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Des &tudes suf la vitesse de cristallisation de sels dans l'eau
(65a) et dans les solvents mixtes eau~-éthanol (71&), il ressort qﬁe
la dimension et la vitesse de migration des ions sont deux facteurs
trds importants.

Mais,'actuellement, les rayons ioniques en solution concentrée
ne peuvent pas &tre déterminés A partir de mesures de conductibilité.
Cependant, ils sont sensiblement les mémes en solution diluée et en
solution saturée (Tla).

Pour le premier sel &tudié (KI) (68a), les rayons de.STOKES des
ions I~ ét K étaient toujours plus petits que les rayons ioniques
cristallins, et, un facteur de correction a du &tre calculé pour faire
coincider les valeurs des rayons de STOKES avec celles des rayons ioni-
ques "vrais" en solution.

Dans cette &tude, nous avons alors utilisé les iodures de tétra~
butylammbnium et de sodium qui, théoriguement, "yérifient" la relaﬁion
‘de STOKES. En effet, 1'ion tétrabutylanimonium (TBA*) est grés(h,9h X(S9a))
et le facteur de correction doit Btre dgal 3 1 (59a) ; 1'ion sodium est
petit'(0;95 X‘(60a)), donc fortement solvatd - son rayon.ioﬁique en so-
lution sera également grand.

Ce travail, commencé en collaborétion avec J.M.HOCHART (69s), a
d'abord consisté en la déterﬁihation des conductibilités ioniques li-

mites des ions I” et Na@ dans tout le domaine de solvant &tudid.



Cette &tude nous é été fort utile pour calculer les conductibilités
ioniques limites de 1'ion TBA+, celles de AcO et pour compléter celles
de K* (Tla).

En fait, cette &tude, menée dans le but précis de déterminer les
rayons ioniques en solution des ions I~ , Na+ et TBA+, nous a conduit
& des résultats différents de ceux espérés, mais qui ont permis d'élar-

gir le probléme &tudié. Ces résultats sont exposés dans ce mémoire .

Le plan en est Le sudlvant :

Nous présenterons d'abord 1'équation théorique de conductibilité,
le programme permettant d'évaluer les paramétres ‘ Ao’ KA(et Z et les
théories récentes sur la structure des solvants étudiés et sur la
solvatation des ions.

L'exposé des différentes techniques utilisé€es dans notre travail,
ainsi que la préparation des matériaux feront 1'objet du deuxiéme
chgpitre.

Dans le chapitre III, nous présenterons les résultats de nos me=
sures (cénductibilité ~ nombre de transport - solubilité), leur exploi-
tation par le programme et leur utilisation (calcul des conductibilités
ioniques limites, des produits de WALDEN et des rayons de STOKES).

A 1l'aide des théories de 1'hydratation et de la structure des sol=-
vents nous expliquerons qualitativement, chapitre IV, la conductibilité,
Ila constante d'essociation et les rayons de STOKES des ions 1, Na' et
TRAT.

Les propriétés structurales des ions seront &tudiées & 1'aide des produits
de WALDEN et la salvatation par la variation des rayons de STOKES avec la
composition du solvant. Nous exposerons &galement les difficultés d‘uti-

lisation des rayons de STOKES et de la distance minimale d'approche dans



la détermination des rayons ioniques en solution et des nombres de

solvatation.

L'ensemble des conclusions est résumé & la fin de ce mémoire.

=000

Note : en vue de faciliter la lecture du mémoire:

La bibliographie est repérée par deux chiffres et une lettre. Le
nombre correspond aux deux derniers chiffres de 1'année ; la lettre
repére les publications d'une méme année.

. Nous avons rassemblé ci-dessous les notations couramment utilisées:

A ou AC : conductibilité équivalente & la concentration c.

AO : conductibilité équivalente limite.

Aot : conductibilité ionique limite.
tg : nombre de transport en solution infiniment diluée.
"o : viscosité du solvant (mixte) pur.

constante diélectrique du solvant (mixte) pur.
K : constante d'association d'un &lectrolyte.

(o]
a : distance centre-d-centre de deux ions en contact dans une
paire d'ions (distance minimale d'approche).

k ¢ constante de BOLTZMANN.

T : température..”’ ..



X X

EtoH %
s, E,J

A

]

SA

TBA

TIA.AH

fraction molaire d'éthanol dans les solvants.

coefficients des équations de FUOSS-ONSAGER.

: rapport de la concentration des ions libres et

centration stoechiométrique.

: différence entre la conductibilité équivalente

et la conductibilité &quivalente mesurée & une
concentration.

: déviation standard : 02 =35 (8A )2(1\1-3) dans

N est le nombre de données introduites dans le
"dimension.” de 1'atmosphére ionique.

coefficient d'activité.

: rayon de STOKES.
: produit de WALDEN.
: ion tétrabutylammonium.

: tétraalkylammonium.

=000=-

de la cpn=

calculée
quelconque

laguelle
calcul.



Chapitre I

NOTIONS THEORIQUES ET BIBLIOGRAPHIQUES
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Les travaux trds importants et trés précis de FUOSS-ONSAGER et
Coll. (322), (55b), (57a), (59b), (60b), (65b), (67a), nous ont incité
& utiliser une de leurs équations théoriques. A |

Notre choix a &té également motivé par la p0351b111te d‘'évaluer

()

certains paramétres : Aé, K, et a & 1l'aide d'un processus numérique' .
‘La conductibilité équivalente A est donnée en fonction de la

concgntration par l'éqﬁation "explicite™ (1) (67a), (68b), (68c).
=Y Ca =m0 @y ax)fa s 39/ (1)

dans laquelle Y est le rapport de la concentration des ions libres
et de la énﬁéeﬁtration stoechiométrique.AMd et A X/X sént respective-
ment les termes électrophorétique et de relaxation. |

La fraction ¥ est déterminée par la constante d'association K,

suivant la relation :

N T C(2)

(%) Nous remercions Mr. le Professeur R.M.FUOSS de 1'Université de Yale (U.S.A)
de nous avoir fait parvenir le listing de ce programme et le detall des
équations théoriques utilisées.



Le coefficient d'activité f est calculé par la loi limite de DEBYE
et HUCKEL, parce que les ions en cohtact sont comptés comme paires
d'ions et que les interactions & grande distance entre les ions libres
ne peuvent pas dépendre de leur dimensioﬁ, mais uniqﬁement dé leur

charge.

D'ol : =lnf=g.% /2 (3)
. a © .

M et AX sont tous deux fonctions de a : a est la distance
centre-3-centre des sphéres rigides chargées, en contact, qui repré-
sentent les ions et X(-l est la "dimension" de 1'atmosphére ionique.

Le facteur (1 + 3 #/2) - dans leqamel ¥ est la fraction de vo-
lume d'une espéce d'ions - est égal approximativement & (4w Nc/3000)

(o}
(a/2)3, tient compte du fait que les ions s'opposent au mouvement

des ions de charge opposée (5kha), (59a).

L'équation de conductibilité (1) est une équation & trois cons=

tantes :

b= fle; ALK, a) ()

et ses trois paramétres ne scut pas linéaires.

Cette équation reproduit les données expérimentales avec une pré=-
cision de 0,01 %, jusqu'a une concentration égale & 0,10 N en solution
aqueuse.

Les valeurs de SA= A - A sont indépendantes de la concentration .
calc obs

De plus, la valeur des paramétres Ao (conductibilité équivalente limite),

(o}

Ki (constante d'association) et a (distance au contact) est indépen-

dente de la limite supérieure du domaine de concentration, tant que la

concentration meximale n'excéde pas 0,10 N.



L'équation (1) est une fonction générale qui couvre un domaine
de concentration limité‘par Ma ~ 0,5 - Il a été trouvé empiriquement
que l'équétibnx(l) diverge de'la’céﬁfbe:de conductibilité observée, lors-
que f2,'le éarfé du coefficiént d'acti&ité; devient éggl‘é 0,5 environ,
ce qui.correépond a‘unevconcentration maximale égale a‘éﬁviron

2,167

. D3. Celle-ci est légérement inférieure 3 la concentration au-dessus
de'léquelle il devient statistiquement impossible de définir uniquement

des paires d'ions (352).

L'équation linéarisée (5) valable pour les &lectrolytes associés

(5Ta) et utilisable sux faibles concentrations (65b) a servi & &tablir

1'équation (1).
A=A =S 2 yile g ¥ in (c¥) + Je¥- K, ¢ X£2h (5)

Cette équation donnait toujours des résultats non satisfaisants en
solution agueuse : la constante d'association KA étant trop incer-

taine.

IT. - EVALUATION DES PARAMETRES . -

Le prograrme utilisé (%) pour analyser une série de données ex- -
périmentales ( ess Aj) évalue les paramétres par la séquence d'opéra-
tions suivantes :

. Une valeur arbitraire de la constante d'association (d'un ordre
de grandeur correct) est choisie ¢t les valeurs: de X sont cal-
culées & 1'aide de .1'équation (2) par une série convergente
d'approximations successives.

(%) Le programme FORTRAN, que nous avons regu,a été traduit en ALGOL au
Leboratoire du Calcul Numérique par Madame REMY.
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. Les valeurs de A _ et ; qui minimisent ¥ (& )2 sont alors
déterminées :8\ est la différence entre la conductiblité cal-
culée par l'équation (1) et la conductibilité mesurée Aj .
+ Une autre valeur de la constante d'association est alors testée
et la déviation standard ¢ est de nouveau calculée.
Ce pas est répété jusqu'a ce que la valeur minimale de la cons-
tante d'association soit encadrée.

Cet intervalle final est alors exploré,en faisant varier . pour loca-

o0 po

liser KA minimum et les vsleurs correspondantes de Ao et
Pratiquement, les données suivantes sont introduites :

¥ : 1le nombre de mesures ( Css Aj).
D : la constante diélectrique du solvant.
ETA : 1la viscosité du solvant.

une valeur de Ao approchée (extrapolation des courbes A =~ Y;}.

Q2 o

PKV : 1la constante d'association initiale estimée.
o] [
(PKV = 0,00252 83 exp (b), avec b = 16,708.10h/a DT).

T : la température (°C).
o]
AST : 1la valeur de a initiale.

[o]

AIN. le pas utilisé pour a.

e

[+
AEN : 1la valeur de a finale.

puis les N mesures (cj, Aj).

o]
Pour la séquence de valeur de a, nous obtenons les valeurs

de A_et. Ky qui minimisent o 2. (A

2
o Aobs) (N-3). Nous pouvons

cale

o .0
tracer alors o en fonction de a pour localiser la valeur de a minimum

o]
correspondant & ¢ minimum. Connaissant &, » nmous pouvons alors déterminer



directement (ou par extrapolation) hy et K, .

I11. - CARACTERISTIQUES PHYSIQUES DES SOLVANTS . -

— o a—— — — - —— T - — —— — — o — W~

L'eau et 1'éthanol sont des solvants polaires dont les molécules
poss§@entzun groupement hydroxyle et peuvent libérer un proton,

Le moment dipdlaire permanent des molécules d!egu'et dféthano}?est du
méme ordre de grandeur et, 1l'effet 4l a 1'intéraction mutuelle entre
ces dipdles est & peu prés le méme (53a). Cependant, le nombre de di-

_poles (n):par centimétre cupe est trés différent : ceci explique_leur
constante.d;é;ecﬁrique, qui est approximativement‘proportiqnnelle.au
nombre de Qipales par unité de volume.

La viscosité de 1'€thanol est trés légérement supérieure a celle de
1'eau, |

Ces caractéristiques physiques sont comparées dans le tableau suivant :

Solvant He 10’8u.e.4. D ni{53a) _ “?0£52
Eau 1,85 78,54 3,3.10°7  0,008987
,,,,,, Ethanok - - 1,70 - 24,28 1,17.10%7 . 0,01096

Cependant, la caractéristique physique qui différencie le plus ces
deux solvants, tant au point de vue des mesures de conductibilité que
de la-solvatation, est la 'dimension de leurs mol€cules. La molécule.’
d'eau est symétrique, tandis que celle:d'éthanol poss@de un groupement
éthyle assez volumineux..

;L!piygéne;de«leurAmolécule.porte deux ‘doublets €lectroniques libres
qui peuvent induire des lisisons intermcléculaires du type liaison.

hydrogéne. Ces_ deux solvants ont une structuration:différente & causé
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de - la dimension de leur molécule. En effet,vlés molécules d'eau
forment des agrégats tridimensionnels, tandis que les molécules d'étha-

nol. ne peuvent former que des chaines bidimensionnelles.

Pour décrife‘léfgfrﬁcture’de 1'eau et les variations de éeﬁﬁé
‘structure aveé la'températuie et en présence d'ions, nous avons utilisé
le modsle des "agrégats flﬁctuénts".

FRANK et WEN (5Tb, 58a) ont utilisé 1'hypothdse de la contribution
" covalente et le schéma de résommance des liaisons hydrogéne dans 1'eau
(52a, S6a). Ils proposent alors que la formation des 11alsons hydro-
géne dans l'eau est essentiellement un phénoméne d'ensemble de telle
sorte que, dens la plupart’ des cas, lorsqu une 11alson se forme plu—
sieurs liaisons vont se former et, lorsqu'une liaison se brise,‘albrs,
tout un agrégat se "dissout". Ceci donne un modéle d'agrégats fluctuants
de forme et de dimension varifes. La durée de vie d'une telle structure
est a'environ 10. “10 3 10,1; seconde. . ... ... |
NEMETHY et SCHERAGA (62a) out utilisé ce moddle dans une étude thermo-
dynamique statistique et déterminé que la dimension moyenne des agrégats
varie de 91 & 21 molécules de O d& 100°C et que la fraction molaire de
molécules d'eau libres varie de 0,24 & 0,39 dans le méme domaine de
température.

WICKE (66a) suggdre 1'existence d'un trofisiéme état formé de petits
agrégats. Ces agrégats contiénnent 2 3 6 molécules d'eau liées par des
liaisons hydrogéne orientées principalement dans des c¢i.<2tions non
tétraddriques. HORNE et YOUNG. (68d) appellent ce troisidme &tat :
structure B, pour la distinguer de la structure a de FRANK et WEN

formée de molécules monoméres-et d'agrégats fluctuants.
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Ce dernier modéle ("three-states model"”) semble actuellement le mieux
adapté pour déerire la structure de 1'eau et puur rendre ¢ompte de ses

propriétés thermodynamiques.

=-000=

La structure de 1'éthanol a fait 1'objet de beaucoup moins d'étu~
des, mais celle~ci peut &tre représentée par un modéle plus simple.

En effet, puisque 1'atome: d'oxygdne d'une molécule d'éthanol porte un
proton et deux doubléts &lectroniques libres, il pourrait done se for-
‘mer trois liaisons hydrogéne avéc des moélécules voisines. Cependant,
tout semble prouver que seules deux liaisors se forment ;:chaque atome
d'oxygéne agissant d la fois comme donneur et accepteur de proton.

Cette limitation apparente au rdle simultané de: donnéur et accepteur
peut ‘&tre attribuée 3 la nature edsentiellement coopérative ‘de la liai-
son hydrogéne et 3 1'encombrement stériqué défavorable du groupement
éthyle qui empéche la formation d'une association tridimensionnelle, qui
est dominante dans 1'eau.

“L'analyse des courbés de¢ distribution radiale (35b) de 1'éthanocl
(38a, ‘392, -Lla) indique que 17&thanol stassocie en chaines lindaires
formées par.5 '3 T molécules. De méme, MECKE (50a) coméhit i la forma~
tion de chaines moléculaires et exclut la possibilité de formation de

diméres.

~000~
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Les propriétés structurales des mélanges eau-alcool ont fait
1'objet d'une &tude bibliographique trés détaillée par FRANKS et. IVES
(66b). Il ressort de cette &tude qu'il est difficile de décrire ces
mélanges complexes par des moddles simples, qu'il existe dans certains
domaines une structure hybride et une composition “privilégiée",a X
peu différent de 0,1 -~ * laquelle le mélange posséde diverses pro=-
priétés spécifiques permettant de conclure 4 un maximum de structura-
tion. -

. LATKEN et NEMETHY (70a), en partant de leurs &tudes thermodyna~
miques statistiques sur 1'eau liquide (62s), les solutions aqueuses
‘d'hydrocarbones .(62a) et les intéractions. hydrophobes des protéines
(62b), ont proposé un mod&le thermodynamique statistique des solutions

aqueuses diluées des.n~-alcools. .

-Enfin, récemment, G.DELESALLE (Tla) a suggéré de représenter
‘la structure  des solvants mixtes eau-&thanol par une série de modéles
simples ~ statistiques ~ permettant de rendre compte des propriétés

. de ces solvants suivant leur composition.

Nous pouvons remmrquer - dans le tableau ci-dessous - que la
viscosité passe par une valeur meximale i une fraction molaire X
d'éthancl voisine de 0,25 et, que la constante diélectrique décroit

réguliérement avec 1'addition d'éthanol.
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I
%‘Y¢fume~ Xe con Vo lal | oW
d'éthanok | . «
ot o0 0,008937 | 78,54
0 1 0,033 0,01230 93,90 -
20 0,070 | 0,01655 | 89,45
‘25 1 0,093 0,01845 | 66,30
35 0,142 0,02170 | 61,20
50 | 0,235 | 0,02385 | 52,90 |
60 0,316 | 0,02345 | 46,40
0 0,418 | 0,02150 40,20°
80 0,552 0,01880 34,50
§5 0,636 0,01710 31,85
90 | o075 | 001508 | 29,40
% 0,85 | o018 | 27,00
100 1 0,01096 24,28

(a) BINGHAM ot JACKSON, Bux.Standans Bulk., 14, 59 (1918).
(b) J.UYMAN, J.Amen.Chem.Soc., 53, 3292 (1931).

IV, - SOLVATATION . -

Les théories de la solvatation sont surtout fondées sur 1l'hydrata-
tion et la structure de 1'eau, c'est pourquoi nous parlerons uniquement
; des modéles utilisés“pour_visualiger 1'hydratation . Dans la discussion

de nos résultats, ces mod@les seront &tendus & la solvatation. . ..
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1°) Hydrnatation Hydrophile . - =

De nombreuses études ont 8té réalisées pour décrire 1l'hydratation
par le nombre de molécules d'eau fixées»par les iqgs,»Ici inter§ient
la notion de nqmb&e d'hydnatat{on. Cependant,. les hombres d'hydratation
deg ions, dbtepus & partir de diverses propriétés des solutions, sont
trés différents. Ainsi, par exemrle, pour 1l'ion Na+, différents auteurs
ont trouvé.les nombres d'hydratation suivants : T1 ; 66 ; hh,S ; 16,9
6-7,5h 2,53 2et 1.
I1 apparalt'donc que la description de l'hydratation des ions par les
nombres d'hydratation est actuellement difffci;e.

L'hydratation est souvent uisualisie par deux sphéres .concentri-

ques entourant un ion donné :

. Dans La premire sphere ou zone A (FRANK et WEN (57b)), se pro-
duit 2'hydratation primaine selon BOCKRIS (49a), L' hydnata,aon
proche selon SAMOTLOV (é1a) ou encore £’ hyd)mtwtwn chidmique
Aeﬁon DARMOIS (41b).

. Dans La se.pde sphdne ou zone B (57b), se produit £’ hydratation
secondaine (49a), £'hydratation Lointaine (é1a) ou L' hydratation
physique (4771}, ' ‘ ' ‘ '

Dans le cas des petits ions, le modéle de FRANK et WEN montre un

ion entouré de trois zones concentriques:

 La zone comprise entre la surface de 1l'ion et la premidre sphére
‘(zone A) contient toutes les moldcules d'eau pour lesquelles les intérac-
tions ion-eau dominent : c'est la zone d'électrostriction ou d'immobili-

sation (1).
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Lé‘gggg;p s'etend de la sphere exterleure JuSqu .l'1nf1n1, élle
contlent des molecules<z eau qul ont 1e meme arrangemeﬁt que dans l'eau
pure. Les 1ons n exercent qu un trés falble champ electrostathue sur
ces molecules;

Leéﬁmaﬂi&éﬁuﬁe d'ééu éoméfiseséntre les deux sphé;es conceptriques
(zohe B) sont soumises 3 deﬁx inf%pences compétitives. La premilre est
1'influence 6'orientation.des moiécules d;eau de la zone C et la se-
conde est 1'influence»d'orientatipn du chemp ionique de symétrie
sphéfiéue sur le.dipale desvmolégules,d'eau; |
La structure de 1'e§u dans cetté zone est trés influencée par 1'impor-
tance de la zone A et donc par la densité de charge i la surfacg»des
idns. Ainsi la zone B croit au dépend de la zone A quand la dimension.
de l'ioﬁ créit. Le champ iénique €lectrostatique devient suffisamment
fort pour empécher l'orientation mutuelle des molécules dfeau et
donc la formation des agrégats : Le nombre moyen des liaisons hydro-
géne entre les molécules d'eau dans cette zone est plus petit que dans
1'eau pure et, de ce fait, les molécules d'eau y sont plus mobiles,
Cette zone, dans laquelle il existe une diminution de la structure de

1l'eau, est une zone de déstructuration.

(1) Pour SAMOILOV (57c) 1'1mmob1115at10n de molécules du solvant par les
ions n'est qu'un cas partlculler de l'hydratation. Il considére que
les molécules de solvant n'ont qu'un certain temps de présence (7) &
la surface des ions et qu'il ex1ste un equlllbre d’echange entre les
molécules du solvant et celles & la surface des 1ons. La fréquence
de ces echa.nges déterminant 1'importance de l'hydratatlon.
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Inversement, la zone B se contracte avec la d1m1nut10n de la dimension
des ions et donc l'augmentatlon de la zone A. Dans ce cas, les ions
| 1ndu1sent une structure addltlonnelle au v0151nage de leur zone A. Il
en résulte que l'orlentatlon des moleculés d'eau, au v0131nage de ces
ions, est en moyenne relativement plus "rigide" que dans l'ééﬁ pure.
Ce “henomene d'augmentatlon de 1' rlentatlon des molecules d'eau au
voisinage des ioms est appelée : phénaméne de Atﬂueiﬂ&at&on ou de
promotion de stmwcture.

I1 existe, cepéﬂdént; un autre type d'intéracfions“soluté-eau”
qui ne semble pas aussi facile & définir. Celles-ci sont & l'orlgnne
de 1’ effet de structuratlon des solutes non polalres et deé groupements

non polaires des molécules de soluté. Elles ont &té mises en évidence

par FRANK et EVANS (45a) & partir des entroples d'hydratatlon.

2°) Hydnatation Hydrophobe . -

LI BN AN S B A S I SRR A A A AN AR ]

. Le mécanisme de promotion de la structure de 1'eau au voisinage
des particules et groupements non polaires peut &tre déerit de la fagon

suivante :

Dans une solution aqueuse d'un sel de tétraalkylammonium par

exemple, Les molécules d'eau au voisinage des chaines hydrocar-
bonbes Lnentes et de L'ion (V') sont 1188 faiblement influencées

et ne peuvent 2tre Lies que par des faibles forces de VAN DER WAALS.
Par conséquent, ces molécules d'eau peuvent étne onienties pZuA
5ontmment par KeA moLicules d'eau Ammédiatement ua&ALneA..-

11 én_résﬁite'que detﬁé'§r9m0£i§q de la structure de 1'eau est trds
oz S S e T,
différente de celle indulte par les petits ions solvatés comme Li ou

+ P . .
Na . En effet, dans ce cas,elle résulte d'intéractions cau-eau plus

importantes.
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I1 a été montré qu'au voisinage immédiat des particules non polaires
les liaisons hydrogéne sont surtout orientées de fagon non tétraédri-
que (66a), (68d) (cf. structure 8 de 1l'eau).

C'est pourquoi , HERTZ (6la) suggére d'appeler cette hydratation :

hydratation de szeondeespice.

=-000=

Les modéles statiques, utilisés pour visualiser les phé&nomenes
d'hydratation des ions, sont bien slir des images instantanées de la
configuration des ions en solution. I1 est évident que l'hydratation,
2 1'image des agrégats fluctuants de 1l'eau, est un phénoméne 4'équi-
libres entre les ions et le solvent. Ces équilibres sont naturellement

sensibles & la température et & la pression,

==000==




Chapitre IT

METHODES ET TECHNIQUES DES MESURES
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_A. - PREPARATION DES REACTIES . -

— e St — — e — — — — ——

L'eau wutilisde pour les mesures .de conductibilité est obtenue
par distillstion dans un appareil de -quartz, QUARTEX du type P.B., d'une
‘eau déminéralisée sur résines &cltangeuses d'ions BAYER. L'eau obtenue
est cbmparable & une eau bidistillée. Sa conductivité est, dans tous
les cas, inférieure & 10-6 Ohm—l.cm‘l.

D&s la distillation, 1l'eau est protégée de toute pollution, en parti-

culier par le gaz carbonique (COQ).

L'éthanol absolu du commerce .est purifié par la méthode de LUND
et BJERRUM (3la). Le temps de reflux a été porté & plusieurs heures
et la distillation conduite trés lentement. Le distillat est recueilli
dans un flacon rodé de deux litres contenant environ 100 g de tamis
moléculaires MERCK de 3 K en perles. L'éthanol, obtenu par distilla-
tion, est maintenu au moins 24 heures en contact avec les tamis molé-
culaires et le flacon est agité & plusieurs reprises. Les tamis molé-
culaires sont régénérés.aprds chaque usage,suivant la méthode décrite
par le fabricant La teneur en eau de l'ethanol obtenu est tougours
1nfer1eur ao, Ol % Les controles de teneur en eau sont effectues par le
reactlf de KARL FISCHER (58b), (4B8a). Cette méthode de purlflcatlon est
assez longue ML Elle sera remplacee ‘par une deshydratamlon dynamlque sur
colonne de tamls moleculalres. Cette methode permet d'obtenlr des résul=-

tats équivalents.
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L'iodure de sodium et le chlorure de potassium utilisés sont des
sels R.P.CARLO ERBA de masse moléculaire 149,92 et 74,55 g. respecti-
vement. L'iodure de tétrabutylammonium CARLO ERBA utilisé est pour pola-
rographie, sa masse moléculaire est égale & 369,30 g.

L'iodure de tétrabutylammonium est utilisé directement. Les deux autres
sels. sont finement broyés plusieurs fois pendant leur séjour de plus de
24 heures dans une &tuve & 110°C, refroidis et conservés dans un dessi=-

cateur contenant de 1'anhydride paosphorique (PQOS)'

Les n@actifs sont testés par plusieurs séries de mesures de

conductivité. Les différences obtenues entre chaque série sont infé-
rieures & la précision de l'appareillage de mesure. Ces mesures ont
permis de vérifier également la stabilité de 1l'ensemble de mesure
(constantes de la cellule, constange de la température, etc...). La
teneur en alcool des solutions est vérifiée par la méthode d'oxydation
nitrique de CORDEBART (39b).

L'erreur commise sur le dosage de l'&thanol est toujours inférieure &

0,5 %.

B, - MESURES DE CONDUCTIVITE . -

—— — —— —_— — w—— — — — —— — -

Les boluiibnb des sels &tudiés sont obtenues par dilution de so-
lutions standard exactes dans le solvant 1 par une quantité caiculéé
de solvant é; |
La compdéition des solutions est contrdlée par dosage..Des dosages de
contrble fréquents montrent que l'erreur commise est inférieure d celle

des dosages.
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Les dilutions sont effectufes au fur et & mesure ét’agitéés dans
"déé‘#aSes'd'homoéénéisation en pyrex plongés dans un thermostét'régié
a 2550. La température d'équiiibfe est atté{nté'pendant ls durée d'une
mesure (l'heure). Aussi ces solutions peuvent &tre trensférées dans la
cellule dés la fin d'une mesure.
”Cémme les solutions utiliséeé sont trés diluées, la photodécompo=
sition des ions iodures est trés faible et ne peut en aucun cas en-

trafner une erreur mesurable.

Les thenmostats sont des bacs en P.C.V. d'une contenance de

vingt litres environ ajustés dans un cadre métallique. La régulation
thermique est assurée par un dispositif classique : thermométre &
contact associé & un relai VERTEX qui commande des thermoplonéeﬁrs et
brassage continu par une hélice. Un.chauffage permenent limite l'ampli-
tude des vafiations de témpéra.thure. Les fluctuations thermostatiques
présentent un écart maximal dens le thermostat de* 0,01°C. Cet &cart
meximal est surtout d8 & des fluctuations longues attribuebles aux

variations de température dans la pidce (65a).

Le pont de mesure est du type W.B.R. associd 3 un ampiificateur
(%)

logsrittmique du type TeA.V., W.T.W. /., I1 permet des mesures de 2 Ohm
d 5 Meg Ohm _emr5 giammés avec uneAprécisioﬁ de £ 0,023 iio,CS %;
L'amplificateur logarithmique poss@de un générateur incorporé de fré-
quencellooo Hz; variable ( * 10 %), siﬁusdidalé, sa fféqﬁencé de ré-
sonance est de 1000 Hz et son domaine d'indication 1u vol£ 3 1 volt.
Pour atteindre une précision dé'mesuré suffisante, 1'amplificateur doit

avoir une sensibilité de 1 & 10u volt .



-21 =

(%)

Nous utilisons une cellule W.T.W. du type L.D.T. Trois &lec-
trodes sont situées dans deux boules superposées reliées par un capil-
iaire. Dans la boule supérieure, sont diqusées deug‘électrodes (El)
‘et dans la boule inférieure une &lectrode (E2). Le couple d'élect?odes
(E1 - El) sert & mesurer les résistances des solutions de faible con-
ductivité ; le couple d'électrodes (El - Ee), celles des solutions
plus conductrices.

Ce systéme d'électrodes est thermostaté par une jaquette & circulation
continue, effectuée par une pompe centrifuge plongée dens un thermos-
tat réglé de fagon & ce que la température en sortie de jaquette soit

de 25,00 * 0,01°C.

Les mesures sont effectuées dans le sens des concentrations
croissantes. Aprés une hesureide rang n , la cellule est vidée trés
lentement pour ne laisser sur les parois qu'un trés fin film de la
solution n puis, elle est rincée avec la solution d + 1 . La cellule
est alors remplie‘avec la solution n +.1 . L'équilibre de tempérgture
s'établit au bout de 20 minutes. On effectue alors une premi&re mesure
qui est vérifiée par trois mesures effectuées & 10 minutes d'intervalle.
L'@cart moyen entre chacune de ces mesures doit &tre inférieur & 0,1 %.
Plusieurs sépies de mesures daps les solvants purs donnent des valeurs

dont 1'dcart moyen est toujours inférieur 2 0,1 %.

Les constantes caractéristique de la cellule ont été vérifiées‘_
plusieurs fois avec des solutions standards &talons de KC1 (0,1 et 0,01 M)

d'une part et lors des mesures de contrSle des réactifs d'autre part.

(%) W.T.W. Wissenschaftlich=Technische Werkst&ten G.M.B.H.Weilheim/OBY
W. Germany
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Nous avons utilis&, pour ce faire, les valeurs des conductibilités
de KC1, Nal et BuhNI données dans la littérature.

Le couple d'électrodes (E - E; ) & une constante égale & 0,9095(:111"l
et le couple (E - E, ) quelque soit 1'électrode (E ) utilisée, une cons=
tante égale & 116,512 cm -1,

Le chlorure de potassium est utilisé pour le calcul des constantes
des cellules de conductivité car, 4 faible concentration, il est pra=-

tiquement complétement dissocié&. Alors que beaucoup d'asutres électro-

lytes restent légdrement associés.

C. - MESURE PES NOMBRES 0t TRANSPORT

PR JUR SRS U GRS U SR R U S SV JOUN UG R SO S S S

La cellule utilis€e pour la mesure des nombres de transport est du
type HITTROF & trois compartiments. Le courant d'électrolyse ( <1 mA)
est fourni par un chronoampérostat TACUSSEL. Le dosage de 1'ion iodure,
par le nitrate d'argent, des compartiments anodiques et cathodiques est
suivi potentiométriquement par un titrimétre automatique TACUSSEL
du type T.A.3 associé & un enregistreur TACUSSEL du type EPL.1.

La concentration des solutions utilisées pour la mesure des nombres
de transport de Nal est 0,01 Molaire. Ces solutions sont suffisamment
diluées pour confondre les tg’Ol (nombre de transport & la concentra-
tion 0,01 M) avec les t: (noﬁbre de transport & dilution infinie), car
1'état de la solution ne varie alors que tris peu (viscosité, constante
diélectrique, etc...). Les valeurs des nombres de transport, obtenues

dans 1'eau et 1'é&thanol, sont en bon agréement avec celles trouvées dans

la littérature.

w00 ———
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T. - MESURES DE CONDUCTIVITE . -

Dans chaque nélange eau—éthapol, devcompgsitipn,dpnnée,‘une série
de mesures a été réalisée & différentes concentrations de 1'électrolyte
étudié.

La congentration maximum de sel, dans chaque mélange eau-&thanol,

a été déterminfe par la relation empirique donnée par FUOSS (§8b, 68c)
(cf,»aussi chap.I ) = qmax < 2.10u7,D3, Pans le cas de 1l'iodure de
tétrabutylammonium, nous avons fixé la concentrationzmaximale a 0,01 M
4 cause de sa solubilité assez faible et lente, avec formation, lovs
de la dissolution, de micelles (67b).

Lﬂqt@lisation de la relation donnée par FUOSS est nécessaire.
pour utiliser le programme machine, sinon, l'ordinateur n'effectue pas
le calcul. Bien souvent, la concentration maximale_est encore l&gdrement
inférieure i celle donnée par la relation de FUOSS.

Dans les tableaux I1I.1 et III.2, nous avons reporté nos mesures
de conductibilité.

Le programme utilisé_galcule la différenqe & entre la valeur de la
qondpg@ibi%ité_équivalente calculée par 1l'équation de FUOSS-HSIA a une
concentration donnée et la conductibi;ité équivalente mesurée. Dans les
tableaux IIT.3 et III.k, nous avons reporté ces valeurs dang_levcas de
1l'eau, de l'éthanql et dg deux fractions molaires‘d‘éthanol. Nous re=
merquons que ¢et§e différence §ﬁ.a une valeur qui,ygrie entre 0,10 et
0,20 dans 1l'eau, dans le cas de NaI ; 1'équation de FUOSS~-HSIA détermine

donc théoriquement les conductibilités équivalentes de Nal dans l'eau &

0,1 - 0,2 % prés environ. Nous pouvons remarquer également que ces valeurs
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sont moins bien déterminées A une fraction molaire X d'éthanol égale a
0,142, (0,2 8 0,8 % prés environ ) ; les auteurs de 1'équation considé-
rant le milieu dans lequel se meuvent les ions (sphéres rigides char=-
gées) comme un milieu continu, il apparalt alors normal que 1l'équation
théorique s'applique moins bien car, 3 cette fraction molaire d'étha-
nol, le solvant a une trés forte structﬁration. Nous pouvons d'ailleurs
observer qu'a X = 0,418 et dans 1'éthanol pur, l'équation est en meilleur
accord avec nos mesures (0,02 & 0,07 % prds) ; en effet, ici, le solvant
est moins structuré.

Dans le cas de TBAI, les différences S\ sont plus petites dans les
solvants & haute teneur d'eau et du méme ordre dans les autres cas ;

les ions TBA' et I” sont tous deux de gros ions et lés hypothéses hydro=-
dynamiques utilisées dans 1'équation théorique sont envmeilleur accord
avec la réalité. Nous devons observer le mdme phénoméne péur Nal dans
les solvants riches en éthanol, car, les ions Na© et 1~, solvatés par
l'éthénol, ont alors une dimension beaucoup plus importante que dans

les solvants riches en eau.

Dans les tableaux III.5 et III.6, nous avons reporté les valeurs
de X calculées par le progfaﬁme a4 chaque concentration, g'est le rap-
port de la concentration des ions libres sur la concentraﬁion stoechio=
métrique ; la valeur de ¥ cdrrespond donc su degté de diséociation de
1'électrolye.

Nous avons utilisé une abscisse du'type logarithmique pour représenter
la corncentration pour plus de commodité (figures III.1 et III.2).

' Dans le cas de Nal, nous remarquons que § varie trds faillement
(courbesl et 2 3 9 3 10 et 11 ; figure III.1) pour O <X < 0,033 et

0,735 < X <1,
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Variations du \degré de dissociation de TBAI en fonction
de la concentrdtion & chaque fraction molaire d’éthanol
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gﬁégé ieué;§ a;3fBAi, 1éé ;aléﬁré'de g res£éﬁ£ peu différentes
pour O < X < 0,033, mais varient dans les solvants d haute teneur
d'éthanol. De ﬁlﬁé, nous pouvons observer une anomalie pour les solvants
de fraction molaire X d'éthanol égale & 0,316 et 0,418, (courbes 6 et

T, figure III.2). En effet, les valeurs de sont toujours in-

x09316

’ _® ~ X
férieures a celle de XO,235 et les valeurs de 0,418 sont peu

différentes A faible concentratinn puis inférieures & celles de 36 235°
b
ce qui met en évidence une anomalie dans la dissociation de 1'iodure

de tétrabutylammonium dans les solvants &tudiés.

Nous avons tracé les variations de ¥ & différentes concentrations

-h, 1073 et 1072 Mole/1) en fonction de X, la fraction molaire

(10
d'éthanol des solvants (figures III.3 et III.L). Nous avons utilisé
deux échelles d'ordonnée, 1l'une pour la concentration 10'"h mole/l et

3

17autre pour 10 - et 1072 mole/1l ; pour faire figurer sur un méme gra-

phe les trois concentrations.

Nous pouvons observer, pour les deux sels étudiés (Nal et TBAI), :
une cassure des courbes, au voisinage de X &gal 8 0,25 environ, qui est
plus marquée pour TBAI et qui disparait lorsque le concentration augmente

pour Nal , ce qui nous permet de penser qu'un méme effet agit dans les

deux.-cas (qui diminue avec 1'augmentation de la concentration en sel) et

qu'un effet supplémentaife‘(association hydrophobe) agit dans-le cas de

TBAT (qui augmente avec 1'augmentation de sa concentration).

Nous avons reporté,dans les tableaux III.7 et III.8, les valeurs des

paramétres de 1'€quation théorique de FUOSS=HSIA}calculé§§ par le pro-

gramme fourni par ces auteurs.\Ao est la conductibilité &quivalente limite,
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Z la distance "minimale" d'approche, KA la constante d'association, S
la pente de la tangente limite A'ONSAGER et E le coefficient des termes
linéaires en c¢ log ¢ .

';LeélVgriations dé"Aé, ;.et KA;sontﬁreprésentées en fonction de la
ffaétion molaire d'éthanol (figures III.5, III.6 et III.T).

' La théorie (58¢) prédit 1la lindarité de la courbe représentant
le logarithme de la constante d'association KAi en fonction de 1'in-

verse de la constanté diélectrique. En effet :
N 03 2 [}
Mg K, = (b % a”/3000) exp (e“/a D kT)

81 nous tragons une droite joignant les points de la partie liné-
alre de la variation du logarithme de la constante d'association
(Fig.II1I1.8), nous pouvons observer deux &écarts 3 1'idéalité : ceux-ci
sont situés dans les solvants riches en eau et riches en éthanol. Si nous
extrapolons la droite nous obtenons une valeur du Log KA qui nous permet
de calculer le paramdtre aK(l) dont la valeur pour Nal (5,95 Z) est
voisine et légeérement inférieure & celle obtenue par le calcul dans
1l'eau. Pour TBAI cette valeur est un peu supérieure (6,60 Z) .

Cependant, il est remarquable que toutes les valeurs du logarithme de la
constante d'association de TBAI, dens les solvants riches en eau, se
trouvent au-dessus de la droite, alors que pour Nal ces valeurs se trou-
vent sous cette droite (2). L'8cart & la linfarité, dans les solvants riches

en &thanol, est déplacé dans le méme sens.

(1) & est la dimension des paires d'ions en contact effectif.

(2) De nombreux auteurs ont observé ce phénomdne pour les iodures alcalins,
par exemple, dans des solvants semblables. Les valeurs du Log K, se ré-
partissent avec une courbure qui varie avec la taille des ions utilisés.
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Des difficultés diverses d'utilisstion du programme de FUOSS et
HSIA nous ont conduits & contrdler certains tests réalisés par ces
auteurs (68c), qui montraient : que "les valeurs des paramdtres A o
K, et ; sont indépendantes de la limite supérieure du domaine de con=-
centration, si cette concentration maximale n'excéde pas 0,10 N dans
1'eau" pour les iodure et bromure de césium.

Nous avong donc testé le programme en faisant varier la concen= -
tration maximale d'une série de mesures dans 1l'eau et un solvant con-
tenant 10 % en volume d'éthanol. Ces résultats sont reportés dans les
tableaux III.9 et III.10.

Ncus pouvons remarquer que si la valeur de No ‘varie en général trés
peu, celle de ; varie énormément.

I1 est donc important, dans 1'eau en particulier, d'introduire ‘des
données de mesure. dsns 1'ordinateur dont la concentration maximale est
la plus proche possible de celle donnée par la relation empirique de
FUOSS (68c, 67a) ou d'utiliser des &lectrolytes fortémcnt assoéiés,
comme TBAI, dont la constante d'association K, est suffisamment grande

A

pour que l'ordinateur puisse séparer les termes en KA et en J de 1'équa-
tion. Nous retrouvons d'ailleurs la méme valeur de Z dans l'eau que
JUSTICE (66c) et FUOSS (57d) pour TBAI.

Nous avons &galement fait varier la concentration minimale, & con-
centration maximale constante, pour la série de @eéurés effecfuéesldans
1'eaun. Le tableau III.11 montre que les paramétres varient assez faible-
ment.

Nous avons comparé, dans les tableaux III.12 et III,.13,nos résultats

avec ceux de la littérature. Leurs auteurs n'utilisent pas la méme

équation théorique, ni le méme programme. .
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Nous pouvons remarquer que les valeurs du paramétre ; , sont toujours
inférieures aux ndtres et leurs auteurs déplorent d'ailleurs ces va~
leurs trop petites et physiquement peu acceptables.

~ De méme, nous obtenons toujours des valeurs de la constante d'asso-=
ciation, méme si celles-ci sont trés faibles, Ces différents auteurs ex-
pliquent leurs valeurs nullss dans l'eau par le fait que la valeur de
K étant trop faible, 1l'ordinateur ne peut séparer les contributions

A

des termes J et KA et ils effectuent leurs calculs en considérant que
la constante d'association est rulle, c'est-d~dire que 1l'électrolyte
est complétement dissocié. Cependant, dans tous les autres cas, les
valeurs de nos constantes d'association sont &galement toujours supé-
rieures, Ceci expligue la phrase surprenante de FUOSS et HSIA au dé-
but d'une de leurs publicttions (68c) : "Assoclation of 1:1 electro-
Lytes Ln waten has not been seniously consddenred since the advent o4
the DEBYE-HUCKEL theony of electrolytes in ..1923".

Si nous comparons nos résultats avec ceux obtenus par FUOSS avec
d'autres sels (tableau III.1lh), nous pouvons observer une bonne con-

cordance de ces valeurs en tenant compte des dimensions respectives

des ions.

I1. = NOMBRES DE TRANSPORT . -

- + 242 »
Les nombres de transport de I et Na ont &té mesurés par

J.M.HOCHART (69a) dans les différents solvants eau-éthanol par la

méthode de HITTROF.

Ces valeurs sont données dans le tableau III.15 et leurs variations

en fonction de la fraction molaire X d'é€thanol figure III.Q.
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-. TABLEAU TII.T7 .

e s s 0 s er 0000

- Conductibilites ma:\ncn\mase@ am Nal en Fonction Qa La Concentrnation et de La
Fraction Molairne X d'Ethanol.

10%c

s e e o

U3 B =
SO O SO MG U 4 AN -

40
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- 80

8
200
300
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500
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700
800
900

0

e e e e 0000
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125, 46
125,16
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124,67
124,47
124,39
124,04
123,86
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122,65
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121,51
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120,07
119, 74
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119,26
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109,29

0,033

b s o0 s 000

100, 64
100,14
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94,47
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43, 46
43,70
43,19
40,77
39,43

1,00

9090006008

45,58
44,82
44,34
43,83
43,32
42,92
42,64
42,32
42,91
41, 80
39,50




-. ﬂ»mrmbt.NNH,N.

LR A A L I B I )

- Conductibilites Equivalentes de TBAI en Fonction de fa Concentration et de
La Fraction Molaire X d'Ethanol .

10%¢

* o2 000

-
O o~ O U a0 N e
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40
50
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70
80
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100

0

o e e v e e
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70, §9
69,79
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65,06

s 2 ¢ 6 0 0 00

56,90
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55,59
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37,59
37,28
36,89
36,67
36,43
36,22
36,06
35,30
35,65
35,54
34,41
33,63
32,53
32,41
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21,55
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0,552

38,23
37,65
37,27
36,98
36,65
36,43
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35,95
35,77
35,70
34,14
33,14
37,37
31,56
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30,42
30,08
29,71
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39,21
38,64
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30,05
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-. TABLEAU T11.35

oooooooooooo

. - Valewrs de i

en gonction de La concentration
a 4 gractions molaines d'éthanol (Nal).

H,0 ; ?
10%c a2 8h 29,142 8A 10,418 g AEROH g
......... NS SO USRI S SO NUTUDTUN SRS PSP SR R
§00 109,92 -0,13
700 110,68 -0,10
609 111,31 0,13
509 112,29 0,12
420 113,34 0,18 51,12 | -0,16
300 114,58 0,17 51,55 -0,59
200 116,74 -0,19 53,36 -0,0%
100 119,26 -0,25 53,66 0,59 39,18 | -0,08
90 119,62 -0,28 53,72 0,79 39,51 —0,06
50 119,74 -0,04 54,04 0,75 39,82 | 9,02
70 120,07 0,01 54,28 0,81 40,23 | 0,03
49 120,37 0,14 54,55 0,86 40,67 | 0,07
50 121,21 -0,23 54,88 0,89 41,23 0,05
40 121,51 0,00 55 45 0,72 41,49 | -0,04 i
30 122,26 -0,13 56,01 0,62 42,65 | -0,02 :
20 122,65 0,24 56,87 0,30 43,50 -o 02 |
19 123,73 0,20 58,08 0,19 44,76 -0’04 41,80| -0.17,
9 123,86 0,20 55,15 | -0,17 44, 81 0,05 | 42,01} -0,05
7 124,04 0,16 58,28 -o 21 34,95 J 07 | 42,32| -0,04
7 124,38 -0,03 58,44 —o 27 45,15 0,03 42 64 -0,5%)
6 124,47 0,04 5860 | -0.33 | 45,25 | 0,11 42,921-0,02
5 124,67 0.03 58,83 | -0,44 | 45,43 0,07 43.32| 0,01
4 124,87 J 02 59,05 -0 54 45,71 o 04 43,83 -0,0%
3 125,16 -0,04 59,30 —0 64 46,05 | -0.06 | 44,34| -0,05
2 125,46 -0.06 59,59 -0, 7% 46,41 | -0,15 | 44,87) 0,07
1 125,91 -0 15 59,94 -o 90 46,70 | -0,10 | 45,58 0,12
TABLEAU 111.4 . - Valewrs de 8\ en fonction de La concentration 4 4
"""""" gractions molaires d'éthanol (TBAI).
H,0 } o
ldé pl 8A (0,142 SA 19,418 A AEIOH A
ooooooooooooo :90.0-‘00 .ooo.o.-oo..s;?...oo-peoo...o-poo.?u-..cbo-oace-o R IR
100 §5, 80 -0,06 36,81 -0,25 29,82 0,02
90 §6,37 -0,03 37,03 - | -0,08 30,18 -0,00
80 86,94 2,03 37,42 | -0,04 30,73 -0,18
70 87,76 -0,11 37,88 | -0,06 31,10 -o 14
60 88,33 0,05 38,26 0,05 31,45 -0903
50 89,07 0,0 38,74 0,11 31,90 0,04
40 89,77 0,27 39,18 9,26 32,42 0,12
30 90, 80 0,21 40,01 0,11 33,18 0,07
20 92,96 -o §2 40,65 0,125 33,94 0,18
10 93,44 0 12 41,86 0,01 | 35,11 o 17 | 38,62|-0,04%
9 93,71 0,07 41,88 0,11 35,31 -0 12| 38,98 9,03
§ 93,75 0,16 42,01 0,10 35,48 0010 | 39,46( 0,92
? 23,99 0,11 42,18 0,06 35,68 0.06 | 40,06 -O,Qé
6 94,16 0,14 42,35 0,03 35,89 0,02 | 40,47 0,08
5 94,45 0,06 42,54 | -0,02 36,06 -0, ,03 41,19 -o,vi
1S 4 94,79 -0,04 42,78 | -0, 11 36,32 0,07 | 41,92 -0,04
i, 2 95,06 0,04 42,95 | -0,11 36,61 0,09 | 42,67 0,90
2 95,36 -0,04 43,19 -o 16 36,96 -0,18 | 43,60] 0,0%
1 95,84 -o 13 43,54 | -0,2% 37,38 -0,28 | 44,811-0,01




-. TABLEAU IT1.5. - Variations ded (deqnd de dissociation

Se 220000000

La Fraction Molaine X d'Ethanof (Nal). -

) en Fonction de La Concentrnation et de
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® 0 00 0000 00000040
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0,9703
0,9487
0,9038

0,735

0,9939
0,9584
0,9739
0,9543
0,9242
0,5831

0,854
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0,9930
0,9868
0,9710
0,9499
0,9185

1,00

0,9928
0,9865
0,9707
0,9502
90,9170




-. TABLEAU T11.6. - Variations amw\nmmmpm de dissociation} en Fonction de £a Concentration et de

s e s e s e 000 P

La Fraction Molaine X d'Etahnol (TBAI). -

90 00 o0

0

s e e 000
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o s 00 00 4

0,9983
0,9967
0,9922
92,9850
0,9720
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. TABLEAU T11. 'r’ .-

oooooooooooo

’Panamétneblcaﬁculéé par Le programme (Nal)

(/]
Xeton A a Ky S E
0 126,65 6,50 0,57 89,57 20,14
0,033 99,55 4,30 0,69 70,15 20,12
0,093 70,72 4,95 2,23 52,68 20,93
0,142 59,54 5,40 3,69 47,96 27,83
0,235 51,21 6,60 10,37 48,92 31,48
0,316 48,04 | 7,65 15.56 54,13 43,72
0,418 47,33 8,50 27,65 64,64 66,83
7,552 47,93 10 00 40,49 80,96 107,77
0,735 48,72 11,80 68,86 107,14 175,42
0,854 48,30 | 13.00 79,55 126,70 220,16
1 47,43 14,10 §3,79 151,64 297,39
TABLEAU 111.8 . - Param@tres caleulds par Le programme (TBAT)
0 . i
XEIOH A 0 a 'KA; S Ef J
0 96,57 5,55 6,47 §2,41 13,29
0,033 73,26 5,60 6,60 63,56 12,89
0,070 57,26 6,15 10,51 50,41 12,67
0,142 43,76 7,00 17,20 42,71 15,19
0,235 38,82 8,00 28,71 43,77 22,09
0,316 37,86 §,35 26,76 49,00 32,42
0,418 37,77 9,15 39,90 56,67 4§ 50,51
0,552 38,93 11,10 50,30 73,88 83,46
0,636 40,21 11,85 68,11 85,16 110,06
0,735 41,83 12,10 . 93,55 100,24 145,31
0,854 43,74, 14,80 156,34 121,51 194,42
1 47,06 16,00 228,54 151,16 289,55




. Tableaux des Variations des Parametres en Fonction des Conceninai&cnb
Maximales a Concentration Minimale Comstante . -

. TABLEAU III 9 . - NaI-HzO

ooooooooooo

Concentration 0
maximale J Ao KA a g
900 126,651 0,575 6,50 | 0,156
§00 126,639 0,597 6,75 | 0,155
700 126,629 0,617 7,00 | 0,154
600 126,693 0,636 7,55 0,143
500 126,588 0,638 7,901 0,142
400 126,573 0,632 8,351 0,139
300 126,566 0,627 §,60| 0,142
200 126,592 } . 0,409 6,70 0,137
~-. TABLEAU I11.10. - (Nal - HZO - 10 % ELOH)
Concentration o
maseimale o Ka 1 o
700 99,546 0,695 4,30 9,920
600 99,586 0,837 4,35 0,924
500 99,641 1,087 4,50 0,921
490 99,724 1,414 4,55 0,905
300 99,840 1,964 4,701 0,87
200 100,002 2,827 4,90 0,831
70 100,255 4,361 5,15 0,695

-, TABLEAU TTI. 11 . - Vaniations des Panamitres em Fonction des. *
seseaenaes oo Concentrations Minimakles o CancentnatLon
, ‘ Maximale Constante. '

Concentration | K a
ménimale Yo A c
.................... A SR DAURIANUIPRS PP AP
1,00 126,651 0,575 6,50 0,156
5,00 126,624 0,573 6,60 0,166
7,00 126,627 0,534 6,60 0,174
10,00 126,693 0,589 6,40 0,177

t
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-.Tabfeaux des Paraméitres des Sels Efudids Trouvis dans La Littérnatuwre., -
-. TARLEAU T11.12. - Eau

0
Sek A, KA a
Val a 127,28 - 4,07
b 127,12 - 3,56
c 126,94 - -
TBAT d 96,19 9 0,11
e 96,28 3,1 +£0,9 31
d 96,23 0 0,09
e 96,29 2,9 +0,3 1,7 + B4
{ 96,18 3,94 5,56
g 96,03 -
h 96,30 2,73 5,55

{a) E.G.BAKER, These Univensité de Brown (1951) ; (b) P.A.LASELLE et
J.C.ASTON, T, Ame. Chem, Soc. , 55, 3067 (1963) (Lesparametnes de {a) et (b)

ont e8 evaluss par R.L.LAY (T, T Amer. Chen. Soc., 82, 2099 (1960)) ; LASELLE et
ASTON donnaient A = 126,85) ; (c) HANDBOOK oé Anaﬂyt&cak Chemistny len ed.
11963) ot HANDBOOK 0§ ChemaAiny and Physics 45° Ed.(1964) ; (d et e) D.F,EVANS
et R.L.KAY, 1.Phys.Chem., 70, 366 (1966) ( (d) TBRAI est considéré comme non
assocde, (e) TBAT est considénd comme ass0cie) ; (5) M.C.JUSTICE et
T.C.JUSTICE, C.R.Acad.Sci. Panis, 262, 608 (1966) ; “(g) M.QUINTIN et
4.C.JUSTICE, C.R.Acad.Sci. Panis, 267, 1287, (1965) ; (k) R.M.FUOSS et -
C.A.KRAUS, J.Amen.Chem.Soc. 79, 3307 (1957).

-. TABLEAU TT1.18. - Ethmnol.

ooooooooooooo

‘o
Sel Ao KA a
Nal 4 47,40 | 0,58 -
TBAT 4 46,65 | 123 4

(R} AM.SHKODIN, L.P.SADOVNICHAVA ot V.A.PODOLVANKO, Ukn.xhxm.Zh.;35(2) , 144
(1969). T

(4) D.F.EVANS et P.GARDAM, J.Phys.Chem., 72, 3281:(1968).




-. TABLEAU II1. 14 . - Comparaison des Paramitnes de Différents Systimes
............... Electrolyte-tau Caleulis a £'Adlde du Programme
FUOSS-HSIA.

Sel A, KA ;
Nace (b) | 126,55 0,92 6,11
Nal 126,65 0,57 6,50
Kez (b) | 149,90 0, 50 5,66
CsBr (a) | 155,37 1,07 5,55
CsT (a) | 154,17 0,93 5,49
TBAT 96,57 6,4t | 5,55

(a) R.M.FUOSS et K.L.HSIA. J.Amer.Chem.Soc., 99,3055, (1969),
(b) Ving-Chech CHIU et R.M.FUOSS, J.Phys.Chen. 72, 4123 (1968). -

~-. TABLEAU I11. 15 . - Nombres de Trhansport . -

Xe10m t- t

* Na
0 0,605 0,395
0,033 9,637 0,363
0,093 2,660 0,340
0,142 0,671 2,329
0,235 7,775 2,295
0,316 0,729 0,271
0,418 0,742 0,258
0,552 0,733 0,267
0,735 0,691 0,309
0,854 0,643 0,357
1,000 0,572 0,128
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ITT. - DIAGRAMME Nal - HZO - EXOH

Des mesures de solubilité ont &té réalisées en collaboration avec
.-}, HOGHART (69a) pour etabllr le dlagra.mme NaI-H,0-ECOH. .
L‘lodure de sodium n'étant pas un sel anhydre, il &tailt 1nte¥ésséhf
d'étudier son comportement dans les solvants mixtes eau-&thanol.

Le diagramme fait apparaitre deux branches de courbe représentant
les €quilibres suivants: Nal, 2 HQO - solution saturée,pour des solue
tions dont le rapport pondéral alcool sur cau est inférieur & L,4l et,
Nal anhydre - solutior saturée, pour des solutions dont le rapport
alcool sur eau est supérieur & 4,4IL.

Le point de double saturation se trouve & ia composition suivante :
50,75 g d'éthanol, 11,5 g d'eau et 57,75 g de Nal.

Nous pouvons observer Véf, fig.II1.10, que la loi empirique
'“a'AKEﬁLOF et coll. (35c) (37a)n.'est pas vérifide ; c'est-a=-dire
que le logarithme de la solubilité n'est pas une fonction linéaire
de la fraction molaire du solvant.

Le tableau III.16 donne les valeurs du Log S en fonction de la frac-

tion molaire X d‘'&thanol.

-. TABLEAU TIT. 76 - Sofubilités de Nal dans Les Solvants Mixtes Eau-Ethanol. -

46 0600000800000

Xe +oH 0 0,136 0,229 0,360 0,447 0,554 0,630 0,654
Logg () 3,195 3,026 2,928 2,843 2,773 2,726 2,697 2,667
ooy | 0,753 0,639 1 4
LogS 4| 2,656 2,645 2,635

nombie de moles de Nal x 100
nombne -de moles de solvant -

(%) S =



Fig.lll.10

Variations du logarithme de la solubilité de Nal

r}{}l’.
i 2)

Ly oS
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Comme dans la plupart des cas (ef. 7la), nous obtenons non pas
une droite ﬁnique, mais plusieurs segments'de droite.
L'intersection des deux segmeﬁts de drqite se situe a4 une fragtion
molasire X d'&thanol voisine de 0,65,
A cette cassure le corps de fond change de nature : le sel dihydraté
devient anhydre. D'eprds SYTILIN, la variation du nombre de coordi-
nation et donc de la solvatation du sel est liée 4 la variation de
la structure du solvent eau-&thanol (69b). |
Wous pouvons remarquer que la splubilité de Nal diminue relativement
moins_rapidement lorsque la fraction molaire d'éthanol estisupérieure
3 0,65. | |
Nous verrons, par la suite, que de nombreuseé propriétés physico-
chimiques de 1'iodure de sodium sont influencées par la modification
de la structuration des solvants mixtes eau=&thanol & une fraction
molaire X voisine de 0,8 (59c¢).
De nombreux arguments nous permettent de penser que c'est 1'ion I~
qui est sensible & cette variation de la structuration du solvant. Nous
remarquons également que la structuration du solvant au voisinage des
ions est moins importante que celle du solvant pur, car 1'introduction
‘d'ions (donc de charges) dans un solvant & toujours pour &ffet de détrui=-
re une partie de la structuration de ce solvant, ce qui explique le
glissement de fraction molaire observé : de 0,80 & 0,65 dans cas de Nal.
Ce phénoméne général est trés important et illustre bien les difficultés
rencontrées lors de cette &tude dans laquelle les variations de la struc-
turation du solvant et les propriétés de structuration ou de déstructu-
ration du solvént paryles ions influencent toutes ies prépriétéé physi-

cochimiques &tudiées.
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TV, - EXPLOITATION DES RESULTATS DE MESURE . -
KOHLRAUSCH admet que la contribution relative de chaque ion au
transport du courant est égale a4 la valeur relative de son nombre de

transport et, il propose la relation simple, bien connue :

Connaissant les nombres de transport et les conductibilités équivalentes

limites de Nal dens les solvants mixtes eau-&thanol, nous avons déter-

minés les coﬁductibilités ioniques limiteé ( AO) des ions I~ et Na' .
KOHLRAUSEE & également mis en évidence la contribution de chaqué

ion & la conductibilité dquivalente limite par la relation classique :

et, il a émis 1'hypothdse, vérifiée depuis par de nombreux auteurs (%) ,
que cette relation permettait la détermination d'une conductibilité ioni-

" que limite d'un sel homoanionigue (ou homocationique) par la seule connais-
sance de la conductibilité équivalente.

Nous avons donc utilisé cette relation pour déterminer les conduc-
tibilités ioniques limites de 1'ion tétrabutylammonium (TBA+) dans les
solvants étudiés.

Nous avons reporté les valeurs des conductibilités ioniques limites

- ‘des ions I ,Na' et TBA' dans le tableau III.17 et leurs variations en

(%) Dans le cas de gros ions (64b), de dimension voisine, de nombreux
auteurs considérent que la contribution du transport du courant de
‘chaque ion est identique et utilisent la relation A~ = A 7~ =1/2A .
Cette relation, fort utile dans les solvants non aqaeux poﬁr lesquels
il n'existe pas encore d'électrodes permettant la détermination des
nombres de transport, a été vérifife dans les autres solvants.



) A ST et LR SR B S
fonction de la fraction molaire X d'&thanol des solvants, figure III.1l.

-. TABLEAU TII.717

et e s 000 00
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.- Conductibilites Toniques, Limites ..=

+ —

, Na N L TBA

v 0 (¢}
Ceevees S P P G ceeen
0 50,03 76,62 19,95
0,033 36,14 63,41 9,85
0,030 - 51,70 5,56

9,093 24,04 46,67 -
0,142 19,59 39,95 3,81
0,235 15,11 36,10 2,72
0,316 12,98 35,06 2,81
0,418 12,21 35,12 2,66
0,552 12,80 35,13 3,80
9,636 - 34,80 5,41
0,735 15,05 33,67 §,16
0,854 17,24 31,06 12,68
1 20,30 27,13 19,93

o

Les mesures des nombres de transport de 1'iodure de potassium (XI)
ont été effectuées, au laboratoire, par H.DELEPIERRE (68a) et les con=~
ductibilités dans un large domaine de concentration par G.DELESALLE (7la)
dans les méméé stlvants.

TIls ont déterminé ainsi les conductibilités ioniques limites des ions

17 et K+. Nous nous proposons donc de comparer les valeurs des conducti=
bilités ioniques limites de 1l'ion I venant de ces deux sources diffé=

rentes. Malheureusement les mesures des nombres de transport de KI n'ont

pés été effectuées dans les soivants rlches en ethanol, ceci va donc restrein-
dre notre com;,)araison°

Dans le tableau IIT. 18 Anous avons reporte ces valeurs et compare'

) 'leurs varlatlons flgure IIT.12.
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_ TABLEAU TT1.15 .

e s 000

* 4900

= 33 =

Ca . ]
- Comoanraison des A 0

Obtenues @ partin de Nal et KI.

K1 Nal
K 1 1 Na”
X A A A A
o] o o (¢}
R AN M A P
0 72,90 76,77 76,62 50,03
0,033 - - 63,41 36,14
0,050 | 47,31 58,30 - -
0,070 - - 51,70 -
0,093 - - 46,67 24,04
0,099 | 34,40 45,70 - -
0,142 - - 39,95 19,59
0,188 | 23,45 37,77 - -
0,235 - - 36,10 15,11
0,269 | 19,16 35,58 - -
0,316 - - 35,06 12,98
0,417 | 14,36 35,15 - -
0,418 - - 35,12 12,21

Nous pouvons observer une trés bonne G6Hrdriarcé-devoialenrs Aom
obtenues & partir de Nel et de KI, dans tout le domaine envisagé. De
; . . . . . + . +
plus, en relation avec la dimension respective des ions K et Na ,
et s . . + . . .
les conductibilités ioniques limites de Na sont toujours inférieures
« + ) s + . s .
d celles de K 3 171on Na , plus petit, est plus solvaté en solution que
. + . . 5
1'ion K , sa dimension est donc plus grande.

La Cétermination des nombres de transport de Nal dans le domaine
complet des solvants étudiés, a permis de déterminer les conductibilités
.. . . . - + - + . .
ioniques limites des ions I et Na et celles de 1l'ion TBA , mais aussi
celles d'autres sels homoanioniques ou homocationigues. Les valeurs
obtenues sont en bon accord avec celles de la littérature, ce qui nous
permet de penser, d posteriori, que ces mesures de nombres de transport

sont aussi précises qu'uties.

‘REISEWFELSD et RHEINHOLD d'une part (1909) et LORENZ d'autre part (1910)

ont appliqué la formule de STOKES (1850-51) (R = 6mnv r ) aux ions en solu-
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tiops sans tenir compte de leur charge et obtiennent la relation

sulvante :

-lO [e}
rzt? 96.590 . 4,8.10 iz} _ 0,819 Iz (end)
6 | A o L aE

ﬂno . 300. o no . AO

. + .
dans laguelle r_, désigne lerayon de STOKES".

5t
De nombreusés recherches sur la diffusion des ions en.solufion.
ont montré que cetté équation, déduite initialemeﬁt pouf une particule
macrascopique, se vérifie aussi, dans 1a limite de la précision des
méthodes de mesure, pour des particules de grandeur moléculaire.
L'application de la formule de STOKES aux ions conduit & la

relation permettant de déterminer les "rayons de STOKES" r i Lorsque

t
nous passons d'un solvant & un autre, la viscosité n ° varie. Si nous
supposons de plus, que les rayons de STOKES restent constant, il s'en

suit que le produit A Ny est constant, et comme AO =X + A R

+

e 0 o
que le produitl: Ao, n, = cte.
Cette régle empirique est connue sous le nom de xggle de WALDEN.

Nous avons calculé les produits de WALDEN pour les deux sels étu-
diés:et formé leur rapport dans un solvant donné et dans l'eau pure. La
réglé de WALDEN prévoit que ce réppért reste constant. La représenta-
tion, de ce rapport en fonétion de la fraction‘molaire X d'éthanol noué
perﬁet d'illustrer les &carts 3 1'idéaiité;

Les broduits de WALbEN ioniques Ai.‘no illustrent_ia contiibution de

chaque ion.,
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La yariation du produit de WALDEN ( Aono) de Nal et TBAI en fonction
de la fracéion molaire X d'éthanol, figure III.13, n'est pas lin€aire.
Les‘éég}ts sont trés importants, en particulier pour Nal. En effet,
nousf%gﬁ;ons observer un maximum de la courbe des écarts dans le do =
maine des solvants riches en eau, et, ce maximum se situe a une frac=-
tion molaire voisine de 0,1 , comme le montrent les extrapolations

linéaires des deux courbes (%).

Ce maximum a déja été observé par plusieurs auteurs (34a, 50b, Tla)

¥ e i T i

miiﬁéé'eaﬁiéfﬁansl.

Sur la figure Iii%iﬁ;'ﬁdué-avons tfacé ies Vafiations des produits
de WALDEN, ioniques des ions I , ¥a© et TBAT en fonction de la fraction
molaire X d'éthanol et nous . avons fait figurer &galement sur ce graphe
les variations de la viscosité n, du solvant pur et le produit de
WALDEN ionique de K.

Nous pouvons observer un maximum X~0,1 pour 1'ion I , une varia-
tion linéaire pour 1l'ion Na' et une forte décroissance pour 1l'ion A"
jusgu'éu X v 0,1, Ceci illustre les contributions relatives de chaque
ion & le variation du produit de WALDEN global Aono et nous permet
d'une parf, d'attribuer le maximum des courbes Aono - X de la figure
IIT.13 au comportement spécifique de 1'ion I” dans ces solvents et
d'autre part de mettre en évidence la participation quantitative du

cation 4 ce maximum., En effet, dans le cas de TBAI, ce maximum sst plus

- faible que dans le cas de Nal.

() Ces extrapolations sont nécessaires si nous voulons nous affranchir
des effets dlUs & la variation de dimensinn des ions dans 1'étude
des propriétés structurales des ions.
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Les produits de WALDEN ioniques nous permettent de calculer
directement le rayon de STOKES de chaque ion dans les différents sol-
vants par la formule citée précédemment.

Nous avons reporté dans le tableau sulvant (III 21) les différentes

,Na

valeurs des rayons de STOKES' des ions 17 et TBAY.

L TBTEAD

s s 004000 00

1" ° AL TBA
X /LA;C (A} /LM (A) M (A)

9 1,20 1,83 4,60
0,033 1,05 1,84 6,77
0,070 0,97 - &,90
0,093 0,95 1,85 -
0,142 0,945 1,93 9,92
0,235 0,95 2,27 12,63
0,316 0,99 2,69 12,46
0,418 1,09 3,12 14,34
0’552 1,24 3,41 11,47
0,636 1,35 - §,85
0)735 1,61 3,62 6,66
o §54 2,06 3,71 5,05

2.5 3,68 3,75 -

Nous avons représenté les variations des rayons de'STQKES de I~
et Naf,'figure IIT. 16, en fonction de la fraction molaire X d'éthanol.
Nous fémarquoﬁé que les valeurs du rayon de STOKES de 1'ion I~ sont
toujours (sauf dans 1'&thanol) infériéﬁres au rayon créstallin (2,16 Z)
ce qui n'a, bien slir, aucun sens physique, mais peﬁfmétre~mis en“félau
tion avec la mobilité excessive de 1'ion I . Les valeurs du rayon dé
STOKES de Na® sont toujours supérieures i celle du rayon cristallin
(0,98 X), ce qui nous permet de dire que l'ion Na® est toujours solvaté

dans les solvants utilisés. Cependant, la viscosité du solvant am
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. . . + ~ s apa
voisinage de 1'ion Na est slrement différente de celle du solvant pur,
ce qui nous permet de penser que ces valeurs ne peuvent pas &tre exactes.
Sur ls figure III.17, nous avons comparé les variations des rayons de
- + +
STOKES .de I ,cNa et TBA .

v “\~Le programme PUOSS-HoIA ut111se calcule (a) la: dlstance centre-a=

g ; . . . o
centre de deux 1ons en contact dans une palre d'lon° La varlatlon de (a)
’ aveC‘la comp031tlon du solvant nous permet de penser que ces 1ons, dans
les paires d'ion, sont séparés par un certain nombre de molécules de
solvant.

. . -~ i ©

I1 est donc intéressant de comparer ce paramétre (a) avec la somme des
rayons de STOKES. A priori, ces valeurs doivent &tre trés voisines.

Nous avons reportd ces valeurs dans le tableau suivant (III.22).

-. TABLEAU T11.22 . - Comparaison des Sommes des Rayons de STOKES et des
cetssienssensess Distances Minimales d'Approche. -

Nal - 1 : TRAT
0 ]

X a I “At a L )3 hbt
0 6,50 3,03 5,55 5,80
0,033 4,30 2,89 5,60 7,82
0,070 - - 6,15 9,87
0,093 4,95 2,80 - -
0,142 5,40 2,87 7,00 10, 86
0,235 6,60 3,22 §.00 13,56
O 316 7,65 3,68 8,33 13,45
0,418 §, 50 4,21 9,15 15,43
0,552 | 10.00 4,65 11,10 12,71
0 636 - - 11 , 85 10,20
0,735 | 11,80 5,23 12,10 §,27
0 8§54 13,00 5,77 14,80 7,11
1T oo S 14,50 -1
1 14,10 6,46 16,00 6,50
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Les variations de (a) et &= la somme de rayon de STOKES de Nal,
figure I11.18, en fonction de X semblent assez différentes, cependant,
le rapport entre la somme des rayons de STOKES et (;) est 4 peu prés
constant, sauf dans les solvants riches en eau. Ce rapport permettrait
alors de calculer une correction de viscosité. Mais cette viscosité
corrigée ne pourra &tre q'une viscosité moyenne ne respectant pas les
propriétés structurales spécifiques des ions.

Les écarts observés dans les solvants riches en eau sont attribuables
4 la nature différente des deux espéces considérées. Les paires d'ions
forment un assemblage statique et non chargé dont la dimension est
obtmnue par un calcul statisuique, tandis que les ions libres sont des
charges en mouvement.

La figure III.19, illustre bien cette différence de nature entre ces
deux paramétres, exclut la possibilité de calculer une correction de
viscosité et montre 1'importance de la contribution spécifique de

chague ion.
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IV.1. - PHENOMENES DE TRANSPORT . -

1V.1.1 - Conductibilite 2quivalente Limite :

La conductibilité des &lectrolytes en solution &épend en particu-

lier de trois facteurs :

(a) Des fonces de nésistance hydrodynamiques, rneprésentées générale-
ment pan La LodL de STOKES.

'b) Des fornces Anternioniques, en relation avec La notion d'atmosphire
Londque. '
(c) De 2'effet tlectrophondtique en nelation avec Les effets (a) et (b).

En solution infiniment diluée, seul 1l'effet (a) est important
dens un solvant donné et i une température donnée. Sa grandeur dépend
de la dimension et de la solvatation de 1l'ion libre en migration.
Schématiquement, nous observerons une diminution de la conductibilité

84 dilution infinie dans des mélanges de solvant si

(a) La viscosit? | no) du solvant crolt.
(b) La conmstante didlectrique du solvant décroit.
(¢) La constante d'association K, de £'Electrolyte i,

(d) La dimension des Lons crodlf.

Inversement, la conductibilité va croitre si chaque condition est
. z
inversée.
Nous allons tenter de détcrminer quels sont les facteurs déter-
minants dans la variation de la conductibilité équvivalente limite

de Nal et TBAI dans les solvants mixtes eau=éthanol.
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Dans le cas de Wal, pour X compris entre O et environ 0,1 ;
la conductibilité équivalente 1imité (AO) diminue d'un facteur 2 en-
viron ; dans cette zone, la viscosité du solvant a doublé environ,
c'est donc le facteur dmminant. Pour X compris entre 0,1 et 0,25 en~
viron, les effets (a), (b), (c) et (d) s'associent pour faire diminuer
la conductibilité.

Pour X compris entre 0,25 et 0,40 environ, la diminution brutale
de la viscosité n'arrive pas a4 compenser lg forte augméﬁtation du
rayon de Na' et il en résulte une diminution de AO°

Pour X compris entre 0,40 et 0,65 environ, la croissance de l'ion
Wa' devient beaucoup moins importante, celle de 1'ion I” est faible.

La diminution de viscosité va tendre i faire croltre fortement Aof Mais,
la constante d'association croit fortement aussi A, ne croit que trés
1égérement.

La courbe de variation de la conductibilité &quivalente limite passe
donc par une valeur minimale & X voisin de 0,40, Ceci semble €tre 1ié

34 la solvatation de 1'ion Na' par 1'éthanol. Pour. X supérieur a 0,65,
la croissence du rayon de 1'ion I~ et la forte association vont faire
diminuer la valeur de AO . La courbe de conductibilité passe donc par
une valeur maximale & X voisin de 0,65.

La présence de ces deux extrema dans la courbe de variation de la con=
ductibilité &quivalente limite (AO) met en évidence la solvatation

hétérosélective de Nal dans les solvants mixtes esu-&thanol.

Dans le cas de TBAI, pour Xgem pris entre O et 0,1 environ, la
forte augmentation de la viscc.ité et du rayon de STOKES de 1'ion TBAY

(en relation avec la structure du solvant) entrainent une forte diminution
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de la conductibilité équivalente limitel 0

Pour X compris entre 0,1 et 0,25 environ, comme dans le cas de
Nal, les quatre effets s'additionnent pour entralner une diminution
encore sensible de la conductibilitéAh o "

Pour X compris entre 0,25 et 0,40 environ, la viscosité décrolt
1égdrement, mais les trois autres facteurs entrainent une diminution
de Age

Pour X supérieur & 0,40 environ, la forte décroissance de la
viscosité et de la dimension de l'iOn'TBAf'ﬁendent a faire croit;é
la conductibilité malgré la croissance assez importante de la constante
d'associstion. - |

La courbe de variation de lé conductibilité équivalente.limite
de TBAI passe par une veleur minimale 3 X voisin de o,ho; comme pour
NaI. Cependant, il ﬁe semble pas que 1'on ait une soi#étatién-préfé—
rentielle d'un des ions par 1'éthanol, comme nous le verrons piué loin.
Ceci entraine que cette‘condifion formulée éar KORTﬁM et WELLER (50b)
n'est, '« au mieux, qu'une condition nécessaire et non suffiéante. De
‘pius; i1 semble qu'il n'existe pés de relation entre lé‘positioh sem=

blable du minimum des deux variationms.

Iv.1.2. - Nombre de transpornt :

Les variations de nombres de transport peuvent &tre mis en relation

avec la veriation des rayons de STOKES des ions. En effet. le minimum et la

. . . +
"cassure" de la courbe de variation des nombres de transport de 1'ion Na sont

DT . . T . +
en étroite relation avec 1l'état de solvatation de 1'ion Na .
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De méme, la diminution des nombres de transport de 1'ion I~ dans le
domaine des solvants riches en &thanol peut étre relié 3 la solva=
tation croissante de 1'ion.

Cependant, le plus grand int#rét des nombres de transport est de
‘pouvoir déterminer les conductibilités ioniques limites qui permettront
de caractériser les propriétés individuelles de transport des ions en
solution .

?V:Z: - ?ONSTANTg ?'§S§0?16T¥0~ . -

Dans les solvants de faible constante diélectrique, dans lesuyuydds
1'énergie potentielle &lectrostatique ez/aD d'un anion et d'un cation
en contact est grande par rapport & 1'énergie thermique moyenne kI, nous
péuvons prévoir et nous observons une association,en_paires non conduc=
trices.
Lorsque la constante diélectrique croit, 1'importance de 1l'association
- va décroitre, Cependant, statistiquement, elle ne sera jamais nulle car
la p?obabilité de contact entre anions et cations ne devient jamais nulle.
bans lé cas hypo&hétique d'une constante diélectrique infiniment grande,

la constante d'association sera donnée par :
K, = bnof a3/3§oo . .01’,002525 a3
=000~
Dan 1é cés(de NaI;:nous retrouvons les conﬁripuﬁions spécifiques

. - .+ . . P P o
des ions I et Na et l'influence de la solvatation hétérosélectiwve-

de ces ions (cf. fig.III.T).
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Cepeﬁdan£,'nou§'avons montré (fig.III.8) que céntrai¥emeﬁt é‘lé
théorie, la variation dJu logarithme de la constante d'association
en fonction de 1l'inverse de la cohstdnfe diélécfriqueyh'eét pas une
fonction linéaire dans le domaine des solvants riches en eau et que
ceci est un phénoméne général observé par‘de nombreux auteurs.
De méme, il a &té montré (67a), (68c), qué pour la série des chlorures
alcalins, l'association, observée dans les mélanges eau~dioxane, crolt
avec le rayon cristallin de 1'ion.
Ceci est contraire & ce que prévoient leé théories de FUOSS et BJERHEUM
dans les solvants de faible constanfe diéleétrique,
 Nous pouvons observer le méme phénéﬁéne dans 1l'eau.En effet, les
gros ions sont plus assoéiéquue les pétité.ions et la courbe expéri-
mentale est plus proche de la drdite dans le cas des gros ions et plus
éloignée dans le cas des petits ionms. |
Nous pouvons donc pemser gue les intéractions ion-solvant (a . sourte
distance), é'est-a-dire la solvatation, est un facteur imporfant dans
le phénoméne d'association. |
En effet, daﬁs le cas des petits ions, fortement sq}vatés; il est
permis de penser qu'un certain nombre de molécules de solvanﬁ séparent
1l'anion et le cation en contact dans une paire. Ceci entraine qﬁé la
diétance d'approche des ions 42) est plus grande que celle prévué par le
mod8le moléculaire : 1'association sera donc plus faible . La‘couche
‘de solvatdtibn &tant moins fortement fixée aux gros ions (I~ p. eg.)
1'ion complémentaire (Na+‘p. ex.).pourra'expulsér un certain nombre de
.moiécules de solvant'et, on peﬁt pénser qué, dans le cas de gfés cations
et anions ( .C8I p. éx.) les ions seront en confagt dans 1lc paire. Mais,
dans 12 ce caé,bles ions devronf fournir une énergie (ES) de dééo}?ataa

tion,cezquiidoit entrainer également une diminution de 1'association.
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GILKERSON (56b), en tenant compte de cette perte d'énergie, a introduit
un facteur correctif dans 1'expression de la constante d'association
théorique.
Nous avons vu, dans les deux cas, quae le résulfat gloﬁal conduit
4 une diminution de 1l'association et nous pouvons observer que ce phé-
noméne est trés important pour Nal ; en effet, dans ce cas, les deux
effets d'inhibition de 1l'association interviennent.
Dans le mod&le DEBYE, le solvant est considéré comme un milieu
continu dont la consﬁante diélectrique est en tout point égale & la
 constante diélectrique marcroscopique.
Cependant, le champ élgctrostatique intense des ions impose aux molécules
de solvant voisinés une orientation et une distribution statistique
‘différentes de celles dans le sdlvant pur. Il doit en résulter, au
voisinage immédiat des ions, uﬁ phénoméne de saturation diélectrique.
Ceci entraine que la constante diélectrigue est nettement plus faible
au voisinage des ions qu'aun sein du solvant.
I1 Bn résulte, dans le cas des gros cations, faiblement solvatés,
que la constante diélectrique devient assez faible pour que la stabilité
des paires d'ions (en contact ou presque en contact) soit plus grande que
ne le prévoit la théorie. Par contre, si le cation est petit et donc
fortement hydraté, la constante diélectrique aura une valeur un peu
plus &levée que dans le cas.précédent ; 11 en résulte une stabilité des
paires d'ions moins grande et donc une association moins importante.
Ces’phépoménes bermettent donc d'expliquer de fagon qualitative
1'a$sociatio#. Et, nous avons montré pourquoi les gros ions sont plus
associéé quélles petits ions, ces ions sont associés dans les solvants
delgonstante‘diﬂlectrique élevée, dans lesquels le modéle de DEBYE pré-
voit une association nulle, et, pourqupi 1'association est possible
ﬁéme_lorsque:la loi de BJERRUM n'en prévoit pas, c'est=-d-dire lorsque
la disténce centre—amcentré dé déux ions én‘contact est éupérieure a

(o]
3,57 A .
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FUOSS, dans sa dernidre théorie de l'association (58c), essaye
de rendre compte de ces phénoménes trés complexes. Il détermine la
constante d'association en comptant les paires d’ions effectivement
en contact. La dimension de la paire d'ions (;) joue un rdle déter=-
minant dans la relation de FUOSS.
Cette relation prévoit, dans 1l'eau par exemple, que 1l'assoclation a
toujours lieu et qu'elle sera d'autant plus importante que les ions
seront plus gros.
Cependant, la relation de FUOSS ne tient pas compte de 1l'énergie de
désolvatation (ES) et de la variation d'entropie ( AS) provogquées
par la formation des paires d'ions. De plus, le phénoméne de satura-
tion diélectrique n'y apparalt pas explicitement. I1 en résulte que
la valeur de la constante d'association calculée par la relation de
FUOSS s'écarte parfois fortement de la lin&arité dans les solvants
structurés par des liaisons hydrogéne et que 1l'ordre d'association
n'est pas toujours vérifié (cf. tableau IIT.1L), .
La relation est vérifiée lorsque le solvant peut €tre, en premidre
approximation, considéré comme un milieu continu par rapport & la di-
mension des ions (solvatés) .Ceci peut &tre observé dans le cas de Nal
dans les solvants mixtes eau-fthanol de composition moyenne (cf. aussi

KI et AcONa (7la)).

Dans le cas de 1l'iodure de tétrabutylammonium, la loi linéaire
n'est pas vérifiée dans le domaine des solvants riches en eau. (voir fig.III.8);
les valeurs du logarithme de la constante d'association se trouvent. su-dessus
de la droite théorique.

Cependant, dans l'eau pure, la relation de FUOSS semble vérifiée,
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Comme les ions I et TBA+ sont des gros ions, 1l est normal, comme

nous l'avons vu plus haut, que l'association soit assez' importante.
Mais, ceci ne peut expliquer la valeur obtenue dans 1l'eau (KA = 6,47) et
les valeurs de Ky supérieures 4 la théorie dans les solvants riches

en eau.

DIAMOND (63a) explique la forte association de TBAI en solution
aqueuse en faisant 1'hypothése que, sous forme de paires, les ions
auront moins d'effets sur la structuration du solvant et appelle ce
type d'association "water stwucture - engorced Lon-parning’.

LINDENBAUM et BOYD (6lc) et WEN: et SAITO (6k4d) 1,?expliquent par la
stabilisation des paires d'ions par la structure du solvant et les
effets hydrophobes des chalnes alkyles.

TBAI est l'iodure de téraalkylammonium le plus associé en solution
aqueuse (66d4) et, il ressort des mesures de EVANS dans 1°'&thanol et

le propanol (68f) que 1l'ordre d'association des ions tétraalkylammcnium
est inversé, ce qui met en évidence le comportement particulier de ces
ions en solution” aqueuse.

Cependant, dans les solvants mixtes eau-&thanol riches en eau, 4 treés
forte structuration, nous avons obtenu des constantes d'aasociation peu
différentes de celle dans l'eau pure. De méme, KAY a montré que la
constante d'association de TBAI dans D,0 (65c) et dans 1l'eau & 10°C
(66d) était peu différente de celle obtenue dans l'eau & 25°C. La struc-
turation du solvant semble donc avorr trés peu d'influence sur l'associa-
tion des ions.

Nous pouvcas alors penser que cette association "anormale™ doit €tre

provoquée par la structuration de 1l'eau au voisinage des ions tétra=-

alkylammonium.
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Dans le premier chapitre, nous avons montré que l'eau, au voisinage

des ions T.A.A., était en général plus structurée et, que les molécules
d'eau étaient lides surtaut par des liaisons hydrogéne non tétraédriques.
HORNES et YOUNG 1°appellent structure 8 de 1l'eau (68d). Cette capacité

de promotion de la structure de l'eau est plus importante lorsque les
ions T.A.A. sont plus gros.

Cette structure R, d'aprds WICKE (66a), formée dc petits agrégats de
molécules d'egqu lides principalement par des liaisons hydrogéne non
tétraddriques, est plus compacte que celle des agrégats fluctuants., -

Ces agrégats moldculaires peuvent &tre comparés & ceux apparaissant

lors de la destruction thermique des agrégats fluctuants. Comme la cons=-
tante diflectrique de 1'eau diminue avec 1'augmentation de la température
de l'eau, la constante diélectrique sera donc plus faible au voisinage
des ions T.A.A. qu'au sein du solvant.

De plus, comme 1l'ion I~ est entouré par une zone de solvant déstructuré -
donc de faible constante diélectrique - l'association de TBAI sera trés
importante et plus forte que dans le cas de TBABr ou. TPrAI.

I1 apparalt donc que ce phénoméne de renforcement de 1l'association
est 11é 4 la constante dilectrique, 4 la nature de 1'ion tétraslkylammonium
et 8 la nature de 1'ion halogénure dans un solvant donné. Comme 1l'associa=
tion des iodures est plus forte que celle des bromures de T.A.A. en so=

lution aqueuse (HQO et D,.0) et en solution alcoolique (EtOH et PrOH) alors

2
que le phénoméne inverse est observé dans des solvants tels que 1l'acétoni-
trile (65d), le nitrométhane (63b) et le nitrobendéne (65d), il nous est

permis alors de penser que cette propriété est propre aux solvants hydroxy-

ligues.

=000~
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Nous avons vu les raisons pour lesquelles la constante d'asso=-
“eciation K, théorique s'écarte parfois fortement de la constante ''réelle”
et pourquoi les iodures et en particulier l'iodure de té&trabutylammonium,

8taient fortement associs dans les solvants étudiés.

Les variations de la constante d'association pmr rapport & la
fraction molaire X d'éthanol du solvant nous permettront de mettre en
évidence 1'influence de la solvatation des ions.

Les ions I” et Na@ se déshydratent dans les solvants de fraction
molaire X d'éthanol comprise entre O et 0,1 environ, les paires sepwnt
donc plus stables et nous observons une augmentation de la constante
-d'association.

Lorsque la fraction molaire X d'éthanol sera supérieure & 0,1
environ, deux effets entreront en compétition : la diminution du rayon
de I  par déshydratation et 1'augmentation du rayon de Na© par solvata-
tion (par 1'éthanol). Cependant, il semble que l'influence I  soit déter-

‘minante car nous observons une augmentation réguliére de la constante
d'association. Cette influence de I est également mise en évidence par
le changement brutal de la pente de la courbe représentant les variations
de la constante d'association K, en fonction de la fraction molaire X
d'éthanol pour X compris entre 0,25 et 0,3 (cf.III.7). En effet, le
volume partiel molaire de 1'ion I est minimum & X voisin de 0,3 ; les
paires (Na® I") deviendront donc moins stables & partir de cette composi-
tion, et, cette influence reste sensible jusqu'd X voisin de O,k4.".

Lorsque la fraction molaire X d'éthanol du solvant sera supérieure

~ g + Pl - ~ - - Pd
4 0,4, 1'ion Na é&tant 4 peu prés complétement solvaté par 1'&thanol,
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son rayon restera donc sensiblement constant et seule la solvatation
de 1'ion I pourrait réduire la stabilité des paires d'ions. Nous
observons alors une forte croissance de la constante d'association
KA jusqu'd X voisin de 0,65, car 1l'ion I  se solvate trés peu dans
ce domaine,

Lorsque X sera supérieur & 0,65 environ, 1'ion I  est solvaté
progressivement par 1'éthanol, son rayon va donc augmenter réguliére-
ment et la stabilité des paires va diminuer. La courbe représentant
les variations de la constante d'association K, va donc tendre vers

A

un palier j; ce que nous pouvons observer sur la figure III.T.

Nous avons donc montré la forte influence de l'ion I et de
. . PN 0s +
se solvatation dans tout le domaine de solvants étudiés, 1'ion Na
n'intervenant que dans les solvants de fraction molaire comprise entre
0 et 0,4 enviren.

La forte dépendance de la constante d'association par rapport 3 la
solvatatidn des ions montre & nouveau gqme les petits ions seront moins
associés que les gros. ions. Ainsi, 1'iodure de potassium (7la) est plus

., 0s . v s + . , .
assoclé que l'iodure de sodium, car l'ion K étant moins solvaté que

. + . . )
1'ion Na , les paires d'inms , en contact plus proche, sont plus stables.
; =000=

Dens les solvants de fraction molaire X d'éthanol comprise entre O
et 0,1 environ, les molécules d'eau de la structure B seront plus for-
tement orientées et la constante diélectrique au voisnage -des ions TBAY
deviendra plus grande : ce phénoméne tendra donc 4 diminuer la stabilité

des paires (rea* 17).
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L'effet global est une faible augmentation de la constante 4'association
KA (nous pouvons observer le méme phénoméne dans DQO et HZO a 10°C) car la
diminution du volume partiel molaire des deux ions entralne une sta-
bilité plus grandes des paires (rea* 17). En effet, la structure B
devenant plus compacte, le volume partiel molaire de TBA" va diminuer

et sera minimum 3 X voisin de 0,1 (68g) et, comme les intéractions

eau-eau se développent au dépend des intéractions ion-eau (70b); 1'ion I~

va se déshydrater et scn volume partiel molaire va diminuer.

Dans les solvants de fraction molaire X d'éthanol compris entre O,l
et 0,25 environ, le nombre et la stabilité des agrégats fluctuants
diminuent ; la structure B au voisinage des ions TBA® va tendre 3
disparaltre. Le volume partiel molaire de TBA+ va donc augmenter et
sera maximum & X voisin de 0,30 (68g), lorsque tous les agrégats
fluctuants (tridimensionnels) auront disparu ; la constante diélectri-
que asu voisinage des ions TBA" va donc diminuer.

Dans un solvant de basicité croissante, les "complexes" anion-eau auront
une stabilité plus faible et 1'ion I~ va continuer & se déshydrater.

Son volume partie molaire va donc diminuer et sers minimum & X voisin

de 0,3. La déstructuration de l'eau par I va donc augmenter ; la cons-
tante diélectrique au voisinage de 1l'ion sera plus faible.

La diminution de la constante diélectrique au voisinage des deux ions va
augmenter la stabilité desppaires et, nous pouvons observer une assez
forte augmentation de la constante d'association de TBAI.

Cependant, un autre effet va influencer 1'association. Comme un nombre

moins important de molécules d'eau seront orientées au voisinage de
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l'ion TBA+, nous pourrons alors observer une association cation=-cation,
comme Bn solution a@ueuse concentrée, Certainé auteurs ont appelé

cette association : assoclation hydrophobe (cf. p. ex. (68h)). Elle
tenaré 3 diminuer 1'association entre les ions TBA' et I” et sera
maximum & X voisin de 0,3, ce qui explique le minimum de la constante
d'association a cette‘fraction mokdire.

La valéur maximale de la constante d'association KA a X voisin d; 0,25
nous permet de pensef.que 1'association cation-cation devient un fac-
teur prépondérant & partir de cette fraction molaire,

Lorsque X est supérieur & 0,3, le volume partiel molaire de
1'ion I~ va augmenter 1égdrement par 1'entrée de‘molécules d'éthanol
dans sa couche de solvafation. Inversement, le volume partiel molaire
de 1'ion TBA+_va diminuer (68g) car la structure du solvant devient
plus compacte. Nous verrons &galement, plus léin (paragraphe IV.5)
que le rayon hydrodynamique de 1'ion TBA+ est plus petit danslleé
solvants aprotoniques ; la nature du solvant semble avoir aussi une
certaine influence. Il en ré&sulte que la dimension des ions n'aura
vas une influence prépondéranfe sur la variation de léur constante
d'association.,

I1 est probable que l'augmentation de la constante d'association KA

est liée A la décroissance de la constante diélectrique au sclvant et

4 la diminution de la formation de paires cation-cation du fait de la
concentration plus faibleid'eau dans le-solvant°

La diminution du nombre de molécules a’eau entralnant la dispggition
progressive des effets hydrophobes des-chaines alkyles deé ions TBA+,
les paires TBA' - TBA+ doivent se dissocier progressivement & partir
dfune fraction molaire voisiﬁe de 0,4, ce qui explique le minimuﬁ de la
conductibilité ibnique de AT 3 X voisin de 0,4 et la croissance

assez importante de la constante d'association KA'
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TIBOR (59c)la nontre qu'il subsiste une structure organisée de
1'eau jusqu'd une fraction molaire d'éthanol voisine de 0,801.
Nous bouvoﬁs donc penser qu'il existe, au voisinage de cette fraction
rnolaire, une modification brutale de la structure du solvént (69b). Les
molécules d'eau libres doivent 8tre solvatées progressivement par
1'éthanol et cette solvatation doit €tre maximale & X voisin de 0,9;
Ces solvates de 1l'eau (water-centred association (66b)) ont été€ mis
en évidence‘par différents auteurs (41a, 53b, 61b). Une telle asso-
ciation, eau-&thanol,oriente lesrgroupements &thyles vers i‘extérieur,
ce qui a pour effet de dimdnuer la "polymérisation™ de 1'&thanol ; en
accord avec l'action de 1'eau dans la "dépolymérisation' des agrégats
cyciiques ou linéaires présents dans les alcools purs et avec 1'impor-
tante déviation éositive par rapport a4 la loi de RAOULT (66b).
I1 est donc probable que les paires meAt - TBA+, qui subsistaient
encore dans le solvant, se dissocient brutalement par 1'apparition
d'un voisinage uniquemenf alcoolique, ce qui expliqﬁe la variation

brutale de la constante d'association KA a X voisin de 0,75.

+

Lorsque X est supérieur 4 0,75 environ, un autre effet intérvienw
dra et va tendre a faire diminuer la constante d'association : la solva-
tation de 1'ion I~ par 1'éthanol. Fn effet, les ions I~ s'éloigneront
progressivement des ions TBA" et les paires d'ions deviendront: moins
stables., La éourbe répfésentant les vériations de la constante &'asso=
ciation va donc tendre vers un palier. Cependant, ce palier est peu vi-
gsible car le rayon de 1%ion TBA® diminue avec 1'augmentation de la te-
neur d'éthanol, et, ce phénoméne entre en compétition avec 1'augmen-

tation du raybn de I .



Nous pouvons penser également, & partir de considérations stéfiques,
que TBAI séfé i'iodure de T.A.A. le moins assoqié dans 1'éthanol.

Les mesufes de EVANS (68f) supportent cette hypothéée, ce qui met
de nouveau Bn évidence les propriétés spécifiques des ions T.A.A. en

solution aqueuse.

Nous avons vu que les phénoménes intervenant dans la variation
de la constante d'association sont plus complexes que dans le cas de
Mal, car, si 1'ion TBA® n'est pas solvaté, son rayon est cependant
différent suivant la composition du solvant. De plus, l'association
hydroﬁhobe cation-cation se développe au dépend de 1'association
aninn-cation et a une influence sensible dans tous les solvants de

composition moyenne.

V.3, - CONDUCTIBILITE IONIQUE i PRODUIT DE WALDEN ET PROPRIETES
STRUCTURALES DES TONS . -

Nous'avéns mis en‘évidence‘dans le chapitre précédent,la forte
mobilité de 1'ion I” et la trds faible mobilité de 1'ion TBA' (fig.IIiall)o
Nous avions attribug ces valeurs d'excds & l'action'pronéhcée de ée§
deux ions sur la structure du éolvant. Nous avons alors:éalcﬁié les
prbduits de WALDEN ioniques qﬁi permettéﬁt de nettre en évidence les pro=
priétés structurales des ions. Cette aﬁalysé des conauctibilitésioniques

4 partir du mod&le basé sur les propriétés de déstructuration et de
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structuration des ions &tant préférable & celle utilisant le modéle
des rayons de STOKES, tenant compte uniquement de la solvatation par

dlectrostriction et utilisant des corrections arbitraires (66e).

=000-

Nous pouvons observer que la conductibilité ionique de 1l'ion 1
est trds forte dans l'eau et assez faible dans 1'éthanol. En effet,
d8s 1'introduction de faibles quantités d'éthanol, la conductibilité
de 1'ion I~ décroit fortément, puis se stabilise dané les sclvants de
composition moyenne et décroit A nouveau 3 partir de X voisin de 0,65
lorsque toute association entre les molécules d'eau disparait (voir
fig,IIT.11).

Cette variation nous permet de penser que 1'ion I~ est un puissant
briseur de la structure de l'eau et que sa conductibilitéegfy beaucoup
plus affectée par sa solvatation dans 1'&thanol que dans 1l'eau.

I1 est remarquable que le pfoduit ionique de WALDEN de‘i'ion 1
passe par un maximum & X voisin de 0,1 ; composition & laqﬁelie le sol=
vent posséde une structure maximale,

=0 (£fig.ITI.15) met en éviden-

. L X

La variation du rapport Aono / Aono*
ce ce maximum et montre que les effets des ions I” sur la structure
locale du solvant sont plus forts dans le»domaine de fraction nolaire
compris entre O et 0,50 environ que dans 1'eau pure, ce qui nous permet
de penser que les intéractions entre les molécules d'eau sont plus fortes
dans ce domaine que dans 1'eau pure. |

La forte mobilité de 1'ion I  est provoquée par sa capacité de

déstruction de la structure locale de 1'eau. L'ion I~ é&taht trés peu
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hydraté par électrostr%ct@on d cause de sa fgibleudensité de charge
en surface en relation avec sa dimension, le champ électrique intepse
de 1'ion brise les liaisons hydrqgéne du solvant. Il enlrésulte que
les molécules d'eau, au voisinage immédiat de I, sont relativement
plus "mobiles" que dans 1l'eau pure ; 1l'ion se déplace ainsi dans un
milieu de viscosité plus faible, ce qui explique sa conductibilité

"excessive".

-000=

L'ion tétrabutylammonium a une conductibilitd trds faible dans
téus les solvants mixtes eau-&thanol &tudiés. D'autre part, nous pouvons
observer, fig.III.11l, que la conductibilité iomique de TRA' a dgja di-
minug d'un facteur U4 environ & X voisin de 0,15 , alors que dans le cas
de Na+, ce facteur est 1égdrement supdrieur & 2. Cette trds forte dimi-
nution relative de la conductibilité de TBA® est provoquée par ses
propriétds de structurétion du solvant et par une force de freinage
supplémentaire d'origine stérique ; cet lon migrant plus difficilement
entre les agrégats du solvant que les ions minéraux plus petits et
considérés comme sphériques.
Le conductibilité de 1'ion TBA' diminue ensuite 1égBrement et passe, 3 X
voisin de O,k, par une valeur minimale, qui ne peut &tre mise en rela-
tion avec celle observée également pour Na® & cetté composition & cause
de la ﬁature trés différenté de ces deux ions. En effet, l'abscisse du
ninimum de conductibilité ionique des ions minéraux dépend de leur

. . L. .
solvatation ; la conductibiiité ionigque minimale de 1'ion K se trouve
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3 une fraction molaire voisine de 0,50 (7la).

Comme une telle solvatation de 1'ion TBAY n'existe pas du fait de
sa taille et de sa structure et, que les intéréctions'eauFeau dans le
solvant sont déjélbeéucoup moins fortes, il nous est permis de penser
qitur autre phénoméne influence la conductibilité de 1'ion mBAT. Ce
phénoméne doit &tre une association cation-cation provoquée par les
intéractions hyﬁfophobes entre les ions TBA',

Oﬁ appelle association hydrophobe, la propriété des groupements
non polaires (p. ex. des chalnes alkyles) de s'associer en solution
aqueuse (68h), (66a), (cf. aussi (6hc), (65e), (684)).

Cette association réduit les intéractions entre le soluté et l'eau ; elde
réduit donc le nombre de molécules d'eau impliquées dans 1l'hydratation
hydrophqbe Qp,de seconde espéce.

Le résultat ett un phénoméne similaire 4 celui provoqué par la tension

de surface de lteau ; les groupements non polaires tendent & former

des micelles et se conduisent comme si les forces d'attraction entre ces
groupements &taient plus fortes (66a).

Hous avons observé ce phénoméne lors de la préparation de solutions
aqueuses, mais il n'a pas lieu lors de la dissolution de TBAI dans 1'6tha-
nel.

Cette association est d'autant plus importante que les ions sont plus gros
(69¢) ; les forces de répulsion entre les ions (N+) devenant moins ime
portantes.

Comme cette associgtinn dépend de la concentration des groupements
non polaires en solution aqueuse et de la structure de 1'eau dans les
solvants mixtes eauféthanol, nous pouvons penser qu'elle peut avoir lieu
- lorsque le nombre et la stabilité des agrégats fluctuants diminuent,

donc lorsque 1'hydratation hydrophobe se désagrége = et lorsqu'il existe
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un nombre suffisant de molécules d'eau au voisinage des ions pour que
les effets hydrophobes des chaines hydrocarbonées soient suffisamment
importants pour s'opposer aux forces de répulsion &lectrostatiques,

Nous avons attribué 1'augmentation du volume partiel molaire de
1'ion TBAT 3 1a diminution de l‘hydratation hydrophobe (ou de seconde
espdce), de structure B , dans 1lés solvants mixtes eau-&thanol de frac-
tion meclaire X d'éthanol comprise entre 0,1 et 0,3 environ.

La formation des paires TBA+ - TBA+ va donc croltre avec la fraction
molaire du solvant dans ce domailne.

Lorsque X sera supérieur i 0,3 environ, les effets hydrophobes des

chalnes alkyles deviendront moins importants et un nombre moins grand

de paires cation-cation va se former.

Lorsque X sera supérieur & O,4 environ, le nombre de molécuies d'eau
devenant insuffisant, les forces de répulsion électrostatiques entralnent
la dissociation progressive des paires mBAt- TRAt ",

Cette association disparalt brutalement & une fraction molaire X d'éthanol
voisine de 0,75, lorsque "toute structure de l'eau" disparalt (59c), ce

qui explique 1'augmentation brutale de la constante d'association K, de

TBAI et la forte croissance de la conductibilité de TBA+.

. o~ . oy~ - +\ .
L'interprétation des propriétés structurales des ions TBA & l'aide
de son produit de WALDEN ionique ko o apparalt trés difficile 4 cause du
nombre de facteurs intervenant dans la variation de sa conductiblité.

Cependant, nous pouvons observer, fig.III.15, que le rapport

ro'o X/Aonox=o est supérieur 3 1, lopsque la fraction molaire X d'éthanol
P ~ s . ., - +
du solvant est supérieure a 0,9 environ ;3 la conductiblité de TBA est donc

relativement plus forte dans ce domaine tr&s riche en &thanol que dans
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l'eau pure , ce qui peut &tre attribué & la dimension plus faible

de 1'ion et peut @tre aussi & une déstructuration de 1'éthanol par
les chalnes alkyles de TBAY. Cet effet de déstructuration de 1'étha-
nol par‘deé groupements non polaires £tant comparable & celui observé
dans les solvants mixtes eau=-&thancl, dont la fraction molaire X
d'éthanol est comprise entre O,8kenviron et 1, par les groupeménts

éthyles des "solvates" de 1'eau (ef. § IV.2).

=000-

La conductibilité de 1'ion Na' semble presque entiérement contro=
lée par sa solvatation coulombienne et la viscosité du solvant. Le
produit de WALDEN ionique apporte peu d'informations sur les propriétés
structurales de 1'ion Ne' (fig.ITI.1k4).

Cependant, nous observons que le produit de WALDEN ionique de Na® est
‘sensiblement constant dans les solvants eau-&thanol de fraction molaire
X d'éthanol comprise entre O et 0,1 environ. Puisque dans ce domaine,

le phénoméne dominant & 1'intérieur du solvant est une forte intérac-
tion eau-eau ; cette valeur sensiblement constante peut €tre.mise en re=-
lation avéc la faible sensibilité aux variations de température du pro-
duit de WALDEN d'un ion fortement solvaté (66e). Le volume de 1l'ion Na©
en solution ne variant que trés peu, ses propriétés structurales sont trés
peu affectées, ce qui explique la trés faible variation du produit de
WALDEN ionique. Néanmoins, la variation du rapport Agnox/konoxzo, nous
permet de penser que 1l'ion Na+lest un ion promoteur de la structure lo-

cale de 1l'eau, car sa conductibilité est relativement plus faible dans

ce domaine que dans 1l'eau pure.
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Et, %1 nous comparons les variations des produits de WALDEN ioniques

de Na+ et K+, nous remarquons qu'elles sont assezvsemblables lorsque
la fraction molaire X d'é&thanol du solvant est supérieure a 0,5,
c'est=d~dire lorsque les deux ions sont presque complétement solvatés
par l'éthanol. Lorsque X est inférieur 2 0,5, la forme et la pente

des courbes de variation de leurs produits de WALDEN ioniques sont trés
différentes, ce qui met en évidence que les propriétés structurales des
deux ions sont différentes et la forte influence de leur solvatation.
Comme 1'ion X' est 1égdrement atgpeienerdnd 69Tl ), (T1a), Na' est un ion
promoteur de structure assez faible ; en accord avec les classifica-

tions de nombreux auteurs (cf. (57b), (57c)).
=000=

En conclusion, il apparalt donc que les propriétés structurales
des ions, dans les solvants mixtes eau-€thanol, sont fortement influen-
cés par la solvatation des ions, en relation avec leur dimension (cf.

Ha' et K1) par la polarité de 1'iom (ef. I anion et Na® cation) et, par
la nature et la structure de 1'ion (cf. TBAT et Na+, 7).

De plus, les solvants mixtes eau-éthanol, riches en eau, permettent
de différencier trés facilement, qualitativement et seﬁi-quantitaxivement,
les propriétés structurales des ions melgré 1'influence de la solvatation
sauf dans le éas de TBAT ol d'autres phénoménes interviennent.

Enfin, la régle de WALDEN ( Aono = const.) n'est pas vérifiée dans
tout le domaine des solvants &tudiés et ceci a &té attribué 3 la solvatae

tion des ions. Cette solvatation sera discutée dans le §"iV.5.
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TV, 4~ DIMENSTON DES TONS EN SOLUTION ET NOHBRES DE

. . . . . ° . LI .

SOLVATATION . -

A. - Rayons de STOKES . -

Nous avons montré, dens le chapitre précédent (IIT.k4), que 1la
relation, permettant de calculer les rayons ionigues en solution, dé-
rive de la loi hydrodynamique de STOKES.

En utilisant le rayon ionique pristallin, de nombreux auteurs ont tent:d
de calculer les nombres de solvatation des ions dans les solvants purs
et en particulier dans 1'eau.

La différence entre le volume ionique en solution et le volume ionique
cristallin permet d'obtenir le volume de solvatation et le nombre de
molécules de solvatation par le rapport du volume de solvatation au
volume d'une molécule de solvant.

LORENZ (10a), WALDEN et BIRR (292) et ULICH (30a) ont utilisé les pre-
niers cette méthode.

Cependant, cette relation élémentaire apparalt inapplicable aux
ions de dimension moyenne et en particulier aux ions halogénures pour
lesquels le rayon ionigue obtenu en solution aqueuse est inférieur au
rayon~ ionique cristallin.

De nombreux auteurs ont essayé alors d'introduire des corrections
aans la relation de STOKES pour étendre son domaine de validité&. Nous
pouvons citer en particulier EUCKEN (th),‘KORTGM et WELLER (50c), FUOSS
(57e), MOELWYN-HUGHES (57f), ROBINSON et STOKES (59a) et PASSERON (6ke).
D'autres auteurs ont essayé de déterminer les nombres de solvatation
4 partir de données de conductibilité: par des relations 1légdrement diffé-

rentes : GORIN (39c), TALAT-ERBEN (53c) et HARNED et OWEN (58d).
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I1 semble aussi difficile de déterminer le rayon de 1l'ion "sec”

en solution. En effet, les volumes Viides ions "secs" en solution ne
peuvent pas €tre facilement mesurés et, ils sont évalués habituellement
4 partir des rayons cristallins des ionms.

Puisque les ions simples sont généralement considérés comme des sphéres
rigides chargées, une relation simple existe entre le rayon cristallin

r et le volume Vi d'un ion :

= 4/3 7 13 (1)

Cependant, MUKERJEE (61c) a montréd que cette équation conduisait
d des volumes ioniques en solution trop petits. L'évaluation expérimen~
tale de ces volumes, 4 partir de mesures de compressibilité en solution
concentrée par SCOTT (31b) a montré que les volumes ioniques vrais des
halogénures alcalins sont & peu prés deux:fois plus grands que ceux
calcul&s 3 partir de 1'équation (1). Ceci a conduit certains auteurs
8 ajouter différents incréments au rayon cristallin des anions et des

cations (394).

Cette augmentation du volume ionigue en solution peut avoir deux origines :

. (1) le rayon ionique en solution est supérieur au rayon ioniquewéris} -
tallin et (2) l'existencé d'un "volume mort" (dead-éﬁace (6?f)) (%)
autour de 1l'ion quand il est solvaté.

I1 est raisonnable de penser que le réyon 1on1que en solutléﬁ est peu

différent de celui dans le réseau cristallin et ceci en contrgdt ction

(%) Des arguments en faveur de 1'existence et de 1'importance de ce volume

mort ont &té apportés par BENSON et COPELAND (63c) d'une:.part et par
BURAK et TREININ (63d) 4'autre part, lors de 1'étude des spectres des
ions en solution, -
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avec les suggestions de MUKERJEE (6lc) et STOKES et ROBINSON (57g),
puisque la "pression interne” dans le solvant doit &tre comparable
3 celle dans le cristal (car ce sont deux phases condensées) et les
énergies de solvatation d'un anion et d'un cation sont presque sem=
blables i 1'énergie véticulaire les reliant dans le cristal. STOKES,
dans une publication ultérieure (6L4Lf), admet €galement cette concep-
tion (ef. aussi ( 63e)).
Ainsi, la présence d'un "volume mort" autour de 1l'ion est probablement
1a raison la plus importante pour laquelle 1'équation (1) n'est pas
utilisable.

Une autre difficulté vient également du fait que les rayons des
ions dans les cristaux sont eux aussi mal connus. Traditionnellement ,
les valeurs de PAULING (60a) ou de GOLDSCHMIDT (26a), calculées par
des méthodes semi-&mpiriques, sont utilisées comme rayons cristallins
des ions. Cependant, d'autres auteurs ont calculé ces rayons cristallins
(57£), (23a), (60c), (66f), (cf. aussi 63e)).
Le tableau suivant (IV.1l) donne les rayons cristallins des ions halogé-

nures et des ions alcalins, calculés par différents auteurs.

-. TABLEAU 1V.1. - Rayons Crnistallins . -

oo 0 00 00

TONS | PAULING | GOLDSCHMIDT| GOURARY |WADDINGTON | MOBLYN- | WASAST
: et HUGHES TERNA
ol e0a) | (z6a) | ADRTAN(6O) | Leef) | 1574) ) (23a)
Lt 0,50 0,68 0,94 0,74 0,758 0,72
Na' 0,95 0,9¢ 1,17 1,01 1,012 1,01
K* 1,33 1,33 1,49 32 11,341 1,30
ce 1,81 1,81 1,64 1,82 1,811 1,72
Br 1,95 1,96 1,80 1,98 1,973 1,92
1 2,16 2,20 2,05 2,24 | 2,228 2,19
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Actuellement,différents auteurs (63e), (694) préférent utiliser
les rayons ioniques cristallins déterminés par GOURARY et ADRIAN {60c),
car les différences entre les chaleurs d'hydratation des gros cationé
et des gros anions disparaissent.

En plus de l'iancertitude sur la dimension exacte des ions, il
apparalt de nouvelles difficultés lors de l‘utilisation d'une équation
du type de 1'équation (1) car elle rend nécessaire 1'hypothdse d'un
milieu continu pour le solvant. Dans le cas de solutions aqueuses,
cette hypothésg est slirement inapplicable, puisque le rayon des molé=
cules d'eau (1,38 X) est comparable & celui des ions simples et que
l'eau posséde une structuration importante.

A cause de la dimension des molécules d'eau, il doit exister un
certain volume libre prds de 1'ion (6Lg), (65g), (65h), ce qui re-
jette l'hypothése de symétrie sphérique & la surface de l'ionv(65i).
GLUECKAUF (65g) additionne un incrément au rayon de 1l'ion pour tenir
compte de ce volume libre (ou vidg) (free-space™ ou "vodd-space” (69d)).
Cependant, ce n'est qu'un paramétre ajustable choisi'arbiﬁrairement

pour faire colncider la théorie et 1'état des ions en solution.

Une autre difficulté apparalt encore lors de la détermination des
nombres de solvatation : la forme 2t la dimension des molécules de
solvant. En dehors de 1'hypothése douteuse de sphéricité des molécules
de solvant, deux wutres facteurs importants interviemnent : 1'électro-
strictiovetl'orientation des molécules de solvant.

En effet,‘les molécules de solvant n'ont surement pas un volume fixe
dans le couche de solvatation des différents ions. Ce volume doit &tre
fonction de la densité charge et du rayon de 1'ion.

De méme, il doit aussi dépendre du signe de la charge de 1'ion pour des
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ions de méme rayon ; les molécules de solvant étant orientées diffé-
remment par lés anions et les cations (62c), (70b), (70c); (69e).

De ce fait, certains aufeurs ont'tenté de calculer la diminution de
volume des molécules de solVant,par électrostriction,au‘vbisinage

des ions (65i), (63f).

Une dernidre difficulté apparalt dans la détermination des nombres
de solvatation déns les mélanges de solvant. En effet, du fait de 1la
solvatation préférentielle des ions par un des solvants {ou solvatation
homosélective)ou de la solvatation hétérosélective des ions, la composi-
tion de la couche de solvetation peut difficilement &tre déterminée car
elle est différente de celle de la solution,

Divers auteurs ont . tenté de déterminer la composition de la couche de
solvatation par des méthodes empiriques (50c) ou par des mesures de
transport de solvant (58e, 624, 69f). |

Lia mesure du transportAde solvant nécessite cependént que ce transport
séit important, cette technique ésf surtout intéressante dans le cas
d'une solvatation hétérosélective.

Ultérieurement nous tenterons d;effeétuer des mesures de ce genre,
car les deux &lectrolytes &tudiés nous placent dans des conditions

favcrables.

L7 'évaluation des nombres de solvatafion des ions 4 partir des
rayons ioniques en solutipn n'est donc pas une méthode facilement
utilisable. En effet, un nombre trop important de paramétreé ihter—v'
viennent et faussent la détermination quantiﬁative de la solvatation.
De plus, le rayon des ions halogénures en solution agueuse eét plus
petit gue le rayon ioniqueycristallin. Dé nombreux aufeurs ont fait

remarquer que ceci n'avait pas de sens physique ou que la relation de
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STOKES n'introduisant qu'un paramétre de dimension ne peut rendre compte
de la dimension des ions en solution . Les ions en solution affectent
fortement la structure locale du solvant et donc la viscosité du solvant,
de plus, la solvatation modifie 1'association des ions en solution ; la
conductibilité des ions sera donc différente de celle prévue par la
relation hydrodynamique de STOKES. Comme ces deux paramétres (AO et
no) déterminent le rayon en solution, les dimensions d'ions obtenues
par ls relation de STOKES ne sont que des dimensions apparentes. (Nous
pouvons peut tre les comparer aux sections efficaces des particules
bombardées par des charges).

Les rayons de STOKES, de par leur neture, ne peuvent donec servir
qu'ad une discussion qualitative de la solvatation en observant leurs

variations relatives avec la composition du solvant.

=000=

8, - Distance Minimale d'Approche . (a) .

Nous avons vu précédemment (chapitre III.4) que la somme des rayons
de STOKES (rayons solvodynamiques (59d4)) et la distance (;) (distance
centre-i-centre de deux ions en contact dans une paire d'ions) variaient
de fagon différente 4 cause de la nature de ces deux paramétres,

De plus, nous pouvons observer (fig.III.18) que le paramétre‘; est tou-

jours supérieur a la somme des rayons de STOKES dans le cas de Nal, mais

ils semblent &@tre sans relation dans le cas de TBAI.

Le probléme est ici de décomposer cette distance a en ses contri-
butions anioniques et cationiques. Ce probléme est rencontré chique fois
qu'il faut déterminer les propriétés individuelles des ions & partir de

celles de 1'électrolyte. Ceci est possible pour les conductibilités, gréce
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aux nombres de transport, ainsi que pour d'autreé propriétés ioniques
individuelles (cf. (65i), (70b)).

Cependant, 1'évaluation des dimensions ioniques 3 partir du paramétre
; ne peut se faire actuellement qu'avec des hypothéses simplificatrices
et arbitraires (594).

Dans le cas de Nal, le rapport : somme des rayons de STOKES sur
paramétre.; est 4 peu prds constant, sauf dans les solvants eau-éthanol
riches en eau, et permet de se rendre compte "semi-quantitativement” des
propriétés structurales moyennes des ions (cf. fig.IIT.18). En effet,
les paires d'ions sont &lectriquement neutres et donc non conductrices.
Le paramétre ;, mesure donc la distance centre-&-centre de deux ions
aecolés "immobiles" dans le solvant et, les rayons de STOKES sont des
dimensions apparentes des ions en mouvement dans le solvent. Les rayons
de STOKES dépendent donc de la solvatation et des propriétés structurales
des ions.

La somme des rayons cristallins des ions I et Na© selon PAULING
¢60e) est 8gale & 3,11 K. 11 apparait donc qu'un certain nombre de molé=-
cules d'eau séparent les deux ions en solution aqacuse. Cecl explique
la diminution de g dés l¥introduction d'éthanol du fait de la déshydra-
tation des ions et, son augmentation lorsque 1'é&thanol remplace -ces
molécules d'eau dans la paire Ne' I” . Il est raisonnable de penser aussi
que la formation de la paire entralne une désolvatation des icns lorsque
ld stabilité de cette solvatation est faible, ce qui explique la forte
diminution de ; dans les solvants de fraction molaire X d'éthanol,
comprise entre O et 0,05 environ.

o

Le paramétre de dimension d'ions a , appelé couramment distance

minimale d'approche, ne peut donc &tre un moyen plus aisé et plus
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approprié pour déterminer la dimension des ions en solution que les
rayons de STOKES.

De plus, ce paramétre ; est trés varisble suivant les théories .de
1'association (cf. (26b), (55¢),(56b), (574), (67a)), ce qui illustre
la complexité du probléme et exclut actuellement la.possibilité de

déterminer avec certitude des dimensions ioniques en solution a partir

de ce paramétre.

V. 5. - SOLVATATION . -

Les phénoménes de solvatation dans les solvants mixtes eau-€thanol

semblent €tre controlés par cing facteurs principaux :

1°) La basicit? globsle de la solution est augmentée (65j) ; 1'éthanol

étant plus basique que 1l'eau (66b), (66g).

2°) La stabilite de La solvatation des ions : celle du cation (mise en
commun d'un doublet libre de l'atome d'oxygeéne de la molécule de
solvant avec 1'ion) devient plus stable et.éelle de l'anion (liaison
du type hydrogéne entre 1'ion et urn proton de la molécule de solvant)
‘devient moins stable dans un solvant de basicité renforcée.
De plus,PRICE a montré que les solvants dont les molécules possédent
des atomes ayant des doublets libres (tels que 1'azote ou 1'oxygdne)

solvateront relativement bien les cations (66h).
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3°) La ndpuksion du groupement non polaire ethyle vers un domaine de
champ plus faible ; ce phénom@ne a été observé au «voisinage d'une
électrode idéalement polarisée (23b) et peut provoquer une démix-

tion importante de 1'eau et de 1'éthanol (53d).

4°) Les forces de dispersion de LONDOM entre Lo soluté et Le solvant :
GRUNWALD et PRICE (64h) ont montré que celles-ci sont plus impor-
tantes si la densité des oscillateurs est plus grande au voisinage
d‘une particule. Cet effet favorisera donc la solvatation des ions

par 1'éthanol de préférence & l'hydratation.

5°) L'encombrement stérique ¢ La zone A de solvatation est occupée
par des molécules d'eau plutdt que par des molécules d'éthanol

plus volumineuses.

Les effets de ces cing facteurs nous permettront de discuter de la
variation de la solvatation des ions simples avec la composition du

solvant.

Nous avons représenté figure III1.16, les variations des rayons de

STOKES des ions I et Na+.

Pour O < X < 0,1, les intéractions eau-eau deviennent plus impor-
tantes et doivent se développer au dépend des intéractions ion-eau
(7T0b). Les deux ions auront donc tendance & se déshydrater suivant la

stabilité de leur solvatation.
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Le rayon de STOKES de I  décroit trds fortement et atteint de;a a
pgﬁ'pnéﬁxsa:yaleur minimele & X voisin de 0,1. Or, nous avons vu (68g)
que le volume partiel molaire de 1l'ion I” est minimum & X voisin de 0,3.
Ceci met en évidence les effets structuraux de 1'ion I , leur contribu-
tion & la variation du rayon de STOKES et montre une fois encore que
1'vtilisation des rayons de STOKES, pour déterminer les rayons ioniques
en solution et les nombres de solvatation, apparalt trés difficile et
sujette i caution.

L'hydratation de Na© étant assez stable, car 1'ion est petit, la
diminution de son rayon sera donc assez faible par déshydratation. Comme
les forces de LONDON (effet L) tendent & diminuer 1'électrostriction
des molécules d'eau liées 4 1'ion Na+, le rayon de 1'ion va augmenter,
I1 en résulte que le rayon de Na+ reste sensiblement constant pour

0 <X <0,1.

Lorsque la fraction molaire d'éthanol augmente, 1'&thanol doit
entrer dans 1'équilibre de solvatation de 1'ion Na' pour former un sol=
vate plus stable. Il apparait donc une solvatation mixte de cet ion
(Na+, n 50, m EtOH). Il est remarquable d'observer qu'id partir de X voi-
sin de 0,1 , les agrégats fluctuants du solvant disparaissent, ce qui-
semble mettre en €vidence la disparition de phase uniquement aqueuse
dans le solvant.

L'éthanol solvate rapidement 1'ion Ha+ dans les solvants de fraction
molaire comprise entre 0,1 et 0,4 environ, comme le montre la courbe
de variation du rayon de STOKES de 1'ion (fig.III.16). Il semble que
la couche de solvatation de 1'ion Na@ soit & peu prés compldte dds X

voisin de 0,4, Nous verrons que 1'augmentation du rayon de STOKES pour
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X supérieur & O,4 environ est provoquée par la relaxafionddesddppdies

du solvant autour de 1'ion en mouvement.

Cette solvatation trds rapide de 1'ion Nat par 1'6thanol met en évidence
1'importance de la basicité du solvant et de la stabilité des solvates

cation~éthanol.

Dans un solvant de "basicité" croissante, les solvates anion-eau
de stabilité assez faible vont se décomposer régulidrement (effet 2), de
plus les forces de dispersion de LONDON (effet 4) vont agir dans le
riéme sens, L'ion I  va donc se déshydrater et on observe une diminution
du volume partiel molaire de 1'ion (68g).

Les molécules d'éthancl vont avoir peu .tendance & se lier avec 1l'ion I~
d'autant plus que 1l'ion étant plus fortement déshydraté, le champ au
voisirage de 1'ion sera plus important et les forces de répulsion du
groupement éthyle (effet 3) seront plus fortes.

Comme le volume partiel molsire de 1'ion augmente lorsque la frac=
tion molaire est supérieure & 0,3 environ, la croissance du rayon de
3TOKES n'est donc pas éhormale. Il est probable qu'une faible solvatation
mixte ait lieu, la constante diélectrique du milieu devenant assez faible,
les forces de répulsion du groupement éthyle de 1l'&thanol doivent diminuer
progressivement.

Nous avons vu précédemment, qu'au voisinage de X égal & 0,65, Nal
devenait anhydre, ce qui met en évidence une variation de la solvatation
des ions 1ié8 & une variation de la structure du solvant (69b) (cf.
chep.III.3). Les moldcules d'eau libres sont alors "solvatées" par 1'é-
thanol. Comme 1'&thanocl conf@re une plus grande basicitd & l'eau & la=
quelle il est 1ié par liaison hydrogéne {effet 1) et comme les forces de

dispersion de LONDON deviennent trds faibles dans un solvant de constante
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diflectrique faible (D ~ 30), 1'ion I va &tre solvaté rapidement par
1'éthanol, cette forte et rapide augmentation du rayon de STOKES de I~
evplique la décroissance de sa conductivité ma;gréxla diminution de la
‘v150051te et 1a cr01ssance plus falble de la constznte d'assoc1atlon KA
) La theorle de DOYD (61d) et zn ANZIG (63k) relatlve a l'hypothese de
FUOSS (59e) da'un effet de relaxatlon des dlpoles du solvant (si celu1u01
est polaire) au voisinage d'un ion en mouvement, prévoit une variation

linéaire du rayon de STOKES.

+ 0,8194
st +
xo S

en fonction de l'inverse de la constante di€lectrique, suivant la rela-

tion :

i+

r. =rr (1+s/D)
dans laquelle, r: est le rayon hydrodynamique des ions et s une
constante caractéristiqﬁe des intéractions ion=solvant.

Nous avons représenté les variations des rayons de STOKES des ions
1, Na' et TBAY en fonction de 1'inverse de 1a constante diélectrique
(fig.IV.1). Hous pouvons observer que la loi linéaire n'est pas vérifiée
dans ¥a-plupart des cas. Elle ne semble vérifiée,‘pOur.l'ion Na+, qu'a
vartir d'une ffgéﬁionumplaire d'éthanol voisine de 0,k (301t 102/D 2,5

I1 est remarquable que lé‘lol lindaire 501t vérifiée- lorsques 1° e
» ?Wa est completement solvaté par 1l'éthanol : les intéractions ion=solvant
n‘sdnt alors constantes. Par contre, pour X inférieur a O;L, la variation
de la solvatation mixte de 1'ion fait varier s 3 le rayon de STOKES ne

sera donc plus proportionnel & 1'inverse de la constante diélectrique.

=000~
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Fig.IV.1

r
st Variations des rayons de STOKES deI;Na‘et TBA'en

fonction de I’inverse de la constante diélectrique
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Le rayon de STOKES de 1'ion TBAY varie de fagon trés différente
et beaucoup plus fortement que celui des ions I et Na' (cf. fig.III.17).
Nous avons vu prééédémment Que la nature de cet ion &tait trds Aiffé-
rente de celle des ions minéraux, qu'il &tait fortement formateur de
structure (bien que son rdle soit plus passif qu'actif) et pouvait
s'asgociervdéns les solvents de composition moyenne. |
De plus, 1'ion A" n'est pas solvaté ; ce fait couramment accepté
(59s), (65¢), (66a), (68g), ne 1l'est cependant pas universellement
of. (66e), (684)).

Le rayon de 1l'ion TBA+, déterminé & partir de modéles moléculaires,
a été estimé éuh,Qh X (59a). Or les rayons de STOKES de 1l'ion TBA" dans
1'eau et 1'éthanol sont respectivement égaux d 4,60 et 3,75 X. Ils sont
donc inférieurs au rayon molécﬁlaire. FUOSS (59e) a montré que lé rayon
hydrod&namique (r: ) de 1'ion TBAY est inférieur au rayon moléculaire, a

peu prés indépendant de la composition du solvant et semble Etre une

caractéristique constante de cet ion dans les solvants aprotoniques. Par
contre, dans les mélanges eau~dioxane, le rayon hydrodynamigue est plus
grand (1), (cf, aussi (60b)), ce qui doit étre nis en relation avec la
structure de 1'eau. En effet, le milieu ne peut &tre considéré comme
continu et le modéle de la loi de STOKES est moins bien adapté.

Comme le rayon hydrodyngmique de 1'ion TBA+ est inférieur au rayon mo-

léculaire et que cette diminution est relide & la dimension de 1'ion

(cf.(60b)), nous pouvons penser que les chaines hydrocarbonées, du fait

. v : — o

(%) Les valeurs du rayon hydrodynamique (r: ) (en A) de 1'ion TBAY données
par FUOSS sont égales i : 3,54 dans MeCH-CCl,, 3,55 dans PthT?CClh,

3,35 dans MeOH-CC1) ; 3,53 dans EtOH-CCL) et 4,46 dans eau-dibxane.
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de leur fexibilité, ne restent pas orientées linéairement autour de
1'ion en solution, mais qu'elles s'incurvent pour former un ion plus
petit et plus compact (cf. p. ex. (66i), (63g)). L'ion TBA" dévrait
subir aiors une force hydrodynamique de freinage inférieure & celle
prévue par la relation de STOKES.

Cependant, les ions mBAY semblent subir une force de freinage supérieure.
Ce fait a &té attribué 3 la forte diminution de la conductibilité ioni-
que provoquée par 1l'addition de solvant organique & 1l'eau . KAY'eXpli=
que cette forte diminution de conductibilité ionique par un effet dié-
lectrique provoqué par une relaxation des dipdles du solvant au ﬁbisina-
ge de 1'ion en mouvement (68i).

Dans les mélanges eau-dioxane, BURY et JUSTICE ont montré que
1'effet de relaxation &tait masqué par la stfucture de 1'eau (67c) et
ont relié l'origine de 1la linéarité des courbes des rayons de STOKES
aux propriétés structurales de; ions (dans 1l'ordre K+, TEA+, TBA+).

KAY (68i) montre qu'il faut tenir compte des effets de la sfructure
du solwvant. |

Cependant, 1'addition de dicxane & 1'eau entraine une diminution du
rayon de STOKES de 1'ion TBA+, ce qui doit &tre provoquée par la
déstructuration de 1'eau par le.dioxane.

I1 apparalt donc que les gros ions subissent une force de friction
supplémentaife dans les solvants structurés. Nous pouvons imaginer
aisément qu'un gros ion se déplace plus dffficilement entre les agré-
gats "rigides” du solvant que‘dansiun milieu coﬁtinu’ . Done, loréque
le nombre et la dimension des agrégats va diminuer,1'ion A" poufra
se déplacer plus facilement dans le solvant, ce qui entrainera une
diminution de son fayon appareﬁt en'solutinnr(ou rayon de STOKES).

Cevphénoméne est’oﬁservé lors de l‘addifion de dioxane & l'eau

et devrait &tre observé dans les solvants mixtes eau-&thanol dont la
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fraction molaire est supérieure & 0,3 environ.

Inversement, si la structure du solvant augmente (par addition de fai-
bles quantités d;éthanol.p. ex.) , les agrégats seront plus nombreux

et plus volumineux. Les ions TBA® seront donc plus fortement génés déns
leur migration et il est raisonnable de penser que la nature des agré-
gats aura aussi une importénce.

Nous voyons que cecl est vérifié sur la courbe de variation du
rayon de STOKES de 1l'ion TBA+, fig.III.17. En effet, dans les solvants
dont la fraction molaire est comprise entre O et 0,30 environ, nous
pouvons observer l'intervention de deux phénoménes successifs et Aiffé-
rents, mais qui’agissent tous les deux dans le méme sens et entrainent
une augmentation du rayon de STOKES de 1'ion.

Cependant, les propriétés spécifiques de i'ion TBAT vont perturber ces
deux phénoménes.

Pour O < X < 0,1, les agrégats fluctuants de 1'eau augmentent de
taille et de stabilité, 1'éthanol,agissant comme un cosolvant, s'introduit
dans les cavités des agrégats et tend 4 les stabiliser. La structure de
l'eau, au voisinage des ions TBA+, sefa plus compacte et de plus forte
viscosité. L'ion ﬁigrera donc dans un solvant de viscosité plué forte et
de struéturation plus volumiﬁeuse et plus rigide, sa mobilité va donc
diminuer fortement et corrélativement son rayon de STOKES augmentera
fortement.

Lorsque X > 0,1, en raison de la basicité du solvant et du nombre
de molécules d'éthanol 3 1'intérieur deé cavités des agrégats fluctuants

de l'eau, la structuration tridimensionnélle va se détruire et il
apparaitra des chalnes aqueuses sur lesquelles sont fixées des molécules

d'éthanol. Cette nouvelle structuration explique 1'augmentation de la
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viscosité du solvant. La structure 8 au voisinage des ions TEAY dispe~-
ralt 4 cause de la diminution du nombre d'agrégats fluctuants, ce qui
provoque ﬁne augmentation du volume partiel molaire de 1'ion TRA" eﬁ
la formation d'une association hydrophobe cation-cation, La conductiav
bilité de 1'ion TBA® va donc décréitre : & cause de 1l'augmentation du
volume de 1'ion, de la diminution du nombre d'ions libres et parce que
les ions TBA' subissentkune force de freinage supérieure dané un sblw
vant contenant des chaines que dans un solvant contenant des agrégats

tridimensionnels.,

Lorsque X > 0,3, un troisiéme phénoméne tend a faire augmenter le
rayon de STOKES de A" : 1a forte association hydrophobe cation-cation
et, comme les chaines de la structure du splvant sont encore assez
longues, la conductibilité va de nouveau décroitre et sera minimale .

4 X voisin de O,bk.

Lorsque X 5 0,4, envirdn, les paires TBAT m‘TBA+ commencent 3 se
dissocier et les chalnes dans ie solvant deviennent plus petites, le
solvant devient un milieu continu, ce qui explique ls forte décroissance
de sa viscosité. L'augmentation du nombre d'ions libres et la diminution
de la viscosité entrainent une forte décroissapce du rayon de STOKES de

TBAT.

Il est remarquable d'observer que lorsque X est supérieur & 0,75
environ, faction molaire d'éthanol & laguelle toutes les paires cation=-
cation disparaissent, la diminution du rayon de STOKES de TBA est sen=

siblement proportionnelle & celle de la viscosité, en accord avec notre

hypothése sur la disparition de ces paires.

=000~
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En conclusion, dans les solvants mixtes eau=&thanol, il existe
trois types de solvatation des ions dont les domaines varient avec la
nature de 1l'ion : une hydratation pure, une solvatation mixte et une
solvatation par 1'éthanol uniquement.

Nous avons montré :

- que 1l'ion Na' semble presque complétement solvaté par 1'éthanol dés

X voisin de 0,40, alors que 1'ion I ne 1'est que dans 1'éthanol pur.

- Que la linBarité de la variation du rayon de STOKES en fonction de
1l'inverse de la constante diélectrique n'était vérifiée que si la
caractéristique (s) des intéractions ion-solvant était effectivement

constante, c'est-d~dire que la solvatation était constante.

~ L'importance de l'effet de friction suppZémentaire subit les gros
ions (TBA+) dans les solvants structurés par des liaisons hydrogéne.
Cet effet de freinage étant en relation avec 1'importance et la

nature de la structuration du solvant.

I1 résulte de plus de cette &tude que les rayons de STOKES ne
déterminent pas la dimension réelle des ions en solution, mais four-
rissent un paramétre de dimension d'ion pouvant servir d'élément de
discussion qualitative de 1'état des ions en solution. Cependeant,
comme 1'ion TBA' n'est pas solvaté, la variation du rayon de STOKES
de cet ion nous permet d'expliquer qualitativement celle de la conduc-

tibilité.
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Ce travail eét une éontribution a4 1'étude des propriétés physi=
cochimiques de solutiongdilﬁées dans les solvants mixtes eau-&thanol
dont 1la fractiqn molaire d'éthanol varie entre O et l;

Des mésures de conductibilité ef de nombres de transport ont été
effectuées en solutions diluées dans le but de déterﬁiner les fayéns
ioniques en solution de I, Na'® et TBAf 3 1l'aide de 1l'équation de
STOKES.

Les deux élecﬁrolytes (Nal et TBAI) ont &té choisis & cause da
rayon iﬁportant de Né+ et TBA' en solution, ce qui nous peimettait
de nous affranchir du facteur de correction dans la relation de STOKES.

Nous avons pris assez souvent 1'iodure de potassium (KI) comme
£lément de comparaison, car il présenté 1'avantage d'étré‘un sél homo-
anioniéﬁe et parce que K‘+ est un ioﬁ alcalin comme Na+.

Les deﬁx extfema de la courbe de conductibilité équivalenté limite
de Nal nous permettent dé penser que la solvatation de Nal est hétéro-
séleétive. Par contre,'la présence dﬁ minimum sur la courbe de varia-
tion de la cohduétibilité ionique liﬁite de TBAI 3 une fraction molaire
d'éthanol iﬁférieure a 0,5, montre qué cétte condition formulée par
KORTUM et WELLER? p:our qu'il y ait une solvétatioﬁ préférentielle d'un
des ions paf le sol&énﬁ organique, n'ést au mieux qu'une condition
nécessaire et non suffisante. |

Les intéractions ion-solvant 4 courte distance (solvatation et
propriétés structurales des iéns) influencent fortément l'éssociatioh
et expliquent poﬁrqpoi les gros ions - faiﬁlemént solvatés - sont plué
associés que les petits ions et sont associés dans les solvants de

constante diélectrique élevée, dans lesquels le modéle de DEBYE et



=T =

la loi de BJERRUM ne prévoient pas d'association.

L'absence de termes tenant compte des intéractions ion-solvant
i courte distance (qui font varier la stabilité des paires d'ions)
dans 1'expression de la constante d'association expiique les &carts
4 la linéarité observés sur la courbe représentant les vﬁriations du
logarithme de la constante d'association en fonction de l'inverse de

ls constante diélectrique.

L'ion I~ influence 1l'association dans tout le domaine de solvant
. .. . + . . .
gétudié, alors que 1l'ion Na n'intervient que dens les solvants de

. . . . + ’ . L :
ffaction molaire O < X < O,4 et 1'ion TBA , par son association hydro-

phobe, dans les solvants de composition moyenne.

La structure ae 1'eau au voisinage des ions TBA+ explique la forte
association dé TBAI. De plus, les iodures de tétraalkylammonium sont
plus associ@s que les bromures déns les solvants hydroxyiiquesc

L'ion 1 eét un puissant bfiseur dekla structure de l'eau, ce qui
explique que sa conductibilité est beaucoup plus affectée par sa solva=
tation dans l'éthaﬁol.que dans lyeau. Par contre, la solvatation de Nat
sembde 8tre le seul facteur influencant sa conductibilité. Celle de TBA'
est influencée par la structure du solvant (i'ion subissant‘uﬁe force de
freinage supérieure & celle ?révue par la loi hydrodynamiéue‘de éTOKES),
et par 1l'association hydrophobe (ﬁrovoquahf lé minimum de éavéonductim
bilité).

Les propriétés strﬁcturales deé ioné, dans les solvantévmixtes
eau-&thanol, soni fortement influencées par la éolvata£ion, la pélafifé
et ia nature des ions. | o

Les solvants mixtes eau~éthanol riches en éau'(O <X < O,é) permettent

de différencier qualitativement et semi—quantitativement les propriéfés
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structurales des ions 4 1'aide des produits de WALDEN.

La détermingtion des rayons ioniques en solution et des nombres de
solvatation & 1'aide des rayons de STOKES est trés difficile & cause du
nombre de paramdtres qui interviennent dans le calcul : détermination du
rayon ionique "sec" en solution, solvant non continu, symétrie non pphé-
rigque 4 la surface de 1'ion, forme - dimension - orientation et nature
des molécules de solvant, solvatation homo= ou hétérosélect .ive.

Les rayons de STOKES ne sont que des dimensions apparentes des
ions en solution. |

La distance minimale 4'approche (2) est aussi difficile & utiliser
d cause de la désolvatation .lors de la formation des paires d'ions et
parce qu'il n'est pas possible actuellement de déterminer 1e$ contribu=
tions anionique et cationique & la dimensipn de la paire.

Les cinq facteurs qui semblent contrdler la solvatation des ions
minéraux dens les solvants mixtes eau-éthanol sont : 1la basicité du
solvant, la stabilité de la solvatation, la répulsion du groupement
non polai;e éthyle, les forces de dispersion de LONDON (entre le soluté
et le solvanf) et 1'encombrement stérique.

I1 existe trois types de solvatation - dont les domaines d'exis-
tence varient avec 1l'ion - : une hydratastion pure, une solvatation mixte
et une solvatation par 1'éthanol uniquement.

L'ion TBA' n'est pas solvatd par &lectrostriction, cependant son
rayon diminue avec 1'addition d'éthanol. De plus, le rayon ionique en
solution de TBA' est inférieur au rayon ionique déterminé a partir de
modéles moléculaires.

L'ion Na' est déjd (presque) complétement solvaté par 1'éthanol 2 une
fraction molaire voisine de 0,4 , ce qui explique la variation lindaire

du rayon de STOKES de Na' en fonction de 1'inverse de la constante
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diélectrique pour X > O,k.
La solvatation de 1'ion I~ semble "normale™ : hydratation pure

jusqu'a X voisin de 0,3, solvatation mixte pour 0,3 < X £ 0,65,

solvataﬁiohlpar 1'éthanol pour X supérieur a 0,65.

Les propriétés pnysicochimiques de 1'ion I” sont fortement influen-
cées par le changement de la structure des solvants mixtes eau-&thanol
3 X voisin de10,65 (conductibilité, association, solubilité).

I1 ressort de plus de cette &tude que 1les phénoménes de structura-
tion et de déstructuration du solvant par les ions, en particulier dans
le cas de TBA+, sont comparables aux changements de structure observés,
lorsque la température du solvent varie. De méme, la promotion de struc-
ture de 1l'eau au voisinage des solutés non polaires doit &tre comparable
& celle observée aux interfaces, qui expliQﬁe la. ‘forte tension de sur-
face de 1'eau.

L'étude de la solvatation des ions est encore qualitative, mais des
mesures ultérieures (volume partiel molaire & dilution infinie et trans-
port de solvant) permettront de déterminer plus précisément la dimension
des ions en solution et la composition de la couche de solvatation de ces

ions.

~emmzz000==
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