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La decouverte de l’existence en phase solide de 
composes d&finis, les racemates, form& dans la 
grande majorite des cas par les deux antipodes d’un 
m&me compose, a conduit t&s tot certains auteurs a 
s’interroger sur la persistance Bventuelle d’associa- 
tions stereoselectives entre deux antipodes en 
phase liquide. Autrement dit, il convenait de savoir 
si les melanges liquides de deux antipodes se 
cornportent ou non de man&e thermodynamique- 
ment ideale. 

Les plus anciens travaux concernant ce probleme 
qui passionna un certain nombre d’auteurs au debut 
de ce sibcle ont Cte tvoques par Delepine’ il y a deja 
longtemps. Plus recemment, Mauser’ analysa, sous 
I’angle de la thermodynamique, certains resultats 
de la litttrature. 

Pour notre part, dans la premiere partie de cette 
mise au point, nous passerons en revue l’ensemble 
des resultats qui ont tte obtenus grace aux 
differentes methodes que les auteurs ont utilistes 
pour confirmer ou infirmer I’existence d’interac- 
tions stereoselectives des antipodes en phase 
liquide. 

Dans une seconde partie, nous montrerons 
comment la decouverte de phenombnes nouveaux 
d’une part, et le raffinement des mtthodes de mesure 
d’autre part, nous ont permis, au tours de ces 
dernibres annees, de jeter un jour nouveau 
sur le problbme de l’existence d’associations 
diasttreoisomeres des antipodes en solution. 

PREMIkRE PARTIE 
1.1 Mesure des enthalpies de mtlange des antipodes 
liqwides ou en solution 

DBs 1850, Pasteur’ a constate que le melange de 
solutions concentrees des deux antipodes de I’acide 
tartrique entralne un fort degagement de chaleur. 
Berthelot et Jungtleisch4 ont montre que l’essentiel 
de l’energie degagke (4.4 KcaUmole) provient de la 
formation du racemate solide et que le melange des 
antipodes restant en solution n’entrafne qu’un fai- 
ble eff et calorique. La valeur (120 Cal/mole) trouvee 
par Berthelot, pour des solutions aqueuses d’acide 
tartrique a 2.5%, reste t&s superieure a celle 
mesuree rtcemment par Amaya.s Pour une concen- 

tration de 15% cet auteur a calcule en effet une 
chaleur de melange qui n’excbde pas 0.5 Cal/mole. 
Des valeurs du m6me ordre ont CtC trouvees par 
Amaya dans le cas de la threonine. 

Etudiant l’inositol, Berthelot6 a constate que la 
chaleur de melange des solutions aqueuses des 
deux antipodes est pratiquement nulle alors que la 
chaleur de formation du racemate solide atteint 
3400 Cal/mole. Ebert et Tschamler’ ont realis des 
observations analogues dans le cas de l’acide chlo- 
rosuccinique et du bromocamphre. Par contre La- 
denburg* observa qu’en melangeant les deux anti- 
podes liquides de la canine il se produisait un net 
abaissement de temperature. L’auteur en a deduit 
qu’il y avait formation d’un “racemique liquide”, 
atllrmation qui fut vivement contestee par Fischer9 
et Adriani.” 

1.2 Calcul thkorique des Energies d’interaction de 
deux antipodes 

Sur les bases de la thermodynamique statistique, 
Amaya” proposa il y a quelques annees un modele 
mathematique permettant de prevoir des 
differences de stabilite des interactions 
diastereoisomeres de deux des antipodes en solu- 
tion. A l’aide de ce modble, Amaya a calcult? des 
enthalpies de melange d’antipodes dont l’ordre de 
grandeur est t&s largement suptrieur a celui des 
valeurs que le m&me auteur mesura quelques 
an&es plus tard.5 

Tout recemment Craig et al.‘* dune part, Chan et 
Richmond” d’autre part, ont propose deux nou- 
veaux modhles theoriques susceptibles de rendre 
compte du meme phtnomene. Les differents au- 
teurs prevoient que les associations entre deux 
molecules d’un mtme Cnantiombre sont plus stables 
que celles qui existent entre deux molecules antipo- 
des. Les resultats experimentaux d’Amaya et cer- 
tains de ceux que nous avons obtenus (cf paragra- 
phe 11-5) sont en d&accord avec ces previsions. 

1.3 Mesures de densite’ 
Des 1887, Perkin” mesura les densites de solu- 

tions aqueuses d’acide tartrique racemique ou 
dedouble. A 25”pour des solutions aqueuses Q 8.3% 
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les valeurs rnesurees r&Blent un &art inferieur a 
10e4. Cet Ccart s’accuse nettement (5*10-4) pour des 
solutions a 25% mais reste tout de m&me trbs 
inferieur a celui (1%) que Perkin mesura entre les 
densites des acides cristallis&s. Ces resultats 
avaient conduit Perkin a considtrer qu’en solution 
suffisamment concentree, comme en phase solide, 
I’association D,L est plus stable que l’association 
D,D ou LL. Marchlewski” confirma les resultats de 
Perkin qu’il semblait d’ailleurs ignorer et parvint a 
la m&me conclusion. Mais tel n’etait pas l’avis de 
Ranken et Taylor’6 qui montrerent que les solutions 
d’acide tartrique racemique etaient moins denses 
que celles de l’enantiomhe pur! 

La m&me incertitude concerne les resultats que 
divers auteurs ont obtenus a l’aide de plusieurs au- 
tres types de produits: les tartrates d’alcoyle, 
[Campbell,” Aguirreche”] la canine, [Ladenburg”] 
les glycerates d’alkyle, [Frankland et McGregor”] 
le limonene ou la carvone, [Traube”] le tartrate de 
methyle, la carvoxime, le camphre, [BeckZ] et la 
methyl-2 tttrahydro-1,2,3,4 quinoleine, [Pope et 
Peachey”]. 

L’examen des resultats contradictoires de ces 
difftrentes etudes ne permet pas de tirer de 
conclusion. 

1.4 Mesure de masses molhdaires 
Une confusion analogue a celle que nous venons 

d’evoquer a propos des mesures de densitt a 
longtemps regne dans le cas des me&es de masses 
moleculaires. Par cryoscopic, RaoultZ4 a cru pouvoir 
montrer en 1887 qu’en solution aqueuse a 14% 
I’acide tartrique racemique est plus associt que 
l’acide actif. Mais peu de temps apres Ostwald? 
constatant l’identite des conductibilites des deux 
formes du m&me acide, a Climine toute possibilitt 
d’association preferentielle au sein des solutions 
d’acide racemique. Anschutzz6 est parvenu a la 
mCme conclusion en mesurant par cryoscopic, 
les masses moleculaires des tartrates ou 
diacetyltartrates de methyle actifs ou racemiques. 
Reprenant ces mesures dans le cas des esters de 
I’acide diacetyltartrique, Bruni et Padoa2’ parvien- 
nent aux mCmes resultats pour des solutions 
benzeniques diluees; en solution plus concentree, 
les auteurs observent de faibles differences de 
masse moleculaire apparente. 

1.5 Etude des constantes didlectriques et des 
moments dipolaires 

Les &arts de constantes dielectriques mesurees 
par Stewart” dans le cas du tartrate d’ethyle, du 
pin&e ou du camphene (+) ou (?) ne sont gubre 
significatifs. 11 en est de m&me des resultats obtenus 
par De Mallemannz9 a l’aide du camphre actif ou 
racemique, en solution. 

Weissberger et Sangewald”’ ont mesure les mo- 
ments dipolaires des esters mtthyliques des acides 
tartriques et mandeliques en solution benzenique et 

trouvent que les &arts entre les formes actives et 
racemiques sont tres faibles. Dans le cas de 
l’octanol-2, (+) et (T), en solution benzenique, Cop- 
pock et GOSS” ont tgalement montre que les 
polarisations dielectriques des trois formes sont 
sensiblement identiques. Singh et ses collabora- 
teurs” sont parvenus aux memes conclusions en 
mesurant les susceptibilites magnetiques de cam- 
phosulfonates actifs ou racemiques de diverses 
amines. Tous ces auteurs ont deduit de leurs obser- 
vations qu’il n’existe pas #associations selectives 
de deux antipodes en solution. 

Utilisant la mCme technique, Le Fevre et Maram- 
ba”’ sont parvenus a des conclusions opposees. Ces 
auteurs ont mesure les polarisations ditlectriques 
des formes actives et racemiques du pin&e, du 
camphre, de la pip&&one, du menthol et du tartrate 
d’ethyle en solution dans le benzene. Dans le cas du 
pin&e, la difference observee est plus faible que 
celle que Muller’4 avait cru pouvoir mettre en 
evidence. 11 en est de mCme dans le cas de tous les 
composts testes par Le Fevre si l’on calcule les 
polarisations dielectriques B dilution infinie. Par 
contre, en operant a plus forte concentration, Le 
Fevre et Maramba constatent qu’il apparait de nets 
&carts entre les formes actives et racemiques des 
composes les plus polaires. Ces mesures confir- 
maient les observations anterieures de Sahney et 
al.‘j qui avaient etudie de man&e analogue le 
camphre, le bomtol, le menthol et la camphoquino- 
ne. D’apres leurs resultats, ces difftrents auteurs 
ont conclu que les associations entre deux antipo- 
des sont plus stables que celles qui existent entre 
deux molecules du meme Cnantiombre. Au contrai- 
re d’un tnantiomere isole, le complexe racemique 
est en effet centrosymetrique et sa formation doit 
entrafner une diminution du moment dipolaire 
moyen observe. 

1.6 Mesure de tensions superfcielles 
S’appuyant sur les travaux de Ramsay et 

Shields36 reliant les variations de tension su- 
perficielle d’un liquide a son degre d’association, 
Mitchell et Smith” ont mesure ces variations dans 
le cas de trois composes racemiques ou dedoubles: 
le tartrate de mtthyle, le pin&e et le limonene. 
Dans les trois cas les differences de tensions su- 
perflcielles observees sont peu significatives. Dans 
le cas du tartrate dimethylique, les valeurs mesurees 
tendrai&t a prouver que le liquide actif est plus 
associe que le liquide racemique. Ces demiers 
resultats sont en opposition avec ceux que Groh3’ 
avait publies peu de temps auparavant. Toutefois 
Aguirreche’* puis Campbell” cot&m&rent les ob- 
servations de Mitchell et Smith dans le cas de 
divers tartrates d’alcoyles. 

1.7 Mesure de viscositC 
Divers auteurs ont compare, pour quelques subs- 

tances chirales, les viscosites des formes actives et 
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racemiques. Mais les resultats sont souvent contra- 
dictoires et il est permis de douter dans certains cas 
de la purete des produits utilids. Ainsi Dunstan et 
Thole3’” trouvent que les viscosites des deux anti- 
podes du limonbne (ou du pinbne) sont differentes 
ce qui ne peut Ctre diI qu’a la prdsence d’impuretb. 
Les m&mes auteurs39b constatent de faibles 
differences entre les viscosites des solutions d’aci- 
de mandelique actif ou racemique en solution dans 
l’eau, la pyridine ou l’acttate d’amyle. De son c&e, 
Thole4’ a trouve pour de nombreux alcools chiraux, 
la carvoxime et le mandelate d’ethyle, que les 
viscosites des Bnantiombres purs et celles des 
racemiques itaient identiques. Ces rtsultats confir- 
maient ceux que Beck** avait obtenus dans le cas du 
camphre, de la carvoxime et du tartrate de methyle. 

quelques annees plus tard, Aguirreche” puis 
Campbell” ont contest6 la validite des observations 
precedentes et ont cru pouvoir montrer pour divers 
tartrates d’alcoyle que la viscosite du liquide 
ractmique est superieure a celle des Bnantiombes 
purs. Ce fait tendait a prouver que les associations 
entre deux antipodes sont les plus stables, ce qui est 
en contradiction avec ce que ces memes auteurs 
deduisaient de leurs mesures de tensions su- 
perficielles! Peu de temps apres, Kortiim4* montra 
toutefois que ces differences de viscosites dispa- 
raissent si l’on utilise des produits soigneusement 
purifies, mais de leur cot& Godchot et Moussero# 
ont trouve que la viscosite de l’amino-2 
cyclopentanol-1 racemique est legbrement plus fai- 
ble que celle de l’alcool actif. 

1.8 Mesure des indices de kfraction 
Ladenburg’ dans le cas de la canine, puis Camp- 

bell” dans le cas des tartrates d’alcoyle ont constate 
de faibles differences d’indice de refraction entre 
les formes actives ou racemiques. Mais il semble 
bien que I’on ne puisse attribuer aucun credit aux 
observations precedentes compte tenu de l’incerti- 
tude qui subsiste quant a la purete des produits 
utilids. Campbell” n’a-t-i1 pas soutenu un peu plus 
tot que les antipodes optiques n’avaient ni tout a 
fait la m6me Cnergie ni le m&me pouvoir rotatoire. 
D’ailleurs Aguirreche” n’a mesure aucune 
difference d’indice pour le tartrate d’ithyle. Pope et 
Peachey” faisant de semblables observations Ql’aide 
de la methyl-2 tetrahydro-1,2,3,4 quinoleine ont 
conclu a l’absence d’associationspriviltgiees au sein 
du racemique. 

1.9 Spectrome’trie d’absorption 
Stewarta trouva que les spectres d’absorption 

U.V. des solutions aqueuses d’acide tartrique 
dedouble ou racemique different notablement si la 
concentration est suffisamment importante. A forte 
concentration il y aurait done stereoselectivite d’as- 
sociation, par contre les &arts d’absorption dispa- 
raissent totalement si l’on utilise des solutions 
diluees. 

Des 1896, Cotton45,46 observa qu’en melangeant 
deux solutions aqueuses bleu-clair de d et 1 tartrate 
de cuivre et de potassium, on obtient une solution 
bleu plus fence. Cette experience Cvidemment tres 
spectaculaire a BtC r&p&e independamment par 
Byk” quelques an&es plus tard. 

Gheorghiu48,49 verifia de son c&C que les solutions 
des deux antipodes possedent bien le m&me 
coefficient d’absorption pour la raie verte du 
mercure, mais que ce coefficient differ-e de 1% de 
celui de la solution du racemique obtenue par 
melange. Cotton voyait la une preuve irrefutable de 
l’existence des “ractmates en solution”. 

Plus recemment, Wilkinson et a1.5o ont propose 
une autre explication du phenomene. Selon ces 
auteurs, les differences de coloration provien- 
draient des modifications du degre de 
polymerisation des complexes diastereoisomtres 
susceptibles d’exister dans ces conditions. Nous 
rencontrons la un exemple de stereoselectivitt de 
formation de complexes diastereoisombres a partir 
des antipodes d’un ligand chiral. Nous considerons 
pour notre part que ce mode d’interaction des 
Cnantiombres, possible aussi en phase liquide, 
constitue un aspect tres particulier de la question. 11 
est hors de notre propos de passer en revue ici les 
t&s nombreux resultats qui ont ttC obtenus dans ce 
domaine. Les mises au point de Corey et Bailar5’ et 
de Dunlop et GillardS* permettent d’ailleurs de 
decouvrir tout l’interet de cette question t&s 
BtudiCe actuellement. 

Dans le cas des molecules simples, le caractere 
contradictoire de la grande majorite des resultats 
rappel& dans cette premiere partie est evident. Ces 
divergences peuvent avoir au moins deux origines: 
-La purete des produits racemiques ou actifs 
utilises par les auteurs n’est pas suffisante. 
-Les &arts observes par les experimentateurs en- 
tre les proprietes des formes actives ou racemiques 
sont trop faibles pour etre percus de man&e sig- 
nificative comptetenu de la precision des techni- 
ques utilides. 

DEUXIEME PARTIE 

2.1 E#ets polarimh-iques 
Depuis les premiers travaux de Biot” les 

differents facteurs susceptibles de modifier le 
pouvoir rotatoire dune substance chirale ont fait 
I’objet de nombreuses &udes.54’55 

La rotation specifique d’une substance en solu- 
tion, definie par la formule classique: 

looa’” 
ial: =--g- 

a’“: rotation observee; 1: longueur de la cuve (dm); 
c: concentration en g (pour 100cm3 de solution). 

Depend en fait: 
de la temperature, 
de la longueur d’onde de la radiation utilisee pour 

la mesure. 
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de la nature du solvant, 
de la concentration de la substance dans ce 

solvant. 
Les auteurs n’omettent gknkralement pas de 

prkciser la longueur d’onde et la tempe’rature aux- 
quelles une mesure de pouvoir rotatoire a Ctb faite. 
Par contre, s’ils ntgligent rarement de prkiser le 
soIuant dans lequel le corps optiquement actif a CtC 
dissous, il est malheureusement trop frkquent de 
constater I’absence d’indication concernant la 
concentration qui a ttC utiliske pour effectuer la 
mesure et dont dkpend, parfois largement, la valeur 
de la rotation sp6cifique. 

Ainsi pour des molkules trks polaires, il est 
possible d’observer une forte variation de pouvoir 
rotatoire dans un domaine relativement restreint de 
concentration. Ce phknomtne est particulibrement 
net dans le cas de l’acide a: -mCthyl a -Cthyl succini- 
que 1, en solution dans le chloroforme. Comme on 
peut le constater sur la courbe de la Fig 1, 
1’6nantiomtre S de ce diacide est dextrogyre pour 
une concentration infkrieure k 6.3% et Mvogyre au- 
de&. 11 se trouve done, que dans ce solvant, la 
rotation spkcifique de l’tnantiomhe pur est nulle B 
589 mlr. si 

CH, 

HOOC--d-CH,-COOH 

GH, 

1 

la concentration est &gale k 6.3%. Ce phenomkne, 
assez peu frkquent, montre bien la grande 
sensibilitk du pouvoir rotatoire de ce di-acide k son 
degrk d’association dans un solvant peu ionisant. 

A la lumitre de cet exemple, Cvidemment 

IO"- 

% diacide I 

-lo”- 

Fig 1. Variations du pouvoir rotatoire de I’acide (Y- 
mCthy1 cy-Cthylsuccinique 1 S pur en fonction de sa 
concentration dans le chloroforme stabilisk par 0.7% 

d’kthanol. 

extreme, il apparait nkcessaire de prkiser 
complttement les conditions de mesure du pouvoir 
rotatoire d’une substance. Ceci est particuli&ement 
vrai dans le cas des produits issus d’une synthkse 
asymttrique. Le rendement optique d’une telle 
synthkse est en effet directement relit & la puretk 
optique du produit obtenu, dkfinie elle-m&me par le 
rapport: 

P=S 

[a]: = rotation spkcifique du produit partiellement 
dkdoublt; 
[a&’ = rotation spkifique de l’Cnantiom&re pur. 

11 est done indispensable que les deux valeurs 
[a]: et [a&’ soient dCterminCes strictement dans 
les mCmes conditions. Malheureusement ce sont 
rarement les memes auteurs qui rkalisent les 
syntheses asymktriques et qui prkparent, par 
dkdoublement le produit optiquement pur et il est 
quelquefois difficile d’ttablir une correspondance 
entre les diffhrentes valeurs. 

Pour relier les proportions relatives des deux 
Cnantiomeres [D] et [L] B la puretk optique 
mesurte, il est g6n6ralement admis que cette 
derniire est Cgale B l’excks CnantiomCrique “e.e” 
dtfini (56) par le rapport: 

[Dl - [Ll e*e- = [Dl+[L3 

[al: _ PI - El _- 
[sol: EDl+&l’ 

Or l’on de nous a montrk en 196957 que I’BgalitC 
entre puretC optique et excks CnantiomCrique n’est 
pas toujours vkrifike. Autrement dit, le pouvoir ro- 
tatoire d’un produit partiellement dCdoubl6 n’est 
pas obligatoirement une fonction 1inCaire de sa 
composition BnantiomCrique. Ce phknombne a 6tC 
dkcouvert dans le cas de l’acide a-methyl a-&thy1 
succinique 1 dkj& CvoquC plus haut. 

Pour rendre compte des diffirentes influences 
sur l’importance de ce phknombne, nous avons 
choisi de chiffrer l’tcart g la linktritt El des 
variations du pouvoir rotatoire par le rapport: 

[a& est la rotation spkifique mesurke 
expkrimentalement 5 l’aide d’un Bchantillon 
Cnantiomkriquement pur. [a& est la valeur de la 
rotation sptcifique de l’tnantiombre pur calculte 
par extrapolation & partir de la valeur [a]: mesurke 
& l’aide d’un kchantillon dont la composition 
Cnantiomtrique est connue en admettant la varia- 
tion lintaire du pouvoir rotatoire en fonction de 
cette composition. 
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Un exemple concret permettra de mieux saisir 
la signification de El: la rotation spkifique 
de l’acide cu-mkthyl a-6thyl succinique 1 
Cnantiomkriquement pur en solution g 0.8% dans le 
chloroforme Uvasol est de [cr&& = 2.5”; la rotation 
spkcifique d’un mklange prksentant un excks 
Bnantiomkrique de 50% (p&part par pesCe des 
deux antipodes purs), est de [(r]:&= 2.0”. On 
pourrait dtduire de cette valeur que la rotation 
spkcifique de 1’Cnantiomkre pur atteint [(Y& = 
4.0”. 11 est done possible de chiffrer 

E =4-2.5 
I ==60%. 

Si l’hypothbse de la variation lirkaire de la 
puretC optique en fonction de la composition 
Cnantiomkrique est vCrifiBe, [(Y&’ est constamment 
Cgal B [oL,,]:. Or ce n’est pas le cas pour l’acide 
cr -mtthyl a: -Cthyl succinique 1 en solution dans Ie 
chloroforme. Nous avons en effet repr6sentC sur la 
Fig 2 les variations de [(YE]: en fonction de l’excbs 
Cnantiomkrique, B diverses longueurs d’onde, pour 
une concentration totale de 5%. Au lieu des 
horizontales que I’on pourrait tracer en l’absence 
d’kcart B la lin&ritk, nous obtenons un faisceau de 
courbes qui permettent de constater l’existence d’un 
net Ccart et nous observons que celui-ci augmente si 
l’excts CnantiomCrique diminue (au moins dans 
l’intervalle lo-100%). 

Dans le cas du diacide 1, et en utilisant pour les 

Fig 2. Variations du pouvoir rotatoire extrapolk [a,]:’ du 
diacide 1 S en fonction de I’excks Cnantiomkique a 
diverses longueurs d’onde (solution 5 5% dans le 

chloroforme stabilist par 0.7% d’kthanol). 
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mesures une concentration convenable, il est possi- 
ble de donner B ce phknomtne un aspect saisissant. 
A une concentration de 7+5%, voisine de celle pour 
laquelle le pouvoir rotatoire s’annule, I’knantiomhe 
R pur du diacide 1 est dextrogyre et le compost: de 
puretk optique 50% est kvogyre ([(Y]: = +0.6” et 
- 1.5“). Si dans ce cas particulier, on voulait 
dkterminer la configuration absolue d’un produit 
partiellement dkdoublk, il faudrait done indiquer 
non seulement que la rotation a CtB mesurke dans le 
chloroforme, g une concentration donnke, mais 
prkciser aussi la puretk Cnantiomkrique. 

Nous avons track des faisceaux de courbes ana- 
logues g ceux de la Fig 2 pour diverses concentra- 
tions totales du diacide. Nous avons observe que 
l’importance des phknomtnes dCpend de cette 
concentration. La courbe reproduite sur la Fig 3 
montre les variations de I’Ccart B la linkaritt E, 
dCfini comme prC&demment en fonction de la 
concentration totale du diacide dans le chloroforme 
pour un excks CnantiomCrique de 50% & 589 m+ 
Cette courbe prksente Cvidemment une 
discontinuitk lorsque la concentration atteint 6.3% 
car E, devient alors infini, [c&’ Ctant nul. 11 nous est 
difficile pour l’instant de rendre compte de l’allure 
de cette courbe, mais il apparaft que l’importance de 
1’Ccart & la 1inCaritC dCpend du degrC d’association 
du diacide dans le chloroforme. Nous avons en 
effet ttudi6, g l’aide d’un osmomktre & tension de 
vapeur, les variations de la masse moltkulaire 
moyenne en nombre (a) de ce diacide, en solution 
dans CHC13, en fonction de la concentration. D&s 
que cette dernitre atteint une valeur aussi faible 

X.569 m,u 
t =22Y 

0 6.3 IO 15 

% diacide I 

Fig3. Influence de la concentration du diacide 1 sur 
I’importance de Y&art B la linkaritt E, des variations de 
son pouvoir rotatoire en solution dans le chloroforme 

(stabilist par 0.7% d’kthanol). 
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que 064%, M est Bgale 5 2 et pour une concentra- 
tion plus forte, ti augmente rBguli&rement, ce qui 
permet de supposer que le diacide donne lieu g des 
associations polymol&ulaires analogues B celles 
qui ont CtC d&rites dans le cas de l’acide oxali- 
que.s8,59 Toutefois il ne nous a pas CtB possible de 
mettre en Cvidence une diffCrence entre les valeurs 
de fi mesurees pour les formes actives et 
racCmiques $ la m&me concentration. 

2.2 Influence de la structure 
Nous avons cherchC B mettre ce phCnom&ne en 

Evidence pour bon nombre d’autres composes dans 
divers solvants, mais jusqu’g maintenant nous ne 
l’avons retrouvt d’une man&e t&s nette que dans 
le cas d’un diacide de structure t&s voisine: l’acide 
a -m&hyl (Y -isopropyl succinique 2”’ en solution dans 
le chloroforme. 

CH, 

HOOC-F-CH,--COOH 

dH 

CH/, >H, 

L’existence du phtnom&.ne polarim&rique sem- 
ble done t&s like ?I la structure de ces diacides qui 
favorise de fortes associations intermolCculaires. 

Cependant il convient de noter que Jurczak et 
Zamojskim ont public rtcemment des rCsultats qui 
indiquent que le pouvoir rotatoire de l’ester 
dimkthylique de l’acide malique en solution dans le 
mtthanol n’est pas une fonction 1inCaire de sa 
composition CnantiomBrique. Les &arts g la 
1inCaritC observCs par ces auteurs sont t&s faibles, 
mais l’existence de ce phCnom&ne dans un solvant 
polaire constitue un fait intkressant qui mCrite sans 

_ doute une Ctude plus approfondie. 
Dans le cas du diacide 2, sa faible solubilitC dans 

CHCl, limite le domaine de mesure accessible. 11 
apparait toutefois que les &arts B la 1intaritC 
observCs pour le diacide 2 sont nettement plus 
BlevCs que ceux que nous avons mesurts pour le 
diacide 1 dans le m&me solvant et g la m&me 
concentration. 

2.3 Influence du solvant 
Nous n’avons pratiquement observe le 

ph&om&ne dbcrit pour les diacides 1 et 2 que dans 
le chloroforme ou le chlorure de mCthyli?ne. Pour 
ces deux composCs, il disparaft compl&tement si 
l’on utilise l’Cthano1, le mCthano1, la pyridine, le 
diglyme ou I’acCtonitrile. Nous avons voulu 
connaitre l’influence de quantitCs croissantes 
d’tthanol dans le chloroforme sur l’importance de 
1’Bcart g la 1intaritC El. Les courbes de la Fig 4 
traduisent les rCsultats obtenus pour les diacides 1 
et 2. Dans les deux cas, nous avons constat que 

1’Ccart & la 1inBaritC est maximum lorsque la 
concentration d’Cthano1 est voisine de 1%. Pour le 
diacide 1, Y&cart g la 1intaritC disparait totalement 
lorsque la concentration d’tthanol dtpasse 4%. 
Avec le diacide 2, il faut davantage d’Cthano1, (6%) 
pour parvenir au m&me r&ultat. Compte tenu 
des observations prCcCdentes concernant les 
diffkrences de comportement des deux diacides 1 et 
2, il semble que l’effet de solvant que nous venons 
de dtcrire constitue une premi&e indication 
concernant l’origine des phCnom&nes que nous ob- 
servons. Les &arts ?I la lintarit6 dans les variations 
du pouvoir rotatoire en fonction de la composition 
hantiomhique seraient dlis aux difle’rences de 
stabilite’ des associations diaste’re’oisom2res des an- 
tipodes en solution. Ces diffCrences seraient done, 
toutes chases Cgales par ailleurs, plus importantes 
dans le cas du diacide 2 que pour le diacide 1. Nous 
aurons l’occasion de revenir plus loin sur ce dernier 
point en dtcrivant les rCsultats de nos mesures 
calorim&iques. 

Ce phCnombne de la variation non 1inCaire du 
pouvoir rotatoire en fonction de la composition 
Cnantiomkrique de compo& organiques simples 
n’a pu &tre observC que dans les solvants non 
ionisants, et il nous a paru rare. 11 n’en est pas de 
meme dans le cas des complexes organiques pour 
lesquels nous avons dCcouvert le m&me 
phCnom&ne, en solution aqueuse, et il parait beau- 
coup plus frCquent. Voici, g titre d’exemple, une 
expCrience caractkristique: si on mesure la rotation 
specifique de l’acide (+) mandklique optiquement 
pur dans une solution aqueuse contenant 0.494% de 
molybdate d’ammonium [(NH&,Mo,024 4H20] on 
trouve [aO]? = + 45.6”. Si on utilise un mClange 
contenant 75% d’acide dextrogyre et 25% d’acide 
lkvogyre, la rotation spkcifique, dans le m&me mi- 
lieu est de [a]$? = - 19”; cette mesure conduirait B la 
valeur extrapolke de [a& = 38” pour l’Cnantiom&re 
pur. L’tcart ?I la 1intaritC E, d&ini comme 
prCc&demment est de El = (45.6 - 38)/45.6 = 16.5%. 
Ces resultats feront l’objet d’une prochaine 
publication.6’ 

2.4 Mise en ividence des associations diastlrt+o- 
isomhes d’antipod_es par rhonance magne’tique 
nucle’aire. 

En 1969, Uskokovic et a1.62 ont montrC que le 
spectre RMN de la dihydroquinine racemique en 
solution dans le chloroforme deutert diffkre nota- 
blement de celui de la dihydroquinine dCdoubl&e 
naturelle. Uskokovic ne se prononce pas sur l’origi- 
ne exacte du phtnomkne et depuis la courte note 
publike en 1969, aucun exemple nouveau n’a &t 
decrit dans la 1ittCrature. 

11 apparait toutefois raisonnable de supposer que 
l’apparition de ce ph&nom&ne est like ?I l’existence 
d’interactions diastbtoisom&res des antipodes en 
solution. C’est pourquoi nous avons penst pouvoir 
le mettre en Cvidence dans le cas de l’acide (Y -&thy1 
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(Y -mbthyl succinique 1. Nous avow done enregistrk 
le spectre de RMN (2 100 MHz) en utilisant soit un 
Bnantiomtre pur, soit le produit rackmique, soit 
encore le m6lange de pureti? optique 50% (75% de D 
et 25% de L) en solution dans CDCb. Les protons 
du methyl&e en a! de la fonction acide donnent 
deux doublets correspondant & un spectre AB. La 
non Cquivalence magnCtique entre les deux antipo- 
des ne se manifeste qu’au niveau du doublet 9 
champ fort. Les valeurs des deplacements chimi- 
ques, 6, et SZ pour chaque signal du doublet, les 
variations A& et A& de dkplacements chimiques 
par rapport ?I 1’Bnantiombre pur et les constantes de 
couplage J sent regroupCes dans le Tableau suivant: 

Diacide 1 6, A& 6, A& J.AB,, 

Opt. pur 251.4 0 234.9 0 16.5 

Purett 250.4 1.0 233.5 1.4 16.9 
optique 50% 247.7 3.7 230.5 4.4 17.2 

Racdmique 248.9 2.5 231.9 3.0 11 

On remarque que: 
1. les dkplacements chimiques de ces signaux 

RMN sent diff Crents pour le diacide 
tnantiomBriquement pur, pour le racCmique et 
pour chacun des Cnantiombres dans le m6lange 
partiellement dCdoublC. 

2. les constantes de couplage que l’on peut mesu- 
rer sur les signaux B champ fort diffkrent tgalement 
pour chacune des situations pr&cBdentes. 

Nous avons obtenu des resultats comparables 
avec l’acide a! -m&hyl OL -isopropylsuccinique 2. 

Selon nous, il est possible de rendre compte des 
variations de deplacement chimique et des mo- 
difications de constantes de couplage que nous 
constatons en admettant l’existence d’une 
diffCrence de stabilit6 entre les divers types pos- 
sibles d’interactions diastCrCoisom&es des 
Cnantiomhres en solution. 

En fait, le phCnom&ne que nous venons de 
dCcrire est analogue B celui que Pirkle63 observa 
pour la premiere fois il y a quelques annCes. Cet 
auteur a mis en evidence l’existence possible de la 
non Cquivalence magn&ique des deux antipodes 
d’un composC chiral dans un solvant chiral 
dCdoublC. Nous avons nous-mCmes montrC que la 
non Cquivalence magnCtique des 6nantiomkres en 
milieu chiral est particulibrement nette dans le cas 
des “sels diastQBoisomBres d’amines et d’acides 
chiraux en solution”.64 Mikolajczylk et a1.SS66 ont 
rCcemment montrC que cette non Cquivalence Btait 
prCcisCment dQe 2 la diffCrence de stabilitb 
des interactions diast&?oisom&res entre les 
Cnantiomkres de l’acide et ceux de l’amine. 

Au total, il apparait done que la non equivalence 
magnCtique des Cnantiomkres provient, dans le cas 
des diacides 1 et 2, des diffbrences d’interactions 
entre les antipodes d’un m&me composC et entre 

deux Cnantiomtres de deux compos& diffCrents 
dans le cas des travaux de Pirkle et de ceux 
concernant les sels diastBrCoisombres. 

2.5 Mesure des enthalpies de me’lange des antipodes 
des diacides 1 et 2 en solution 

Nous avons rappel& dans la premitre partie, que 
divers auteurs avaient tent6 de mettre en Cvidence 
une tventuelle chaleur de mClange des antipodes de 
certains composCs liquides ou en solution. 

Nous avons vCrifi6 que les ph&om&nes 
polarimCtriques et RMN si nets que nous avons 
observts Btaient lies B l’existence d’une chaleur de 
mClange des antipodes de chacun de ces diacides 1 
et 2 en solution dans le chloroforme. 

A l’aide d’un microcalorim&tre dont la sensibilitk 
atteint 4.10d6 joule nous avons mesurC l’enthalpie 
de mClange des solutions de diacide ltvogyre et 
dextrogyre (0.8% dans le chloroforme). 

Dans ces conditions, l’enthalpie de melange 
mesurke dans le cas de l’acide cu-mtthyl a-tthyl 
succinique atteint 

AH,( 1) = - 140 ? 10 J/mole 825°C 

et s’Clbve g 

AH,(2) = - 210 f 20 J/mole825”C 

pour l’acide (Y -mCthyl a! -isopropylsuccinique. 
Ces valeurs correspondent B un dCgagement de 

chaleur ConsidCrablement plus dlevC que celui 
qu’Amaya” a pu observer dans le cas de solutions 
aqueuses d’acide tartrique (+ 2 J/mole) ou de 
thrConine (- 5 J/mole.) 

Puisque le mClange des solutions de deux antiopo- 
des de ces diacides est exothermique, la stabilit6 des 
interactions tiL est superieure & celle des 
interactions D-D (ou bL). Ces rCsultats 
experimentaux sent en contradiction avec les 
previsions theoriques de divers auteurs.‘2*‘3 

Remarquons enfm qu’il apparaft un net 
parallClisme entre l’importance des &arts B la 
1inCaritC des variations du pouvoir rotatoire et de la 
sensibilite aux effets de solvant (cf paragraphe 2.1) 
d’une part, et la valeur des enthalpies de mClange 
que nous avons mesur6es pour des solutions cor- 
respondantes des deux antipodes de chacun des 
diacides 1 et 2. 

2.6 Sur la possibilite’ de modifier la composition 
tnantiom&ique dun compost chiral partiellement 
diddouble’ par distillation 

La mise en Evidence des phCnom&nes que nous 
venons de dCcrire et les mesures calorim&riques 
que nous avons effectuCes nous ont conduits B 
reconsidkrer les observations de certains auteurs 
concernant soit les diffkrences de point d’hbullition 
entre un antipode pur et le rackmique, soit la 
possibilit6 d’enrichir par distillation un mClange 
partiellement dCdoublC. 

D&s 1912, Groh6’ a cru pouvoir mettre en Cvidence 
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de t&s faibles difftrences de tension de vapeur et 
de chaleur de vaporisation entre les tartrates de 
mCthyle dextrogyre et ractmique. Plus rkcemment, 
McGinn@ mesura un Ccart important (2.5’) entre le 
point d’kbullition de I’octanol-2 1Cvogyre et celui du 
m&me carbinol racCmique. MalgrC cet &art, I’au- 
teur n’a pu rkaliser d’enrichissement par distillation 
de l’octanol-2 partiellement dtdoubl6. 

Au contraire, DuPont et Desalbres@ ont pr6tendu 
avoir pu &parer par distillation le pin&e rackmique 
du pinbne 16vogyre, moins volatil selon eux. 

Plus rtcemment, Nerdel et Diepers” ont annon& 
la possibilitC de modifier par distillation la puret6 
optique du paranitrophCnyl-2 butane partiellement 
d6doubl6. D’apres ces auteurs, il existerait dans ce 
cas un azCotrope racCmique dont le point d’kbullition 
serait infbrieur 2 celui des antipodes. Ce rCsultat 
nouveau n’a pas suscitC I’intCr&t qu’il m&ritait, s’il 
Ctait exact. D’autant que Mauser’ semblait avoir 
dtmontrt que ce type de separation Btait ther- 
modynamiquement impossible. 

NOUS avons ten&’ de reproduire les experiences 
de Nerdel et Diepers. Pour cela nous avons prCparC 
les deux antipodes purs du paranitrophCnyl-2 buta- 
ne et nous avons repris les essais d’enrichissement 
par distillation fraction&e d’un mClange de puretC 
optique 25%. La colonne & bande tournante que 
nous avons utilisCe est plus efficace que celle 
employ&e par Nerdel et Diepers, et malgrB cela, 
nous avons observt l’identitc du pouvoir rotatoire 
des diverses fractions recueillies. Au tours des 
distillations que nous avons eff ectukes, nous avons 
constat l’absence de variations significatives de la 
tempkrature d’kbullition du melange des deux anti- 
podes, et cette observation rejoint d’ailleurs celle 
de Nerdel et Diepers. Dans ces conditions, il est 
curieux que ces auteurs aient pu croire B la r&lit6 
d’un enrichissement. 

Nous pensons au contraire avoir apportC la 
preuve que cet enrichissement est illusoire en 
mesurant la chaleur de mBlange des deux antipodes 
liquides du paranitrophCnyl-2 butane. L’enthalpie 
de mBlange n’exckde pas 

AHm = 190 * 0.2 J/mole g25”C 

ce qui correspond B 0.45 Cal/mole & 25°C. 
11 parait raisonnable d’admettre que ce carbure 

nitrt, non susceptible de donner lieu g de fortes 
associations molCculaires en phase gazeuse suit la 
r&gle de Trouton: 

LP ?; = 20 cal/molel”K 

Lp: chaleur de vaporisation (Cal/mole) B la 
temperature T (“K). 

Selon Mauser, en l’absence d’associations en 
phase gazeuse, il est poss!ble d’assimiler la 
difference entre la chaleur de vaporisation du 
liquide racCmique et celle de 1’8nantiom8re liquide & 

la chaleur de mClange des deux antipodes liquides 
purs. 

Dans ces conditions, la diffCrence AT entre le 
point d’kbullition du liquide rac&mique et celui d’un 
Cnantiomere pur ne peut excCder, pour le 
paranitrophCnyl-2 butane 

AT=!==22 10-2”~ 
20 .* . 

Une si faible difference de point d’kbullition ne 
permet done pas d’envisager une sCparation par 
distillation. 

De la m&me faqon, nous avons pu demontrer que 
les points d’kbullition de l’octanol-2 racbmique ou 
lCvogyre, ne peuvent &tre aussi diffCrents que le 
pretendait McGin#. La chaleur de melange des 
antipodes liquides purs que nous avons mesurCe 
n’exckde pas 3.1 kO.3 Cal/mole. Selon le raisonne- 
ment rappel6 plus haut, la diffkrence de point 
d’kbullition p&visible n’atteint pas 0.15”. En fait, 
contrairement & McGinn, nous n’avons pu observer 
aucune difference significative. De leur c&t, Am- 
brose et Sprake72 ont v&ifit 1’identitC des points 
d’kbullition du butanol-2 racCmique et dextrogyre. 

D’aprks tous ces r&ultats, il ne parait done pas 
possible d’envisager de modifier par distillation la 
composition CnantiomCrique d’un mClange partiel- 
lement dCdoubl6. 

CONCLUSION 
Certains eff ets observCs par polarimktrie, 

rtsonance magnCtique nuclCaire et calorimktrie ne 
peuvent s’expliquer que si l’on admet l’existence 
d’interactions diast&rCoisomhes d’6nantiombres en 
solution. Ceci ne dBmontre nullement l’existence de 
“rackmates en solution” souvent Cvoqu6e et 
recherchCe par nos devanciers. Cette supposition 
postule en effet la possibilitC pour deux antipodes 
de s’associer d’une man&e privil6giCe en 
“dim&es” solubles. 11 s’agit en realit d’un 
phCnomBne d’association beaucoup plus g&n&al oh 
les partenaires peuvent avoir la m&me configuration 
absolue. 

Les tnergies impliquBes dans ces associations 
sont t&s faibles et ne peuvent &tre utilisCes pour 
changer la composition optique d’un mClange par 
distillation. 
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