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222. Etude calorimBtrique de complexes a transfert de charge - 
interhaloghe-quinolkine en solution 

(Communication prilirninaire) 

par Charles Biselx, Jean- Jacques Schaer et  DBsimir Janjic 
Departement de chimie physique de 1’UniversitB de Genhve 
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(12. IV. 73) 

Summary. A calorimetric study has been madc for thc determination of K and AH for quinoline- 
interhalogen complexes in carbon tetrachloride. The order of stabilities of the complexes with 
respect to halogens does not agree very well with thcir acid strength. 

1. Introduction. - L’emploi de la calorimktrie en vue de la dktermination simul- 
tanke des constantes d’kquilibre et de l’enthalpie de formation de complexes en solu- 
tion est relativement rkcent, surtout en milieu organique. En effet, dans ce genre d’in- 
vestigation, on a surtout fait appel aux mktliodes spectroscopiques au cours de ces 
vingt dernicres annkes. 

Comme l’ont montrk certains auteurs [l I, l’emploi de mktliodes spectroscopiques 
est souvent limit6 soit par l’absorption du solvant ou dc l’un des rkactifs, soit par la 
faible solubilitk des complexes form&. D’autre part, la dktermination de AH et A S  ne 
peut 6tre envisagde Q une tempkrature bien d6terminCe et nkcessite des mesures Q 
deux tempkratures au minimum, alors que la calorimktrie nous permet d’effectuer des 
mesures directes Q la tempkrature dksirke. 

Nous nous sommes proposks de determiner la variation d’enthalpie et la constante 
d’kquilibre likes A la formation des complexes suivants : IC1-QuinolCine et IBr-Quino- 
lkine en solution dans le CCl, B la tempkrature de 25”. 

Fialkov [ Z ]  et Whitaker 131 ont montrk par analyse thermique difiCreiitielle que 
parmi les complexes citks ci-dessus seuls les complexes de composition 1 : 1 existent en 
milieu CC1,. 

2. Partie experimentale 
2.1. Prodztits. QuinolBine: Merck AG;  ICl: Merck AG resublimk; IBr: Siegfried resublime; 

CCI,: Merck AG pro anal. s6chd sur tamis moliculaire. 
2.2. AppareiElage. Les mesures ont dt(. effectuies avec un calorimbtre de riaction LKB 8700 

(LKB-Bromma-SuBdc). 11 s’agit d’un calorimktrc isoperibolique (& jaquette isothermique). Les 
courbes A T  = f (temps) sont tracdes dirccteinent sur un enregistreur du type Sargent-Welch 
(Model SRG). 
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2.3. Mode opdratoire. Le principe de la mesure et le calcul des chaleurs de reaction q sont dC- 
crites dans la litterature [4] [j]. Le recipient de reaction (100 ml) est rempli d’une solution de ICl 
ou IBr dans CCI, dont la concentration est d’environ 5 * 1 0 - 3 ~ .  

On fait demarrer la reaction par briscment d’une ampoule dc verre scellCe contenant unc 
quantitC connue de donneur (cnviron 0,l B 0,6 ml de solution de GO mM dc quinoleine dans CCl,). 

Les opCrations dc preparation de solutions d’interhaloghes et  de quinolCine, ainsi que leur 
manipulation ont lieu B l’abri dc l’humidit6 dans une bolte B gants prCalablement s&chCe et  purg6e 
A l’azote sec (humidit8 relative < 1,5%). 

3. Mesures et rbsultats 

Tableau 1 

Acccpteur A&) 

IC1 4,995.10-3 
4,990 * 

4,990 * 

4,985 * 

4,985 * 

4,980 * 

4,980 * 

4,975 -10-3  
4,975.10-3 

5,680 - lo4 
8,650 . lo-, 
1,173 . 10-3 
1,313. 10-3 
1,589. 
1,935 . 
2,161 . 10“ 
2,332.10- 
2,597 - lo9 

0,1001 
0,1002 
0,1002 
0,1003 
0,1003 
0,1004 
0,1004 
0,1005 
0,1005 

0,8650 
1,190 
1,7550 
1,9320 
2,3070 
2,8440 
3,2080 
3,2930 
3,7500 

IBr 3,993.10-3 
3,991 . 10-3 
3,989 * 

3,988 lop3 
3,985. 
3,984. 
3,979 . l o 4  
3,975 .10-3 
3,977.10-3 

7,030 . 
8,860 * 10-4 
9,060 . 10-4 
1,204. 
1,533. 10-3 
1,622 . 10-3 
2,057 . 
2,488. 
2,353 . 

0,0952 
0,0952 
0,0953 
0,0953 
0,0954 
0,0954 
0,0955 
0,0956 
0,0956 

0,7940 
1,0170 
1,0320 
1,3520 
1,7410 
1,8350 
2,2940 
2,7720 
2,6320 

Tableau 2. Fonctions thermodynamiques relatives u la formation des complexes Blectron donneuvs- 
accepteurs (EDA) en solut ion dans CC1, a 25” 

K(l/mol) -dGO(kcal/mol) -dG(kcal/mol) -dH(kcal/mol) -dS(cal/mol - I<) 

QICl 5977,O 5,151 5,373* 15,270 33,19* 
QIBr 12082,O 5,568 5,588* 12,244 21,42* 
QI, 114,6 [6] 2,809 - - - 
PyI, 160,5 [6] 3,009 - - - 

101 [7] 1,739 - - - 
PyICl 4,8 * los  [7] 7,751 - - - 
PyIBr 1,3 . lo4 [7] 5,612 - - - 

Q: QuinolCine; Py: Pyridine. 

* d G  ct  A S  ont 8td calculis rcspectivemcnt pour les concentrations suivantes dcs deux com- 
plexes : 

Q ICI: A,: 4,895 * 1 0 - 3 ~ ~  Do: 1,589 * 1 0 - 3 ~ ~  
Q IBr: A,,: 3,985 * 1 0 4 ~  Do: 1,533 * 1 0 - 3 ~  
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Les chaleurs globales q (tableau 1) ont 6 tk  prises en consideration pour les calculs 
ultCrieurs de AH. En effet, les chaleurs de dilution des solutions de quinoldine dam 
CC1, sont ndgligkes (qdilution < 1 % qgiobai) . 

La dktermination simultanke de la constante K et de l’enthalpie de rdaction des 
complexes 8. l’dquilibre, a 6tC effectuhe en appliquant la mktliode ddcrite par 
Eatozdgh et al. 1.83. 

Les calculs ont ktk effectuks 2, l’aide d’un ordinateur selon le programme EQUIL 2l). 

4. Discussion. - En comparant les valeurs des constantes d’kquilibre obtenues 
par calorimktrie avec celles dkterminees par spectroscopie dans les memes conditions 
(solvant et temperature) pour des complexes analogues (cf. tableau 2), nous pouvons 
faire les remarques suivantes : 

1. Sachant yue la pyridine est un donneur plus fort que la quinoldine (Kpy1 > 
KQIJ, on devrait s’attendre 8. un comportement analogue pour les complexes des 
rntinies donneurs avec I C ~ ;  c’est ce qu’on vdrifie expkrimentalement. La meme remar- 
que est faite pour le complexe Q-IBr. 

A4insi Kp,.Icl > KQ-IC~ 

K P ~ - I B ~  > KQ-IB~  

2 .  Scott [9] a obtenu par calcul l’ordre suivsnt des forces d’acide de Lewis pour les 
interhalog8nes: IC1 $ IBr $ I, face A des bases h4tQocycliques. Ces previsions ont 
Cti: confirmdes expdrimentalcment pour les complexes de ccs accepteurs avec la Py. 

Toutefois, dans le cas de la quinolkine, nous avons obtenu un ordre inverse pour 
IC1 et IBr. 

Aucune justification n’explique pour l’instant ce resultat inattendu. Une ktude 
plus approfondie permettra d’avoir des renseignements plus precis quant 8. l’influence 
de la structure du donneur sur la valeur de la constante d’kquilibre. 
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