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Résumé
Les masses volumiques des différentes solutions de la série homologue des alcanoates 
de sodium du formiate (n=0) à l’undécanoate (n=10) ont été étudiées selon le modèle 
de la pseudo-phase (MPP). Ce modèle nous a permis d’introduire deux concentrations 
critiques délimitant la zone de «la pseudo-phase». Nous avons déterminé d’une part des 
domaines de «micro-phase» qui sont des domaines d’équilibre où les micelles peuvent 
exister, et d’autre part des domaines de «micro- hétérogénéité» où la structure serait 
instable et variable avec la concentration. De même, on a pu déterminer les volumes 
molaires apparent et partiel de chacun des produits ainsi que la variation du volume 
durant  la  micellisation.  La  méthode  a  permis  d’accéder  à  un  certain  nombre  de 
grandeurs micellaires.

Mots-clés :  densimétrie, volumes molaires apparent et partiel, micelle, interactions 
                      soluté-solvant  et  soluté-soluté, alcanoate de sodium.

Abstract
Thermodynamics  of  micellar  systems  :  Part  II  -  Apparent  and  partial 

molar volumes of sodium alkanoates according to the pseudo-phase model 
(MPP)

Volumetric  measurements were carried out  to  obtain the apparent  and partial  molar 
volume of the aqueous solutions of the homologous series of sodium alkanoates from 
formate (n=0) to undecanoate (n=10). The results are analysed according to the pseudo-
phase method (MPP). Three areas are defined corresponding to “the authentic solutions, 
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micro-heterogeneity  and  pseudo-phase”.  Then  the  critical micellar  concentrations  of 
products were obtained and  the variations  of the apparent and partial molar volumes 
during the micellization were determined. This method permits also to evaluate different 
micellar properties.

Keywords :  densimetry, apparent and partial molar volumes, micelle, solute-solvent 
                       and solute-solute interactions, sodium alcanoate. 

1. Introduction

Les  études  thermodynamiques  concernant  les  solutions  aqueuses  des  alcanoates  de 
sodium  sont  nombreuses  et  très  diverses  [1-5].  Les  propriétés  volumiques  des 
alcanoates de sodium ont été largement étudiées en particulier par Hajji [6], Sakurai [7], 
Redlich [8], King [9], Vikingstad [10], et Douheret [11]. D’après ces différents travaux, les 
auteurs  ont  conclu  que  l’acétate  et  le  formiate  de  sodium  ne  présentent  pas 
d’associations  et  que  les  homologues  supérieurs  forment  des  agrégats  à  partir  du 
propanoate. Dans une communication récente [12 ], nous avons étudié cette même série 
des  alcanoates  de  sodium par  la  méthode  d’action  de masse  et  nous  avons  montré 
l’existence des concentrations micellaires critiques à partir de l’hexanoate de sodium. 
Des  études  concernant  les  capacités  calorifiques  molaires  apparentes  portant  sur 
l’acétate  et  l’octanoate  de  sodium  ont  été  réalisées  par  Leduc  [13],  alors  que  le 
décanoate de sodium a été étudié par Delisi [4].
La distinction entre les phénomènes associatifs et micellaires, souvent n’étant  pas très 
aisée, notre but est d’apporter une contribution à la compréhension des phénomènes de 
formation  de  structure  micellaire,  d’agrégations  et  d’associations  progressives 
attribuées généralement à des interactions hydrophobes [14,15].
Nous présentons ici  les  résultats  d’une étude par volumétrie des solutions aqueuses 
d’alcanoates de sodium H-(CH2)n-COO- Na+ avec n = 0 à 10. Cette technique a été utilisée 
pour  la  détermination  des  concentrations  micellaires  critiques  (cmc)  et  des  volumes 
molaires apparents et partiels. Ensuite nous discutons les interactions soluté-solvant et 
soluté-soluté.

2. Matériel et méthodes

2-1. Rappels

De nombreux auteurs  ont  utilisé,  pour  le  traitement  des  données  expérimentales  le 
modèle de la peudo-phase [11,16]. Nous donnons ici un bref rappel :
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Le modèle de la pseudo-phase proposé et développé par Shinoda [17] a été appliqué par 
d’autres auteurs [5,10,11,16] pour l’explication de la formation de la micelle. Ce modèle 
traite la micelle d’une manière analogue à une phase séparée et  suppose un certain 
nombre d’approximations à savoir : association en une seule étape - coefficient d’activité 
constant  au-dessus  de  la  cmc  -  La  cmc  est  considérée  comme  une  concentration  de 
saturation [18] qui,  si  elle est dépassée,  donne lieu à une phase nouvelle -  enfin la 
micellisation engendre un nombre d’agrégation unique, ce qui n’est pas le cas dans les 
vraies phases de séparation [17].

2-2. Produits et techniques expérimentales

2-2-1. Produits

Les  alcanoates  de  sodium  utilisés  ont  été  obtenus  par  neutralisation  de  l’acide 
correspondant. Ces acides, d’origines différentes, ont été distillés sous pression réduite 
immédiatement avant neutralisation par une solution titrée normale de soude. Les sels 
obtenus, après évaporation de l’eau au bain-marie, ont été séchés à l’étuve à 110 °C 
pendant  48  heures,  puis  au  dessiccateur  (sur  anhydride  phosphorique)  pendant  trois 
jours jusqu’à élimination totale de l’eau.
Le formiate et  l’acétate de sodium (ultra pur Normaton)  dont la  teneur maximale en 
impureté est de 10-4 %, furent utilisés sans purification supplémentaire. Le propionate 
de sodium pur à 99 % a été filtré à chaud, recristallisé puis lavé à l’éthanol absolu à 
froid. Ces trois derniers sels ont été séchés à l’étuve puis au dessiccateur comme vu 
précédemment.

2-2-2. Techniques expérimentales

Les densités des solutions sont déterminées à 298,15 K par un densimètre commercial 
version SODEV (02D) [19]. Son principe a été détaillé dans une étude antérieure [12]. La 
masse volumique de la solution est donnée par la relation suivante :

              2)(+= τρ KA                                                                                                  (1)

A et K sont des constantes de calibrage du système à une température donnée. τ est la 
période correspondant à la fréquence de résonance du tuyau oscillateur. Les fluctuations 
de la température doivent être maintenues en deçà de 10-3 °C, car la masse volumique 
de la plupart des liquides varie de quelques centaines de ppm par degré Celsius (°C). 
Pour des mesures différentielles, la relation (1) se réduit à :

                   )(+= 2
0

20
0

00

τ-τρρ Kttt                                                                 (2)
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où  ρ0 et  τ0 se réfèrent au liquide de référence (généralement le solvant pur) et t la 
température à laquelle on travaille.

Avec cette technique, les différences sur les masses volumiques peuvent être mesurées 
à ±3x10-6  g.cm-3 près, avec environ 5 cm3 du liquide pour une durée de 5 mn. Cette 
incertitude correspond approximativement à ±10-4 mole.kg-1 sur  la  concentration  des 
électrolytes simples dans l’eau. Cette technique est très sensible aux modifications de 
structure  qui  interviennent  dans  la  solution.  Elle  a  l’avantage  de  ne  pas  modifier 
l’équilibre des espèces en solution par l’introduction de substances nouvelles.
A partir des masses volumiques, on calcule les différentes grandeurs molaires tels que le 
volume  molaire  apparent  vΦ  et  le  volume  molaire  partiel  2

−−−
V via  les  relations 

suivantes :

                           ][1000
M

=
0

0

mv ρρ
ρ-ρ

-
ρ

Φ                                                (3)

et                       ][+=
2

__

m
m v

v ∂
∂Φ

Φν                                                              (4)

où M désigne la masse molaire du corps dissout, m la molalité de la solution, ρ sa masse 
volumique et ρ0 la masse volumique du solvant pur.

2

−−−
V  est déduit directement de vΦ [16,20,21]. Son extrapolation à dilution infinie ainsi 

que  celle  de  vΦ  permet  d’accéder  au  volume  molaire  apparent  à  dilution  infinie 

)( 0
0

2 vV Φ=
−−− . Pour les produits ioniques, selon la relation de Redlich-Meyer [22] donnée 

pour les électrolytes 1:1, on a dans la région pré-micellaire :

                   mBmA vvvv +=)( 02/1
0 Φρ-Φ                                             (5)

où Av est la pente limite de la loi Debye-Huckel (à 25°C, Av est égale à 1.686 cm3/2.mol–3/2 

[23], 1.865 cm3/2.mol–3/2 [24]), et Bv un paramètre ajustable qui mesure la déviation à 
cette loi. Les solutions sont préparées par pesée avec une balance sensible à 5.10-5 g. 
L’eau  utilisée  est  déminéralisée,  bidistillée  puis  filtrée  sur  des  filtres  millipore  de 
0.45 µm.
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3. Résultats et discussion

3-1. Modèle de la pseudo-phase (M.P.P.)

Dans cette approche, une propriété extensive p est définit par :

            )
_

(=)(
2

0
11

2 n
pnp

pΦ                                                                       (6)

où n1 et n2 sont les nombres de moles de solvant et de soluté, p1
0

 est la grandeur molaire 
pour le corps pur  i  .   Si   pE   et  x2 sont les grandeurs molaires d’excès et la fraction 
molaire du soluté, on a alors : 

                    
2

0
22 +=)(

Χ

Ε

Φ
p

pp                                                                                (7)

Or, on montre qu’en milieu diphasique, pE  est sous la forme :

                 bap += 2ΧΕ                                                                                    (8)

soit pour

                 
2

2

'
+'=)(

Χ
Φ

b
ap                                                                                       (9)

De ce fait, un milieu diphasique sera donc caractérisé par une évolution linéaire de la 
grandeur molaire apparente en fonction de l’inverse de la fraction molaire (ou de la 
molalité) du soluté. Si, dans un certain domaine, pour une grandeur extensive, une telle 
loi est vérifiée, le système pourra être traité comme un milieu diphasique.

La règle des phases impose pour un système binaire une invariance des propriétés des 
phases en équilibre. Un tel modèle implique une invariance de structure de ces pseudo-
phases. Nous parlerons dans ce cas, de micro-phase par opposition aux domaines de 
micro-hétérogénéité dont la structure sera variable avec la concentration.
Ainsi,  la  concentration  micellaire  critique  sera  considérée  comme  une  micro-phase 
homogène [25] où une seule entité existe. Au-dessus de cette concentration, une autre 
espèce de taille, de forme et de structure peut se former, donnant lieu à une deuxième 
micro-phase. Selon Hartley [26], l’accroissement de la concentration conduit seulement à 
une modification de la géométrie de la micelle.
L’explication thermodynamique en terme de changement de volumes molaires apparent 
et partiel a été réalisée par Desnoyers [16]. Il conclue que la différence des volumes 
molaires partiels entre les phases au-dessus (b) et au-dessous (a) de la cmc sera :
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où 
mV

__

Δ est la variation du volume molaire pendant la phase de micellisation calculée à 
partir des valeurs correspondant aux points singuliers au-dessus (b) et au-dessous (a) de 
la cmc, m étant la molalité de la solution.
A la cmc, le deuxième terme de cette relation s’annule et l’équation (10) devient :

                            m
b VVV

__
0

2

__

2

__

= Δ                                                                        (11)

Zana  [5]  et  Vikingstad  [10]  ont  utilisé  la  même  méthode  pour  calculer  les  volumes 
molaires apparents.

3-1-1. Concentrations critiques distinctes (cc) délimitant différentes zones 
          d’évolution du milieu

Ce modèle va nous permettre d’introduire deux concentrations critiques délimitant  la 
zone de pseudo-phase qui  est une invariance de la structure des micro-phases. Nous 
aurons d’une part des domaines de micro-phase, qui seront des domaines d’équilibre où 
les micelles peuvent exister, par opposition aux domaines de micro-hétérogénéité où la 
structure serait instable et variable avec la concentration. De même, on pourrait accéder 
graphiquement aux propriétés thermodynamiques des phases en équilibre comme pour 
les  milieux  diphasiques  authentiques.  Si  l’on  désigne  par  α la  phase  aqueuse  des 
solutions authentiques et par β la micro-phase, on pourrait déterminer les valeurs des 
volumes molaires apparents des phases α et β à savoir 2)Φ( α

v et 2)( β
vΦ .

La caractérisation du milieu diphasique par une variation linéaire de Φv  en fonction de 
l’inverse de la molalité a été suggérée par Douheret [11]. Elle permet d’appliquer le 
modèle  de  la  pseudo-phase  à  la  série  des  alcanoates  de  sodium  du  formiate  à 
l’undécanoate (n = 0 à 10).  Les courbes  Φv=f(1/m) évoluent avec la longueur de la 
chaîne hydrocarbonée. On relève trois cas de figures :
- Pour n< 2, les courbes ne présentent aucune partie linéaire et aucun point critique 
n’est discernable. On peut tout au plus confondre la courbe avec sa tangente pour les 
plus faibles valeurs de 1/m (Figure 1).
- Pour 2 ≤ n ≤ 5, les courbes font apparaître une linéarité très réduite à partir d’une 
concentration critique (mb) dans un domaine étroit de forte concentration (Figure 2).
- Pour 6 ≤ n ≤ 10, en solution diluée, les courbes présentent une variation régulière 
correspondant aux zones des solutions authentiques limitées par la concentration (ma).
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Au fur et à mesure que la concentration augmente, il apparaît d’abord une zone de micro-
hétérogénéité entre les concentrations (ma) et (mb), puis une zone de variation linéaire 
correspondant au domaine de la micro-phase délimitée par les concentrations (mb) et (mc) 
(Figure 3). Par ailleurs, l’undécanoate de sodium (n = 10), en zone très concentrée, 
présente un deuxième domaine de micro-hétérogénéité au-dessus de (mc). 
On admet  donc que seules  les  régions  de la  structure  de la micro-phase demeurent 
inchangées. Ils leur correspondent des grandeurs volumiques invariantes responsables 
des domaines linéaires compris entre les concentrations (mb) et (mc). Nous avons consigné 
dans le  Tableau 1 les différents résultats correspondants à la série homologue des 
alcanoates de sodium. On y trouve respectivement :
- Les concentrations critiques ma correspondant au début de la formation des micelles 
(début du domaine de micro-hétérogénéité),
- Les concentrations critiques mb correspondant à la fois à la fin du domaine de micro-
hétérogénéité et au début de celui de la micro-phase,
- La concentration critique mc  correspondant à la fin du domaine de la micro-phase et au 
début de celui de l’évolution des micelles.

Tableau 1 :  Propriétés volumiques des alcanoates de sodium calculées à 25°C selon le 
                       modèle de la séparation de phases

n ma
(mol.L-1)

mb
(mol.L-1)

mc
(mol.L-1)

_
Vα

2=(Φα
v)2

(cm3.mol-1)

_
Vβ

2=(Φβ
v)2

(cm3.mol-1)

   __
|ΔVm|βα
(cm3.mol-1)

α Β

0 0,68 - - - - - - -
1 0,5 - - - - - - -
2 0,74 - - - - - - -
3 0,32 2,45 - 70,20 80,61

81,50*
10,41
12,1*

-0,04 -

4 0.096 1.74 - 85.83 96,38
97,0*

10,55
11,8*

-0,006 -

5 0,15 1,56 - 101,47 113,33
112,5*

11,86
11,10*

-0,002 -15,07
-12*

6 0,38 1,15 - 118,04 129,1
128,5*

11,06
11,10*

-0,046 -5,9
-8,1*

7 0,29 0,54 1,03 133,4 143,7
143,5*

10,3
11,0*

-0,07 -3,35
-4,3*

8 0,08 0,22 0,44 149,2 159,2
159,5*

10,0
11,00*

-0.023 -2,57
-2,32*

9 0,041 0,31 0,62 165,5 175,2
175,5*

9,7
11,40*

-0,015 -1,75
-1,23*

10 0,032 0,09 0,59 180,9 189.0
191,3*

8,1
11,40*

-0,011 -0,56
-0,7*

* Ref [11]
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Figure 1 :  Volume molaire apparent du formiate de sodium (n = 0) selon le modèle de 
                    la  pseudo-phase (MPP)
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Figure 2 :  Volume molaire apparent du butanoate de sodium (n = 3) selon le modèle
                   de  la pseudo-phase (MPP)
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Figure 3 :  Volume molaire apparent de l’undécanoate de sodium (n = 10) selon le 
                    modèle de la pseudo-phase (MPP)

Un  traitement  statistique  des  données  nécessite  un  nombre  élevé  de  points 
expérimentaux dans chaque région pour confirmer l’existence des domaines de la micro-
phase et de la micro-hétérogénéité.
Une étude similaire réalisée par Douheret [11] sur l’octanoate de sodium à partir des 
résultats d’Ekwall [27] confirme aisément l’existence des différents domaines que nous 
avons définis ci-dessus.

3.1.2. Grandeurs molaires 

Le traitement des propriétés extensives permet de caractériser les milieux diphasiques 
par des grandeurs proportionnelles à l’inverse de la fraction molaire ou de la molalité. 
Ainsi, le volume molaire apparent d’une pseudo-phase sera défini par :

                      1_+)(=)Φ( 22 mββ
vv Φ                                                             (12)

où β représente la pente de la droite et 2)( β
vΦ  le volume molaire apparent de la micro-

phase β.
L’extrapolation de l’équation (12)  à m-1  = 0  permet d’atteindre les différentes valeurs 
des volumes molaires apparents.
Si  l’on considère que la micro-phase est  similaire à un corps pur,  le  volume molaire 

apparent du soluté dans ce domaine sera égal à son volume molaire partiel 
β

v V 2

__

2 =)( βΦ
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L’ensemble de ces valeurs est consigné dans le Tableau 1.  On y trouve :
- Les volumes molaires apparents 2)( α

vΦ et les pentes α des solutions authentiques,
- Les volumes molaires apparents 2)( β

vΦ et les pentes β des premiers domaines micro-
phasiques,

-  Les  variations  des  volumes  molaires  
β

α
Δ mV

__

 lors  du  passage  des  domaines  des 

solutions authentiques aux premiers domaines pseudo-phasiques.

Les  valeurs  des  αβ
m VVV 2

__

2

____

=
β

α
Δ sont  positives  et  augmentent  légèrement  en 

passant de 10,41 cm3.mol-1  pour le butyrate (n=3) à 11,86 cm3.mol-1 pour l’hexanoate 
(n=5), puis diminuent pour atteindre 8,1 cm3.mol-1 pour l’undécanoate (n=10).

Un effet différent a été constaté [11], où 
β

α
Δ mV

__

décroît en allant du butyrate de (n=3) 

15,12=(
__ β

α
Δ mV  cm3.mol-1)  à l’octanoate de sodium 0,11=(

__ β

α
Δ mV  cm3.mol-1), puis croît 

à 11,40 cm3.mol-1  pour le décanoate  et l’undécanoate (n= 9 et 10).

Nous avons montré [20] lors de l’étude des volumes molaires apparents des bromures de 
R(-)  (N,N-diméthyl,  N-alkyl (CnH2n+1)  ammonio)-2 butanol par la méthode de la pseudo-

phase que 
β

α
Δ mV

__

décroît légèrement de 7,94 cm3.mol-1 pour le décyle à 6,31 cm3.mol-1 

pour le dodécyle, puis elle remonte à 7,60 cm3.mol -1 pour le tridécyle.

Jolicoeur  [28]  a  constaté  dans  la  série  des  détergents  ioniques  que  la  variation  du 
volume croît  avec  la  longueur  de  la  chaîne et  demeure néanmoins  indépendante  du 
contre ion.

3-2. Dimensions micellaires

De  nombreux  auteurs  ont  montré  que  les  micelles  ioniques  possèdent  en  solution 
aqueuse  une  forme  sphérique  [29-32]  qui  se  transforme  en  forme  ellipsoïdale  puis 
cylindrique à concentration plus élevée.
D’autres auteurs [33] ont attribué une forme d’ellipsoïde plate à des micelles de diverses 
amphiphiles.

Les  conséquences  thermodynamiques  développées  précédemment  conduisent  à 
considérer  que  dans  le  domaine  de  la  micro-phase  et  dans  le  cas  des  micelles 
sphériques,  celles-ci  doivent  avoir  un  rayon  R constant.  La  micro-phase  inclut 
nécessairement l’ensemble des contre-ions, sinon l’addition de soluté entraînerait une 
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variation de composition de la phase continue,  ce qui  serait  contraire à la règle des 
phases. On aura :

                      
2
3

2
3

2

]4[

])(><3[
=

A

vβ

TTN

N
R

βΦ
                                                                 (13)

et connaissant R, on peut déduire la surface libre moyenne par tête polaire à l’interface 
via la relation suivante :  

                           
><

4
>=<

2

βN
R

S
Π

                                                                        (14)

où  NA est le nombre d’Avogadro, <Nβ> le nombre moyen d’agrégations et  2)( β
vΦ le 

volume molaire partiel de la pseudo-phase.

Tableau 2 : Dimensions micellaires des alcanoates de sodium calculées selon un modèle 
                      sphérique appliqué à la micro-phase  β

                  * ref  [11];      ** ref  [34]

Dans  le  Tableau 2,  nous  avons  rassemblé  les  valeurs  trouvées  pour  la  série  des 
alcanoates de sodium. Nous remarquons que les rayons calculés sont en bon accord avec 
ceux trouvés par Douheret  [11] d’une part,  et  avec ceux calculés par la méthode de 
Pauling [34] d’autre part. Une valeur moyenne de 63.09 Å2 correspondant à la surface 
libre moyenne par tête polaire à l’interface a été trouvée.

S. M. Hajji  et  M. W. O. Sellahi

n <Nβ> R(Å) R(Å) <S> (Å2) <S> (Å2)  (**)

3 8* 6,35 6,37* ; 6,39** 63.31 63,7
4 11* 7,50 7,51* ; 7,66** 64.23 64,4
5 15* 8,76 8,75* ; 8,93** 64.25 64,1
6 20* 10,07 10,06* ; 10,20** 63.68 63,6
7 25* 11,20 11,25* ; 11,47** 63.02 63,6
8 31* 12,44 12,51* ; 12,74** 62.70 63,5
9 39* 13,91 13,95* ; 14,01** 62.31 62,7

10 48* 15,27 15,38* ; 15,28** 61.01 62,0
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4. Conclusion

Grâce aux traitements appropriés des résultats par la méthode de la pseudo- phase, il a 
été possible de montrer, avec plus de précision, les zones de changement survenu au 
niveau  structural  dans  de  larges  domaines  de  concentrations  étudiées  pour  chaque 
amphiphile.  Ces  changements  nous  ont  conduit  à  définir  thermodynamiquement  les 
concentrations qui correspondent aux domaines des solutions authentiques, des micro-
hétérogénéités  et  des  micro-phases.  Nous  avons  pu  aussi  déterminer  les  quantités 
volumiques apparentes et partielles correspondant aux différents domaines.
Le  modèle  de  la  pseudo-phase  a  permis  de  montrer  l’existence  des  interactions 
hydrophobes croissantes avec l’allongement de la chaîne hydrocarbonées conduisant à la 
formation des micelles pour les produits à n ≤ 6.
Ainsi  l’existence  d’une  micro-phase  au  sens  défini  plus  haut  est  à  exclure  pour  le 
formiate et l’acétate de sodium (n < 2), pour lesquels, seule une phase de dispersion du 
tensioactif en milieu aqueux est à considérer. Alors que le propanoate, le butanoate, le 
pentanoate  et  l’hexanoate  de  sodium  (2  ≤  n  ≤  5)  présentent  une  structure  pré-
micellaire stabilisée à concentration élevée. Seuls l’heptanoate, l’octanoate, le nanoate, 
le décanoate et l’undécanoate de sodium (6 ≤n ≤ 10) présentent une micro-phase au 
sens pré-défini plus haut et forment de vraies micelles.
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