= 1 Le degr6 d'ionisation a est corrigé par la 
h .  , , *, * * ,  

7 t 
,b., 

.: de FUOSS F(Z) = 1 - Z 1-2 (l.... 
. " . , C S  [ ] l 2  dont la 
: . .  égale a : 
: 

(', . J  - ' 1  

1 ' 
l .  F(Z) = 1-z (+ cos2 3 arc cos - 3 8  ) -1/2 ).Y 

I V , <  
I ' : 

te de pente 

fonction 

limite est 
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La méthode permet d'utiliser des concentrations de 

l'ordre de 3. D ~ .  10-' à IO-'. 

d) méthode de SHEDLOVSKY (221, (23) (24) ,,,,,,-,,,,,,,,---------- -----L----- 

Elle est préférable a celle de FUOSS surtout pour les 
solutions non aqueuses et aussi dans un domaine où K varie de 10'~ 

a 1. Dans les autreS.cas, elle est aussi satisfaisante que celle 
de FUOSS. Le degré d'ionisation a est lié a la fonction de 
SHEDLOVSKY 6 (Z) par la relation : 

avec 

soit 6(Z) = 1 + Z + z z z 2 
2 + 8 - i28 + - 1024 " * * '  

La fonction 6(Z) de SHEDLOVSKY est plus simple que celle de FUOSS 

F(Z) examinée précédemment. De mgme, nous obtenons la relation : 



e) mEIboGe-ie-YlRTH-12S) 

WIRTH corrige aussi le fait que la conductivité des 

ions 3 concentration finie est inférieure 3 celle calculée par la 

loi limite. 

Il apporte la fonction W ( Z )  = 1-2, telle que 

w ( z )  1 c. n . Y: - 
ainsi : - = - +  n no ~ ( 2 ) .  K . n:, 

Pour éviter la mesure de la conductance du solvant, 

ce qui amènerait une grande source d'erreur, il est possible 

d'extrapoler 3 partir d'une équation modelée de SHEDLOVSKY et 

KAY . 
n = iooo (x, - x,)/c 

où x6 est la conductance specifique de la solution (mesurge) 

Xo la conductance spécifique du solvant (inconnue) 

<; = (a, Y,/C) - (l-aC) -1/2 



(1 - n* a(z)/no]1/2. JC 
En portant x6 en fonction de 

nous obtenons xo l'ordonnée a l'origine. 

g) détermination de la conductance limite a (26) , (27) , (24) --_-----------------------------------------------------. 
La loi d'additivité de KOHLRAUSCH permet d'établir la 

conductivite limite no 

Une valeur plus précise de noHA est établie 3 partir 

de l'extrapolation a C + O de - en fonction de R. 
nHA 

Le sel est obtenu a partir de l'acide en ajoutant 99,s % 

de la quantité stoechiométrique de soude nécessaire a la neutralisa- 
tion. 





- Détermination du Xeau 

III - RESULTATS 

La méthode de SHEDLOVSKY et KAY à partir de couples de 

mesures $2, C nous fournit une conductance spécifique de l'eau 

égale 3 4,7.10" dans un domaine de concentration de 1 3 8 . 1 0 - S ~ / a .  

L'appareillage utilisé avec des solutions tenues a 
l'abri de l'air (CO2) en contact avec de l'azote débarrasse de tout a* 

hydride carbonique permet d'obtenir une valeur de xeaU bien infe- 
rieure a celle mentionnde ci-dessus. 

- Determination du no du sel Na DMV 

Loi de KOHLRAUSCH : 

n ~ a ~ l  = 126,42 - 88,53 + 

La loi d1ONSAGER est assez bien verifide 
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. . : l'équation de la droite de SHEDLOVSKY et KAY peut s'écrire 

~uI) , ~ ,  + . Y = 4,73.10" + 0,046 X (figure 1) 
' ,; 
y,.,; . 
's',~ . . , 

?' : 

, ~ 

Vérif ication des dif fArentes lois 
' c .  

- Méthode de SHEDLOVSKY, WIRTH, FUOSS 

L'Aquation de la droite de SHEDLOVSKY, WIRTH, FUOSS 

(figure 2 )  = 0,266.10'~ + 0.471 XStwtF permet d'en , 
tirer 

- Methode de FUOSS et KRAUS (fiqure 3) 









- Méthode d'IVES (fiqure 4) 

La méthode est moins précise que les méthodes précédentes 

vu la moins bonne répartition des points représentatifs. 

La technique utilisée permet à présent de descendre le 

Xeau (ici 4,7.10'~) a 1 0 - 5 t  aussi d'améliorer considérablement la 
précision. 

Nous avons été limités par le nombre de points et n'avons 

pu atteindre des concentrations plus élevées en D.M.V.A. pour pouvoir 

juger de la divergence des méthodes les plus perfectionnées 

(SHEDLOVSKY - FUOSS - WIRTH) car nous avons dû tenir compte de la 
faible solubilité de l'acide 1-3 diméthylviolurique en solution 

aqueuse et aussi travailler avec le même solvant pour les différentes 

mesures, toute variation du xo du solvant se traduit au cours des 
différentes expériences par un ensemble de points sur des droites 

parallèles et non plus sur une meme droite de "SHEDLOVSKY et KAY". 

L'erreur commise sur x eau doit donc etre réduite au 
maximum, en quelque sorte, il faut minimiser la valeur de xeau> 
ce que nous avons favorablement réalisé à présent. 

Si Xeau augmente pK et no diminuent 

Si Xeau diminue pK et Clo augmentent 

Quand à l'erreur sur Clo, elle contribue tres peu dans 

l'obtention de la constante d'acidité K. 

Toutefois, s'il fallait choisir la meilleure méthode, 

nous nous prononcerions pour la méthode de WIRTH, dont la fonction 

est la plus simple à calculer et qui donne les mêmes résultats que 

les autres dans le domaine de concentration envisagé. 



Fig. 4 



CHAPITRE III 

ETUDE SPECTROPHOTOMETRIOUE 





III - DETERMINATION DE LA CONSTANTE 

D'ACIDITE PAR SPECTROPHOTOMETRIE 

1) DOMAINE ULTRA-VIOLET 

a) théorie ------- 
La méthode de détermination de la constante d'acidité 

n'utilise que la valeur du coefficient d'extinction molaire eHA 

de lgesp6ce acide et non celle de ltesp8ce basique conjuguee 

calculée a partir de la fonction d'HAMMETT. 

L'équilibre acide base : 

est caractérisé par la constante thermodynamique : 

La fonction d'HAMMETT Ho satisfait 3 l'équation : 

L~~ Ho = pK; - log - 

L~~ pK: - log - # PH - log Y +  - 



La formule de ROBINSON fournit le coefficient d'activité 

moyen y+ à 25OC : - 

- log y+ = - - 0,2 1 
l +  fi 

La densité optique D et la conservation de masse C s'écrivent : 

a representant la fraction molaire de A- 

'HA E - &  

Ho = pK: - log - = A- 

C ~ -  
PX: - log 

HA - E  

avec ~ o - ~ o  = ho 



Sous la forme : 

en posant : 

1 x et y étant connus, nous pouvons en tirer - et Ka 

b) partie expérimentale -------- ---------- 
L'emploi de solutions tampons, de force ionique connue 

permet de suivre l'évolution des spectres d'absorption du D.M.V.A.  

en fonction du pH (fig. 5). 

Ces solutions sont préparées à partir d'acétate de sodium 

acidifiées par HC1 maintenues à la force ionique 1 = 0,l par addition 

de KC1. Le coefficient d'activité est alors pris égal à 0,776. 

L'utilisation de telles solutions impose une concentra- 

tion en D.M.V.A.  relativement faible de façon 3 réduire toute réac- 

tion acide-base donc toute variation de pH des tampons. 

Nous avons exploré le domaine spectral 200-350 nm en 

cuves de 5 mm pour une concentration en D.M.V.A.  fixée à 10'"/~. 

Les spectres obtenus montrent les absorptionsrelatives 

a l'espèce acide (253 nm) et a l'espèce basique ( 3 1 4  et 222 nm) 

ainsi que la présence de points isobestiques à 283 et 2 3 3  nm (fig. 6). 

Les mesures ont été effectuées en ultra-violet 253 nm 

et 3 1 4  nm à 25OC. 



c) calculs et résultats 
--mm---------------- 

Nous utilisons l'équation relative à l'espcce acide : 

La méthode des moindres carrés d'équation 

Y = 57897 + 2347 X appliquée aux points autres que ceux pour 

lesquels les solutions ont été tamponnées à l'acétate (fig. 7) 

fournit Ka = 1,73.10-5 soit pKa = 4,763. 

Les points représentatifs se trouvent tous au-dessous 

de la droite des moindres carrés ici envisagée, ce qui semble indi- 

quer une interférence avec l'acétate. 

A cette longueur d'onde, la densité optique de l'espèce 

acide a pH = 1,086 fournit DHA = 0,818 soit un coefficient molaire 

d'extinction cHA = 16368. La droite des moindres carres nous pdeis 

le coefficient cA- relatif 3 ltespGce basique = 2350. 

La densité optique de l'espèce acide DHA est faible et 

numériquement égale a 0,056 a pH = 1,086 = 1120. 

La droite des moindres carrés d'équation 

Y = 57737 + 17786 X permet de tirer (fig. 8 ) .  

K = 1,73.10'~ soit pK = 4,761 





Fig. 6 







Nous n'utilisons pas les valeurs de densité optique 

obtenues à 222 nm pour déterminer le pK à cause des nombreuses 

espèces qui interfèrent vers ces longueurs d'onde et aussi du 

coefficient d'absorption de l'espèce basique beaucoup plus faible 

qu'a 314 nm. 

2) DOMAINE VISIBLE 

Dans le domaine visible, le coefficient d'extinction 

relatif à lmespéce basique est beaucoup plus faible que dans le 

domaine U.V. Il nous faut donc augmenter la concentration, ce qui 

nous oblige a accroitre la concentration de la solution tampon et 

par la même la force ionique. A cause de la légère interférence pos- 

sible avec les tampons, nous avons préféré l'addition de Na OH 

pour suivre le pH. 

Nous avons tracé la densité optique en fonction du pH 

pour une série de solutions d'acide D.M.V.A. 3 concentration cons- 

tante 5.10" M mais à pH différents dans des cuves de 4 cm dm6pais- 

seur (fig. 9) 

= pH - log D~~ - 
PKa - log Y+ - D - DA' 

d2 pH 
Au point d'infkxion 1 : = O 

d~~ 

DHA + DA- - ce qui nous entraine DI - 
9 

pKa = pH - log y+ - 



La densité optique est mesurée X = 540 nm, valeur 

du maximum d'absorption (fig. 10). 

Les solutions sont ajustées 3 force ionique constante 

I = 0,l avec KC1 et le pH mesuré avec un pHmètre au millième 3 25°C 

Le minimum de densité optique des solutions acides est 

nul D~~ = O et le maximum des solutions basiques calculé par la 

même méthode que dans le domaine U.V. 3 partir de la fonction 

d ' HAMMETT. 

b) résultats --------- 
L'équation de la droite des moindres carrés (fig. 11) 

Y = 59257 + 57.43 X fournit Ka = 1,68,.10-5 soit pKa = 4.773. 

Le coefficient d'extinction a cette longueur d'onde 
est faible = 5 7 , 4 .  





D.O. 

Fig. 10 





Avec ces valeurs de densité optique D = 1,149 et A' 
DHA = O en utilisant l'équation : 

la moyenne de 15 mesures fournit pKa = 4t775. 

Le point d'inflexion de la courbe de la figure 9 fournit 

pKa = PH - log Yi 

soit 4,673 + 0,l = 4,773 

TAYLOR (28) trouve la valeur 4,70 3 t = 23'~ mais ne precise pas 

la force ionique utilisée. 





CHAPITRE IV 

ETUDE POTENTIOMETRIQUE 

ETUDE SOMMAIRE DES SELS ALCALINS 





DETERMINATION DE LA CONSTANTE D'ACIDITE 

PAR PHMETRIE 

1) THEORIE 

L'acide diméthylviolurique est un monoacide faible, 

lont l'équilibre en solution peut se symboliser sous la forme : 

Les relations de conservation, de masse et de neutralité 

électrique lors du titrage d'une solution d'acide de concentration 

Co et de volume Vo par un volume V de soude de concentration C 

s'écrivent : 

Ces relations permettent d'obtenir la concentration {HA) 



Dans le domaine de pH envisagé (pH< 51 ,  la concentration 

de l'espèce (OH') est négligeable vis à vis des autres. 

La constante d'acidité K s'exprime différemment selon 

qu'il s'agit de concentrations (C), d'activités (T) ou même d'un 

mélange des deux appeléealors constante mixte. 

Co vo - C V - {H+I (Vo + V) 
pKM = pH + log 

C V + {H+I (Vo + V) 

1 Nous designons par 1 = 2 Z Ci 2; la force ionique du 
i 

milieu où Ci et Zi sont respectivement la concentration et la valence 

de l'ion i. 

En utilisant un sel de fond (KC1 par exemple) Zi une concen- 

tration supérieure à celle des autres ions en solution, KC1 impose 

alors la force ionique du milieu et 1 = + [(K+I + (CI-)]. 



Avec la variation de volume qui passe de Vo a (Vo + V), 
la force ionique varie légèrement, c'est la raison pour laquelle 

le volume ajouté V est toujours faible par rapport au volume initial 

Vo, sinon il faut ajuster la solution versee 3 la mOme force ionique 

que celle de la solution initiale, c'est-à-dire additionner 3 la 

solution le sel de fond de façon 3 avoir une force ionique équiva- 

lente. 

Si par contre les ions en solution n'ont plus une concen- 

tration négligeable par rapport au sel de fond, (c'est le cas pour 

des forces ioniques faibles) une correction s'impose : 

comme {~a+) + {A-)  = 2{~a+) + {H+) 

Les coefficients d'activité utilisés sont donnés par la 

formule de ROBINSON pour des forces ioniques faibles 

I < o,i a 2 5 0 ~ .  

- log y+ = - - 0,2 1' 
l +  JI7 

et oti l'activité de l'ion H+ est reliée au pH par la relation : 



Le problème principal réside ici dans le passage de 
+ * l'activité de H' soit {H 1 a la concentration {H') particulièrement 

dans les zones de pH très acides, oùune force ionique élevée est 

alors nécessaire et où la loi de ROBINSON n'est plus applicable. 

Nous verrons plus loin notre façon de procéder dans 

de tels cas. 

Dans le cas d'une force ionique peu élevée, la otî la 

formule de ROBINSON peut s'appliquer et où y& ne dépend que de la 

valeur de la force ionique du milieu et non pas de l'espèce des 

ions qui la composent (H' en particulier), nous avons calculé les 

constantes en chaque point et pris la moyenne, ce qui correspond 

à la même valeur que celle adoptée en représentant graphiquement 

(A- 1 pH en fonction de log lmHA) . 
Ceci peut se traduire autrement en utilisant la fonction 

de formation de BJERRUM donnant le nombre moyen de ligand A' complex 

sous forme HA : 

d'où la relation : 



2) RESULTATS 

Pour une concentration en D.M.V.A. égale à 2,5.10'3 M 

à des températures et des forces ioniques variables imposées par 

l'addition de sels neutres différents, nous obtenons (fig. 12) : 

Nous constatons que pour une méme force ionique 1 = 0 , l  

imposéepar le chlorure de potassium, le pKT passe par un maximum 

entre 21 et 25OC. 

Force ionique 

\ 1 / 

KNOB " KC1 
Terrp-rature 

T 

2 5 
------------------------------------------------ 

2 5 
----II- 

25 
--------- 

20 
-1__-------- 

21 
------------- 

2 2 

- 

O,1 
------- 

- 
--1-1- 

- 

- 
-------- 

- 
- 

011 

- 
----- 
0,05 

------- 
01 1 

----------- 
011 

------- 
O, 1 

Nanbre 
de 

Mesures 

40 

3 2 
------- 

3 1 
-----U_---1-- 

34 
------ 

21 
-------- 

22 

Valeur du pK 

% 
4,804 

4,806 
1-1 

4,814 
----- 
4,831 

--- 
4,814 
---- 
4,798 

p"k 

4,702 

4,703 

---- 

-- 

---, 

pKc 

4,599 

4,601 
- - < - - -  

--- 

----- 

----- 

A 



b) étalonnage des électrodes -------- ---------------- 
A des forces ioniques 1 > 0 , l  les formules théoriques 

fournissant le coefficient d'activité moyen ne sont plus applicables 

nous avons donc pensé à réaliser directement le pH à la concentratic 

en H+ de la solution. 

Il s'avère qu'une relation assez simple relie - log {H+) 
au pH pour une force ionique donnée. En traçant - log {H') en fonc- 

tion du pH, la courbe obtenue peut être considérée comme une droite 

pour un pH inférieur à 3 et une portion de parabole à grand rayon 

de courbure pour un pH compris entre 3 et 5 (fig. 13). 

Ainsi {H+) est relié au pH par la relation : 

Nous avons vérifié cette loi empirique pour plusieurs 

ensembles de valeurs et parvenons à une erreur absolue inférieure 

au en log{^+]. 10000 







Les résultats obtenus sont présentés dans les tableaux 

suivants : 

- 1 = 0,l milieu NaN03 - HNO, 



- 1 = 0,s milieu NaN03 - HN03 



Les coefficients varient gvidemrnent avec chaque électrode 

mais aussi au cours du temps, nécessitant dès lors une vérification 

périodique de l'étalonnage. 

A force ionique 1 = 10" (NaN03) pour différentes concen- 

trations de - D.M.V.A., nous avons tracé pH en fonction de 
1 - nH 

log - et obtenu pKM = 4,680 (fig. 14) . 
"H 

A force ionique 1 = 5.10-' (NaN03) la m&me fonction 

conduit 3 pKM = 4,572 (fig. 15). 







ETUDE SOMMAIRE DES SELS DU D.M.V.A, 

PREPARATION 

Sels de sodium 

a) dans l'eau ---------- 
Il s'obtient par l'action du nitrite de sodium sur l'acide 

1-3 diméthylbarbiturique en solution aqueuse vers 60°C. Il est purifié 

par cristallisation. Il est rose violet plus ou moins foncé selon 

l'hydration ( 1  3 3 H20). 

b) dans l'éthanol absolu ..................... 
Par action de la soude alcoolique sur le D.M.V.A.  en solu- 

tion dans l'éthanol. Le sel obtenu de teinte rose répond 3 la formule 

Na D.M.V.  1,5 H20. 

2 )  Sel de potassium 

- dans l'éthanol absolu 
par action de la potasse alcoolique sur le D.M.V.A.  

dissous dans l'éthanol. Il est de couleur rose violet et hydraté 

comme le sel de sodium. 

3) Sel d'ammonium 

- dans l'éthanol absolu 
par action de l'ammoniaque alcoolique sur l'acide 

D.M.V.A.  dissous dans l'alcool éthylique. le sdd'ammonium est de 

couleur violette et hydraté 3 1 H20. 



II) ETUDE SOMMAIRE 

Les spectres réalisés dans l'infra-rouge de chacun des 

sels ainsi que des clichés R.X. ont été effectués et sont donnes 

3 la fin de ce chapitre. 

Les spectres I.R. de ces différents sels sont très 

voisins mis a part un léger décalage des différents maxima d'absorp- 
tion vers les nombres d'ondes élevés lorque nous passons pour un 

sel du méme cation ~ a +  de l'espèce monohydratée - trihydratée vers 
l'espèce a 1'5 H20 préparée dans l'éthanol. 

Les sels préparés dans l'éthanol présentent un décalage 

des maximums vis a vis de ceux obtenus en solutions aqueuses. 

Des analyses thermogravimétriques furent menées sur 

chacun de ces sels a l'aide d'une balance ADAMEL avec circulation 
d'air et des programmes de chauffe de 60, 120 et 300°C/heure. 

Les clichés R . X .  sont réalisés sur un appareil SIEMENS 

Kristalloflex IV avec une chambre NONIUS, équipée d'un monochro- 

mateur a cristal courbe isolant la radiation Kul du cuivre 1,5405 A 

1) Sel de sodium 

a) sel ~réyaré dans l'eau ---- -- -------mm----- 

- un cliché de DEBYE SCHERRER est effectué. 

Nous appliquons la relation de BRAGG pour la raie Ka1 du Cu : 

soit d = 0,77025 
sin 0 

D e s  tables de corrélation permettent d'obtenir 2 8 ; 

l'intensité est qualifiée de f (faible) ou F (fort). 













Les résultats sont donnés dans le tableau suivant : 

Na D.M.V. , 1 Hz0 

Intensité 

f 

f 

f f 

F 

F 

F 

f 

f 

i 

f 

f 

f 
i 

d (ml 

2 5 

33,96 

35,56 

50,79 

54,55 

5 6 

61,58 

64,75 

67,34 

70,17 

85,9 

104,2 

2 8 '  

35,9 

26,2 

25,02 

17,44 

15,94 

15,81 

14,37 

13,66 

12,94 

12,60 

10,41 

8,48 



- 60 - 

Le spectre est différent de celui du D.M.V.A. 

2 8 '  

41,44 

34,46 

32,W 

29,W 

26,45 

23,82 

19,64 

17,44 

16,87 

16,55 

15,77 

14,75 

13,W 

12,a 

11,26 

In tens i té  

TF 

TF 

f 

f 

F 

f 

f 

TF 

f 

F 

F 

f 

f 

f 

f 

d (I-IN~) 

21,92 

2 6 

27,20 

30,25 

33,67 

37,32 

45,16 

50,80 

51,W 

52,51 

56,15 

59,98 

63,67 

73,45 

78,50 



Analyse thermogravimétrique 

(figure 16) Na DMV , 3 H20 

La perte de poids s'effectue en 2 étapes à basse tempéra- 

ture : 

- la première qui débute vers 70'~ pour finir a 115'~ 
correspond au départ de 2 molécules d'eau. 

- la seconde se situe entre 125 et 290°C et correspond 
globalement à une molécule d'eau. 

Cette deuxième étape peut se scinder en deux : 

. de 125 à 155'C perte dl$ molécule d'eau 

1 . de 250 à 290°C perte de l'autre 2 molécule d'eau 
restante suivie d'une brusque perte de poids vers 295-300'~ qui 

devient plus régulière à partir de 305'~. Vers 1000 OC, nous 

aboutissons au composé NazO. 

Analyse thermogravimétrique du Na DMV - 1,s H20 (figure 17). 

Nous observons une premiére perte de poids de 80 à 100°C 
1 correspondant à 2 molécule d'eau, puis de 115 a 150°C, une seconde 

perte de poids et de 220 à 250'~ une troisiéme. Vers 250°C nous 

parvenons au composé anhydre. Ce composé se réhydrate a l'air ambiant 
en prenant une molécule d'eau. Nous constatons ensuite une brusque 

perte de poids pour parvenir vers 1000°C au composé Na20. 

2) Sel de potassium 

Analyse thermogravimétrique de K DMV - 1,s H20 (figure 18) 

Nous relevons 2 pertes de poids assez nettes, la premiere 

de 130 à 155OC, la seconde de 185 3 240'~ correspondant au départ 

respectif de 0,5 et 1 molécule d'eau. Le sel anhydre est stable 

jusque 270°C et après une lente et régulière perte de poids, nous 

parvenons à partir de 920°C au composé K20. 



3 )  Sel d'ammonium 

Analyse thermogravimétrique de NHI, DMV , 1 H20 (figure 19) 

Une perte de poids correspond au départ dl1 mole d'eau 

a partir de 120'~ et est directement suivie par la décomposition 
du produit vers 190'~. A partir de 520°C avec le programme de 

chauffe 120°C/heure, il ne reste plus rien dans le creuset. 

Les différents sels examinés ont été passés sur résine 

AMBERLITE IR 120 (H) et le D.M.V.A. correspondant dosé avec la soude 

pour déterminer leurs masses molaires qui correspondent aux résultats 

de l'analyse thermogravimétrique. 













CHAPITRE V 

ETUDE COMPLEXANTE DU D.M.V.A. 



Méthode potentiométrique de détermination de complexes 

mononucléaires et de leur constante de stabilité. 

Siqnification des symboles utilisés : 

: constante mixte de stabilité des acides, inverse de la 

constante mixte d'acidité 

a : concentration du ligand libre {A'j) * 
h : activité de l'ibn H+ ; h = {H+) 

A : concentration totale en ligand sous toutes ses formes. 

M : concentration totale en métal sous toutes ses formes 

complexées ou non. 

: valence de l'espèce 1 

1 : caractérise la concentration de toute espèce qui ne contient 

ni A, ni M 

soit H, OH, Na, NO3 .... 
B n : constante globale de stabilité des complexes 

1 ZI{I): charge totale de toutes les espèces 1 rassemblees dans 
1 le milieu. 
- 
n : nombre moyen de ligands par atome de métal. 



Nous avons étudié la complexation de quelques cations 

métalliques bivalents offrant des complexes mononucléaires sembla- 

bles. 

Aussi, nous nous efforçons d'étudier théoriquement le 

problème de complexation d'un cation M ~ +  avec un polyacide H.A, où 
3 

A est considéré comme l'ion "carboxylate" et espèce complexante pour 

former les complexes MA, MA2, ... MAn, de constantes respectives 
81, 82 , ... 8,. 
La conservation de masse 

N 
en métal : M = 1 {MAn} 

O 

J N 
et en ligand : A =  1 {~.a} + 1 n {MAn} 

O 3 O 

et la neutralite électrique de la solution : 

permettent de déterminer les constantes de stabilité : 

En utilisant les constantes de formation des acides, 
13 j 

nous pouvons exprimer a en fonction des espèces acides et des cons- 

tantes sous la forme : 



h désignant l'activité de 1 'ion H+ puisque 8; est exprimée 

en constante mixte. 

Cette concentration a peut encore s'exprimer a partir 
de A, M, 1 

soit 

La fonction de formation de BJERRUM, n se détermine a 
partir de la relation précédente : 

n peut aussi s'écrire en fonction des constantes de complexation 
Bn : 

pour les 2 complexes envisagés MA, MA2 , ce qui peut se mettre 
sous une autre forme directement applicable pour l'obtention de 

81 et 82 : 



Cette méthode sera appliquée à la complexation des ions 

métalliques cu2+, ~i'+, CO", zn2+ qui forment avec l'acide 1-3 

diméthylviolurique des complexes mononucléaires de la forme MA, 

MA2 



1 - COMPLEXES DE L'ION CUIVRIQUE 
ET DU D.M.V.A. 

Les constantes de complexation du cuivre avec le D.M.V.A. 

n'ont jamais été déterminées. Aussi avons-nous cherché a mettre en 
évidence le plus simplement possible par conductimétrie et par 

pHmétrie les complexes formés. 

1) Mise en évidence par pHmgtrie 

Addition d'une solution cuivrique à une solution de .............................. .................... 
D.M.V.A. -------- 

Nous avons ajouté à une solution de D.M.V.A. 9.10'4 Ml 

une solution de nitrate de cuivre 2,12.10-~ M et suivi la variation 

du pH tout au long de l'addition (figure 20). 

Nous avons constaté une libération d'ions H+ due à la 

formation du complexe CuA2 : 

puis avec excès de cuivre au complexe CUA' : 

CuA2 + CU'+ 2 CUA+ 

Nous avons déterminé le pH théorique obtenu avec une 

addition de 20 ml de nitrate de Cuivre. La valeur 3,24 correspond 

à celle expérimentale extrapolée en considérant que l'acide faible 

D.M.V.A. s'est totalement transformé en acide fort. 

2) Mise en évidence par conductimétrie 

a) addition d'une solution de nitrate de cuivre 3 une .................................................. 
solution de D.M.V.A. ------------------- 

Nous ajoutons à une solution de D.M.V.A. 1 0 - ~  M une 

solution de nitrate de cuivre : 2,12.10-~ M. 



L'addition de la solution de cuivre se traduit par 

l'apparition d'une teinte jaune clair qui s'accentue au fur et 3 

mesure de l'addition d'ions cuivriques. 

Les courbes de variation de conductance en fonction du 

rapport CU~+/D.M.V.A présentent 3 parties distinctes (figure 21). 

La conductance croit rapidement jusqu'3 des proportions 

de réactif égales à 0,5. 

Cette partie correspond a la conductance des ions H+ 
libérés lors de la formation du complexe CuA2 selon la réaction : 

du fait que nous sommes en excès de D.M.V.A. 

Ensuite la conductance croit plus lentement jusqu'au 

rapport CU~+/HA = 1, ce qui s'explique par la formation du 2e 

complexe CUA+ selon l'équation de rtiaction : 

puis la conductance crozt plus lentement encore,ce qui correspond 

a ltexcés d'ions cuivriques versés. 

b) addition d'une solution de D.M.V.A. a une solution .................................................. 
de nitrate de cuivre. -------------------- 

En ajoutant du D.M.V.A. : 10'~ M a une solution de 
nitrate de cuivre : 4,2.10'~ M, une coloration jaune clair appa- 

razt. La courbe du rapport de conductance en fonction du rapport 

HA/CU~+ présente deux cassures un peu moins nettes que celles 

obtenues lors de l'addition inverse (figure 22). 

Elles correspondent aux équilibres : 

cu2+ + HA 2 CUA+ + H+ 

CUA+ + HA = CuA2 + H+ 

puis a l'excès de HA. 





Fig. 21 



Fig. 22 
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L'augmentation de conductance est plus faible que prévue, 

due à l'équilibre acide-base du D.M.V.A. 

l'apparition de H+ faisant rétrograder cet équilibre vers la forma- 

tion de HA. 

3) Détermination des constantes de complexation 

Nous avons neutralisé différents mélanges de D.M.V.A. 

et de nitrate cuivrique en proportions variables (rapport D .M.V.A/CU~ + 

= 2, 5, 10, .....) mais en gardant constante la force ionique 

1 = 0,s (nitrate de sodium) ainsi que la concentration en D.M.V.A. : 

5.10'~ M. 

Nous avons gardé le même milieu que pour la détermination 

des constantes d'acidité. 

La figure 23 représente la fonction : 
- 
n - - 

(1-ii) a 

qui donne B I  comme ordonnge il l'origine et $ 2  comme pente. 

Nous trouvons ainsi à force ionique 0,5 : 

{ CUA') 
B i  = = 5.10" 

{cu2+} {A-) 

d'où 



Le complexe CuA2 est moins stable que le complexe CUA+, 

la preuve en est fournie à la figure 24 qui représente la distribu- 

tion des degrés de formation ac des différents complexes en fonction 

de log a 

Nous avons représenté dans la figure 25 l'abaque permet- 

tant de connastre directement la concentration en ligand libre et la 

fonction de formation de BJERRUM n suivant le pH, connaissant les 
concentrations totales initialement en métal et ligand sous toutes 

leurs formes. Elle a été tracée pour 3 pH différents 1, 2, 3, assez 

acides pour permettre de se rendre compte de la formation du complexc 

même en milieu très acide, complexes détectables par la teinte jaune 

de la solution qui persiste en milieu très acide. 

Nous n'avons pas mentionné la présence des complexes 

hydroxylés du cuivre de la forme Cu (OH) + , Cu2 (OH) $+ . . . 
En effet, dans notre méthode de calcul, nous nous sommes 

effarcésde travailler avec un excès de ligand de façon à réduire au 
+ 

maximum la présence de l'ion cuivrique cu2 ,donc par la même la concc 

tration en ion CU(OH)+. De plus, nous n'avons pas travaillé dans un 

milieu 3 pH trop élevé pour la méme raison. 

Nous avons néanmoins déterminé les constantes de comple- 

xation de ces 2 complexes hydroxylés du cuivre dans le méme milieu 

que celui dans lequel nous avons opéré (même force ionique imposée 

par le méme sel de fond dans une zone de pH voisine). 

La constante de complexation Blirelative 3 l'espèce 

Cu (OH)+, formée lors de la réaction : 
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Nous l'avons trouvé numériquement égale à 1,5.10". 

La constante f322 relative à l'équilibre : 

est numériquement égale à 2,5.10'11. 

Les valeurs faibles de ces constantes prouvent bien que 

les espéces hydroxylées étaient négligeables dans le cas envisagé 

avec des rapports D . M . V . A . /  eu2+ laissant prédominer l'acide. 

{CU? (OH) 22+} = 1100 {cu(oH)+}~ 

L'espèce Cu2 (OH) 22+ prédomine quand la concentration 

de CU (OH) + est supérieure à 9.10'" M/2. 



Une étude spectrophotométrique a été menée parallèlement 

à l'étude potentiométrique. Vu les résultats acquis avec la méthode 

potentiométrique, nous avons utilisé pour la détermination des cons- 

tantes de complexation la mesure de la densité optique de solutions 

contenant un mélange d'acide 1-3 diméthylviolurique et de nitrate 

cuivrique dans un rapport tel que nous soyons en présence d'un seul 

complexe CUA' mais nous nous sommes aperçus que si le deuxième 

complexe CuA2 pouvait être négligé en concentration, il ne l'était 

plus quant 3 sa participation 3 la densité optique. En effet, le 

coefficient d'absorption molaire cCUA2 du complexe CuA2 possède 

une valeur 4 fois plus grande que celuicCuA du complexe CUA+, ces 2 

complexes absorbant 3 la même longueur d'onde X = 415 nm. 

D'autre part, les tampons utilisés (acétate en particulie. 

complexent aussi l'ion cuivrique et interfèrent méme avec l'acide. 

Ces différentes constantes préliminaires ont été déterminées. L'é- 

tude pour définir les constantes de complexation est en cours. 



II - COMPLEXES DE L'ION ~i'+ et co2+ 

Une étude conductimétrique ne permet pas de déceler des 

cassures nettes mais une augmentation lente de la conductance, 

lorsqu'une solution de nitrate de nickel ou cobalt est versée sur 

une solution d'acide 1-3 diméthylviolurique et vice versa. 

- Méthode potentiométrique : 
Nous avons neutralisé différents mélanges contenant une 

concentration constante (5.10"' M/L) en co2+ OU en Ni2+ et des quan- 

tités croissantes de D.M.V.A. de façon a faire varier le rapport 
de 2 a 10. 

Nous constatons que pour un rapport donné D.M.V.A./cu2+=10 

et une concentration initiale en D.M.V.A. identique dans les 3 cas 

(5.10'~ Ml, l'abaissement de pH est d'autant plus élevé que nous 

passons du co2+ (pH = 3,392) au nickel Ni2+ (pH = 3,222), et du 

nickel ~ i ~ +  (pH = 3,222) au cuivre cu2+ (pH = 3,140). 

Cet abaissement est une mesure de la stabilité des 

complexes, qui crort dans le sens Co , Ni2+ , cu2+. 
Pour le cobalt, les mesures de pH doivent étre effectuées 

rapidement à cause du manque de stabilité du pH vers pH = 5, dQ a 
l'oxydation du co2+ en co3+, qui est complexé trés facilement et de 

façon plus stable par le D.M.V.A. 

En utilisant les mêmes relations que pour le cuivre, - 
nous postons n en fonction de 

(1-ii) a 

Les figures 26 et 27 représentent la fonction pour les 

ions ~ i ~ +  et co2+. 

Pour le cobalt, la droite passe par l'origine : le complexe 

Co (~60t+~3~6)+ n'existe pas ou présente une constante très faible. 



Les valeurs obtenues à force ionique 1 = 0,s sont 

respectivement pour le CO'+ et ~ i ~ +  : 

( B i  # 5.1O3 
( 

Ni2+ ( B 2  # 1,34.107 
( 
( K # 2,68.103 

Le complexe Me A+ est plus stable que le second sauf 

pour le cobalt (Me = Ni2+ , co2+ , CU'+) 



Fig .26 
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III - COMPLEXE DE L'ION zn2+ 

De la même manière que pour les ions co2+, ~i'+ et cu2+, 

le zinc zn2+ forme un complexe avec le D.M.V.A. de constante de 

stabilité très faible. 

En effet, nous avons neutralisé des mélanges de nitrate 

de zinc et de D.M.V.A. en gardant constante la concentration du 

D.M.V.A. : 5 . 1 0 ~ ~  M et en faisant varier celle du zinc dans des 

rapports D.M.V.A/Zn = 3,2 ; 8 ; m .  

Le pH des solutions de départ, avant la neutralisation 

des mélanges, est respectivement : 3,381 - 3,402 - 3,415 pour des 
rapports D.M.V.A./Zn = 3,2 - 8 

La figure 28 représente la fonction : 

En utilisant les mêmes relations que pour le cuivre : 

Nous remarquons que la droite obtenue 3 la figure 28 

est paralléle à l'axe des abscisses. 

Il ne se forme vraisemblablement que le complexe 

Zn (C~N~O,,H~)+ de faible constante f i 1  = 211. 

Zn (C6N304H6) n'est pas décelable. 



IV - COMPLEXE DU FER Fe2+ 

Le seul travail de complexation réalisé avec le D.M.V.A. 

a été l'oeuvre de LEERMAKERS et HOFFMAN (29) . 
Ils appliquèrent la méthode d0EDMONDS et BIRNBAUM a 

2 cations cu2+ et I?e2+. Leurs résultats avec le cuivre cu2+ne 

correspondent pas à la réalité : ils n'observent qu'un complexe 

et tamponnent avec de l'acétate 4.10'~ M qui fixe aussi leur force 

ionique, sans se préoccuper du complexe Cuivre-acétate, ni de l'inter- 
férence de l'acétate avec le D.M.V.A. 

Avec l'ion ferreux, ils déterminent la constante 

k = (7 I 4) .10-l l pour le complexe 3-1. 

Par conductimétrie, nous avons pu observer la cassure 

de la courbe de conductimétrie en ajoutant du D.M.V.A. sur une 

solution de sel ferreux pour le rapport D.M.V.A./Fe = 3. Nous avons 

aussi noté la coloration bleu fonce du complexe Fe (C6H3ObH6); 

formé, d'autant plus prononcée que le milieu est plus basique. 

- Méthode potentiométrique 
Nous avons neutralisé des mélanges contenant du sulfate 

ferreux et de l'acide dimethyl violurique dans des proportions va- 

riables D.M.V.A./Fe = 2, 5, 10, . ,  en gardant constante la 

concentration de l'acide : 5.10" M. La force ionique, comme dans 

toutes les autres complexations réalisées, a été maintenue par du 

nitrate de sodium 2 une valeur constante : 0,s. 

L'utilisation des conservations de masse pour les espèces 

Fe , S04 , A , et de la neutralité électrique permet l'obtention de 
la constante : 





Conservation de masse : 

= {Fe2+} + {F~A;} 

{SO,}, = {Fe2+}, = {HSO~) + {so,*-) 

Neutralité électrique : 

{H+) + 2{~e~+) +{~a') = {A') + {OH-) + {HSO~) + ~{so,,~') + {F~A;) 

Les différentes espèces de l'acide sulfurique sont liées 

entre elles par les constantes : 

k l  tend vers l'infini, la première acidité est forte. 

Nous tirons {A-)  de la neutralité électrique et {F~A;) 

de la concentration de masse de l'espèce Fe ; nous en déduisons 

alors : 

{HA} = {AIT - {~a+} - {H+} - {HSO~} 



ce qui permet d'en tirer HSO, 

et de substituer sa valeur dans la relation fournissant : 

{HA} = { A l T  - {Na+} - { H + }  - { F e ) T  
kp + { H + )  

La fonction de formation de BJERRUM n est ainsi définie : 

En adoptant pour la constante K l'expression 

résultant de l'équilibre Fe2+ + 3 A- 2 F ~ A ;  

- 
n s'exprime alors comme fonction de K et {A') 



soit en passant par le logarithme : 

- 
n 

log - - - log K + 3  log{^') 
3-Ïi 

La figure 29 représente la fonction : 

- 
n 

log - = f 
3-iï 

La droite obtenue de pente 3 coupe l'axe des abscisses 
1 a la valeur 3 log K 

Le complexe hydroxyle Fe (OH) 2+ n1 a pas été omis 

mais tout simplement négligé vis a vis de la concentration en 
( ~ e ~ + )  libre. 





RESUME - CONCLUSIONS 

L'acide 1-3 diméthylviolurique, dérivé isonitrosé de 

l'acide 1-3 diméthylbarbiturique est obtenu par dégradation de la 

caféine selon la méthode de BILTZ de préférence 3 la synthèse malo- 

nique (avec l'anhydride acétique pouvant favoriser la production 

d'un peu de dérivé 5-acétylbarbiturique). 

Il est considéré comme un monoacide faible, de force 

voisine à celle de l'acide acétique, dont nous avons déterminé, 

par potentiométrie, la constante de dissociation mixte dans le 

même milieu (nitrate de sodium comme sel de fond) et 3 la méme 

force ionique 1 = 0,s que celle envisagée lors de l'étude poten- 

tiométrique du D . M . V . A .  

Ainsi nous avons obtenu le pK mixte de l'acide acétique 

égal 3 4,507, alors que celui du D . M . V . A .  est égal a 4,572 avec la 
même technique opératoire. 

Il est plus faible que son homologue non substitué , 
l'acide violurique de pK mixte = 4,24. 

La constante d'acidité thermodynamique, dont le pK est 

trouvé numériquement égal % 4,822 nous est fournie avec le plus 

de précision possible par la méthode conductimétrique, à condition 

d'opérer avec des précautions draconiennes. Ce n'est rien d'autre 

que l'application directe de la loi d'action de masses de GULDBERG 

et WAAGE, liée a l'équilibre entre les molécules non dissociées 
et les ions produits par l'ionisation, qui oblige à faire inter- 

venir le degré d'ionisation introduit par le loi de dilution 

d80STWALD, comme nous l'avons appliquée pour la conductirnétrie. 

Mais nous n'avons pas le droit d'utiliser cette formule pour les 

très grandes dilutions sans tenir compte du phénomène perturbateur 

qu'est l'ionisation de l'eau, qui, aux dilutions ordinaires telles 

qu'elles ont été faites durant cette étude est négligeable. 



Les résultats trouvés par la méthode potentiométrique 

appliquée dans des milieux à faible force ionique concordent avec 

ceux de la méthode conductimétrique. 

Le résultat des mesures dans l'étude spectrophotométrique 

n'est pas en parfait accord avec les deux autres méthodes de mesures 

par conductimétrie et par pHmétrie. 

Nous avons remarqué la présence de maxima d'absorption 

dans le domaine U.V. à 222 nm et 314 nm pour l'espèce basique 

C ~ N ~ O I , H ~  , à 253 nm pour l'espèce acide C6N304H7 et dans le vi- 

sible à 540 nm pour l'espéce basique C ~ N ~ O I , H ~ .  Une interférence 

acétate-D.M.V.A. en cours d'étude est possible. 

L'acide 1-3 diméthylviolurique présente des propriétés 

complexantes si nettement marquées qu'elles peuvent faire l'objet 

de caractérisation d'un bon nombre de cations métalliques et aussi 

de dosage de ces ions. Les ions divalents cu2+ , Ni 2+ , co2+ , Fe2+ 
qui se traduisent par un abaissement de pH important contribuent 

donc à faire modifier la force ionique, par leurs charges également, 

ce qui nous oblige à élever la force ionique à un point tel que les 

formules applicables dans un domaine de dilution limité ne le sont 

plus et nous devons avoir recours à des remèdes empiriques pour 

relier le pH à la concentration de l'ion H+ de cette solution. 

Les ions cu2+ et Ni2+ se complexent avec le D.M.V.A. dans des 

rapports D.M.V.A./métal égaux à 1 et 2 et le cobalt Co2+ ainsi 

que le zinc zn2+ sont très faiblement complexés et ne donnent 

qu'un seul complexe de rapports différents CoA2 et z~A+. 

Les ions ferreux ne donnent qu'un seul complexe F~A; 

assez stable et dont la valeur de la constante correspond avec 

celle de LEERMAKERS. 

Le tableau suivant résume les espèces complexes obtenues 

ainsi que les constantes de stabilité correspondantes a force ioni- 
que 0,5 , milieu nitrate de sodium, dans lequel la constante mixte 
d'acidité a été déterminée à 2S°C et trouvée numériquement égale 

à 4,572 en pKM, puisque nécessaire quant à l'obtention de la cons- 

tante de complexation sous 3 formes : 



1/1 : M~~ ( ~ 6 ~ 3 0 ~ ~ 6 )  + chargé positivement 

2/1 : MII (C6N304H6) neutre 

3/1 : M~~ ( c ~ H ~ o ~ H ~  13  chargé négativement 

Vu la coordinence des ions, l'acide 1-3 diméthylviolu- 

rique est considéré comme un bidentate dont la force de complexation 

suit la classification d'IRVING-WILLIAMS, c'est-8-dire dans l'ordre 
cU2+ > Ni2+ > Co2+. 

Cations 
métalliques 

Cu2+ 
--------------a 

Ni 2+ 
-------------- 

Co2+ 
-----------a 

zn2+ 
------------. 

F'e2+ 

Canplexes 1/1 
B i 

5.10" 
.-------------. 

5.10 
.--------------. 

O 
.-------------. 

21 1 
.------------ 

Caplexes 2/1 
B 2 

91.106 
-----------a 

1,34.106 
---------. 
3,28.105 
.------p. 

.-----------. 

Ccrrplexes 3/1 
B 3 

--------- 

--------- 

.-------------- 

.-------- 
1,77.101° 



De plus, comparé à l'acide violurique tant pour les 

constantes d'acidité que pour les constantes de stabilité, nous 

avons observé une augmentation de la basicité du D.M.V.A. et par 

là-même, une augmentation de stabilité des complexes formés. 

Des études, entreprises dès à présent, sur le composé 

intermédiaire (acide monométhylviolurique) permettront d'établir 

l'influence de la substitution sur l'acidité et les propriétés 

complexantes. 
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