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RM a CtudiC l’action catalytique des acides carboxyliqucs sur la mutarotation du tCtram&hyl- 
glucose en solution benzknique. On a montrk I’influencc de la dimCrisation de l’acide, de sa force, et 
Cgalement de la temwature de la rkaction. Lcs rksultats montrent que la r&action obkit A une catalyse 
bifonctionnelle. 

Ustract-The mutarotation of tetramethylglucose catalysed by carboxylic acids in benzenk solution has 
been studied. The strength of the acid and the temperature of the reaction have been shown to influence the 
dimerization. The results indicate that the catalysis is a bifunctional reaction. 

LA MUTAROTATION du tttrambthyl-2,3,4,&l-glucose 1 (TMG) a CtC &dike par 
Swain et Brown Jr.’ Ces auteurs ont montrk que la rkaction obkissait $t une catalyse 
bifonctionnelle par attaque d’un groupement blectrophile E sur l’oxygene pontal 
du sucre et d’un groupement nuclkophile N sur l’hydrogene du groupe hydroxyle en 1. 

Ces auteurs ont montrt que l’activitk catalytique ttait maximum lorsque les deux 
centres actifs se trouvaient sur une m&ne mokule. 

C’est ainsi que l’activitk de l’hydroxy-2 pyridine (ou a-pyridone) 4 Ctait environ 
mille fois plus forte que celle des mklanges correspondants de phknol et de pyridine. 

Au tours d’un travail sur l’isomkisation des ionones 2 nous avions Ctudit des 
catalyseurs composb de mklanges d’acide acktique et de triCthylamine2 et aussi de 
mklanges de divers phknols et de trikthylamine. Ces ktudes nous avaient amen& B 
kmettre l’hypothbe d’une isom&isation due & une catalyse bifonctionnelle par attaque 
du proton en a de la double liaison par un rkactif nuckophile et attaque simultanke 
de I’oxygkne dtonique par un rkactif Clectrophile. Des essais avec des molkcules 
g fonctions doubles telles que le dimtthyl-3,5-pyrazole 3 ou l’a-pyridone 4 avaient 
confirmk ces ksultats. 

Les conditions expkrimentales dues g la lenteur de l’isomtrisation des ionones 
(haute tempkrature et absence de s&ant) nous empkhaient de poursuivre l’ktude 
de ces catalyseurs. Nous avons alors cherchk une autre r&action plus rapide, permettant 
l’utilisation d’un solvant et de meilleures conditions expkmentales. Nous avons 
choisi la mutarotation du TMG et avons effectu6 des essais aver des m&nges de 
tri&hyla.mine et de divers phknols. 

Avec des phknols fortement acides comme le dinitro-2,4-phCno1, nous avons 
montrk3 que l’activitb catalytique des m&nges phtnol-trikthylamine Ctait due aux 
paires d’ions qui se forment dans le mklange. 

(N02)&H,0H + NEt, + (NO,),CsHIO-, H’NEt, 
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Avec des phenols moins acides les resultats sont plus complexes4 et les dbtermina- 
tions spectrophotometriques montrent que l’on n’a pas affaires a de vraies paires 
d’ions, mais g des espkces intermkdiaires entre les molecules libres et les paires d’ions. 

I 2 3 4 

Nous avons alors voulu Ctudier les melanges d’acides carboxyliques et de triethyl- 
amine, mais nous avons constate que les acides seuls provoquaient une mutarotation 
rapide. Un tel rtsultat Ctait d’ailleurs connu pour la mutarotation du glucose dans 
l’eau, catalyske par l’acide acetique.’ Le m~canisme fait appel a une attaque simul- 
tank de l’hydrogene du groupe carboxyle sur l’oxygene pontal du glucose et de 
l’oxygene de l’acide sur l’hydroxyle en 1 pour former un chklate 5 par deux liaisons 
hydrogene. 

Nous avons alors CtudiC la catalyse du TMG dans le benzene par les acides car- 
boxyliques du double point de vue de l’influence de la concentration de l’acide et de 
celle de sa constante d’ionisation dans divers solvants. 

Le mkcanisme propose par Swain et Di Mile’ pour le glucose en milieu aqueux 
implique une loi cinktique de premier ordre en TMG et du premier ordre en acide 
carboxylique. 

Nous kcrirons cette loi sous la forme: 

u = k’ (TMG) (catalyseur) = k (TMG) 

Experimentalement les mesures de rotation conduisent ii 

k=&= k’ (catalyseur) 

avec 

kt = 2.3 log @ZJ - aao 
c$ - CL a0 

Q rotation au temp.9 0; 6; rotation au temps t ; c1, rotation au temps cc. 

Si le mkanisme propose est v&if% la vitesse spkcifique doit varier linkairement 
avec la concentration en acide. Nous prendrons ici l’exemple de I’acide ac&ique avec 
lequel nous avons effectue des mesures pour des concentrations variant de 1*10W3 
mole/litre g 5-10m2 mole/litre. 

Si I’on reporte sur un graphique les valeurs de k en fon~tion de la con~ntmtion 
en acide, on obtient la Fig. 1 sur laquelle on constate que la vitesse spkcifique ne varie 
pas linbairement avec la concentration en acide. Ceci indique que la concentration 
de l’espkce catalysant la reaction est plus faible que la concentration de l’acide. 
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Ce fait peut s’expliquer par la dimCrisation bien connue des acides carboxyliques. 

//O O-H--O 
// \ 

2R-C 5 R-C 
/ 

C-R 
\ \ 

OH O-H-O 

Seule la fox-me monomhe await une action catalytique. 
Une variation analogue de l’activite catalytique des acides carboxyliques avec 

la concentration a deja ttC mise en evidence par Be116” qui l’a attribute a des associa- 
tions des molkules d’acides. Nkmmoins, cet auteur n’a pas eu la possibilitk d’en 
dormer une explication complete. Cette explication est possible dans notre etude. 

Si a, m et d sont les concentrations en acide carboxylique, en sa forme dim&e et en 
sa forme monomtre respectivement nous avons : 

K 
d 

=- 
m2 

Si la forme monomCre est seule A avoir une action catalytique 

k = k’m 

m = k/k’ 

a=m+2d 

a = m + 2Km2 

K _ a - k/k’ -- 
2(k/k’12 

k 
WC1 

I 

FIG. 1 Vitesse sp&ifique de la mutarotation du TMG dans le benzene A 25” C en fonction de 

la concentration en acide acbfque. 

Pour d&ermintr K et k’ nous employons une mkthode d’approximations successives. 
On trouvera en partie expcrimentale un exemple de cette determination pour l’acide 
pivalique. 

On verra que la valeur de k’ est don& avec une bonne precision ; il n’en n’est pas 
de mCme pour K dont la valeur n’est don&. qu’a titre d’ordre de grandeur. C’est 
ainsi que pour l’acide acktique nous trouvons une valeur de K = 60 litres/mole, 
valeur plus faible que Ales que nous avons pu trouver dans la litterature et qui 
varient entre 120 litres/mole et 400 litres/mole.7-9 
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La difference entre notre valeur et celles trouvkes dans la litterature pourrait 
s’expliquer par le fait qu’une molecule d’acide adtique peut former un complexe 
soit avec une autre molecule d’acide acetique (dimkisation) soit avec une molecule 
de TMG. 

L’kquilibre Ctudie serait done different de l’kquilibre classique de dimerisation de 
l’acide acetique. 

De la m&me man&e, now avons effectue des determinations avec divers acides 
carboxyliques. 

Les rksultats sont rassembits dans le tableau 1 avec les valeurs de K trouvkes dans 
la litterature.‘-’ ’ 

Lm valeurs des constantes d’association sont done extremement variables suivant 
les methodes employees. 

Cette dktermination devient impossible lorsque les acides Ctudits ont une trop 
forte activitt catalytique. Dans ce cas en effet, il est impossible de mesurer experi- 
mentalement la vitesse spkcifique pour des concentrations en acide superieures Q 
lo- 3 mole/litre. Or, pour des concentrations aussi faibles nous avons vu que la 
vitesse spkcifique variait lineairement avec la concentration en acide. 

Dans ces conditions la concentration en monomere et la concentration en acide 
sent pratiquement tgales, et l’on peut kcrire: 

k = k’a 

Nous donnons en partie experimentale l’exemple de l’acide trifluoracttique. 

II Influence de la force de l’acide 
Pour relier I’activitt catalytique des acides a leur aciditt, nous avons essayi de 

voir si la relation de Brijnsted Ctait v&We: 

k’ = GK” 

oh K est la constante de dissociation d’un acide dans l’eau, a et G les constantes de 
la reaction. 

On Porte sur un graphique les log,, k’ en ordonnkes et les pKa12 correspondants 
en abscisses. Les points ainsi determines sont grossitrement alignes. On ameliore la 
correlation en tracant une droite pour les 12 premiers acides du Tableau 1 et une 
autre pour les 4 acides suivants qui sont des acides benzoiques. 11 reste alors des 
exceptions que nous Ctudierons ensuite. Pour les 12 acides aliphatiques, on trouve 
en utilisant la methode des moindres carres : 

log,, k’ = O-75 - 0.29 pKa (2) 

La correlation est convenable puisque les constantes sont : 

coefficient de correlation r = 0.99 

deviation standard s=o-O65 

Les 4 acides benzoiques numerotks de 13 a 16 sont alignks sur une droite. 

log,, k’ = 1.15 - 0.35 pKa 

I1 est Cvidemment arbitraire de comparer deux reactions dans des solvants diRerents, 
benzene pour la mutarotation, eau pour la dissociation des acides. Cet inconvenient 
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dkjja notk par d’autres auteurs est probablement la cause de la diffkrence de comporte- 
ment entre les acides aliphatiques et benzoiques. 

En effet, l’aciditk est directement like aux interactions de l’acide et de son anion 
avec le solvant. Dans l’eau les interactions determinantes sont pour la plupart de 
nature tlectrostatique (interactions ion-dipole ou dipole+iipole et liaison hydrogkne). 

En solvant aprotique, les interactions likes g la polarisabilitk rkiproque et induite 
des mokules de solvant et de solute ne sont plus nkgligeables devant les prkckdentes. 
Elles sont d’autant plus importantes que la dklocalisation tlectronique est forte. 
Ceci explique la variation diffkrente de l’aciditk des acides benzoiques d’une part, et 
des acides aliphatiques d’autre part, lors du passage de l’eau aux solvants aprotiques. 

Les exceptions du Tableau 1 peuvent s’expliquer : 
Acide ortho-nitrobenzoique (no 17). La valeur de k’ exptrimentale est 1.42 1. mole- ’ 

St%-’ . IA valeur calculke d’apr&s l’kquation (3) est 2.4. On peut expliquer la trop faible 
valeur expkrimentale par une liaison hydrogkne intramokulaire entre le groupement 
NOz et le groupe OH de l’acide. 

A&e salicylique (no 18). La valeur calculke d’aprb l’kquation (3) est 1.26 au lieu 
de O-96 expkrimentalement. Ici encore il y a des liaisons hydrogkne possibles avec 
l’hydrogkne du phCno1 ou celui de l’acide. 

Les faibles valeurs de la constante a de la relation de Briinsted, soit 0.26 et O-35 
donnent une indication sur le mkanisme de la r&action: l’ttat de transition de la 
rkaction de mutarotation est trb diffkrent de celui de l’ionisation des acides dans 
l’eau. On trouve nknmoins une valeur aussi faible, soit 0.30 dans le &arrangement 
du N-bromoacktanilide dans le chlorobenzkne, 6b les deux rkactions ne peuvent 
cependant pas etre cornparks puisqu’alors les phknols vkrifient la corrklation, 
ce qui n’est pas vrai dans notre ca~.~ 

On peut alors reprendre l’hypothk d’une catalyse bifonctionnelle dkjjh envisagke 
pour la mutarotation de glucose dans l’eamS Le caractere nuckophile du carbonyle 
dkcroit au fur et g mesure que le caracttre acide de l’hydroxyle augmente. La faible 
valeur du coeffkient a semble indiquer que la diminution d’une des liaisons du 
chklate 5 est partiellement compensk par l’augmentation de l’autre mais que le 
centre tlectrophile de l’acide a plus d’importance que son centre nuckophile. Dans 
le complexe intermkdiaire form& entre le TMG et l’acide, la liaison la plus forte 
serait celle form& entre l’oxyg*ne pontal du TMG et l’hydroxyle de l’acide. 

On ne peut cependant pas envisager un mkanisme dans lequel il y aurait simple- 
ment fixation d’un proton acide par l’oxygkne pontal sans attaque concert&e de 
l’hydroxyle puisque les phknols ne provoquent aucune isomtrisation du TMG, 
meme dans le cas de phhnols aussi acides que le dinitro-3,5-phknol ou l’acide picrique.4 

A l’appui du mkanisme propod on peut indiquer le cas de l’acide thioadtique. 
Pour cet acide le pKa dans l’eau est de 3.4 et la constante catalytique est t&s 

faible : 007 1. mole- ’ set- I. 
On sait que l’kquilibre tautomkrique de cet acide est pratiquement complktement 

dCplacC vers la forme CHJ& 
‘SH 

comme le montre la spectrographic dans l’infra- 

rouge. , l3 Or le mkcanisme propost pour la r&action implique le dkplacement du 
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A 
proton de l’acide vers une forme CM3 4 

‘OH 
La difficultC de ce deplacement 

explique la faible vaieur de la constante catalytique. 

(r G 
H-% ,CH s ’ 
0 -I-? 

_ ,;_+b 

Now avons Cgalement chercht a verifier la relation de Bronsted en utilisant les 
pKa dpns le m&hanol,‘4 ce qui provoque une l&g&e amelioration des coefficients 
a (O-26 et 0,267 pour les acides aliphatiques et benzoyques respectivement). 

III InjZuence de la temperature 
La determination des constantes thermodynamiques d’activation de la reaction 

peut donner des renseignements sur le probleme pod a la fin du paragraphe precedent. 
Dans cc but, nous avons effect& des mesures avec l’acide trichloracetique 9 quatre 
temperatures differentes a partir desquelles on calcule les valeurs suivantes des 
constantes thermodynamiques d’activation : 

AH’ = 15 f 2 kcal/mole 

AS = - 22 + 4 u.e. 

La valeur de AS% est negative et relativement forte, ce qui indique un &at de transition 
pos&dant moins de degrQ de liberte que Mat initial, ce qui vient a l’appui de 
l’hypothese d’une catalyse bifonctionnelle. 

Nous avons cherche dans la litterature des grandeurs thermodynamiques pour 
des reactions ayant une analogie avec la reaction Ctudiee La formation du dim&e 
des acides carboxyliques correspond a une variation des degres de liberte analogue 
a celle de la formation de Mat de transition du schema 5. 

Or, la valeur de l’entropie de reaction de dimerisation des acides carboxyliques 
dans le benzene est voisine de - 20 u.e.’ Par contre, la formation d’une simple liaison 
hydrogene sans complexe cyclique, entre le phenol et le dioxanne donne une valeur 
de AS = - 11 u.e.,’ c’est-&dire plus faible que la valeur AS* = -22 u.e. que 
nous avons obtenue. 

Si la comparaison entre une entropie d’activation et des entropies de reaction est 
justif&, on apporte ainsi un support a l’hypothese de la catalyse bifonctionnelle. 

CONCLUSION 

Cette etude now a permis de confirmer que la catalyse de la mutarotation par les 
acides carboxyliques dans un solvant non polaire est un processus bifonctionnel. 
Pour les faibles concentrations en acide la reaction est du premier ordre, pour les 
concentrations plus fortes, il est necessaires de tenir compte de la dimerisation de 
l’acide. La vitesse de mutarotation est li&e a la force de l’acide. 

PARTIE EXPERIMENTALE 

Heactifs. Le tCtramtthyl-2,3,4&d-glucose est p&part suivant la mtthode de West et Holden.” Le produil 

est soumis li plusieurs recristallisations dans I’Cther de p&role en employant 100cm3 de solvant par gramme 
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de produit. On refroidit jusqu’a la temptrature ambiante seulement. On arrive ainsi & des pouvoirs rotatoires 

WY variant de + 125” B + 1W suivant les &hantillons. 
Le benztne est de qualite “pour analyses” et on vCtifie qu’il ne contient pas d’eau par distillation azeo- 

tropique. 
Les mesures sont faites A 25” pour la raie J du mercure. 
ExempIe des cafculs dam le cas de f’acide pidique. On mesure a, A des intervalles de temps dberminb. 

Connaissant a0 et a, on calcule 

~0 - a, 
lofho - 

aI - a, 

On reporte ces valeurs sur un graphique en fonction du temps. La pente de la droite mesure k. 
Sur le Tableau 2 on a indiqub dans les deux premitres colonnes les valeurs de lO*k pour diffbrentes 

concentrations en acide. 
Sur un graphique analogue A c&u de la Fig. 1 on porte k en fonction de a La tangente A I’origine fournit 

une premitre approximation de la valeur de k’ = k/a. 
On prend ici k’ = @22 I.mole- ’ set- ‘. 
On reporte cette valeur dans I’bquation (1) 

a - kfk 

K = 2(k/k’]’ 

et I’on calcule ainsi K pour les diffbrentes valeurs de Q (voir Tableau 2, 3e colonne1 Les valeurs de K amsi 
obtenues ne sont pas constantes, elles croissent assez rhgulibrement avec la concentration. 

Dans la 4c colonne on a donnt les valeurs de K obtenues par i’Cquation 1 avcc k’ = 025. J_cs valeurs 
sont alors dtcroissantes avec la concentration. 

TABLEAU I.VALEURSDE~'ET ~FwURD~WZRSACIDESR COzH 

No R k’ I.mole- ’ set- ’ K I.mole- ’ K litt. pKa12 

1 WW 0.23 
2 CH, 0.26 
3 GHsCH2 0.29 
4 CH,Br-CH, 042 
5 CH2l O-63 
6 CHICl 0.75 
7 CH,CN 1.17 
8 CH2Br-CHBr I.10 
9 CHS-CC12 1.33 

10 CHC12 2QO 
11 ccl, 47 
12 CFs 5.5 
13 GH, 0.45 
14 Br-3CsH, 065 
15 NO,-3C6HI 0.87 
16 (ND,),--3,5&H, 1.38 
17 NO,-2C,H* 1.42 
18 HO--Z&H, 0.96 

50 600 SQS 

60 12011400 4.77 
20 340 4.32 
60 3.95 

3.18 
2.82 
2.45 
2.18 
2.06 
1.3 
0.66 
0.24 

45A500 4.20 
3.82 
3.50 
2.83 
220 
2.99 

20 

Dans les colonnes 5 et 6 du tableau on a fait des essais avec k’ = 024 et k’ = 0.23. Cette demiCre valeur 
donne les rtsultats les plus satisfaisants. Elle est done choisie comme valeur dtinitive et on donne ainsi: 

k’ = 0.23 Lmole- I set- ’ 

K = 60 l.mole- ’ 
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Enfin dans une demibre colonne on a indique les valeurs de k calcul&es a partir de valeurs de k’ et K qui 
viennent d’&e don&s. On constate que ces valeurs sent en bon accord aver celles de la colonne 2. 

TABLEAU 2. D~XERHINATION D= CONSTANI-ES k’ ET K POUR L’ACIDE PWALIQUE 

103a lo’ K avec K avec K avec K aver 
mole/l set-l k’=022 k’ = 0.25 k’=@24 k’ = 023 

1 2.13 17 102 72 54 
2 4Q7 22 70 53 37 
5 8.63 35 65 54 44 

10 13.80 47 74 64 56 
15 1940 40 60 53 46 
20 22.70 45 66 59 52 

1O’k calculC 
avec 

K = 5Ok’=0.23 
- - ---- 

2.10 
400 
860 

15Qo 
2000 
24m 

Cus de Pocide rri@mcetique. On peut conster sur le tableau suivant que lorsque les concentrations 
en acide sent t&s faibles. la vitesse sptcilique k varie lin&ircment avec la concentration en acide. 

P” lo4 mole/l. I 2 3 4 5 
___- -- 

l@‘sec 5 11 16 22 27 

On prend alors k’ = k/o 
soit ici : k’ = 5.5 I. mole - ’ set- 1 

Cowantes thermodynomiques. VaIeurs des constantes de vitesse k pour diffbrentes temp&atures dans 
le cas de I’acide trichloracttique: 

temfiratures 
d”K 298 303 308 313 

lVk set- * 4.6 80 11.6 17 
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