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ABsrRAcT 

The kinetic study of monomoiecular or pseudomonomolecular reactions is 
easily followed by microcalorimetry and the analysis of the thermograms is straight- 
forward. We describe the conductimetric and caiorimetric study of the hydrolysis of 
ethyl chloroformiate. Measurements at various temperatures in different water-dioxane 
mixtures yield the thermodynamic data of the reaction_ For ethanolysis of benzoyl 
chloride, the thermokinetic measurements are the only ones which give good results, 
because the hydrochloric acid which is released during the reaction is a weak ekc- 
trolyte in non-aqueous media. 

Les cinCtiques de r&actions monomolkculaires ou pseudomonomoI&uIaires sont 
suivies avec faciIit6 par microcalorim&rie et l’exploitation des thermogrammes 
correspondants est simple. Nous avons &&id I’ttude conductim&rique et calori- 
mktrique de I’hydrolyse du chloroformiate d’&hyle. Les rksultats de mesures rkaIis&s 
B difErent=s temphatures en utilisant plusieurs melanges eau-dioxanne nous ont 
permis de &duke Ies grandeurs thermodynamiques de Ia rkaction. SeuIes Ies mesures 
thermocin&iques nous ont donnC des r&&tats satisfaisants pour Etude de Yetha- 
nolyse du chlorure de benzoyle, l’acide chlorhydrique lib&6 au tours de la &action 
se comportant cumme un &ctrolyte faible en milieu non aqueux. 

INTRODUCTION 

Au cows de travaux antkieurs’, nous avons d&-it le principe de l’etude tker- 
mocinitique de r&&ions lentes i!t l’aide d’un microcalorimC%re Calvet et nous avons 
p&sent& les rtkltats obtenus pour des r&actions du second ordre : saponification de 
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In-l&ate d’ithyIe en milieu hydroalcoolique et quatemation des amines tertiaires dans 
1’6thanoI. 

Nous nous proposons, dans ce travail, d’appliquer Ies equations Ctabks B une 
reaction du premier ordre : la solvolyse des chlorines d’acide. 

Le mkanisme de Ia solvolyse des chiorures d’acide a Cte I’objet de tres nom- 
brenses recherches Dans ce domaine, on peut titer les travaux de Bender’, Kivinen3, 
Hudson*F SatchelI’ et ceus, plus r&cents, de Johnson’_ Ces auteurs ont tin5 leurs 
conclusions de donnks cinitiques obtenues en faisant intervenir des solvants t&s 
~ariis. Parmi Ies solvants possibk, ils ont g&GraIement choisi Ies melanges peu 
polaires, Ia grande reactivite des chlorures d-acide rendant difhciIe lzi mcsure de Ia 
vitesse de Ieur reaction dans I’eau et Ies milieux fortement polaires Dans ces r&actions, 
le solvant est, en m6me temps. I’un des r&ctifs_ I?tant donnC Ie grand exc& de solvant 
par rapport au chlorure d’acide, on peut considerer que la variation de sa concentra- 
tion, au tours de Ia reaction, est nidioeable et que le processus observe est mono- _ = 
moIt!cuIaire_ C’est ce que nous avons virifit en suivant, par conductimittie et par 
microcalorimitrie. I’hydrolyse du chloroformiate d’ithyle dans diff&ents milanges 
eau-dioxanne et l’ithanolyse du chlorure de benzoyIe en solution dans Ie dioxanne. 

HYDROLYSE DU CHLOROFORML~TE D’JklHYLE 

L’accord n’est pas r&Iid entre Ies difftkents chercheurs’-lo au sujet du m&a- 
nisme de l’hydrolyse du chloroformiate d’ithyIe_ Toutefois, Ies produits interukdiaires 
form& dans chaque cas ne sont pas stables et conduisent toujours au_ memes prod&s 
de rkztion qui sont I’ithanol et l’acide chlorhydrique, tandis que se degage du dioxyde 
de carbone. L’acidt ChIorhydrique Iib6re au cows de cette reaction fait varier notable- 
ment la resistance du milieu, au depart peu conducteur. D’autre part, cet acide est 
compl~tement dissocie dans l’eau ou dans un solvant aqueux et Ia variation de conduc- 
tibihti du milieu est proportionnehe 5 sa concentration_ 

Les conditions requises pour suivre la cinitique par conductimitrie sont par- 
faitement remplies. Cette technique sera done utili& pour contr6ler les rksultats des 
mesures caIo&nitiiques. 

Protocole exp&imental 
Afin de rkaiiser ie melange de nos tiactifs dans les conditions imposk par la 

micmca~orimitrie nous avons prepare une solution de chioroformiate d’ithyle dans 
un solvant anhydre I Ie dioxanne. Aprls melange des rkactifs, Ie miiieu rkactionnel 
contient 20% (en volume) de dioxanue. 

Un des produits de Ia solvoIyse, Ie dioxyde de carbone, peut influencer Ies 
n&hats obtenus par conductimetrie. En miIieu chiorhydrique, Ie gaz carbonique se 
d&age et la formation de bulles entre les electrodes tree des perturbations nettement 
perceptibles par enregistrement continu. Pour suivre Ie diroulement de la reaction 
sans rencontrer cet inconvenient nous avons op&& sur des solutions t&s diIuies de 
chlorure d’acide (de l’ordre de 2 x 10S3 M). 
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Par contre, en microcaIorimCtrie, nous avons utilise des solutions de chloro- 
form&e d’kthyle darts le dioxanne dont la concentration est de l’ordre de 2 x IO- ’ _M_ 
Le d&part de bulles de dioxyde de carbone de la solution ne pouvant produire qu’un 
effet negligeable sur Ie debit thermique enregistre n’affite pas les resultats thermo- 
cinetiques. 

Les autres produits de Ia rkction (ethanol et acide ChIorhydrique) se trouvent 

en quantiti trop faible dans le milieu pour reagir l’un stir l’autre de man&e sensible_ 
On peut done, dans les conditions de l’experience, Ccarter l’esterification comme effet 
perturbateur de la reaction. 

Prcrificacion des prodrrirs et prkpararion des solutions 
Le chloroformiate d’ithyle est un produit R.P. Prolabo. 11 est distille 5 pression 

normale (Gb. = 95°C). Le distillat est pr&Ieve dans un intervahe de temp&ature de 
0.1 degre. 

Les solutions de chloroformiate d’ithyle sont do&s, apr&s hydrolyse, par 

potentiom&ie. 
Le dioxanne, utilisi comme solvant est le produit pur Prolabo. II est chat&e 2 

reflux pendant 7 & 8 h en presence d’acide chlorhydrique. Apres refroidissement, on 
ajoute des pastihes de soude en ex&s, on a&e le m8ange et on Ie Porte de nouveau 
a reffux pendant 7 h. II y a separation en deux phases. On retire la phase aqueuse. Le 
reste de la solution, &he sur CaC12 est mis B reflux pendant 24 h en presence de 
sodium mitallique. Le produit final est alors distilli. On recueille la fraction passant 
entre 100 et ‘102°C sous 760 mm. 

L’eau est bidistillee et bouillie avant utilisation pour en chasser le CO,. Elle 
est ensuite conservt?e dans des IIacons de verre avec barbotage d’azote. 

Les courbes obtenues B l’aide des dispositifs exp&imentaux precedemment 
dicrits sont exploit&s 5 l’aide des equations &ablies antirieurement’_ 

La cinetique correspond parfaitement au modele mathemntique proposC pour 
une reaction du premier ordre. Les Tableaux I et 2 rassembIent quelques uns des 
rkultats obtenus pour l’hydrolyse du chloroformiate d’ethyle que nous avons rea- 
list% dans diff&entes conditions (temperature, solvant) 

InpUence de la rempkatwe 
Nous avons Ctudik I’infIuence de la temperature sur la vitesse de Ia reaction 

afin de determiner la valeur de l’energie d’activation et du facteur de frequence. 
Le graphe representant le logarithme de la constante de vitesse en fonction de 

I’inverse de la temp&ature absolue de la reaction (Fig. 1) montre que I’expression 
d’Arrhenius est correctement suivie dans le domaine Ctudie (20 B 35°C). 

La pente de la droite obtenue, apres ajustement par la methode des moindres 
carres, conduit 8 l’tnergie d’activation E’ que nous avons trouvee egale B (16,2+0,3) 
kcal mol- ‘. 
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TABLEAU 1 

HYDROLYSE DU CHLOROFORMIATE D’I?THYLE ii 25°C 

Solcanf 
L~5540x5r5le 

Coductimirrie Calorimhrrie 

Tenear en oibxanne ki(h- 9 kl(h- ‘1 AH/(kca~moi-') 

0s64*0.001 0.97510.010 -2323.188-LO.383 
mocrn’1-’ 0.999io.003 0.985~0.011 -24.4541-0.441 

1.00010.010 0.98210.008 -23_534*0.392 
0.958-LO.007 

0_806f0_002 0.791 f0.005 -23_8-tOf0.2!0 
28OCd I-’ 0.837 iO.007 0.81O+O.OIO - 22.785 i0.396 

0.8Mi0.010 0.791 f0.005 - 22.757 i 0.200 
0.810L0.010 -23.870f0.415 

0.584’0 004 - _ 0.627f0.015 -23.538*0.634 
36Ocm~1-' 0.616~0.003 0.622~00.002 -2325010.091 

0.639f0.040 0.630*0.008 -23.743f0.417 

0.442f0.003 0.451 f0.002 -22.54OiO.067 
440CIlls 1-l 0_473io_a32 0.469*0.003 -22.381~0.103 

OA58~0.003 0.466~0.002 -23.42IiO.066 

TABLEAU 2 

HYDROLYSE DU CHLOROFORMIATE D%THYLE DANS LE MELANGE 
EAU-DIOXAhWE (ZOO cm’ DIOXAhWE I- *) 

Temp&a~ure("C) k/W '1 

20 0.6399 0.001 
0.644LO.OcM 

0.964 5 0aO1 
25 0.999 i 0.003 

1_000i0~010 
O-958 & 0.007 

30 1.614~0.013 
1_62510_012 

35 2e4210.01 
2_5Ozto.o1 

Les valeurs nuru&iqucs contcnucs dans Ies tableaux constituent Ia rbultats foumis diratcmcnt par 
le calas.beur_ Tous ies cbif&s don&s ne sont done pas significatifs- 
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-42 , 
,\* I -._ 

3s 3.35 ad ‘c-9+ 

Fig. 1. Graphe du logadthme de fa constante de vitesse en fonction de l’inverse de Ia tempkrature 
absoluc de la r&action. 

L’ordonn& h l’origine (Iog A = 10,2) donne la valeur du facteur prrZexponentie1 

A, wit A = I,5 x lO’O_ 
La thtorie du compiexe acti& permet d’atteindre Ies grandeurs thermodyna- 

miques suivantes : AS: = (- 30,0-+0,4) cal degre- ’ ; AH,f = (l&6*0,3) kc& mol- ’ ; 
AG: = (24,6+0,5) kcal mol- ‘. 

InfIuence de la constante didecttique du sohant 
L’application de la th&rie de LaidIei et Eyring’ I, d&elopp&e pour les r&actions 

entre un ion et une moI&ule dipolaire ou entre deux mol&zuies, devrait nous permettre 
d’obtenir une droite en portant iog k en fonction de I’inverse de la constante diClec- 
trique D du milieu ou en fonction du rapport (D - I)/(20 + 1). 

Fig. 2. Graphc du Iogarithmc de la constanfe de vitessc en fonction de Ia wnstanft di&ctrique. 
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Nous avons r&I& des mesures dans des milieux divers en ajoutant la solution 

de chloroformiate d’CthyIe dans Ie dioxanne B dcs miIanSes dioxanne-cau en propor- 

tions vat-i&s_ Dans Ie cas present, la relation proposee n’est pas vCrili&z Par contre, 

nous remarquons avec Tommila ez al. * ’ une meiIIeure linear&? pour Ie trace de log k 

en fonction de Ia constante dielectrique D (Fi,. 0 2), ce qui sembIe prouver que Ie point 
de we electrostatique seul ne dewit pas Ies variations de constante de vitesse, mais que 

Ies interactions sp&ifiques solute-solvant jouent un role important. 

Inruence de la teneur en eau du SOIL-ant 

La d&croissanl-, de 12 vitesse de la rgaction avec la diminution de !a teneur en 

eau du soIvant est assez caracteristique. Si n moiecules d’eau participent 5 Ia reaction, 

I’equation de Ia vitesse peut s’ecrire sous la forme : 

$f = k’(H20)“(a-x) = k(a-x) 

oi,r k est la constante de vitesse mesur& 

Puisque Ia concentration en eau demeure pratiquement constante au cours de 

Ia rEaction, nous pouvons &h-e : 

k = k’(HzO)” 

Soit 10s k = Iog k’;n Iog (H?O) 

ou encore log k = Cl=-+-n log (H,O) 

Si cette hypoth&se est correcte, Ie nombre de moIt5cuIes d’eau participant B la 

rEaction est donni par la pente de la droite obtenue en portant log k en fonction du 

logarithme de la concentration en eau du solvant mixte. Des etudes de ce type ont CtC 

r&Iis&s par Kappana’* en 1932 et, plus r&emment, par Tommila et al. ’ 5* l6 et 

Voipio r “_ 

Fig 3_ Grq~he du Iogxrithme de la consmnte de vitesse en fonction du logzrirhme de la concentration 
en eau du sobant mime. 
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Ces travaux conduisent Q des valeurs de n non entieres. Si I’on admet que n 
reprkcnte le nombre de moEcules d’eau intervenant dans la formation de l’etat de 
transition et de la couche de solvatation, ce resultat est acceptable : il peut y avoir des 
groupes solvatb liant des nombrcs de molkules differents, la valeur de n observee en 
serait la moyenne. 

Le trace de la droite (Fig. 3), obtenu B partir des rksultats represent& par le 
Tableau 1, conduit B n = 22, ce qui est en bon accord avec les vaIeurs geniralement 
trouvees (2,3-2,4) pour des reactions du mSme type dans differenta melanges solvants 
organiques-eau’ ‘--I 6_ 

Diwussion des rhdtars 
L’examen des kultats obtenus au cows de cette etude nous amine ti faire 

quelques commentaires. 
Les cinetiques de &actions monomolkculaires ou pseudomonornolkculaires sont 

suivies avec facilitk par microcalorimCtrie_ Dans le cas de l’hydrolyse du chlorofor- 
miate d’ethyle, les valeurs des differentes constantes de vitesse sont obtenues avec une 
excellente precision. L’kcart type est generalement inferieur 5 1% (Tableau I j- 

Les rksultats de l’etude conductimCtrique sont moins p&is que ceux de l’etude 
thermocinetiquz. Aux causes d’erreurs habituellement rencontrees en cinetique, 
s’ajoutent de faibles perturbations dues a la presence de bulks de dioxyde de carbone 
dans la solution. Cet effet ne se fait pas sent& en c&orimCtrie. 

Par contre, les valeurs obtenues pour I’accroissement d’enthalpie de la r&action 
sont plus disperkes. La principale erreur est, dans cc cas, celle commise sur la deter- 
mination de la concentration de la solution de chloroformiate d’dtbyie (precision 2 
B 3 “Xl)_ 

L’itude cinetique, rkaliske dans diErents melanges eau-dioxanne, nous 
montre que la constante de vitesse dkcroit au fur et B mesure que la teneur en eau 
diminue- 

Dans un travail precedent’ nous avons vu que la dkroissance de la constante 
de vitesse pouvait Etre justifiee par une solvatation plus grande des molecules tiagis- 
santes, provoquant une diminution d’entropie de la rkction. Dans le cas de l’hydro- 
lyse du chloroformiate d’ethyle, on peut supposer une interaction entre le solute et le 
dioxanne qui croit avec l’au_gmentation de la teneur en dioxanne du melange solvant. 
Cette hypothke peut &aIement justifier le fait que la thiorie de Laidleret Eyx-ing’ I, 

fond&z uniquement sur des interactions Clectrostatiques entre ions et mokkules dipo- 
lakes ou entre deux molecules dipolaires, ne soit pas %ifi&. 

hant donne les valeurs obtenues pour Pentropic d’activation et le nomtre de 
molecules d’eau intervenant au tours de la reaction, ii y a de fortes chances pour que 
le mkanisme soit du type SN, _ 11 est en efTet generalement admisS- * 6 que la pente de 
la droite, figurant le track du Iogarithme de ia constante de vitesse en fonction du 
logarithme de la concentration en eau du solvant, prend une valeur comprise entre 6 
et 7 pour Ies reactions du type SN, et une vafeur beaucoup plus faible, comprise entre 2 
et 3, pour les rbctions du type SN2. 
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i%FHASOLYSE DU CHLORURE DE BESZOYLE 

Les chlorures d’acide r&g&sent sur Ies solvants hydroxyliques suivant Ie schema 
g&I&al 

RCOCl+ R’OH + RCOOR’+ HCl 

De nombreux exemples sont cit6s et les auteursx*‘-23 ont conclu que la r6action 
est cornpEte et pro&de d’un m&a&me du type SN_ 

S’intiressant au r6Ie du solvant sur Ie deroulement et sur Ia vitesse d’une r&c- 
tion chimique, de nombreux chercheurs ont r&l% Ieurs exp&iences dans des soIvants 
diErents et, principalement, dans des solvants mixtes. GCneraIement, 1’aIcooIyse de-s 
chiorures d’acide a 6te p&f&&z Zt l’hydrolyse &ant donn6 que peu de solvauts orga- 
niques sont miscibles B l’eau et que, par ailleurs, peu de chlorures d’acide sont soIubIes 
dans l’eau. Un alcool est pIus facilement associ6 B un solvant organique que l’eau. 

La plupart des travaux ont Cte r&list% par titrimetrie ou par conductimCtrie. 
La solution de chlorure d’acide dans un solvant organique a g&!ralement une 

conductibiliti extrcmement faibIe_ L’addition d’un alcool, entra!nant la formation 
d’acide chlorhydrique, modifie Ia conductibiliti de Ia solution de faGon tr& appr& 
ciable. Toutefois, l’acide chlorhydrique n’est pas complttement dissocii dans le miIieu 
consider6 et les auteurs3 sont alors pIa& dans le cas defavorable des &ctrolytes 
faibles. 11s ont pourtant consew cette technique et pro&i& & un CtaIonnage en rti- 
sant 4 ou 5 dilutions B partir de la solution fmale ois les prod&s ont complttement 
r6agi. La mesure de Ia conductibilitk de ces mCIang~ interm&liaires leur fournit le 
moyen d’atteindre Ia constante de vitesse de Ia r6action. 

Cette m&hode est, B notre avis, source d’erreurs nombreuses et importantes. 
Elle ne peut conduire qlt’B un r&&at imprt!cis. 

Nous avons, pour notre part, pro&E B l’etude thermoci&ique de cette tiaction 
dans Ies conditions dejja indiqu&s en milangeant 2 cm3 de solution de chlorure de 
benzoyle (z 0.1 M) dans du dioxanne B 8 cm3 d’Cthano1. 

Purification des pro&its et prgparation des solutions 
L,e chlorure de benzoyle est un produit pur Frolabo. I1 est distill6 sous pression 

rr5duite (6b. = 70°C sous 10 mm Hg). 
Les solutions de chlorure de benzoyIe sont, comme celles de chloroformiate 

d’ethyle, do&es, ap&s hydrolyse, par potentiomCtrie_ 
L’Cthanol utilis6 comme &ctif est l’alcool absolu du commerce purifii suivant 

la m&hode de Lund et Bjerrum zs II est conserve sur tamis mol6culaire 3 A dam UR _ 

flacon rodi. 

Rf%Itats 
Les thermogrammes exploit& B I’aide des equations correspondant aux ciuB 

tiques du premier ordre nous ont donne les rc%ultats rassemblb Tableau 3, avec pour 
valeur moyenne : k = (2,10&0,02 h- ’ et AH(= - 19,5+0,2) kcal mol-‘. 
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TABLEAU 3 

l%HANOLYSE DU CHLORURE DE BENZOYLE A 25°C 

SoIvant bthanol-dioxanne, 80/20 vol. 

fisai No. kl(h- 9 AHl(kcd mol- ‘1 

1 ~127iO.007 - 19.142f0.113 
2 2,10510,008 - 19,881 iO.139 
3 2.1283tO.017 - 19.553 f 0,278 

coNcLUsION 

Les quelques exempks de rkactions dont nous avons r&did I’Ctude thermo- 
cinitique ont tt6 choisis de maniire zi contr6ler la validite de la mithode proposke 
ainsi que I’exactitude des hypothks formtEes et des equations itablies dans ie cas 
de cinktiques Ientes et 2 montrer que Ia microcalorimCtrie est susceptible de remplacer 
la plupart des techniques de mesures physiques lorsque les conditions opkatoires ne 
sont pas favorables B une application aisk de ces techniques. 

Les r&uItats exgrimentaux p&sent& prouvent que ces buts ont ttC atteints. 
Pour juger de la g&kralit& de cette mtthode, il convient maintenant de vkifier 

ses possibilitb d’appkation au cas de rEactions plus complexes (r&actions successives 
ou compktitives). 

Par ailleurs, nous dkeloppons actuellement une m&ode d’exploitation des 

thermogrammes permettant d’ktendre Ie domaine d’application B des &actions 

rapides. 
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