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Le systema oxydordducteur constitud par une quinone Q et l'hydroqui- 
none correspondante QH2 a frequemment 6th cite comme l'exemple typique de ege- 
t&me rdversible et rapide mettant en jeu deux klectrons (') (2) : 

Q + 2H+ + 2e #QH2 

En fait, le passage de l'un a l'autre de ces deux compoads peut s'ef- 
fectuer eelon un ou plusieurs processus complexes puisqu'ila s'incluent dane un 
ensemble de neuf espkes lides les unes aux autres par des rdactions d'oxydord- 
duction ou d'dchange de proton que l'on peut representer sch&natiquement de la 
fapon suivante : 
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Si, en particulier grice aux travaux de VETTER (2), le chemin r6actionnel aelon 
lequel la reduction de la p-benzoquinone s'effectue en milieu aaueux eemble aa- 
sez bien prdcisd, la nature exacte des rdactions permettant de passer de l'un 
a l'autre des deux composda extremes de ce tableau en milieu oruanicue eat en- 
core incertaine. 

T&s rkemment, EGGINS et CHAMBERS (') puis PARKER (4) ont au&r6 que 
dans l'ac&onitrile, l'oxydation de l'hydroquinone et la rdduction de la p-ben- 
soquinone mettait en jeu la forme protonde QH+ de la quinone. Mais en fait, il 
semble que la participation de cette espece protonde n'ait paa regu de leur part 
la d&monstration souhaitable. Une dtude que nous avions entreprise inddpendam- 
ment a propos des propri&.& 6lectrochimiques de certainea quinonea et hydroqui- 
nones dont la basicit a BtB accrue par la presence aur leer noyau de groupee 
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donneurs d'dlectrons nous a permis d'&ablir cette intervention de la forme QH+. 
En outre, une modification de chemin reactionnel en fonction de la concentration 
en acide a pu Btre miee en dvidence. 

Au eein de l'acetonitrile 0,l M en perchlorate de tetraethylammonium, 
la dimdthoxy-2,6 p-benzoquinone (DMQ) et la tt%ram&hoxy-3,3',5,51 p-biphenoqui- 
none (coerulignone, TMBQ) sont assez basiques pour se protoner lors de l'addition 
d'une solution anhydre (5) d'aoide perchlorique M. Lea spectres d'absorption ultra- 
violette et visible qui sont alors enregistrds (A reapectivement Bgaux A 488 nm, 
d'une part, et A 358 et 605 nm, d'autre part) doit%t Btre ;:tribuds (6) aux for- 
me8 monoproton~es QH" et non pas aux formes diprotonees QH2 dont la formation a 
dte envisagde A propos de la DMQ (7). 

Dans le mgme milieu constitud d'acetonitrile 0,l M en Et4NClO4, les deux 
quinones prdcedentes et la parabenzoquinone (BQ) se reduisent sur electrode de pla- 
tine poli en deux &apes monodlectroniques reversibles correspondant successivement 
A la formation de Q'- et de Q--. Ce resultat est confirm6 par un enregistrement de 
voltamm&rie cyclique (v = 2 V. mn-'> qui prdsente deux pits cathodiques P' et 

p"3 et deux pica anodiques PI4 et P'l4 (*) dont les potentiels sont don&s dks 
le tableau I. 11 a &d vdrifid A l'aide de la rdeonance paramagnetique klectroni- 
que (R.P.E.) qu'une reduction effectuke A un potentiel contrdld correspondant A la 
premikre &tape fournit bien le radical Q'- ('). 

L'addition d'acide perchlorique anhydre aux solutions 10" M en quinones 
se traduit par l'apparition d'un nouveau couple oxydordducteur presentant un pit 
cathodique P2 beaucoup plus positif que le premier pit PV3 observk en milieu neu- 
tre (voif tableau I). La courbe voltamp&om&rique montre qu'il s'agit d'un couple 
mettant en jeu le transfert de deux electrons. En outre, dans le cas de la TMBQ, la 
plus basique des quinones considdrees, la transformee logarithmique de cette courbe 
a une pente de 30 mV par unite de logarithme et son potentiel de demi-vague augmen- 
te de 30 mV par decade de concentration de l'acide. Ces rtkultats excluent que la 
forme protonde qui est alors, naturellement, le produit Blectroactif, puisse Btre 

w2 
2+ mais confirme qu'il a'agit bien de QH" subissant une reduction bidlectronique. 

L'dtude du pit P2 A vitesse de balayage variable (v compris entre 2 et 25 V. mn") 
montre que le rapport iP2/v'/2 diminue lorsque v augmente (6). Ces observations 
permettent de conclure A l'existence d'une reaction chimique antdrieure au premier 
ou au second transfert de charge ('O), de sorte que le chemin reaction& est du 
type CEE (I) ou ECE (II) : 
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11 est vraisemblable, en fait (6), que les deux mkcanismes coexistent. 
Loreque la quinone Q n'est pas assez basique pour que la forme QH+ prdexiste dans 
la solution, lee mgmes mecanismes peuvent gtre invoquds (6). 
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Dans l'acktonitrile 0,l M Bt4NC104, les hydroquinones correspondant aux 
quinones prdcddentes nous ont fourni aes voltammetries cycliques (v = 2 V.mn -1 ) 
semblables ti. celles de PARKER (4) et de CHAMBERS (3) et aont les potentiels de pica 
sont consign&s clans le tableau II ("). Dans tous les cas, l'addition a'aciae per- 
chlorique augmente la rapidite du systeme form6 par l'hydroquinone et son produit 
dloxydation. On constate en outre que cette rapidite crort avec le pouvoir donneur 
d'dlectrons aes groupements presents sur le noyau, a tel point que la conclusion 
de PARKER et de CHAMBERS sur l'irreversibilite de l'oxydation de la benzohydroqui- 
none dans l'acetonitrile ne nous semble pas generalisable. 

Dans le cas de la DMHQ et de la TMBHQ, la formation de la quinone proto- 
n6e QH+ au tours de l'oxydation realisee en milieu neutre peut 6tre confirmee B 
l'aide aes spectres d'absorption ultraviolette et visible. Dana le cas particulier 
de 1:3TMBHQ, la courbe voltamperometrique enregistree en milieu acide (cHCIO > 
2.10 M) posskae une transformee logarithmique dont la pente est de 30 mV pk uni- 
te de logarithme. On constate en outre que l'influence de la concentration en aci- 
de sur son potentiel de demi-vague est identique a celle qui a dtd observee avec 
la TMBQ. 

De plus, si le courant limite de la courbe voltamperometrique n'est pas 
modifie par l'addition d'acide, on observe par contre en voltamm&rie cyclique 
que le rapport iPl/v l/2 eat augment& par cette addition dans un rapport voisin 
de 1,4. L'ensemble de ces rdsultats permet de montrer (6) que l'hydrocoeruligno- 
ne s'oxyde en milieu neutre selon le chemin ECE (II) mais que celui-ci est peu B 
peu remplace par le chemin EEC (1) lors de l'acidification du milieu. 11 est vrai- 
semblable (6) que ces faits restent vrais dans le cas des hydroquinones peu basi- 
ques mais la forme QH+ se ddprotone alors spontanement de sorte que les mkanis- 
mes sont du type ECEC et EECC. 

Les mecanismes envisagds ici font intervenir le radical cation QH2'+ 
de l'hydroquinone. Cette esp&ce n'est pas mise en evidence sur les enregistre- 
ments de voltammetrie cyclique aux vitesses que nous utiliaons mais 11 a 6th 
possible, dans certaines conditions (6), d'en observer le spectre de R.P.E.. 

TABLEAU I --_------ : Voltammetrie cyclique des quinonesa. 

QUINONES lO-3 M 
Milieu neutre Mili.eu acideb 

P'3 p'4 
P"_ PM4 P2 P, AEP 

BP2 - BP,3 
3 

p-benzoquinone -0,54 -0,47 -1,33 -1,21 0,54 1,13 0,59 1,08 
DMQ -0,74 -0,67 -1,48 -1,39 0,72 C,85 0,13 1,46 
TMBQ -0,51 -0,39 c C 0,92 0,95 0.03 1,43 

b HC104 lO-2 M (5). 

l__Clectrode au calomel sature aqueuse 
M utilisee est B +0,29 V par rap- 

c Pits ma1 definis du fait de la faible solubilite de la TMBQ. 
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TABLEAU II --_------- : Voltammetrie cyclique des hydroquinones*. 

HYDRO UINONES 
-9 

Milieu neutre Milieu acideb 
10 M Pl P2 6E P'l P'2 AE 

p-bensohydroquinone 1,ll 0,39 0'72 1,13 0,54 0,59 
DMHQ 0,83 0,39 0,44 0,85 0,72 0,13 
TMSHQ 0'90 0'82 0'08 0,95 0,92 0,03 

a, b Voir tableau I 
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