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R&run&-Les produits de la deshydratation acidocatalysee du di-t-butyhn&hylcarbinol (1) dans 
I’acide acetique sent le t-butyl-2 dimethyl-3,3 butine-1 (2) et le pentam&hyl-2,3.3,4,4 pendne-1 (3). 
La constante de vitesse du rearrangement de 2 en 3 (k,.& est 1 peu pres 10 fois plus faible que la con- 
stante (k,) de la deshydratation. L’effet isotopique cinetique sue la vitesse de deshydratation du methyl- 
d,-(l) est celui que I’on attend d’un effet isotopique secondaire sur la formation d’un cartmaCon: 
apparemment il n’y a pas d’effet isotopique cinetique pritnaire. L’Ctape determinante serait done 
I’hb6rolyse de I’alcool proton& contrairement 1 ce que l’on observe en milieu aqueux oL la dtprotona- 
tion du carbocation est I’btape lente. Pour une acidite faible (H, > - 1). la dtoite, log k, en fonction de 
- H,, a une pente proche de I’unitC tandis qu’en milieu plus acide log k, croit plus rapidement que - H,. 

Abstract-The products of the acidcatalysed dehydration of di-t-butyhnethylcarbinol (1) in acetic 
acid are 2-t-butyl-3,3dimethylbut-l-ene (2) and 2,3,3,4,4-pentamethylpent-I-ene (3). The rate con- 
stant for the reanangement of 2 to 3 (k,d is about 10 times smaller than that of dehydration{k,). The 
kinetic isotope effect on the dehydration rate of cl,-methyl-(l) is that expected for a secondary isotope 
effect upon carbonium ion formation; there appears to be no primary kinetic isotope effect. The rate 
determining step is, then, probably heterolysis of the protonated alcohol, contrary to what is observed 
in aqueous media where carbonium ion deprotonation is rate determining. At low acidity (H, > - I) 
the (log k,)/ - & correlation has a slope. close to unity but at higher acidity log k, increases faster than 
- H,. 

INTRODUCTION 

On admet que p&ape d6terminante de la deshydra- 
tation dun alcool, catalys6e par un acide en milieu 
aqueux, est la deprotonation du carbocation inter- 
m6diait-e (iii). Ce fait est en accord avec les 
resultats de l’etude de la reaction inverse, l’hydrata- 
tion des olCfines.’ 

ROH + HA % ROH; + A- 
ROH; % R+ + H,O 

R++A- e ol&ine + HA (iii) 

11 n’existe pourtant que tres peu de renseignements 
sur le mecanisme de la deshydratation darts les 
milieux non-aqueux, et I’on peut se demander si 
p&ape lente serait n&zessairement la meme. 

Afin d’examiner les effets de structure sur la 
vitesse de dbhydratation des alcools encombrb,’ 
RCH,(t-Bu),COH, apr&s nos travaux sur les pro 
duits obtenus darts des milieux tri?s divers,g nous 
avons choisi comme solvant l’acide acetique an- 
hydre, milieu particuli&ement commode pour 
l’etude de cette reaction. Pour des m&nges acide 
ac&ique-eau (O-15% d’eau), Rocek’ aGrme que 
p&tape lente est l’heterolyse de l’alcool protone, 

puisque la constante de vitesse de la deshydratation 
du methyl-1 cyclohexanol varie lineairement en 
fonction de Ho (la fonction d’acidite de Hammett). 
Puisque 1’6chelle de Ho est bar&e sur la protonation 
des anilines primaires, cette relation impliquerait 
un Ctat de transition de i’etape lente qui ressemble 
a l’alcool proton& Par co&e, une corr&tion avec 
HR, definie a partir de la formation des carbocations 
triaryles, suggtrerait un &a! de transition proche 
d’un carbocation, p&ape lente itant sa dtprotona- 
tiOll. 

En rialitt, I’interpr&.ation des corr&tions de 
r6activit6 avec les fonctions d’aciditc dans ce 
domaine n’est pas si simple et se trouve actuelle- 
ment t&s controvers6e.S M&me en milieu aqueux 
ce critere n’est pas valable; ainsi, les constantes de 
vitesse de la dQhydratation des alcools et de 
l’hydratation des ol&ines se co&lent avec Ho avec 
une pente (log k en fonction de HO) qui varie entre 
- 1. I et - I -4. Exceptiormellement, dans le cas du 
diphenyl-1,2 tthan01,~ on trouve une correlation 
entre la constante de vitesse de dbhydratation et 
Ha, la pente &ant de - l-02, mais il existe aussi une 
correlation avec H,, de pente - 1.32. 

Ainsi, il est maintenant gCn&alement admis 
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qu’une cor&Iation avec Ho n’exclut pas un transfert 
lent du proton d’un carbocation sur une base 
ou d’un acide sur une mol&ule d’ol&ne, dam 
la reaction inverse. Sachant que la fonction d’acidite 
n’est pas un critere fiable en milieu aqueux, nous ne 
pouvons gubre accepter pour la dishydratation des 
alcools dans l’acide acetique l’interpr&ation des 
correlations de r&ctivite en fonction de Ho pro 
pos& par Rocek. 

Mais l’hypothese d’une &tape lente au niveau de 
la diprotonation permet d’envisager un effet iso- 
topique primaire.’ C’est par la mesure de I’effet 
isotopique cinetique que nous avons done re- 
examini le m&canisme de la dQhydratation d’al- 
cools encomb& normaux et deut&i& Remarquons 
que si l’hit&olyse constitue I’ttape lente on ne peut 
s’attendre qu’a un effet isotopique secondaire et 
faible. 

L’alcool di-t-butylmethyl carbinol (1) est choisi 
comme modGIe dans ce travail en raison, (a) de la 
facilitt de la synthbse de l’alcool deut&iC (1: 
L = D), (b) du faible taux de r&urangement con- 
state Ion de sa deshydratation par rapport gd’autres 
alcools etudibs (R = alcoyle). Le taux de r& 
arrangement peut avoir une influence non n&&e- 
able sur les effets isotopiques apparents. Nous en 
discuterons l’importance. 

En outre, nous avons mesure la reactivitk en 
fonction de I’acidit6 atIn de dkterminer si cet alcool 
se comporte de la m&me man&e que le methyl- l- 
cyclohexanol et si I’interpretation des correlations 
avec Ho et HR est compatible avec les conclusions 
que I’on peut tirer de I’&ude des effets isotopiques. 

REXULTATS 

L’ordre de la rkaction 
La dbhydratation de 1 dans I’acide acctique a 

faible pourcentage d’acide sulfurique (O-06-3%) est 
du premier onire par rapport 1 la concentration 
d’ahol. On ne constate aucune variation significa- 
tive de la con&ante de vitesse kl avec la dur& de la 
&action, mais cette constante diminue leggbrement 
lorsque la concentration initiale de l’alcool aug- 
mente (Tableau 1). A la plus haute concentration 
utilis&e (OUM). I’alcool constitue une fraction 
assez importante (0.6% en poids) du melange r&c- 
tionnel et devrait exercer un effet sensible sur 
I’aciditC du milieu. En fait, nous n’observons qu’une 
faible diminution de kl (de I’ordre de 0.05 unites 
logarithmiques (~1.) pour 0.6% d’alcool) qui peut 
&tre consider& comme un effet de solute sur le 
milieu sans que I’ordre de la reaction soit mis en 
question. 

Tableau 1. Variation de la constante de vitesse de la 
dishydratation en fonction de la concentration initiale de 

l’alcool (a 25”; Ho = - l-35; [cis-dbaline] = Oe02M) 

Wo4 WI 0.01 0.02 0.03 0.04 
1 Wk, (set’) IO.75 IO.58 10.12 9.96 

Relations entre la re’activite’ et l’aciditb du milieu 
Nous nous bomerons a quelques simples consta- 

tations sur le rapport entre la constante de vitesse 
de la deshydratation (Tableau 2) et les deux Bchelles 
d’aciditt, H,, et Hs, sans vouloir les utiliser comme 
criteres m&anistiques. 

Tableau 2. Constantes de vitesse (du premier or&e, 
exprimCs en se&) de la dCshydratation du di-t-butyl- 
mCthylcarbinol (k,) et du r6anangement du di-t-butyl-I,1 
6thylene (k*,d darts I’acide acetique a faible concentra- 

tion d’acide sulfuriquc a 25” 

lOe[H,SO,.j -H, IO’k,” 1 O’kmwb 

0602 
I +52 
2.90 
3.04 
6.28 
7.27 

12.4 
13.1 
20.6 
22.0 
30.2 
42.7 

0.21 0.671 
066 t 40 
0.98 0.343 
I.00 3 795 
I.35 IO.4 
1.42 I.04 
168 2.50 
1.71 30.8 
I*% 6.14 
I .98 74.9 
2.18 160 
2.41 28.6 

=La ref6rence est la cisd&caJine (OG2M); [alcool] = 
0.025M. 

bLa r6ference est le t-butyltthylene (0.03M); [olthnel = 
OXkIM. 

Chaque valeur est la moyenne d’au moins 3 d&ermina- 
tions dont la diviation moyeune est de 1 B 4%. 

II existe entre log k, et Ho une correlation de 
pente - 1 *O pour la partie inferieure du domaine 
d’aciditC &udie dans ce travail, mais pour de fortes 
acidites log kr croit plus rapidement que I-& ne 
diminue.n Notons que la pente de la partie lin&ire 
de cette correlation est t&s proche de la valeur que 
I’on calcule a partir des dorm&s de Rocek pour le 
methyl-1-cyclohexanol (-0-97). 

11 existe aussi, dans le domaine des hautes 
acidit&, une awe relation linhi, entre log kl et 
la fonction HR, mais la pente (-0.65) est parti- 
culierement faible.g 

Prod&s rbactionnels 
La deshydratation de 1 donne lieu a deux pro- 

duits; le di-t-butyl-l,l &hyPne (2) et le m&hyl-I 
triptyl- 1 Cthyl&ne (3) dans un rapport (3/2) qui croit 
avec I’aciditk du milieu r&actionneI. En milieu 
acide, le r&arrangement de 2 foumit 3, g la suite 
d’une migration- I ,2 irreversiblel* d’un groupement 
m&hyle au niveau de I’ion Rf, provenant de la pro 
tonation de 2 (Schema 1). La vitesse de ce rk- 
arrangement (k,& est environ IO plus faible que 
la vitesse de deshydratation de I’alcool dans le 
domaine d’acidit6 employ& pour nos travaux 
(Tableau 2). 
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Efits isotopiques 1. L’Prape d’he’te’rolyse est de’terminante 
Les r&utltats dune comparaison de l’alcool nor- 

mal (1; L = H) avec l’alcool deutCri6 (1; L = D) 
sur le groupement methyle sont present&s darts le 
Tableau 3. L’effet isotopique cinetique (k,H/kp) 
est relativement constant et tellement faible que 
l’on serait tent6 den conclure qu’il n’y a pas d’effet 
isotopique primaire sur la vitesse de la reaction. 
Cependant, I’existence dun rCarrangement: 
R+ + R’+, complique la situation et nous oblige a 
examiner en detail les differentes hypotheses 
mecanistiques possibles et a analyser leurs con- 
sequences cinetiques. 

Dans ce cas k_, & kz et k,; k, = Kk, et l’effet 
isotopique est exprime par 1’6quation suivante: 

k;/kp = k:/k:. (2) 

11 n’y a aucune possibilite d’effet primaire sur k,, 
mais on attend un effet isotopique secondaire sur k, 
puisque le carbonation obtenu darts cette &ape 
serait plus s&able pour un substituant methyle non- 
deuterie. Une analogie avec la solvolyse des esters 
par Ie m&nisme $1 ob la formation d’un carbo- 
cation est dtterminanteiL conduit B pr&oir une 
valeur comprise entre 1.1 et 1.3. 

Tableau 3. L’effet isotopique cin&ique sur la d&hydmta- 
tion du di-t-butylmtthylcarbinol dam I’acide acktique 

B 25” 

-HO kp/kp" k,H/k; k,D/k: pb ckWkr)/(kX’) 

0.21 1.24 1.02 2.72 I .45 2.67 
046 l-19 1.13 3.05 1 a42 2.70 
0.81 l-18 1.20 3.20 140 2.66 
I.19 I.25 I.32 3.45 l-36 2.62 

“[alcool] = OW7M; [cisdhline] = 0.047M. 
bVoir kquation (3). 

DISCUSSION 

Afin d’analyser les effets isotopiques sur la 
vitesse de dbhydratation et sur le rapport des 
produits, nous considererons le schema cinetique 
ci-dessous dans lequel les concentrations en acide, 
en base, et en eau sont incluses darts les constantes 
de vitesse. 

ROH & ROH: _ R+ A R’+ kl 

k-1 k h 

2 3 

En appliquant l’hypothese de l’etat quasi-station- 
naire aux ions ROH:, R+ et R’+, on obtient les 
equations cinetiques suivantes: 

Evidemment: 

_d[ROHldJJ++= Kk,(k,+k,)[ROH] 
dt dt dt k_,+kr+k3 

= k, [ROH]. (1) 

Dans ce qui suit nous examinons les deux hype 
thhes mkanistiques extremes: 

2. L’Ptape lente est la dkprotonation da carbo- 
cation 

Supposons maintenant que V&ape lente soit la 
dtprotonation du carbocation, comme c’est le cas 
en milieu aqueux. Dans cette hypothbe, il faut 
aussi admettre que le rearrangement est lent; dans 
le cas contraire, la migration &ant im5versible,‘o on 
ne trouverait que le produit r&range, tze qui n’est 
pas le cas. En consequence, on pose: 

k_, * k, et k3, d’oir k, = (kt+kdk,K k_ . 
L 

II y a possibilite d’un effet isotopique primaire sur 
k2 ainsi que des effets secondaims sur les autres 
constantes de vitesse. LWet isotopique cinetique 
global correspondrait darts ces conditions B 1’6qua- 
tion suivante: 

kr,kP = @‘+ kf) W”, 
43D+ kg) kPk5 

k;kHkD_ 
. k&W!, 

l=P.$gg, (3) 
Sl 1 

Le calcul du premier terme P de cette expression 
est aise; k,/k, est &gal au rapport des taux de pro- 
duits 2/3,‘* mais les valeurs attendues des effets 
secondaires sur k3, k, et k_, sont beaucoup moins 
&es. Cependant, k,kJk_, est &al a kJK et corre- 
spond a la constante K p&s, a la vitesse de forma- 
tion de l’olefine 3. Nous pouvons admettre qu’il n’y 
a pas d’effet isotopique sur la constante d’equilibre 
de la protonation de l’alcool, done KH = KD. Dans 
ce cas, on petit &ire: 

kr/kP = P.k;,/k;,. (4) 

L’&at de transition pour le rearrangement ir- 
reversible de R+ en R’+ doit avoir une structure 
intermediaire entre les ions R+ et R’+. S’il est de 
structure voisine de R+, l’effet sur k,kJk_, sera 
voisin de celui qui intervient sur la stabilite de R+, 
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SCHEMA 1. Les produits de la ddshydratation du di+butylmCthylcarbinol. 

c’est-g-dire, de l’ordre de 1.1 h 1.3; si I’&at de 
transition est, au contraire, de structure voisine de 
R’+ (dont la stabilite ne doit pas &.re effect6 par la 
nature de L) I’effet global doit &re t&s faible 
(proche de l’unitb), puisque I’effet inverse <e > k,H) 
sur le r&ra.ngement serait aussi grand que l’effet 
direct sur la formation du carbocation (voir schima 
2). Ainsi, I’effet isotopique sur k,kJk-, doit &re 
direct et compris entre 1 et I -3 de telle sorte que: 

k,H/kf > P. 

3. Compuraison des don&es experimentales et les 
prkvisions thtoriques 

Une confrontation des don&es expirimentales 
aver les valeurs calcul6es B partir de l’6quation (5) 
montre que l’effet cin&ique observ6 est g peu pr&s 
constant et toujours inf&ieur B la valeur calcul6e. 
bien que la diSrence entre les deux soit relative- 
ment faible en raison de I’importance du r&range- 

k, 
ROH; - 

-iJ- 
R+ L R’+ 

SCHBUA 2. Schkma knerg&ique de la formation du 
produil rkarrang~ 3; l’hypoth&se d’une d&prolonation 

dttenninantc. (-----; L = H) ( -;L= D). 

ment dans cette r&&on. 11 nous semble done 
probable que l’hypothese d’une deprotonation lente 
est inexacte, et que 1’hWrolyse est d&tenninante. 
La valeur de l’effet cin&ique (I.22 5043) corre- 
spond done B I’effet isotopique secondaire sur la 
formation de R+, ce qui est en bon accord avec la 
prtiction que nous avons faite par analogie avec 
la solvolyse. Dans un cas de dbhydratation com- 
parable, la r&&on du diphenyl-1,2 ethanol dans 
I’acide sulfurique aqueux,J l’effet isotopique secon- 
daire du groupement -CHD- sur la formation du 
carbocation a une valeur de 1.18. 

Iduence de I’eau SW l’itupe lente 
L’btape d&enninante n’est done pas la m&me 

dans I’acide a&ique et dans I’eau. Pour com- 
prendre cette diff6rence il convient d’examiner de 
pr&s le schdma cinitique et Nquation (I) qui en 
d&&e. L’identitb de V&ape d&erminante d&end 
des grandeurs relatives des constantes k_,, ka et k,. 
Or, dans la constante k-, se trouve incluse la con- 
centration en eau (on pourrait &ire k , = k’ , 
[H,O]) qui dans notre milieu anhydre est toujours 
assez faible: la concentration initiale serait de 
OeOlM, si l’acide acdtique contient 0~02% d’eau 
rbiduelle, et la quantiti d’eau supplbmentaire 
provenant de la dishydratation de I’alcool n’est 
que de 0.0125M au temps de demi-r&&ion, lorsque 
la concentration initiale de I’alcool est de 0425M. 

Un autre argument qui favorise notre conclusion 
SW I’identid de I’&ape lente provient de l’absence 
de r61e cin&ique de I’eau. En effet, si I’&ape lente 
correspondait g la dCprotonation, l’eau await pour 
action de retrograder I’6quilibre entre le carbo- 
cation et I’alcool. Puisque I’eau provenant de la 
dQhydratation n’est pas en quanlitb nigligeable par 
rapport g I’eau vraisemblablement &siduelle dans 
I’acide ac&ique, on ne devrait pas observer une 
cinCtique du premier ordre satisfaisante. En rtit& 
les droites cin6tiques ne prksentent aucune varia- 
tion systkmatique de pente. 

I1 ne faut pas entendre par ces conclusions que le 
m&anisme de la dbhydratation est compl&ement 
d6termin6 par I’emploi d’un solvant non-aqueux. 
Dans notre cas, il existe la possibilit6 d’une attaque 



Dbhydmtation du di-t-butylm&hylcarbiioarbinol dans l’acide ac&ique anhydre 2161 

par le solvant sur le carbocation avec formation de 
l’ac&ate Me(tBu)$OAc, mais on n’observe pas ce 
produit qui serait certainement peu stable en milieu 
acide. 

Notons bien que nos r&~ultats ne constituent pas 
une confirmation des conclusions de Rocek au 
sujet du m&hyl-1 cyclohexanol, surtout en ce qui 
conceme des m6langes acide acttiqueeau, oh la 
constante k_, pourrait devenir prCpondCrante. 

accord avec I’hypoth&se que I’hhtt&olyse de I’alcool 
protoni (ii) est r&ape lente. Cette conclusion est la 
m&me que I’on aurait pu tirer de l’existence d’une 
co&&&ion lintie entre log kl et & avec une pente 
&ale A I’unitC. Cette contlation signifierait que 
I’&at de transition ressemble ZI une aniline prima& 
proton&, tandis que la mauvaise corr&tion avec 
HR @ente t&s inf&ieure ?I I’unitC) impliquerait que 
l’itat de transition n’est pas proche d’un carbo- 
cation. 

L’effet isotopique primaire sur la dkprotonation 
dans l’acide acktique 

Bien qu’il n’y a qu’un effet isotopique cin&ique 
secondaire, le taux des produits 2 et 3 d&end de 
I’effet prima&, puisque la formation de 2 fait 
intervenir la deprotonation tandis que le r&range- 
ment passe par la migration d’un mCthyle. Nous 
pouvons done calculer approximativement I’effet 
isotopique primaire sur la dCprotonation de R+ B 
partir de la diffirence des taux de produits de la 
dbhydratation de I’alcool normal et de I’alcool 
deutCriC. 

I1 r&&e done de ce travail deux conclusions 
essentielles: (a) le mkanisme de la dCshydmtation 
de l’alcool1 dans I’acide ac&ique est le suivant: 

ROHfHA = ROH: + A- rapide14 
ROH; + R+ + H,O lente 

R+ + R’+ rapide 
R++A-z=2+HA rapide 

R’+ + A- =3+HA rapide 

Etant don& que k, = kr,+ kill, on peut calculer 
k,, et k,,, B partir des constantes cinCtiques et des 
rapports des taux des produits. De cette man&e on 
arrive in des valeurs de ki/k: (2.30 &O-07) et de ki,/ 
ki, (0% & 0.04). On peut egalement tirer kE,/k$ de 
I’huation (4); le fait que cette fonction soit in- 
f&ieure B 1’unitC exprime le d&accord entre I’hypo- 
these d’une diprotonation lente et les don&s 
exp&imentales. II nous est impossible de pr&iser 
les effets isotopiques sur les constantes &men- 
taires k, et ktr puisque les rapports calcul& com- 
prennent d’autres constantes BICmentaires. Nous 
sommes done limit& au calcul du rapport des effets 
isotopiques sur les deux rt!actions, r&rrangement 
et dCprotonation, qui sont en compCtition: 

oh I’ktape lente serait celle de I’h&&olyse de I’acide 
conjuguC ROH:. (b) I%tude des effets isotopiques 
confirme I’interpr&ation de la corrilation de la 
vitesse de ddshydratation avec la fonction d’aciditt! 
de Hammett, H,. Ceci pourrait laisser croire que, 
dans I’acide a&ique, Ho est un crit&re mtistique 
valable, tout au moins pour de faibles concentra- 
tions d’acide, contrairement g ce que l’on constate 
en milieu aqueux, mais son emploi, sans l’appui 
d’une m&ode moins huivoque, reste extreme- 
ment pr&ire. 

Bien qu’elles soient &y&s par les risultats de 
deux mkthodes difft?rentes, nos conclusions ne sont 
valables que pour un alcool bien dtini. II faut done 
encore etendre notre analyse B d’autres modkles, 
car la g&&alit~ de la modification du mkanisme 
observke reste gdkmontrer. 

(k;/k;)/(k.t/k,D) = 2.67 * 0.04. PARTtE EXPERIMENTALE 

Puisque l’effet isotopique secondaire sur le r& 
arrangement, ky/kt est inverse, I’effet primaire sur 
la dCprotonation, k,H/e ne peut pas dCpasser 2.67 et 
pourrait Ctre aussi faible que 2-l si I’effet sur le 
r&rrangement du carbocation est, par exemple, 
aussi important que l’effet normal sur sa formation. 
Un tel effet primaire est trb faible et impliquerait 
un Ctat de transition t&s asymktrique pour I’Ctape 
de dkprotonation. En effet une valeur trBs proche 
(2.34) a ttt observ& par Kieboom et van Bekkum13 
lorsdeI’isom&isationd’unaryl-2-m&hyl-3-but&e-2 
dans le m6me milieu que le n6tre. 11 reste & savoir si 
de tels effets sont caractCristiques de ce milieu. 

CONCLUSION 

Notre analyse des effets isotopiques montre que 
dans la deshydratation du di-t-butylm&hylcarbinol 
dans I’acide acCtique anhydre, l’hypothi5se d’une 
dCprotonation (iii) dkterminante n’est pas valable. 
La valeur de l’effet isotopique cinCtique est en bon 

MPthode de synthke. Le I a &tC synth&is6 par la 
r6action de I’hexam&hyla&tone avec le Me-Li dans 
l’Et,O ii temp ambiante. Le produit a Bt puritit soit par 
cristallisation dans le pentane. soit par CPV pr&rative 
sur une colonne d’Apiezon L @.F. 42”; litt.15424. L’iodure 
de mkthyle trideut&iiC (Merck, 99.8% deut&ib) a &ti 
utilist pour la synthbe de 1 (L = D); dans le RMN de cet 
alcool on remarque l’absence totale de la r&sonance g 
1014ppm qui correspondrait au groupement Me dans 
I’alcool normal. 

Produits r&cfionnels. Les pro&its de la r&action ont 
6t6 purifi6 par CPV pr&rative et identifib par leurs 
spectres RMN et IR; pour le di-t-butyl-I,! &hyl&ne on 
trouve des signaux ?I I .26 (18 H, deux t-Bu) et P 5.00 ppm 
(2 H, =CH,). Pour le m&thy]-1 triptyl-1 &hylbe on 
trouve des signaux & 0*91(9 H, t-Bu), I *OS (6 H. deux Me) 
I.77 (3 H. Me) et A 4.77 et 4.95 ppm (2 H, =CH,). Les 
deux produits ont la m&he absorption h 890 cm-’ carac- 
thistique d’une ol&ine gemdisubstitub. 

Mhhode cine’tique. L’AcOH Merck 100% @.F. au 
moins 165”) a &ttc utilisC sans purification. On mtlange 
une solution de H&O, (100%) dans I’AcOH avec une 
solution contenant I’alcool (ou f’olifine) et une r&i?rence 



2162 J. S. L~MAS. D. S. SAGATYS et J. E. DUBOH 

interna (cis-d&caline ou t-butylcyclohexane) a 25”. Des 
pr6lbvement.s sont effect&s B des intervalles de temps 
approprib; la reaction est a&t& par addition de Techan- 
tillon a une solution saturh de K2COs, puis les produits 
organiques sont extraits au pentane. Les rapports 3/2 
(r&ct.if/&&ence) sont d6terminb par CPV sur une 
colorme d’Apie& L sur Chromosorb W, un integrateur 
6lectroniaue (AOIP, modele ICI) &ant utilise pour la 
d&min&onhes surfaces des pits: Les valeurs ci&tiques 
sont ba&s sur 8- 12 prtltvements effectues pendant les 
premieres 2-3 demi-vies de l’alcool. 

Nous avons vCrifiC que le rapport des concentrations du 
reactif et de la reference est une fonction lineaire des sur- 
faces des pits correspondants (A&A,,) et que la droite 
passe par l’origine. Pour calculer la constante de vitesse, 
il suffit de porter log,, (A,.&A&,) en fonction du temps; la 
pente de la droite qui en r&he est &ale a k,/2.303. 

Nous avons aussi vCrifiCs par un Ctalonnage en utilisant 
des melanges de produits de composition connue que la 
reponse du detecteur en CPV ttait la meme pour les deux 
isomtres 2 et 3. 
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