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I- INTRODUCTION

L'éude des propriétés thermodynamiques des solutions a une
importance fondamentale dans beaucoup de domaines de la chimie
théorique ou appliquée. Beaucoup de théories ont été élaborées!'}, mais on
est souvent confronté & des difficultés de calculs. Auvssi est-on souvent
amené a recourir A des approches plus simples pour estimer ces propriétés.

. Dans un précédent travail, nous avons proposé un modéle qui nous
a permis de calculer les enthalpies de répulsion d'un soluté non polaire
avec des molécules de solvant non polaires. Dans ce travail, nous
proposons un modéle nows conduisant 2 une équation permettant de
calculer I'énergie d’interaction électrostatique a partir des données
mﬁcmscopiques. Traditionnellement on dit qu'une molécule est dipolaire
lorsqu’en |'absence d’un champ électrique le barycentre des charges

" Auteur 4 qui adresser la correspondance
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négatives ne coincide pas avec celui des charges positives. Mais
lorsqu’une molécule est dissoute dans un solvant, il y a une
redistribution des charges tant au niveau de la molécule de soluté
qu'au niveau de Ja molécule de solvant. La localisation ponctuelle des
charges a conduit a attribuer & une molécule un caractére polaire. En
effet si une molécule a un caractere dipolaire nul, elle peut posséder
un moment quadrupolaire et quelques moments d’ordre supérieur. Si
elle ne possede ni moment dipolaire, nt moment quadrupolaire, elle
peut posséder un moment octupolaire et quelques moments d'ordre
supérieur, et ainsi de svite. Cette théorie sur la notien de polarité
moléculaire avait précédemment éié développée {5,6]. Nous allens
nous fonder sur cette notion pour comparer la polaniié de quelqués
molécules isoélectroniques 4 dilulion infinie dans le iétrachlorure de
carbene et le cyclohexane en exploitant les valeurs des enthalpies
d’interaction électrostatique calculées.

11 - APPROCHE THEORIQUE

La chaleur de dissolution d’une substance non polaire dans un
solvant non polaire est donnée par I’équatio .

AH " = AH g0, + AH,, + AH, + RT (I
2
Par analogie la chaleur de dissolution d'un composé dipolaire dans
un solvant non polaire peut se décomposer de la fagon suivante :
AH ™ = AH %, + AH® + AH%, + AH, + RT (1D)
2
AH%,,, positif, désigne soit I'enthalpic standard de vaporisation si
le soluté dipolaire est un liguide, soit I'enthalpie de sublimation si le
soluté dipolaire est un solide.
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AH®,, positif. représente 1’enthalpie de répulsion soluté-solvant et
AHC,,, négatif, désigne I'enthalpie de dispersion soluté polaire -
soluté non polaire, appelé terme de London.

Le terme AHZ%, est I'enthalpie d’interaction électrostatique et peut
étre négatif ou positif®”.

Pour calculer ce derpler terme, nous sommes amends a choisir
judicieusement deux molécules de soluté (isomére ou non), l'une
polaire, 1'autre non polaire dont nous connaissons les chaleurs de
dissolution dans un méme solvant et les emhalpies de séparation.

Supposons que dans un méme solvant les termes de répulsion pour
les deux molécules isoélectroniques de soluté sont identiques car Hs
résultent des forces de répulsion entre les atomes de la molécule de
soluté et ceux des molécules environnantes de solvant. Il en est de
méme pour les termes de dispersion qui résulient des forces
d"attraction” 11,

On peut alors poser gue :

AHOrp + AHodp = AI-lomp + ﬂ‘}l(lnr.n (111)

En effet, il ne nous est pas possible de calculer AH®,, + AH®,

Ainsi, en &tant 1"équation (1) de V’équation (JI) membre & membre
et apreés réarrangement de ['équation finale, on obtient, en ienant
compte de la relation (111} .

AH® = AH ™ - AH " + AH %0, - AH %, (TV)

soit donc AH®, = 3(H,)°, - 8(H,,)% (V)

S(H,Y®  désigne I'enthalpie de transfert de la substance polaire de
. la phase gazeuse au solvant S

8(H,,) désigne I'enthalpie de transfert de la substance mon
g polaire de la phase gazeuse au solvant S
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La connaissance de AH,*, AH,,™, &H°sl,pp et AH®s.,,, permet
d’estimer I'énergie d’interaction €lectrostatique AH®, 4 l'aide de
I’équation (IV) ou (V).

AH%" est "enthalpie de dissolution a dilution infinie de la
molécule de soluté polaire dans le solvant non polaire, AH, %" est
I’enthalpie de dissolution a dilution infinie de la molécule de soluté
non polaire dans le solvant non polaire, AH%,,, est l'enthalpie
standard de séparation de la molécule de soluté polaire.

AH 5,0, €5t 1'enthalpie de séparation de la molécule de soluté non
polaire. o

Ces quatre dermiéres grandeurs sont expérimentalement accessibles
par microcalorimétrie par exemple. En revanche, AH®, ne peut éire
déterminée expérimentalement et doit étre calculée.

I1I- RESULTATS ET DISCUSSIONS

Les couples de molécules isoélectronigues considérées sont les
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CHg'CHz‘cﬂz'CHE'CH3 CHjCHg'O‘CHE'CHJ
n-Pentane diéthyléther

CH;-CH,-CH,-CH,-CH, CH,-CH,-CH,-CH,-OH
n-Pentane butanol

Sur chaque ligne se trouvent deux molécules isoléectroniques
constituant le couple étudié. '

Dans le tableau [ sont regroupés les moments dipolaites des
composés éludiés 2 298,15 K trouvés dans la littérature '*'7,

Nous n’avons pas trouvé les valeurs des moments dipolaires du
trans-dichloro éthyléne et ],4-dithiane dans la hitérature ; nous
considérons donc que leurs moments dipolaires sont nuls pour des
raisons de symétrie. En revanche le 1,4-dioxane a un moment dipolaire
non nul ®,

TABLEAUL - Moments dipolaires des composés organiques éludiés 4 298,15 &

Composés Moments dipolaires p(debye)
1,3-dioxane 1,93
1,4-dioxane 0,45
tétralrydrofurane 1,77
cis-dichloroéthyléne 1,89
1,3-dithiane 2,14
diéthyléther 1,15
butanol 1,8

Dans le tableau Il sont indiguées les propriétés thermodynamiques
des différentes substances 2 298,15 K, tirées de la httérature 3%,

6
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TARLEAU L » Propriétés thermodynamiques de différentes substances ¢ 298,15K

Composes AHy 1mon AH iy AHY o
funs CEMIY) done £T14)

cyciohexane 33.06 0.00 0.88
cyclopentane 28,67 0.1 -

tans-dichloroéthyléne 29.29 2,5 -

1,4-dithiune 68,63 23,95 18,83
n-pentane 26,43 24,86 16,25
1,3-dioxane 38.59 8,08 0.09
1.4-dioxane 38,59 7,04 -0.75
1éirahydrofurane 32,16 3,15 -

cis-dichloroéthylene 30.97 4,18 -

1,3-dithiane 66.96 24,69 17.58
diéthyléther 27,16 -1,76
butanol 5204 24,86 1925

A partir des données du tableau ]I nous aveons calculé les
enthalpies d’interaction électrostanque d’une molécule de soluté
polaire avec les molécules de solvant non polaire a 298,15 K. Les
résultats sont regroupés dans le tableau II1.
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TABLEAU V11 - Enthalpies d’interaction électrostatique de quelgues
composés organiques polaires (sohuté) avec le cyclohexane et le téirachlorure de
carbone i 298,15 K (Valeurs en & J mot')

Solvant Cyclohexane Téirachlorure
M de carbone .
I,3-dioxane 0,14 - '
1,3-dioxane 2,55 -
1,4-dioxane 2,23 -7,14
tétrahydrofurane - 0,44 ' -
cis-dichloroéthyléne 0 -
1,3-dithiane + 0,41 + 0,42
diéthylether - -3,93
bufancl - 1,80 - 7,90

L'examen des valeurs obtenues el regroupées dans le tableau 11
nous amene i constater que pour le cyclohexane (solvant) les valeurs
de I"énergie sont positives sauf pour le butanol et le tétrahydrofurane
otl elles sont négaiives et que pour le tétrachlorure (solvant) les
valeurs de 1'énergie sont négatives sauf pour le 1,3-dithiane ou elle est
positive. Par ailleurs on constale qu’en valeur absolue ]'énergie
d’interaction de soluté avee le tétrachlorure de carbone est supérieure
a celle du méme soluté dans le cyclohexane.

La plupart des composés édi€s sont plus stables dans le
tétrachlorure de carbone que dans le cyclohexane et ceci du point de
vue enthalpie d’interaction électrostatique. L’enthalpie d’interaction
du cis-dichloroéthyléne étant nulle, on est tenté d’affirmer que le cis et
le trans-dichloroéthyléne sont de polarité comparable.

Les valeurs des enthalpies d’interaction du 1,3-dioxane et du 1.3-
dithiane sont les mémes dans le cyclohexane et le tetrachlorure de
carbone ; on peut déduire que le -3 dithiane et son homologue le 1-4
dithiane sont de polarité comparable tant dans le cyclohexane que
dans le tétrachlorure de carbone.
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Ces résultats permetient de conclure que les isoméres qui
naturellement sont des molécules isoélectroniques sont de polarité
comparable contrairement aux molécules isoélectroniques non isomeres,

Les €nergies d’interaction dont les valeurs sont négatives résulient
des forces altractives et peuvent Etre classées parmi les énergies &
grande distance et les énergies dont les valeurs sont poSiliv;:s résultent
des forces répulsives et donc classées parmi les énergies a petite
distance 1*l.

Les énergies d'interaction électrostatique dont les valeurs sont
positives peuvent étre interprétées comme résultant du recouvrement
des fonctions d’ondes ou orbitales des melécules qui interagissent et
celles dont les valeurs sont négatives peuvent étre interprétées en
terme d’énergie d’interaction de Coulomb ®1.

IV - CONCLUSION

Dans ce travail, nous avons proposé une approche nous permettant
d’estimer les enthalpies d’interaction électrostiatique soluté polaire-
sclvant apolaire en considérant que, les interactions spécifiques
(formaticn de la liaison H, réaction de complexation} sont absentes au
cours du processus de dissolution. C'est une approche intéressante
dans la mesure ol elle nécessite des grandeurs accessibles
ekpérimemalemenl. Le secul inconvénient est qu’on est tributaire du
chioix de deux molécules de soluté qui doivent &ure isoélectroniques.

Somme toute, ce travail conduit 4 conclure que les isoméres en
solution dans le cyclohexane sont de polarité comparable.
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801,

8(H,,)°

'S

: enthalpie de dissolution & diluiion infinie de la molécule de
soluté non polmre dans le solvant non polaire

: enthalpie standard de séparation de la molécule de soluié non
polaire

: enthalpie standard de répulsiop de la molécule de soluié non

polaire — solvant non polare

: enthalpie standard de dispersion soluté non polaire — solvant
non polaire

: enthalpie de dissolution & dilution infimue de la molécule de
solulé polaire dans le solvant non polaire

: enthalpie standard de séparation de la molécule soluté polaire

: enthalpie standard de vépulsior de la molécute soluté polaire —
solvant non polaire

: enthalpie siandard de dispersion solulé polaire — solvant non
polaire

: enthalpie de translcrt de la substance polaire de la phase
gazeuse au solvant §

Enthalpie de transfent de la substance non polaire de la phase
gazeuse au solvant S
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