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"e tre~vall prolonge, la série de recherches exécutées au laboratoire
de .rhifcle Physique Polytechnique de [I’Université Libre de Bruxelles,
sur I’étude spectroscopique dans 1’Infra-rouge proche, de la liaison
d'hydrogene, ainsi que de la structure des solutions.

Nous étudions dans ce Mémoire, de maniére détaillée, la structure
des solutions d'alcool éthylique ainsi que la nature de la liaison
d"h3"drogene telle qu’elle se manifeste dans ces solutions.

Aprés un bref schéma de I’appareillage utilis€, nous exposons dans 1
premier chapitre BI’évolution de nos connaissances sur la liaison
d’hydrogéne et son étude spectroscopique.

Au cours du second chapitre nous étudions l'association de 01’alcool
éthylique dans un solvant Inerte; le tétrachlorure de carbone.

Nous montrons que, tant en solution diluée qu'en solution concentrée,
cette association obéit a la loi d'action des masses en ce qui concer-
ne sa variation avec la concentration et avec la température. Nous
confirmons ainsi spectroscoplquement les vues développées par.K.L.
Wolf et son école a propos de la polarisation moléculaire (50).

pans le troisiéeéme chapitre, nous étudions I’association de [1’alcool
éthylique dans des solvants actifs. Nous déterminons la position d’une
série de bandes d’association au voisinage de la vibration fondamenta-
le CH et discutons la relation entre la position de ces bandes et
1’énergie d'association. Nous abordons ehsulte le probléme de la na-
ture de la liaison d'hydrogene restée douteuse jusqqu'a maintenant.

Nous montrons, en comparant les:résultats obtenus dans ce laboratoire



a ceux obtenus pour i‘alcool lourd et lI'eau lourde notamment par
Gerdy (cr), que la nature de l'association est essentiellemient
électrostatique. Nous montrons ainsi que lI'effet de résc: nance pro-
tonique est, s’il existe, d'une imiportance numiérique trés inférieure
a celle de l'interaction coulombienne.

lans le quatriéme chapitre enfin, nous étudions le degré d'associa
tion de lI'alcool dans des solutions ternaires d'alcool éthylique,
d'un sclvanl? actif 'et d’un solyant inerte. Nous montrons que dans

.eus les cas l'association entre l'alcool éthylique et le solvant

actif obéit & la loi d’action des masses. Nous déterm.inchns les cons-

tantes d'équilibre d'une série de telles réactions d'assocHaticn,
leurs affinités, énergies et entropies. Nous dlscutoofl la relation
de ces grandeurs avec la structure moléculaire.

En résumé les deux résultats essentiels obtenus dans ce travail
sont les suivants;

1. La structure des solutions binaires et ternaires d'alcool éthy-
ligue peut étre décrite quantitativement en admettant un équili-
bre, régi par la loi d'action des masses, entre les monomiolé-
cules d'alcool et les complexes associés formés.

2. L'interaction des molécules dipolaires d'alcool tant entre elles
qu'avec des miOlécules de solvants actifs est essentiellemient
électrostatique, lI'effet de résonance quantique restant neégli-
geable.

Pour arriver a ces conclusions, nous n'‘avons pas seulemient utiliseé
nos propres reésultats expérimentaux, obtenus en général par l'étude

de l'intensité du premier harmonique de la bande de vibration



mcnomoléculair® CH, inals encore ies résultats antérieurs le J.Errera
et I'j- ses collaborateurs, obtenus en général a partir le la fondamen-
tale le la méme bande, et aussi les résultats de' Gerdy obtenus avec
I’alcool lourd. 1l est sans doute remarquable que les diverses métho-
des spectroscopiques ainsi utilisées ( étude de I’Intensité de la
fondamentale et du premier harmonique, étude des variations de fre-
quence) conduisent a des résultats concordants. Ceci montre que la
méthode de la spectroscople Infra-rouge permet non seulement une
étude qualitative mais encore quantitative de la structure des
solutions,

C’est avec plaisir que je saisis l'occasion pour exprimer ma gra-
titude a Monsieur le Professeur Jle Ponder qui a dirigé la partie
théorique de ce travail. Je remercie également Mionsleur le Professeur
Jacques Errera ainsi que Monsieur H.Sack pour m’avoir acceullll dans
leur laboratoire et introduit dans le sujet. Ma gratitude va aussi
au Ponds Tassel pour m’avoir accordé un mandat de chercheur pour
I'exécution de ce travail. Enfin je ne voudrais point oublier le
technicien de ce laboratoire. Monsieur Lazarichvlly, dont le dévoue-

ment constant m’a été d’une aide précieuse.

Université Libre de Bruxelles,

Décefcbre 1940,



Schéira iu dispositif ex-périmental.

Le spectrcsoolLe p.dapté aux mesures dans i’ infra-rouge proehe et
utilisé au cours de ce travail a été décrit de maniére détaillée par
J.Errera et oack (I) ainsi que par Gaspart (1). Aussi nous limitercns-
nous a donner un rapide schéma de I*appareli,

La source de lumiére ( cp.fig.l) est constituée par un braleur Nernst
L'intensité du courant est maintenue constante et peut étre réglée a
volonté, Le dispositif d'absorption se trouve placé en Nous avons
utilisé soit des cuvettes d'absorption en quarts d'une épaisseur va-
riant depuis ",02 mm jusqu'a | cm., soit des cuvettes en verre d'une
épaisseur atteignant jusqu'a 15 cm.. Nous n’avons utilisé ces dernieres

que dans les réglons ou le verre ne présente pas de bandes d'absorption



Le chemin optique déterminé par les miroirs Mi, M2> M3 a été aménagé
de facon a réduire au minimum toute déformation du rayonnement par
astigmatisme. La lumiiere péneéetre dans le spectrometre par la fente
Le spectrom.étre est un monochronateur a miroir Zelss miunl® d’un montage
'‘Aladsrcrth (3), L'ouverture est d’environ f/6. Le prisme est un prilsm”~e
"Cornu" en quartz de bqgse 7C ram. et de hauteur 5C nim* Le pouvoir de
résolution est respectivement de 980,1470 et 2ICC dans les régions
de 1,- ; 2,7 ; 7-".

L'appareil récepteur est un thermocouple formié de 4 thermioélém.ents
(B1 + 10 ff é6'n contre EI + 10 ™ r?b) groupés 2 a 2 en série et ces 2
groupes de 2 thermicélénients sont placés en opposition (4). Ce thermo-
couple est compensé et se trouve placé dans le vide pour augm.enter la
sensibilité. Le thermocouple est connecté a un galvanomeétre modéle 2e
de Klpp et Zonen trés sensible en volts.

Les résultats expérimentaux sont représentés par des courbes dont

I'ordonnée porte la transmilsslon et l'abcisse les nombres d'onde.
Pour éviter les pertes par absorption dans les parois des cuvettes et
celles par réflexton aux interfaces on a effectué les mesures avec 2
cuvettes dent l'une contient la solution a étudier et lI'autre un sol-
vant pur peu absorbant. La transmission est alors exprimée par le

quotient li

ou désigne l'intensité du faisceau lum*lneux aprés la traversée de

la cuvette contenant la solution, celle aprés la traversée de celle
4,

contenant le solvant.

pour montrer la haute précision obtenue par cet appareil nous



reproduisons (1) quelques résultats relatifs a la structure fine des
bandes OH d’une solution k 1,2 % d’alcool benzyilque dans CCL" , ainsi
eue a NI’absorption de 0I’acétone et du dloxane.

Notons enfin que toutes les substances utilisées ont été soigneuse-

ment purifiées*

flg.2. bandes CH; t® = 2C° (1) sol.alcool benzyilque % CCl4
cuvette 1 mm.; (2) acétone cuvette G,ul mm,;

(3) dloxane cuvette 0,01 mm.



Chapitre I»

Généralités sur la liaison d*hydrog;éne et scn étude

spectrcscoplque dans [I’Infrarouge proche.

L~origlne de la conception de la liaison d'hydregéne se trouve sans
doute dans un Important mémoire de Werner(5) publié en 1902. Werner y
propose”par exemple la form.ule suivante par Ip chlorure d’aramiOnlumi.

H3 N... H CI (1.1)

- trait en pointillé entre 01’hydrogéne de la molécule d'acide chlor-
hydrique et lI'azote de lI'ammoniaque doit indiquer que I'hydrogene est
non seulement lié chimiguement au chlore mais encore en interaction
énergétique intense avec l'azote. Sans faire d'hypothése sur la natu-
re de cette Interaction nous dirons que nous sommes en présence d'une
liaison d'hydrogéne entre lI'azote et I'hydrogéene. D'autres auteurs
(6,7,8) arriverent a des conclusions analogues,

Dn particulier, Pfeiffer (8) montra que les deux atomes reliés par la
liaison d'hydrogene ne devaient pas nécessairement appartenir a deux
molécules distinctes. Ainsi 11 formula la constitution du l-oxyanthra-

qulncne par la formule

Pans cette formiule, I'hydrogéne du groupe hydroxyle est donc relié

par la liaison d'hydrogene a l'oxygene du groupe qulncnlque. Nous



10.

sommes ainsi amené a distinguer une liaison Intgg- et Intiatmoléculalie
d'hydrogene, suivant que les,atomes qu’elle relie appartiennent ou
non a la méme molécule.

Cn a pu donner un grand nombre d’exemples de liaison intramoléculal-

re d’hydrogéene ( 5,10,11,12,13 ),désignée aussi dans le cas ou elle
conduit a une cyclisation interne sous le nom de chélation (14);
citons a titre d’exemple que la liaison intramoiéculalre d’hydrogene
Joue un rbéle Important dans 1’isomérie céto-énol ainsi que dans la
tautomérle des amldes.

Cette étude a pu étre précisée, au moyen des rayons X et des rayons
€électroniques, dans le cas de 01’eau, des alcools, et de l'acide acé-
tique ( 15,16,17,18 ), Les résultats ainsi obtenus montrent nettement
que I’association de ces substances a I1’état liquide s'effectue par
I'ntermédiaire de la liaison intermoléculalre d’hydrogene, 0I’atome
d'hydrogene se trouvant placé entre deux atomes d'oxygéne appartenant
a 2 molécules distinctes.

La liaison d'hydrogéne n'est pourtant pas limitée a des substances
possédant le groupe hydroxyle OH. Elle a aussi été mise en évidence
dans le cas de substances possédant les groupes CH, NH, EH, CIH.

Sans pouvoir entrer dans les détails, rappelons que Sldgwlck [ 13)
propose l'ordre suivant pour la tendance de ces substances a former
une liaison d'hydrogéne.
HC < HN < HO <HF et HC > HS
(1.3)
HF > HCI

JAinsi, dans le cas de 0I’acide fluorhydrique la tendance a la form.a-

tion d'une liaison d’hydrogene est la plus forte, ce qui est d’accord



11.
avec le fait que HF se polymérise méme dans la vapeur, qu'il forme en
solution l'ion ( F..H-P)— et des fluorides l/i-F. .H-F
ri nous passons maintenant aux solutions binaires, nous devons distin-
guer deux cas:
1° Les molécules du corps dissous peuvent formier des liaisons inter-

mcicculalres d'hydrogéne entre elles et non avec le solvant;

Z" Les molécules du corps dissous peuvent former des liaisons inter-
moléculaires d'hydrogene a la fols entre elles et avec le sol-
vant.

Nous dirons que dans le ler cas, nous sommées en présence d'un sol-
vant inerte. dans le 2éme d'un solvant actif (I) . Tans ce dernier
cas, 11 faut encore distinguer suivant que les molécules du solvant
actif peuvent former ou non des faisons d'hydrogéne entre elles.

Les exemples typiques de solvants Inertes sont le.tétrachlorure de

jarhcne et le sulfure de carbone”™ Lecl a pu étre mis en évidence de

maniere directe en montrant que le spectre d'absorption infrarouge

de lI'eau dans ces solvants est trés voisin de celui de l'eau a lI'e-

tat de vapeur ( 2,20).

31 nous dissolvons dans un tel solvant inerte une substance comime

nous

J'alcool nous devons attendre a ce que les molécules de ce dernier

s'associent entre elles par l'intermédiaire de liaisons d'hydrogéne.

Ceci a pu étre veérifié au moyen des méthodes physico-chiniiques les

plus diverses ( polarisation moléculaire (21,22), pression osniotlque

et constantes physico-chimiques (23), spectroscopie infrarouge (24)).

31 nous passons au cas des solvants actifs tels que leurs molécules

ne peuvent pas former des liaisons d'hydrogéne entre elles, mais bien



1y
avec celles du corps dissous”™ nous devons nous attendre a une augrr.en-
tation notable de la solubilité par rapport a la solubilité Idéale
prévue par la loimde Raoult (25). Uecl a été.veérifié notamment pour
des solutions de OH X3 et 02 H X5 ou X désigne un atome de chlore
ou de fluoreé, dans des cétones ou des éthers (26). Ainsi, dans le

cas d’une solution de chloroforme, dans 01’acétone lI'on arrive au

complexe OH:, Cl
H-Ot™N Ol (1.4)
‘h neCl

responsable pour I’augmentation sensible de la solubilité. D'autres
méthodes sont venues confirmer ces colclusions (27)«

Un probleme lié a celui de la liaison d’hydrogene est celui des acides
et des bases (28). Depuis les recherches de Brinsted (29,30) l'on
sait que la deéfinition classique des acides et des bases telles .qu
elle découle de la théorie d'Arrhénlus et liée a la présence d’ions
11+ et OH“ en solution, n'est pas suffisante. Un acide, d'aprés
Brhnstsvd doit étre considéré comme un cédeur de proton et une base
comme un accepteur de proton. La relation entre un acide et une base

est donc schématisée par la formule
A 4~ B + H+
A symbolisant lI'acide et B la base.

Cette réaction de cession ou de captation de proton peut étre consi-
dérée comme un cas extrénie de la liaison d'hydrogéne. Dans le cas des
acides le proton, d'abniéd attaché a lI'acide migre vers la base, dans
le cas de la liaison d’hydrogéne, au contraire, le proton sans quit-
ter la molécule a laquelle 11 est attaché, est attiré par une molé-

cule voisine ce qui conduit a une déformation de la molécule sans



13.
aboutir, comme dans le cas des acides, a sa-,dislocation. Notons que
cette déformation de la molécule est reliée a une altération du mo-
ment dipolaire lors de la formation de la liaison d’hydrogéne (jL.32).

L'étude de la liaison d’hydrogene d'une molécule donnée avec divers
ses especes miOléculalres nous permet ainsi de dresser une sorte d’é-
chelle de la ba,siclté Intrinséque de ces composés (26).

Le phénom.éne de la mobilité anomale de I’ion H+ est lui aussi relié
au prctiem.a de la liaison d'hydrogene. En effet, le proton dans C
Nn‘eet pas rattaché a une molécule donnée mais saute d'une molécule a
I'autre. (13,33)..

61 nous appliguons un cham.p électrique extérieur, nous donnerons une

direction privilégiée a la migration du proton.

Aprés avoir rapidement esquissé le domaine dans lequel la liaison
d’hydrogene joue un réle important, examinons de quelle facon nous

oouvcns Interpréter théoriquement son mécanisme. .

|
L*Innombrables faits expérimentaux permettent de considérer les

molécules ccnime des systemes de charges électriques. L'énergie d'in-
teiaction de tels systénies se com.posent essentiellement des 3 parties
suivantes (34)
I énergie d'orientation des molécules (35)
2»  énergie de polarisation résultant d'une déformation des molé-
cules sous lI'action du chamo électrique des molécules voisines
(36)

M énergie de dispersion due a une modification du mouvement

électronique (37).



Be ces trois effets le premier, et quelquefois le second joue le
role essentiel dans la formation de la liaison d’hydrogéne tant Intra
qu’intermoléculalre, le troisiéme n'ayant qu'une imiportance seccn-
laire.

Remarquons, que pour évaluer de maniere quelque peu précise I'éner-
gie d'interacfelcn électrostatique i1l ne suffit pas de ramener chaque
molécule a un ion, un dip&le ou un m.ultipble d'ordre plus élevé. En
effet, auXtres faibles distances auxquelles se fait l'association de

telles approximations perdent toute valeur. Ainsi le dicxane de

formule

se comiporte comme un solvant actif par rapport a I'alcool, exactement
comme un éther ordinaire, quelque ayant un moment électrique total
nul.(2) 11 faut donc tenir compte de la distribution spatiale

exacte des charges (38,39).

Notons pourtant que tous les atomiPS ne jouent pas un rble équiva-
lent dans la formation d'un complexe par liaison d'hydrogéne. Dans
la trés grande majorité des cas il est possible d’indiquer des atomes
bien déterminés situés a la surface des molécules et entre lesquels
s'exerce l'action électrostatique la plus Intense (38). C'est le cas,
par exem”ple, entre le proton, chargé positivement, et l'oxygéne de
charge négative dans les complexes (1,2) ou (1,4), ou avec l'azote
chargé négatlvemient darxs (1.1). Ceci justifie le trait en pointillé
figurant la liaison d'hydrogéne entre deux atomes bien déterminés.

Le calcul asact de I'énergie électrostatique d'interaction a été ef-



15
fectué peur iVaau par Bauer et JEagat (39) en utilisant le modéle
Bernai et Pcwlér (i,5). Tes calculs plus approximatifs ont été effectué
mnotamment par'Harm.s pour [B1’alcool (ic) et pour 1’acide acétique par
Tavi®ts .4l.'..lans tous ces cas, les énergies d'interaction ainsi cal-
culées sent d'un ordre .de grandeur conformée a celui trouvé expérimen-
talement.

Energies d'inte:.’actlcn électrostatiques ( d’aprés HarmiS (40j).

Liaison Energie en kcal/mole
CH - OH ou KJ - HF ic
CH - GH HOI - HCI 1
CeH - GeH HBr - HBr A7~ 1/10  Tableau

Aprés avoir esquissé la théorie électrostatique de la liaison d'hy-
drogene, abordons m.alntenant la seconde vole par laquelle on a cher-
ché a l'interpréter. Cette méthode cherche a Intégrer la liaison
d'hydrogene dans le, théorie générale de la covalance telle qu’'elle a
été formulée par G’N.Lewis (42). D’aprés cette théorie, dont I’inter-
prétation physique est due a London (43), la .liaison covalente s'effec
tue grace a une milse en commun ou plus exactement un échange de deux
électrons; ainsi la fonmule électronique de [I’acide fluorldrique
s'écrit H : F (1.7

Les deux points figurant les deux électrons mis en commun.

Conformément a ces vues Huggins (44) suggéra que dans le cas de la
Jlalson d'hydrogene, le proton peut étre lie a la fols a deux atomes
par la formule X ; H 1 (B

La méme conception est développée en 1920 par Latimer et Rodebush (45)

cul Introduisirent le terme de "llglscn d'hydrogéne" pour caractériser



16.
un arrangement tel que (1.S).
b'idgwiak (9) introduisit de maniére générale la notion de covalence
de ocordination eu liaison semlpolalre dont la liaison d’hydrogéne
serait un cas particulier. Contraltement a la liaison covalente ordi-
naire dans laquelle chaque atome apporte un électron a la liaison,
dans la covalence de coordination un atome en apporte deux et I'autie
rien; d'ou le schéma
4 B = A :. B ce qui s'écrit encore A—"B (1«9)
L'atome 3 est l'accepteur d'électrons et l'atome A le donneur.
"m'ette vue conduit pourtant a une Im.portante difficulté dans le cas
de la liaison d'hydrogéne. La bivalence de I'hydrogene dans (1.B)
conduit a exiger autour du proton un atmosphére électronique de qua-
tre électrons. Or, si nous adm”ettons que les nombres quantiques
caractérisant les orbites électroniques gardent leur signification
dans le cas de I'hydrogéne de la liaison d'hydrogéne, le principe
d'exclusion de Pauli exige que seuls deux électrons soient dans I'e-

dans
tat quantique Is, les deux autres devant étre le niveau supérieur

";s. Mais ccmme I'énergie nécessaire pour faire passer deux électrons
de I'état Is a celui 2s est trées élevée, la liaison d'hydrogene ne

saurait étre stable (46).

Peur éviter cette difficulté Sldgwlck suggéra (46) que le proton
serait rattaché tantét a lI'un des atomes tantdt a l'autre. Au lieu
du Vicdéle statique ((138), l'on aurait donc le m.odéle dynamique

X : H X rd A H @ X (1.XO)
U) (2)

‘n aurait donc résonance entre les deux formes () et (2) et la
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iila"-son d’hydrogéne s’établirait par un transfert non d'électrons,
loa: s d'un proton. Ainsi dans le cas des o- aldéhydophénols 1’on

aurait résonance entre les deux formes

(%, A

I I

ft
Pans le Cas des complexes supérieurs d'alcool ou d’eau formié par un
grand nombre de particules, 01°on assisterait a la formation de cha.i-

nes. La résonance aurait lieu entre les formes

H- ~ <<ir H- o'. ,(1.12)

des deux formes pourraient étre séparées par un grand nombre de molé-

cules formant une chaine
R
\

H O- (1.13)
le transfert du proton s’effectuerait de proche en proche a travers
la chaine (46).
quel que soit le mécanismie précis de la liaison d’hydrogene, 1’essen*»
tlel de la conception covalente de la liaison de [I’hydrogene est qu’
elle la rattache au probleme général de la résonance entre diverses
formes moléculaires, probleme dont une formulation satisfaisante est
possible actuellement grace a la mécanique ondulatoire.

Peur fixer les Idées, considérons le cas simple du schéma (1,10).

oupposons d'abord les atomes X a trés grande distance 01’un de [I’autre,
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i'iciifc pcu/cns alors décrire le systéeme a 01’aide de deux fcnctlcns
d’cnde distinctes; ™ ~ b ou N correspond at la ferme (1)

a la ferme {z) (cp.(l.io)), chaftunes de ces deux fonctions
est relave a la méme valeur propre de 01’énergie. A 1’aide de ces

deux fcnctlcns ncus pouvons fermer les deux nouvelles fonctions

i > = 0 ( f (1.14)

4
Lyl fa- (1.15

c étant le facteur de normalisation dont la valeur explicite ne ncus
Intéresse pas Ici. La fonction yv>< est symétrique en les deux
noyaux, Yg antisymetrique. Sl nous rapprochons les atomes,X, le
calcul montre (47) que [B1’énergie d’interaction prend 0’uneOdes deux
formes sulva,ntes selon que le systemiC peut étre décrit par la fonc-

tion symétrique YY" >< ou par la fonction antisymétrique Y 2

(1.16)
S\nt = 41.17)
A désigne dans ces formules [I’Interaction coulombienne entre les deux
formes (1) et (2), B I’intégrale d’échange, S une grandeur reliés au
facteur de normalisation par la relation

c = 1 (1.18)

dans laquelle 11 faut prendre le signe positif ou négatif suivant que
3a fonction d'onde décrivant le systeme est symxétrique ou antlsymeétri
que. 3’Int 'Correspond toujours a une attraction, a une attrac

tien ou une répulsion suivant la grandeur relative de A et B.
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La différence
si 3 1 (1.19)
donne la fréquence avec laquelle le proton saute d'une ccnfiguratici:
a4 l'autre. L'Intégrale d'échange donne donc la contribution de la
xéscnance a l'énergie d'interaction,

"n peut dés lors dire .que la théorie électrostatique et la théorie
covalente de la liaison dhydrogene different essentiellement par 1'
importance qu'elles accordent a I’interaction coulombienne ou a
I'intégrale d'échange. En effectuant le calcul de I'énergie d'inter-
action dans I'hypothése d'une valeur prédominante de l'intégrale d'é
change (48,49), l'on trouve, tout comme dans le cas de la théorie
électrostatique , des ordres de grandeur correctes. Ceci provient de
ce que les approximations utilisées au cours de tels calculs sont
trop grossieres pour permettre une discrimination nette entre les
deux théories, Ncjis reviendrons sur cette question au chapitre 4. et
montrerons alors que la comparaison des résultats spectroscopiques
obtenus soit avec l'alcool et lI'eau ordinaire, soit avec l'alcool et

I'eau lourde nous permettront de lever cette indétermination au pro-

fit de la théorie électrostatique

1l
Aprés avoir posé le probleme général de la nature de la liaison d'hy
drogéne, tournons nous vers le probléme plus particulfter de la struc
ture des solutions et des liquides dans lesquels l'association s'ef-
fectue au moyen de la liaison d'hydrogéne. Les molécules susceptible

de formes de telles liaisons sont essentiellement des molécules
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dlpcialres.
Or, la structure de solutions contenant les dlpbles a pu étre étudie.’
de maniére approfondie par la méthode de la -polarisaticn
mciécuJld.alre2l, ;.2). L'école de K.L.V/clf a ainsi été amenée a dlstin-
rruer deux classes de solutions dipolaires (50) les dipMes forts et
xos dtpéies faibles par analogie avec la distinction classique entre
électrolytes forts et faibles. L'on sait que dans le cas des électro-
lytes forts chaque lon est sounils de la part de ses voisins a un champ
électrostatique dont I'Intensité est donnée a concentration trées fai-
ble par la loi limite de rebye-HUckel (51). A concentration plus

J

élevée apparaissent des écarts systématiques a cette loi, sans qu'il
soOit pourtant nécessaire d'abandonner 1’idée du champ moléculaire
électrostatique (52). Au contraire, dans le cas des électrolytes
faibles I'on est aniené a postuler un équilibre régi par la loi d'ac-
tion des muasses ( loi de dilution d'Ostwald) entre les molécules neu-
tres et les lons. Le méme, dans le cas des soiutiona de dlI™Néles forts,
dont des exem”ples typiques sont des solutions d'acétone dans le ben-
sene, chaque diIpdle d'acétone est scum.ls de la part de ses voisins
a un champ électrostatique dont le calcul, a concentration suffisam-
ment basse, peut s'effectuer par des méthodes en tout point analo-
gues a celui du champ électrostatique des lons (63,54). Au contraire,
dans le cas des solutions de dlpdles faibles, telles que des solu-
tions d'alcool éthylique dans le tétrachlorure de carbone. 11 y aurai |
eéquilibre régi par la loi d'action des masses entre des molécules
associées et les molécules d'alcool libres.

Oette dernieére hypothése a permis a lI'écaee de K.L.Wolf de donner
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une Interprétation semlquantitatlve des courbes de polarisation
~U-Tulres en fonction de la concentration. Elle se trouve d’autre
pitfe- corrotcrée par les résultats obtenus a partir de la mesure de la

tcicn osmotique (55) ainsi que, pour le phénol, par la méthode
vyM~ictroscoplque (56), Un des buts de cette recherche est la verlfi-
tvt-'é'icin spectroscopique de cette hypothése dans le cas des solutions
>Mijgn-crel tant dans des sciknts Inertes que dans des solvants actifs.
i7~yons de maniere plus précise a quoi correspond la distinction
dipbles forts et dlpdles faibles, électrolytes forts et élec-
tzoNytes faibles.

Considérons, pour fixer les lIdées, une solution binaire dont les
constituants sont désignés respectivement par | et 11, Supposons
que les Interactions entre molécules du constituant | soient beau-
coup plus Intenses que celles entre molécules du condtltuant 11 ou
celles entre une molécules du constituant 1 et une molécule 11,
Supposons enfin, que la solution soit trés diluée en le consti-
tuant i;

Tracons 01’énergie potentielle d’interaction de 2 particules du
ccntltuant 1 en fonction de la distance r de leurs centres de gravi-
té en effectuant chaque fols des moyennes sur toutes les configura-
tions spatiales compatibles avec une distance r des centres de gra-
ite. Suivant le forme de la fonction potentielle nous pouvons dis-

ronguer 2 cas que nous avons schématléés sur la fig,3.



fig.-3

,Lanc. le cas de la fig.3 a, 11 existe un minltnuTn bien déterminé et la

cuvrtte de pctentlel ne sétend que sur une petite pcrticn de 01’axe

les r; dans le cas 3 b, la cuvette de potentiel plus plate et plus
large s’étend sur une région plus considérable. Dans le premier cas
deux possibilités peuvent se présenter:

1, la cuvette de potentiel est occupée; soit I'énergie potentiel-
le d’interaction.

2. la cuvette est vide; dans ce cas la molécule centrale n’est en
interactlcn qu’avec des molécules du constituant Il et 1’énergie
d’interaction 62 sera beaucoup plus faible.

Les énergies d’interaction se répartissent donc autour des deux va-

leurs et 62 . Nous pouvons grouper les molécules en deux espeéces

suivant la valeur de 0I’énergie d’interaction: les molécules associées
et les molécules libres. Pour calculer la proportion relative de
molécules associées et de molécules libres a 1’équiilibre, 11 est
naturel d'utiliser les procédés généraux de la thermodynamique ch.L ¢

'uque. 11 faut donc exprimer que I’affinité chimique de la réaction
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deassociation est nulle (57). De cette maniére nous sommes directement
conduits a postuie-r la loi d”actlcn.des masses entre les molécules
libres et celles associées.

Exanilnons maintenant le cas schématisé par la flg.3b. Par suite
de la forme de la cuvette de potentiel, nous ne pouvons plus déefinir
une énergie d’association bien déterminée. Nous pourrons par contre
deéfinir une énergie Interraoléculalre moyenne, fpnction.de la concen-
tration>» par opposition aux phénomeénes d’association nous dirons que
nous sommes dans ce cas en présence d’un champ moléculaire.

Remarquons,pour terminer ce paragraphe, que ce seront en général,
les particules exercant des actions électrostatiques intenses et
pouvant, sans empéchament stérique, se rapprocher a de faibles dis-
tances qui donneront lieu a des énergies d’interaction du type 3a.
Dans cette classe rentrent les électrolytes faibles, des molécules
dipolaires portant a leur périphérie les groupes OH,NH. Au contraire,
des particules n“’exercant que des actions faibles ou génées par un

enipéchement stérique se rapprocheront davantage du type 3b,

V.
Considérons une m.oiécule form*ée par N particules ( noyaux ou ato-
mes) électrisées, portant les charges Q. o~ distan-

ce a I’'instant t entre la particule portant la charge » et la

particule JS portant celle 'kft 1
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flg.4

I'én'Bi'gie pctentlblie de cette molécule est donnée par (56)
w

~oA/2 i w Vv 1.2
pot / _ Q (1.20)
o ¥ : : : .
OU Y' "est la fonction potentielle agissant sur la particule oC et dde
aux autres charges entourant celle-ci. Pans le cas ou l'Interaction se-

rait de nature purement électrostatique, [1’onaauralt

L'"-aocent sur le signe somraatoire rappelle que la sommation perte sur
toutes les valeurs de j depuis | jusqu'a N a l'exclusion de £3. Pour
tenir compte d'interaction centrales, non seulement électrostatiques*
mais d'un type quelconque entre les atomes, nous prendrons une fonction

potentielle plus générale que nous écrirftns

~A ¢ ’I\ f /. (1.22)
pans cette formule les fonctions F sont telles que
AC(J A A3 -= 00 (123)
0

ot obéissent aux conditions

U) D o (1.24)

r'.i dans le cas électrostatique se ramenent simplement a
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3n général les fonctions foQeées lors lI'énergie potentielle se preé-

senteront sous forme d'un développement en série (59,60).
Passons maintenant au probleme du mouvement de la molécule envisa-

gée

V\/)

flg.5

Les varlabl5S.de configuration sont alors les 3 coordonnées g,ﬂ/l> f>\
du centre de gravité C de la molécule par rapport au trledre iner-
tial T et les 3 angles d'Euler"Vj 'ffixant l'orientation du trledre
mobile T‘invariablement lié a la molécule supposée rigide, par rap-
port au trlédre inertial T. Ces 6 degrés de liberte
fixent les mouvements d'ensemble de la molécule. 11 reste (61)

Il = 3N -6
degrés de liberté Internes reliés aux mouvements de vibration Inter-
nes des atomes. Ceux-ci sont décrits par les | coordonnées normales
Internes qi,.,qj- En exprimant I'énergie potentielle de la molécule

a l'aide de ces coordonnées lI'on a, par déefinition

/7) "pot Spol
) "po et /U P -~ 0 (1.26)

I ~ jgi=o
19 1=1...1

Peur des déplacements suffisamment petits autour de la position d'

equilibre, I'énergie potentielle est donc une forme quadratique nor-

male définie positive dos ¢, tejJ.e que



Pour les déplacements plus grands a partir de la position d’éequllll-
ore li s'introduit dans le développement de des termes supé-
NMours en qui, fixent 1 ‘*'anharmcniclté du mouvement. Les fréquences

de vibration Internes sont relieées a I'énergie potentielle par les

(1.27)

m étant la masse réduite [6-2) correspondante.
Exprimons le moment €lectriquede la molécule en fonction des
coordonnées noi'maies internes, les fréquences actives dans I'in-
frarouge proche sont, en vertu du principe de correspondance, telles
que
(1.28)

Si nous approchons de notre molécule d'autres particules exercant
des actions appréciables, les fréquences de vibration subiront des
modifications.

Considérons, pour fixer les idées, une molécule diatomique. Son

énergie potentielle est donnée par

en vertu de Cl, 20) et (1.24)

La distance r™ a I'équilibre entre les 2 atomes est donnée par

la fréquence de vibration par

(1.31)
r>r



.fproclusns une troisieme particule de telle maniére que les 3 par-
;ules scient sur une ligne droite et soit «i la distance entre les

mmternes les plus éloignés,
a
>
'1J
(@)

4. 3 flg.6n

li: vertu de (i.Z2.S) I'énergie potentielle du systéme est maintenant

M.e valeur de a dorjiee

\ot ~ A12 9X (a) + a2 f23 (1.32)
Ce ' to
i nouvelle position . est d-:)flale par
N v ot\ rm VF”’ \ \j
i (1.33)
=r.e 'rr/' rj —-
et la fréquence de vibration devient ®
v = i fTi S — VAEc £ AN | (1,34)

v I/ to\ 1),f2/3
La mcdiflcatlon de*4.a fréquence de vibration resuite donc

I, d'un déplacement de la distance d'équilibre de r™ a x*»
2. dé l'apparttlon d'un second terme dans (1,34)
Le calcul de Bauer et Magat (79) effectué pour l'eau en se basant
sur la théorie électrostatique de la liaison d'hydrogéene montre que
c’est surtout le premier effet qui est responsable de la variation
observée de fréquence de la vibration de valence OH lors de l'asso-
ji.ation.

onsldércns ainsi le spectre d'absorption de I'alcool éthylique
-iaiis le tétrachlorure de oa.rbcne uans la région du premier harmonique

la vibration de valence-: CH ( On observe 2 groupes de ban-.

les bandes d'abo&'lI'ption aoes a Ja vibration CH; ces bandes gar-
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lent leur .fréqguence quelle que soit- la concentration de 17alcool.
mJcus devons en conclure, d’aprés ce qui précede, que le champ exercé
si-ar les molécules voisines sur le groupe CH est faible;

les bandes d’absorption 2H. Celles-ci se modifient de facon carac»
téristlque a concentration croissante vflg.7,8,9'. A concentra-
tion tres faible 01°on a une bande fine située a 7150 cm‘-~>aconcen-
tration croissante apparait une large bande d’absorption vers
t5CO ctn””~. Les mémes phénoménes se reproduisent dans la fondamen-
tale et les harmoniques supérleuis (€7,64,65;, Ceci montre que la
vibration OH est pulssaicent influencée par des molécules voisines
et constitue une preuve directe do ce que 1-<association se fait
par I’'intermédiaire de ce groupe (12).
Le dédoublement de la bande OH prouve que I’interaction des dlpftles
d’alcool rentre dans la classe des dilpbdies faibles, puisque aux 2
valeurs de la fréquence de la vibration de valence CH doivent corres-
pondre 2 valeurs de I’interaction intermcléculalre e et eZ«
Au contraire, dans le cas des dlpbles forts, nous devons nous attend
dre a un déplacement continu de la bande avec la concentration. Des
exemples d’un tel comportemient ont été donnés p.ex, par Gobeau étu-
ijaiit I’Influence des perchlorates sur le spectre Raman des alcools

wr de BI’acétone.(76)
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V,

Ccm?ae nous venons de le voir, le dédoublement de . bande CH avec
La concentration permet de déceler spectroscoplquement B1’association
des solutions d’alcccl et de la localiser au groupe CH. 1l est deés
lors naturel de se demander si, en partant de I’intensité relative
des bandes mono- et polyraciéculalres, 11 n’est pas possible de dédul-
I'e la prcpcrtlon relative des molécules libres et associées. Ceci
a été fait par Badger et Bauer en étudiant spectrsscoplquemetit
"equilibre entre les monomolécules et les blmoiécules dans la vapeur
le 1’acide acétique. Les résulaais ainsi obtenus étalent d’accord
avec ceux obtenus antérieurement par des déterminations précises de
la densité de vapeur (67,68) quoique moins nettes par suite de dif-
ficulteé techniques. Fox et Martin effectuerent des calculs du méme t
type pour des solutions de phénol (69) qui furent aussi étudiées par
Meolce et Kempter(56).

La détermination spectroscopique du degré d™assoclatlon de base
sur l'application de la loi de Beer-Lambert (24,66,69). Celle-ci
donne la variation du cceéfflclent de transmission en fonction de
I'épaisseur de la couche absorbante d et de la concentration des
systéemes oscillants c-

Elle s’écrit I = lo e (1*35)

ou 1 est lI'lIntensité a la sortie de la couche absorbante, Iq 1’In-
tensité du faisceau Incident et £, le coefficient d’extinction.
Ta densité optique définie par

D - log”j le (1.36)

T
J.



est donc proportionnelle a la concentration des systemes oscillants
c;: ¢ la fréquence envisagée.
..l mesurant la densité optiqgue au maximum d’afcs)6rptlicn de la bande

3) ~max a loglO ® (Iv37)

et sn déterminant le ooéfflclent ﬁ"tiax nous aurons la concentration des
particules absorbantes. Les mesures de concentration qui vont suivre®
sent toutes basées sur la relation (1.37), appliguée a la bande mono-
inoiécuialre OH.

Notons pourtant que la loi de Beer-Lambert est une loi limite et .
;;out nNétre qu’lmparfaitement veérifieée (3,24). Pourtant dans le cas
te la bande CH a 5950 cm~ 11 n’apparait aucun écart systématique

1 la loi, qglnsi que le montre la fig.l1O (70)

2k 10¢é 4~ A ON |
figtlo
Veérification do la loi de Beer-Lambert pour le |I.
harmonique de la bande: CH ( 595C cm~'")
Au ccntralte (cmp.flg,12) la densité optiue de la bande monomolé-
culalre OH présente des écarts systématiques a la loi de Beer-Lambert

a partir des concentrations trés faibles. Ces écarts systématiques



fig.ll. Exemple de séparation graphique des bandes OH mono- et
moiymoléculalres
sol: 2% C2H50H + 75~ CCl4 ; env.,0,5 ram,/0,2 cm.;

t°: 20*C.
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vont de pair avec I’apparition, bien visible dans la fondamentale, de
la bande polymoiéculalre. 1l est donc naturel d’interpréter ces
écarts comme dus a lI’association.

Une autre difficulté provient de ce que la bande polymoiéculalre
est large et masque partiellement la bande raonoméléculaire. C’est
pour éviter cette difficulté que nous avons effectué nos mesures d'in-
tensité dans la région du I* harmonique ou I’intensité de la bande
polymoiéculalre est relativement plus faible que dans la fondamenta-
le. Xa séparation des bandes, nécessaire pour des mesures effectuées
avec des solutions concentrées en alcool, a été effectuée par vole
graphique suivant la méthode de Fox et Martin (69). La flg.ll donne
un exemple d’une telle séparation. Cette séparation, toujours appro-
Ximative, est dans le cas des solutions concentrées la principale
source d’erreur dans 1"évaluation de la densité optique.

Au lieu de mseurer la densité optique au maximum d’absorption et
d’en déduire par la formule (1,37) la concentration des particules,
I'on peut également envisager [1’absorption intégrale définie par

(1.3B)
ou I’intégration est étendue a toute la bande d’absorption. Or, par
suite de la séparation graphique nécessaire, il est beaucoup plus
facile de déterminer approximativement la profondeur de la bande que
sa surface,, autrement dit, il est plus facile de déterminer £/miax

avons nous toujours choisi la prem”lére méthode.

Ceci est d’autant plus justifiée que pour toute une série de formées
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de bandes d'absoAion simples, 01’on a (71)

A = GTI (1.39)
A T winax

ou A désigne [I1’aire de la bande, f la demi-largeur de telle facon
qlde si nous pouvons considérer f comme constante dans les diverses

conditions expérimentales utilisés, ce qui est bien le cas, les 2

méthodes deviennent équivalentes.
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Ilharltre I1.
aggoclatlon rie 1*alcool ét.hyllquc- dans

un solvant inerte.

l.
Laisse dation blmolé oulalre ies alcools.
Ne us avens ccitinencé par étudier des solutions trés diluées d’alcool
éthylique dans le tétrachlorure de. carbone. Les densités optiques
déterminées en fonction de la ccnoentratlon d’alcool exprimée en ©

par I0v0O CG de solution sont reproduites sur la fig.ll.

ftg. 12. Eenslté
optique de la bande
monomoléculalre OH

pour des concentra-
tions faibles en
alcool,

( Ir harmonique)

0,5% C
'iLa droite représente la loi de Beer-Lambert en admettantlf\ que toutes
‘|
|
Igs particules d’alcool dissoutes vibrent avec la fréquence caracte-
ri"stlque du groupe OH des monomolécules. Les écarts observés a cette

droite dés les concentrations tres faibles de 01’ordre de 0,05 %
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xogitrent que dés ees ccncentratlons les tnclécules d™aicool s’asso-
cient.

Jin Sf-lutlon suffisamment diluée 1l suffit de ne tenir compte que des
monomclécules d’alcool Ai et de blmclécules A'. Parmi ces derniéeres
doua pouvons encore distinguer 2 especes:

I. les blmclécules symeétriqgi;es ou les deux CH jouent des rbéles sImA-

ialres et possedent des fréquences de vibration voisines

or 'c - R (2,1,

June cette formule R représente le groupement alkyle O02H5. Reniarquons
que par suite de [I’addition vectorielle des moments électriques le
moment électrique résultant du complexe (2.4) sera nnl (IR,19).
Il1. des blxiclécules assymétriques dans lesquelles les 2 OH jouent

des rdles différents

R

2)

rs.ns les complexes (2.2) le moment électrique résultant est distinct
de zéro. D’autre part 01’hydrogéne du groupe QH Inférieur ne doit étre
que faiblem*ent perturbé par 0’oxygene du groupe hydroxyle supérieur
et dés lors continuer a vibrer avec une fréquence voisine de la
Aréquence mxncmeléculalre.

iNjOus avons d'une part 1’équilibre chimique entre les monomolécules

et les blmclécules d’alcool

2 Ap Ao (2»3)
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i’autrs pa,rt un équilibre chimique entre les 2 especes de complexes

ia) et {2.2)
A” «(2.4)

micuF avons donc les lois d’action de masses

~N1
= Ko (¥ (2.5) et = G (1 C (;
O,’
;.a concentration des groupes hydroxyles vibrant avec la fréquenc;

mcnomoléculaire est donnée en vertu de (2.6) par

— -(2*7)
| +—G‘(Tj
.cmme d’autre part la concentration totale en molécules d’alcool est
donnée par O=0"+ 2 C2 (2.8)

la loi de Beer-Lam.bert (cp”~chap.l) combinée a 1’équation de Guldberg

et Waage (2.5) conduit a la relation

2r - "K o
( i Ts } ? K2

2

dans laquelle nous avons posé

= i 2*.1C
4 max d logio e ( )

pans la formule (2.9) nous connaissons c¢ et nous mesurons D. La va;
leur de X déterminée a partir de la flg.l12 est égale a C,27 en % par
ICO cc de solution et pour une épaisseur de | cm. de couche absor-

bante,
%

Oonsldércns d’abord les 2 cas limites suivants:
, formation de blmolécules symétriques (2.1) seulement, ~lcrs en

vertu de (276) G

oo (2.11;
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Les valeurs de K2 calculées a partir des données de la flg,12
utilisant les formules (2.9] et (2.11) se trouvent renseignées

le tableau 11,

C D Kc (293"
0,1 0,024 1,42
0,2 0,044 1,44
0,3 0,061 1,40
0,4 0,077 1,41
0,5 0,092 1,45
0,6 0,104 1,39
0,7 0,114 1,26
1 0,135 1 Tableau 11,

On volt nettement que la loi de Guidberg et Waage est veérifieée jus-
gu’a une concentration de-*—,6 it, A partir de cette concentration
apparaissent des écarts systématiques,

2. Formation de blmiolécules assymétriques unlguemeént:

G =0 (2.12)
idltlons 1*on obtient:
C L Ko.
0,1 0,024 0,99
0,2 0,044 0,93
0,3 0,061 0,82
0.4 0,077 0,80
0,5 0,092 0;78
0,6 0,104 0,69 Tableau 111.
Le tableau 1l montre que 1’hypothése d’une form.atlon prépondérante

id blmolécules assymeétriques doit étre rejetée, puisque la loi de
Guidberg et Waage ne se trouverait alors veérifiée a aucune des
concentrations envisagées.

Notons pourtant que nos mesures ne sont pas en désaccord avec la fc
matlon d’un petit nombre de blmiOiécules assymeétriques aux concentra
tiens envisagées. Si nous posons par exemple

G = 19 (2.13)
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ce qui revient a admettre que sur 20 blmolécuies formées 19 sont

symétriques et 1 assymétrique, 01’on trouve les valeurs de K2 sulvau-

0 Jk2-L2ail
0,1 0,024 1,40
0,2 0,044 1.39
0,3 0,061 1,33
0.4 0,077 1)37
0,5 0,092 1.40
0,0 0,104 1,31 Tableau V.

La constante de K2 est pratiquement aussi bonne que dans le cas du
tableau 1. La formation prépondérante de molécules de moment élec-
trigue nul est d’accord avec la mesure de la constante diélectrique
(r.2; , ainsi qu’avec les niesures effectuées avec le phénol par Tox
et Martin (69;*

Dcnfcrméraent aux tableaux précédents nous adopterons comme valeur
de la constante d’équilibre dela réaction d’association bimoléculai-
re de l1’alcool éthylique dans le tétrachlorure de carbone a 20®C

K2 =140 + 0,05 en % par IOC cc de solution
(2-14)

ou
Ko

0,24 + 0,01 en moles par litre

1.
L‘association supérieure de [1’alcool éthylique.

Abandonnant le domaine des solutions diluées nous avons effectué
une série de mesures portant sur les concentrations les plus diverse
La flg.lé reproduit les densités optiques ainsi déterminées pour la
Lande m.onomoléculaire. L.’on volt que le nombre de groupes hydroxylc s
vibrant avec la fréquence monomoléculalre augmente d'abord trées ra-

pidement pour atteindre et conserver une valeur qquasiconstante dans
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les sciuticns trés concentrées d’alcool.

Remarquons que la passage des solutions trés concentrées en alcfol
a I’alcool pur se fait de maniere trés continue ainsi que le montrent
les fig, 7,8 et 9, La structure de ces solutions trés concentrées
doit donc se rapprocher graduellement de celle de 1’alcool pur. Cette
derniere a été étudiée 4&ns le cas des alcools meéthylique et éthyli-
que au moyen des rayons X par Karvey-Zacharlasen ((16,17). La fig,13

représente schématiquement I’arrangement des particules

Structure de [1’alcool
liquide d’aprés
Zacharlasen ( 16,17)

Les particules voisines d’une molécule donnée sont disposées du coté
des atomes H et 0. On peut dire qu’une molécule d’alcool est lieée a
3 voisines. A chaque Instant un certain nombre de telles liaisons

so formeént 6V ce -défont, La fig,9 nous Indique que le nombre de liai-

sons hydroxyles libres dans 1’alcool pur est, de

~ =133% --- (2.15)
n

Cr, I'énergie libérée lors du passage d’un groupe hydroxyle de 1fé-

tat libre a I’état associé est donné par la formule de Boltzmann
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ou HO est le nctnbrs de groupes hyfroxyles libres et na celui des
groupes associés. e3ou grace a (2.15) a 2C~C

S2 « 2,9 cal (2.17)
La chaleur d’évaporation doit étre grossiérement égale a 3 ™2 *
puisque chaque molécule est lieée a 3 voisines. Deés lors
q 8,7 cal (2.18)
aiorotque la valeur expérimentale est (66)
o, = 7,6 cal (2.19)
I’accord est donc trés satisfaisant.

Revenons au probléme des solutions concentrées. Dans celle-ci ift
y a équilibre chimique entre tous les complexes qui peuvent s’y for
mer (77). Toutes les réactions d’association

Al (2.2¢) (Y = 2— «1)

doivent posséder une affinité nulle. D’ou les conditions

"Y = Y N1 (2.21)
dans lesqquellesY désigne le potentiel chimique de Gibbs du compl
xe Y . Or, si nous ne tenons compte que de I’Interaction entre les
molécules d’un méme complexe nous pouvons écrire (57)

AY - 4+ k T log (2.22)
ou l/&;’/ est Indépendant de la composition chimique du systeme.

(2.21) peut encore s’écrire

(2.23)
cy kT
d’ou «<y (2.24)
en posant /Y TYA (2.25)
K KT
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on a la relation N
CcO cro
N 2 \-v (2.26) ou 2 =1 (2.27)
YA N Y®'»

Grrace a (2.27) et en introduisant le degré de dissociation mcnomclé-

culalre 0( deéfini par <X S (2.2R)
C
la série (';.27) s’écrit
y Y-*%
cXf 2 Y'L-£— =1 (2.29)
YN Ky

Oette série nous donne une relation entre la concentration des mono-
molécules, la concentration totale en alcool et les diverses constan-
tes de Guldterg et Vlaage. Pour la rendre accessible au ccntriile ex-
périmental 11 faut préalablement étudier les relations qui lient les
diverses constantes de Guldberg et Waage ou encore grace a (2.25)

P
les valeurs de/”™y pour différentes valeurs de I’indice Y .

0 -rw Oy
Posons rl- Y (2.3¢c)
Y rapporte donc a une molécule d’alcool placé dans un complexe

Y ¢ Lorsque Y devient trées granA 1’état de la molécule dans le

ccm;plexe devient identique a celui dans le liquide, donc

11m  A* Y (2.31)
CcoO l
ou N’indice se rapporte a I1’état liquide.

Nous avons donc d’une part & pour les molécules d’alcool libres,

oL
d’autre part i“Mt pour les molécules comprises dans un complexe
étendu. Le probléme est de détermilner la valeur de N pour les

valeurs de Y Intermédiaires,

Le cas le plus simple serait celui ou toutes les particules associées

se trouveraient dans le méme état ( cp,flg.15a)



flg,14.

45.

@)

Densité optique de la bande raonoracléculalre OH
en fonction de la concentration de.l’alcool
( Ip harmonique)
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1'en aurailt alors .*e

(y=2...00) (21f32)
n effectuant les calculs dans cette hypothése on obtient aucun ac-
cord avec l'expérience,de sorte que [I1’hypothése (2«32)est a rejeter.
L état des naclécules dans les complexes, doit donc varier progressive-
ment depuis les blmoiécules jusqu’aux complexes les plus étendus et
les™*™ s‘méchelonner entre les 2 valeurs extrémes et
(cp.fig.I5b), -
ol nous posons a {2.33) pour une température T donnée

. .. 9 .~ . T

une disposition progressive simple des/~ © sera réalisée par la
formule e (Y-1I} a4 1 (2.34)
L (/\3ll Y )
]-n effet, pour Y = 1 ety =1t>0 on retrouve respectivement™ et
pour les valeurs de I’indice Intermédiaire les/**y s”~échelonnent sul
vant la fig,15b, dans laquelle nous avons adopté pour fixer les Idées
la valeur a * 3,

X1 vertu de (2.34) 1’on aura n

re = = (Y—i) r + /> (235)



>Xy = a K T (2.36)
'cu en posant ~ NN (2.37)

la série (2.29) devient

~ v ~ =1 (2.3f)
Y =1 >

en effectuant la sommation on obtient

6Cc

K (T) = (2.39)

1 -Va2T
Cette formule a déja été utilisée précédemment par Mecke et Kempter
(56) pour I’association du phénol. Ces auteurs 1°’ont obtenu en égalant
les diverses constantes d’équilibre des réactions

+ A J* AY (2.40)

Nous avons préféré donner une démonstration de (2.39) qui mette en
évidence sa relation avefT I1’état thermodynamique des particules asso-
ciées.
Le tableau V donne quelques valeurs de K (x) calculées a partir de la

courbe- de la flg. 14.

c D Cai_ . K i.2a5l___
C,5 0,083 0,34 0,615 1,4C
1 0,124 0,46 0,46 1,43
2 0,170 0,63 0,315 1,43
0,200 0,74 0,246 1»46
5 0,235 0,87 .0,174 1,40
10 0,260 0,96 0,096 1,40
20 0,300 1,11 0,056 1,46
40 0,330 i,2é 0,0306 1,48
75 0,350 1,29 0,0172  1.48
loC 0,360 1,32 0,0132  1.49 Tableau V,

’accord est trés satisfaisant. Nous adopterons comme vaeaur de la
constante d’association supérieure de I1’alcool éthylique dans le té-

trachlorure de carbone a 2070
K (293} == 1,43 t 0,15 QXi % par 100 cc de solution (2.41)



U K (293) = C,25 * 0|I<6 en moles par litre
mr précision des mesures est dans le cas des solutions concentrées tres
C-ttement Inférieure a celles effectuées sur des solutions diluées,
par suite de la séparation graphique de la bande moncmoléculalre,
~'"mi:aralscn avec les résultats obtenus dans la fondamentale.
Il est extrémement Important de comparer les résultats que nous avons
obtenus en étudiant INIntenslté du premier harmonique de la vibration
le valence OH aux résultats obtenus antérieurement par 01’étude de
I'Intensité de la fondamentale (2,73). Notons pourtant que par suite
iie la difficulté de séparer la bande moncmoléculalre, les résultats
obtenus a partir de la fondamentale sont moins précis (cp. cgiap.l),
Cette étude egfsctuée par J,Errera, Gaspart et Rack a donné pour la
concentration en« mcnomolécules d’alcool en fonction de la concentration
totale en alcool, des valeurs données dans la seconde colonne du

tableau VI.

Tableau VI.
alcool <Tji-.li. Ocela K (20"C)
2 0,47 0,63 1,43
4 0,58 0,78 1,75
6 0,73 0,98 1,64
a 0,81 1,09 1,71

Les concentrations en monomolécules d’alcool données par J,Errera
et ses collaborateurs Cmip n’ont qu’une valeur relative, en ce sens,
cjiu’elles ont été calculées en admettant que pour une concentration
totale en alcool de 0M5%, la concentration en monomolécules d’alcool
serait de 0,47, ce qui nN’est exact qu'en toute premiére approximation.
Nous avons dés lors multiplié ces concentrations relatives par un fac-

teur de réduction choisi de telle facon que la concentration en
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r..rm >Ti:Olécules d’alcool d’une solution a d’alcool soit la méme chez
; T:Trcra que chez nous.
i'cuc avons ainsi obtenus les valeurs portées dans la 3e colonne du
T"atlirau précédent (Cjj.igh). A partir de ces vqgléurs nous avons calculé,
ccmme précédemment, la constante d’association supérieure de 01’alcool,
Jl résulte des valeurs ainsi calculées que:
les lésultats obtenus a partir de la fondamentale sont en tres.bon
acccrd avec ceux obtenus a partir du premier harmonique. En particulier
..a .valeur moyenne de la constante d’association supérieure de [1’alcool
“ébcrralnée a partir du tableau VI, a savoir
K (?) = 1,73 i 0,2C a 20”°C a partir de la fondamentale (2.73)
est en accord avec celle calculée a partir du premier harmonique dt
qui était s(T)=:1,45t0O|15 a 200eC a partir du premier harmoni-
que.
lette concordance, ainsi que d’autres relevées dans la suite de tra-
\all établissent de maniere nette que 01’étude spectroscopique au moyen

de 1'Infra-rouge proche, constitue un moyen d’étude quantitatif de la

structure des solutions,

l.afluence de la température.

L'association de [I’alcool est tréeés sensible a I’effet de la tempéra-
ture (1,'. Ainsi que le montre a titre dexemple, la flg,16, a tempéra-
vuro croissante de la bande moncmoléculalre s'Intensifle, tandis que

i bande polymoléculalre tend a s’affaiblir.



1Tous

dans

5C

ailcpcl éthyl. + 66,7, CCI a diverses températures
iiclr continu ; + 55° rcuge 2C° noir pointillé -2C~
bleu X 400 wvert o®

avons commencé par verifier que la formule (2*39)reste valable

tout le domaine d’existence des solutions d’alcool dans le tétra-

chlorure de carbone. Pour cela nous déterminons K () en fonction de

'l pour 2 solutions”™ 01’une a 1% d’alcool, I’autre a 3= ,Les points

expérimentaux ainsi obtenus se distribuent sur une méme courbe, ce qui

iémontre bien la validité de (2.39).
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flg.17.
Variation de la cons-
tante d’association
supérieure de 01’alcool
en fonction de la
tampérature'*-

O sol/la 33,3 %

* . 7%
A A . i -
..LJJ'tre part, la Chaleur (Jje ré%tiom%la'r%t F constants est reliée a
constante eéquilibre par la relation ,(57}
d Icg K
pT (2.44)
d T

dans laquelle rp”~ désigne la chaleur de réaction a pression et tempé-
rature constantes. Dans le cas ou cette derniere est indépendante de la

température, 1°on aura donc

log K = b - (2.45)
T

r h est une constante Indépendante de la température. En portant le
-ogarlthme de la constante d’équilibre K déterminée a partir de la

frurte le la flg,17 en fonction de I’inverse de la températurefabsolue

U ;s voyons que (2.45) est satisfait ainsi que le montre la flg.18.
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N.N

A 0.Ca

flg,l<2 logjilC(T) en fonction le I/T
L'influence le la température sur la réaction l'association les alcools
est Icnc la méme que sur une réaction chimique orllnaire, avec cette
seule différence que lans la cas de la réaction d’association, les
énergies mises en jeu sont beaucoup plus faibles.
Ceci est d’autant plus intéressant a noter, que des mesures antérieu-
res effectuées dans ce laboratoire avalent fait croire a ce que 1’in-
fluence de la température sur 0I’association de 01’alcool devait étre
i.écrlte par 1’Introductions de phénomeénes critiques spéciaux (1,2).

a partir de la flg,16, 11 est facile de calculer la valeur de la
chaleur de réaction a pression et température constantes rp,p , 01’°0n
N-r'-we rpj 5 k cal/mole (2,46)

IfuuG verrons plus loin un second moyen spectroscopique, indépendant
u premier pour calculer rpj,

ici encore nous pouvons comparer nos résultats a ceux obtenus dans
..'"étude de la fondamentale par J.Errera et ses collaborateurs (2,73).

les auteurs ont déterm(bné la concentration en mnnomclécules d’alcool
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"¢ srluolcns a 35°C et peut diverses concentrations totales en alcool

t tableau suivant donne les valeurs ainsi déterminées

Tableau VII.
% alcool . . umilr Ciif' K (55®0)
Y 2,78 1,02 3,58
4 1,12 1,5C 3,88
6 1,48 1,58 4,70
« 1,61 2,16 4,50

JIn mul-Glpllant par le méme facteur de réduction que précédemment,
1’en obtient les concentrations "absolues” portées dans la 3e
colonne et a partir desquelles nous qgvons calirulé la constante d’asso
dation supérieure a 35°0» La valeur moyenne ainsi déterminée a
savoir

E=4,2+0,6 a 55® (2.47) ( & partir de la
fondamentale)

00--. ouoore en bon accord avec celle qui se déduit de nos mesures au
iroyen de la flg, ly et qui est

¢« 3N h 0>- ~ 55®@ (2.48) ( a partir du premier
harmonique)



Chapitre 111.
LNMassoclatlon de X’alcool dans les solvants actifs,
I» Energies d’association et fréquences de vibration.

Comme nous H0’avons rappelé dans 1’Introduction, le spectre d’ab-
sorption de. solutions d'alcool éthylique dans un solvant Inerte type
comme letétrachlorure de carbone, posséde deux bandes de vibration
de valence OH,

Ainsi dans la région de la fondamentale, 01’une des bandes, fine et
située a 3640 cm“”, est rapportée a la vibration du groupe OH dans
les monomolécules, 1’autre large et située au vcfelnage de 3325 cm*“"

est due a la vibration de ce groupe dans les polymolécules.

flg,19. Courbes de transmis-
sion du systéeme alcool-CCl4

au voisinage de la fondamen-
tale; t®/20°C

cuvette 0,2 mm. (diaprés Errera
et collaborateurs).(73)

(1) 7% alcool

(2 "

3
{a

8% ”

' 3700 ~3600 3500 3400 3300 3200 cm-1

(2) 11 est possTble que cette derniére bande soit en réalité constituée
par une superposition de 3 bandes sans .que cela soit définitivement

établi (73)-
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31 nous passons taalntenant a des solutions diluées d’alcool dans des
iOlvants actifs, la bande polymoléculaire disparait et la bande mono-
Iéculalre subit un déplacement qui ne dépend que de la nature du
solvant actif et non de la concentration d’alcool dissoute (2,1R,73).

Nous appelerons bande d’association la bande monomoléculalre ainsi
déplacée par suite d’une interaction énergétique avec le solvant.

Le tableau suivant donne la position de quelques bandes d’associa-
tion a CC* 1. La troisieme colonne donne les déplacements de ces bandes

calculées a partir de la bande monomoléculalre dans le tétrachlorure

de carbone,.

Tableau VIII.
/\.1 r*

3rivant fréouence en cm* tV en cm*/ r en
tetrachlcrure 3640 0 0

alcool liquide ® 3325 315 é,7
benzéne 3620 20 C.,3
bhlorobenaone 3630 10 0,2
nitrobenzéne 3600 40 0,7
benzaldéhyde 3530 110 1,8
pyridine i 3325 315 4.7
aceétone 3505 135 1,8
dicxan 3505 135 1.9
plpéridline (— 3290 (?) 350 5,3

Les mesures marquées 0 ont été exécutées par Gaspart (2,73),.
(-) A cause de bandes propres dans la région envisagée, le résultat
obtenu pour la plpéridine est peu sUr,,
Vu la largeur de ces bandes 11 faut tenir compte d’une erreur de
‘mvif) cm*“? dans la détermination du minimum de la bande d’absorption,.
Il faut aussi noter que 01°on est géné dans un grand nombre de cas par
a présence de bandes propres de ces solvants au voisinage de —
Cet Inconvénient grave disparait quand on opeére, comme le fait Gordy

(2S) avec I’alcool lourd dans lequel 1’hydrogéne est Remplacé par un

"eeuterlum.. Dans ce cas, par suite de [I’augmentation de masse, la
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" bration fondamentale de valence se place au voisinage de 4™, reé-
-x'.("'n dans laquelle peu de solvants possedent des bandes. Nous revien-
r-ns dans le second paragraphe de ce chapitre sur les mesures de

i*dy
Il est important de relier quantitativement le déplacement de fre-
quence de la bande monomoléculalre a I1’Interaction énergétique entre
‘e groupe OH de [I’alcool et les molécules du solvant.
Cl nous assimilons le groupe oscillant OH a un oscillateur anharmonl-
ga-, les fréquences d’oscillation sont données par la relatlon(cp.62)
n CO¢c (1 - (n+tD) X ) (5*1)

avec n = 1 pour la fondamentale

n 2 pour le premier harmonique...

Oars la relation (3.1) (CO e est la fréquence des déplacements harmofcl-
quvs suffisamment petits autour de la position d’équilibre et x le
Occf;/ldent J anharmonlcité.

"NMimettant que 1’énergie potentielle entre 1’oxygene et 01’hydroge-
jce du groupe oscillant puisse étre décrite par un développement en

séria de Morse (bO)> 01°’on est conduit a la relation suivante entre D,

la chalciu de dissociation, CO " et x
h U>e (1 - x)*

4 X
ou h es* la constante universelle de Planck. Les valeurs expérimenta-

(3.2)

les déterminées pour D et x sont (4l1)

r C~lls kcal/mole (3.3) .,2¢ .107° (3.4)
Lois d’une variation ~E de la chaleur de dissociation, telle qu’elle
se présente par suite fie 1’interaction du groupe OH avec le solvant,

0.r aura des variations et données en vertu de ( 3,2)
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T = TLiiflL , - Hiie @x2) 1 (3.5)

"~ i-cn avait = O» formule (3*5) conduirait grace a (3*2) et a

( ,3" a la relation simple

h = S 113 iccal/mole (3*6)

i,n fait, cette derniére relation permet de calculer un ordre de gran-
deur correct pour I1’énergie d’interaction fiP en partant des traleurs

et 00e déterminées expérimentalement (69). Pourtant la, formu-
-“ 0.cO ne peut convenir pour des évaluations plus précises parce que',
‘mmme 01’a montré Davles (41) I’hypothése X =0 n’est pas verifiée,
Sn absence de connaissances précises sur la variation de x, on peut
adopter la relation

= ~O
s N X 113 kcal/mole (3.7)

qui conduit, d’aprées Davles (41), a un bon accord avec 0I’expérience.
Dans cette relation (a>i désigne la fréquence de la bande monomolé-
culalre OH en absence de toute Interaction, 0)2 Ila fréquence de la
méme bande dans un solvant actif, La derniére colonne du tableatf VIII
donne les énergies d’interaction ainsi calculées. Pour déterminer i'We
I’on a tenu compte de (3.4); notons d’ailleurs qu’en premiére approxi-
mation e N Sw, N
plusieurs constations intéressantes découlent des valeurs de () D ainsi
calculées:
1,, L’énergie d’interaction des complexes supérieurs d’alcool calculé-»
a partir de la variation de fréquence par la formule (3*7), a savoir

N, 7 kcal est en trés bon accord avec la méme énergie d’interaction
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déterminée au chapitre précédent a partir de la variation de I’inten-
sité de la bande mcncmoléculaire et ou nous avons trouvé«"5 kcals.
4:. Les énergies d’interaction avec diverses molécules' possédant un

atome d’oxygene par l'interméediaire duquel pourra s’établir une

liaison d’hydrogeéne avec [1’alcool, telles que la benzaldéhyde, I'a-

cétene ou le dioxan de formules respectivement

8
THo™ \GHo (7
OHA-CC-CHA -8,
IHEév ><CH2
sont toutes les 3 du méme ordre de grandeur: 2 kcal.

3. Les énergies d’interaction de l'alcool avec la plpérlidine et la

pyridine de formules

[ | o |
J 11 (3.9;
Vé N/
N NH

et qui possedent donc un atome d’azote par lequel pourra s’établir
laxlialson d’hydrogéne, sont beaucoup plus élevés et de 01’ordre de
IN~/ 5 kcal.

4. Les interactions faibles avec le benzéne et le chilcrobenzene peu-
vent s’expliquer quantitativement par la polarisabilité du groupe
phényl.

L ensemble de ces résultats admet une Imterprétatlon électrostatique

simple, Cbservcns tout d’abord que les énergies d’interaction déter-

minées ont des ordres de grandeur conformes a celles évaluées élec-

’jstatiquement dans le tableau I» 11 convient toul'efuis de diviser
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ri-abord les données du tableau | se rapportant a I; mole de liaisons
doubie:S,par exemple CH-QH, par 2 avant de lés: comparer.'aux données,'du
tableau VIII.

Jieux éléments Interviennent essentiellement dans I'évaluation élec-
trostatique des,énergies d'interaction: la charge des atomes et leur
rayon. Le tableau suivant donne les rayons atomiques et la constitution
électrostatique de' quelques éléments susceptibles d'intervenir dans la

liaison d’hydrogéne.

'Tableau 11X,
élément raven atomique en A constitution électronique
Carbone C,77 1 S2. 2s2 2p2
Azote 0,70 "1 S2 2 s2 2 p3
Oxygene 0,65 1 s2 2 a2 2 p4
Fluor 0,61 I s2 2 s2 2 p5
Ecufre 1,C2 |1 s2 2 s2 2 p6 3* S2 3 p4
Chlore 0,97 1 s2 2 s2 2 p~r 3 s2 3 p5

Oe sont les 3 éléments N,C et P dont les rayons atomiques sont les
plus petits qui ferment les liaisons d'hydrogene les plus actives,
Tar centre, par suite du rayon atomique élevé, le chlore dans le chlo-
robenzéne ne pourra exercer qu'une action faible. Enfin, par suite de
la constitution électronique, la charge de l'azote est plus forte que
celle de l'oxygene dans leurs comi*feés respectifs, et comme leurs
rayons atomiques sont voisins, on concoit directement que [*NInterac-

mLton du groupe QH avec l'azote sera plus intense qu'avec l'oxygéne
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11. Effet d’isotople et énergies d’association.

Les considérations précédentes rendent plausibles une interpréeta-
tion électrostatique de la liaison d’hydrogene du moins dans le cas
de I’association de 0I’alcool ou de substances analogues, sans en
constituer une preuve décisive. Pour arriver a un tel argument, obser-
vons que I’intégrale d’échange du proton qui d’aprés la théorie cova-
lente de la liaison d’hydrogéne joue le rbéle décisif (cp.Introduction)
dépend fortement de la masse du proton, alors que I’intégrale coulom-
bienne doit en étre pratiguement Indépendante.

Rappelons tout d’abord quelques données. Récrivons le schéma

X - H...X -~ X_...H-T. (..o )
(1) 2)

et portons [1’énergie potentielle de ce systeme de 3 particules en
fonction de la distance entre un atome X et 01’hydrogene, en admettant
que les 3 particules X,H,X se trouvent sur une droite et pour une

distance a des deux atomes X donnée.

flg*20. Energie poten-
tielle du systeme supposé
linéaire XHX et pour une
distance X-X donnée a.
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L'énergie pctentielle d"*interaction présentera 2 cuvettes de potentiel
correspondant respectivement aux composés (1) et (2) du schéma (l. ).

Ces deux cuvettes sont séparées par une barriere de potentiel B» En

absence de toute Interaction entre le proton et 1’atome X libre, c’est
a dire pour des distances a suffisamment grandes, le systéme pourra

étre décrit par les deux équations de Schr'ddinger

X Y- Cb - Spot Y =0 (3.ic]

1 - Bpct (*2)3 »» =0 (3.11)
—_— (3.12)
K’
correspondant respectivement aux formes (1) et (2) du schéma (. ).

La résolution de ces équations nous donne 2 séries de fonctions et de
valeurs propres correspondant aux états stationnaires du proton. A
cause de la symeétrie du systtmes et en nous limitant aux états fondamen
ta,ux, nous aurons donc les deux solutions
o~ ¥ =¥ (3-19
:.criespondant a la méme valeur propre de I'énergie 3 ~ Eo«
I'jnsldérons m~™alntenant des distances a pour lesquelles le proton
entre en Interaction énergétique avec [’atome X resté libre et soit
I\f )
la valeur de cette Interaction en fonction de la distance T2
0j;.] sépare les deux partl;rules. Les fonctions Y "1) et Y= cessent
de représenter des états stationnaires et le niveau d’énergie Eq de-
v3éno un doublet.La différence entre le niveau d’énergie initial Eq

ult
et la composante inferieure du doublete ®’\ moyennd, a une attraction

Bul sYrorinie a 1’aide des Intégrales d’échange et coulomibienne U3 et



oT 17* lent les valeurs explicites sent respectivement

th, - F Ui"2) (3.14) et Oc = rNn(r;;.}vy"D™"Pc-(3.

P S
dans ces formules les intégrales sent etendues a !eespace de conflgu-

ratiun lu preten. leur évaluer num.érlquemient 01’ordre de grandeur de
"llN'-.égralo 1 échange ncus peurrons suivre trés exactem.ent un calcul
effectué par Bernai et Fowler (I5).

7oru idérens une barrieére de potentiel rectangulaire séparant les
deux cu/ettes de potentiel supposées de profondeur constante (cmp.fig»

pr, traits en hachuré» Conformément a ce miodele 1°on a

m3 -1 r £ r2 et r-">>rn™~
(:;.16)
@] partout ailleurs
- /= J*. fr_
A (3,17)
d'il n’y avait pas d’échange protonique entre les deux cuvettes Mp et
le proton une fols a 1’état resterait indéfiniment dans la
cu' cct'.» et 1’on aurait
rTL”" (- r
C % ) ~ Q N (r) = 0 peut tout r en dehors de M
M -U.,16) (3.18)
d". méme
~(2)3n -1 et (r) =0 pour tout r en dehors de M
% ’ ' (3.19)

Fanr ces conditions l'intégrale d'échange Uj; est évidemment nulle.
Fr fait! ménie en présence d'interaction, une partie considérable de
ouie ‘\\]/f par exemple est réfléchie par la barriere B, le reste

seuj cment es" réfracté et parvient en Mi. La théorie du passage des
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ondes de de Broglle a travers des barrieéres de potentiel montre que
I*on a le rapport suivant entre la valeur moyenne de 1’amplitutde de
1’onde incidente y . "2) et celle de 01’onde réfractée 2) (v-}.

— A j<R' (

/\L A
dans cette formule R egal a r™ - rp~est la largeur de la barriere

de potentiel et le niveau énergétique du proton dans Mi ou I,I12.
Grace a (3.2C), (3.17} devient

- |<R’ (-E0)i'™

UA - - 2E e JdJcyY <ID2 iPr (..21;
en remplacant dans (3.7), par sa valeur moyenne donnée par
(3-1c).

En prenant avec Bernai et powler comme valeurs numeériques les valeurs

suivantes

R’ 4.10"N cm
E - C,5 électron-volt (3*22)
3 - 0,75 électron-volt

et en admettant que I'échange protonique se fait suffléamment rarement
pour que lI'on puisse continuer a utiliser I'équation de normalisation
(3.18"', I'on obtient lI'ordre do grandeur

Efi C;: 10-1™ ergs (3.23)
c’est-a-dire une valeur |1Q-pxus faible que celle déterminée <»xpérlmen-
talement. Ceci indlque'tNife la majeure part de [1’énergie d’Interaction
doit provenir de l'Intégrale d'interaction coulombienne.
Four en étre sdar,considérons la valeur de 01’énergie d'échange dans le
cas ou N’échange s’eétablit par I’Intermiédlalre d'un deuteri et non
d’un proton. Toutes les valeurs numériques utilisées restent essentiel-

lement les mémes a l'exception de ™ qui en vertu de sa définition
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devient i/P
K= K 2/ 3.24)

En désignant par U’4q la valeur de I’intégrale d’échange dans le cas

de 1’lsotope lourée, on aura donc

$O (3.25,

Y i*E0)I/2

La valeur du rapport des intégrales peur les Isotopes léger et
lourd est donc de 01’ordre de 10 et ceci Indépendemment dans une large
mesure de la valeur particuliére choisie pour I’Intégrale d’échange
de I’isotope léger.

Il est donc particulierement Intéressant de veérifier si effectivement
I'énergie d’interaction déterminée expérimentalement a partir de mesu-
res spectroscopiques est nettement plus faible dans le cas de [1’alcool
lourd que dans celui de lI'alcool ordinaire. Cette comparaison est ren-t
due possible par le fait que des mesures sur des solutions d'alcool
méthylique lourd 3H3 OD ont été effectuées par Gordy (28), tandis que
les mesures sur des solutions ordinaires ont été effectuées par
Gaspart et I1’auteur.

Le tableau suivant reproduit les résultats de Gordy (28); les valeurs

de 01’énergie d'interaction calculées par la méme méthode qu'au premier

paragraphe de ce chapitre figurent dans la derniere colonne du tableau.

Tableau X,
solPant fréquence en cm*/ 'S
Benzéne 2681 C 0
B~ omobensene 2681 0 C
elc-ocl liquide 2494 187 4,2
r:'.irobenzéne 2653 28 C,7

t'euzaldéhyde 2597 84 1.8
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pyilalne 2500 181 4,5
acét-cne 2584 97 2
llcxsn 2584 97 2
picéililne 2459 242 5,3
Notent que les valeurs de été calculées par Gordy (28) en

prenant comme base la position de la bande monomoléculalre dans le
benzéne, alors que nous avons pris comme base la position de la bande
oaLis le tétrachlorure de carbone. Ceci explique la petite différence
entre Jes énergies d’association alcool-benzéne déterminées par nous
et per Gordy ; dans tous les autres cas les énergies sont senslble-
eut les marnes ainsi que le montre la flg.2l.

Ceci constitue a notre avis, une preuve directe de la validité de
la théorie électrostatique.

Notons que les mémes phénomeénes se reproduisent dans d'autres cas.
Ainsi, nous connaissons la position des bandes OH tant lI'eau ordinaire
nue l'eau lourde, pour l'eau a lI'état de vapeur, de liquide et pour
des solutions de pyridine. Le tableau suivant donne les valeurs numeé-

iiGO’00. Nous avons calculé les valeurs numériques a partir de la

bande l-eau et de l'eau lourde.
Tableau XI,
H2C
fréquence en cm“4 fréquence en cm®4 D
vapeur 2784 (74) 0 0 3756 (2) 0 0
liquide 2507 (28) 277 5,9 3450 (2) 306 4,8
pvridine 2519 (28) 265 5,6 34CU (2) 356 5/6

Les énergies d'association sont encore du mémie ordre de grandeur pour
I'eau que pour l'eau lourde. Notons enfin que des mesures de la mobili-
sé de l'ion 1+5 0 montrent que ce dernier possede tout comme [1’lon
cV: “'Ue mobilité trées élevée (75). La encore (Clp.I’introduction) on

’clr un ai'gument contre la théorie covalente de la llalscn d'hy*



66

des valeurs correspondantes pour |'*.alcool
droite représente

électrostatique.

lourd CH30D. La
la relation théorique exigée par la théorie

*Tlcocl-alcool s alcool-benzéne ~ alcool-pyridine

AN i, -dloxan X 1d, -nltrobenzéene Q Id.-plpéridino

*fi i-u- *acctone N(d. -benzaldéhyde
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Chapitre 1V,
Ntru-Mure des solutions ternaires d”aloool éthylique.
l. oolutlons diluées en alcool.

Ncuf avons vu au chapitre précédent que la dissolution de [1’alcool
éthyirqu:- ians un solvant actif s’accompagne d’une modification de
fréquence ie la bande monomoiéculalre OH. Cette modification de freé-
quence mesure I’Interaction énergétique entre les molécules d'alcool
et celles du solvant actif. Une question essentielle, a 1’étude de
laquelle nous allons consacrer ce chapitre, est de savoir, si cette
1 nte.ractlicn peut étre décrite au moyen d’un champ moléculaire, ou au
m'-yen l'une association (cp.Intrcrduction),

Leux séries de faits, clairement mis en évidence par des expériences
antérleares, exécutées dans ce laboratoire (1,2,73) parlent en faveur
de cette derniére conception:

J L _’existence de fréquences de vibration bien déterminées pour les
molécules d’alcool en Interaction avec les molécules du solvant
actif ( bandes d’association);

2c le fait que les bandes d’association subsistent en diluant le mé-
lange alcool-solvant actif, dans un solvant Inerte.

ToutoCcls, le critére crucial, tout conime dans le cas des solutions
binai'es étudiées dans le 2e chapitre, est la validité de la loi d’ac-
tioa des masses. 31 celle-ci est vérifiee, la structure des solutions
ternaires d'alcool, d'un solvant Inerte tel le tétrachlorure de carbo-
ne 't d'un solvant actif dont les molécules peuvent s’associer avec
celles de lI'alcool, mais non entre elles, pourra &étre comipletement

décrite au moyen des réactions
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A fA 4.1)
cy
et 3+ A A3 4.2
ou i désigne une monomoiécule d’alcool, A”™ un complexe formé par ™
mciécules d”™aicool, S une molécule de solvant actif et 3A un complexe
d’association entre une molécule d’alcool et le solvant actif. Comme
I’ensemble des réactions (4.7) se laisse caractériser au moyen d’une
) que

seule constante d’équilibré, ainsi nous 01’avons vu au chapitre 11, la
connaissance de deux constantes d’équilibre Ki(T) et Kjj(x) caractée-
i-l sent respectivement les réactions (4.1) et (4.2), détermine comple-
tement la structure des solutions ternaires envisagées a 1’équiilibre,
Cr, nous connaissons déja Kia(T) par des expériences antérieures, il
nous suffit donc de montrer expérlmentalement I’eXxistence de Kii(t)
et d'en mesurer éventuellement la valeur pour divers solvants actifs,
four ce faire, il est commode de se placer tout d’abord a des concen-
trations telles que c’est essentlellem»ent la réaction (4.2) qui déter-
mine la structure de la solution. Pour cela nous prendrons des solu-
tions trées diluées en alcool et contenant un grand excés de solvant
actif. l)e cette maniére les molécules d’alcool se trouvent soit a
].”état de mcncmciéc ules d’alcool, soit a 1’état de complexes 3 jL,tan-
dis que le nombre de complexes A(\)/ d’alcool sera négligeable. Nous

.a/m(.ne considéré les solutions ternaires suivantes

<X 3 Y 1 g
< a.l-'ocl éthylique op 0,06 0,C9 0,12 0,15

solvant actif 5 5 5 5 5

i tétrachl.de carb. 94,97 94,94 9491 94,88 94,85
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Nous avons déterminé, tout comme au chapitre 11, le nombre de monom*-
lécules A, en étudiant I’intensité de |la bande monomoléculalre OH dans
le premier harmonique pour ces diverses solutions ternlares.

Les figures suivantes montrent a titre d’exemple les résultats ainsi

obtenus en prenant comme solvants actifs, respectivement le benzéne

et le** pyrldine.

flg,22. Courbes de transmission figf23. Courbes de transmission
de sol,ternaires contenant x ° de sol.ternaires de mbémes conc.
alc.-éthyl,- % benzéene-(95-x)" mais contenant la pyrildine comme
CCl4 avec x = 0,03; 0,06; 0,09; solvant actif.

0,12; 0O,15.



On voit nettement gqu'a concentration totale égaie en alcool, la bande
monomoléculalre est moins Intense dans le cas de la pyrildine que dans
le cas du benzéne. Ceci est conforme aux résultats du chapitre préceé-
dent, d’aprés lesquelles I'énergie d'interaction est beaucoup plus
grande dans le cas alcooi-pyridlne que dans le cas alcool-benzeéne. Des
lors il faut s'attendre a ce que a concentrations totales en alcool
éc,. icjS; le nombre de monomolécules d'alcool soit plus grand dans le
cas des solutions ternaires contenant du benzéne. Dans un certain
uoniore de cas les solvants actifs possédent des bandes propres au voi-
sinage du premier harmonique de la bande OH monomoléculalre. Ainsi

dans le cas de l"acétone, nous avons obtenu les résultats reproduits

rur la fig.suivante
IOOf

T

)

fig.24 Courbes
de transmission de
solutions ternaires
contenant % aie.
éthyl.-5/J acétone -
(95- CCl4 avec

= 0,03; 0;06; 0,09;

75)0 cm-" 70)0 cm
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Cn volt clairement comment, a cb6té de la bande propre de i’acétone

tuée au vc?slnage de 7300 cm'"”?, apparait progressivement la bande
monomoléculalre OH. Comme nous pouvons admettre que la position et la
Aorme des bandes propre une solution ternaire a 1’au-
tre, hj*cthése qui est justifiée d’une part par les trés faibles
concentrations en alcool envisagées, de 1’autre par le fait que nous
avons maintenue constante la concentration en solvant astilf, nous pou-
vons éliminer les bandes propres en divisant les différentes courbes
de transmission obtenues avec les solutions ternaires, par celle obte-
nue par un mélange binaire contenant 5 © de solvant actif et 95 £ de
tétrachlorure de carbone.

A partir des courbes de transmission obtenues par vole directe ou
Indirecte, pour les solutions ternaires, nous avons déterminé comme
au chapitre 11, les concentrations en monomolécules d’alcool. Les ré**

sulcats ainsi obtenus portés en fonction de la concentration totale

en alcool sent reproduits par les figures
Cn volt a partir des figures 25-73 de maniere nette que:

I. la concentration en mxnomolécules d’alcool dans les diverses solu-
tions ternaires envisagées, est toujours plus faible que celle cor-
respondants a la méme concentration totale d’alcool dans le tétra-
chlorure de carbone, ce qui correspond bien avec la définition des
solvants actifs;

2; la concentraticn des monomolocules croit, du moins dans I1’interval-
i€ des concentrations envisagées, linéairement avec la concentra-
m'lon totale en alcool. Ce dernier fait ne peut s’interpréter qu’en
admettant la validité de la loi d’action des masses. En effet, dans

ce cas la réaction (1,2) nous donne
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mpig,25-33. donnant la concentration des monomolécules d’alcool en

fonction de la concentration totale d'alcool, les concentra-

tions étant exprimées en %, Les solutions utilisées sont
des solutions ternaires contenant 5% de solvant actif -
xN alcool- (95-x) CCl4, avec x = 0,03; 0,06; 0,09; 0,12:
0,15. La ligne en pointillé donne la concentration dé-
monomolécules d'alcool pour des solutions binaires conte-
nant x* alcool et (IOO-x)™ CClA4.



Ici, -Tx, butyl-mercap tan

74

ASA
T (4.3)
A N3
ou est la concentration en molécules de solvant actif non asso-
ciées, or Cg™ + = C 4.4)

ians cette formule G est la concentration totale en molécules d*al-
cocl, en admettant comme négligeables les concentrations en complexes

supérieurs d’alcool jlyy aux concentrations envisagées. 1l vient donc

G (4.5)
1 + K11C3
Olomme nous avens aussi Gg + Gg0 = 0Og (4.6)
ou est la concerttration totale en solvant actif et que
"-3A << N3~ A3

la relation (4.-5) nous conduit, en conformité avec 1’expérience a une
relation linéaire entre la concentration en moncmclécules d’alcool

G et la concentration totale en alcool G.

Ji
A partir de ces résultats expérimantaux. 11 est facile de calculer

la constante d’association Kjj(x) pour différents solvants actifs.

La seconde colorine du tableau donne les valeurs ainsi obtenues

Y

pour la réaction d'association (4.3) a 20MG et exprimées en moles

par litre.
Tableau XII.
K Affinité Stand. Energie Stand. Entrop.Stand,
moles par litre calcriei p.mole cal.p.mole cal.p.mole et
degré
alcooi-alccol 4 +810 4900 14,2
Id, -benzene 0,76 -160 300 1,9
Id,-ohlcrobeuz. 0,58 -230 200 1,5
«“ -"20Db 7/ y
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1j -nlrcbenzene 1,11 56 700 2,2
i-d. -benzaldéhyde 1,76 330 1800 4,9
1--pyridine 2,70 580 4700 14
Id.-plpéridine 4,6 880 5300 15,5
11,-acétone 2,9 620 1800 4
Jd.-étherdlpropyllque 1,18 97 2200 7.25
id.iacétate 1’éthyle n 406 1600 4.1

le

Remarquons qu’'lol endire les solvants benzéne, chlorobenzéne ainsi que
nébutylmercaptan forment en quelque facon le domaine intermédiaire
entre les solvants inertes et les solvants a proprement dit actifs,

A partir les valeurs de Kjj nous pouvons calculer les constantes
thermodynamiques caractéristiques des réactions d’association (4*3).
3n effet, rappelons que I’affinité molaire de la réaction

E=3 RN —~ If

s’effectuant de gauche a droite et ou les V sont les coefficients

stoechiométriques., est reliée a la constante d’équilibre K(t) par la

relation (g?)

J[ - aT log K (¢
Bo. % Po (4.9)
nans un état .“oanrard iéfr.ni par une température fixe et les
ccncentratlo.c6 telles que
02" /~-.. =1 (4.10)

nous aurons I’affinité standard donnce, en vertu de (4.9) et de

14.10) par
~ R % 1og K (T9) “.1D
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La troisieme colonne du tableau précédent donne les affinités stan-
dard de la réaction d’association (4»3) pour divers solvants actifs
T. pour une température de 293** absolue,
ir., si V désigne la vitesse de la réaction d’association (4.3) s’ef-
fectuant de gauche a droite, v est liée a I’'affinité par I’inégalité

i'Ulamentale de TH.De Donder (57)

0 (4»12)
Lu particulier, I'on aura donc pour I’état standard
~ 0 (4.13)

L’o.n peut ainsi déduire du tableau précédent que dans le cas du
ar'ZPi'i:;', du chlorobenzéne et du n.butylmercaptan, I’affinité stan-
ruTC étant négativejla réaction s’effectuera spontanément de droite
a gauche; on assistera donc dans les concdltlons standard a une dé-
composition des complexes d’addition. Au contraire, dans tous les
autres cas étudiés, 01’on assistera a leur formation,

r’autre part, en appliguant a I'état standard le théoréme de

Pert.helot généralisé, 1°on aura

ou " est la chaleur de la réaction a p et T constants, S l'entropie
au ,.)'stetme et ™ le degré d’avancement de la réaction chimique.(57)
Les chaleurs de réaction utilisées dans le tableaa ont été calcu-
Iées a partir des variations de fréquence suivant la méthode exposée
au chapitre 111,

Dans le cas de 0I’éther dlpropyllque et de 1’acétate d'éthyle nous avois

utillcé les mesures déja plusieurs fols citées de Oordy (23/.
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i partir des valeurs déterminées expérflimentalement de I’affinité et

le i'énergie standards, nous avons enfin calculé grace au théoréme de

oheiot généralisé, les valeurs de ou entropie standard pour

i.s divers solvants actifs étudiés.

Le tableau précédent permet de mettre clairement en lumiere les fac-

teurs qui Influent sur la formation des complexes d’addition, Consldé-

rons le nltrobenzene,la benzaldéhyde, I™pyridine et la pipéridline. Ces

quatre corps, tout en possédant des configurations spatiales assez vol-

~:inos, different essentiellement par la nature de 01’atome avec lequel

".ydrogene de [1’alcool entre en liaison.-On doit donc s’attendre a ce

ny.' ce soit la valeur de 0I’énergie standard qui soit le facteur dominant

dans la détermination de la constante d’équilibre et dés lors de I’affi-

nité standard pour les réactions d’association de ces solvants avec

I’alcool, La figure 34 dans laquelle nous avons porté I’affinité stan-

.ard en fonction de 0I’énergie standard pour ces 4 corps, confirme tres

exactement cette prévision.

NS<34, Affinités
— standard en fonctlo
des énergies stan-
dard pour les sol-
vants actifs sui-
3CCO vants:
O nitrobenzene

£nergle St ]

<~ benzaldéhyde
IcCCL y? O pyridlne

500 750 cal X plperl .nK-
par mole
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31 ncus envisageons au contraire les solvants acétone, benzaldéhyde,
acétate 1féthyle et éther dipropyllque n., c’est toujours par 1l’inter-
médiaire d’an atome d’oxygene que se fait la liaison d’hydrogéene,,
Au contraire les configurations spatiales des molécules de ces 4 sol-
vants sont tres différentes, 11 faut donc s’attendre cette fols a ce
que le facteur dominant dans la détermination de I’affinité standard
soit cette fols I’entropie standard mw»m * Cette conclusion se trouve
corroborée par 0’expérience ainsi que le montre la figure 35 dans la-
qr/lJie ncus avons porté I1’affinité standard en fonction de lI'entropie

s.:aadard pour les derniers 4 solvants mentionnés.

[@]¥ 500 . ~rria =
cal pai' mole

cb5r Affinités Stand.en fonction de 1 "entr-ople stand.pour les
solvants actifs suivants:

éther dipropyllque n.
benzaldéhyde

acétate d’éthyle
acétone.

x0¢g O
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11« Solutions ternaires concentrées en alcool«

Les résultats du paragraphe précédent s'appliquent encore aux sclu-
mee':ns ternaires concentrées en alcool, a condition de tenir compte cette
f:is, de la présence de molécules associées d’alcool en solution, pour
ce faire, il suffit de généraliser les résultats obtenus au second
ch<aplx.re en tenant compte de la réaction d’association alcool-solvant
act:'f (473;>

La, formule (2.26) s’écrit maintenant
CcO

> - 3.,. = E K 3v (4.15:
-Pl

colle 12, 36) devient 57

[ [6{0] G

gj‘ g =1 - *N3 4 “4.,~

i C
"rt effectuant la sommation, 01°’on obtient
o( c
K <T) = ;|r 4.17)

forr.ule qui généralise la relation (2.39). D’aQCre part, I'égjuation

(i.,;) nous donne (;Q Cf, C2 (c|**“Cg~"
(4,18;
o< =
27 Ggp 3A
ra éliminant entre (4.17) et (i.l1S) , bous obtenons
(v) = - (4.19)

_ #<C(U"02)-0pC%,
Cette relation nous donne la concentration des monomolécules d’alcool
eu fonction des concentrations totales d’alcool et de solvant actif,
£lle est de plus susceptible d’une vérification expérim,entale tres di-
recte. Sn effet, les deux constantes d’équilibre qui y figurent ont é':é
léterminées déja 01’une par lI'étude de I’association de [1’alcool 'Jane

-iC solvant inerte effectuée au chapitre 11, 1’autre poj; I'étude de?
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scluticns trés diluées en alcool effectuée au paragraphe précédent.

31 nous déterminons donc expérimentalement la concentration en mono-
molécules d’alcocl et que nous remplacons dans le membre de droite de
la relation (4»19) la constante d’équilibre de la réaction (4.3) par
sa valeur déterminée au paragraphe précédent, nous devons retrouver la
constante d'équilibre de la réaction d’association supérieure de I'al-
cccl dont la valeur exprimée en $ (cmp.chap.ll) est 1,45 t 0,15 a 20°C

Nous avons effectué cette étude pour des sdutlons ternaires de
pyridlne-alcocl.éthylique-tétrachlorure de carbone. Les résultats cbte-
i.us sont portés dans le tableau

Tableau ZQII.

alcool pyridine Q$ téetrachlorure monomol.d'aie. K a 20° caliaru’
Ié a partir
de (4.19)
14 85 0,17 1.4
3 12 85 0,5 1,4
5 IC 85 0,6 1,2
Y e 85 0,9 1,5

valeur moyenne de la constante d'association supérieure de Il'alcool
déterminée a partir des solutions binaires: 1,45 + 0,15 en fi et a 20*°C;
a partir des solutions ternaires avec pyridine 1,4 + 0,2.

L'accord est donc trés bon et ceci est d'autant plus remiarquable
qu'il n'entre dans les formules aucune constante arbitraire.

Antérleuremient a nos calculs, Gaspart (2) avait étudié de méme le
system.e acétone-alcool éthylique-tétrachlorure de carbone en détermi-
nant le nombre de m.onomolécules par des mesures effectuées dans la fon-
damentale. Les résultats obtenus par Gaspart sont encore en accord

nos formules ainsi que le montre le tableau suivant.
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Tableau XIV.

wp alcool O” acétone tétrachlorure monom.d’alcool K a 20® a
nartir de.LislU

B 90 0,40 1?22
6 90 0,6 1,1
e 4 90 0,8 1,3
A 2 90 0,9 1,5

valeur moyenne de la constante d’association supérieure de [1’alcool
déterminée a partir des mesures sur la fondamentale faites avec les sc-
luticns ternaires alcool-acétone-tétrachlorure K = 1,25 + C,20

Nous avens enfin étudié des solutions ternaires pyrldine-alcool-tétra-
chiorure, nltrobenzéne-alcool-tétrachlorure, benzaldéhyde-alcool-tétra-
chlcrure, trés concentrées a la fols an alcool et en solvant aclf.

I'ar suite de la trésBfalble intensité de la bande monomoléculalre, dans
tous ces cas ces miesures ne conviennent pas a une détermination quantl-

tatlite du degré d’association de [1’alcool

flg,36. Courbes de
transmission du sys-
téeme benzaldéhyde-
alcool-tétrachlorure .
(1) 2C% alcool + 20%
benzaldéhyde+ ("0% CCI4

2 20% alcool + 40"
benzaldéhyde+ 40~ CCl4

(3) 20~ alcool + 805é
benzaldéhyde+ 0% CCI®
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Notons aussi que la présence des Vandes d’association nltrobenzéne
alcool et benzaldéhyde-alcool au voisinage de la bande monomoiéculalre
OH rend toute séparation graphique de la bande monomoiéculalre
Impossible.

porarquons toutefois que dans le cas du systeme ternaire pyridine-
o.Jccol-tétrachlorure, la bande monomoiéculalre OH se déplace légeéere-
‘uont vers les plus grandes longueurs d’onde a concentration croissante

en pyrildine

flg.37. Bande monomoiéculalre
OH des systémes alcool-pyridine
tétrachlorure,
{N2Q% alcool+055 pyridine +
60% CCl4
(2) 20~ alcool+4055 pyridine +
W% CCIl4
(3) 20% alcool+60" pyridine +
20% CCI.
4) 205" alcooi+705? pyridine +
10N CCl4

Ce déplacement pourrait Indiquer qu’aux cluincentratlons envisagées se
superpose aux phénoménes d’association un champ dipolaire (54) dont
I’'Intensité est grossierement proportionnelle a la concentration en
pyrildine>» La petitesse du déplacement Indique que 0’énergie de ce
champ est au maximum de 01’ordre d’un vingtieme de 1’énergie d’associa-
tion,. c'est-a-dire de 01’ordre de/«s/200 Cal par mole. La structure
des rclutlons sera donc encore dominée par le phénoméne de 1l-associa-

tion régie par la loi d’action des masses.
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