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R&nunLL’intluence des substituants alkyles sur l’acidite des alcools et des amines est trait&e par une mtthode 
perturbationnelle. L’effet dun substituant alkyle peut se decomposer en deux tennes : un terme rep&if qui est plus 
grand dans les molecules neutres (alcools, amines) que dans les bases conjugu6es correspondantes (RO-, RNH-), un 
effet attractif qui est important uniquement dans les anions. On montre de plus que, mtme si l’on ne tient pas compte 
des effets steriques, la solvatation augmente l’aciditt des molecules non substitu&s plus que celle des molecules 
substitu&es. On peut ainsi rational&r I’ordre d’aciditt en phase gazeuse et en solution. “L’effet inductif’ des groupes 
alkyles est egalement discutt. On montre qu’un groupe alkyle peut &re attracteur d’electrons m&me attach6 a un 
atome ClectronCgatif. Un raisonnement analogue permet de rationaliser les ordres de basicites dcs alcools et des 
amines en phase gazeuse et en solution. Le traitement perturbationnel est coniirmt par des calculs ab initio 
(STO-3G). 

Ahetrae-A perturbational treatment of alkyl substitutioninalcohols andamines is suggested. The influence of thealkyl 
sub&tent is analysed as a sum of two components: a repulsive interaction which is greater in the neutral compounds 
(alcohols, amines) than in the corresponding negative ions (RO-, RNH-); an attractive interaction which is important 
only in the ions. It is shown furthermore that, even if steric hindrance is not taken into account, solvation enhances the 
aciditiesofnon-substitutedcompoundsmorethanthoseofthesubstitutedones.Thegasphaseandsolutionacidityorden 
can thus be rationalised. The “inductive effect” of alkyl groups is also discussed. It is pointed out that: (a) an alkyl group 
maybeelectron-attractingwhenattachedtoanelectronegativeatom;(b)sprradinganetchargedoesnotalwaysstabilize 
a system. The simple perturbational arguments are supported by ab inirio (STO-3G) calculations. 

II est connu qu’en solution, l’acidite diminue lorsqu’on 
augmente la substitution. Elle est dt5croissante dans 
I’ordre Hz0 > MeOH > EtOH > tBuOH.2 Cet ordre est 
expliqud par un effet inductif donneur des alkyles. Mais 
Brauman et ses collaborateurs*’ ont mot&C qu’en phase 
gazeuse les aciditts des alcools et des amines ainsi que les 
basicitts des amines sont augment&s par des substituants 
alkyles. Ces resultats ont suscite beaucoup de travaux 
tant du point de vue experimental que theorique.6’* II en a 
Ctt conclu que les groupes alkyles sont donneurs 
d’electrons quand ils sont portes par des insaturations 
(olefines, carbonyles) et intrinstquement attracteurs 
quand ils sont port& par des radicaux satures.” Cette 
ambivalence est generalement attribu6e a la polarisabilitt 
des groupes alkyles. Cependant la signification precise de 
ce terme n’est pas trts Claire. En effet, il peut avoir 
plusieurs significations: stabilisation par dipoles induits ou 
delocalisation de la charge sur un nombre croissant 
d’atomes.” Le renversement de I’ordre des acidites des 
alcools en solution est interpret6 habituellement par 
l’empechement sterique a la solvatation des composes 
substituts.” 

Cependant, ce raisonnement n’est pas valable pour tous 
les resultats exp&imentaux. Considerons les trois 

molecules NH,, MeNH2, Me2NH en phase gazeuse. 
L’ordre experimental des acidites est NH, < MeNH2< 
Me2NH.’ Cet ordre est en accord avec un effet attractif 
des groupes alkyles qui diminue la densite electronique 
sur I’azote et augmente done l’acidite. Mais si la densite 
tlectronique sur I’azote diminue, on s’attend a ce que la 
basicite diminue Cgalement. L’ordre de basicite devrait 
done ttre: NH, > h4eNH2 > Me2NH. L’exp&ience donne 
I’ordre inverse.’ Done sur les memes composes, darts les 
memes conditions (phase gazeuse), CH, est apparemment 
donneur quand on considtre les basicitts et attracteur 
quand on considbre les aciditts. II y a done contradiction 
quand on essaie d’interpreter, a I’aide dun simple effet 
inductif, les propritt&s des amines. 

Meme si l’on admet qu’un methyle peut etre A la fois 
attracteur et donneur,’ il faut determiner dans quelles 
conditions un alkyle est apparemment attracteur ou 
donneur. 

Le present article suggere une interpretation qualitati- 
ve, basee sur la m&ode des perturbations, qui montre 
que I’influence dun substituant alkyle rtsulte de la 
superposition de deux effets: un effet dbstabilisant, plus 
grand darts les molCcules neutres (ROH, RNHZ) que dans 
les anions correspondants (RO-, RNIT), et un effet 
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stabilisant, important uniquement dans les anions. On 
montre aussi que meme en I’absence d’empkhement 
sterique la solvatation augmente plus fortement I’aciditt 
dun compose non substittk La solvatation renverse done 
I’ordre d’acidite des alcools. Le schema perturbationnel 
propose est etaye par des calculs ab initio (STO_3G).” 

EIWr WUN SUWlTl’UANT ALKYLE SUR L’AClDti DES ALCOOLS 
KnJDE PEuTuRBAnoNNwE 

(A) En phase gazeuse 
Soit une molecule de methanol considerke formelle- 

ment comme resultant de l’union d’un radical CHI et d’un 
radical OH. Les orbitales ?r’ et rr du groupe methyle 
interagissent respectivement avec les doublets libres u et 
et p de l’oxygene pour donner 4 orbitales du methanol (Fig 
la). Ces interactions B 4 electrons, qui n’existent pas dans 
OHI, dkstabilisent done le mbhanol par rapport b 1 ‘eau. 

Darts l’ion methylate, l’oxygene porte trois doublets 
libres et la repulsion interelectronique entre les paires 
libres est grande, si bien que les doublets p de MeO- se 
trouvent a un niveau d’energie supkieur au niveau du 
doublet p de MeOH (Fig lb). Ceci entrafne deux 
consequences: (1) Les interactions repulsives (a 
methyledoublet libre) diminuent quand on passe de 
MeOH a MeO-. En effet, I’interaction (1~ - p) devient plus 
faiile car l’energie de I’orbitale p est remontee. L’interac- 
tion (a’ - a) dans MeOH devient une interaction (7~’ - p’) 
darts MeO-: bien que le recouvrement augmente 

+Ces interactions ne sont pas les seules possibles. Par exemple, 
les orbitales vacantes 3p du carbone pourraient aussi abaisser 
I’bnergie des doublets liires de I’oxygkne. Cependant notre but est 
de montrer qu’il existe au moins une interaction stabilisante aver 
les orbitales vides du mtthyle. 

ICgtement, il ne peut compenser l’effet de l’accroisse- 
ment de la difference d’tnergie entre les deux orbitales 
(vide i&a). En d&hive, I’interaction repulsive (a’ - p’) 
darts MeO- est aussi plus faible que l’interaction (R’ - o) 
dans MeOH. (2) A cause de la repulsion interClectronique, 
les niveaux d’energie des doublets p de MeO- sont 
tellement releves que ces orbitales interagissent de facon 
non n@igeable avec les orbitales vacantes 7t* et rr’* de 
CH, (Fig lb). En fait, on peut m&me s’attendre B ce que les 
interactions stabilisantes (doublet libre - rr*) l’emportent 
sur les interactions repulsives (doublet libre- rr).‘? Au 
total, MeO- est stabilise par rapport B HO-. 

Considerons maintenant les Cquilibres 

HzOeHO-+H++AG 

MeOH e MeO- + H’ t AG 

Puique MeOH est destabilise par rapport a I’eau et MeO- 
stabihd par rapport a HO-, il en resulte que AG’ < AG: en 
phase gazeuse, le methanol est done plus acide que l’eau. 

(B) Eflet a’e la soluatation 
La solvatation stabilise mieux les ions (BO-, H’) que 

les molCcules neutres (BOH): l’acidite augmente quand on 
passe de la phase gazeuse en solution. Cependant, 
I’accroissement de la force acide est plus grand pour I’eau 
que pour le m&hanol. En effet, dune part, la solvatation 
du compose substitut sur le site basique est plus diflicile a 
cause de I’empkhement sttrique. D’autre part, la 
solvatation abaisse les energies des orbitales occupees, en 
particuher celles des doublets libres. Les interactions 
stabilisantes (p - rr*) sont alors considerablement 
dimhuks, ce qui dtfavorise MeO-. 

Fig 1. 

CH3 CH30H o- 

(b) (a) 

Interactions des orbitales n du mkthyle avec les doublets libres de I’oxygbne dans le mtthanol (a) et dans 
mkthylate (b). 

I’ion 
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CALClJL DEf “ACID&” DES AIAXOLS 

(A) En phase gazeuse 
Le raisonnement quahtatif prfktdent est coniirmC par 

des calculs ab initio (STO-3G). L’eau et le methanol ont 
ttC calcults avec des distances standard’6 qui ont et6 
conservkes pour les bases conjugukes corres 

! 
ondantes. 

Nous retrouvons les result&s de la 1ittCrature. En phase 
gazeuse, le methanol est plus acide que l’eau (Tableau 1). 

Tableau I. Aciditt des alcools et des amines Fig 2.Orbiies molkculaires des doublets hires darts le m&hanol. 

Moltcules 

Hz0 
HO- 
CH,OH 
CH,O- 
NH, 
NH,- 
CH,NHz 
CH,NH- 

E (u.a.) 

-74.96315 
-74.05558 

-113.54697 
- 112.69223 
-55.42525 
-54.49066 
-94~03005 
-93G9608 

Aciditt 
(kcal/mole) 

569.5 

536.4 

586.5 

5% 1 

L’examen des orbitales mol6culaire.s conlkne notre 
schema perturbationnel. Dans le methanol, il y a de fortes 
interactions des doublets libres de l’oxygtne avec les 
orbitales n du methyle et des interactions n&ligeables 
entre ces memes doublets et les orbitales rr* du methyle. 
En effet, les orbitales moleculaires correspondant aux 
doublets libres de l’oxygene darts le methanol montrent un 
melange antiliant avec les orbitales ?r du mtthyle (Fiis la 
et 2). De ce fait, les doublets o et p sont dtstabilisks et se 
tiouvent respectivement a -0.414 u.a. et -0.356u.a. A 
titre de comparaison, les doublets u et p de l’eau, ou cette 
repulsion est inexistante, se trouvent respectivement a 
-0.451 u.a. et -0.391 u.a. Par ailfetus, le fait que les 
doublets libres de l’oxygtne, dans le methanol, n’intera- 
gissent pratiquement pas avec les orbitales n* du methyle 
est confirmt par l’absence presque totale de transfert de 
charge.+ La densite de charge sur I’oxygene est de 8.36 
dans HsO et 8.30 dans MeOH. 

Darts I’ion methylate, le doublet p de I’oxygbne se 
melange avec l’orbitale rMc de facon antiliante et avec 
l’orbitale I& de facon liante. L’orbitale moleculaire aura 
un caractere p - co + 4’1r*. 

t&i est en accord avec les rtsultats de L.ibit et Hoff mann” qui 
montrent que sur un systtme or, un mCthyle produit une 
r6organisation Clectronique sans transfert effectif de charge. 

(a) (b) 

E -- 0.414u.a. E--0.356u.a. 

La combinaison est telle que les contributions des H dans 
P et w* sont en phase, l’ampfitude sera done grande sur 
les H dans la fonction d’onde iinale. Par contre, pour le 
carbone, les contributions sont en opposition de phase et 
se dCtruisent: on aura done un petit coefficient sur le 
carbone. Le signe des coefficients sera dCtermin6 par 
l’importance relative de nMo et de & darts le melange. Si 
le melange (p - n*) est le plus important, le recouvrement 
sera positif entre C et 0, nkgatif entre C et H: c’est ce qui 
est observe (Fig 3a). D’autres observations coniirment 
cette double interaction (p- 1~) et (p- n*) dans l’ion 
m6thylate. Ainsi le m&urge (p - R*) apparait quand on 
considbre la structure de l’orbitale moltculaire d6rivant de 
l’orbitale ncH, (Fig 3b). Dun autre c&C, I’abaissement du 
niveau des doublets p de MeO- (0,185 u.a.) par rapport au 
niveau des doublets p de HO- (0.2525u.a.) indique 
clairement l’existence d’un effet stabthsant (p - r*). Une 
autre preuve du mClange (p-n*) est donnee par la 
comparaison des densites tlectroniques et des popufa- 
tions de recouvrement dans le mtthanol et dans l’ion 
methylate. Les densites Clectroniques sont plus grandes 
dans l’ion (C = 6.126, H = 1.070, au total 9.336 pour CHr) 
que dans le m6thanol (C = 6.069, H =0945, 0945 et 
0925, au total 8.886 pour CHr). Les populations de 
recouvrement C-H drkroissent de 0.3778,0.3778 et 0.3813 
dans le methanol a 0.3557 dans I’ion methylate (Tableau 
3). Cette diminution du caracttre liant des liaisons C-H 

(a) (b) 

E-0465u.a E--0.235u.a. 

Fig 3. 0. M. doublet libre p(o) et O.M. T du groupc mCthyle 
(b)dansl’ionmCthylate. 

n 

+3+p+~- 
0) (-cm) (r’*‘) 
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avec augmentation de den&C totale sur CH, est due au fait de 90 iI 180’. de 10 en lo”. Les valetus optimales de 0 sont 
que le m&t.nge (p - rr*) conduit a une occupation partielle don&es dans la Fig 4. Les energies de ces structures sont 
des orbitales antiliantes &,. report&es darts le Tableau 2. 

(B) En solution 
Tableau 2. AciditCs des alcools en solution 

En solution, l’acidite est d&inie par l’kquilibre 

ROH(Hz0) + H20 e RO-@LO) + H,O+ + AG 

RcprCsenter la solvatation par h&action avec une settle 
mokule de solvant est cehnement une simplification. 
Cependant, comme nous sommes darts le cas ou le solvant 
produit surtout une interaction spkcitique de type “liaison 
hydrogbne”“, on peut penser obtenir de bonnes indica- 
tions B partir de ce modtle t&s simple. Nous avons done 
calcule quatre “supermolCcules” correspondant a H20, 
HO-, MeOH et MeO- complexb chacune par une 
mokule d’eau, ainsi que HO’. Comme nous avons 
seulement cherche un modi?le simple qui permettrait 
d’interpr&er les rkthats, nous n’avons pas minimise 
l’energie de la supe.rmolCcule “substrat + mokule 
d’eau”. Nous avons suppose que MeOH et MeO- solvatts 
avaient respectivement des structures analogues B celles 
du dim&e de H20 et HO- aqueux, dont les structures ont 
tte &udi6es par Newton et Ehrenson” (Fig 4). 

Molecules 

H,O@LO) 
HO-@LO) 
CH,OH(H,O) 
CH,O-@LO) 

Acidite 
E (u.a) OrcaUmole) 

- 149.93565 
-149.11102 

2893 

-187*51806 
-181.72519 

269.5 

Energie de HIO: -74.%315 u.a; de H,O’: 
-7532647 u.a. 

Nous avons fait varier la valeur de l’angle B (Fig 4) 

On trouve, comme prtvu, que l’acidit6 (dttinie comme 
une fonction dkcroissante de AG pour l’kquilibre 
ROH(H20) + H20 e RO-(H20) + HaO’) augmente pour le 
m&hart01 et plus fortement encore pour lkau. La raison 
est simple a comprendre quand on regarde les structures 

des orbitales molCculaires correspondant aux doublets de 
l’ion methylate complexe et de l’ion hydroxyle complex6 
Les doublets de HO- solvate sont maintenant situes a 
-4.4 x lo-’ 0*118,0.133 u.a., et ceux de MeO- solvate a 
-664 x lo-‘, 8.78 x lo-‘, 9.77 x lo-’ u.a. (Tableau 3). Les 
doublets de HO- sont relativement plus abaiss& que ceux 
de MeO-: une stabilisation de 0.12 u.a. pour HO- et de 
O@I u.a. pour MeO-. 

O-H 

H’ “PH 
/ I 

.a” 

O----H 

,/O-, / 
H 

/ ,I 

Fii 4. Structure de H,O, HO-, MeOH et MeO- .soIvatCs; 
d(O-0) = 2.87 A dans hieOH(H,O) et (I&O)g d(M) = 2.42 A 

dans MeO-(H1O) et HO-@LO). 

Si on regarde maintenant les orbitales molCculaires 
correspondant aux doublets p de l’ion mkthylate 
complex& on comprend qu’ils soient moins stabilisCs par la 
solvatation queles doublets p de HO-. Eneff et, dans MeO-, 
les doublets dont l’energie est abais& par solvation sont 
rapproch6s de w et CloignCs de rrb.. Les interactions 
stab&antes (doublet, w&J diminuent, tandis que les 
interactions dCstabilisantes (doublet, rw) augmentent. Le 
calcul montre que le recouvrement est akgatif entre C et 0, 
positif entre C et H (Fii 5). 

Ceci signifte que darts l’ion methylate complex& le 
melange dCstabilisant (p-a) l’emporte sur le melange 
stabilisant (p - a*). L’examen des densit& electroniques 
darts l’ion methylate complexe co&me cette analyse 
(C=6*1135, H= l+tO, 1@42, 1.042, au total sur CH, 
9.238). Elles sont comprises entre celles du methanol et 
celles de l’ion libre. II en est de m&me pour les populations 

Tableau 3. Den&s Clectroniques et populations de recouvrement du CH, 

Energies des 
doublets (~.a) 

Densites electroniques 
sur c 

H 
CH, 

Populations de 
recouvrement 
CH 

MCthanOl 

-0.414 
-0.356 

6,069. 
o?w; 0.945; 0927 

8.886 
0.3778 
0.3778 
0.3813 

Whylate MCthyhteSolvate 

1.15 x to-* -6.4 x IO-’ 
0,185 8.78 x lo-” 
0.185 9.77 x lo-* 

6,126 6,114 
1 G70; 1 .070; I.070 1.042; 1.042; lwl 

9.336 9.238 
0.3557 0.3631 
0.3557 0.3631 
0.3557 0.3635 
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Fig 5. Doublets libres de meO_ solvat& 

de recouvrement. qui sont decroissantes en passant du 
methanol au methylate complext puis au methylate libre 
(Tableau 3). 

Le caracttre stabilisant de n* intervient done plus dans 
I’ion methylate libre que darts I’anion complex& Ainsi 
l’effet favorable de la substitution par un groupe alkyle est 
pratiquement dttruit par la solvatation et seul demeure 
I’effet repulsif. Plus grande est I’interaction (p- n*) en 
phase gazeuse, plus forte est la perte d’acidite relative en 
solution. C’est done la une des causes du renversement de 
I’ordre des forces acides quand on passe en solution. 
Certes, I’encombrement sterique joue un role important 
en diminuant la solvatation des composes substitub. Les 
deux effets, orbitalaire et sterique, vont darts le meme 
sens. I1 se peut meme qu’en phase condensee, 00 ROH et 
RO- sent complexes par plus d’une molecule de solvant, 
la gene sterique soit Ie facteur preponderant. Cependant, 
Mclver et ses collaborateurs’9 ont montre que. quand la 
solvatation est faite par une seule molecule, on observe 
deja que I’accroissement de la force acide est plus grand 
pour le compost le moins acide en phase gazeuse. Leur 
rtsultat semble mieux s’expliquer par I’effet orbitalaire 
que par I’effet sterique. 

Constquences 
(I) Quand on remplace un groupe methyle par un 

groupe Cthyle, on augmente le nombre d’orbitales n 
du groupe alkyle. En meme temps, on releve le niveau de 
la plus haute orbitale occupr5e P (O-4634 u.a.) et on 
abaisse le niveau de la plus basse orbitale vacante n* 
(+0.6597 u.a.). En comparaison, dans le methane, ces 
deux orbitales ont respectivement une energie de -0.5177 
u.a. et de +0.713 ua. Le relevement de I’orbitale ?r la 
rapprcche des doublets libres de I’oxygtne, ce qui 
augmente les repulsions dans la molecule neutre: EtOH 
est destabilist par rapport a MeOH. L’abaissement de 
I’orbitale s* augmente les interactions stabilisantes dans 
les anions: EtO- est stabilise par rapport a Me@. En 
phase gazeuse, I’ethanol est done plus acide que le 
methanol. Ce sera I’inverse en solution. 

(2) Un raisonnement analogue permet d’expliquer 
I’ordre d’acidite des amines en phase gazeuse (Tableau I). 

BASlCti DES ALCOOLS ET DLS AhUNFS 

La basicite des alcools et des amines peut itre Ctudit5e 
par une methode analogue. 

Regardons tout d’abord la basicite des alcools en phase 
gazeuse. Elle est dtfinie par I’tquilibre ROH + 
H’ % ROHI’. Experimentalement, le methanol est plus 

basique que l’eau.” On peut I’interpr&er de la manitre 
suivante. Darts le m&hanol, le doublet (I de I’oxygbne est 
destabilise par I’orbitale n de CHI. Cette destabilisation 
n’existe pas darts H20. Darts I’acide conjugue correspon- 
dant, CH,OH*‘. le doublet (I a CtC transform6 en liaison 
OH qui se trouve beaucoup plus bas en tnergie. 
L’interaction a 4 electrons entre le doublet (r et l’orbitale 
ecu, qui est remplacee par celle entre une liaison OH et 
I’orbitale ncH, a done diminue. Cet effet n’existe pas dans 
H,O’. Done CH,OH est destabilise par rapport 21 Hz0 
mais CH,OHI’ est stabilise par rapport a H,O’. En 
consequence, le methanol est plus basique que I’eau. 

Regardons maintenant la basicitt des alcools en 
solution. Hiraoka, cirimsrud et Kebarle ont month? que 
I’hydratation dimimtait plus la basicite du dim&hyl&her 
que celle de l’eau?’ On peut penser que, de la meme 
manibre, la basicite du methanol dirninue plus vite que 
celle de I’eau avec I’hydratation. Cette diminution de la 
basicite du methanol par rapport a celle de I’eau peut se 
comprendre de la ma&e suivante. H20, en solvatant I’un 
des protons de CHjOH*+, par exemple HI (Fig 6), remonte 
le niveau de la liaison OH, et la rapproche du niveau de 
wH,. La destabilisation entre la liaison OH, et XC‘H, 

augmente done par rapport a celle qui existe dans 
CH,0H2’. La solvatation stabilise moins CHIOH2’ que 
H,O+. 

Fii6. GCom&ric de H,O’(H,O) et CH,OH,‘(H,O). 

Ces schemas perturbationnels ont ete verifies par un 
calcul ab initio. 

Pour Cvaluer les basicitts, en phase gazeuse, des calculs 
ont ete effectds sur H20, H,O’, CHIOH, CH,OH2’, avec 
les m&mes distances standard’6 pour la molecule neutre et 
I’acide conjugue correspondant (Tableau 4). Nous retrou- 
vons bien que CH,OH est plus basique que HzO. 
L’analyse des orbitales mokulaires confirme notre 
schema perturbatiomtel. L’interaction entre la liaison OH 
et ncH,, dans CH30H2’, est plus faible que celle entre le 
doublet (I de I’oxygbne et TV, dans CH,OH. En effet, la 
liaison OH a une tnergie de -1@?!9 u.a.. tandis que rrc~, a 
une tnergie de -0.747 u.a.. ce qui correspond 21 un &art de 

Tableau 4. BasicitC des alcools et amines en 
phasegazeuse 

MolCcules E (u.a.) 
Basicit 

(kcal/mole) 

Hz0 
H,O’ 
CH,OH 
CH,OH,+ 
NH, 
NR’ 
CH,NH, 
CH,NH,* 

-74.%315 
-75.32647 -228 

-I 13.54697 
-11392268 -236 

-55.45254 
-5M6422 -258 

-94~03005 
-94.45392 -266 




