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Nous avons pr&&lemment interpret6 les effets catalytiques des micelles 

cationiques sur les reactions nucldophiles anioniques, notamment par une 

augmentation de la reactivite de l'anion due 5. sa dksolvatation et a son 

association avec les cations des tensioactifs, ces associations pouvant 

btre plus ou moins importantes selon la structure de l'anion (1,2). Cette 

interpretation repose sur une augmentation d'knergie libre de l'ktat ini- 

tial de la reaction, alors que la catalyse micellaire avait btk anterieure- 

ment attribu6e B une stabilisation klectrostatique de l'btat de transition 

(3). Nous avons done cherche B separer les effets micellaires sur les ener- 

gies libres de 1'6tat initial et de l'etat de transition, afin de determiner 

leur importance relative. 

La position de l'etat de transition sur le chemin reactionnel, pour des 

rgactions nucl6ophiles, a pu 5tre appreciee grbce B une corr6lation de type 

Brijnsted (4), Btablie par Bruice et Lapin&y, entre la rkactivite de l'a- 

nion A' et le pKa de l'acide conjugu6 AH (5). 

log kA- -_ log G + PNpKa 

G et PN sont des parametres caract6ristiques d'une reaction pour une famille 

d'anions, dans des conditions de temperature et de solvent bien d6finies. 

La valeur de SN mesure la sensibilit6 de la r6action a la basicit du nucl& 

ophile, dans un milieu don&, et elle donne une indication sur le degr6 d'a- 

vancement de la r6action dans 1'6tat de transition (6). Des travaux recents 

ont montr6 que SN augmente lorsqu'on remplace l'eau par un melange eau-sol- 

vant aprotique dipolaire et ils ont permis ainsi de discuter l'effet de la 

solvatation sur l'etat de transition (7). Partant de ces donn&es, il parais- 

sait probable que la variation de S,, lorsqu'on passe de l'eau aux milieux 

micellaires, nous donnerait des indications sur l'effet aes micelles catio- 

niques au niveau de 1'6tat de transition. 

Nous avons done ktudi6 la &action de l'ac&ate de p-nitrophenyle avec 

la s&rie des anions ph6nate substituds, dans l'eau, en pr6sence et en ab- 

sence d'un tensio-actif cationique, le CTAB, Br-, aux 

concentrations micellaires (low2 M). 
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Les mesures ont etk effectuees dens un tampon carbonate-bicarbonate de so- 

dium 20/80 (c = 2.10e2 M, pH = 9,56) h 20°C, dans des conditions de pseudo- 

premier ordre,en suivant l'apparition du p-nitrophknate h 400 nm. (*) 
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Fig. I Fig. II 

Sur la figure I, nous avons port.5 les valeurs de log kA- en fonction du 

pKa du phknol correspondant, kA- representant les constantes de vitesse de 

second or&e, en absence de CTAB (courbe A) et en presence de CTAB (courbe 

B). Dans l'eau, il est admis que la formation de l'intermediaire tetraedri- 

que est l'etape dkterminente : kA- = kl. Comme l'intermediaire tktraedrique 

est presque symetrique, l'effet des micelles sur k_l et k2 doit gtre a peu 

pres le m&me. On peut done admettre que la presence de micelles ne change 

pas 1'6tape lente de la reaction. 

Les valeurs de SN ont 6tB jusqu'ici essentiellement dkterminees pour des 

reactions effectuees &ins l'eau. Or, la basicite du nucleophile et, par con- 

shquent, l'acidite de l'acide conjugue varient avec le milieu. Lorsqu'on ef- 

fectue la reaction en presence de micelles, il faut comparer les constantes 

de vitesse et les con&antes d'ionisation de l'acide conjuguk du nucleophile 

dans le msme milieu micellaire. 

En prksence d'ions HO-, les phBno1s s'ionisent suivant l'equilibre : 
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AS-I +HO-, K > ArO- + Hz0 

et K = k-1 rH20] . 5ArO- %H20 

[A~~HJ [Ho-] ZArOH aHO- 

Dans l'eau, l'activite des ions HO- est reliee B celle des ions H+ par 

la constante d'autoprotolgse 5, ce qui conduit St 

pK = Ld 
-log rArQ4 -log 

IArO-. %+ 

XArOH 

- P% = -pKa - POW 

Le PK,, grandeur thermodynamique, garde la mgme valeur, pour un acide don- 
uel que 

;:; w 
soit le milieu. La spectrophotometrie U.V. permet de calculer 

et, par consequent, d'en ddduire 
A?SI 

log XArQ- aH+ 
= pKa _ log 64ro-l 

XArOH [ArOHj 

Le terme des activites reflete les interactions du milieu, ici l'environne- 

ment micellaire, sur les entites presentes ArOH, ArO-, H20, HO-, H30+. Dans 

les micelles, les entites ArO- et ArOH sont localisees dans un micro-envi- 

ronnement oh on ne peut pas atteindre la concentration des ions HO- et H+. 

Les variations des activites de HO-, H30f, H20 avec le changement de milieu 

ne sont done pas connues mais restent sensiblement constantes lorsqu'on pas- 

se d'un phenol a un autre. A partir de la variation de log SArO- %' , 

on peut alors ddfinir une Bchelle de pK experimentaux determinant les dif- 

ferences d'acidite des phenols dans le milieu micellaire : 

log['YZZK+]mic.- log~AEOIZg+]eau = 106[$$]mic.- log[~leau 

pKexp, = pKa 
- log[+E$]mic. + 'og[$$]eau 

Dans le tableau ci-dessous sont consignees les valeurs de pKexD ainsi de- . 
fini pour les phenols considdres. 
-=-=-= __=_=-_L -=-=-=-=_=_~_=-=_=_=_--l-=_=_=_=_=_=_=_n~~~~~~~~_~_~_~_~_~_~_~_ 

: x ; CH,OY : H : Cl-4 f Cl-3 i .dkchloro-2,4 i 

: PKa 

/ . 
: : 

10,2 : 10,o : 9,42 i 8,93 : 8,17 

: 
* PKexp. f 10.1 : 9,7 : 8,e4 : 8,51 : 7,50 
~=-=-=-=-p-=-=-=-=-=-=-=-=-=-=-=_=_=_=_=~~~~-~~~~~~~-~_~_~_~_~_~_~_~_~_~_~_ 

Ces resultats montrent que les effets de substituant sur les acidites des 



phenols sont plus grands dans le milieu micellaire que dsns l'eau (**). 

Sur la figure II, nous avons portd log kA- pour les reactions effectukes 

en presence de CTAB en fonction des pK exp des phenols dans ce milieu. La . 
valeur de SN est alors de l,O, proche de la valeur determinee dans l'eau. La 

difference entre 1,4 et 1,O est due uniquement B la variation d'aciditk des 

phenols (pK, - pKelcp.). Ainsi, la catalyse micellaire serait provoquee par 

une dkstabilisation de l'etat initial plus grande que l'effet eventuel sur 

l'etat de transition, ainsi que nous l'avions deja propose (2). 

Le degre d'avancement de la reaction dans l'btat de transition a Bte dk- 

fini par le rapport PN/PN max_, en faisant une analogie entre un Bquilibre 

oti le transfert de la charge est total et l'dquilibre entre 1'6tat initial 

et l'etat de transition de l'etape lente pour une reaction ou ce transfert 

est partiel (8). La valeur maximum de SN a 6te Bvaluee B 1,7 (8) en portant 

les valeurs de log K' en fonction des pKa des phenols, pour les Bquilibres : 

AcIm+ + ArO- ~ K'+ AcOAr + Im (Im = imidazole, Im+ = cation imidazolium) 

Quand on passe de l'eau au milieu micellaire, l'augmentation de SN est 

faible (1,O - 0,8 = 0,2) et ne peut stre attribuee avec certitude & un plus 

grand degre d'avancement de la reaction dans l'etat de transition. 11 est 

probable que les micelles cationiques provoquent une variation de SN max. 

dans le m&me sens que celle que nous avons observde sur $N et que nous nous 

proposons d'evaluer. Des a present il semble vraisemblable d'admettre que le 

rapport PN/PN max. change peu quand on passe de l'eau au milieu micellaire 

et que, par consequent, les effets des micelles cationiques sur les reac- 

tions nuclkophiles Btudiees sont faibles au niveau de l'btat de transition. 

Nous remercions vivement Melle TCHOUBAR et Mme LALOI pour les fructueuses 
discussions que nous avons eues avec elles. 

(*) Les con&antes de vitesse de second or&se kA- ont 6th calculees h partir 
de la pente de la droite obtenue en portsnt la constsnte de vitesse de pseu- 
do-premier ordre en fonction de la concentration en ions phenate (9). 

(**) Notons qu'il n'est pas possible de comparer les valeurs des acidites 
des phenols dans l'eau et dans le milieu micellaire puisque, dsns ce dernier 
cas, elles ne sont connues qu'8 une constsnte pres correspondant B la varia- 
tion de l'activite du proton entre l'eau et le milieu micellaire. 
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