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INTRODUCTION
Les synthèses effectuées par les organismes vivants sont en général des 3 phénomènes de réduction et correspondent à une élévation du potentiel chi- . mique. Ces réactions constituent une sorte de reflux dans le courant qui entraine : les corps vers leur stabilité thermodynamique. De telles réactions ne peuvent avoir lieu que s’il se produit simultanément d’autres réactions correspondant ie à un abaissement au moins égal du potentiel chimique. On trouve cet apport _ RE ER utilisable dans les processus d’oxydation. Il s’ensuit que l’élaboration _ de la matière vivante s’effectue par réactions couplées d’oxydations et de réduc- L _tions, les premières permettant aux secondes de s'effectuer. +. Le mécanisme de cette compensation est un des problèmes les plus impor- _ tants de la biochimie. On doit à Wurmser (1923) d’avoir posé ce problème - dans sa généralité et d’avoir donné une théorie ouvrant une voie nouvelle à lexpérimentation. En cherchant à comprendre comment l’énergie libérée par re . une réaction peut permettre à une autre réaction de s’effectuer, on voit que l’on > _ne doit pas considérer Den Amnment ces deux transformations, Ceci peut être … légitime quand il s’agit de réactions s’entrainant mutuellement mais dont cha- _ cune est thermodynamiquement He autrement dit, quand le couplage a _ un effet purement catalytique. Il n’en est pas de même quand une réaction com- _ pense une élévation du pot>ntiel chimique. Quand on constate, d’une part, une _ combustion de glucose, d’autre part, la réduction d’un mélange d’ammoniaque _ avec une chaine ternaire aboutissant à la synthèse d’un acide aminé, on doit _ considérer la réaction globale. Le glucose s’oxyde en réalité aux dépens de _ l'oxygène fourni par la chaîne ternaire qui subit la réduction, et non pas aux _ dépens d’oxygène libre ; plus vraisemblablement, suivant la théorie de Wre- LAND, l'hydrogène du glucose se fixe sur le système acide pyruvique + am- . moniaque. Nous avons affaire à une véritable oxydo-réduction. On peut encore _ dire, si l’on veut, que les synthèses sont compensées par des combustions, suivant la physiologie classique, mais ce ne sont pas des combustions respiratoires aux dépens de l’oxygène du milieu extérieur. Tout au contraire, ces _ réactions s’ "opposent à la combustion totale et il convient de rechercher le mé- _ canisme qui assure leur permanence dans les cellules. WurmMsEer (1925) admet que ce ne sont pas seulement des conditions de catalyse particulières aux
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cellules qui sont responsables de ce mécanisme, mais que le potentiel d’oxydoréduction des cellules qui présente une grande stabilité règle certaines de ces synthèses comme, par exemple, la formation d’un aminoacide à partir d’ammoniaque et de l'acide cétonique correspondant. Cette théorie implique l’existence dans les milieux cellulaires de systèmes en équilibre d’oxydo-réduction, c’est-à-dire constitués par des substances dont la forme réduite AH, est en équilibre avec son produit d’oxydation A et l'hydrogène, cet hydrogène étant lui-même en équilibre avec ses ions. On aurait : j -
AH, = A + H H, = 2H++ 2e
où e représente un électron.
Ce serait l'hydrogène ou les électrons ainsi cédés par le système réversible qui interviendraient dans la synthèse et l’on conçoit que l’état de réduction de ce système pourrait régler le sens des réactions (Wurmser, 1932).
Il fallait donc rechercher, et, s’il s’en trouvait, étudier ces systèmes en équilibre avec l'hydrogène et ses ions.
Les premiers corps organiques susceptibles d'intervenir dans le métabolisme et présentant ce caractère qui aient été trouvés sont les dérivés formés
au cours de l’évolution à l’abri de l’oxygène des solutions de glucides réduc-
teurs. L’étude de ces solutions, d’abord entreprise par AUBEL, GENEvOIS et WurMser (1917) et poursuivie par Wurmser et GÉLOso (1928, 1929, 1931) a conduit à mettre en évidence dans ces solutions un système oxydo-réducteur tout à fait typique.
Dans le présent travail, j'ai poursuivi une étude analogue sur des corps définis dérivés des glucides, les acides glycuronique et galacturonique, et sur l'acide hexuronique extrait par SzZENT-GyYôRGYI (1928) de certains tissus -animaux ou végétaux et dont cet auteur a montré la possibilité de subir une oxydation réversible.
Une grande facilité est donnée aux chercheurs, dans ce domaine, par l’existence d’une étude complète de la question, jusqu’en 1930, faite par R. Wurmser. Nous nous félicitons d’avoir eu la possibilité de travailler dans son laboratoire de l’Ecoie des Hautes Etudes et de l’Institut de Biologie Physico-Chimique, et d’avoir également pu collaborer avec lui pour d’autres recherches que celle qui fait l’objet de cette thèse. Je tiens à exprimer ma reconnaissance au Gouvernement français qui m’a donné la possibilité de séjourner à Paris pendant deux années scolaires, et je remercie également l’Institut de Biologie Physico- Chimique pour l’accueil qu’il réserve aux travailleurs étrangers. .
Enfin, je dois à l’obligeance du Professeur C. NeuBerG des échantillons de produits purs et des conseils précieux pour lesquels je lui adresse mes plus vifs remerciements.
Je remercie également Mme KHouvine et M. Jean GÉLoso pour l’aide qu'ils m'ont apporté au cours de ce travail. |
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CHAPITRE PREMIER
LES POTENTIELS D’'OXYDORÉDUCTION DES DÉRIVÉS DES GLUCIDES
; 1. Potentiel d’oxydoréduction d’un système. — Un système d’oxydo réduction peut être représenté par un équilibre du type : Ox + mH, = Red où Ox représente un corps sous sa forme oxydée et Red représente son produit
d’hydrogénation. On a, en utilisant des crochets pour exprimer les activités des substances :
y, [Redj\im o DE IS
Admettons que l'hydrogène qui s’échange au cours de cette transformation soit, par un mécanisme quelconque, en équilibre avec ses ions H+ suivant
_ la réaction
e représentant un électron.
On démontre aisément en thermodynamique qu’une électrode inerte plongée dans une solution où l'hydrogène a pour activité [H,] et les ions H* une activité [H+], a par rapport à une électrode d'hydrogène, c’est-à-dire une électrode inerte plongée dans une solution dont les activités en hydrogène et en ions H+ sont chacune égales à l’unité, une différence de potentiel À Ex égale à :
RAR De HE (3) Lu = — "+ de
où 3 est le Faraday, R la constante des gaz, et T la température absolue. On convient, en outre, de fixer à zéro précisément la valeur de la différence de potentiel entre une électrode de platine platiné et une solution acide saturée
E d'hydrogène gazeux à À atmosphère ([H,] — 1) et dont l’activité en ions hydro-
gène est égal à 1 ((H*] — 1).
La différence de potentiel entre cette électrode appelée électrode normale d'hydrogène et une électrode inerte plongée dans une solution quelconque, sera positive, si la solution tend à se réduire et négative si elle tend à s’oxyder. On l’appelle, par abréviation, potentiel de l’électrode, et on lui affecte le symbole Ey. En utilisant les notations :
1 f pH = 108 et re = 108 y;
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on à également :
LSRT IEPRL (à) Heroes PH tommigie En portant dans l'équation (4) la valeur de[H,]tirée de (1), c’est-à-dire la valeur de l’activité d'hydrogène correspondant à l’équilibre entre Ox et Red, on trouve qu’une électrode inerte plongée dans le système a pour potentiel, à un pH donné, la valeur
HR EE) 04943 2mÿ ? (Ox:
(5) Er = E
où Red et Ox expriment les concentrations des formes réduite et oxydée, pourvu que ces formes soient des électrolytes très faibles. | | ee
La courbe représentant, pour une activité en ions H+ donnée, le potentiel du système en fonction du rapport de la forme réduite (Red) à la forme oxydée (Ox) est donc une courbe en S dont le point d’inflexion correspond à l'égalité de concentration des formes réduites et oxydée. Au voisinage de ce paint, dont le potentiel E, est appelé potentiel normal correspondant à l’activité en ions H*. Î de la solution mesurée, des variations importantes du rapport = se tras = duisent par de minimes variations du potentiel ; le système est tamponné vis-à-vis des réducteurs et des oxydants comme une solution d’acide faible, en # ce qui concerne l’activité des ions H+, quand la moitié environ de l’acide est © transformé en sel. =:
On obtient expérimentalement une telle courbe en faisant un titrage électrométrique, c’est-à-dire en ajoutant progressivement un agent oxydant au système « d'oxydo-réduction complètement réduit, ou bien un agent réducteur au système préalablement oxydé, et en portant les potentiels du système en fonction des quantités de réactifs ajoutées. +
Des courbes de ce genre, représentant le titrage d’un corps intervenant dans. le métabolisme ont été obtenues pour la première fois par Wurmser et GÉLOS0, dans le cas des solutions de glucides évoluées à l’abri de l'oxygène.
2. Potentiel des solutions de glucides réducteurs évolués. — WurmsEer et GÉLoso ont montré que, si l’on immerge une électrode inerte dans une solution de glucose ou de fructose maintenue à l'abri de l’oxygène, cette électrode prend au Contact de la solution et par rapport à elle un potentiel stable. =
Au début, ce potentiel est généralement voisin de En — + 0,30 volt, puis il subit une lente évolution vers la région des potentiels négatifs pour atteindre enfin une valeur bien définie qui reste fixe tant que les conditions de pH ne varient pas. Ce potentiel limite n’est pas affecté par l'introduction dans la solution de fables quantités de corps en équilibre rapide d’oxydo réduction. d'autre part, l’on introduit ces corps sous la forme oxydée, tous ceux dont le potentiel normal est plus positif que le potentiel limite restent à l’état oxydé. Enfin, si l’on introduit ces corps sous la forme réduite, ceux dont le potentiel
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normal est inférieur au potentiel limite sont oxydés et les autres restent à l’état
réduit. Er Ces résultats montrent que le potentiel limite mesuré électrométriquement 7 dans une telle solution a un sens thermodynamique, puisqu'il permet de prévoir le niveau des oxydations et des réductions susceptibles d’être effectuées par le système. Pour rendre compte de ces faits, Wurmser et GÉéLoso ont admis que la À limitation du potentiel était due à l’apparition dans la solution d’un système en équilibre d’oxydo-réduction de potentiel normal voisin de cette valeur limite.
Afin d'établir l'existence de ce système, les auteurs ont titré électrométriquement avec un réducteur, puis avec un oxydant, une solution de glucose ayant atteint son potentiel limite : ;
Ex = — 0,17 volt à pH = 7,0 6 — 200C ; soit rH, — 8,2.
Les mises en équilibre étaient très lentes mais on obtenait une courbe caractéristique de titrage d’un système en équilibre d’oxydo réduction dont le potentiel normal serait voisin de :
Ey = — 0,05 + 0,02 volt à pH—7,2 0 = 200, EUU ; rH, = 12,5 + 0,6.
Les auteurs ont confirmé ces résultats en déterminant les quantités de colorants de potentiel d’oxydo réduction de plus en plus négatifs qui peuvent être réduits par une solution de glucide évolué.
Enfin, un travail de N. MAYER a étendu aux autres glucides réducteurs, au _ moins en ce qui concerne les potentiels limite, les résultats de WuRMSER et = GÉLOs0.
8. Interprétation des courbes de titrage. — Wurmser et GÉLOso ont fait remarquer que la réversibilité d’un système oxydo-réducteur ne peut être démontrée que si l’on sait isoler les formes oxydée et réduite de ce système. En mélangeant alors en proportions variables les deux formes, et en portant le potentiel du mélange en fonction de sa composition, on doit obtenir une courbe en $ dont la forme exacte peut être calculée d’après l'équation chimique de l’équilibre (équation 5). | Le titrage permet d’obtenir cette même courbe en versant progressivement un oxydant dans une solution de la forme réduite et un réducteur dans une solution de la forme oxydée. Dans le cas des solutions de glucides, on ne dispose _ que de la deuxième technique, car on ne sait pas encore obtenir isolément les deux formes oxydée et réduite du système. Or, l'obtention par cette deuxième technique d’une courbe en S dont la partie médiane, sensiblement linéaire a une pente très faible entre certaines limites de potentiel, indique bien qu’à ce niveau de l'hydrogène peut être fixé ou cédé sans variation notable d'énergie utilisable ; _ mais cet équilibre de l'hydrogène ne correspond pas nécessairement à une réver- . sibilité complète du système chimique. Il se peut que le corps réduit, après avoir
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cédé de l’hydrogène à l’oxydant, ne se reconstitue pas identiquement. L’oxydation peut donner naissance à des corps susceptibles d’être réduits à leur tour au même potentiel ou à un potentiel très voisin sans que cette réduction aboutisse nécessairement à la reconstitution du corps de départ. Du point de vue biologique, cette incertitude est en fait peu grave, et ce qui importe est l’existence de systèmes organiques existant dans les cellules et échangeant de lhydrogène en équilibre avec ses ions à des niveaux de potentiel bien déterminés.
Dans les expériences de WuRMsER et GÉLOS0, si, après avoir effectué un premier titrage à l’aide de ferricyanure, on titre le système en retour avec un réducteur tel que le chlorure de titane, on retrouve une courbe en S dont le palier est situé au même niveau mais est moins étendu. Tout se passe comme si la forme oxydée était instable. Wurmser et N. Mayer ont effectivement mis en évidence, au cours de l'oxydation avec le ferricyanure une production de gaz carbonique évidemment irréversible et ils ont montré que si l’on substitue au ferricyanure un
CO? dégagé (en mol.) oxydant réduit (en H;)
autre oxydant tel que le bleu de méthylène, le rapport
s’abaisse de 0,4 à 0,1. Ils conseillent l’emploi d’un colorant d’indophénol pour
oxyder la solution au cours du titrage, et nous avons appliqué avec succès cette méthode dans notre travail sur les acides hexuroniques.
vd PPT Can hu Ê
CHAPITRE IT
LES ACIDES HEXURONIQUES
1. Un facteur réducteur des tissus. — Les recherches de SzENT-GYüRGYI ont mis en évidence la présence, dans le jus des planges et dans le cortex de la surrénale, à côté des systèmes péroxydasiques, d’un facteur réducteur. Ce facteur empêche la réaction au gaïacol de devenir positive, avant que lui-même ne soit épuisé, c’est-à-dire complètement oxydé par le peroxyde ajouté, par exemple O,H,. L’oxydation de ce facteur est fortement catalysée par la peroxydase. L’oxydabilité du facteur réducteur est si grande que, tant qu’il en subsiste dans le milieu, les autres substances ne peuvent être oxydées par le complexe peroxydase-peroxyde, et la réaction au gaïacol reste négative.
L’oxydation parait être réversible, comme le montre l’expérience suivante :
on ajoute à une certaine quantité d’extrait de tissu végétal du peroxyde d’hydrogène pour oxyder le facteur réducteur. La réaction à l’acide phosphotungstique devient négative. Si l’on réduit l’extrait ainsi oxydé avec de l’hydrogène - sulfuré, la réaction à l’acide phosphotungstique redevient positive.
Selon Szent-GvôrGyi, le facteur réducteur extrait par lui fonctionne comme transporteur d'hydrogène entre la péroxydase et les autres systèmes oxydants et réducteurs.
En s'appliquant à déterminer la composition de ce facteur, SZENT-GYüRGYI est arrivé à séparer un corps nouveau dont il étudie les propriétés chimiques en concluant qu’il s’agit d’un isomère de l’acide glycuronique. En effet, l’analyse a montré la composition suivante :
A Calculé Trouvé pour CsHsO6 % 0 L'Anadetro otn ne OcOPTTOR COUE 40,9 40,9 LA 0 CAR RO &,5 4,5 Olsssoe rente MO US TR TE 54,6 54,6
Le poids moléculaire est 178 (+2 %) et l’activité optique [2 —= + 2401. Chauffée à sec, la substance se résinifie en dégageant une forte odeur de
caramel. La solution de Fehling et le permanganate sont réduits à froid. La réac-
tion de Molisch est fortement positive avec une couleur pourpre. La réaction
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avec l’orcine chlorhydrique, fortement positive. Toutes les réactions typiques des glucides sont positives. 7
En ce qui concerne la constitution, SzenT-GyYôRGYy1 pense qu'il s’agit d’un /' | isomère de l’acide glycuronique parce que l’oxydabilité de l’acide extrait des tissus est beaucoup plus grande que celle de l’acide glycuronique. En outre, la, solubilité du sel de calcium et la différence dans l’activité optique excluent, d’après SzenrT-GyôrGvi, l'identité avec l’acide étudié par BERTRAND, BoUTRON, Rurraup, Kizranr. De même, la haute réactivité et le point de fusion ainsi que Pactivité "optique excluent, toujours d’après SzENT-GyôrGy1, l'identité avec l'acide galacturonique.
Etant donné la réactivité très grande de l’acide extrait des tissus par SZENT- GyôrGy1, et, d’autre part, sa présence dans les organismes animaux et végétaux, cette substance présente un intérêt considérable au point de vue des oxydations et réductions. Sa réversibilité et sa parenté avec les glucides réducteurs rendaient j vraisemblable que ce corps et ses isomères aient un potentiel d’oxydo-réduction bien défini. On ne possédait toutefois sur ce sujet que quelques données dues à : SzEnT-GyôrGy1 et à Dixon : les solutions d’acide hexuronique ne réduisent pas |
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l’indigodisulfonate de potassium, l’indigotrisulfonate de potassium, l’indigotétrasulfonate de potassium. L’acide 1 naphtol, 2 sulfonique, 2, 6 dichloroindo- .phénol est réduit. Le 2,6 dibromoindophénol est réduit très rapidement. Enfin, une électrode d’or, plongée dans une solution à pH 7 atteint un potentiel de + 0,090 volt, correspondant à rH, = 17,14.
Mais ces données correspondent vraisemblablement au potentiel limite d’une solution incomplètement réduite. Nous avons cherché, au cours de ce travail, à établir le potentiel vraiment caractéristique du système, c’est-à-dire
son potentiel normal, cette valeur seule ayant une signification thermodynamique utilisable.
2. Les acides glycuronique et galacturonique. — Etant donné la parenté chimique de l’acide hexuronique avec les acides glycuronique et galacturonique, nous nous sommes appliqué à faire quelques recherches sur ces acides au point de vue des propriétés oxydo-réductrices.
L’acide glycuronique est un acide aldéhyde que l’on obtient en oxydant le groupe — CH,OH du glucose. On le prépare soit par la réduction de l’acide saccharique à l’aide de l’amalgame de sodium, soit en l’extrayant de l’urine d’ani-
maux auxquels on a fait ingérer du menthol, ou encore par l’ YA de l’acide euxanthinique.
Sa formule, d’après Haworru est la suivante : COOH
I ne cristallise pas sous cette forme, mais sous forme d’anhydride (CÇ H O;)
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Les cristaux sont microscopiques ; ils ont un point de fusion de 1700, et un pouvoir rotatoire [af — 190,1. Il donne toutes les réactions des sucres en général, et, en plus, réduit à froid la liqueur de Fehling. A L’acide glyeuronique est très répandu dans la nature, de telle sorte qu’on le _ trouve constamment dans le sang et dans l’urine des animaux. Il n’existe pas à - l’état libre dans l’urine, mais s’y trouve sous forme de dérivés formés par cou- E — plage. La quantité éliminée sous cette forme est comprise entre 0,06 et 0,370 gr. _ par 24 heures pour l’homme.
L’acide galacturonique est un acide aldéhyde qui correspond au galactose dont la fonction alcool est oxydée en groupe carboxyle. Il est très répandu dans : la nature où on le trouve comme constituant de matière pectiques sous forme d’acide tétragalacturonique. On le prépare par hydrolyse de l’acide pectique. Sa formule est la suivante :
at H
TECHNIQUE
1. Dispositif du titrage électrométrique. — La technique employée est celle qui a été indiquée par WurmMser et GELoso et qui pérmet de faire les mesures en vases clos après élimination de l’oxygène gazeux. On se débarrasse de l'oxygène en faisant soigneusement le vide dans l’appareil à l’aide d’une trompe, et on évite ainsi, au cours des mesures, le barbotage de l’azote dans la solution. Ce gaz, très
difficilement privé de toute trace d'oxygène, laisse, en effet, toujours un doute
sur la signification du potentiel mesuré.
L'élément (fig. 1) est constitué par un ballon B de 100 cm° muni d’une électrode inerte E, et contenant la solution à titrer. Un robinet étanche à cuvette de mercure R fait correspondre avec ce ballon une burette graduée B” contenant l’oxydant ou le réducteur. D’autre part, le ballon B communique par un tube capillaire P avec un autre tube vertical V contenant en C les éléments d’une électrode de référence de potentiel constant. Le passage du courant est assuré par l’électrolyte fixé sur la surface interne du tube P, du tube V et du ballon B. Pour que la résistance de cette couche ne soit pas trop forte, il est nécessaire d’utiliser pour la construction de l’appareil un cristal facilement attaquable. Le cristal Martin donne les meilleurs résultats. Afin que le.courant ne passe pas entre m et n par l’extérieur du tube, on enduit l'appareil extérieurement, en F et G, avec du ciment De Khotinski (medium) qui est isolant.
L'appareil ayant été soigneusement nettoyé avec de l’acide sulfo-chromique (laissé 24 h. au contact) puis bien rincé à l’eau distillée, on verse le liquide à exa-
miner dans le ballon B par le robinet R dont la partie mobile a été enlevée ; on
remet cette partie mobile soigneusement graissée et on remplit la cuvette de mercure. Puis on introduit en C, par l’orifice N, la solution de référence constituée par une solution saturée de KCI contenant une suspension de calomel, et en B, par M, la solution devant servir au titrage. On scelle N ; puis on opère un étranglement au milieu du tube M par lequel on fait le vide pendant 10 minutes, et on scelle à la lampe.
Les opérations ayant été suivies pendant un temps relativement long (quinze jours au moins) nous avons, pour éliminer la distillation lente d’une solution à l’autre, employé pour les tubes P et T des tubes capillaires.
Les mesures de force électromotrice peuvent être effectuées entre m et n grâce à la mince couche d’électrolyte adsorbée sur la surface intérieure du cristal : la résistance de ce pont me dépasse pas 107 ohms. D’autre part, la substance i iso
lante (ciment de De Khotinski) répartie autour de chaque branche de l'appareil,
empêche le courant de passer par la surface extérieure de l’appareil.
Généralement, on emploie des ponts au KCI, tels que les vitesses de diffusions équivalentes de K et de C1 donnent une force électromotrice de diffusion nulle. Comme on l’a vu, dans le cas présent, notre pont n’est pas au KCI; il y a donc production d’une force électromotrice de diffusion ; mais, comme nos me-
Fig. 1.
sures, reproduites à plusieurs reprises, donnent des résultats variant entre 20-30 millivolts, on peut considérer cette différence de potentiel comme pratiquement négligeable. è :
Les mesures de force électromotrices ont été effectuées par la méthode d opposition, en employant comme appareil de zéro un bon électromètre. Celui que J'ai utilisé est l’électromètre à lampe triode, conçu par COURTINES et ds qui permet de mesurer facilement le millivolt. Cet appareil ne nécessite pas de
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prise de terre, et présente par sa simplicité et sa robustesse une grande supério-
rité sur les autres électromètres ; il est d’un maniement aisé et d’un entretien
facile. Le schéma de cet appareil est reproduit dans la figure 2.
DD
Fig. 2.
2. Marche d’un titrage. — Dès que les solutions sont dans l’appareil, on fait immédiatement une première mesure de potentiel ; puis on fait de nouvelles
mesures toutes les heures. Le potentiel commence par descendre vers la région des
potentiels négatifs pendant 24 heures. À ce moment, on peut considérer que le
potentiel limite est atteint. Une observation d’une quinzaine de jours m’a permis
de constater que le potentiel, à ce niveau, montre une stabilité absolue.
Une fois que le potentiel limite est atteint, on commence le titrage avec du
ferricyanure, en procédant de la manière suivante : On verse, à l’aide du robinet R, cinq gouttes de la solution de ferricyanure dans la solution à titrer. Le potentiel monte brusquement vers la région positive
del radin ralèneshes cartes lt ee. des Gate Cale ad
hat Désex
ME aan) Ah Sp deffin do ds NE 42
L on à Dette dc de détt a et it ci Le dé Se ESS
(sens — —> +) ; quelques instants après, le potentiel redescend et tend à reprendre sa valeur initiale, c’est-à-dire la valeur limite qu’il avait après 24 heures
(sens + ——). La variation de potentiel peut alors être considérée comme terminée, et le système se retrouve en équilibre. Pour être bien sûr de cet équilibre, on peut attendre de nouveau 24 heures ; puis on ajoute de nouveau cinq gouttes
_ de la solution d’oxydant. On attend que l’équilibre soit rétabli, puis on continue | de la même manière jusqu’au moment où, après que l’on a ajouté les cinq gouttes d’oxydant, le potentiel monte et ne redescend plus. À ce moment, le sys- ___tème peut être considéré comme épuisé en ce qui concerne ses propriétés oxydo- _ réductrices.
2 Si l’on porte, en fonction de la quantité de ferricyanure introduit, les points _ finaux des courbes ainsi obtenues, on obtient la courbe représentée par le gra- _ phique 3. | 2! En examinant cette courbe, on constate qu’elle possède un palier bien dé- … fini, c’est-à-dire qu’elle présente la caractéristique fondamentale d’une courbe de titrage d’un système en équilibre d’oxydo-réduction.
Le potentiel normal, déduit de la courbe de titrage, est exprimé en unités
2 rH, — 15 + 0,5 à pH 7, 5 — 200 C.
dy 8. Détermination du pH. — En ce qui concerne la détermination du pH, _ j'ai employé la méthode électrométrique à électrode de verre. Les autres mé- . thodes ne pouvaient pas être utilisées en raison de l’existence du système d’oxy- _ do-réduction dans mes solutions.
Lorsque deux solutions de concentration en ions H* différente sont séparées par une paroi de verre très mince (25u dans sa partie la plus mince) et quand cha- _cune d'elles est raccordée à une électrode de calomel à KCI saturé, la pile de concentration ainsi formée donne un potentiel qui est fonction de pH des deux = solutions, de la température et du potentiel de la membrane de verre. £ Le système fonctionne comme üne électrode pouvant servir à la mesure des pH, et présente cet aspect :
Hg | Hg,Cl, KCI sat., Solution 1 || Solution 2, KCI sat., Hg CL | Hg
paroi de verre
et l'équation de la pile s’écrit Ex: — (pH; — pH) + E verre. dans laquelle Ex
représente le potentiel mesuré, et E verre, le potentiel de la membrane. On ne connait pas bien le mécanisme du fonctionnement de l’électrode de verre ; peutêtre s’agit-il d’un potentiel de diffusion d’ions H* au contact des deux solutions.
. On détermine le potentiel de la membrane, soit en mettant de part et d’autre la même solution, soit en mettant des solutions de pH différents, mais connus.
RT Dans le premier cas, E — E verre (parceque == + (pH, — pH,) = 0 dans
le second cas, = (pH, — pH;) étant connu, on calcule E verre.
Cette électrode présente de nombreux avantages : le potentiel est stable, il . prend sa valeur immédiatement, et on a besoin de très petites quantités du _ liquide à analyser (0,5 cm° par exemple) ; de plus, la coloration, le manque de _ limpidité, l’oxydabilité, l'instabilité à l’air du liquide à examiner n’entravent pas _ Je bon fonctionnement de l’électrode ; enfin, la mesure peut être faite en cinq _ minutes et le produit reste inaltéré après la mesure.
La membrane présente une très grande résistance au passage du courant ;
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par suite, pour éviter que des court-circuits se produisent, il faut s’assurer de la siccité parfaite des parois ; en outre, il est bon de mettre deux anneaux de ciment de De Khotinski.
L'influence de la composition du verre sur le fonctionnement de l’électrode a été étudiée. Le verre mou, au sodium, peut être utilisé ; mais d’après Mac INNEss, le verre qui donne les résultats les meilleurs est celui qui a la composition suivante :
Si0, 72%, Na,O 12 %, : Ca0 6%.
Fréquemment, on prend une solution tampon de phosphate de potassium de pH environ 7,0 comme état de référence,.et on la met à l’intérieur de l’électrode, soit pH, l'acidité de cette solution. On prend d’autre part, une solution dont le pH est exactement connu, par exemple une solution » /20 de phtalate acide de potassium (pH — 3,97 à 180) au lieu du tampon de MicHagLts (pH — 4,62 à 180), et on la met dans la petite cellule à paroi mince. Soit Ec le potentiel mesuré : Ec = 0,0577 (pH, — 3,97) + E verre à 180. On remplace la solution de phtalate par la solution à analyser (pHx) Soit Ex le potentiel mesuré, on a Ex — 0,0577 (pH, — pHx) + E verre à 180. E peut être positif ou négatif.
On nr =R91EE re à 180. En ce qui concerne le montage élec-trique, celui que j'ai utilisé est le même que celui qui m’a servi pour la mesure du potentiel dans les piles déjà décrites. Il permet de mesurer le millivolt, et d’obtenir une précision de 0,02 unités de pH.
4. Mesures colorimétriques. — Un certain nombre de déterminations ont été faites par la méthode colorimétrique.
Cette méthode due à Mansriezp CLARK, consiste à introduire, en quantité aussi petite que possible, dans le milieu dont on veut déterminer le potentiel d’oxydoréduction, des corps en équilibre dont la couleur varie suivant qu'ils sont ou non réduits. Quand un colorant est ainsi introduit dans un milieu, il vire vers la couleur de sa forme oxydée ou celle de sa forme réduite, suivant que le potentiel du milieu est plus positif ou plus négatif que celui du colorant lui-même.
Le tableau suivant donne les valeurs du potentiel normal E,' à pH 7et les valeurs correspondantes de rH, pour les indicateurs employés dans ce travail. Ces données sont empruntées aux travaux de CLARK et de ses collaborateurs et de RAPkINE, SrRUYK et WurMsER. Les chiffres représentent en millivolts, la valeur de Es à pH 7 pour chacun des indicateurs, ainsi que la valeur correspondante derH..
Indicateurs E', à pH 7 (en mv) rH,
2,6, 2dibromophénol-1NdOPRENO ER RE rene 0,247 Acide 1 naphto:, 2 suifon., 2,6 dichloro indophénol........ 0.119 Niolétde Lauthe, 0. MORE RSR 0,062 16,0 Bleue CPS YEN RER Re ET ER 0,032 :
Bleurde dnéthylène 2 AUS e CEA NE DO 0.011 Indigo-tétrasulonate dessodium. 24.2... 0.0 — 0,046 12, Indig0-disulfonate dead Er CET — 0,125 9, Blonde Nil Lettre tes OT IS — 0142 9!
NOTE ANUS rm tes ND STAR CO norte ONE — 0,258
RÉSULTATS EXPÉRIMENTAUX
1. Etude de l’acide hexuronique. — Préparation de l'acide hexuronique. — L’acide hexuronique a été préparé, suivant la méthode de Szenr-GyôrGyI à partir des oranges.
Les fruits mûrs sont coupés en deux et pressés à l’aide d’un presse-citron. Puis, le jus est filtré sur une mousseline, et, à chaque litre de jus filtré, on ajoute 0,1 em° de cyanure de sodium à 10 %,. Le liquide est amené à pH 6,2 et additionné _ d’une solution saturée d’acétate de baryum suffisante pour réaliser une concentration à 5 % ; il est ensuite placé à la glacière dans des bouteilles pleines et fermées, et il est filtré le lendemain sur pulpe de papier. Le filtrat est concentré - Cin vacuo » à 250 au cinquième de son volume ; il est refroidi dans la glace et . filtré encore une fois après formation d’un nouveau précipité. Après une nouvelle _ addition de cyanure de sodium (0,1 cm° à 10 %,, parlitre), et, ensuite, une addition - d’acétate de plomb en solution saturée, suffisante pour réaliser une concentration de 10 %, le liquide est refroidi dans la glace. En agitant soigneusement, on ajoute de l’ammoniaque, en quantité juste suffisante pour obtenir la coloration bleue du bromothymol. Puis, le liquide est rapidement filtré ; le précipité est lavé avec de l’eau et mis en suspension dans un volume d’eau aussi faible que possible, puis décomposé par l’acide sulfurique, en évitant l'excès d’acide.
Après avoir éliminé le sulfate de plomb par filtration, on amène le pH à 6, et, si cela est nécessaire, on réduit par distillation dans le vide, le volume du liquide à un vingtième de son volume original. On ajoute à ce liquide trois fois son
volume d’alcool à 969, et, après séparation du précipité qui se forme éventuellement, on ajoute au mélange un excès de solution chaude d’acétate de plomb. Le liquide est refroidi, pendant une heure, dans la glace et filtré, et le précipité est séché, dans le vide, sur de l’acide sulfurique. Le précipité sec est pulvérisé, et mis en suspension dans l’acétone fraichement distillée et exempte d’eau, en prenant 100 cm° d’acétone par litre de jus. On fait passer un courant de H,S jusqu’à ce que le précipité soit décomposé entièrement, puis l’acétone est évaporée à - basse température et portée à un tout petit volume. On ajoute le même volume _ d’éther, et un excès de pétrole léger qui précipite un produit huileux en retenant _ Ja plus grande partie de l’acide acétique. Le précipité huileux est porté dans un
Erlenmeyer (le flacon à distiller ayant été lavé avec quelques cm° d’alcool méthylique). Le sirop est séché «in vacuo » sur de l’acide sulfurique, en mettant du _NaOH papier dans le dessicateur. Le résidu solide est extrait à plusieurs reprises avec de petites quantités (5 cm*) d’acétone exempte d’eau ; cette acétone
NS ET OR EE A eat Ù _ AE TER Co ve © D, 7 50 à
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est ensuite évaporée in vacuo à basse température. Le He est dissous dans 2-3 em° d’alcool méthylique ; puis on ajoute 15 cm° d’éther exempt d’eau. S'il se forme un précipité, on le sépare et on l'extrait par l’acétone ; l’acétone étant traitée ensuite comme nous l’avons indiqué plus haut. A la solution claire alcool- … éther, on ajoute un excès de pétrole léger (10 fois le volume du liquide) et le mé- . lange est porté à la glacière.
Le lendemain on trouve un précipité cristallin au fond du tube, avec un peu . de produit huileux. Les cristaux sont lavés avec de l’acétone refroïdie. Pour él- . miner les traces d’acétone, on lave à nouveau avec de l’éther.
L’acide hexuronique préparé par cette méthode, est mis en solution aqueuse et neutralisé à l’aide d’une solution diluée d’hydroxyde de sodium. On ajouet à cttee solution 15 em° environ de solution tampon phosphates 0,5 M, à pH 7. J’ai généralement travaillé avec une solution qui contenait 190 mgr. d'a cide hexuronique pour chaque expérience.
Etant donné qu’il y a toujours du glucose dans les produits que j'ai utilisé pour la préparation de l’acide hexuronique, et que le glucose peut être l’origine d’un système qui possède des propriétés oxydo-réductrices connues, j’ai pris soin de travailler à des pH toujours inférieures à 7,2. Dans ces conditions, même s’il se trouvait du glucose dans mes liquides d'expérience, il aurait fallu plusieurs mois pour qu’un système oxydo-réducteur prenne naissance et puisse intervenir : dans les phénomènes observés. :
Résultats expérimentaux. — L'appareil employé est l'élément à une burette (B’). La solution introduite dans le ballon est constituée par :
100 mgr. d'acide hexuronique ;
15 cm°, de solution aqueuse de tampon phosphate de sodium monomoléculaire à pH 7, à 200 C.
La burette, contient une solution de ferricyanure de potassium à 10 .% en solution aqueuse.
L’électrode de référence est l’électrode de calomel avec KCI saturé.
Acide hexuronique : 100 mgr. dans tampon phosphaté pH 6,9
_ Solution oxydante : Fe(CN),K3 à 10 %. 0 — 200. Date Ex (en mv) 13-4-31 254 “P it NE SE 1% 15%»50% 14 | On ajoute 0, 1 d’oxydant 68, 50 ; 46 » » 46 Fe 1745005 46 = On ajoute 0,25 d’oxydant 142, 108, 96, 80, 76, 54% mr ASE 50 É à ES ES à 50 2 On ajoute 0,25 d’oxydant 260,410 9070158 3 h 207 En ci 50 210 x 52 Où ajoute 0,25 d’oxydant 300, 278, 402, 92, 60 É 22 y 54 TEE NT 54 On ajoute 0,29 d’oxydant 360, 330, 254, 176, 152, 64 29 » » k 54 EU FF 55 On ajoute 0,25 d’exydant 2064106114 108-210:/#02 070 1-5-31 54 DE ES 54 On ajoute 0,25 d’oxydant 274, 186, 134, 74, 66 ay 58 , Her » 60 Ë On ajoute 0,25 d’oxydant 290 à CSS ) 70 Fe 6 » » 68 2 On ajoute 0,25 d’oxydant 370 Ée D JE TR & _ 368 RE AE 368
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Acide hexuronique : 100 mgr. dans tampon ciraté pH = 6,9
Solution réductrice : TiCl; 4 em’, correspond à 1,5 X 107'H
Date Ex (en mv) 80—4—21 34 On ajoute 0, sol. TiCl — 186 1-5-31 — 202 Fo) 27599 < LEE" — 56 5) — 58 CRE — 56 On ajoute 0,1 sol. TiCl — 182 TRES — 20 SO) 907 JDE) 916 12 = 216
Lite dis de
Graphique 2.
Solution oxydante : Fe(CN),K; à 10 V0
Ex (en mv)
ajoute 0,25 d'oxydant 150
ajoute 0,25 d'oxydant 170 ajoute 0,25 d'oxydant 290
ajoute 0,25 d'oxydant #10
À cide hexuronique : 100 mgr, dans tampon phosphaté pH = 7 (2 10
CARE TT RES A
li, 130, 106, 74
PH final 7. Quantité tota'e de : Fe(CN).K; employée = 2 cm3
Date à 26-12-31 2 on 29005 000) On 29" > »
On 5 à ct LEE D js QU) »
| On SD) A SD -") 3 On = DS »
On 7 » »
s SAT US On = 9 » »
TO) On ARS SS 1200) »
On ASSET 14 » »
> 80 É 70 5 30 Ps 10 $ 0 < 20 "À 2 30 > 40 £0
nt cf di re +
n | 0425 | 0425 | 0425 | 0/25 | 0/25 | 04125 | 0125 | 0.125 fe: .C a —_ + — + — E | + J + ..
L L | | GC 025 a5 a75 100 425 4150 175 200 cc
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Données colorimétriques. — Des expériences colorimétriques ont été réalisées dans le but de vérifier l'existence d’une forme réversible dans les systèmes que nous avons étudiés.
Nous avons préparé une solution d’acide hexuronique dans du tampon phosphaté à pH 7. Nous avons réparti cette solution dans cinq tubes à essai, en mettant dans chaque tube 2 cm° d’une solution à 1 %,, et nous avons ajouté dans chacun des tubes une quantité de colorant juste suffisante pour colorer la solution. Les colorants employés ont été : le violet de Lauth, le bleu de crésyle, le
bleu de méthylène, le bleu de Nil, la phénosafranine. Les tubes scellés à la.
lampe, après que le vide y a été fait, ont été gardés à 200.
Le violet de Lauth et le bleu de crésyle sont nettement décolorés. Le bleu de méthylène l’est partiellement ; le bleu de Nil et la phénosafranine ne le sont pas du tout. Etant donné la position qui a été trouvée pour le palier de l’acide hexuronique, on voit que les résultats concordent très bien avec les données
électrométriques.
Les solutions décolorées, se recolorent instantanément lorsqu'elles sont agi-
tées à l'air.
2. Etude des acides glycuronique et galacturonique. — Préparation des acides. — Nous avons travaillé avec des solutions préparées en partant des lactones de ces acides. L’acide glycuronique provient d’urine de chiens traités avec du menthol, et l’acide galacturonique provient de l’'hydrolyse de l'acide pectique. Ces deux substances ont été mises à notre disposition par le Professeur NEUBERG de Dahlem et nous lui exprimons nos plus profonds remerciements.
Les solutions ont été préparées à la même concentration que l’acide hexuronique, et utilisées de la même manière.
Résultats expérimentaux. — En considérant les graphiques qui suivent, on remarque que le potentiel limite, ainsi que le potentiel normal, présente des analogies très grandes avec ce qu’on obtient en travaillant avec l’acide hexuronique. Mais il y a une différence très importante en ce qui concerne la vitesse de la réaction; elle est deux fois moindre que la vitesse de la réaction de réduction du ferricyanure par l’acide hexuronique.
Nous avons essayé de modifier cette vitesse, et nous avons constaté qu’en faisant évoluer dans le vide l’acide galacturonique dans une solution alcaline, la
vitesse de réaction s’accroit et devient égale à celle de l’acide hexuronique. C’est
une sorte d'activation qui se produit, comme si l’acide hexuronique représentait la forme active et l’acide galacturonique la forme moins active du même corps.
be. diurne lus à, td
de dt à,
LS
LEP
HRSE CFTC ne EEE 100 .È
sdasasescanses INte 1]
LE ON AE à PRO NER St 1 2 47 PA MO Gi
De 2 du ru
Acide glycuronique : 100 mgr. dans tampon phosphalé à pH — 6,9
Solution oxydante : Fe(CN),K3 à 40 0 h 07=—=200
Date ÿ Ex (en mv)
JTE 358 8 » » 64 GENE 44 140 » » 16 175 » ‘ 14 On ajoute 0,25 oxydant 300 PE EN 106 13000) 34 14 » >» L 34 On ajoute 0,25 oxydant 320 5 5 0 110 16 » » 48 AT ER L8 On ajoute 0,25 oxydant 370 18 » » 134 19 » » 5) 20 » » + 50 ; On ajoute 0,25 oxydant 365 DAS RE TES © ë , £0 29550 % 52 2300-09 ; 52 On ajoute 0,50 oxydant 380
24 »—» e 108 25 » » 55 2600 » 59 On ajoute 0,50 oxydant 387 2705 390 DS À aus
CÉFÉTPPPECL EIRE
HD RÉ EEEEETEE
Lee &.
PS ST TOR T 0 AT
PASCE) der) — 14 VA ETES" —, 14% On ajoute 0,25 oxydant DUT er 110 … STE) 58 11-39 40 3 » » 40 On ajoute 0,25 oxydant LA » « 90 DD 40 6 » » 52.
On ajoute 0,25 oxydant TARDE) 110 SR) 40 CESR A On ajoute 0,25 oxydant 105) 124 15 STONE) 40 12 ue) 40 On ajoute 0,25 oxydant 15200 € :
ALES; (1) 5 » » 11 On ajoute 0,5 oxydant 16 De #10 17) 370 PH final = 7. Quantité de. Fe(CN);K3 — 2 cm3 44 RATES 100 x
p25 5 025 0f25 0/25 a Y E | Ÿ 1 Y LV = y
it EEE ALT
)12 5 0 Hire se
livoits
Ü Re et
| | à 2205280 ar | |
6 fe | je +———— un a et cu L 1e . | | Le 40 = EUR LA + 4 de 30| Re ur les ji | mi: se l + > Fa DES EE TRE ae are) Tr 0[ nl Tee ERA | HE Es Pen L lof ! ER AA _10 d | 1 RE À Al IEEE ol SE cree EN L Œe 25 ONE SE le | : j Ï R | | y CRE 075 THONON TPS DER ET ee
Graphique 5.
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Graphique 6.
Acide galacturonique : 100 mgr. dans tampon phosphaté pH 7,23 Solution oxydante Fe(CN),K3 à 10 0/5 ©
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Graphique 7.
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Tirage en retour de la solution préalablement oxydée. — L'appareil employé est le même que celui qui nous a servi à pratiquer le titrage avec un oxydant, et que nous avons décrit plus haut. |
La solution placée dans le ballon est constituée par 10 cm° de solution tampon : citrate de sodium, 0,5 M, à pH — 6,9, contenant en solution 40 mgr. d’acide glycuronique neutralisé. On commence par oxyder cette solution à l’aide du O-chlorophénol-indophénol en ajoutant à la fin un tout petit excès. On bouche le ballon et on introduit dans la burette une solution de citrate de titane, dont chaque em correspond à 0,17 x 10-41 H,. (Pétalonnage de cette solution étant fait par titrage contre une solution de Fe (CN), K3.
On fait le vide, et on scelle l'appareil. On attend jusqu’à ce quele potentiel de la solution ne varie plus. On ajoute une certaine quantité de réducteur, et on observe la variation de potentiel (sens + > —). Immédiatement, la variation se fait dans le sens inverse (sens — -> —) et, en l’espace de 24 heures, l'équilibre est atteint. On ajoute une nouvelle quantité de réducteur ; le phénomène se reproduit ; et on continue de la même manière jusqu’au moment où le potentiel baisse définitivement. On peut considérer qu’à ce moment le système oxydoréducteur est épuisé. En inscrivant les points d’équilibre finaux, on obtient une courbe en S qui est la même que celle quiest obtenue en faisant le titrage avec un oxydant. Le fait que l’on peut reproduire la courbe caractéristique montre bien la réversibilité du système.
La quantité de réducteur comparée à la quantité d’oxydant employée diffère légèrement. Ainsi on emploie 5emÿ de solution réductrice, correspondant à 0,85 X 10—4H,, au lieu d'employer une quantité correspondant à { x 10—4H,. Il y a donc une différence, en moins, de 0,15 X 104H,, ce qui peut tenir à une légère destruction de la forme oxydée de l’acide glycuronique.
Acide glycuronique : 40 mgr. Oxydalion avec o-chlorophéno!-indophénol Réduction ensuite avec une solulion de TiCl, dans tampon citraté à pH 6,9.
Date Ex (en mv) D—23—2 290 (EN 290 On ajoute 0,1 réducteur 2058. 0720 0425130, -#100 7-23-2 490 On ajoute 0,5 réducteur 70, 90, 20, 20, 40, 50, 50 16 h. On ajoute 0,5 réducteur — 86, — 50, 10, 15: 25032 8-23-2 50 On ajoute 1,0 réducteur 128, 100, 82, 70, 61, — 40 16 h. 50 9—22-2 On ajoute 1,0 réducteur 190, 70, 60, 02, — k1, — 20 10-23-2 s 40 On ajoute 1,0 réducteur 243, 70, 40, 10, 15, 20 11-2-32 20 On ajoute 1 cm° réducteur 252, SES 257 12-2-—32 00
PH final 6,8. Quantité totale TiCls — 5,1 cm?
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28 1.-D. GEORGESCU
3. Etude du système oxydo-réducteur des solutions de glucides évoluées. — Le fait d’avoir obtenu des résultats très analogues à ceux qui avaient été obtenus en travaillant avec des solutions de glucose évoluées, nous a décidé à essayer d’isoler, à partir de ces solutions de glucose évolué, le corps responsable du potentiel d’oxydoréduction.
Dans ce but, nous avons préparé une solution de glucose évolué en faisant une solution de glucose à 5 % dans l’hydroxyde de sodium » /10, et en chauffant cette solution, dans des ballons scellés, pendant une heure au bain-marie.
Nous avons traité cette solution exactement de la même manière que s’il s'était agi du jus d’oranges et nous avons obtenu un sirop qui dépose, en formant des cristaux ayant la forme et les propriétés chimiques d’un acide hexuronique.
Nous nous sommes appliqué à faire sur ce matériel des déterminations de potentiel comme nous l’avions fait pour l’acide hexuronique. Les résultats sont les suivants : |
Au point de vue électrométrique, les mesures de potentiel montrent l’existence d’un potentiel limite à — 0,070 volt à pH 7, soit rH, = 11. :
La courbe de titrage montre T existence d’un palier dans la région qui corres- + È
pond à Ex — — 0,030 volt, soit rH, — 12,6.
Au point de vue colorimétrique, les résultats sont les mêmes que pour l'acide hexuronique, c’est-à-dire qu’on obtient une réduction des colorants d’un rH, supérieur à 14, et qu’on ne peut pas réduire ceux qui ont un rH, inférieur à ce chiffre.
800 em° solution de glucose évolué, traitée de la même manière que le jus d'orange L'extrait dans tampon phosphalé à pH = 7 Q=18? Solution oxydante : Fe(CN);K3 à 10°/,
Date Ex (en mv) 1-10-31 294 LS ES — 70° SE FE ET vr —"64
On ajoute 0,1 oxydant 130
CONCLUSIONS
Parmi les dérivés des corps intervenant dans le métabolisme cellulaire, om ne connaissait jusqu'ici comme systèmes oxydo-réducteurs actifs sur l’électrode et ayant un potentiel normal défini, que les systèmes qui prennent naissance au cours de l’évolution à l’abri de l'oxygène des solutions de glucides réducteurs et qui avaient été mis en évidence par Wurmseret GÉLOso. Mais les travaux de SzenT-GyYôRrGYyI rendaient probable que l’acide hexuronique extrait de certains tissus et susceptible d’être oxydé réversiblement se comporte d’une manière analogue.
Le grand intérêt que présente, au point de vue physiologique, l'existence de ces systèmes en équilibre à des niveaux de potentiel bien déterminés nous a conduit à entreprendre sur l’acide hexuronique et ses isomères probables, les acides glycuronique et galacturonique une étude identique à celle que WurmsEeR et GÉLoOso avaient effectué sur les solutions de glucides.
Nous avons établi que l’acide hexuronique extrait du jus d’oranges présente un potentiel d’oxydoréduction bien défini. Nous avons mesuré ce potentiel électrométriquement et par colorimétrie et nous avons trouvé un potentiel normal situé dans une région correspondant à rH, = 15 + 0,5.
Nous avons étudié, d'autre part, le potentiel d’oxydoréduction des acides glycuronique et galacturonique et nous avons trouvé que ces acides possèdent. aussi un potentiel normal situé dans la même région que celui de l’acide hexuronique.
En faisant le titrage électrométrique avec du ferricyanure de potassium, nous avons mis en évidence une différence de vitesse de réaction au point de vue réduction du ferricyanure. Le rapport de cette vitesse à celle de l'oxydation de l’acide hexuronique est de 1/3. En faisant « évoluer » dans le vide et dans une solution alcaline l’acide galacturonique, nous avons réussi à modifier la vitesse de l'oxydation qui a été accélérée.
Nous avons extrait des solutions de glucose évoluées à l’abri de l'oxygène un corps qui présente les caractères physiques et chimiques d’un acide hexu-
ronique et qui, au point de vue potentiel normal d’oxydoréduction, présente
un palier dans une région qui correspond à rH, — 12,6 + 0,5. Ce résultat con-
corde parfaitement avec les déterminations de Wurmser et GéLoso sur les solutions évoluées de glucose.
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