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L'augmentation de vitesse, en presence de micelle::.nbcer~~ee pour certcinsc 

reactions nucleophiles provoquees par les ions HO-,a et6 attribuee dana no- 

tre laboratoire, notamment B une plus grande activite des ions HO- dans la 

phase micellaire, reliee h une diminution de l'activitd de l'eeu dans cette 

phase (1). Si tel Btait le cas, la fonction d'acidit6 H_ de Hammet devrait 

6tre plus grande dans un milieu micellaire aqueux que dans l'eau en l'absen- 

ce de micelles. En effet, si au voisinage des micellee l'activite des ions 

HO- augmente et celle de H20 diminue, l'equilibre 1 doit etre dCplac6 vers 

la droite et,partant,H_ = pKAH + log [A-!/ @] doit croitre, c'est B dire 

&H_ =Dlog [A-]/ipH] > 0. 

1 AH + HO- \ A- + H20 (AH = indicateur) 

Nous avons done Ctudid l'effet de? micelles cur la position de telo Cqui- 

libres. Pour ce faire, nouc avonc utilirk le? tensio nctifs I et II : 
+ 

1 (CH3)3N(CH2)15-CH3, Br- 

et,comme indicateurs AH,l'indazole, le benzimidazole ainsi que les phenols 

suivants : p-methoxyphenol, phenol, m-chlorophenol, dichloro-2-4-phenol, 

p-nitrophknol. Le wart i,A’///, AH a et6 mesure par spectrcphotomktrie U.V. 11 

Des etudes preliminaires noun ont montre que les resultats les plus re- 

productibles en ce qui concerne AH_ necessitent les conditions suivantes. 

En presence des micelles, la concentration en HO- doit btre telle que le 

rapport [A-l/[AH] soit voisin de 1. Dans le cas des derives indoliques cet- 

te condition est satisfaite en utilisant une solution aqueuse de soude de 

concentration variant de 10 -3 h 10-2 M.1'1 . @ant aux phenols, en raison de 

leur plus forte acidite, il est necessaire d'opkrer en presence de tampons. 

Le milieu micellaire &ant sensible B la presence de sels (2) now avon? de- 

termine les valeurs de AH_ pour une m8me force ionique /' = 2.10-2. Pour ce 

faire, dans le cas des indazoles, il suffit d'ajouter B la solution alcaline 

la quantite de NaCl necessaire. 

Lorsqu'on opere en presence de tampons (cas des phenols), nous avons cone 

tat6 que les valeurs de AH_ varient en fonction de la concentration et de 

la nature du tampon (*>. Pour chaque tampon utilisk,nous avons done effectue 
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Pour interpreter ces rksultats, nous avons examink les diff6rents fac- 

teurs susceptibles d'affecter la position de l'equilibre acide-base 1. 

L'effet des micelles sur AH devrait avoir pour consc5quence le dkplacement 

de l'equilibre 1, non pas vers l'anion A-, comme nous l'observons, mais vers 

AH. En effet, l'indicateur organique AH,&lectriquement neutre,doit &re plus 

soluble dans la phase micellaire dent la structure est voisine de celle des 

paraffines que dans l'eau, ce qui aurait pour consCquence la diminution de 

l'activite de AH. Un tel dkplacement de l'equilibre 1 a d'ailleurs 6th ob- 

serve en presence de tensio-actif non ionique, c'est B dire ne possedant pas 

de charges (4). 

En revanche, l'effet des micelles sur la solvatation des divers anions 

presents pourrait Btre B l'origine de nos r6sultats. Dans l'eau, les ions 

HO- sont plus fortement solvates par liaisons hydrog&ne que ne le sent les 

ions A- dont la charge est nettement plus dklocali&e (5). 

De ce fait, la dkstabilisation de ces ions par desolvatation au voisinage 

des micelles est differente : elle est plus importante pour HO- que pour A-; 

cette diffCren,:e doit etre d'autant plus grande que la charge de A- est plus 

dklocaliske (5)(6)(T). De plus, il est probable que, par suite des interac- 

tions hydrophobes, l'association avec les micelles et, partant, la stabili- 

sation, est plus importante pour les anions organiques A- que pour les ions 

HO-. Ces deux effets sur la stabilitk relative des ions A- et HO- vont dans 

le meme sens et doivent avoir pour consbquence le Gplacement de l'dquilibre 

1 vers la droite. 

Toutes ces consickkations expliquent nos r6sultats. On constate,en effet, 

que l'accroissement de H_ est d'autant plus grand que la charge de l'anion 

A- correspondant a l'indicateur est plus disperske. Ainsi, l'augmentation 

de H_ est plus importante pour les derives indoliques que pour les ph8nols. 
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Pour ces derniers, la valeur de AH_ est d'autant plus Blevee, aux erreurs 

d'expdrience pres, que la charge de l'anion Qhenate est plus defocaliske. 

Ces effets micellaires sont a raQQrOCher de l'augmentation de la fonction H_ 

par le dimkthyl-sulfoxyde dont l'effet depend hgalement de la ddlocalisation 

de la charge de l'anion A- correspondant a l'indicateur AH (5). Notons en ou- 

tre que Bunton (6), lors de l'btude des effets micellaires sur les fonctions 

d'aciditk H, et HR, a constate que l'importance de ces effets depend dgale- 

ment de la ddlocalisation de la ch+arge positive de la forme ionique des in- 

dicateurs, c'est h dire des ions -N-H et R+. 

En conclusion, nos resultats montrent que le 8 micelles cationiques dgpla- 

cent l'equilibre 1 vers la forme anionique A-, ce qui correspond h une exal- 

tation de la basicit apparente du milieu et &ayent ainsi l'hypothese selon 

laquelle les micelles augmentent h leur voisinage l'activite des ions HO-. 
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