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La découverte de l'existence en phase solide de
composés définis, les racémates, formés dans la
grande majorité des cas par les deux antipodes d’un
méme composé, a conduit trés tot certains auteurs &
s’interroger sur la persistance éventuelle d’associa-
tions stéréosélectives entre deux antipodes en
phase liquide. Autrement dit, il convenait de savoir
si les mélanges liquides de deux antipodes se
comportent ou non de manieére thermodynamique-
ment idéale.

Les plus anciens travaux concernant ce probléme
qui passionna un certain nombre d’auteurs au début
de ce siécle ont été évoqués par Delépine' il y a déja
longtemps. Plus récemment, Mauser’ analysa, sous
I'angle de la thermodynamique, certains résultats
de la littérature.

Pour notre part, dans la premiére partie de cette
mise au point, nous passerons en revue I’ensemble
des résultats qui ont été obtenus grice aux
différentes méthodes que les auteurs ont utilisées
pour confirmer ou infirmer l’existence d’interac-
tions stéréosélectives des antipodes en phase
liquide.

Dans une seconde partie, nous montrerons
comment la découverte de phénoménes nouveaux
d’une part, et le raffinement des méthodes de mesure
d’autre part, nous ont permis, au cours de ces
dernieres années, de jeter un jour nouveau
sur le probleme de ['existence d’associations
diastéréoisomeéres des antipodes en solution.

PREMIERE PARTIE

1.1 Mesure des enthalpies de mélange des antipodes
liquides ou en solution

Deés 1850, Pasteur’ a constaté que le mélange de
solutions concentrées des deux antipodes de ’acide
tartrique entraine un fort dégagement de chaleur.
Berthelot et Jungfieisch® ont montré que I’essentiel
de I'énergie dégagée (4-4 Kcal/mole) provient de la
formation du racémate solide et que le mélange des
antipodes restant en solution n’entraine qu’un fai-
ble effet calorique. La valeur (120 cal/mole) trouvée
par Berthelot, pour des solutions aqueuses d’acide
tartrique a 2-5%, reste trés supérieure a celle
mesurée récemment par Amaya.’ Pour une concen-

tration de 15% cet auteur a calculé en effet une
chaleur de mélange qui n’excéde pas 0-5 cal/mole.
Des valeurs du méme ordre ont été trouvées par
Amaya dans le cas de la thréonine.

Etudiant I'inositol, Berthelot® a constaté que la
chaleur de mélange des solutions aqueuses des
deux antipodes est pratiquement nulle alors que la
chaleur de formation du racémate solide atteint
3400 cal/mole. Ebert et Tschamler’ ont réalisé des
observations analogues dans le cas de 1’acide chlo-
rosuccinique et du bromocamphre. Par contre La-
denburg® observa qu’en mélangeant les deux anti-
podes liquides de la conine il se produisait un net
abaissement de température. L’auteur en a déduit
qu’il y avait formation d’'un “racémique liquide”,
affirmation qui fut vivement contestée par Fischer’
et Adriani."

1.2 Calcul théorique des énergies d’interaction de
deux antipodes

Sur les bases de la thermodynamique statistique,
Amaya'' proposa il y a quelques années un modele
mathématique permettant de prévoir des
différences de stabilit¢ des interactions
diastéréoisoméres de deux des antipodes en solu-
tion. A I’aide de ce modéle, Amaya a calculé des
enthalpies de mélange d’antipodes dont I'ordre de
grandeur est trés largement supérieur a celui des
valeurs que le méme auteur mesura quelques
années plus tard.’

Tout récemment Craig et al.” d’une part, Chan et
Richmond” d’autre part, ont proposé deux nou-
veaux modeles théoriques susceptibles de rendre
compte du méme phénomeéne. Les différents au-
teurs prévoient que les associations entre deux
molécules d’un méme énantiomére sont plus stables
que celles qui existent entre deux molécules antipo-
des. Les résultats expérimentaux d’Amaya et cer-
tains de ceux que nous avons obtenus (cf paragra-
phe II-5) sont en désaccord avec ces prévisions.

1.3 Mesures de densité

Dés 1887, Perkin' mesura les densités de solu-
tions aqueuses d’acide tartrique racémique ou
dédoublé. A 25° pour des solutions aqueuses i 8-3%
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les valeurs mesurées révélent un écart inférieur a
107, Cet écart s’accuse nettement (5-107) pour des
solutions a 25% mais reste tout de méme trés
inférieur a celui (1%) que Perkin mesura entre les
densités des acides cristallisés. Ces résultats
avaient conduit Perkin a considérer qu’en solution
suffisamment concentrée, comme en phase solide,
I’association D,L est plus stable que I’association
D,D ou LL. Marchlewski® confirma les résultats de
Perkin qu’il semblait d’ailleurs ignorer et parvint a
la méme conclusion. Mais tel n’était pas I'avis de
Ranken et Taylor'® qui montrérent que les solutions
d’acide tartrique racémique étaient moins denses
que celles de I’énantiomeére pur!

La méme incertitude concerne les résultats que
divers auteurs ont obtenus a I’aide de plusieurs au-
tres types de produits: les tartrates d’alcoyle,
[Campbell,” Aguirreche’] la conine, [Ladenburg'®]
les glycérates d’alkyle, [Frankland et McGregor™]
le limonéne ou la carvone, [Traube™] le tartrate de
méthyle, la carvoxime, le camphre, [Beck™] et la
méthyl-2 tétrahydro-1,2,3,4 quinoléine, [Pope et
Peachey?®].

L’examen des résultats contradictoires de ces
différentes études ne permet pas de tirer de
conclusion.

1.4 Mesure de masses moléculaires

Une confusion analogue i celle que nous venons
d’évoquer a propos des mesures de densité a
longtemps régné dans le cas des mesires de masses
moléculaires. Par cryoscopie, Raoult® a cru pouvoir
montrer en 1887 qu’en solution aqueuse a 14%
I’acide tartrique racémique est plus associé que
I’acide actif. Mais peu de temps aprés Ostwald,”
constatant I'identité des conductibilités des deux
formes du méme acide, a éliminé toute possibilité
d’association préférentielle au sein des solutions
d’acide racémique. Anschutz®® est parvenu a la
méme conclusion en mesurant par cryoscopie,
les masses moléculaires des tartrates ou
diacétyltartrates de méthyle actifs ou racémiques.
Reprenant ces mesures dans le cas des esters de
’acide diacétyltartrique, Bruni et Padoa® parvien-
nent aux mémes résultats pour des solutions
benzéniques diluées; en solution plus concentrée,
les auteurs observent de faibles différences de
masse moléculaire apparente.

1.5 Etude des constantes diélectriques et des
moments dipolaires

Les écarts de constantes diélectriques mesurées
par Stewart” dans le cas du tartrate d’éthyle, du
pinéne ou du camphéne (+) ou (¥) ne sont guere
significatifs. Il en est de méme des résultats obtenus
par De Mallemann® & V'aide du camphre actif ou
racémique, en solution.

Weissberger et Sangewald” ont mesuré les mo-
ments dipolaires des esters méthyliques des acides
tartriques et mandéliques en solution benzénique et
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trouvent que les écarts entre les formes actives et
racémiques sont trés faibles. Dans le cas de
I'octanol-2, (+) et (¥), en solution benzénique, Cop-
pock et Goss’ ont également montré que les
polarisations diélectriques des trois formes sont
sensiblement identiques. Singh et ses collabora-
teurs” sont parvenus aux mémes conclusions en
mesurant les susceptibilités magnétiques de cam-
phosulfonates actifs ou racémiques de diverses
amines. Tous ces auteurs ont déduit de leurs obser-
vations qu’il n’existe pas d’associations sélectives
de deux antipodes en solution.

Utilisant la méme technique, Le Fevre et Maram-
ba* sont parvenus a des conclusions opposées. Ces
auteurs ont mesuré les polarisations diélectriques
des formes actives et racémiques du pinéne, du
camphre, de la pipéritone, du menthol et du tartrate
d’éthyle en solution dans le benzéne. Dans le cas du
pinéne, la différence observée est plus faible que
celle que Muller* avait cru pouvoir mettre en
évidence. Il en est de méme dans le cas de tous les
composés testés par Le Fevre si I'on calcule les
polarisations diélectriques 4 dilution infinie. Par
contre, en opérant a plus forte concentration, Le
Fevre et Maramba constatent qu’il apparait de nets
écarts entre les formes actives et racémiques des
composés les plus polaires. Ces mesures confir-
maient les observations antérieures de Sahney et
al¥ qui avajent étudié de maniére analogue le
camphre, le bornéol, le menthol et la camphoquino-
ne. D’aprés leurs résultats, ces différents auteurs
ont conclu que les associations entre deux antipo-
des sont plus stables que celles qui existent entre
deux molécules du méme énantiomére. Au contrai-
re d’un énantiomére isolé, le complexe racémique
est en effet centrosymétrique et sa formation doit
entrafiner une diminution du moment dipolaire
moyen observé.

1.6 Mesure de tensions superficielles

S’appuyant sur les travaux de Ramsay et
Shields® reliant les variations de tension su-
perficielle d’un liquide a son degré d’association,
Mitchell et Smith” ont mesuré ces variations dans
le cas de trois composés racémiques ou dédoublés:
le tartrate de méthyle, le pinéne et le limonéne.
Dans les trois cas les différences de tensions su-
perficielles observées sont peu significatives. Dans
le cas du tartrate diméthylique, les valeurs mesurées
tendraient a prouver que le liquide actif est plus
associé que le liquide racémique. Ces derniers
résultats sont en opposition avec ceux que Groh™
avait publiés peu de temps auparavant. Toutefois
Aguirreche® puis Campbell” confirmérent les ob-
servations de Mitchell et Smith dans le cas de
divers tartrates d’alcoyles.

1.7 Mesure de viscosité
Divers auteurs ont comparé, pour quelques subs-
tances chirales, les viscosités des formes actives et
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racémiques. Mais les résultats sont souvent contra-
dictoires et il est permis de douter dans certains cas
de la pureté des produits utilisés. Ainsi Dunstan et
Thole™ trouvent que les viscosités des deux anti-
podes du limonéne (ou du pinéne) sont différentes
ce qui ne peut étre dii qu’a la présence d’impuretés.
ILes mémes auteurs™ constatent de faibles
différences entre les viscosités des solutions d’aci-
de mandélique actif ou racémique en solution dans
I'eau, la pyridine ou I’acétate d’amyle. De son céte,
Thole® a trouvé pour de nombreux alcools chiraux,
la carvoxime et le mandélate d’éthyle, que les
viscosités des énantioméres purs et celles des
racémiques étaient identiques. Ces résultats confir-
maient ceux que Beck™ avait obtenus dans le cas du
camphre, de la carvoxime et du tartrate de méthyle.
:Quelques années plus tard, Aguirreche” puis
Campbell”” ont contesté la validité des observations
précédentes et ont cru pouvoir montrer pour divers
tartrates d’alcoyle que la viscosité du liquide
racémique est supérieure a celle des énantiomeéres
purs. Ce fait tendait & prouver que les associations
entre deux antipodes sont les plus stables, ce qui est
en contradiction avec ce que ces mémes auteurs
déduisaient de leurs mesures de tensions su-
perficielles! Peu de temps aprés, Kortiim” montra
toutefois que ces différences de viscosités dispa-
raissent si I'on utilise des produits soigneusement
purifiés, mais de leur c6té, Godchot et Mousseron®
ont trouvé que la viscosité de [I’amino-2
cyclopentanol-1 racémique est légérement plus fai-
ble que celle de I'alcool actif.

1.8 Mesure des indices de réfraction

Ladenburg? dans le cas de la conine, puis Camp-
bell” dans le cas des tartrates d’alcoyle ont constaté
de faibles différences d’indice de réfraction entre
les formes actives ou racémiques. Mais il semble
bien que I’on ne puisse attribuer aucun crédit aux
observations précédentes compte tenu de I’incerti-
tude qui subsiste quant a la pureté des produits
utilisés. Campbell” n’a-t-il pas soutenu un peu plus
t6t que les antipodes optiques n’avaient ni tout a
fait la méme énergie ni le méme pouvoir rotatoire.
D'ailleurs Aguirreche n’a mesuré aucune
différence d’indice pour le tartrate d’éthyle. Pope et
Peachey” faisant de semblables observations a'aide
de la méthyl-2 tétrahydro-1,2,3,4 quinoléine ont
conclu a’absence d’associations privilégiées au sein
du racémique.

1.9 Spectrométrie d’absorption

Stewart® trouva que les spectres d’absorption
U.V. des solutions aqueuses d’acide tartrique
dédoublé ou racémique différent notablement si la
concentration est suffisamment importante. A forte
concentration il y aurait donc stéréosélectivité d’as-
sociation, par contre les écarts d’absorption dispa-
raissent totalement si Pon utilise des solutions
diluées.
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Dés 1896, Cotton**® observa qu’en mélangeant
deux solutions aqueuses bleu-clair de d et 1 tartrate
de cuivre et de potassium, on obtient une solution
bleu plus foncé. Cette expérience évidemment trés
spectaculaire a €té répétée indépendamment par
Byk" quelques années plus tard.

Gheorghiu®* vérifia de son c6té que les solutions
des deux antipodes possédent bien le méme
coefficient d’absorption pour la raie verte du
mercure, mais que ce coeflicient différe de 19% de
celui de la solution du racémique obtenue par
mélange. Cotton voyait 1a une preuve irréfutable de
I'existence des “‘racémates en solution”.

Plus récemment, Wilkinson et al® ont proposé
une autre explication du phénomene. Selon ces
auteurs, les différences de coloration provien-
draient des modifications du degré de
polymérisation des complexes diastéréoisomeres
susceptibles d’exister dans ces conditions. Nous
rencontrons la un exemple de stéréosélectivité de
formation de complexes diastéréoisomeres a partir
des antipodes d’un ligand chiral. Nous considérons
pour notre part que ce mode d’interaction des
énantioméres, possible aussi en phase liquide,
constitue un aspect trés particulier de la question. Il
est hors de notre propos de passer en revue ici les
trés nombreux résultats qui ont été obtenus dans ce
domaine. Les mises au point de Corey et Bailar® et
de Dunlop et Gillard” permettent d’ailleurs de
découvrir tout l'intérét de cette question trés
étudiée actuellement.

Dans le cas des molécules simples, le caractére

contradictoire de la grande majorité des résultats
rappelés dans cette premiére partie est évident. Ces
divergences peuvent avoir au moins deux origines:
—JLa pureté des produits racémiques ou actifs
utilisés par les auteurs n’est pas suffisante.
—Les écarts observés par les expérimentateurs en-
tre les propriétés des formes actives ou racémiques
sont trop faibles pour étre pergus de maniere sig-
nificative comptetenu de la précision des techni-
ques utilisées.

DEUXIEME PARTIE

2.1 Effets polarimétriques

Depuis les premiers travaux de Biot™ les
différents facteurs susceptibles de modifier le
pouvoir rotatoire d’une substance chirale ont fait
I'objet de nombreuses études.***

La rotation spécifique d’'une substance en solu-
tion, définie par la formule classique:

100a™
lc

[C!]At =

a™: rotation observée; I: longueur de la cuve (dm);
¢: concentration en g (pour 100 cm’ de solution).

Dépend en fait:

de la température,

de la longueur d’onde de la radiation utilisée pour
Ia mesure,
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de la nature du solvant,

de la concentration de la substance dans ce
solvant.

Les auteurs n’omettent généralement pas de
préciser la longueur d’onde et la température aux-
quelles une mesure de pouvoir rotatoire a été faite.
Par contre, s’ils négligent rarement de préciser le
solvant dans lequel le corps optiquement actif a été
dissous, il est malheureusement trop fréquent de
constater I'absence d’indication concernant la
concentration qui a été utilisée pour effectuer la
mesure et dont dépend, parfois largement, la valeur
de la rotation spécifique.

Ainsi pour des molécules trés polaires, il est
possible d’observer une forte variation de pouvoir
rotatoire dans un domaine relativement restreint de
concentration. Ce phénoméne est particulierement
net dans le cas de 'acide a-méthyl a-éthyl succini-
que 1, en solution dans le chloroforme. Comme on
peut le constater sur la courbe de la Fig 1,
I’énantiomere S de ce diacide est dextrogyre pour
une concentration inférieure a 6-3% et lévogyre au-
dela. Il se trouve donc, que dans ce solvant, la
rotation spécifique de ’énantiomére pur est nulle a
589 mu si

T
HOOC—C—CH,—COOH
C,H;

1

la concentration est égale & 6:3%. Ce phénoméne,
assez peu fréquent, montre bien la grande
sensibilité du pouvoir rotatoire de ce di-acide a son
degré d’association dans un solvant peu ionisant.

A la lumiere de cet exemple, évidemment

% diacide |
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Fig 1. Variations du pouvoir rotatoire de Pacide «-

méthyl a-éthylsuccinique 1 S pur en fonction de sa

concentration dans le chloroforme stabilisé par 0-7%
d’éthanol.
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extréme, il apparait nécessaire de préciser
complétement les conditions de mesure du pouvoir
rotatoire d’une substance. Ceci est particuliérement
vrai dans le cas des produits issus d’'une synthése
asymétrique. Le rendement optique d’une telle
synthése est en effet directement relié a la pureté
optique du produit obtenu, définie elle-méme par le
rapport:

_leld
[ao]).‘

[a],' = rotation spécifique du produit partiellement
dédoublé;
[ao]) = rotation spécifique de I’énantiomeére pur.

1l est donc indispensable que les deux valeurs
[a]) et [ao]) soient déterminées strictement dans
les mémes conditions. Malheureusement ce sont
rarement les mémes auteurs qui réalisent les
synthéses asymétriques et qui préparent, par
dédoublement le produit optiquement pur et il est
quelquefois difficile d’établir une correspondance
entre les différentes valeurs.

Pour relier les proportions relatives des deux
énantiomeéres [D] et [L] a la pureté optique
mesurée, il est généralement admis que cette
derni¢re est égale & I'exceés énantiomérique “e.e”
défini (56) par le rapport:

_DI-[L]
[DI+(L]

fal, _[Dj-[L]
ladd D) +IL)°

€.c.

Or I’on de nous a montré en 1969”7 que I’égalité
entre pureté optique et excés énantiomérique n’est
pas toujours vérifiée. Autrement dit, le pouvoir ro-
tatoire d’un produit partiellement dédoublé n’est
pas obligatoirement une fonction linéaire de sa
composition énantiomérique. Ce phénoméne a été
découvert dans le cas de 'acide a-méthyl a-éthyl
succinique 1 déja évoqué plus haut.

Pour rendre compte des différentes influences
sur Vimportance de ce phénoméne, nous avons
choisi de chiffrer I'écart a la linéarité E, des
variations du pouvoir rotatoire par le rapport:

_ [CVO]At - [aE])«'
E.= [aﬂ]).(

[aols est la rotation spécifique mesurée
expérimentalement a Il'aide d’un échantillon
énantiomériquement pur. {ag])' est la valeur de la
rotation spécifique de I’énantiomeére pur calculée
par extrapolation & partir de la valeur [e],' mesurée
a Paide d’'un échantillon dont la composition
énantiomérique est connue en admettant la varia-
tion linéaire du pouvoir rotatoire en fonction de

cette composition.
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t_ o, DI+L]
Leeh = lede > =Ly

Un exemple concret permettra de mieux saisir
la signification de E;: la rotation spécifique
de lacide a-méthyl a-éthyl succinique 1
énantiomériquement pur en solution a 0-8% dans le
chloroforme Uvasol est de [a]% = 2-5°%; la rotation
spécifique d’'un mélange présentant un excés
énantiomérique de 50% (préparé par pesée des
deux antipodes purs), est de [al% =2.0°. On
pourrait déduire de cette valeur que la rotation
spécifique de I’énantiomére pur atteint [aglis =
4-0°. 1l est donc possible de chiffrer

_4-25
E/= 25

Si I'hypothése de la variation linéaire de la
pureté optique en fonction de la composition
énantiomérique est vérifiée, [ae],' est constamment
égal a [aolr. Or ce n’est pas le cas pour I'acide
a-méthyl a-éthyl succinique 1 en solution dans le
chloroforme. Nous avons en effet représenté sur la
Fig 2 les variations de [az]\' en fonction de I’excés
énantiomérique, a diverses longueurs d'onde, pour
une concentration totale de 5%. Au lieu des
horizontales que I'on pourrait tracer en I'absence
d’écart a la linéarité, nous obtenons un faisceau de
courbes qui permettent de constater ’existence d’un
net écart et nous observons que celui-ci augmente si
I’excés énantiomérique diminue (au moins dans
I'intervalle 10-100%).

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

= 60%.

365

436

546
589

[ac] 2)\2
8 // /

0
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Fig2. Variations du pouvoir rotatoire extrapolé [aeli” du
diacide 1 S en fonction de l'excés énantiomérique 2
diverses longueurs d’onde (solution a 5% dans le

chloroforme stabilisé par 0-7% d’éthanol).
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mesures une concentration convenable, il est possi-
ble de donner 4 ce phénomene un aspect saisissant.
A une concentration de 7-5%, voisine de celle pour
laquelle le pouvoir rotatoire s’annule, I'énantiomére
R pur du diacide 1 est dextrogyre et le composé de
pureté optique 50% est 1évogyre ([al¥ = +0-6° et
—1-5°. Si dans ce cas particulier, on voulait
déterminer la configuration absolue d’un produit
partiellement dédoublé, il faudrait donc indiquer
non seulement que la rotation a été mesurée dans le
chloroforme, a une concentration donnée, mais
préciser aussi la pureté énantiomérique.

Nous avons tracé des faisceaux de courbes ana-
logues a ceux de la Fig 2 pour diverses concentra-
tions totales du diacide. Nous avons observé que
I'importance des phénoménes dépend de cette
concentration. La courbe reproduite sur la Fig 3
montre les variations de 'écart a la linéarité E,
défini comme précédemment en fonction de la
concentration totale du diacide dans le chloroforme
pour un exceés énantiomérique de 50% a 589 mu.
Cette courbe présente évidemment une
discontinuité lorsque la concentration atteint 6-3%
car E, devient alors infini, {a],' étant nul. Il nous est
difficile pour I'instant de rendre compte de V'allure
de cette courbe, mais il apparait que 'importance de
I’écart a la linéarité dépend du degré d’association
du diacide dans le chloroforme. Nous avons en
effet étudié, a 'aide d’un osmomeétre a tension de
vapeur, les variations de la masse moléculaire
moyenne en nombre (M) de ce diacide, en solution
dans CHCL, en fonction de la concentration. Dés
que cette derniére atteint une valeur aussi faible

A =589 mu
t=22°
ZOOT
ny
ES
100 1
0 63 10 15
% diacide |
Fig3. Influence de la concentration du diacide 1 sur

I'importance de I'écart a la linéarité E, des variations de
son pouvoir rotatoire en solution dans le chloroforme
(stabilisé par 0-7% d’éthanol).
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que 0-64%, M est égale a 2 et pour une concentra-
tion plus forte, M augmente régulierement, ce qui
permet de supposer que le diacide donne lieu a des
associations polymoléculaires analogues a celles
qui ont été décrites dans le cas de I’acide oxali-
que.*” Toutefois il ne nous a pas été possible de
mettre en évidence une différence entre les valeurs
de M mesurées pour les formes actives et
racémiques a la méme concentration.

2.2 Influence de la structure

Nous avons cherché a mettre ce phénoméne en
évidence pour bon nombre d’autres composés dans
divers solvants, mais jusqu’a maintenant nous ne
P’avons retrouvé d’une mani€re trés nette que dans
le cas d’un diacide de structure trés voisine: P'acide
a-méthyl a -isopropyl succinique 2°' en solution dans
e chloroforme.

T
HOOC—C—CH,—COOH
CH
2N\
CH, CH,
2

L’existence du phénomeéne polarimétrique sem-
ble donc trés liée a la structure de ces diacides qui
favorise de fortes associations intermoléculaires.

Cependant il convient de noter que Jurczak et
Zamojski® ont publié récemment des résultats qui
indiquent que le pouvoir rotatoire de Dester
diméthylique de I’acide malique en solution dans le
méthanol n’est pas une fonction linéaire de sa
composition énantiomérique. Les écarts a la
linéarité observés par ces auteurs sont trés faibles,
mais I'existence de ce phénomeéne dans un solvant
polaire constitue un fait intéressant qui mérite sans
doute une étude plus approfondie.

Dans le cas du diacide 2, sa faible solubilité dans
CHCL limite le domaine de mesure accessible. Il
apparait toutefois que les écarts a la linéarité
observés pour le diacide 2 sont nettement plus
élevés que ceux que nous avons mesurés pour le
diacide 1 dans le méme solvant et a la méme
concentration.

2.3 Influence du solvant

Nous n’avons pratiquement observé le
phénomene décrit pour les diacides 1 et 2 que dans
le chloroforme ou le chlorure de méthyléne. Pour
ces deux composés, il disparait complétement si
I'on utilise 1’éthanol, le méthanol, la pyridine, le
diglyme ou l'acétonitrile. Nous avons voulu
connaitre linfluence de quantités croissantes
d’éthanol dans le chloroforme sur I'importance de
I’écart a la linéarité E,. Les courbes de la Fig 4
traduisent les résultats obtenus pour les diacides 1
et 2. Dans les deux cas, nous avons constaté que
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I’écart a la linéarité est maximum lorsque la
concentration d’éthanol est voisine de 1%. Pour le
diacide 1, I’écart a la linéarité disparait totalement
lorsque la concentration d’éthanol dépasse 4%.
Avec le diacide 2, il faut davantage d’éthanol, (6%)
pour parvenir au méme résultat. Compte tenu
des observations précédentes concernant les
différences de comportement des deux diacides 1 et
2, il semble que I'effet de solvant que nous venons
de décrire constitue une premiére indication
concernant I'origine des phénomenes que nous ob-
servons. Les écarts a la linéarité dans les variations
du pouvoir rotatoire en fonction de la composition
énantiomérique seraient dius aux différences de
stabilité des associations diastéréoisomeres des an-
tipodes en solution. Ces différences seraient donc,
toutes choses égales par ailleurs, plus importantes
dans le cas du diacide 2 que pour le diacide 1. Nous
aurons 1’occasion de revenir plus loin sur ce dernier
point en décrivant les résultats de nos mesures
calorimétriques.

Ce phénomene de la variation non linéaire du
pouvoir rotatoire en fonction de la composition
énantiomérique de composés organiques simples
n’a pu étre observé que dans les solvants non
ionisants, et il nous a paru rare. Il n’en est pas de
méme dans le cas des complexes organiques pour
lesquels nous avons découvert le méme
phénomene, en solution aqueuse, et il parait beau-
coup plus fréquent. Voici, a titre d’exemple, une
expérience caractéristique: st on mesure la rotation
spécifique de l'acide (+) mandélique optiquement
pur dans une solution aqueuse contenant 0-494% de
molybdate d’ammonium [(NH.)sM0-,0.. 4H,O] on
trouve [ao]> = +45-6°. Si on utilise un mélange
contenant 75% d’acide dextrogyre et 25% d’acide
lévogyre, la rotation spécifique, dans le méme mi-
lieu est de [a 1% = — 19°; cette mesure conduirait 4 la
valeur extrapolée de [as]5 = 38° pour I’énantiomeére
pur. L’écart a la linéarité E, défini comme
précédemment est de E; = (45-6 — 38)/45-6 = 16-5%.
Ces résultats feront P'objet d’une prochaine
publication.®

2.4 Mise en évidence des associations diastéréo-
isoméres d’antipodes par résonance magnétique
nucléaire. ’

En 1969, Uskokovic et al.” ont montré que le
spectre RMN de la dihydroquinine racémique en
solution dans le chloroforme deutéré différe nota-
blement de celui de la dihydroquinine dédoublée
naturelle. Uskokovic ne se prononce pas sur I’ origi-
ne exacte du phénoméne et depuis la courte note
publiée en 1969, aucun exemple nouveau n’a été
décrit dans la littérature.

1l apparait toutefois raisonnable de supposer que
I’apparition de ce phénomene est liée a 1’existence
d’interactions diastéréoisomeres des antipodes en
solution. C’est pourquoi nous avons pensé pouvoir
le mettre en évidence dans le cas de I'acide a-éthyl
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a-méthyl succinique 1. Nous avons donc enregistré
le spectre de RMN (a 100 MHz) en utilisant soit un
énantiomére pur, soit le produit racémique, soit
encore le mélange de pureté optique 50% (75% de D
et 25% de L) en solution dans CDCl,. Les protons
du méthyléne en a de la fonction acide donnent
deux doublets correspondant & un spectre AB. La
non équivalence magnétique entre les deux antipo-
des ne se manifeste qu’'au niveau du doublet a
champ fort. Les valeurs des déplacements chimi-
ques, §; et 8, pour chaque signal du doublet, les
variations A8, et AS, de déplacements chimiques
par rapport a ’énantiomére pur et les constantes de
couplage J sont regroupées dans le Tableau suivant:

Diacide 1 5 A5, 8 AS, JLAB,
Opt. pur 2514 0 2349 0 165
Pureté 2504 10 2335 14 169
optique 50% 2477 37 2305 44 172
Racémique 2489 2.5 2319 3.0 17

On remarque que:

1. les déplacements chimiques de ces signaux
RMN sont différents pour le diacide
énantiomériquement pur, pour le racémique et
pour chacun des énantioméres dans le mélange
partiellement dédoublé.

2. les constantes de couplage que 1’on peut mesu-
rer sur les signaux a champ fort différent également
pour chacune des situations précédentes.

Nous avons obtenu des résultats comparables
avec l'acide «-méthyl a-isopropylsuccinique 2.

Selon nous, il est possible de rendre compte des
variations de déplacement chimique et des mo-
difications de constantes de couplage que nous
constatons en admettant [’existence d’une
différence de stabilité entre les divers types pos-
sibles  d’interactions  diastéréoisoméres des
énantiomeéres en solution.

En fait, le phénoméne que nous venons de
décrire est analogue a celui que Pirkle® observa
pour la premiere fois il y a quelques années. Cet
auteur a mis en évidence I’existence possible de la
non équivalence magnétique des deux antipodes
d’'un composé chiral dans un solvant chiral
dédoublé. Nous avons nous-mémes montré que la
non équivalence magnétique des énantioméres en
milieu chiral est particulierement nette dans le cas
des “sels diastéréoisomeéres d’amines et d’acides
chiraux en solution”.* Mikolajczylk et al.®** ont
récemment montré que cette non équivalence était
précisément die a la différence de stabilité
des interactions diastéréoisoméres entre les
énantioméres de P'acide et ceux de ’amine.

Au total, il apparait donc que la non équivalence
magnétique des énantiomeéres provient, dans le cas
des diacides 1 et 2, des différences d’interactions
entre les antipodes d’'un méme composé et entre
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deux énantiomeres de deux composés différents
dans le cas des travaux de Pirkle et de ceux
concernant les sels diastéréoisoméres.

2.5 Mesure des enthalpies de mélange des antipodes
des diacides 1 et 2 en solution

Nous avons rappelé, dans la premiére partie, que
divers auteurs avaient tenté de mettre en évidence
une éventuelle chaleur de mélange des antipodes de
certains composés liquides ou en solution.

Nous avons vérifié que les phénomenes
polarimétriques et RMN si nets que nous avons
observés étaient liés a I’existence d’une chaleur de
mélange des antipodes de chacun de ces diacides 1
et 2 en solution dans le chloroforme.

A T'aide d’'un microcalorimeétre dont la sensibilité
atteint 4-107° joule nous avons mesuré I'enthalpie
de mélange des solutions de diacide 1évogyre et
dextrogyre (0-8% dans le chloroforme).

Dans ces conditions, I'enthalpie de mélange
mesurée dans le cas de Pacide a-méthyl a-éthyl
succinique atteint

AH.(1)= — 140+ 10 J/molea25°C
et s’éleve a
AH.(2) = —210+20 J/molea25°C

pour I'acide a-méthyl a-isopropylsuccinique.

Ces valeurs correspondent & un dégagement de
chaleur considérablement plus élevé que celui
qu’Amaya'" a pu observer dans le cas de solutions
aqueuses d’acide tartrique (+2J/mole) ou de
thréonine (— 5 J/mole.)

Puisque le mélange des solutions de deux antiopo-
des de ces diacides est exothermique, la stabilité des
interactions DwmL est supérieure a celle des
interactions DmD (ou LaL). Ces résultats
expérimentaux sont en contradiction avec les
prévisions théoriques de divers auteurs.'>"

Remarquons enfin qu’il apparait un net
parallélisme entre 'importance des écarts a la
linéarité des variations du pouvoir rotatoire et de la
sensibilité aux effets de solvant (cf paragraphe 2.1)
d’une part, et la valeur des enthalpies de mélange
que nous avons mesurées pour des solutions cor-
respondantes des deux antipodes de chacun des
diacides 1 et 2.

2.6 Sur la possibilité de modifier la composition
énantiomérique dun composé chiral partiellement
dédoublé par distillation

La mise en évidence des phénoménes que nous
venons de décrire et les mesures calorimétriques
que nous avons effectuées nous ont conduits a
reconsidérer les observations de certains auteurs
concernant soit les différences de point d’ébullition
entre un antipode pur et le racémique, soit la
possibilité d’enrichir par distillation un mélange
partiellement dédoublé.

Dés 1912, Groh® a cru pouvoir mettre en évidence
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de trés faibles différences de tension de vapeur et
de chaleur de vaporisation entre les tartrates de
méthyle dextrogyre et racémique. Plus récemment,
McGinn® mesura un écart important (2-5°) entre le
point d’ébullition de I’octanol-2 1évogyre et celui du
méme carbinol racémique. Malgré cet écart, ’au-
teur n’a pu réaliser d’enrichissement par distillation
de 'octanol-2 partiellement dédoublé.

Au contraire, Dupont et Desalbres® ont prétendu
avoir pu séparer par distillation le pinéne racémique
du pinéne lévogyre, moins volatil selon eux.

Plus récemment, Nerdel et Diepers” ont annoncé
la possibilité de modifier par distillation la pureté
optique du paranitrophényl-2 butane partiellement
dédoublé. D’apres ces auteurs, il existerait dans ce
casunazéotrope racémique dont le point d’ébullition
serait inférieur a celui des antipodes. Ce résultat
nouveau n’a pas suscité I'intérét qu’il méritait, s’il
était exact. D’autant que Mauser’ semblait avoir
démontré que ce type de séparation était ther-
modynamiquement impossible.

Nous avons tenté”' de reproduire les expériences
de Nerdel et Diepers. Pour cela nous avons préparé
les deux antipodes purs du paranitrophényl-2 buta-
ne et nous avons repris les essais d’enrichissement
par distillation fractionnée d’un mélange de pureté
optique 25%. La colonne a bande tournante que
nous avons utilisée est plus efficace que celle
employée par Nerdel et Diepers, et malgré cela,

‘nous avons observé l'identité du pouvoir rotatoire
des diverses fractions recueillies. Au cours des
distillations que nous avons effectuées, nous avons
constaté I’absence de variations significatives de la
température d’ébullition du mélange 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 i la réalité
d’un enrichissement.

Nous pensons au contraire avoir apporté la
preuve que cet enrichissement est illusoire en
mesurant la chaleur de mélange des deux antipodes
liquides du paranitrophényl-2 butane. L’enthalpie
de mélange n’excéde pas

AHm = 1-90 £ 0-2 J/mole 425°C

ce qui correspond a 0-45 cal/mole a 25°C.

Il parait raisonnable d’admettre que ce carbure
nitré, non susceptible de donner lieu a de fortes
associations moléculaires en phase gazeuse suit la
régle de Trouton:

LTp = 20 cal/mole/°’K

Lp: chaleur de vaporisation (cal/mole) a la
température T (°K).

Selon Mauser,” en I'absence d’associations en
phase gazeuse, il est possible d’assimiler la
différence entre la chaleur de vaporisation du

liquide racémique et celle de I’énantiomére liquide a
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la chaleur de mélange des deux antipodes liquides
purs.

Dans ces conditions, la différence AT entre le
point d’ébullition du liquide racémique et celui d’'un
énantiomeére pur ne peut excéder, pour le
paranitrophényl-2 butane

_045 20
AT = 0 - 2.2.107°C.

Une si faible différence de point d’ébullition ne
permet donc pas d’envisager une séparation par
distillation.

De la méme fagon, nous avons pu démontrer que
les points d’ébullition de I’octanol-2 racémique ou
lévogyre, ne peuvent étre aussi différents que le
prétendait McGinn®. La chaleur de mélange des
antipodes liquides purs que nous avons mesurée
n’excede pas 3-1+0-3 cal/mole. Selon le raisonne-
ment rappelé plus haut, la différence de point
d’ébullition prévisible n’atteint pas 0-15°. En fait,
contrairement 3 McGinn, nous n’avons pu observer
aucune différence significative. De leur coté, Am-
brose et Sprake” ont vérifié l'identité des points
d’ébullition du butanol-2 racémique et dextrogyre.

D’aprés tous ces résultats, il ne parait donc pas
possible d’envisager de modifier par distillation la
composition énantiomérique d’un mélange partiel-
lement dédoublé.

CONCLUSION

Certains effets observés par polarimétrie,
résonance magnétique nucléaire et calorimétrie ne
peuvent s’expliquer que si I'on admet I'existence
d’interactions diastéréoisomeres d’énantiomeéres en
solution. Ceci ne démontre nullement ’existence de
“racémates en solution” souvent évoquée et
recherchée par nos devanciers. Cette supposition
postule en effet la possibilité pour deux antipodes
de s’associer d’'une maniére privilégiée en
“diméres” solubles. Il s’agit en réalit¢ d’un
phénoméne d’association beaucoup plus général ot
les partenaires peuvent avoir la méme configuration
absolue.

Les énergies impliquées dans ces associations
sont trés faibles et ne peuvent étre utilisées pour
changer la composition optique d’'un mélange par
distillation.
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