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Introduction 

L'Qtude des influences respectives des substituants d'une part, de 
l'environnement d'autre part sur la r6activitQ chimique d'un compose 
don& a fait, et fait encore, l'objet d'un grand nombre de travaux, tant 
experimentaux que theoriques. Dans ce dernier cas, l'apport des techni- 
ques permettant une evaluation plus ou moins dlaboree des effets de sol- 
vant constitue un atout supplementaire pour une meilleure approche de 

ces phenomenes de reactivite. 

Nous avons applique ici l'une de ces techniques 1 l'etude des forces 
acides d'une serie d'acides benzoIques mCta et para substitues, serie 
pour laquelle de nombreux resultats experimentaux dans differents solvants 
sont disponibles. 

La mbtbode de CONSTANCIEL et TAPIA [II utilisee ici rend compte, par 
l'intermediaire d'un modele de charges virtuelles, de l'influence de l'en- 
vironnement sur la fonction d'onde electronique d'un solute immerge dans 
un milieu polarisable. Le calcul autocoherent de l'energie de solvatation 
est realis dans le cadre des approximations CND0/2 en introduisant une 
constante dielectrique effective D dans la fonction potentielle apparais- 
sant dans l'operateur hamiltonien. La definition de charges virtuelles 
permettant d'obtenir une Qnergie totale E(E) - E representant la cons- 
tante dielectrique du milieu - coherent avec la formulation de Born con- 
duit B prendre D = &. 

Nous avons utilise un tel calcul, oil le solvant est consider6 comme 
un continuum, en l'associant au modele de la supermolecule representee 
ici par une molecule d'acide benzoique reliee par un pont hydrogene 1 
une molecule d'eau (l'ensemble etant trait6 comme une molecule unique). 
On caracterise ainsi une interaction specifique solute-solvant, le "resteN 

du solvant agissant d'autre part d'une fafon globale sur ce supersysteme. 
La molecule d'eau est sit&e dans un plan perpendiculaire B celui 

de la molecule d'acide benzorque de telle faGon que l'une des paires 
libres de l'oxygene (v,) pointe vers l'hydrogene du groupe hydroxyle 
OIH de l'acide dans 1 axe de la liaison OIH. Les geometries utilisees 
sont les geometries ezperimentales [2]. La distance 0 -0 ayant et6 
gardhe constante B 3 A (les resultats restent 
pour des distances comprises entre 2,7 et 3,2 ! 

ratiqukmeit inchanges 
). 

Resultats 

Quand on envisage uniquement l'interaction specifique du solvent 
(D = E = I), la variation de l'energie totale CNDO de la supermolecule 
en fonction de la distance d = 0, - H est caracterisee par un seul 



minimum net (cf. fig. la). 
Par contre, lorsque le solvant est de surcroEt consider6 comme un 

continuum de constante dielectrique effective D, les variations E = f(d) 
presentent, cetteOfois, deux minima (cf. fig. lb) : le premier E (pour 
d voisin de I,05 A) correspond au complexe C6H5 COOH-H 0, c'est-i-dire 
a la $ormation d'une liaison hydrogene ; le second E ? pour d voisin de 
I,95 A) caracterise la creation de la paire d'ions bkzoate et H30+. 
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Ce premier resultat mettant done tres nettement en evidence le rgle 
du solvant en tant que continuum dans le processus de dissociation de 
l'acide benzozque, il Qtait alors interessant d'etudier les influences 
respectives de la constante dielectrique effective D et de la substitu- 

tion sur les variations E = f(d). 

En effet, l'equilibre de dissociation acide : 

AH+HOZA-+HO+ 
2 3 (1) 

peut Stre caracterise par une relation du type : 

Max - PKaH = cte [AE~ - AE,] = - pox 

ddrivee de l'bquation de HAMMETT [31. 
Dans cette relation, AE, qui reprdsente la difference enLre les+ 

dtats Energetiques fondamentaux des systknes (AH + H20) et (A + H30 ), 
peut gtre assimilje ici 1 la difference E2 - El (E2 > E,), E et E2 
ayant et6 definis plus haut. Nous avons done alnsi une posse rlitd de .A* 
relier nos resultats aux constantes experimentales o et UK, et de prd- 
ciser par II mtme les Gles respectifs du solvant et des substituants. 

Nos calculs ont port6 sur II derives de l'acide benzoique para et 
meta substitues (les substituants ayant et6 choisis pour permettre une 
bonne exploration de l'ensemble de l'echelle des pKa) et ont et6 effec- 
t&s pour les valeurs suivantes de la constante dielectrique effective D : 

2 (E = 4), 5 (c = 25), 9 (E = 81), 

la derniere valeur correspondant pratiquement a la constante dielectrique 
de l'eau (78,5 a 25'C), les deux premieres traduisant le fait qu'il 
peut y avoir d'autres especes en presence dans le milieu, dans le cas 
de melanges eau-alcool par exemple. 

Avant d'analyser les resultats obtenus, il convient de faire les 
remarques suivantes : 

- la presence d'un seul minimum net observe dans le cas D = 1 pour 
l'acide benzoique non substitue, se generalise P tous les derives 
substituds ; 

- les valeurs de d correspondant aux deux minima El et E2 sont 
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pratiquement independantes de la constante dielectrique effective D, du 

substituant et de la position de ce dernier. Deux calculs seulement sent 
done necessaires pour determiner les differences AE = E2 - E caracteris- 

tiques de chaque substituant ; il suffit, en effet, de proce er -d 1 un eta- 
lonnage prealable, pour la solvatation choisie, de la courbe E = f(d) du 

derive non substitue par exemple. 

TABLEAU I 

X ox(‘) 

p-NH2 - 0,66 

P-CH3 - O,l7 

m-NH - 2 0,16 

m-CH3 - 0,07 

H 0 

P-F 0,06 

m-F 0,34 

m-COCH 3 0,38 

p-COCH3 0,50 

n-NO 2 0,7l 

p-NO 
2 

0,78 

D=2 D=5 D=9 

. 

DX 
(2) 

H (AE) D; (AE) D; (AE) 

(kcal.mole-') (kcal.mole-') (kcal.mole-I) 

I,31 0,34 O,l8 

0,47 0,14 0,02 

0,27 0,02 0 

0,ll 0,04 0,07 

0 0 0 

- 0,44 0,07 0,07 

- 0,97 - 0,2l - O,l4 

- 0,63 - 0,05 0,07 

- I,00 - 0,16 - 0,02 

- I,78 - 0,19 - 0,07 

- 1,96 - 0,28 - 0,05 

I 

(1) 
ii 

de JAFFE, MC DANIEL et BROWN [3] 

(2) DH(AE) = AEX - AEH 

Les resultats regroupes dans le tableau (I), conduisent aux correlations 
suivantes : 

D = 2 D;(AE) = - 2,235 ox - 0,078 r = 0,987 (3) 

D = 5 D;(AE) = - 0,394 aX + 0,036 r = 0,945 (4) 

D = 9 D;(AE) = - 0,142 ox + 0,034 r = 0,712 (5) 

(avec Di(AE) = AEX - AEH) 

Nous constatons : 
- que la relation (2) est bien verifiee pour D = 2, asses bien 

pour D = 5 ; 
- qu'au contraire, quand la solvatation augmente considerable- 

ment (D = 9), il devient plus difficile de correler les differences 
Dg(AE) avec les constantes ox. Ceci peut paraitre, B premiere vue, 
surprenant, mais se trouve Justifie par les remarques qui vont suivre. 

En effet, les differences AE = E2 
on passe de D = 2 ?I D = 9, 

- El diminuent sensiblement quand 
illustrant ainsl l'importance de la solvata- 

tion dans la formation de la paire d'ions ; de plus, cette diminution, 
qui a pour consequence un tassement important des valeurs Di(AE) calculees, 
rend done la corrdlation precedente illusoire 1 grande solvatation met- 
tant ainsi en evidence dans ce cas une diminution de l'effet des subs- 
tituants, conforme a l'evolution de l'equilibre acido-basique (I). En 



effet, la solvatation (mise en solution dans l'eau par exemple) favorise 
la dissociation de l'acide AH en facilitant la stabilisation de l'ion 
A-, et ceci d'autant plus que l'ion A- est intrinsequement plus basique ; 
dans ces conditions, si la substitution augmente l'aciditd de AH, il en 
resulte une diminution correlative de la basicite de A- et en consequence 
une stabilisation par solvatation moins importante, done finalement une 
attenuation de l'augmentation (dans l'exemple choisi) de l'acidite, 
c'est-a-dire une attenuation de l'effet du substituant, d'autant plus 
sensible que la solvatation est plus importante. 

Cet effet d'environnement, bien souvent mis en evidence experimen- 
talement ([31 P [91), se traduit en particulier par des variations sen- 
sibles de la constante p de l'equation de Hammett en fonction du milieu 

(II31 2 r711 : p diminue quand la constante dielectrique augmente. Les 
correlations (3), (4) et (5) obtenues sont done parfaitement coherentes 
avec l'experience et pourraient eventuellement permettre une evaluation 
des differentes valeurs de p caracteristiques de chacun des milieux 
studies. 

Une telle methode parart done d'un grand interst pour l'evaluation 
theorique des forces acides en permettant en particulier une meilleure 
comprehension des influences reciproques des substituants et du milieu, 
et doit done pouvoir trouver un champ d'application important en reac- 
tiviti? chimique. 
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