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Différents auteurs avaient précédemment observé la diminution de 1'acidité des so-
lutions aqueuses [Hcl] = 0, IN par addition de divers solvants organiques (méthanol, dioxan-
ne, acétone ... (1) (2)) et ce jusqu'a un minimum dont la valeur dépend de la nature du

solvant.

Nous avons mesuré les fonctions d'acidité HO et H; dans des solutions aqueuses
de deux séries homogénes d'alcools et de diols. Nous nous limitons & 1'étude des milieux for-
tement agueux(70 % en mole d'eau au minimum). Nous observons dans tous les cas une diminu-
tion d'acidité d'autant plus forte que le nombre de groupements —CH gdes alcools et des
diols est plus grand (Fig. | et 2). Les séquences d'acidité de ces mélanges eau-alcool, pour

une méme concentration en acide sont :

- méthanol > &thanol > propanol > t.butanol
- éthyléneglycol > propanediol-1,2 > butanediol-1,4 > pentanediol-1,5 »

hexanediol-1,6 > heptanediol-i,7

Nous observons &galement que pour une méme chaine carbonnée 1'acidité des milieux

aqueux augmente avec le nombre d'hydroxyles du cosolvant(propanol< propanediol < glycérol).

Afin de vérifier que ces variations de H0 correspondaient effectivement i une mo-
dification de 1'activité du proton, nous avons étudié l'hydratation du p-méthoxy o -méthylsty-

réne. Elle implique un transfert lent du proton (4)
q + %3]

2 Temt> A T C(CHy,

2

Ar - C(CH3) = CH —> Ar - COH(CHB)Z'

Nous avons vérifié que le mécanisme n'était pas modifié par addition d'alcool : kH/kD = 2,7
et 1,8 respectivement pour des milieux méthanol-eau et éthanol-eau 3 40 % en volume.
Nous avons pu observer que l'ordre de variation des constantes de vitesse dans les différents

milieux alcool-eau est analogue i celui des fonctions d'acidité.

* Rappelons que dans un milieu acide donné Ho et HR mesurent respectivement la possi-

bilité de protonation d'une base ou d'un alcool Ho = pKﬁﬁ +log[B] / [BH+]

He = PRR* 4 10 [ROH] / [R'] (®)
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Figure | Figure 2
éo,aR Ho - 1,2,3,4. Ho, Hy Ho - 1,2,3,4,5,6,7,8.
Hp===17,27,37,4". . Hg--=2',3',6",7".
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Fig.1 ~ Ho et HR en fonction de la proportion en alcool &ml] = 0,2 mole 1_]. (1) - méthanol
(2) : éthanol - (3) : propanol - (4) t-butanol.

Fig.2 - Ho et HR en fonction de la proportion en polyol I}cl] = 0,2 mole l-l. (1) - glycérol
(2) éthyléneglycol - (3) propanediol - (4) propanol - (5) butanediol~1i,4 - (6) pen-—
tanediol-1,5 - (7) hexanediol-1,6 - (8) heptanediol-l,7.

Il semble donc logique d'interpréter ces résultats en termes de solvatation du pro-
ton. En effet, nous considérons que dans ces milieux le proton est essentiellement solvaté
par 1l'eau puisque, d'une part nous envisageons seulement des mélanges fortement aqueux et
que d'autre part, les alcools ont une basicit@ plus faible que celle de 1l'eau (5,6). Tout
se passe comme si sa coquille de solvatation était plus importante dans ces milieux que
dans l'eau pure. On peut effectivement constater que le coefficient d'activité de l'eau
YH,0 augmente par addition de méthanol, é&thanol, &thyléneglycol (7) dioxanne (8). Ce pa-
rallélisme entre les modifications d'activité du proton et celles du coefficient d'acti-
vité de 1'eau semble indiquer que ce phénoméne est dii 4 la modification de la structure de
1'eau par le cosolvant organique. Les parties hydrophobes rompent les réseaux de l'eau et
créent de nouvelles structures dans lesquelles 1'eau est plus libre (yH;0 croit). Ce phéno-
méne augmente en méme temps que la partie hydrophobe. Par contre, la partie hydrophile du

cosolvant permet la formation de liaison entre les molécules d'eau conduisant ainsi 3 une
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structure différente mais plus organisée et cela d'autant plus que le nombre d'hydroxyles
augmente.

Afin de vérifier cette hypoth&se nous avons &tudié les mélanges eau~carbohydrate. En
effet ces composés possé&dent une partie hydrophile trés importante. De plus dans les mélan-
ges eau-saccharose (9) eau-glucose (10) eau-mannitol (11) YHy0 diminue. Nous devrions done
attendre une augmentation de l'acidité du milieu. Nous avons mesuré les fonctions d'acidité
Ho et HR dans une série de mélanges eau-carbohydrate. Nous observons bien (Fig.j) un accrois-
sement de ces deux fonctions. Nous avons comme précédemment mesuré les vitesses d'hydratation
du p—méthoxy o-méthylstyréne et nous observons (Fig.4) que l'ordre des variations des cons-

tantes de vitesse est tout & fait comparable i celui des fonctions d'acidité.

Figure 3 Figure 4
Glucose
Ho, Hy K 102kmn ™!
/ Ho — glucose
/ — /
/ HR / levulose
0,44 , 114
/
/
/ sorbitol
Lmannitol / levulose

0, 61 sorbitol 9.

sorbitol

xylitol

xylitol

'L - - M | Y 1 4 AN
5 10 15 i 5 10 15 -
2 molaire de carbohydrate % molaire de carbohydrate

Fig. 4 - Ho et HR en fonction de la proportion en carbohydrate Eml] = 0,1 mole_l

Fig. 5 - Hydratation du p-méthoxy a-méthylstyréne en présence de carbohydrates i 25°C

fic1] = 0,1 mole 17'.

Ainsi tout se passe comme si le proton se trouvait plus libre, donc moins solvaté,
dans des milieux eau-polyol et au contraire plus solvaté dans les milieux eau-alcool. La
structure de l'eau parait donc modifie de fagon différente par les polyols et les chaines
carbonnées bien que les entropies de mélange des sucres (10) et des wmonoalcools (12)

soient négatives. Ceci prouve que ces composés perturbent la structure initiale de 1'eau
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provoquant la formation de nouvelles structures qualitativement différentes (effet sur YH,0
et Ho) mais en moyenne plus ordonnées que l'eau pure (entropie négative de mélange). Nous

nous proposons d'éclaircir ce point dans la suite de notre travail.
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