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SUMMARY.

In the first part, we give a summary of charge transfert complexe theories
and short comments on the classification and crystallography of some alkali
halide organates.

In the second part, we studied by X ray diffraction and by nuclear magnetic

resonance four organates

Nal.3 HCON(CH3)2

Nal.3 (CH3)2C0

NaBr.2 CH3CONH2

LiCl. O-CH2-CH2-0O-CH2-CH2

These complexes are of interest, because they give information upon the
covalent bond formation, besides the other intermolecular interactions such
as dipole-ion, dipole-dipole interactions, London force etc, of alkali metallic
ions with some electron donor molecules of type n.

It follows that there are no bond modification of the organic compounds
and the crystal cohesion is due to alkali metallic ion-organic oxygens and to
hydrogens-halide linkages.



INTRODUCTION.

L’étude théorique et expérimentale des complexes moléculaires ou inter-
viennent des molécules organiques est poursuivie actuellement dans un
grand nombre de laboratoires. Ces complexes ont récemment suscité un
grand intérét, ils peuvent d'une part donner des renseignements concernant
les forces intermoléculaires et d’autre part, ces complexes apparaissent,
dans beaucoup de cas, comme des composés intermédiaires de transition
dans les réactions chimiques. lls présentent a la fois un intérét théorique
et pratique pour la synthése, la séparation et la purification.

Nous nous limiterons dans ce travail a quelques résultats concernant les
complexes formés par un halogénure et des molécules organiques aliphati-
ques. Ces composés peuvent étre rangés dans la catégorie des complexes
ion-dip6le. Parmi ceux-ci, les hydrates et les ammoniates de sels minéraux
sont trés connus. Un grand nombre de molécules organiques aliphatiques
et aromatiques forment également des complexes du méme genre; nous
les appellerons, par analogie, les organates.

Ces organates d’halogénures alcalins sont généralement moins stables, ce
qui explique pourquoi leur étude est actuellement moins poussée. La nature
de la liaison étant encore mal connue, une large étude des complexes cristal-
lins formés par I'addition de molécules organiques et d’halogénures alcalins,
par diffraction des rayons X, pourrait apporter de précieux renseignements
a ce sujet, ceci, grace a la détermination des longueurs de liaisons, des
angles de valence et des coordinences de l'alcalin et de I'halogéne.

Ces complexes posent de nombreux problemes théoriques. En premier lieu,
il semble que le terme ion-dipdle ne décrive pas complétement le type de
liaison. Des mesures en spectroscopie infrarouge, ultraviolette (1) (2) et
Raman (3) ont montré qu’il existait une analogie entre ces complexes et les
complexes formés par transfert de charge. Yamada conclut que la séparation
entre la bande du complexe et la bande de la substance organique non-com-
plexée est indépendante de la nature de l'anion. Par conséquent, en plus
de l'interaction ion-dip6le, il y aurait un transfert de charge entre l'atome
électrodonneur de la molécule organique (dans notre cas l'oxygéne) et I'ion

alcalin. Ce transfert de charge dépend de I'électroaffinité de I'alcalin.



I convient aussi de considérer le réle des anions. Le fait que les iodures
forment le plus facilement des complexes montre l'influence de facteurs
stériques. D’autre part, nos résultats, de méme que ceux de Dyer (4), indiquent
que les liaisons anion-ligand organique se font par I'intermédiaire des atomes
d’hydrogéne.

La déformation éventuelle du ligand pose un autre probleme. Elle peut se
traduire par une modification des longueurs de liaisons, des angles de valence,
des modes de vibrations et de rotation interne. Cependant, on ne doit s’atten-
dre qu'a de petits effets, sauf en ce qui concerne les vibrations et rotations
des groupements qui participent aux liaisons. On doit aussi considérer les
liaisons possibles entre molécules de ligand, spécialement les liaisons hydro-
géne.

Ces organates se préparent d’habitude tres facilement, par simple mélange
des composants, a condition de travailler a I'abri de I'humidité. Nombre
d'entre eux ont été obtenus incidemment lors de recherches, souvent tres
anciennes, sur les propriétés des solutions. On connafit ainsi des complexes
d’halogénures alcalins avec des alcools, des cétones, des esters, des amides,
des acides carboxyligues, des anhydrides, le dioxanne, l'urée, les sulfones
et sulfoxydes, la cystéyiglycine, la pyridine et les aminés.

Dans ce travail, aprés avoir donné un apercu général des théories existantes
et une classification des composés étudiés, nous décrirons quatre com-

plexes

Nal. 3 HCO N(CH3)2 (5)
Nal. 3 (CH3)2C0 (5)
NaBr2 CH3CONH2
LiCl. O-CH2-CH2-O-CH2-CH2

L’étude structurale de ces complexes fut élaborée par diffraction des rayons X

et complétée par résonance magnétique nucléaire.



Interaction donneur — accepteur d’électrons.

Vers 1939, divers auteurs ont montré qu'il existe un grand nombre de com-
posés moléculaires qui ne peuvent pas étre expliqués dans le cadre de la
théorie de la valence classique. Nous ne nous étendrons pas sur les méthodes
expérimentales qui permirent la mise en évidence de ces composés telles
gue les spectroscopies infrarouge et Raman, les moments dipolaires, les
susceptibilités magnétiques et les déterminations spectrophotométriques
des constantes d'équilibre. Ils existent des comptes rendus tres détaillés
sur ces méthodes (6) (7).

Il n'est pas aisé de définir d'une maniére simple le terme « composé molé-
culaire » car ce terme embrasse une grande variété d'entités différentes.
Cette difficulté s’accroit par l'introduction de l'expression « donneur-accep-
teur », car il n’existe aucun bon critéere expérimental définissant un complexe
donneur-accepteur a moins que l'on ne prenne comme critere l'apparition
d’une transition électronique de basse énergie, conséquence d'un transfert
de charge (transition CT).

Nous pouvons tenter de définir un complexe moléculaire par une définition
empirique : Un composé moléculaire est une substance formée de deux
ou plusieurs composants respectant la loi des rapports simples. Les forces
de liaisons qui agissent entre les composants, appelées par Hertel (8) (9)
« forces de valences secondaires » ou « affinité résiduelle » peuvent étre
réparties suivant les types dip6le-dipdle, dipble-dip6le induit, forces de dis-
persions, liaison hydrogéne, transfert de charge... Le complexe donneur-
accepteur ou complexe par transfert de charge se caractérise par le fait qu'un
des composants est un acide de Lewis (c’est-a-dire un électroaccepteur),
dans notre cas l'ion alcalin, et l'autre, une base de Lewis (c’est-a-dire un
électrodonneur), dans notre cas le solvant du type n. Une partie de la force
de liaison découle du transfert partiel ou complet d’un électron du donneur
vers l'accepteur et cette force, qui est dite de transfert de charge (CT force)
peut s'ajouter ou s'opposer aux forces mentionnées plus haut.

De nombreux complexes donneur-accepteur d’électrons ou l'accepteur est

I'iode (type(T) et le donneur, une molécule organique du type n (c’est-a-dire



des molécules ou les électrons cédés a l'accepteur proviennent d'une paire
électronique libre du donneur) furent étudiés en phase liquide et en phase

solide par I'école de Hassel.

Dans cette classe, on trouve les complexes (10) ; aminés — iode, cétones —
iode (11), alcools — iode, éthers — iode, dioxanne — iode, sulfides — iode (12)
et amides — iode (12) (13). Pour ces complexes, la transition électronique
dans I'UV est du type n j*

Nous nous sommes proposé d'étudier d'une maniére similaire une série
d'halogénures alcalins qui se complexent avec des molécules organiques
du type n, ceci afin de prouver comme l'ont tenté Yamada (1) (2) et Pullin
et al. (14) qu'il ne faut pas considérer le complexe comme une interaction
pure ion-dipdle, mais qu'il y a lieu de tenir compte d’'un certain pourcentage
de transfert de charge ou, si I'on veut, de covalence.

En effet, lorsqu’on ajoute a des solvants organiques du type n (dans notre
cas des molécules contenant de I|'oxygene) des halogénures alcalins, on
observe dans l'infrarouge un glissement dans les fréquences des bandes
d’'absorption, fréquences associées aux vibrations du groupe fonctionnel
électrodonneur. Nous donnons ci-dessous les shifts (en cm“ ”~) obtenus par

Yamada et Pullin et al.

Donneurs Liquide Complexe NaClo4 LiCl04
pur Nal-

Acétone 1717 1709 1710 1702

Cyclohexanone 1714 1706 1706 1702

Acétophénone 1685 1684 1680 1677

Le fait que la fréquence de la bande C =0 glisse vers les basses fréquences
lors de la formation du complexe, indique une diminution de la constante
de force (stretching) et de I'ordre de liaison. En plus de l'interaction ion-dipble,
il y aurait un transfert de charge entre I'atome électrodpnneur de la molécule
organique et l'ion alcalin. Ce transfert de charge dépend de I'électror™”-
terité de l'alcalin. Yamada montre que la séparation entre la bande de la
substance organique non-complexée et la bande complexée est indépendante
de la nature de l'anion. Nous n’avons pu confirmer ce fait comme nous le
verrons dans la conclusion de travail.

Par I'approximation LCAOMO, l'orbitale liante 4" des électrons x du groupe

C =0 peut s’exprimer sous la forme

ou et 'Pq sont les orbitales atomiques du carbone et de l'oxygene. La

proximité d’'un ion positif rend I'atome d’'oxygéne plus électronégatif encore



que l'atome de carbone, la valeur du coefficient a devient plus grande que

@ - Connme l'ordre de liaison pQ~"o~st exprimé par
t

I'ordre de liaison décrofit avec un accroissement de a lorsque a est plus grand
que 1/2. Sl I'on suppose un accroissement de la densité en électrons X sur
'atome d'oxygéne, Il en résulte une diminution de la constante de force du
groupe carbonyle. J. Morcillo et J. Herranz (15) ont fait une étude théorique
se basant sur I'hypothése du champ de valence pour trouver la fréquence

shiftée.
Théorie des complexes moléculaires donneur-accepteur d'électron.

Plusieurs théories, depuis Pfeiffer, ont été proposées; les principales sont
la théorie de la liaison covalente de Bennett et WIllls (16), la théorie de
l'agrégat polarisé de Briegleb (17), lathéorie du complexe ionique de Welss (18)
et celle de la résonance complexe de Brackmann (19).

Welss décrit un complexe (D—A) comme le produit d'un transfert d'un sim-

ple électron du donneur D vers l'accepteur A.
D: + A *~[D .+ ][.A~]

Le complexe est par conséquent d’'autant plus stable que le donneur a un
potentiel d'ionisation bas et que l'accepteur posséde une électronégBthyité
élevée.

Brackmann considére la structure du complexe (D—A) comme un hybride
de résonance entre une contribution moléculaire no-bond, c'est-a-dire sans
liaison primaire, et une structure dative, c'est-a-dire avec liaisons primaires.
C’est la théorie de la mésomérie intermoléculaire.

D; A D+: A~

Se basant sur toutes ces théories, spécialement sur celles de Brackmann
et de Weiss, Mulliken (20) formule au moyen de la mécanique quantique
une théorie sur les complexes moléculaires par transfert de charge.

Nous donnons cl-dessous deux figures représentant les schémas énergé-

tigues des molécules complexes (D—A) et leur état excité.

Le schéma de gauche nous donne la courbe de I'énergie potentielle en fonc-
tion de la distance intermoléculaire rp”.

Les courbes Eq et Ei représentent respectivement les énergies des états
no-bond et datif, les courbes Efvyj et E~ représentent les énergies, compte

tenu de la résonance des états fondamental et excité. Le minimum de la



courbe E[\| détermine la distance intermoléculaire dans [|'état fondamental
du complexe et la verticale iS>représente l'absorption d’un quantum d’énergie
par transfert de charge.

-D. Ae' DAt
_ DtA DA
=1
H,
). Q—
D-A
v AH
OA—OA-
Le diagramme de droite nous donne les diverses quantités énergétiques
AH = Wo + Rn-
AH : énergie de liaison.
W q et W-| : énergies de la fonction no-bond et dative.
Rfsj : énergie de résonance intermoléculaire.
Dans I'état fondamental, il y a prépondérance de la fonction no-bond tandis
que dans I'état excité, il y a prépondérance de la fonction dative.
POT
(D...A -"D +.-.A-) *H>i->(D+A”* *AD .. .A)
Etat fondamental Etat excité

Dans I'état fondamental, la fonction d’'onde est une combinaison linéaire

des fonctions d'onde no-bond 4" q dative 4M)

avec a»b.

Dans [I'état excité,

en premiére approximation a = a* et b = b*

Ces fonctions doivent étre orthonormées. Aux états fondamental et excité,
on applique la méthode des variations c'est-a-dire que I'on minimise I'’énergie

W]\ et W par rapport aux coefficients.



Dés lors, I'énergie du niveau fondamental est donnée par la plus basse des

racines de I'équation séculaire

Wqg - W n
=0
Hoi — WisjS Wi - Wn
Wo =J ., Wir dt
Ho, --fVcH%di 5rf @ dt
S est l'intégrale de recouvrement intermoléculaire.
(HOL - Wo0S)2
Wn = Wo = ah

W1-W 0
(HOL - WAS)
WA — Wq

Le calcul des coefficients a, b, a* et b* des fonctions d’onde no-bond et

dative peut se faire par différentes voies (21) :
1. Par combinaison du moment dipolaire de mésomérie et de la condition

de normalisation
ou. , = (dnn

- utabS +h*' - i

2. Par I'énergie libre de liaison et I'’énergie de transfert de charge avec la

méme condition de normalisation.

Ah.
- Sais5 + =i

3. Par le calcul effectué par Yamada (2) basé sur I'ordre de liaison de Pauling,



Chapitre Il : CLASSIFICATION, NOMENCLATURE
ET CRISTALLOGRAPHIE DE QUELQUES ORGANATES
DU TYPE n D’HALOGENURES ALCALINS.

Ces complexes peuvent se classer suivant trois types distincts (M = métal

alcalin, X = halogéne et x, y le nombre stoechiométrique)

1. Les hydrates : MX.XH20
Exemple ; NaBr.2H20

2. Les ammoniates : MX,xNH3
Exemple : LiCI.NHs

3. Les organates : MX.x (molécules organiques)
Exemple : Nal.3(CH3)2CO

Dans les organates nous pouvons inclure
a) les hydro-organates : MX.xHgO.y (ligands organiques)
Exemple : NaBr.H20.C0 (NH2)2
b) les ammoniaco-organates : MX.xNHs.y (ligands organiques)
Exemple : LIiCI.2NH3.C2H50H
c) quant aux organates mixtes c’est-a-dire qui contiennent plusieurs molé-
cules organiques différentes, a notre connaissance, ils n'ont pu étre synthé-

tisés.

Le nom générique de ces complexes est organate; les hydrates et les ammo-
niates ne sont que des cas particuliers. Suivant la nomenclature francaise,
au composé organique s’'ajoute le suffixe — ate et on indique le nombre
stoechiométrique devant le nom du composé; suivant la nomenclature anglo-
saxonne, les deux noms sont rattachés, soit par un point, soit par un trait
d’'union et derriere le composé, on indique sa stoechiométrie.
Exemple ; Nal.3(CH3)2CO
trl-acétonate d’iodure de sodium ou iodure de sodium — acétone 1:3.

Quelques organates ont été étudiés par différents auteurs, nous donnons
ci-dessous les références des structures qui ont été étudiées compléetement
ainsi que les parametres et le groupe spatial de complexes examinés au

laboratoire.



Hydrate ; NaBr.2 H20 (22)
La structure est constituée de feuillets, dans lesquels un plan
de sodium est compris entre des plans d'oxygéne et de brome.

Les feuillets sont reliés entre eux par des liaisons hydrogénes.

Ammoniates : NH4CIL.3NH3 (23)
NH4Br.3NH3 (23)
NH41.3NH3 (23)
NH41.ANH 3 (24)

La structure de ces ammoniates d'halogénures d'ammonium

ont été résolues entierement.

Organates ; NaL3HCON(CH3)2 (chap. IlI)
Nal.3(CH3)2CO (chap. I1)
NaBr.2CH3CONH2 (chap. IlI)
LIC1D-CH2-CH2-O-CH2-CH2 (chap. IlI)

Nal.2SH-CH2-CH(NH2)-CO-NH-CH2COOH (4)
Dans ce complexe les molécules organiques sont étirées, les extrémités sont
liées entre elles par des fortes liaisons hydrogéne pour former une série
de chalnes. Les chalnes adjacentes sont rattachées les unes aux autres par
des liaisons hydrogéene faibles, par des liaisons entre lI'oxygéne et I'ion sodium

et par des liaisons similaires entre l'atome d'hydrogéne et liode.

LiBr.2 0 -CH2-CH2-0 -CH2-CH?2 (25)
Ce complexe a été préparé a peu pres par la méthode décrite par Rhein-
boldt (26). Rheinboldt obtenait des cristaux de composition LIBr. (dioxanne

1.4). Ceux que nous avons obtenus répondent a la formule LiBr.2 (dioxanne

1.4).
Systéme orthorhombique. Groupe spatial ; Pm2in (N° 31) ou Pmmn (59)
a = 986+ 003A
b = 13,66 + 0,05 A
c = 9,56 + 0,03 A
Z = 4 d= 1,36 gr/cm3

Nal.2CH3CONH2 (25)
Ce complexe a été préparé par la méthode décrite par Titherley (27), en dis-
solvant l'iodure de sodium et l'acétamide dans I'éthanol absolu. Point de
fusion ; 110° C.

Systeme orthorhombique. Groupe spatial : P27272 (18) ou P2727°2" (19)
a = 1547 + 0,04 A
b = 9,33 + 0,03 A
c = 661t 0,03A
Z= 4 d= 1,86 gr/cm3

Hydro-organates : NaCIl.(NH2)2C0 .H20 (28)
NaBr.(NH2)2CO0 .H20 (28)



Chapitre Il : STRUCTURES CRISTALLINES DES COMPLEXES
PAR DIFFRACTION DES RAYONS X.

Structure du complexe iodure de sodium — 3 diméthylformamide.
Partie expérimentale.

Le complexe Nal.3(CH3)2NCHO a été découvert par Maillard et Rosenthal (29).
Nous l'avons préparé en dissolvant a chaud et a I'abri de 'humidité une mole
d'iodure de sodium dans trois moles de diméthylformamide. Le complexe
cristallise par refroidissement. Les cristaux se présentent sous forme de
fines aiguilles incolores. lls se décomposent trés rapidement en présence
d'humidité. Il a donc été nécessaire de les monter dans des tubes scellés
en verre de Lindemann.
Les paramétres de la maille ont été mesurés sur des diagrammes de rotation
(suivant I‘axg c) et de Weissenberg. Le spectre de l'argent a servi d’étalon
(a = 4,078 A). Le cristal appartient au systéeme hexagonal et ses parametres
valent

a= 11,75 + 0,03 A

c= 655+ 002A
La densité calculée, pour deux unités Nal.3(CH3)2NCHO par maille est de
1,55 gricm-\
Les clichés ont été obtenus au moyen d’'une caméra de Weissenberg munie
d’un dispositif intégrateur. Le rayonnement incident était CuK°<. Nous avons
enregistré les réflexions des plans réciproques hkO a hk5 par la technique
des films superposés. Les intensités des réflexions ont été mesurées par
comparaison avec une échelle standard. Elles ont été lues indépendamment
par deux observateurs, corrigées par les facteurs de Lorentz, de polarisation
et de rotation, et portées a une échelle absolue approximative par la méthode
de Wilson (30). Vu les faibles dimensions du cristal, on n’a pas da faire de

correction d’absorption.
Groupe spatial.

Seules les réflexions hhl pour I =2n+1 sont absentes. Cette condition d’extinc-
tion est propre aux quatre groupes spatiaux suivants : P6322 (n° 182 des Tables

internationales (31)), f*63mc (186), P62c (190), P63/mmc (194).



'y a deux unités complexes dans la maille, donc six molécules organiques.
La multiplicité des positions équivalentes étant au moins égale a douze dans
les quatre groupes spatiaux, les molécules organiques doivent se trouver
dans les positions spéciales 182h, 186c, 190h ou 194h. Pour occuper les posi-
tions 182h ou 194h, les molécules devraient étre linéaires, ce qui est exclu.
Ces deux groupes ne peuvent donc convenir.

D'autre part, I'examen des réflexions montre que les plans réciproques hkO
et hk4 sont identiques, mais différents de hk2, tandis que hkl est identique
a hk3 et hk5. Ceci ne peut étre expliqué par une disposition des molécules
conforme aux positions équivalentes du groupe 186.

Le cristal appartient donc au groupe P62c. Les molécules organiques se
trouvent en positions spéciales (h) dans des plans perpendiculaires a l'axe c,
a des hauteurs z = 1/4 et z = 3/4. Elles doivent étre planes. Les atomes

d’iode et de sodium doivent se trouver sur les axes sénaires.

Positions de l'iode et du sodium.

A partir des intensités des réflexions hkO, nous avons calculé une fonction

de Patterson P (uv).

Elle montre des pics extrémement forts pour les coordonnées 1/3,
2/3 et 2/3, 1/3. On en déduit que les atomes d'iode se trouvent
en position ¢ ou d du groupe spatial P62c. Le choix entre ces deux positions
étant libre au départ, nous avons choisi d. Les coordonnées des deux iodes
sont donc 2/3, 1/3, 1/4 et 1/3, 2/3, 3/4.

La non-identité des plans réciproques hkO et hk2 empéche, d'autre part, de
placer les sodiums dans les plans 1/4 et 3/4. La seule position spéciale double
qui reste est (a). Les coordonnées des sodiums sont donc 0, 0, 0 et 0, O, 1/2.
La fonction de Patterson ne montre aucune concentration de pics sur la
droite v = —u, ce qui confirme que l'on n’'a pas affaire au groupe 186.

Un calcul de facteurs de structure, a partir des positions des seuls atomes



lourds (iode et sodium), a donné les coefficients d'accord, pour les trois plans
réciproques dissemblables

R (hkO) = 0,23 R (hkl) = 0,27 R (hk2) = 0,17

ou R = Z [[Fo ] -[F~™11/ I [Fo]

La constante moyenne de température, obtenuepar comparaison entre fac-

teurs de structure calculéset observés vaut 2,86 A .

Position des molécules organiques.

Pour déterminer les positions des atomes des molécules organiques, on
peut employer la méthode de l'atome lourd. Il faut cependant remarquer que
les iodes et les sodiums sont centrosymétriques, contrairement aux atomes
des molécules organiques.

Nous avons en premier lieu calculé une série de Fourierf=(xy), avec comme
coefficients les facteurs observés affectés des signes des facteurs calculés
pour l'iode et le sodium. Ceci nous donne la projection dans le plan xy de la
somme des densités électroniques correspondant aux atomes de la structure

et a leurs centrosymétriques (fig. 1).

Fig. 1. — Projection suivant [001] de la somme des densités électroniques

correspondant aux atomes de la structure et a leurs centrosymétriques.

Le recouvrement est assez important. On peut cependant obtenir une pre-
miére approximation des coordonnées.

'y a recouvrement, d’une part, entre molécules du plan 1/4 (traits épais) et
du plan 3/4 (traits minces), d'autre part, entre molécules réelles (traits continus)
et molécules provenant de l'adjonction d’un centre de symeétrie (traits discon-

tinus).



Pour supprimer ce recouvrement, on peut faire appel a deux méthodes

1° Grace aux coordonnées approximatives fournies par la premiére synthese
de Fourier, on peut obtenir des phases approchées pour les réflexions hkO
et calculer une série de Fourier non-centrosymétrique (fig. 2). Cette synthése
de Fourier représente donc la projection de la structure sur le plan xy. Seul

subsiste le recouvrement entre molécules organiques des plans 1/4 et 3/4.

Fig. 2. — Projection suivant [001] de la densité électronique.

2“ On peut supprimer le recouvrement des plans 1/4 et 3/4 tout en gardant
le centre de symétrie, en combinant les coefficients F (hkO) et F (hkl), qui dans
ce cas sont égaux a(J*Fo,(J* étant le signe calculé a partir des positions cen-
trosymétrigues de liode et du sodiumet Fq le facteur observé.

En effet, la projection de la densité électronique, supposée centrosymétrique,

sur le plan xy vaut

Po =5 F(hkojcas 2tz( U x =J~pdz
- pH P lil AP il
puisque tous les atomes sont compris dans lesplans z = 0,1/4,1/2 et 3/4.

D'autre part, la projection généralisée de zone 1 donne

p, - "“P.p(2riz)dz=p(oj-p(£J..[p(x}-p(X]

Puisque les plans 0 et 1/2 ne contiennent chacun qu'un atome de sodium

en x = 0Oety = 0,P (0) est égal a P(1/2) et f*i vaut

ApiVvo-~p (il
On a donc :ip, =5" ' Ffhhjsm ¢ fsfhxpfrj.pfLj
po + =p(o)-.p(l.ji*"2p (]

~ 5 f ~hkojCoS 3 X f ufjsin2i5 X



La figure 3 représente cette série de Fourier. On y voit donc (~(0) + (1/2)
(deux atomes de sodium) + 2("(3/4), dans le cas d'une maille centrosymétri-

que.

Fig. 3. — Densité électronique contenue dans le plan z = 3/4 (plus un atome

de sodium a l'origine) dans le cas d'une maille centrosymétrique.

On remarque que, grace a ces deux séries de Fourier, on obtient la position de
tous les atomes sans recouvrement. On peut donc calculer des phases plus
précises, ce qui permet d'obtenir une synthése de Fourier non centrosymé-
trique, représentant la densité réelle dans le plan z = 3/4. La figure 4 représente
une telle synthése, aprés affinement des coodonnées par la méthode des
moindres carrés; on y trouve 2("(3/4) + (0) + P (1/2). Pour effectuer cette
synthése, il suffit d'appliquer la derniére formule ci-dessus, en remplacant
F (hkO) par A (hkO) - B (hkl) et F (hkl) par A (hkl) -f B (hkO), A et B valant
respectivement FoCOS<”et FQSino<(tA= phase calculée, Fq = facteur de struc-

ture observé). En effet
fm = COSTW (*hx +B (“hkojsin siii i-

ip, [R (hhjsin 2rs(hx -t-I<ij-3 (hk,jcos 2 ri*f,x +ki'jj

Les nouvelles coordonnées déterminées grace a cette derniere synthése
de Fourier donnent des coefficients d'accord pour les trois plans réciproques

différents valant

R (hkO) = 0,155 R (hkl) = 0,126 R (hk2) = 0,156
R total = 0,141.

Le calcul des séries de Fourier a été effectué sur l'ordinateur Zébra du Comité
d'étude et d'exploitation des calculateurs électroniques (C.E.C.E.) a Bruxelles.

On a pu employer sans modification les programmes ZKiet ZK2(32).



Fig. 4. — Densité électronique contenue dans le plan z = 3/4 (plus un atome

de sodium a l'origine).

Affinement des coordonnées.

Les coordonnées x et y, de méme que les constantes de température B, des
atomes des molécules organiques ont été précisées par la méthode des
moindres carrés. Les calculs ont été effectués sur un ordinateur Wegematic
1000 (voir 33) pour des détails sur I'ordinateur et sur un programme sembla-
ble.

Pour faciliter les calculs, nous passons au systtme monoclinique, groupe
spatial Ce (n° 9). On a, pour les indices : H = h, K= h + 2k, L = I, pour les
coordonnées : X = x —1/2y, Y = 1/2y, Z = z (les majuscules se rapportent
au systéeme monoclinique). Il y a alors quatre unités complexes par maille.
Les coordonnées de trois molécules organiques (quinze atomes), non équi-
valentes en systéme monoclinique, doivent étre affinées. La transformation
inverse redonnera les coordonnées et indices relatifs au systéeme hexagonal.
Un poids statistigue aVtificiel w a été choisi pour accélérer le raffinement
d’apres la méthode de Hughes (34). Les facteurs de formes atomiques utilisés
sont ceux de Berghuis et al., introduits sous forme de développement eh fonc-
tions de Gauss par Vand et al. (35). On a admis un facteur de température
indépendant, mais isotrope, pour chacun des atomes.

Le minimum pourr (r = Z w ([Fq]—[FAD”") a été atteint aprés trois tours de
moindres carrés. On obtient les valeurs suivantes de R pour les trois plans
réciproques différents, en tenant compte de toutes les réflexions et en attri-
buant a celles dont l'intensité est inférieure au seuil d'observation, un facteur
observé égal a la moitié du minimum observable

R (hkO) = 0,114 R (hkl) = 0,078 R (hk2) = 0,095
R total = 0,092.



Les coordonnées atomiques fingles, en fractions de parameétres, et les cons-
tantes de température B, en A , sont rassemblées dans le tableau I. Le

tableau Il donne les facteurs de structure observés et calculés.

TABLEAU I
Coordonnées en fractions de parametres

et constantes de température en A

X y z B
Na 0 0 1/2 1,61
1 0,6667 0,3333 0,2500 2,85
C 2674 2319 0,2500 3,52
C 3960 4753 0,2500 3,71
C 1426 3464 0,2500 3,76
N 2660 3456 0,2500 3,54
0 1676 1229 0,2500 1,69
TABLEAU 1.
Facteurs de structure observés (Fo) et calculés ([Fq]). Ag = [Fc]coso<

Bc = [Fc]sint:< ouc”est la phase calculée. Le signe x signifie « plus petit que ».

1=0 =1 =2
1 1 1
h ok F —[Fc] Ac Bc F - [Fc] Ac Bc F - [Fc]l Ac Bc
2 2 2

1 0 7 5 53 0 26 31 — 30,7 0 13 14 14,0 0
2 0 21 20 —20,3 0 51 52 51,9 0 28 34 34,1 0

3 0 45 52 51,7 0 9 8 — 84 0 27 28 — 28,2 0
4 0 18 16 — 15,6 0 42 42 — 415 0 24 28 27,6 0
5 0 13 13 — 13,0 0 28 28 27,8 0 23 24 23,8 0
6 0 34 34 33,8 0 x4 4 —39 0 22 19 — 191 0
7 0 1 10 — 9,9 0 27 26 — 26,2 0 19 18 18,1 0
8 0 X6 4 0 22 22 22,2 0 9 12 12,3 0
g 0 18 18 18,0 0 n 7 —71 0 12 10 —99 0
10 0 9 8 — 8,3 0 19 20 — 19,6 0 15 13 13,2 0
1 0 X6 4 — 43 0 8 8 7,8 0 6 9 8,6 0
12 0 8 12 11,6 0 x4 0 — 01 0 6 7 — 6,5 0
1 1 48 53 43,9 — 29,0 0 0 0 0 28 30 ~22,2 20,7
2 1 21 21 —182 — 111 46 46 — 459 — 6,6 27 32 30,7 8,5
3 1 16 14 —119 — 8,0 20 18 16,8 4,8 24 26 24,8 6,3
4 1 39 41 40,9 — 24 5 5 — 47 1,9 23 22 — 2272 2,1
5 1 5 5 — 38 — 2,7 26 26 — 255 4,7 18 15 15,2 2,2
6 1 x5 5 —24 4.6 20 19 190 — 0,6 14 13 125 — 39
7 1 30 29 27,8 8,8 12 9 31 81 18 18 — 164 — 7,6
8 1 X6 6 — 29 4,7 17 16 — 13,6 8,1 11 1 10,1 — 4.2
9 1 10 8 — 8,0 — 15 8 10 9,8 0,4 15 13 13,4 1,3
10 1 1n 14 13,9 01 x5 2 — 20 — 0,6 6 8 — 176 — 0,2
1 1 X6 3 — 3,0 0,3 10 9 —92 — 0,2 7 7 7,0 — 0,3
12 1 x4 2 — 12 — 11 7 8 8,3 0,5 6 7 7,0 0,7
2 2 50 51 50,3 — 9,2 0 0 0 0 28 28 — 271 7,4
3 2 23 20 — 196 — 16 33 32 — 31,0 9,6 29 30 29,5 1,7
4 2 19 15 — 120 — 91 34 33 31,7 91 24 23 22,2 7,3
5 2 41 40 40,3 — 2,3 x4 5 1,2 4,8 27 25 — 246 4.7
6 2 6 6 — 6,4 - 02 15 15 — 142 3,2 16 15 149 01
7 2 8 8 — 6,6 4,0 22 2 20,0 51 15 14 13,8 — 35



1=0 1=1
1 1
h k F —I[Fc] Ac Bc F —IFc] Ac
2 2

8 2 21 22 21,9 2,1 X6 2 9,5
9 2 6 6 — 55 — 0,2 12 14 — 130
10 2 X6 3 —14 2,2 1 10 9,9
1 2 12 14 13,7 1,6 x4 1 —03
3 3 30 31 31,0 — 04 0 0 0

4 3 6 3 —13 2,8 24 22 — 220
5 3 8 6 — 55 2,6 26 24 23,7
6 3 24 26 25,5 — 15 x5 3 1,7
7 3 8 8 — 81 21 14 14 — 134
8 3 X6 4 —39 0,8 14 14 13,2
9 3 15 16 16,4 0,0 x5 3 0,9
10 3 x5 0 — 0,2 0,3 9 10 — 10,0
4 4 32 32 32,3 3,6 0O 0 0
5 4 6 6 — 5,0 2,9 20 18 — 181
6 4 8 7 — 74 — 0,7 15 16 15,7
7 4 16 17 16,6 — 2,0 X6 2 1,7
8 4 X6 3 — 2,6 — 0,9 10 10 — 10,2
9 4 X6 2 —16 —0,7 9 10 10,0
10 4 9 12 12,3 -0,3 x4 2 — 13
5 5 22 22 21,4 35 0 0 0
6 5 11 8 — 6,2 — 4,7 13 14 — 133
7 5 6 6 — 4,7 — 3,0 14 14 13,6
8 5 13 15 14,5 — 11 x5 2 1,8
9 5 x5 0 0,0 0,5 6 7 —170
6 6 14 16 15,7 — 4.2 0 0 0
7 6 X6 4 — 41 — 0,6 7 8 — 8,3
8 6 x5 4 — 3,2 1,6 7 8 7,9
7 7 n 1n 10,7 0,6 0 0 0

Discussion des résultats.

1) Structure de la diméthylformamide.

— 2,3 13 13 — 13,2
— 37 1 10 10,3
— 23 7 6 5,9
1,0 8 9 —87
0 15 16 — 16,2
2,9 15 13 12,3
4,5 18 15 14,4
3,0 15 15 — 147
— 2,0 16 14 14,2
— 29 9 9 9,4
— 2,6 11 10 — 10,0
0,0 x4 4 4.2
0 22 20 — 193
14 14 13 12,9
0,7 16 14 13,9
— 01 9 10 —93
— 18 8 8 7,5
—0,7 6 6 5,7
— 11 —_ —
0 12 12 — 11,2
3,0 15 13 11,8
0,8 9 10 9,4
— 11 8 9 — 8,8
— 0,9 5 5 4.8
0 n 10 - 9.2
— 15 100 8 8,2
— 17 6 7 6,7
0 6 6 —59

Bc

Dans le complexe Nal.3(CH3)2NCHO, la diméthylformamide est plane, si l'on

ne considéere pas les atomes d'hydrogéne.

Les distances interatomiques et

les angles de valence sont indiqués sur la figure 5. Les déviations standard

sur ces grandeurs peuvent étre calculées par les formules de Cruickshank (36)

et de Darlow (37), appliguées a notre cas particulier. Elles peuvent aussi étre

estimées d'aprés les coordonnées des trois molécules distinctes que fournit

raffinement par moindres carrés. Elles sont indiquées dans le tableau suivant ;

(T(x) =(T(y) Distances
O 0,020 CoO 1,23 + 0,04
N 0,025 CoN 1,34 + 0,04
C 0,030 NC1 152 + 0,04

NC2 1,45 :r

0,04

Angles

OCoN 123,6°
C4ANCO 119,5»
C,ANC* 119,6"

I+

I+

20

ou



La précision est assez faible, par suite de la présence d'un atome lourd (iode).
Les constantes de température sont encore moins précises, surtout pour

N et Co, a cause, probablement, d'une vibration anisotropique.

Fig. 5. — Distances interatomiques et angles de valence de la diméthylfor-

mamide dans le complexe.

Les distances interatomiques s’interprétent bien si I'on admet une mésomeérie

entre les deux formes

) (1)
H . H /
>C — N
o~ \G -0/

68 % 32 %

En effet, si on calcule les distances théoriques au moyen de I'équation de
Pauling (38) et a partir des distances CO et CN adoptées par Vaughan et
Donohue (39), a savoir 1,42 et 1,48 pour des liaisons simples, 1,20 et 1,24 pour
des liaisons doubles, on retrouve exactement les distances CO et CN expé-
rimentales.

La différence entre les longueurs NC-| et NC2 n’est pas significative d'aprées
les critéeres de Cruickshank (36). On remarque cependant que l'entourage
des deux carbones est fort différent.

La formamide a été étudiée a I'état cristallin par Ladell et Post (40) (diffraction
des rayons X) et, a I'état gazeux, par Kubland et Wilson (41) (spectroscopie
des micro-ondes). Dans les deux cas la molécule est plane. A [|'état cristallin,

il se forme des « dimeres » grace a des liaisons hydrogéne. Cela explique



peut-étre les distances CO = 1,255 et CN = 1,30 qui correspondent, d'aprés
I'équation de Pauling, a un pourcentage de 50 % de chacune des formes
mésomeres. A I|'état gazeux, les distances CO et CN (1,243 et 1,434) et I'angle
NCO (123,58°) sont fort semblables a ceux que nous avons trouvés pour la
diméthylformamide.

2) Entourage du sodium.

La figure 6 représente I'entourage du sodium. Il se compose de six oxygenes,
trois provgnant du plan supérieur et trois du plan inférieur. La distance NaO
vaut 2,40 A + 0,02. Comme le montre l'angle 0 = 30,3° les oxygénes réalisent
une configuration intermédiaire entre le prisme trigonal (0 = 0°) et l'octaédre
(0= 60°). Si 0-| représente un oxygéne du plan supérieur et Og, un oxygéne
(voisin de O”) du plan inférieur, les angles 010101, OiNaOi et 0iNaO 2 valent
respectivement 60° 76,8° et 90,2°. Les constantes de température de l'oxygeéne
et du sodium sont faibles par rapport aux autres, ce qui indique qu'il s'agit
d'une liaison NaO relativement forte.

Nous avons dit plus haut que le poids de la forme mésomére
(CH3)2ilj=Cc—0 est de 32 %. Il en résulte que les ions Na+ alternent le
long des rangées paralleles a [001] avec des couronnes formées de trois
oxygenes disposés dans des plans perpendiculaires a ces rangées et com-
portant au total une charge négative.

Il s’établit, par conséquent, entre Na+et 0"/~des liaisons de nature essen-
tiellement polaire. Etant donné la différence d'électronégativité entre Na et O,
le pourcentage de covalence de ces liaisons doit étre tres faible.

Nous aurions donc au total une résonance entre les trois formes extrémes

(CH3)2N — ¢ = o Na (pas de liaison)
(~n3)2~» = C — O Na~ (liaison polaire)

(CH3)2N = C — o — Na (liaison covalente)
La derniere de ces formes n’interviendrait que trés peu.
3) Entourage de liode.

L'iode est entouré d’atomes d'hydrogéne. On peut calculer les distances IH,
en admettant des distances CH = 1,09 A et des angles OCH = 120°, HCH = 111°.
On admet de plus que I'hydrogéne du groupe aldéhyde est dans le plan de
la molécule.

L'iode est entouré, dans le planO parallele a xy qui le contient, par six hydro-
génes a des distances de 3,30 A. Trois hydrogenes proviennent des groupes
aldéhydes et trois de% groupes méthyles.OII y a, de plus, six hydrogénes a
des distances de 3,70 A et six a environ 4,0 A, provenant des groupes méthyles

de molécules situées dans d'autres plans.



4) Distances intermédiaires.

Les figures 6 et 7 mentionnent les distances intermoléculaires. Les plus
court%s distances entre atomes de deux molécules organiques valent environ
3,35 A, a part une distance oxygene-oxygene, qui est plus courte (2,98 A),
mais néanmoins supérieure a la somme des rayons de Van der Waals (2,80 A).

Pour la partie inorganique, on a les distances suivantes

On remarque qu'il n'y a aucune liaison importante entre les molécules organi-
ques. D'autre part, il n'y a pas de liaison directe entre le sodium et l'iode.
La cohésion du cristal est assurée par des liaisons Na — O et | — H. Le méme
phénomeéne se retrouve dans la structure de Nal.2 cystéyiglycine (4) (mais,
dans ce cas, il y a des liaisons hydrogéne entre molécules organiques). Par
contre, dans les hydrates de sels alcalins, il existe généralement encore

une liaison entre I'anion et le cation.



structure du complexe iodure de sodium — 3 acétone.

Partie expérimentale.

Le complexe a été préparé par simple refroidissement d'une solution d’iodure
de sodium dans l'acétone. Il cristallise en aiguilles légérement jaunatres.
Celles-ci se décomposent rapidement a l'air et fondent a 25°7 (42). Il a donc
éténécessaire de lesmonter dans des tubesscellés en verre de Lindemann
et deprendre lesclichés ala température de 10° C.
Les dimensions de la maille-unité ont été mesurées sur des diagrammes de
rotation (autour de l'axe c) et de Weissenberg. Le spectre d'argent a servi
d'étalon. Le cristal appartient au systéeme hexagonal et ses parametres valent :

a= 11,37 + 0,03 A

b= 660z 001 A
Pour deux molécules de complexe par maille, la densité calculée est de
1,457 gricnV*.
Les clichés ont été obtenus au moyen d’'une caméra de Weissenberg munie
d’'un dispositif intégrateur. Le rayonnement incident était Cu M . Nous avons
enregistré les réflexions hkO et hkl par la technique des films superposés
(six films pour chaque strate). Les intensités ont ét¢é mesurées par comparai-
son visuelle a une échelle standard. Elles ont été corrigées par les facteurs
habituels. Malgré les faibles dimensions du cristal, assimilable a un cylindre
de diametre égal a 0,1 mm, nous avons fait une correction pour I'absorption
d'apres W. L. Bond (43).

Groupe spatial.

La position et les intensités des réflexions montrent qu’il s’agit d’un systéme
hexagonal, groupe de Laue 6/m. Il n'a pas d'extinctions systématiques. Cepen-
dant on remarque que, dans le plan réciproque hkO, les réflexions sont fortes
pour h — k = 3n et faibles pour h — k ~ 3n. Cela signifie que les atomes
d’iode sont en positions spéciales x = 2/3, y = 1/3etx = 1/3, y = 2/3. Si l'on
considere d’une part, les divers groupes spatiaux qui fournissent une telle
position spéciale double, et d'autre part, la distance minimum a respecter

entre deux atomes d’'iode, on voit que seuls les groupes spatiaux P63 et



P63/m sont satisfaisants. Dans le groupe P63/m les molécules organiques
devraient se trouver en positions spéciales dans des plans paralleles az = O,
a des hauteurs z = 1/4 et z = 3/4. On devrait avoir une égalité entre les inten-
sités des réflexions hkO et hk4 d’une part, hkl, hk3 et hk5 d’'autre part, ce qui

n'est pas le cas. Le cristal appartient donc au groupe spatial P63.

Position de l'iode et du sodium.

La ressemblance des intensités diffractées avec celles du composé voisin
Nal.3(CH3)2NCHO, montre que les positions du sodium et de l'iode sont
les mémes. Les iodes se trouvent donc en 2/3, 1/3, 3/4 et 1/3, 2/3, 1/4; les
sodiums, en O, O, O et O, O, 1/2.

Un calcul de facteurs de structure, a partir des positions des seuls atomes
lourds (iode et sodium), a donné les coefficients d'accord ;

R (hkO) = 0,31
R (hkl) = 0,27

Dans le calcul de R, on a tenu compte de toutes les réflexions, en attribuant

a celles dont I'intensité est inférieure au seuil d'observation, une valeur égale
a la moitié du minimum observable. La constante moyenne de température B,
obtenue par comparaison des facteurs de structure observés et calculés,
vaut 55 An,

Position des molécules d’acétone.

Grace aux signes fournis par les positions de I'iode et du sodium, on a calculé
une projection de la densité électronique P (xy) qui fait apparaitre les molé-

cules organiques (figure 1).

On peut en tirer les coordonnées, x et y, approximatives des carbones et
de l'oxygéne. Ces coordonnées ont été précisées, de méme que les cons-

tantes de température B, par la méthode des moindres carrés. Le minimum



pour R, le coefficient d'accord, a été atteint aprés deux itérations et applica-
tion d’un facteur de « damping » égal a 0,53.

On remarque cependant que les projections des trois atomes de carbone
d'une molécule sont trés proches; elles empéchent un affinement correct
des coordonnées x, y. Pour ces atomes, il a fallu tenir compte, comme pour
la troisiéeme coordonnée, de la configuration assez bien connue de l'acétone.
L'atome d’'oxygéne doit se trouver a égale distance des deux atomes de
sodium, ce qui fixe sa troisieme coordonnée (z = 1/4). Les autres coordonnées
z peuvent alors étre trouvées a partir des distances admises pour I'acétone
et, des distances calculées en projection, on obtient ainsi les coordonnées
indiguées dans le tableau suivant

i X y z B
Na 0,000 0,000 0,000 3,17
1 0,667 0,333 0,750 5,28
Co 0,272 0,260 0,295 4,20
Cl 0,375 0,338 0,120 9,46
Cc2 0,306 0,303 0,518 9,46
0 0,165 0,156 0,250 471

Ce tableau contient aussi les valeurs des constantes de température B, en
pour chaque atome, dont la vibration est supposée isotrope.
Un dernier calcul de facteurs de structure a donné pour R les valeurs

R (hkO) = 0,152 R’ (hkO) = 0,130

R (hkl) = 0,094 R’ (hkl) = 0,075
Dans le calcul de R, on a tenu compte de toutes les réflexions, tandis que
dans celui de R’, on a négligé les réflexions dont l'intensité est inférieure
au minimum observable. Pour calculer les facteurs de structure, on a utilisé
les facteurs de forme atomique de Berghuis et al. introduits sous forme de
développement en fonction de Gauss par Vand et al. (35).

0
Le tableau suivant donne les principales distances interatomiques en A et

les angles de valences dans la molécule -d’acétone.

Acétone Entourage du sodium Entourage de |'i*ode
O-Cq : 1,24 Na-0 : 2,46 I-1; 6,60 7,37
CqCi ; 157 Na-Na:3,30 I-Cq :4,33 — (5,11)-(5,49)
C0-C2 : 154 Na-I : 6,78 I-C1 14,09 — 4,14—(5,34)
oCc1lC2 : 118° 0-0: 3,16 1-02:4,37 — 4,23
ococ2 : 120° 3,77

Cc1coc2 : 122°
Discussion des résultats.
1) Structure de l'acétone.

Dans le complexe Nal.3(CH3)2CO, la molécule d'acétone est plane, si lI'on ne
considere pas les atomes d'hydrogéne. Les distances interatomiques et les
angles de valence sont presque les mémes que dans l'acétone gazeux.



Par des études infrarouges, Slovokhotova (44) avait formulé I'nypothése ique
les molécules d'acétone ont une forme énol en présence d’iodure de sodium.
Mais Yamada a montré qu’on ne trouve aucune trace d’énolisation. Nos
distances interatomiques confirment cette derniére conclusion. L'acétone se
situe quasi dans le plan x = y; si elle se trouvait dans celui-ci, le groupe spatial
serait P63mc. Un groupe méthyle, se trouvant pratiguement dans le plan x = y
a ufie hauteur d'une demi-maille, est a égale distance des deux atomes d'iode
tandis que l'autre groupe méthyle sort du plan et entraine le groupe carbonyle
pour se mettre aussi a des distances égales des iodes. L'acétone garde sa

symétrie mm.

2) Entourage du sodium.

L'entourage du sodium se compose de six oxygéenes, trois provenant du
plan “supérieur et trois provenant du plan inférieur. La distance Na-0 vaut
2,46 A. Les six oxygénes réalisent une configuration octaédrique étirée suivant
l'axe d'élongation c.

3) Entourage de l'iode.

L'iode est entouré d'atomes d’'hydrogéne provenant des groupes mégwyles
des molécules d'acétone. Les distances C-l valent en moyenne 4,10 A.

4) Distances intermoléculaires.

Sur la base de mesures de conductivité (45), Rosenthal avait suggéré que le
complexe moléculaire se dissociait en Na+ et (I.3(CH3)2CO)~. Ceci pourrait
indiquer que le composé possede une structure ionique représentée par
Na+(l.3(CH3)2CO)~ et que par conséquent l'iode n'est pas directement lié
au sodium. La structure cristalline prouve la vraisemblance de cette hypo-
thése. On ne constate aucune liaison entre molécules organiques et la cohé-
sion cristalline est assurée par les liaisons Na-0 et I-H. La figure suivante
reproduit certaines distances interatomiques et montre les dispositions

générales des molécules organiques.
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structure du complexe bromure de sodium — 2 acétamide.

Partie expérimentale.

Le complexe NaBr.2NH2COCH3 a été préparé par la méthode décrite par
Titherley (27), en dissolvant le bromure de sodium et l'acétamide dans I'éthanol
absolu. Le complexe cristallise par refroidissement dans un excicateur au
chlorure de calcium sous vide. Les cristaux se présentent sous forme d’aiguilles
incolores dont le point de fusion est 145° C. Ceux-ci se décomposent rapide-
ment en présence d’humidité. Il a donc été nécessaire de les monter dans
des tubes scellés en verre de Lindemann.

Les parametres de la maille ont été mesurés sur des diagrammes de rotation
(suivant I'axe b) et de Weissenberg. Le spectre d'argent a servi d’étalon.

Le cristal appartient au systtme monoclinique et ses parametres valent

a = 9,09 + 001 A
b = 6,48 = 0,01 A
c = 1769 = 0,03 A
fi = 115M %= 0,2

La densité calculée pour quatre unités de complexe par maille, est de
1,56 gri/crri3. Les clichés ont été obtenus au moyen d’'une caméra de Weissen-
berg munie d’'un dispositif intégrateur. Le rayonnement incident était Cu KX
Nous avons enregistré les réflexions des plans réciproques hOl ah5l par
la technique des films superposés. Les intensités des réflexions ont été
mesurées par comparaison visuelle a une échelle standard.

Elles ont étélueset corrigées par les facteursde Lorentz, de polarisation et
derotation, etportées a une échelle absolueapproximative encomparant
les plans réciproques a une méme série de plans réciproques de méme temps
d’exposition. Etant donné les faibles dimensions du cristal et sa section

circulaire, on n’a pas dd faire de corrections d’absorption.
Groupe spatial.
Les réflexions hOl pour | = 2n -t- 1 sont absentes. Cette condition d’extinc-

tion systématique est propre aux trois groupes spatiaux : Pc (N° 7), P2/c (13)

et P2i/lc (14).



Le groupe spatial Pc en projection [010] appartient au groupe plan pi non-
centrosymétrigue tandis que les autres groupes spatiaux ont suivant cette
méme projection le groupe plan centrosymétrique p2. Pour différencier les
groupes plans pl et p2, nous avons comparé les moments z théoriques et

expérimentaux (46) pour six secteurs de 2sin0.

Le M® moment est donné par

ou< |''>est le "' moment de l'intensité |,
et <( I est la valeur moyenne de l'intensité | a la puissance .

Pour ce groupe plan pl, les second et troisieme moments valent

et pour le groupe plan p2,

<i'>— f t

n-2
ou \% facteurs atomiques de Vand et al. (35) et la somme

s'étend a tous les atomes de l'unité asymeétrique.

Les résultats sont consignés dans le tableau ci-joint :

Secteur :2sin 0 0,4-0,6 0,6-0,8 0,8-1,0 1,0-1,2 1,2-1,4 1,4-1,6

< z2> exp. 1,19 2,06 1,80 1,70 1,65 1,88
théor. pi 1,44 141 131 1,32 1,29 1,27
théor. p2 2,16 2,12 1,97 1,98 1,93 1,90

< z3> exp. 3,01 5,20 391 3,64 3,67 5,98
théor. pi 2,63 2,47 2,05 2,08 1,97 191
théor. p2 6,57 6,18 5,12 5,20 4,92 4,77

Les valeurs expérimentales des deuxiéme et troisieme moments indiquent
que l'on peut écarter le groupe plan pl. Dans cette statistique, nous avons
émis I'hypothése que tous les atomes se trouvaient en positions générales.
Pour confirmer ces résultats, nous avons eu recours a la statistique classique
de Wilson en tenant compte de la perturbation de I'atome lourd (le brome).
Nous avons calculé une fonction cumulative théorique N'(z) (47) dans le
cas centrosymétrique a partir des coordonnées du brome x = 0,178, z = 0,323,

coordonnées obtenues par l'interprétation de la synthése de Patterson

>

a; " Jdu = E



avec 5' =2 , somme étendue aux atomes légers et Fs est la contribution
des atomes lourds aux facteurs de structure. Le signe — est a prendre pour
et I® signe + pour <V A

La fonction cumulative iN'(z) pour un cristal non-centrosymétrique est diffé-
rente. L'exactitude de la démonstration de Collin (47), pour ce dernier cas a
été contestée par Sim (48) qui admet néanmoins, en conclusion de son travail,
que les distributions ~~'(2) et iN’'(z) sont trés différentes.

Nous constatons un accord parfait entre les valeurs N(z) expérimentales et
la courbe théorique ""'(z)- Par conséquent, le groupe plan p2 doit étre retenu.
Le diagramme suivant, nous montre la fonction de répartition des fractions

d'intensité moyenne (z) en fonction de z.

Positions du brome et du sodium.

Pour simplifier les calculs, nous sommes passés au groupe plan p2 en trans-
formant les indices et les parameétres de la maniére suivante

H= h L= 12

a’'= a, c' = c¢l2 (2 = 2),
A partir des intensités des réflexions HOL, nous avons calculé une fonction
de Patterson P (UW). Cette synthése montre deux pics importants qui cor-

respondraient au pic Br-Br.

Hypothéses U w
0,180 0,840
2 0,356 0,645

A partir de ces coordonnées, nous avons calculéodn facteur de structure
corrigé par le facteur de température moyen B = 3,31 A obtenu par la méthode

de Wilson (30). Un calcul de coefficient de désaccord sur les axes HOO et



OOL nous donne pour la premiére hypothése un R de 54 % et pour la seconde
hypothése un R de 35 %. Par conséquent cette premiere hypothése peut étre
rejetée.

A partir d'une synthése de Patterson ponctualisée, c'est-a-dire une représen-
tation de la densité vectorielle dont les pics sont aiguisés en modifiant les

intensités de la maniére suivante : js i

OU fABr est le carré du facteur atomique du brome,nous avons calculé une
fonction minimum M2 en superposant les origines de deux Patterson sur

chacun des bromes dans la maille.

0 C

Les pics résultants nous donnent le position de la partie mmerale

X Y
Br 0,178 0,323
Na 0,000 0,477

quant aux plages, elles appartiennent aux squelettes organiques.



Un calcul de facteurs de structure, a partir de la position des atomes lourds,

brome et sodium, a donné un coefficient de désaccord de 40,9 %.
Position des molécules organiques.

Pour déterminer les positions des atomes des molécules organiques, on
peut employer la méthode de I'atome lourd. Nous avons en premier lieu calculé
une série de Fourier (XZ), avec comme coefficients les facteurs observés
affectés de signes des facteurs calculés pour le brome et le sodium. Ceci
nous donne la projection dans le plan XZ de la somme des densités électro-

niques correspondant aux atomes de la structure (cfr la figure suivante).

0 woy

De cette synthése de Fourier, on tire les coordonnées suivantes

X z
Br 0,179 0,331
Na 0,000 0,500
01 0,797 0,383
02 0,886 0,282

coordonnées qui donnent un coefficient de désaccord de 31,5 %.
Nous avons effectué une série de Fourier des différences (pour le sodium
et le brome) de Woolfson (49) afin de tenir compte d'un plus grand nombre

de facteurs de structure F (HOL). L'expression s'écrit
@ =" " Sculfv>l"anh " ifcl'*Cos2 *(hix-t-Lzj
OU Sc représente le signe du facteur calculé et le coefficient du facteur

observé Foprovient des probabilités pour que Fc(HOL) et Fq(HOL) soient de

mémes signes ou de signes contraires.



L'interprétation de cette série des différences (voir la figure précédente)

donne les coordonnées suivantes

X z
Br 0,179 0,331
Na 0,000 0,500
oi 0,797 0,383
02 0,886 0,282
N 0,545 0,262
Co 0,674 0,341
cl 0,583 0,417

celles-ci fournissent un coefficient de désaccord de 28,6 %.

Il reste trois atomes d'une molécule organique a placer; leur localisation
s'avére difficile car il y a un recouvrement partiel en projection XZ. D'autre
part la contribution des molécules organiques ne modifiant pas les signes
des facteurs de structure, il nous est impossible de raffiner davantage ces
positions et par conséquent, nous devons passer a un travail tridimensionnel

(ce travail est en cours).

Discussion des résultats.

A partir de cette premiére étape structurale, nous déduisons que le sodium
est entouré octaédriquement de deux bromes et de quatre oxygénes prove-
nant des molécules organiques. Le plan des quatre oxygénes est perpendi-
culaire a I'axe brome-brome et de plus, la distance Na-0 est de I|'ordre de
la distance Na-0 de NaBr.2 H20 (22). Les groupements NH2 et CH3 sont



tournés vers les bromes. Quant aux distances et angles de valence des molé-

cules d'acétamide, elles seront similaires a celles données par Marker (50).

Entourage du sodium.

Distances interatomiques et angles de valence de l'acétamide.
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structure cristalline du complexe chlorure de lithium — dioxanne 14.

Partie expérimentale.

Le complexe cristallin LiCl. P-CH2-CH2-O-CH2-CH2 a été préparé au labo-
ratoire suivant la méthode décrite par H. Rheinboldt (26), en dissolvant le
chlorure de lithium dans I'‘éthanol absolu et en y ajoutant du dioxanne 1,4
en exceés. Le complexe, formé aprés quelques heures, cristallise sous forme
de fines aiguilles incolores (point de fusion 120° C.). Les cristaux étant hygros-
copiques, ont d( étre montés dans des tubes capillaires en verre de Lindemann.
Les parameétres de la maille ont été mesurés comme précédemment sur des
diagrammes de rotation (suivant l'axe c) et de Weissenberg. Le spectre de

'argent a servi d’étalon. Le cristal appartient au syteme orthorhombique et

ses paramétres valent n
a = 803+ 001 A
b = 11,32i 001 A
c = 714z 003 A

Pour quatre unités de molécules complexes par maille, la densité calculée
est de 1,31 gr/cm-\ valeur en accord avec la densité expérimentale mesurée
par la méthode de flottaison de 1,33 gr/cm-\

Les clichés ont été obtenus au moyen d'une caméra de Weissenberg munie
d'un dispositif intégrateur. Le rayonnement incident était de Cu K<K Nous
avons enregistré les réflexions des plans réciproques hkO et hk5 par la tech-
nique des films superposés. Les intensités des réflexions ont été mesurées
par comparaison avec une échelle standard. Elles ont été lues indépendam-
ment par deux observateurs, corrigées par les facteurs de Lorentz, de pola-
risation et de rotation, et portées a une échelle absolue. Etant donné les

faibles dimensions du cristal, on n'a pas di0 faire de corrections d'absorption.
Groupe spatial.

Seules les réflexions hOO pour h = 2n -|- 1 et 001 pour | = 2n -|- 1 sont absen-
tes. Ces conditions d'extinctions systém'atiques sont propres aux deux grou-
pes spatiaux suivants : P2-]2-]2i (19) et P2-[2i2 (18).

Le groupe spatial P2i2i2-|peut étre éliminé par l'examen de la fonction de

Patterson tridimensionnelle.

Position du chlore.

A partir des intensités des réflexions hkO, nous avons tenté de calculer une
synthése de Patterson a deux dimensions suivant le plan [001]. L'interpré-
tation de ce diagramme vectoriel s'est révélée infructueuse a cause.de I'im-
portant recouvrement atomique suivant cette projection. Dés lors nous sommes
passés au calcul d’'une fonction de Patterson tridimensionnelle P (uvw).

Les figures suivantes nous donnent les coupes 0, 2, 8 et 10/20 de ce Patterson






Nous constatons la localisation de pics intenses CI-Cl sur les plans de
Harker, ce qui justifie le groupe spatial P2i2i2-|. On en déduit les coordonnées

des atomes de chlore.

X y z
Atome initial 0,138 -0,028 0,209
Atome rattaché a 2-|//a 0,362 0,028 0,709
azillb 0,638 0,528 —0,209
azillc —0,138 0,472 0,291

Un calcul de facteurs de structure, a partir de la position du chlore, a donné
les coefficients de désaccord pour les six plans réciproques suivants

R (hkO) = 0,58
R (hkl) = 0,47
R (hk2) = 0,33
R (hk3) = 0,28
R (hk4) = 0,32
R (hk5) = 0,37

Nous n'avons pas tenu compte dans ce calcul du R des réflexions pour les-

quelles l'intensité est inférieure au minimum observable.

Position des molécules organiques.

Pour déterminer les positions des atomes des molécules organigques, on
peut employer la méthode de l'atome lourd. Nous avons calculé une série
de Fourier tridimensionnelle (xyz) avec comme coefficients les facteurs
de structure observés nantis des signes des facteurs calculés pour le chlore.
Cette densité électronique nous donne la position de toute la molécule orga-
nique sauf celte d'un atome de carbone dont les coordonnées se retrouvent
a partir du centre de symétrie moléculaire. Les nouvelles coordonnées déter-

minées grace a cette derniére synthése de Fourier donnent des coefficients

de désaccord pour les divers plans réciproques

R (hkO) = 0,33
R (hkl) = 0,34
R (hk2) = 0,26
R (hk3) = 0,24
R (hk4) = 0,33
R (hk5) = 0,24

Affinement des coordonnées.

Une nouvelle série de Fourier permet d'affiner les coordonnées et de localiser
le lithium. Les coordonnées X, y, z de méme que les constantes de tempé-

rature B des atomes des molécules organiques ont été précisées par la méthode



des moindres carrés. Les calculs ont été effectués sur un ordinateur Wege-
matic 1000 (33). Un poids statistique artificiel w a été choisi pour accélérer le
raffinement d'aprés la méthode de Hughes (34). On a admis un facteur de tem-
pérature indépendant, mais isotrope, pour chacun des atomes. Le minimum
pour r (r = Z w ([Fo] — [Fc])2) a été atteint aprés cinq tours de moindres
carrés. Le tableau suivant indique la variation du R total et de r le long du

processus d'itération.

R r
1 0,325 0,15
2 0,276 0,115
3 0,215 0,079
4 0,196 0,0723
5 0,192 0,0722

Au cinquiéme tour, on obtient les valeurs suivantes des coefficients d'accord
pour les six plans réciproques hkl, compte tenu de toutes les réflexions et
attribuant a celles dont l'intensité est inférieure au seuil d’observation, d'une
part un facteur observé égal a la moitié du minimum observable pour le plan
réciproque hkO et les axes h01 a h05 et Okl a Ok5, d'autre part un facteur observé
égal au 2/3 du minimum observable pour toutes les autres réflexions

R (hkO) = 0,15

R (hkl) = 0,18

R (hk2) = 0,19

R (hk3) = 0,18

R (hk4) = 0,21

R (hk5) = 0,27

Les coordonnées atomiques finales en fractions de parameétres, et les cons-
Q0

tantes de température en A , sont rassemblées dans le tableau suivant :

Li 0,3887 0,0431 0,3502 7,10
Cl 0,3592 0,0225 0,6909 4,47
cl 0,4180 0,2319 0,1091 6,21
Cc2 0,3434 0,3588 0,0837 6,43
c1 0,4878 0,2800 0,4436 6,38
Cc2 0,4132 0,4069 0,4183 6,97
Oi 0,4066 0,2005 0,3090 5,69
02 0,4246 0,4383 0,2184 5,82

Discussion des résultats.

1. Structure du dioxanne 14.

Dans le complexe LiCl. 9-CH2-CH2-O-CH2-CH2, le dioxanne 1,4 a la forme
fauteuil et garde sa symétrie 2/m, si I'on ne considére pas les atomes d’hydro-



géne. Les distances interatomiques et angles de valence sont indiqués dans
le tableau suivant
0-C :147 £0,03 A
C-C :156* 0,03A
Cc-0-C ; 117,3° 1°
0-C-C :180,6" £ 1°

Les précisions relativement faibles sont dues au fait que sur les plans réci-

I+

+

proques enregistrés se superposent un spectre de poudre (LiCl) qui altére
les intensités. Nous pouvons comparer nos distances a celles obtenues par

d’'autres auteurs.

Composés Réf. Cc-0 Cc-C C-0-C 0-C-C Conf. mol.
LiCl. diox. 1,47 1,56 117° 109° fauteuil
Br2- diox. (51) 1,41 154 ' 116° 111° fauteuil
Clg. diox. (52) 1,44 1,52 111° 109° fauteuil
H2S04. diox. (53) 1,44 1,53

1,47 1,59 bateau

1,42

1,41
Dioxanne 1,4 (54) 1,44 151 113° 110° fauteuil

2. Entourage du lithium.

L'entourage du lithium est tétraédrique. Il se compose de deux oxygénes
provenant de deux molécules de dioxanne et de deux chlores; la distance
moyenne Li-O est de 2,04 A et la distance Li-Cl de 2,44 A est inférieure a la
distance Li-Cl dans le chlorure de lithium (54).

Une distance Li-0 est plus courte que la somme des rayons de covalence,
mais cependant supérieure a la somme du rayon ionique du lithium et du rayon
covalent de l'oxygéne.

3. Distances interatomiques.

Les figures suivantes mentionnent les distances intermoléculaires. Les plus
courtes distances entre molécules sont de l'ordre de 3,3 A, distances néan-
moins supérieures a la somme des rayons de Van der Waals. On remarque
qu'il n'y a aucune liaison importante entre molécules organiques et que la
cohésion cristalline est assurée par des liaisons Li-jD et Li-Cl. Les distances
CI-Cl et O -O valent respectivement 4,04 et 3,27 A.



Projection suivant [001]

Projection suivant [100]
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TABLEAU DES FACTEURS DE STRUCTURE
OBSERVES ET CALCULES POUR LES PLANS RECIPROQUE HKL.

0
Fo — [Fc] Fo;»
k 4
0 175 110 175
0 182 130 -182
0 6 05 —6
0 7 13 7
0 4 06 —4
1 75 6,6
1 263 187 263
4 03
73 52 73
104 71
1 09 —1
10 0,9
1 7 05 —7
1 29 19
76 7.3 76
82 41
104 54 -104
25 2,0
108 6,9 -108
6 1.2
24 21 24
13 08
17 1,2 17
6 0.3
3 123 79 -
3 123 7.2 112
3 4 07 -
3 13 09 —13
3 93 70 -
3 19 15 —19
3 7 06 -
3 6 08 6
3 22 21 -
4 168 12,6 168
4 56 4,2 -
4 52 3,0 52
4 52 3,6 -
4 60 39 -60
4 36 3,2
4 7 08 7
4 53 38 -
4 19 13 19
5 149 98 -
5 126 9,2 126
5 112 76 -
5 36 3,0 36
5 34 28 -
5 23 13 —23
5 13 13 -
5 6 02 6
6 5 1,0 5
6 63 47 -
6 56 36 —56
6 152 73 -
6 44 29 —44
6 31 28 -
6 29 23 29
6 24 17 -
6 16 1,0 16
7 6 09 -
7 78 57 78
7 16 09 -
7 6 08 —6

Fog

76"

—104
—10
29

82

25

149
112
—34

— 13

—63
152
31

—24

16

1=0 1
Fo — [Fc] Foa Fob
h k 4
5 7 7 06 -1
6 7 29 19 —29 -
7 7 6 0,3 — 6
8 7 10 0,8 10 -
0 8 6 0,2 —6 -
1 8 44 2,5 - —44
2 8 28 1,8 —28 -—
3 8 32 2,3 — 32
4 8 7 0,8 —7 -
58 7 01 — —7
6 8 19 15 19 —
7 8 27 21 — —27
1 9 17 1,6 — 17
2 9 47 3,2 47 —
3 9 30 1,8 — 30
4 9 32 21 —32 —
5 9 7 0,0 — —7
6 9 28 15 —28 —
0 10 7 01 7 —
110 40 25 — —40
2 10 7 01 7 —
3 10 40 2,7 — 40
4 10 7 0,3 —7 —
5 10 27 1,4 27
6 10 5 0.1 -5 —
i1 7 o1 — 7
2 11 40 2,5 0 —
211 7 01 —7
4 1 6 0,7 —6 —
511 5 0,0 - 5
6 11 12 1,2 —12 —
0 12 35 12 —3 —
112 38 19 _  —38
2 12 6 0,3 -
2 12 6 0,3 —6 -
3 12 19 15 — 19
4 12 5 0,3 5 —
113 1 0,6 - —1
2 13 5 0,9 5 -
3 13 4 0,3 —4
4 13 3 0.6 -3 -
0 14 4 01 -
114 4 0,7 — —4
Facteur d échelle
k = 14,49
1- 1 1
Fo -[Fc] Foa Fob
h k 4
1 0 187 125 - — 187
2 0 60 4,2 — 60
3 0 110 7,4 . —110
4 0 6 0,9 — 6
5 0 38 3,0 —_ 38
6 0 15 1,6 — —15
7 0 52 4,8 — 52
8 0 8 0,3 — 8
9 0 7 0,2 — —7
10 O 4 0,5 - 4
0 1 40 2,9 — —40
1 1 93 7,8 396 —84
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150

43
31
36
10
10

186
19
59
76

10

27
10

58
32

54
56
58
29
10
22
16
34
74

38
10
19
16
15

37
47
46
10
22
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1
-[Fc] Foa
4
15,3 2~204,0
9,4 —65,5-
1,6 94
20 —8,0
2,5 31,8
1,6 22,1
1,8 —17,8
08 —31
7,8 38,0
9,8 15,9
5,9 7,3
7,6 0,2
1,6 —21,3
25 —24.2
21 132
31 34
0,2 6,7
0,3 6,9
1,6 —
4,0 47,7
11,9 —149,6
0,5 6,0
32 —150
24 —34
3,0 32,4
0,9 9,0
0,7 —10,0
0,6 1,6
14,1 126,0
2,0 2,7
41 460
6,2 3,7
55 —66,4
0,4 - 78
1,7 —173
2,8 31
11 0,9
0.5 7,0
4,2
2,3 15
08 —3
34 —43
3,9 53
48 —22
2,2 20
0,2 8
18 —20
1,2 —
3,2 34
49 18
08 —2
2,6 19
12 —10
15 —9
1,7 15
11 —8
0,7 8
0,2 5
2,2 —
3,8 34
3,7 —46
0,9 -8
2,0 13

Fob

—58
-106
—23
—30
—4
12
—7

8

a4
87
—o4
—15
—24
-25
37

13

4
—26
29

1

4

40
—31
16
—4

1

8

19

37
—76
—33
—6
—12
27



Fo —[Fc] Fo/?
4
5 7 35 30 3
6 7 271 17 27
7 7 15 07 15
8 7 8 04 —6
0 8 65 56 65
18 62 41 38
15 09 —9
26 22 23
44 34
26 15 —13
10 06 10
9 01 —1
u 06
46 34 —19
1mn 07 5
38 23 —13
24 13 24
15 1.8
13 08 9
8 05 3
8 26 8
23 11 21
38 15 —22
10 o3 8
5 18 —25
19 10 —a9
18 1.2 18
0.1 —5
8 1.
24 1.§ 1
16 03 14
18 11 10
13 07 1
15 1.3 2
0,2 2
012 8 13 8
112 10 06 8
2 12 9 06 —9
312 9 05 8
412 19 12 —19
0 13 7 06 -
113 8 15 —3
2 13 8 04 6
313 7 09 -
4 13 6 06 —1
0 14 1,0 4
114 05 —
Facteur d'échelle
k = 12,96
1=2 1
Fo -[Fc] Foa
h k 4
1 0 8 67 —83
2 0 4 03
3 0 20 11 —20
4 0 77 68 77
5 0 45 38 45
6 0 8 07 8
70 8 07 —8
8 0 8 06 —8
9 0 7 11 —7
10 0 3 07 3
0 1 63 49 -
11 8 73 —14
2 1 33 31 —31

42
10
36

—15

Fob

—86
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Fo

136

-[Fc] Foa
4
32 —27
34 —18
5,2 1
1,6 4
0,5 2
1,3 4
1,4 —3

11,8 — 136
56 —49
1,8 —5
36 —24
2,6 47
2,7 27
21 —25
1,2 —2
09 —10
1,2 —8
7,0 -
25 19
41 —35
14 —16
4,7 —8
3,9 14
1,6 1
1,4 10
11 —10
i1 —1
71 —92
48 -~4
42 22
45 2
48 64
1,3 18
1,7 1
1,7 1
0|7 —8
2,7 0
4,5 27
5,5 77
3,2 —20
0,9 24
21 —13
2,2 17
0,3 n
0,9 —38
34 —44
35 —34
1,9 1
2,2 —8
2,8 28
21 33
1,2 —7
1,6 —1
1,2 —5
0,6 —
2,2 15
51 —T71
19 —24
1,4 —6
1,2 -
1,2 18
1,2 20
0,5 — 6
1,3 34
21 —37
1,6 17
34 —18
14 2

—19
—36
58

10

—7

40
—3
—34

—5
_ 4
19

82
—18
—36

—54
a4
19

14
—8
—148
51
—47
—16

27
27

28
—57

—12

—27

—10

1= 2 1

Fo —[Fc]Foa
h k 4
5 8 10 1,0 9
6 8 18 14 —11
7 8 8 1,2 2
0 9 43 24 —
1 9 57 33 54
2 9 29 19 —2
3 9 4 26 —39
4 9 13 1,0 1
5 9 12 11 —12
6 9 1 0,9 1
010 8 01 —8
110 39 20 14
2 10 13 2,0 3
3 10 33 1,7 19
4 10' 9 05 9
5 10 9 0,3 8
6 10 13 o7 —3
on 8 01
11 10 0,3 9
21 25 19 —25
3 n 24 13 —22
4 11 26 0,6 23
511 8 0,3 —2
6 11 6 09 6
0 12 7 07 7
112 9 1,2 1
212 9 11 1
3 12 8 1,0
4 12 7 08 _4
0 13 6 03 —
113 8 0,6 7
2 13 7 08 —6
3 13 6 0,6 —6
0 14 4 05 4
114 4 06 1

Facteur d’échelle

k = 12,78

1= 3 1

Fo —[Fc] Foa
h k 4
1 0 8 59 —
2 0 105 8,6 -
3 0 45 37 —
4 a 32 23 —
5 0 10 00 —
6 0 48 38 —
7 0 23 20 —
8 0 10 0,9 —
9 0 7 01 -
01 20 19
1 1 110 90 —105
2 1 39 28 37
3 1 68 5,3 66
4 1 32 24 4
5 1 32 24 4
5 1 26 23 25
6 1 23 08 —19
7 1 23 20 —23
8 1 10 06 9
9 1 7 02 5
0 2 3 24 35
1 2 51 38 —47
2 2 62 49 —3
3 2 62 53 —37

Fob

—14
—8
43
—18
13
—21
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FOO

—89
—105

—10

—62
50
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Fo — [Fc] Foa

4
3% 29 —5
10 12 5
34 25 5
n 13 3
10 15 1
7 02 —6
16 23
52 35 "6
83 61 82
51 45 5
20 13 —5
2 24 1
28 18 —18
29 20 —28
10 10 7
7 04 5
89 53 —89
2 29 —27
67 48 —18
8 12 —8
31 20 14
1 16 1
29 23 —7
u o8 —2
09 —2
3B 20
62 46 —62
a4 32 3
46 30 45
s 27 —8
29 14 25
23 16 —14
10 14 —10
9 09 2

60 44 —60
56 3,8 8
57 39 —582
33 23 33
29 16 28

23 11 -

10 09 4
7 04 1

60 46

10 04 9

1n 05 4

29 22 25

38 28 —2

24 16

6 09 —9
9 09 —9
7 07 1

46 26 —46
43 33 —34

1 10 —9
1 15 —10
1 09 9
28 19 27
10 04 —7
8 01 8
8 20
29 16 —2
23 09 —3
23 09 n
22 16 —8
10 11 —2
10 12 —3

8 11 —8

Fob

35

34
-11
-10
—3

16

—25
—10

—19
30
21

—5

—17
—64

28

28
—1n
—9
35
—7
—25
—9
—34

1= 3 1=4 1
Fo — [Fc]Foa Fob Fo — [Fc]Foa
h k 4 “h k 4
110 89 1.7 —29 —5 1 4 50 3,6 50
2 10 28 11 8 —27 2 4 34 2,5 -4
3 10 6 08 —14 —8 3 4 10 0,9 —3
4 10 21 1,2 19 —9 5 4 24 1,4 9
5 10 23 1,4 23 1 7 4 10 0,4 9
6 10 7 02 5 5 8 4 8 0,5 3
on 41 2,5 11 0 5 27 1,6 —
11 n 0,6 4 —10 1 5 55 40 —55
2 1 10 06 —10 —2 2 5 27 1,7 4
3n 9 03 3 —8 3 5 34 2,3 33
4 11 27 1,7 —1 —25 4 5 35 2,3 —4
511 7 04 2 7 5 5 11 0,5 9
0 12 0,4 —7 6 5 10 1,0 1
112 1.2 —9 —1 7 5 10 12 —10
2 12 0,6 5 6 8 5 8 0,6 4
3 12 0,7 —7 —1 0 6 11 0,8 11
4 12 0,3 7 1 6 33 2,0 20
013 20 12 20 2 6 16 05 7
113 18 0,7 13 —13 3 6 10 0,2 3
2 13 6 02 —5 —4 4 6 33 2,1 —8
5 6 29 1,8 —28
Facteur de structure 6 6 22 1,4 —6
k = 13,82 7 6 9 0,3 —1
8 6 6 0.7 -
A 0 7 8 55 -
Fo — [Fc] Fo® Fog 17z 18 —24
h k 4 2 7 31 15 24
3 7 33 2,4 31
4 7 33 2,0 10
1 0 46 3,6 46 5 7 10 0,3 10
2 0 6 0,4 6 6 7 10 0,2 —1
3 0 34 w3 34 7 7 8 11 —8
4 0 9 1,0 9 0 8 33 08 —33
5 0 28 23 —28 1 8 11 0,8 1
6 0 11 0,4 n 2 8 58 3,7 —6
7 0 10 0,3 10 3 8 11 0,5 10
8 0 10 0,0 10 4 8 16 0,5 3
9 0 6 1,2 6 5 8 11 08 —11
0 1 31 2,9 —31 6 8 22 1,3 5
11 4 0,2 4 7 8 6 0,3 —5
2 1 47 39 —19 43 0 9 10 0,4 —
3 1 24 1,8 —2 —10 1 9 1 16 —1
4 1 48 3,6 —5 48 2 9 1 0,4 —1
5 1 22 16 —17 —14 3 9 31 1,7 31
6 1 37 2,9 3 —37 4 9 9 0,6 —
7 1 10 07 —10 —1 5 9 9 0,7 9
8 1 20 1,3 3 —20 6 9 7 0,1 —7
9 1 6 0,2 —1_ 6 0 10 8 0,0 —8
0 2 38 2,2 38 - 110 10 0,2 4
1 2 84 6,9 84 4 210 34 2,2 —3
2 2 23 0,9 19 14 3 10 10 0,4 —38
3 2 73 52 72 13 4 10 9 0,7 1
4 2 35 3,0 —7 34 4 10 9 0,7 —1
5 2 35 28 —3 -1 5 10 8 0,5 —8
6 2 11 0,9 -« 9 on 8 0,1 -
7 2 10 0,8 —9 —4 111 10 0,8 —10
8 2 13 0,9 —4 —12 21 10 0,4 4
9 2 7 0,6 7 - 3 n 22 1,3 20
0 3 9% 6,3 - —9 4 11 9 0,4 —2
1 3 62 3,7 —61 —9 0 12 6 0,3 —6
2 3 8 0,7 8 2 112 8 0,5 -
3 3 30 2,2 29 —6 2 12 7 11 —1
4 3 42 3,5 1 40 3 12 6 0,1 6
5 3 33 2,4 33 —2
6 3 11 1,0 4 —10
7 3 10 0,2 10 —3 Facteur d'échelle
8 3 9 1,2 —1 —9 k = 14,93
0 4 8 0,7 8 -

Fob

—34
10

22
—4
—8
—27
—5
27
—8
35
—7
—10

—7

26
—14

32
—7

—9
—6
—88
12
—20



= O

e

Fo — [Fc] Foa

4
21
6,5
0,2
1,8
0,5
2,4
0,7
0,8
2.9
5.2
0,4
3.0
19
19
0,6
11
0,3
1.9
2,0
14
2.9
31
11
1,7
0,5
13
13
2.4
2.4
3.4
0,5
0,2
1,9
1,6
0,7
0,7
2,0
3,7
1,0

1,2
15
0,5
0,4
13
2,6
0,9
2.3
15
0,8
0,7

0,7
3,2

27
07
11
1,0
03
2,4
1,0
11
09
1,8
05
07
Th

83
—1n
-49
—26
—36
—15

1
32
31

41
—3

—4
— 15

33
23
—60
—14

43

Fob

—27
99

—40
—13
—47
—13

—143

—35

—13

54
15
—9

-15
—8
— 56
—19
10
—5
35

-13
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Fo — [Fc] Foa

18
45
16
16

16
16
16
16
13
25

16
16
13
29

ERRpE

4

11
1,3
0,4
0,2
13
0,3
2,2
0,7
0,5
0,5
14
0,5
01
1,2
0,5
0,7
0,5
1,7
0,2
0,2
0,2
0,6
0,8

18
—12

14

24

—7
10
—n
—7

Facteur d’échelle
k = 19,35

Fob

—2
43
15

—7

— 4
— 16
—12

15
—6
13
23

12
-1
16
-11
-11

—2



Chapitre IV : ETUDE DES MOUVEMENTS
INTRAMOLECULAIRES DES COMPLEXES
PAR RESONANCE PROTONIQUE

Introduction.

Les raies d’absorption des solides en résonance magnétique nucléaire don-
nent des informations structurales sur les positions mutuelles des noyaux
pour autant qu’ils forment des groupes d’un petit nombre relativement isolés
dans le réseau. La largeur de raie est due en effet aux interactions entre dipdles
magnétiques.

Dans de nombreux solides, méme a des températures bien au-dessous du
point de fusion, on observe une raie nucléaire beaucoup plus étroite que ne
le prédit I'expression de Van Vleck (55) pour un réseau rigide. Ce phéno-
meéne est lié a I'existence de mouvements intramoléculaires. On peut étudier
ceux-ci en suivant I'évolution de la largeur quadratique moyenne de la raie
de résonance, ou second moment, en fonction de la température.

Le second moment est défini par

ou g (h) :intensité du signal, résonance pour un champ H = Hqg -I- h ou Hg
est le champ magnétique auquel résonne le proton libre.
Lorsque le réseau est rigide, cette quantité peut étre réliée a la structure

moléculaire par la formule de Van Vleck,
Ax»/. 4 - n;; V

OU | : spin nucléaire du noyau en résonance,

N : nombre de noyaux du systéeme sur lequel portent les sommes,

g :rapport gyromagnétique,

Rjk : distance internucléaire joignant les noyaux j a k.

If : spin nucléaire des noyaux autres que le noyau en résonance.
Dans le cas d’une rotation libre, d’une réorientation ou d'effet tunnel a travers
une barriere de potentiel de périodicité n (n>3), on trouve pour le second

moment (56) d'un échantillon polycristallin, I'expression



A Nrf
+4 novin x X f(if.jfA \Y

ou”jk ety'jf sont respectivement les angles entre les vecteurs Rjk ou Rjf et
la direction du champ magnétique H

Dans le cas spécial ou l'axe de rotation est perpendiculaire a tous les vec-
teurs internucléaires,X'ji* ety'jff valent T j2, et I'équation précédente montre
que le second moment d'une poudre cristalline est réduit d'un facteur 1/4

par rapport au second moment d'un réseau rigide.
Partie expérimentale.

Les spectres de poudre des complexes en résonance magnétique nucléaire
ont été pris entre 100 et 300° K au moyen du spectrometre Varian de 56,4 méga-
cycles/sec muni d'un dispositif a basses températures.

Les conditions expérimentales sont les suivantes

Fréquence de modulation : 40 cycles/sec; amplitude de modulation : 0,99
gauss; constante de temps :2 a 3 sec; vitesse de balayage variant de 0,042

a 0,086 gauss/sec.
Résultats et discussions.
Nal.3 HCO N(CH3)2

L'allure du spectre peut étre expliquée qualitativement par une raie large a
température normale, produite par la résonance des protons de la diméthyl-
formamide complexée, et par un pic étroit superposé a la raie large, produit
soit par la résonance des protons des molécules d'eau absorbées sur le com-
plexe hygroscopique, soit par la résonance des protons de la diméthylfor-

mamide a I'état libre.



La figure ci-dessus représente la variation avec la température du second
moment mesuré de la raie des protons dans le complexe polycristallin tri-
diméthylformamidate d'iodure de sodium. Cette discontinuité de largeur de
raie des protons est attribuée a l'existence de mouvements internes dont la
loi de variation avec la température est reliée a la variation observée par la
largeur de raie. Il existe donc un domaine de température dans lequel la lar-
geur de raie protonique devient plus petite lors d'un accroissement de tem-
pérature car la vitesse de réorientation des groupes méthyles autour de leur
axe de symétrie ternaire augmente jusqu'a une valeur critigue bien que les
autres atomes soient figés dans le réseau cristallin.

Le passage d'un palier a l'autre dans le complexe entre 100° et 300° K peut
se décrire comme suit ; au-dessous de 100° K, la fréquence de transition d'une
position équivalente a l'autre, caractérisée par un temps de corrélation, est
tres basse et le réseau est pratiquement rigide.

Supposons que X ¢ soit de la forme

VIP7-

OU Ea est une énergie d'activation correspondant a peu prés a la hauteur
de la barriere de potentiel entre deux positions moléculaires équivalentes
et T est l'inverse du facteur de fréquence.

Lorsque la température augmente, la raie de résonance devient plus petite.
Le second moment de 31 gauss2 a 100° K, réduit d'un facteur 1/4 a 300° K soit
7,7 gauss 2 (expérimentalement 7,2), prouve qu'a température normale, les
groupes méthyles tournent.

Pour un groupe méthyle, l'axe de rotation est perpendiculaire au triangle
équilatéral de cdté R et le second moment peut s'écrire

4@

OU 0 n est l'angle entre le n™ coté du triangle et le champ magnétique stati-
gue Hg. Le mouvement d'un groupe méthyle autour de son axe de symétrie
C3 est exprimé par 0 (t) dans la relation

ol 4" est l'angle entre I'axe ternaire et Hg, et Oq est la position azimutale
du groupe méthyle au temps t = O. L'effet du mouvement sur le second
moment est obtenu en prenant la moyenne par rapport
a0 (t) durant un intervalle de temps approprié.

Considérons deux types de rotation, l'une du type brownien et l'autre due
a un mouvement libre dans une barriére de potentiel trinodal. Dans le cas de
rotations libres du type brownien des groupes méthyles, nous pouvons cal-

culer I'énergie d'activation par l'expression de Gutowsky (57)

fn [Ié&ﬁp: an E&Iﬁh - iJ1:A +fn Ved 7SA (l\{l] ik

OU (ahl)® est le second moment des groupes méthyles tournant comple-

tement. La pente de la droite obtenue en portant I'expression logarithmique



en fonction de l'inverse de la température (voir diagramme) nous donne I'éner-
gie d'activation: dans le cas du complexe, celle-ci est de 2,8 Kcal et par extra-
polation, nous obtenons un T de 0,15.10 ~ sec, ce qui correspond a un

facteur de fréquence de 106.10" cycles/sec.

INj-

Si I'on considere un mouvement libre dans un potentiel trinodal, la fréquence

de réorientation est donnée par
UniLfART. il

La fréquence '“c de réorientation est plus petite d'un facteur 2/3 que la fré-
quence de réorientation dans un mouvement brownien.

L'énergie d'activation moyenne calculée a partir de ces deux modeles vaut
2,2 Kcal, valeur en trés bon accord avec les résultats obtenus par Gutowsky
pour les composés suivants ; CH3CCI3, (CH3)2CCINO , et (CH3)2CINO2.

NaBr.2 CH3CONH2.

Nous avons exploré le second moment entre 100 et 300° K. Dans ce domaine,
il n'y a pas de palier et la valeur moyenne du second moment est de 12 gauss2.
Cette valeur est plus petite que la somme pondérée des seconds moments
des groupements aminé et méthyle (17,3 gauss”) ou pour un groupe méthyle
rigide et un groupe aminé tournant (14,6 gauss”), si le groupe aminé tourne
autour d'un axe perpendiculaire a la distance interprotonique. Ceci permet de
conclure que dans le complexe NaBr. 2 CH3CONH2, le groupe méthyle tourne
autour de l'axe C-C et que le groupe aminé reste rigide. Le second moment
théorique vaut 6,6 gauss2; a cela doit s'ajouter environ 4 gauss2 dus a la lar-
geur de raie intermoléculaire. Le diagramme nous donne le second moment

en fonction de la température.



Nal. 3 (CH3)2CO .

Dans le complexe triacétonate d'iodure de sodium, les groupes méthyles
subissent apparemment des réorientations de basses fréquences a 100° K.
La diminution graduelle dans la largeur de raie vers le point de fusion suggére
une rotation de plus en plus importante. Le graphigue suivant nous montre

I'évolution du second moment en fonction de la température.

Nai 3Acétone



CONCLUSIONS GENERALES.

Par des études en infrarouge et ultraviolet, Yamada constate la formation
d'une liaison entre l'oxygéne du groupe C =0 et le cation alcalin. Cette liaison
intermoléculaire présente un certain pourcentage de covalence. Ce pourcen-
tage de covalence et I'énergie de liaison furent calculés par cet autéur et son
calcul repose sur la théorie du complexe par transfert de charge.
La liaison intermoléculaire peut s’exprimer par une résonance entre deux types
de structure, l'une no-bond (A) et l'autre dative (B) formée par le transfert
de charge de la paire d'électrons libres de l'oxygéne vers l'alcalin
C=0 M+ (A)
C=0+- M (B)
Tout comme Coulson (58) avait étendu la relation de l'ordre de liaison de
Pauling (59) a la liaison hydrogene, de méme Yamada a étendu cette expres-
sion a la liaison intermoléculaire.
L'ordre de liaison (n) est obtenu par l'expression suivante
L(n) — L) = —C log n
ou L(n) est la distance intermoléculaire M-0 expérimentale,
L(l) = Rqg(l) -- RM(1) c'est-a-dire la somme des rayons de covalence
Ro(1) = 0,66, RLi(1) = 1,34 et RNa(l) = 1,54,
et C = 0,325, valeur moyenne des valeurs 0,30 (composé métallique) et 0,35
(composé organique).
Le pourcentage de covalence de la liaison est le produit du pourcentage du
caractére covalent, L(1) par l'ordre de liaison. Le pourcentage de covalence
de L(1) est estimé a partir des différences d’électronégativité entre les deux
atomes par la formule de Pauling.

Le tableau ci-joint donne les résultats des calculs des différents composés

étudiés :
Complejces Types L(n) n % de cov. % de cov.
de liaison L(1) L(n)
Nal.3(CH3)2CO Nat..O 2,46 0,40 20 8
Nal.3BHCON(CH3)2 Na+.0 2,40 0,49 20 10
NaBr,2CH3CONH?2
Nat..O 2,42 0,458 20 9
NaBr.2H20
LiCl.Dioxanne 1,4 Lit.O 2,04 0,868 22 19
NaCl.H"O.CO"MH<)t Nat.OH 2 2,27 0,66 20 13
Nat.OH?2 2,42 0,458 20
Nat”..Oorg 2,48 0,37 20
Nat..Oorg 2,46 0,40 20 8

Pour le complexe triacétonate d'iodure de sodium, Yamada a déterminé
I'’énergie de formation de la liaison complexe c’est-a-dire I'énergie de stabili-

sation d’une paire d'électrons libres par I'expression ;



Wqg — Wn = (Ip— Ea + V) b2/a2 = 0,34 eV = 7,8 Kcal,

ceci en supposant W, = 0.
De ce tableau, on ne peut tirer les valeurs des pourcentages de covalence
que pour établir des comparaisons entre des distances intermoléculaires des
complexes examinés.
L'électronégativité, qui est une correction pour estimer I’énergie de résonance
ionique, n'est pas, selon Jaffé, un invariant de structure et donc, elle ne peut
étre reliée rigoureusement a une distance de liaison.
Cependant, on constate que les amidates d'halogénures alcalins sont plus
stables que les acétonates correspondants (point de fusion plus élevé) car
la densité électronique de l'oxygene dans les amides (diméthylformamide et
acétamide), agissant comme électrodonneur du type n, est plus forte du
fait de la résonance amide

N-C=0~ AN =C—0~
Les amidates sont une distance Na‘t..O plus petite et par conséquent un carac-

téere covalent plus grand que l'acétonate.

Dans I'hydro-organate, on remarque que les liaisons sodium-oxygénes pro-
venant des molécules d’eau sont plus fortes que celles des oxygénes prove-
nant des molécules organiques.

En conclusion, en plus des interactions ion-dipdle, on constate dans ces
organates, la formation d'une liaison covalente.

Les quatre complexes étudiés se scindent en deux groupes quant a leur
structure. Dans les complexes diméthylformamidate et acétonate d’'iodure de
sodium, l'iode est indirectement lié a l'alcalin, le lien Na-l est assuré par
I'intermédiaire des molécules organiques, l'acétone et la diméthylformamide.
Un second groupe constitué par le dioxannate de chlorure de lithium et le
diacétamidate de bromure de sodium, montre que l'anion est directement
coordonné a l'ion alcalin.

De plus, on constate dans les deux groupes aucune déformation appréciable
du ligand organique, c'est-a-dire aucune variation des longueurs de liaison,
angles de valence par rapport aux molécules organiques prises a I'état pur,
sauf pour le dioxannate ou la molécule de dioxanne 1,4 est |égérement étirée.
Quant aux rotations internes des groupes méthyles de l'acétone, l'acétamide,
la diméthylformamide, étudiées par résonance protonigue, on ne constate
aucune modification en fonction de la température par rapport aux consti-
tuants pris a I'état isolé; les seules perturbations du second moment provien-
nent des interactions intermoléculaires (manifestement assez faibles) dues a
un environnement différent.

Un organate d'halogénure alcalin s'avére d’autant plus stable que I'anion
est volumineux (I > Br> Cl) et que l'ion alcalin (Li> Na> K) a un volume plus
petit. Il est évident que I'énergie réticulaire libérée-par la formation de l'orga-
nate est plus petite que celle du sel d'halogénure alcalin, parce qu'a charge
égale, le volume de I'ion ligand organique-anion est supérieur a celui de
I'anion.
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