
ramhtdmn Vol. 31. pp. 377 to 379. l%rgmm PIelI 1975. Flinted in chat Blifaill 

ETUDE DE L’ACIDITI? DANS LES MILIEUX 
EAU-SOLVANTS ORGANIQUES-I 

IMPORTANCE RELATIVE DES DIVERS COEFFICIENTS 
INTERVENANT DANS LA FONCTION D’ACIDITfi 

J. P. H. BOYER, R. J. P. CORRIU,* R. J. M. PERZ, et C. G. REYE 

Laboratoire associk au CNRS n”82, Laboratoire des Organomttalliques, Universitk des Sciences et Techniques du 
Languedoc, Place Eugene Bataillon, 34060 Montpellier-Ct5dex. France 

(Received in France 12 November 1973; Received in the UK forpublication 19 July 1974) 

Summary-The Hammett acidity function has been measured for a constant acid concentration in aqueous mixed 
solvents of variable composition. Indicator activity coeflkients, in both neutral and protonated forms, show that the 
variation of H,, as a function of the solvent composition, was due 10 the variation in proton activity. 

R&u&La fonction d’aciditb de Hammett a &k mesurke pour une concentration en acide constante dans des 
milieux aquo-organiques de composition variable. L’kvaluation des coefficients d’activitb des indicateurs sous leurs 
formes neutres et protonkes a permis de montrer que les variations de H, en fonction de la composition du milieu 
provenaient en grande partie des variations de I’activitk du proton. 

La fonction d’aciditk Ho de Hammett: 

H, = -log [H’] fH+ . fe/fslr. (I) 

est like aux coefficients d’activitt de la base utiliske 
comme indicateur sous sa forme neutre fs et sous sa 
forme protonke fBH+ ainsi qu’8 I’activitC du proton 
aH+(aH+ = [H’]fH+). 

A concentration en acide fixe, il est possible de faire 
varier H, en modifiant le milieu par adjonction soit de 
sels’ soit de solvants organiques.’ 

Dans le cas de la variation de Ho par adjonction de sels, 
certains auteurs,” attribuent & fe la responsabilitt des 
modifications de H.,. D’autres, font intervenir l’ensemble 
des coefficients d’activitk fH+, fs, faH+.’ Quant aux effets 
de solvants sur H, il est souvent admis que pour des 
milieux fortement aqueux, le facteur b est pr&ondCrant 
alors que pour des milieux fortement organiques, c’est le 
rapport fH+/fBH+ qui interviendrait.’ 

Nous nous sommes particulitrement intCress& aux 
milieux organiques. En effet, nous avions &udiC dans des 
milieux eau-dioxane 60:40 l’hydrolyse de l’kthyloxy- 
I ‘benzylid&e-9 fluorkne6 et determink H. et les vitesses 
de rkactions en fonction de la concentration des sels. 

En raison des ksultats cinktiques, nous avons attribut 
les variations de H, g celles de fH+. Pour expliquer 
I’augmentation de l’activitt du proton, nous avons 
suppod que les sels pouvaient 2tre solvatks par les entitks 
nuclkophiles des agglomtrats eaudioxane lib&ant ainsi 
partiellement le proton de sa coquille de solvatation. Nous 
avons done implicitement supposk que seul vtiait fH+ et 
que le rapport fB/fRH+ Ctait constant. 

RESULTATS -AUX ET DIWIJSSION 

La modification de H, &ant provoquke par la variation 
du rapport eau-solvant organique g concentration en acide 
fixe, nous avons cherchk a determiner le facteur f,/f,,-. A 
notre connaissance la IittCrature signale peu d’essais de 
calculs simultanks de fs et feH+ pour un m&me indicateur. 

Le coefficient d’activitk de l’indicateur sous sa forme 
neutre fs a &k mesurk par solubilitk’ ou par distribution 
entre deux solvants non miscibles.’ La mesure du 
coefficient d’activitk de I’indicateur sous sa forme ionis&e 
fBH- n’est pas directement accessible. Seul le coefficient 
d’activitb moyen f&+X. peut Ctre calcuk Nous pouvons 
&-ire: 

fsn+fx- = f”(BH+X-) 

Lucas’ a propose la relation suivante: 

(II) 

Zlogf’(BH+X-) = pKA”-pK’t logfs t Zlogf’(H+X-) 
(III) 

pKA” est le logarithme nkgatif de la constante de 
dissociation thermodynamique de BH’. Les valeurs en 
sont don&es dans la IittCrature. 

pK’ correspond au logarithme nkgatif de la constante 
d’action de masse: [BH’]/[B] [H'] . [BH’] et [B] ont 6tt5 
dCtermints spectrophotomktriquement, H’ est assimilk & 
la concentration en acide. Cette assimilation est possible 
lorsque l’on peut considkrer la dissociation de I’acide 
comme compltte (faible concentration d’acide fort, mi- 
lieux fortement aqueux). 

f& est foumi par la littCrature.9~‘0 
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Tableau 1. Dttennination du rapport log f /f’ m BH*X- pour la p-nitroaniline dans des milieux 
aquo-organiques (HCI) = 0.1 MI- ’ 

Milieu % 
en volume H, pKA”-pK’ fx, logf. logf:.,- logf’s,y 

Methanol&u 
12% I.16 0.09 0.88 -0.10 -0.11’ -0.11 0.01 
24% 1.32 088 0.55” -0.26 -@I2 -0.21 - 0.05 

Ethanol-Eau 
12% I.28 0.16 0.75” -0.13 -0.11’ - 0.09 -0*04 
24% I.41 0.16 0.49^ -0.31 -0.13 - 0.20 -0.11 

THF*-Bau 
16% I .43 0.19 0.39b -0.41 - o.134 - 0.24 -0.17 
20% I .82 0.28 o.256 -0.61 - o.136 - 0.29 - 0.32 

Wesures effectutts avec la m-nitroaniline 
“D&termination de f. par la methode de distribution 
bD&ermination de fs par la m&ode de solubihte 
‘Ref 9. 
“Ref IO. 

Tableau II. Importance du terme log fJft,+,- dans les variations de H, 
(milieux aquo-organiquea) @ICI) = 0.1 Ml-’ 

Milh AH, Nlog Wf:,~x-)I Allog(f./f;,+,-)1/A& 

Methanol-Eau 0.16 0.06 37% 
Ethanol-Eau 0.21 0.07 33% 
THF-Eau 0.39 0.15 38% 

Tableau III. Importance du terme log fs/f;,*,. darts les variations de H, en prkence de sels 
(HCI) = 0,Ol Ml-’ 

C(MI-‘) Ho’ logfe w:,+,- logfe/f;“-,- Allog(fs/f’sH-X-)]/AH.z 

LiCl I I.76 0.09 -0.16 0.25 
2 I.52 0.18 -0.12 0.30 
3 1.26 0.26 - 0.07 0.33 
4 0.95 0.33 - 0.02 0.35 
5 0.70 040 +o.O9 0.31 

NaCl 1 180 0.08 -0.18 0.26 
2 I.59 0.16 -0.15 0.31 
3 I.38 0.24 -0.11 0.35 
4 I.18 0.32 - 0.05 0.37 
5 097 040 +0.02 0.38 

KCI 1 1.85 0.02 -0.19 0.21 
2 1.71 0.05 -0.19 0.24 
3 I.56 0.07 -0.18 0.25 
4 I.42 0.10 -0.16 0.26 

CSCI I 1.91 -0.05 - 0.23 +0.18 
2 I.82 -0.10 - 0.29 +0.19 
3 I.73 -0.14 -0.31 +0.17 

NaBr I I.80 0.02 -@I7 0.19 
2 I.60 0.05 -0.14 0.19 
3 I.40 0.07 -0.10 0.17 
4 I.22 0.09 - 0.05 0.14 

KBr 1 I.82 -0.02 - 0.22 0.20 
2 1.62 -0.05 - 0.26 0.21 
3 144 -0.07 - 0.28 0.21 
4 I.26 -0.10 -0.33 0.23 

21% 
11% 
6% 
16% 

24% 
19% 
10% 
5% 

21% 
6% 
7% 

11% 
22% 

0% 
10% 
16% 

2 
II% 

*Les valeun de I& ont Ctt obtenues ir partir des determinations de Lucas qui indique pour 
chaque concentration de sel la valeur de pKA’-pK’. On sait que pK’ = log [BH‘]/[B][H’]. 
Comme H, = pKA”- log [BH’]/[B] ou peut calculer H, = pKA”- log [H’] en assimilant log 
[H’] B log [HCl]. 
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Les milieux ayant don& lieu g de telles determinations modification du milieu, I’aciditt rbelle de ce dernier est 

sont les suivants: eau-m&hanol, eauCthano1, eau- modifiCe par suite d’une variation de la solvatation du 

&ahydrofuranne en prbsence d’acide chlorohydrique proton. Cette interprktation nous semble confirm& par les 

0,lN. Nous nous limitons g I’Ctude de milieux fortement corr6lations lin6aires obtenues, entre le logarithme des 

aqueux (proportion d’eau > 70% en moles). constantes de vitesse et la fonction R. 

Nous avons egalement pu mesurer dans les memes 
conditions log f,/f&-, dans les milieux eau-glyc&ol, 
eau-&hyltneglycol. Cependant, les variations de ce rap- 
port relativement B celles de H, Ctaient dans la limite des 
erreurs exp&imentales et par constquent non 
significatives. 

La mesure de H. dans les milieux aquo-organiques (fort 
utilisCs en chimie organique preparative) prbsente done un 
intMt rCel et nous nous proposons de dCterminer cette 
fonction dans une gamme plus &endue de composCs 
organiques. 

La non-connaissance de pKA” ou de fi’& et 
I’impossibiliG de mesurer fe dans certains milieux aqua- 
organiques a Cgalement IimitC notre Ctude. 

PARTlEExFlIRlMENrALE 

L’examen des Tableaux I et II permet les constatations 
suivantes: (a) fR diminue lorsque la proportion en solvant 
organique augmente; (b) la variation de f&+ compense 

partiellement celle de fe, et (c) le facteur fs/f& n’est pas 
prkdominant dans les variations de H,. Le facteur fH- a 
done une incidence non neglieable. 

Les solvants organiques utilisCs ant ttt prealablement puriMs 
par distillation. Les mesures de H, et les coefficients d’activite fs 
bnt C1C dttermints par spectrophotomCtrie & 25”. 

Determination de f. oar la m&hode de partage. f. = y,(CJCe). _-. 
y0 est le coefficient de partage de I’indkateu; entre I&u et k 
solvant inerte. UC. reprCsente le coefficient de partage de 
I’indicateur entre la phase inerte et le milieu ttudit. Le solvant 
inerte utiliSe est Ccl., I’indicateur &ant la para-nitroaniline. 

Plusieurs donnees de la litttrature sont en accord avec 

ces r&ultats: dans un milieu eau4thanol les variations de 
H,, sent comparables ti celles de fH+.” D’autre part, 

I’hydrolyse d’eslers” d’adtals” ou de styrCne”.‘5 donnent 
une relation liniaire entre log k et H,, & concentration en 

acide lixe, en fonction de la proportion de solvant organi- 
que (eau-Cthanol. eaudioxane, eau-adtone, eau- 

sulfolane, eau-acide acktique). Enfin, il existe une analo- 
gie remarquable entre les vitesses d’hydrolyse d’&hers 
vinyliques en diffCrents milieux dimCthylsulfoxyde et les 

proportions de protonation de la para-nitroaniline dans 
ces m&mes milieux.‘” 

Nous avons vtrifiC par infrarouge la non miscibilitk totale entre 
le CCL et le milieu envisagt. 

Dererminalion de f. par la mt?hode de solubilitl. f. = US. Les 
solutions sat&es ont 6te agitCes et conservtes dans un thermos- 
tat i+ 25” pendant I5 h. S. reprdsente la solubilitC de I’indicateur 
(mtta-nitroaniline) dans I’eau et S celle dans le milieu CtudiC. Les 
coefficients d’extinction molaire de la p-nitroaniline dans les 
diffCrents milieux ont ttt mesurts apr& vCrification de la loi de 
Beer. 

Remerciement-Nous remercioas Monsieur le Professeur Cous- 
semant pour une lecture critique de ce document. 

L’importance du facteur fH- dans les variations de H,, 

ne semble d’ailleurs pas IimitCe aux effets de solvants: en 
effet, une ttude de Lucas’ a propos des variations des 

coefficients d’activitC (fH, f&x ) de la p-nitroaniline en 
prbsence de sels, permet de montrer 6galement une inter- 
vention assez faible du terme log fs/f& dans la valeur 
de H, (voir Tableau III). Ceci est en parfait accord avec 
les rtsultats cinCtiques obtenus au tours de I’&ude de 

I’hydrolyse acido-catalysCe de I’&hyl oxy-l’benzylidtne- 
9 Ruor&ne.’ 

BlBLIOCRAPliIE 

Nous nous &ions proposts d’tvaluer I’importance rela- 

tive du facteur fH- d’une part et du rapport fs/fw d’autre 
part dans les variations de H, g concentration en acide 
constante. II ne peut exister pour cela de m6thode de 
calcul rigoureuse. Cependant, celle que nous avons 
utilisCe repose sur la seule approximation de Debye et 
Hiickel qui assimile le carrC du coefficient d’activitt r6el 

fBH- au coefficient d’activitt moyen f&*x . Dans tous les 
cas &udiCs, cette mCthode a permis de montrer que les 
variations de fll/fLH.X- &aient moins importantes que 

celles de fH+. Nous pouvons done dire en conclusion que 
lorsque H, varie B concentration en acide constante, par 
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