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155. Etude analytique de la diaminoglyoxime 
par  P. E. Wenger, D. Monnier et I. Kapktanidis. 

E n  homniage au Prof. T.  Reichstein B l’occasion de son 60e anniversaire. 

(28 V 57) 

I. Introduction. La diaminoglyoxime fut d6couverte en 1889, 
presque simultankment par J .  E’phraiml), E .  E’ischer2) etP. Tieinawn3). 
(’e corps figure dans la 1ittBrature chimique sous plusieurs noms dif- 
ferents : dioxime de l’oxamide, diamidoxime de l’acide oxalique, oxa- 
lhediamidoxime, diamino-Bthane-dioxime, diaminoglyoxime. Nous 
avons retenu ce dernier a cause de sa simpliciti! et, aussi, parcc qu’il 
kvoque les parent& du rBactif avec les autres a-dioximes (dimBthy1- 
glyoxime, diphknylglyoxime, etc.). 

Uans la suite de notre travail, la diaminoglyoxime sera d6sign6e 
par I’abrBviation DAG. 

La BAG, HON=C(NH,) -(NH,)C=NOH, se pr6sente sous forme 
de prismes incolores, relativement peu solubles dans l’eau, tr&s peu 
solubles dans l’alcool et insolubles dans le reste des solvants organiques 
nsnels 4). 

La solubilit6 de la DAG dans l’eau est nkanmoins suffisante pour 
qu’une solution aqueuse puisse &re utilis6e comme rBactif, ce qui 
constitue un grand avantage vis-a-vis de la dimBthylglyoxime. D’autre 
part, le prkcipiti! form6 avec le nickel est d’une forme cristalline trks 
facile a filtrer et ne prBsente pas la tendance de ((grimper)) sur les 
parois du creuset lors de la filtration. Enfin, la prbparation de la DAG 
est de loin plus simple que celle de n’importe quelle autre dioxime5). 

C’est Tschugaeff6) qui, en 1907, entreprit le premier une Btude 
de ee rPactif et constata que la DAG fournit plusieurs sortes de com- 
plexes avec le nickel. En effet, en milieu acide, ce reactif agit comme 
line diamine et donne deux complexes solubles dans l’eau et corres- 
pondant aux formules [Ni( C,H,02N,),]X, et [Ni( C2H602N4)3]X2, ou 
X = C1’ ou NO,’. Le premier de ces complexes est color6 en bleu, le 
second en bleu-violet. Par contre, en milieu neutre, la DAG agit 
comme uno vbritable a-dioxime et fournit avec le nickel un prbcipitb 
color6 en orange, insoluble dans l’eau et rkpondant B la formule 
_. 

’) J .  Ephraim, Ber. deutsch. chem. Ges. 22, 2305 (1889). 
z, E. Fischer, Ber. deutsch. chem. Ges. 22, 1930 (1889). 
3, F.  Tiemann, Ber. deutsch. chem. Ges. 22, 1936 (1889). 
4, Beilstein, 1‘01. 2, p. 557 (H); R. Pallaud, Chim. anal. 33, 339 (1951); R. C. Voter 

5 ,  M .  KuraB, Mikrochem. 32, 192 (1944); Coll. Trav. chim. TchBc. 12, 198 (1947). 
‘j) L. Z’schugaeff & J .  Surenpnz, Ber. deutsch. chem. Ges. 40, 181 (1907). 

& Ch. V .  Banks, -2iial. Chemistry 21, 1320 (1949). 
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Ni(C2H50,N4),,2H20. Sous l'action de la chaleur, ce corps perd fa- 
cilement ses deux molecules d'eau et prend alors une coloration plus 
foncbe. En milieu suffisamment alcalin, il se rcdissout pour donner une 
solution colorBe en rouge-brun. 

Aprbs Tschugaeff, peu de chimistes se sont occup6s de ce reactif 
et ils semblent tous ignorer ses t r a v a ~ x ~ ) ' ) * ) ~ ) .  Dubsklj et son Beole*) 
dtixdibrent la composition des complexes du cuivre et du nickel. 
Chatterjee') htudia de son c6tB les complexes du nickel, du cuivre, du 
cobalt et du mercure. Enfin, KurclS 5)s) adapts B l'Bchelle microchimi- 
que la methode prBconisBe pour le macrodosage du nickel. 

Toutes ces etudes ont un caractbre plut6t empirique. On ne trouve 
pas dans la Littdrature des donnBes concernant la solubilitd du reactif 
dans l'eau, ses constantes de dissociation, ou encore les constantes de 
stabilitb des complexes form& avec le nickel. Enfin, seul Chatterjee 
a abordi! le problbme de s4paration nickel-cobalt et ceci d'une maniPre 
assez incomplbte. 

Nous avons donc entrepris une Btude physico-chimique de la 
DAG, dans le cadre des travaux de notre laboratoire, afin de combler 
ees lacunes et de pouvoir nous prononcer sur l'utilitB de ee rhactif 
dans la chimie analytique. 

11. Pre'paration. La DAG a Btk prBparke selon la methode de Fischer,), c'est-&-dire 
par action du cyanoghne sur une solution dhydroxylamine libre. Nous avons constate 
que cette reaction est fortement exothermique, ce qui nous a amen6 & refroidir la solution 
de l'hydroxylamine B environ - 20° avec un melange de sel et de glace. Cette modification 
nous a permis d'augmenter sensiblement le rendement. D'autre part, nous avons Bgalement 
constat6 que si Yon travaille avec une hydroxylamine pure (Merck), une seule recristallisa- 
tion suffit pour qu'on obtienne du rBactif trhs pur. 

La DAG cristallise sous forme de longs prismes incolores. F. 200°-2010 (avec 
dBcomp.), litt. 196O, 1980,202" 4). Rendement : 47,5-51% calculk d'aprks l'hydroxylamine 
utilisee. Fiseher indique un rendement de 30%. 

C,H,0,N4 CalculB N 47,55% TrouvB 47,41%1°) 

111. De'termination pH-me'trique des constantes de dissociation. 
Appareillage. pH-mktre Metrohm, mod$le de precision E 187. Electrode de verre 

Beckman (Amber, no 8990-go), Blectrode au calomel. 
Le titrage est effectub dans une cuve plongeant dans un grand bac d'eau B 200 10. 

L'erreur due & l'ion sodium en milieu alcalin est n6gligeable jusqu'au pH 13. 
Solutions. Acide chlorhydrique et soude caustique n, prBpar6s L partir de solutions 

Titrisol (Merck) et d'eau bidistillhe, bouillie e t  refroidie dans un courant d'azote, bar- 
botant au pr6alable dans deux flacons-laveurs renfermant de la potasse B 50%. Ces solu- 
tions ont 6t6 conservees dans des burettes automatiques (Haack, Vienne) dont le flacon 
6tait paraffin6 et  dont toutes les voies de communication avec l'atmosphkre 6taient pro- 
t6gBes avec des tubes & ascarite. 

7,  R. ChatteTjee, Sci. & Cult. 3, 443 (1938); J. Ind. chem. SOC. 18, 19 (1941); 15, 608 
(1938); P. R. Dasgupta, ibid. 30, 761 (1953). 

s, J .  V .  Dubskg & A. Oka6, Coll. Trav. chim. Tch6c. 4, 388 (1932); J .  V .  Dubsktj, 
M .  K U T U ~ &  J .  Trtilek, ibid. I ,  1 (1935); E. Ru%Cka& M .  Kurai ,  Chem. Listy 46,91, (1952). 

s, K.  Shiura & K .  Ishikawa, J. chem. SOC. Japan, Pure Chemistry Sect. 74,355 (1953). 
lo) Analysr effectube par M. le Dr K.  Eder qne nous tenons & remercier. 

02 
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Mesures. Les erreurs maxima sont de 0,03 unites de pH en milieu acide et de 
f 0,07 unitks en milieu a’calin. Lo tableau 1 et la figure 1 reprhsentent les donnkes moy- 
ennes de trois titrages. 

Tuhlcau 1. 
1) Titrage de 100 ml d’acide chlorhydrique 0,09-n par la soude caustique n. 
2) Titrage dune  solution renfermant 3.1W3 mole de DAG et 9.1OP3 mole d’HC1, 

dans un volume total de 100 ml, par la soude caustique n (& 200 & lo). 

m 1 
VaOH n 

- 
1) PH 

1,15 
1,20 
1,25 
1,30 
1,40 
1,42 
1,43 
1,43 
1,413 
1,47 
1,47 
1,48 
1,50 
1,51 
1,52 

1,65 

1,81 
1,80 
1,X3 

3,90 
1,91 
1,98 
2,01 

- 

- 

- 

1,84 

2,05 - 

- 
2) PH 

~ 

1,30 
1,40 
1,49 
1,130 
1,73 
1,75 
1,77 
1,79 
1 ,80 
1,83 
1,85 
1,89 
1,91 
1 3 3  
1,95 
2,11 
2,31 
2,50 
2,75 
2 3 2  
2,89 
2,93 
2,99 
3,04 
3,10 
3,15 
3,20 

ml 
VaOH n 

- 
1) PH 

2,10 
2 3  
2,20 
2,23 
2,30 
2,35 
2,43 
2,55 
2,70 
2,88 
3,20 
5,33 

10,m 
11,12 
11,29 
11,41 
11,57 
11,63 
11,138 
11,77 
1132 
11,85 
11,90 
11,93 
11,96 
11,99 
12,02 

~ 

- 

I 

2 )  PH 
~ 

3,213 
3,32 
3,39 
3,47 
3,51 
3,60 
2,70 
3,79 
3,90 
4,10 
4,33 
4,92 
9,64 

10,07 
1032  
10,45 
10,513 
10,65 
10,73 
10,xo 
10,87 
10,93 
10,98 
11,04 
11,08 
11,13 
11,18 - 

ml 
KaOH n 

10,6 
10,7 
3 0,8 
10,9 
11 (i) 

11,5 (j) 
12 
12,5 
13 
13,l 
13,2 
33,3 
13,4 
13,5 
13,13 
13,7 
13,8 
13,9 
14 
14,5 
15 
15,5 
16 
16,5 
17 
17,5 
18 

12,04 
12,06 
12,os 
12,12 
12,15 
12,24 
12,31 
12,313 
12,43 
12,44 
12,45 
12,413 
12,47 
12,49 
I2,49 
1 2 3 0  
12,50 
1 2 , a  
12,52 
12,56 
12,59 
12,63 
12,66 
12,69 
12,71 
12,72 
12,75 - 

11,22 
11,25 
11,31 
11,35 
11,40 
11,55 
11,65 
11,77 
11,85 
11,90 
11,90 
11,93 
11,95 
11 $6 
11,98 
12,01 
12,02 
12,03 
12,03 
3 2,11 
12J6 
12,23 
12,29 
12,34 
12,40 
12,45 
12,50 - 

Interprdtation des re’sultats et calculs des constantes d’ionisation. 
Thkoriquement on peut prhoi r  quatre possibilitbs d’ionisation de la 
diaminoglyoxime, selon le sch6ms : 

H,N-h=NO- - 

H,N-C=NO-- L-- H,N-C=NO- 

V IV  

HzN-C=NOH ___L +H3N-C=NOH ~ -----L +H,K-C=NOH 

I 11 I11 

H,N-&=KOH __7 

7 

H,N-~=KOH H,K-?:=NOH + H , ~ = N O H  
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En rkalitk, ainsi que 1’6tude spectrophotomktrique nous l’a montrk, 
seuls les ions 11, I V  et V se forment en solution aqueuse et encore 
ce dernier n’existe que si le pH du milieu est suffisamment klev6. 

I1 est n6anmoins surprenant que la courbe de titrage (fig. 1) ne 
pr6sente aucune inflexion caractkristique aux points kquivalents. 
Dans la region du pH oh  nous avons travail16 (1 ii 13), l’ion V ne se 
forme qu’en tr&s petites quantitks; sa prksence donc est sans influence 
sur l’allure de la courbe de titrage et il n’intervient pas de faqon 
apprBciable dans les calculs. 

ml NaOH n 
5 10 15 

Pig. 1. 

Calculs des constantes d’iomisation. Nous reprdsenterons la diami- 
noglyoxime non ionisBe par HR, l’ion I1 par HRH‘ et l’ion I V  par R’. 

a)  En rnilieu acide, nous sommes en pr6sence des ions suivants: 
HRH’, H‘, Na‘, Cl’, OH’ et aussi de la forme non ionisbe HR (thko- 
riquement l’ion R’ existe aussi, mais il est parfaitement nkgligeable 
dans le calcul). Nous pouvons donc poser les Bquations suivantes va- 
lables pour la rkgion AB de la courbe 2 (fig. 1): 

“H. ~ H B / ~ H R H .  = Ka (1) c,,+ c,,,. = CT (2) 
CH. + CNa. + CHaH. = C,,, + C O H ,  (klectroneutralitk de la solution). (3) 

Dans ces kquations, ax reprksente l’activitk d’un ion X. On a donc ax = Cx fx, oh 
fx = Ie coefficient d’activitk de l’ion. C r  reprksente la concentration totale du reactif 
dans la solution. 
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Dans la rkgion de nos calculs, nous pouvons negliger COHr,  dans 

(3 a) 

et aHRH. par leurs equi- 

l’kquation ( 3 )  et 4crire: 
CH. + c,,. + CHRI,. = CCl’. 

En remplaGant dans 1’8quation (1) 
valents tires des Bquations (2) et (3a), nous avons finalement: 

C 

Dans cette expression, aH. est donn6 directement par le pH-metre, 
CT, Cct, et CNa. sont connus. Par contre, les coefficients d’activite f,. et 
f,,,,. doivent &re calcul6s d’aprks la formule : 

-log fi = 0,506 zi2 1/?/ (1 + 0,33.1OS r 11) , 
valable pour une solution de force ionique I comprise entre 0,02 et 0,2. 
(Cette formule r h l t e  d’une simplification de la formule Debye- 
Hiickel. Les facteurs numkriques 0,506 ax numhrateur et 0,33 au 
dhominateur ont respectivement les dimensions de m01e~’~litl’~ &q.gr3 
et de mole’~21it1’2 em-l Bq.gr.-l.) Le problitme le plus dklicat qui se pose 
lors de l’emploi de cette formule est le choix duparambtre r. C~finway~~) 
donne pour l’ion hydroghe r = 9 if, valeur que nous avons adoptee 
pour tous nos calculs. En  ce qui concerne l’ion HRH’, nous avons 
adopt&, en premikre approximation et en nous basant sur les dimen- 
sions d’un moditle st6r6ochirnique7 la valeur moyenne de 5 A. 

Le tableau 2 reprksente un exemple de calcul de la constante K, 
2i cinq points de la courbe 2 de la figure 1 .  

d / e  point 

0,831 

0,794 

0,0866 

0.294 

Vt*) en ml 

0,836 0,834 0,837 0,837 

0,795 0,794 0,796 0,796 

0,085 0,084 0,083 0,083 

0,292 0,290 0,288 0,285 

c, - CCl, + 
mole/l 

C,,,. - CSLL. 
moleil 

~ H R H .  

I 

106,5 I 107,O 1 107,5 1 108,O 1 108,5 

0,47 0,935.10-* 1,396.10-2 1,85.10-’ 2,30.10- I I I I 

*i V+ = volume total de la solution. 
_ - ~  

11) I{. (’onwn!j, IClectrochemical Data, Elsevier, Amsterdam 1952. 
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Nous obtenons donc pour pK, la valeur de 2,87 & 0,05. 
I1 est bien entendu que cette valeur depend en partie du para- 

mbtre r de 1’Bquation Debye-Hiickel. C’est pour cette raison que nous 
avons entrepris par la suite une nouvelle determination de la constante, 
dans des solutions de force ionique inferieure a 0’02. Pour ces solu- 
tions, l’on peut appliquer la formule simplifiBe do deb ye-Hiickel, qui 
Blimine le parambtre r :  - log f, = 0,506 zta 1/I. Dans ces conditions, 
nous avons f,,,. = fH., ce qui simplifie les calculs. 

Ddtermination de la constante K ,  en sol’utim dilude. Pour nos me- 
sures, nous avons prBpar6 une sBrie de cinq solutions renfermant 
toutes deux molBeules de DAG par molkcule d’acide chlorhydrique, 
B des concentrations diffhrentes. Le tableau 3 indique les pR de ces 
solutions, mesurBs a 200. On remarquera que, pour ces solutions, nous 
avons CT = 2 Celt. Si nous calculons la constante pK, d’apres les 
donnees du tableau 3 ,  nous trouvons cette fois-ci la valeur de 2,95 
rt 0,05. Nous constatons que cette valeur n’est pas trbs BloignBe de 
celle qui a B t B  trouvke lorsque nous avons admis r = 5 A. 

Par la suite, nous avons voulu Bvaluer le parametre r de la DAG 
et dans ce but, nous avons prBpar6 une sBrie de solutions 3 . 10-3-m 
en reactif et 1,5 - lO+m en acide chlorhydrique, avec des quantitBs 
variables de chlorure de sodium afin de fixer la force ionique. Le 
tableau 4 reproduit les rhsultats des mesures du pH de ces solutions. 

Sol. n o  I C w n  
I I I I I 

Cn 

1 lop3 
2 5.10-3 
3 lop2 
4 2.10-2 
5 3.10W 

Tableau 4. 

0,5.10-3 0,0009 0,03 3,41 ? ? 2,60 ? ? 
2,5.1OP3 0,00314 0,056 3,22 2,96 
0,5.10-2 0,00575 0,0758 3,16 2,99 

0,0111 0,105 3,06 2,92 
1,5.30-’ 0,015 0,121 3,05 2,93 

Sol. no CDAG 

3.10-2 
3.1OP2 
3.10-2 
3.10-2 
3.10-* 

0,315 
0,215 
0,165 
0,115 
0,065 

CHCl 

0,561 
0,464 
0,406 
0,339 
0,255 

pH B 20” 

3,10 
3,09 
3,08 
3,07 
3,07 

Connaissant K, et le parambtre r de l’ion hydrogbne, nous pou- 
vons maintenant calculer le paramktre r de la DAG. Le calcul nous 
donne pour les cinq solutions du tableau 4: 

SoI. no 1: 14,4 A; 2: 17,5 A; 3: 15,l 8; 4: 12J A; 5: 11,7 A ,  
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Sans doute, ces valeurs sont-elles assez Bloignkes de celle de 5 
que nous avions adoptbe pour notre premiere d6termination de la 
constante K,. NBanmoins il est B remarquer qu’une grande erreur 
commise lors de 1’6valuation du parametre r n’exerce qu’une faible 
influence sur la valeur finale de la constante de dissociation du 
systkme 6tudi4. 

Remarquons enfin que r semble diminuer lorsque la force ionique 
augmente. Cependant, les erreurs experimentales sont beaucoup trop 
grandes pour que nous puissions tirer des conclusions valables. 

b) En rvili~u abalin, nous sommes en prPsence des ions suivants: 
R’, H‘, Na’, CI’, OH’ et aussi de la forme non ionisee HR (thkorique- 
ment l’ion HRH’ existe aussi, mais il est ndgligeable dans les 
calculs). Quant B la formc 

HZN-CzNO- 
H,N-C=NO- 

cntiPrement ioriisk (voir page 1458)’ nous avons dBjh vu qu’elle peut 
Bgalement &re negligee dans les calculs sans qu’il en r6sulte des 
errcurs apprkciables. 

Nous pouvons donc poser les Bquations suivantes, valables pour 
la rBgion C D  de la courbe 2 (fig. 1): 

(6) 

(6quation d’6lectroneutralit6) (7)  

Dans la rlgion dc nos calculs, nous pouvons n4gliger C, dans 
l’dquation ( 7 )  et l’kcrire 

cSl~ = C( 1’ t COH’ + c,t‘ . (7 4 
En remplaqant dam 1’Bquation ( 5 )  a, et &RH par leurs Bqnivalents 
tir4s de (6)  et de (7), nous obtenons: 

aH. aI<’/aHE = K b  ( 5 )  Clil, + c,. = c, 
CH + C,, = C,,, t Con, + 

Pour le calcul de la constante K, du couple R’/RH (tableau 5), 
nous avons admis que le parametre r de l’ion R’ vaut 15 A, celui do 
l’ion OH’ 3’5 All), et le produit ionique de l’eau, 10-1t3,94 12).  

Nous trouvons donc pour pK, la valeur moyenne de 11’37 f 0’07. 
IV. Ddterrnination spectrophotorne’triyue des constantes de dissocia- 

t ion.  Considdrons le cas gitn4ral d’un acide AH et de la base correspon- 
dante A’, dont chacun posskde un spectre d’absorption dBtermin6. 
11 est Bvident qu’une solution aqueuse renfermant l’acide et la base 
aura un spectre d’absorption qui sera une resultante des spectres des 
deux constituants et dont la forme d4pendra des quantitks respectives 
d’acide et de base pr4sentes dnns cette solution. 
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Tahlcnn 5. 
Calcul de la constantc Kb. 

1463 

CNa. - c(y 0,457 

0,777 

0,869 

0,0868 

0,294 

10,56 

11,38 

110 I 110.5 I 111 

0,775 0,775 0,773 

0,868 0,866 0,866 

0,0908 0,095 0,0992 

0,301 0,308 0,315 

10,93 I 11,18 I 11,40 

11,33 I 11,38 I 11,41 

j 

111,5 

0,448.10-’ 

2,24.10-’ 

0,772 

0,865 

0,103 

0,321 

11,55 

11,37 

Soit CT = CAH + C,,, la quantit6 initiale d’acide mise en solution 
et x le degr6 de dissociation de cet acide. Selon la loi classique d’action 
de masse, nous avons: 

aH. aAi‘/aAH = K > (1) 
yui peut aussi s’6crire : 

x fLi,/C, (1 - X) fAH = K . (2) 
D’autre part, si nous considkrons les absorptions pour une lon- 

gueur d’onde donnke, nous avons: 
D = E s  CT = EA,  C, (1 - X) + EAk, C, x , (3) 

oil D est la densit6 optique de la solution mesur6e et E,, E-4, et EA, 
sont respectivement les coefficients mol6culaires d’extinction de la 
solution examinhe, de l’acide pur et de la base pure. De cette dernihre 
Bquation, nous obtenons : 

= (ES-EAH)/(EA’- EAH) (4) 

I1 est a signaler que, lorsque nous posons 1’6quation ( 3 ) ,  nous 
admettons que la loi de Bee.; est valable, ce qui correspond assez bien 
a la realit6 dans notre cas oil les mesures sont effectu4es sur des solu- 
tions de force ionique constante d’une part, et dans lesquelles d’autre 
part la concentration du corps B btudier est de l’ordre de 10-4-m. 

Si dans l’bquation ( 2 ) ,  on remplace x par sa valeur tir6e de (4)’ 
on obtient finalement : 

C 

Ce sont Stenstrom & G o l d s ~ n i t h , ~ ~ )  qui, en 1926, furent les premiers 
a prdeoniser la mdthode spectrophotomBtrique pour la dbtermination 

13) W .  Stenstrom & N .  Goldsmith, J. physic. Chemistry 30, 1683 (1926). 
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des constantes de dissociation des acides. La formule proposBe par 
ces auteurs, selon laquelle K = I H‘ 1 (Es-EAH)/(EAr -Es) se distingue 
de la n8tre par le fait qu’ils ne tiennent pas compte des coefficients 
d’activitk. 

Nous tenons a signaler que Banks d3 Carboni4), dans une publica- 
tion rBcente, admettent que la constante dhtermin6e par la mhthode 
spectrophotomBtrique est la constante apparente et que la constante 
thermodynamique est donnke par la relation : 

pK = pH+ 0,509 p/(l + fl) +log,, ([acid]/[salt]) . 
Pourtant cette formule ne nous semble pas correcte. C’est pourquoi 
nous utiliserons pour nos calculs la formule ( 5 )  que nous avons htablie 
en tenant compte des activiths d’une fapon rigoureuse. 

Appareillage. Spectrophotomktre Unicam SP 500. Cuves de 
quartz de 10 mm. Nous avons contrbl6 l’appareil en prenant le spectre 
du nitrate et du chromate de potass i~ml~) .  D’autre part, une courbe 
de correction a B t B  Btablie pour les cuves, car elles prksentent une 
diffkrence d’absorption sensible pour la rBgion de 200 a 260 mp. 

Mesuree. Nous avons effect& quelques essais prbliminaires avec la DAG afin de 
nous assurer de la stabilit6 de ses solutions. Celles-ci restent parfaitement stables pendant 
plusieurs jours, mbme en milieu trbs acide ou trks alcalin, e t  leurs spectres ne varient pas. 

Les mesures ont 6th effectuBes sup une skrie de solutions 10-4-m en DAG et A 26 pH, 
couvrant toute la gamme de 1 A 13. De plus, ces solutions etaient additionnkes de quan- 
tit& variables de chlorure de sodium, afin que leur force ionique restit constante et Bgale 
a 0,l. (I1 est evident que les solutions de pH 1 et 13 ont d’elles-mbmes une force ionique 
&gale A OJ.)  

Les solutions ayant un p H  compris en 5 et 10 n’acquihent un pH stable qu’aprks 
un temps prolong&. Rous avons contr6lB leur p H  avant e t  apri.s chaque determination du 
spectre afin de nous assurer qu’il n’avait pas variB au cours des mesures. Les rhsultats, 
corrigBs pour la diffBrence d’absorption des cuves entre 200 et 260 mp, sont represent& 
par la figure 2. La densite optique des solutions a k t k  mesurke par rapport A une solution 
renfermant tous les autres constituants (CINa, ClH, ou NaOH) sauf le reactif. 

Discussion ge’se’rale des rksultats. L’ensemble des courbes de la 
figure 2 nous permet d’avoir une idBe assez concrete des diffdrentes 
Ptapes d’ionisation de la DAG en milieu aqueux. En milieu acide et 
jusqu’a un pH d’environ 4,5, on observe une Bvolution continue du 
spectre constituB par une seule bande d’absorption dans I’UV. L’in- 
tensit6 de cette bande augmente avec le pH et simultanhment son 
maximum se dBplace vers le visible. En outre, toutes les courbes 
d’absorption passent par un point isobestique16) situ6 k 256 mp, ce 
qui implique que la solution ne renferme que deux espbces absor- 
bantesl’); il s’agit sans doute de la DAG non ionishe et de l’ion HRH’. 
Le spectre de la DAG dissoute dans l’acide chlorhydrique normal ne 

14) Ch. V .  Banks & A. B. Carlson, Analyt. chim. Acta 7, 291 (1952). 
15) H .  von Halban & K. Siedentopj, Z. physikal. Chem. 100, 208 (1922); G. Rossler, 

Ber. deutsch. &em. Ges. 59, 2606 (1926); G. Scheibe, ibid. 59, 1321, 2616 (1926). 
lG) Le terme isogbestique serait plus correct au point de vue Btymologique et  c’est 

cc terme que les anglo-saxons emploient dans leurs publications (isosbestic). 



Volumen XL, Fasciculus v (1967) - KO. 155. 1465 

diffiire pas sensiblement de celui obtenu k un pH 1. I1 en ressort que, 
jusqu’k un pH 0, l’ion HRH,“ (111, page 1458) ne se forme pas en 
quantitks apprhiables. 

I 

A 

c: 2 9 8  

A‘\ \ \  d d  6,77 

c i  I1 32 

I 
2w 250 

Fig. 2. 

Dam la rdgion de pH comprise entre 4’5 et 9’5, il n’y a pratique- 
ment aucune variation du spectre. La forme neutre du reactif pr& 
domine et les trBs faibles quantitBs de HRH’ ou de R’ qui se forment 
en vertu de la hi d’action de masse sont sans influence sur l’allure 
gdn6rale du spectre d’absorption. 

Par contre, en milieu plus alcalin, la bande se dBplace de nouveau 
vers le visible et les courbes d’absorption ne passent plus par le point 
isobestique situB Q 250 mp; une nouvelle esphee absorbante prend 
naissance: la DAG se comporte ici comme une veritable oxime et 
fournit l’ion R‘. En m6me temps, il apparait un nouveau point iso- 
bestique a 240’5 mp. 

A partir du pH 12,35, les courbes ne passent plus par ce second 
point isobestique. NBanmoins, l’intensitb des bandes augmente et 
leur maximum continue B se dBplacer vers le visible. C’est la formation 

H,K-h=NO- 

provenant de la DAG dont les 2 protons ont B t B  arrach6s. Le spectre 
continue Q Bvoluer jusqu’au pH 14  (essai qualitatif avec une solution 
de DAG dans la soude ceustique n. La constante de dissociation du 
couple 

de l’ion H,N-C=NO- 

H,N-C=NOH ~ H,N-C=NO- 
H,N-&=No- 7 H,N-~=No- 

17) G .  Charlot & R. Gauguin, Les mkthodes d‘analyse des rkactions en solution, 
Masson et Cie. Paris 1951. 
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est donc en tout cas plus petite que Aussi n’en tiendrons-nous 
pas compte dans nos calculs. 

Calcul des constantes. a)  En milieu acide nous sommes en prhence 
du couple acide-base HRH‘/HR. La formule ( 5 )  nous donne (9’  k i  nous 
faisons f,, = 1): 

<, 1; 
OP 

0.1 

11 est Bvident que, pour avoir une precision satisfaisante, il faut 
se placer une longueur d’onde telle que les coefficients d’extinction 
de l’acide et de la base soient aussi diff6rents que possible. L’examen 
du spectre d’absorption nous montre qiie ce maximum se trouve au 
voisinage de 232’5 mp. C’est pour cette raison que nous avons fait 
nos calculs en nous basant sur les mesures effectuites 21, 232’5 nip. 

La courbe log I,/I = f(pH) t r a d e  pour cette longueur d’onde 
pr6sente deux paliers horizontaux qui correspondent aux absorptions 
de l’acide pur (HRH‘) et de la base pure (HR) (fig. 3 ) .  Elle nous 
permet donc de calculer les coefficients molitculaires d’extinction de 
ces derniers: EIIltH. = 645 et E,, = 1065. 

. L o g  J- i,/l 

a 
PH 

PH 
E, 
pKa 

2,24 2,50 2,75 2,98 3,24 3 3 3  
699 735 783 851 917 973 
3,01 3,OO 3,OO 2,94 2,92 2,92 
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virons du pH 12,5 (fig. 4). NBanmoins, dans un cas pareil, il est encore 
possible de d4terminer la constante du couple acide-base en se hasant 
sur le fait que, pour le point d’inflexion de la courbe 

(7) 
et par conskquant 

“H fa4’/fAIf . (8 )  
Le point d’inflexion de la courbe est dktermin6 au moyen des d6ri- 
v6es. Les calculs sont reprksenths par le tableau 7. Nous avons pr6- 
f8rB choisir la longueur d’onde de 250 mp, region pour laquelle nous 
somme8 certains que l’ion 

1 
E8 = 2 (EdHf  EA’) 

HzN-C=NO- 
H,N-~=No- 

n’interfkre pratiquement pas. 

PH 

10 
10,25 
10,50 
10,75 
11 
11,25 
11,50 
11,75 
12 
12,25 
1230 
12,75 
13 

Fig. 4. 

Tableau 7. 

D250 

0,657 
0,670 
0,695 
0,735 
0,798 
0,870 
0,942 
1,010 
1,070 
1,125 
1,162 
1,185 
1,205 

- A log I,/I 
A ~ H  ~ 

52 
100 
160 
252 
288 
288 
272 
240 
220 
148 
92 
80 

192 
240 
368 
144 

0 
-64 

-128 
-80 

-288 
-224 
-48 
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Ainsi que le calcul nous le montre, le point d’inflexion se trouve 
done k 11,25. Cette valeur remplacke B, la formule (8) nous permet de 
calculer la constante pK, (f,, = 1, et fR, = 0,865): pK, = 11,31&0,20. 

On remarquera que l’accord entre les rksultats des mesures spec- 
trophotomktriques et des mesures pH-m6triques est tout k fait 
satisfaisant: par pH-metrie: pK, = 2,95 rt 0’05; pK,, = 11,37 0,07; 
par spectrophotomBtrie: pK, = 2’96 i 0,05; pK, = 11’31 i 0’20. 

V. Solubilite’ de la diaminoglyoxinae dam l’eazc. A notre connais- 
sance, la solubilite du rkactif dans l’eau n’a pas encore B t B  dBtermin6e. 
Nous l’avons mesurke d’aprks la mBthode simple que voici: 

Un grand excks de DAG finement pulv6risee est placO dans de l’eau bidistillbe. 
Lr systkme, se trouvant dans une cuve thermostatisbe, est agitb 48 11 ti I’aide d’un agi- 
tateur magnbtique, aprks quoi on titre au pH-mktre avec de l’acide chlorhydrique n 
des prises de 50 ml du liquide satur6. Le saut n’6tant pas trks marqub, le point final est 
calcul6 au moyen des dbrivbes. Comme chaque mol6cule de DAG fixe un proton, un ml 
d’acide chlorhydrique n correspond A 0,1181 g de rbaetif. 

Dans les conditions de notre travail (pH de la solution s a t u r e e s  6,5) e t  pour la 
tempkrature de 21,5O, la solubilit6 a 6tk trouv&e &gale a 15,6 & 0,16 g/l, soit ti  0,132 mole/l. 

Ce resultat a 6th confirm6 par &vaporation a sec d’un volume connu du liquide 
satura e t  pesee directe du r6sidu (15,69 i 0,16 g/l). 

Enfin, il est B signaler que le coefficient de solubilitb varie d’une fagon apprbciable 
avec la temperature. 

SUMMARY. 

A study of the preparation and the analytical properties of 

The method of preparation proposed by E. Pischer was modified 

The spectrophotometric study has shown that DAG can exist 

diaminoglyoxime (DAG) has been made. 

and the yield increased. 

in the following forms in aqueous solution: 
+H3N-C=NOH L_ HzN-C=NOH - HzN-C=NO- ~ HzN-C=NO- 

7 - H,N-~=NOH H,N-&=NOH H,N-~=NOH -- H,N-h=NO- 
I1 I I11 IV 

The determination of the dissociation constants gave the following 
results (at 20n i lo C):  

system 
II/I I/III 

pH-metry 2,95 * 0,05 11,37 & 0,07 
spectrophotometry 2,96 & 0,05 11,31 & 0,20 

The constant of the system I I I / IV  is of the order of 

15,6 i 0,16 g/l (at 21,5O C). 

or lower. 
The solubility of this compound in water has been found t o  be 

Laboratoires de chimie minkrale, de chimie analytique 
et de microchimie, UniversitP, Genhe. 


