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Summary-Infrared spectra of esters in water-alcohol mixtures, with or without added salts, indicate the formation 
of I : I or I : 2 complexes through hydrogen bonding between the ester carbonyl group and the proton donor molecules 
of the solvent, as well as the formation of a donor-acceptor complexes with Li’ or Ba”. These complexes facilitate 
nucleophilic attack at the carbon of the carbonyl group by hydroxyl anions. Depending on the water content of the 
mixture, the addition of LiCIO, increases or decreases the rate constant of the reaction. The displacement of 
equilibria between different entities explains a higher rate constant in water-tert-butanol than in water-methanol 
mixtures of the alkaline hydrolysis of ethyl acetate. 

R&nn&L’itude par spectromitrie de vibration desentitis formees entre I’esteret le milieueau-alcool, en I’absence ou 
en presence de sels montre laformation de complexes I : I ou I : 2, par liaison hydrogene entre le carbonyle de I’ester et un 
solvent protique ou de complexes donneur-accepteur avec un cation, favor&t l’attaque nucl&ophile du carbone du 
carbonyle par I’anion OH-. On peut, suivant la concentration en eau du milieu, observer une augmentation ou une 
diminution de la constante de vitesse lors de I’addition de LiCIO,. If faut de pIus tenir compte du dtplacement plus ou 
moins important des tquilibres entre ces esp&ces, et ce phenomene pourrait etre h I’origine de I’hydrolyse basique plus 
rapide darts les mifieux eau-tertiobutanol que darts les milieux eau-methanol. 

Au tours d’itudes sur I’influence des sels alcahns sur la 
reactivite chimique,’ il a Cte constate qu’en presence de 
methylates alcahns dans le methanol, de trbs faibles 
quantites d’eau (0.03 MI ‘), mises en evidence par la 
methode de Karl Fischer, provoquent la saponification 
d’esters maloniques en presence de sels ajoutes, alors 
qu’en leur absence la meme concentration en eau laisse 
intacts les esters. 

A la suite de cette constatation. nous avons voulu 
vkrifier si cet effet catalytique des sels alcalins se 
manifeste Cgalement dans le cas de l’hydrolyse basique 
d’esters simples. A notre connaissance l’effet des sels 
alcalins sur l’hydrolyse basique des esters simples n’a &te 
etudie qu’en milieu aqueux.2”-c.3 II ressort des travaux 
anterieurs que dans ces conditions les sels akalins 
provoquent gedralement un ralentissement de la reaction 
d’hydrolyse basique de ces esters. 

Nous avons done entrepris une etude cinetique des 
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effets de sels sur I’hydrolyse basique d’esters carboxyli- 
ques simples en milieu eau-methanol ri des concentrations 
variables en eau et sels. 

Parallelement, nous avons tenti de prtciser par 
spectrometrie infrarouge la nature des entites presentes 
dans le milieu reactionnel ainsi que l’evolution de leur 
concentration avec la composition du milieu; I’analyse des 
perturbations des frtquences des vibrations internes de la 
molecule d’ester permet en outre de preciser les 
modifications de sont &at Clectronique et par suite de 
discuter Ies variations de rt?activitb observees. 

L’hydrolyse alcahne des esters d’alcools primaires 
(R’OH) est generalement considerie comme resultant de 
I’attaque nucleophile du carbone portant le carbonyle par 
un ion hydroxyle (mecanisme BAcJ.“-‘, 

Le solvant joue un role important dans cette cinetique 
d’hydrolyse. En particulier de nombreux travaux ont ttC 
consacris par Tommila et al.‘,” au role de I’eau dans des 
melanges eau-alcool et eau-base organique. Ces auteurs 
ont montre que l’eau augmente gCntralement la constante 
de vitesse du stade lent de la reaction[l] sauf dans le cas 
d’un solvant aprotique fortement polaire tel que le 
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dimCthylsulfoxyde (DMSO). Diffirentes interpr&ations 
ont Ctt propos6es; les plus importantes sont les suivantes: 
(a) I’augmentation de la constante de vitesse avec celle de 
la concentration en DMSO dans les milieux eau-DMSO a 
CtC attribuCe B une solvatation moins grande de I’anion 
OH- par le DMSO que par I’eau, ce qui augmente la 
rCactivit6 de cet anion;6 (b) dans les autres milieux &udiCs 
et plus particulihement dans les mklanges eau-m&hanol, 
Tommila et al. ont montr6 que la constante de vitesse 
experimentale k de la rCaction[l] rCpond ii I’expression: 
k= k’/(l +sK) oti k’ est la constante rCelle de vitesse, 
s = (MeOH)/(H,O) et K la constante de I’Cquitibre (2). 

CH,OH + OH- = H,O + CH,O- (2) 

Cependant, ces auteurs ont montri que le r61e de I’eau 
ne se borne pas & modifier la position de 1’Cquilibre (2): 
elle joue aussi un r61e purement catalytique dil i la 
solvatation par liaison hydrogkne de I’anion qui se forme 
lors du stade lent de la reaction (2). 

Dans une premitre partie nous ttudierons l’influence 
des sels dissous sur la cinetique de I’hydrolyse alcaline 
d’un ester simple, le pentanoate de mithyle (vat&ate de 
mCthyle) en milieu hydro-m&hanolique, nous discuterons 
ensuite, g partir de I’ttude spectroscopique, le r61e 
respectif de I’eau et des sets. 

L’Ctude de la &action d’hydrolyse a et6 effect&e 1 
30?0*05” avec le vat&ate de mCthyle, en prdsence des 
mCthylates de sodium et de lithium dissous dans le 
mt%hanol et additionni de quantitCs variables d’eau, en 
I’absence (16) ou en prtsence (k,) de se1 ajoutb. Les sels 
sont le perchlorate de sodium ou de lithium, et le bromure 
de lithium. Nous nous sommes placCs dans des conditions 
de second ordre. La reaction a &i suivie par dosage de la 
basicitC totale en fonction du temps. La constante de 
vitesse a CtC calculCe selon la formule classique: 

k _ 2.303 
--tog= 

OQ b est la concentration initiale en base totale, a la 
concentration en ester, x la concentration en ester ayant 
riagi au temps 1. 

?Nous avons v&it%, en outre, que pour une sCrie d’esters 
RCOOCH,’ la nature des associations avec les solvants et les 
perturbations de frequences observ&s restent tr& voisines lorsque 
R = CH,, CH,CHz, (CH,)XH, (CH,),C. 

Un traitement mathimatique selon la mCthode des 
moindres carris fournit les constantes de vitesse (liees ZI 
la pente), les dCviations standard et le coefficient de 
corrClation lidaire. 

Les r&hats sont consign& dans le Tableau 1. Comme 
Tommila’ I’avait montrC pour I’acitate d’tthyle, la con- 
stante de vitesse d’hydrolyse alcaline augmente avec la 
concentration en eau. L’analyse du Tableau 1 montre en 
outre que I’addition de perchlorate de lithium B raison de 
quatre moles par litre a un effet acct%rateur, celui-ci 
diminue lorsque la concentration en eau augmente. De 
plus, il est remarquable que I’addition de sels dans un 
milieu hydrom&hanolique tr&s pauvre en eau, conduit aux 
m&mes vitesses d’hydrolyse que I’addition de quantitks 
importantes d’eau: la constante de vitesse correspondant 
g une concentration en eau 2M est voisine de celle 
observCe avec une concentration en eau 0.5M et 4M en 
LiClO+ Par contre pour les milieux tris riches en eau, 
l’addition de se1 peut mime provoquer une diminution de 
la constante de vitesse. Les effets de sels alcalins ainsi mis 
en ividence ne sont certainement pas dus uniquement a la 
force ionique,3 car les trois sels, LiBr, LiCIO, et NaCIO,, iI 
des concentrations cornparables et pour une mime teneur 
en eau, n’ont pas la m&me efficacitt catalytique. 

Etude spectroscopique 
fnfluence de l’eau. Afin de distinguer I’influence 

respective de I’eau et du mCthanol, nous avons examin 
les spectres du vat&ate de mithyle dans la rCgion des 
vibrations v(C=O) dans des milanges eau-methanol, et 
dans des mClanges eau-acktonitrile. Nous avons aussi 
enregistre les spectres du propionate de methyle dans ces 
mtlanges, car cet ester a fait’ I’objet d’une analyse 
spectrdle tres complbte; nous avons pu notamment nous 
assurer que contrairement g d’autres esters* il ne 
prtsentait pas de risonances de Fermi dans cette region.? 
Enfin, il est soluble dans l’eau pure, alors que le vat&ate 
de methyle ne l’est pas. Nous avons Cgalement exami& 
les spectres du propionate de mCthyle dans des mblanges 
eau-tertiobutanol utilis& par Tommila et al.’ 

M&nges em-acdtonitde. La Figure 1 montre les 
spectres du valCrate de mithyle en solution dans des 
milanges eau-acetonitrile. Dans I’acCtonitrile pur cet ester 
prCsente une seule absorption B 1736cm-‘. L’addition 
d’eau fait apparaitre g 1724.5 cm-’ une nouvelle bande 
dont I’intensitC croft aux dipens de la premiere. Cette 
nouvelle absorption devient prCpondCrante pour une 
fraction molaire en eau de O-75 (25 M I ‘). 

La Fig. 2 prhente des absorptions correspondantes 
pour le propionate de mkthyle: a 1739cm-’ dans 

Tableau I. Comparaison des constantes de vitesse de I’hydrolyse alcaline du valkrate de mbthyle dans des milieux 
eau-mCthanol en presence et en absence de sels alcalins 

CH,OM HLOMl-’ k&I “s-l x IO5 Sel MI ’ k.lM’ ‘s -I x 10’ k/k, 

CH,OLi 0.5 2.8 ~0.2 LiCIO, 4 t6.5 + I 5.9 
I 6% 0.3 LiCIO, 4 4224 I 
2 l4%0*5 LiC104 4 50 % 5 3.5 
5 43*4 LiCIO, 4 110% to 2.6 

IO 135% 10 LiCIO, 4 185 * L5 1.4 
I5 260+20 2x0 % 20 I.1 
33 2600 r 200 700’25 0.3 

CH,OLi 0.5 2.8 2 0.2 LiBr 4 33.5 IO.3 12 
0.5 2.8 t 0.2 LiCIO, 2-8 lO*O.3 3.6 

CH,ONa 055 3.6 I 0,3 NaCIO, 2.8 7.35 zo.2 2 

[CH,(Cl&),COOCHJ = 0.052 Ml ‘; [CH,OM] = 0.080 MI I: t = 30°C. 
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Fig. 1. Spectres d’absorption dam la rigion des vibrations v(C=O) 
du vakate de mkthyle en solution dans I’acttonitrile (-) et des 
melanges d’acktonitrile et d’eau (D,O). Concentration en ester: 
0.05 MI-‘: concentration en eau: --- 10 Ml-‘. -*-‘- 20 Ml-‘. ---- 

25 Ml ‘. Epaisseur de cuve 0.6 mm. 

I‘adtonitrile pur, g 1724 cm-’ pour un milange de fraction 
molaire en eau 0*X. Dans I’eau pure, on observe une 
nouvelle abso~tion g 171Ocm-’ tandis que celle A 
1724cm-’ n’est plus marquee que par une kpaule. Le 
propionate de mithyfe ne prkntant pas de niveaux 
harmoniques ou de combinaisons pouvant donner lieu A 
des rksonances de Fermi dans cette r&ion.” I’apparition 
successive des deux absorptions B 1724 et 1710 cm.-’ avec 
I’augmentation de la concentration en eau, doit $tre reliie 
g la formation de deux types d’associations mokulaires 
eau-ester. 
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Fig. 2. Spectres d’absorption dans la region des vibrations ~(00) 
du propionate de mkhyle en solution dans I’acCtonitrile (-), 
dans un mklange acCtonitrileeau de concentration en eau 25 MI-’ 
--- et dans I’eau pure (D,O) -*-I. Concentration en propionate de 

mCthyle0.2 Ml ‘. 

i&?tan~es earc-o/coo/. Dans le mkthanol pur, le vakate 
de mCthyle pkente deux bandes v&Y=@ A 1722 et 
1742 cm ’ (courbes en trait plein, Figs. 3 et 4f dont 
I’intensitk relative dkpend peu de la concentration en 
ester. 

Le propionate de mCthyle en solution dans le mkthanol 
ou le tertiobutanol (courbes en trait plein, Figs. 5 et 6) 
prkente Cgalement deux bandes v(C=O) respectivement Q 
1726 et 174.5 cm-’ et i I731 et 1748 cm-‘. L’intensitC 
relative des deux bandes dipend fortement de la nature de 
I’alcool. L’Ctude de melanges ternaires ester-hexane- 

H-O-I[! 

/,0---H-O, 
R-C 

&&--H-O, 

‘O-R’ 
H + H,O = R-C, H --- [4] 

O-R’ 

La formation de complexes I : 1 et I :2 suivant les 
Cquilibres (3) et (4) est un phknomkne souvent prtkentk 
par les molCcules carboxyl6esP les paires libres de 
I’oxyg6ne formant successivement deux liaisons 
hydrogkne avec une ou deux mokules de donneurs de 
protons. Les abaissements de la frt!quence Y(C=O) quand 
on passe de la mol&uie libre, 1739 cm-‘, au complexe 1: 1, 
1724cm-‘, ou du complexe ! : 1 au complexe 1: 2, 
1710cm-‘, sont comme d’habitudeY de mime ordre de 
grandeur. Dans le melange de fraction molaire en eau 
&ale P 0+75, la base de la bande est notablement klargie 
vers les hautes frkquences et vers les basses frkquences, 
ce qui traduit la prCsence simultanCe des trois espkces. 

Cthanol a permis fi Whetsel et Kagarise’” de montrer que 
les deux absorptions devaient Ctre att.ribuCes A la 
prksence d’ester libre en m&me temps que de complexes 
1: 1 esters-alcool suivant I’kquilibre (5). 

La position de I’&quilibre (5) dtpend de la structure de 
I’alcool considtrk” par suite de la double aptitude des 
moltkules d’alcool A s’associer & Pester ou avec une autre 
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Fig. 3. Spectres d’absorption dans la rkgion des vibrations r&O) 
du v&rate de m&hyle en solution dans le rn~t~a~al (----) et dans 
des mklanges de m&than01 et d’eau (D&I& Concentration en 
v&ate de mhhyle: 0.05 IM-‘. Concentration en eau: --- 1 Ml. ‘; 

_._.I 3 Ml“. 

Fig. 4. Spectres d’absorption dans la rdgion des vibrations v(C=Of 
du valirate de mtithyle en solution dans le methanol (-----I et dans 
des mklanges mdthanol (CH,OD) et eau (40). Concentration en 
vat&ate de mithyle 0.05 MI-‘. Concentration en eau: --- 
2.5 MI ‘, _._._ 5 MI”, ---- 10 MI ’ et -a*-*.- 20 Ml ‘. Epaisseur 

de cuve 0.6 mm. 

moltkule d’alcool en formant des chaines de diffbrentes 
Iongueurs.“.‘2 C’est pourquoi la propo~ion de mokules 
d’ester libres est b~ucoup plus faible dans le te~iobuta- 
no1 que dans le mtthanol, le premier &ant peu autoassocik 
par suite d’encombrement stkrique. 

Les frtquences v(C=O) des complexes I : 1 vakrate-eau 

Fig. 5. Spectres d’absorp~ion dans la rkgion des vib~tions Y~C=O) 
du propionate de m&hyle en solution dans le m&hanol f-----f et 
dans des mCIanges m&hanot-eau (D,O). Concentration en 
propionate de mkthyle @2M1 ‘. Concentration c et fraction 
molaire x en eau: ---c = 12.5 MI ’ et x = O-43, -a-*- c = 25 Ml-” 
et x=&69, ---- c = 37-5 Ml-’ et x =OW, -_-**- eau pure 

c = 55.S Ml ’ et x = 1. 

et valkate-mkthanol sont tres voisines. L’addition d’eau 
g une solution de vakrate de mithyle dans ie methanol 
(Figs. 3 et 4), au moins pour des concentrations en eau de 
1 B 3 Ml”, augmente l’intensiti de la bande B 1722 cm-’ 
tandis que celle de la bande B 1742 cm ’ diminue. Cet effet 
provient, soit de la formation de complexes 1: 1 ester- 
methanol suivant I’iquilibre (5), I’eau ajouti?e modifiant 
I’autoassociation du m&hanoI, soit de la formation de 
complexes 1: 1 eau-ester suivant ~~quilibre (3). Dans le 
cas du propionate de mCthyle (Figs. 5 et 6), l’influence des 
premiires additions d’eau est tout & fait comparable. De 
nouvelles additions d’eau provoquent un tlargissement 
vers les hautes friquences de la bande B 1726 cm- ’ dans 
le cas du mCthanol et I’apparition progressive d’une bande 
SI 1710 cm’.‘. Dans le cas des melanges eau-tertiobutanol, 
le ph&nomkne est encore plus net, et la bande centrale due 
aux complexes I : 1 passe progressivement de 1731 & 
1726cm-’ tout en diminuant d’intensitk. Cette bande 
centrale due aux complexes 1: 1 est moins Bargie que 
dans les mCIanges mkthanol-eau oit il y a probablement 
formation de complexes de type 1: 1 entre moltcule 
d’ester et le ~oupement OH terming de polym~res de 
methanol ou mtthanol-eau. Ainsi pour des additions 
importantes d’eau dans le mtthanol ou le tertiobutanol on 
constate la formation de complexes I :2, soit entre une 
molicule d’ester et deux molCcules d’eau, soit entre une 
molCcule d’ester et une moKcule d’eau et une mokule 
d’alcool. 

~addition d’eau dans un alcool favor~se done la 
solvatation de l’ester par liaison hydrogkne. Nous 
discuterons ult&ieurement son influence catalytique. 

!nflu~nce des sels. Outre le perchlordte de lithium utilisk 
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Fig. 6. Spectres d’absorption dans la r&ion des vibrations v(C=O) 
du propionate de mithyle en solution dans le tertiobutanol pur 
(-) et dans des mklanges de terfiobutanol et d’eau (D,O). 
Concentration en propionate de mCthyle 0.2 MI-‘. Concentration c 
et fraction molaire x en cau: ---c = 12.5 MI-’ et x = 064, 
_.-. -c = 25 Ml-’ et x = @84, - _ -_c = 37.9 Ml-’ et x = 0.94, -..-..- 

eaupurec=55*5Ml-‘etx= I. 

en cinktique, nous avons employ6 le perchlorate de 
Baryum. L’interprCtation des spectres est en effet plus 
simple avec ce sel. D’autre part, au tours d’une etude 
prtkkdente,B nous avons montrk que les interactions 
observkes avec les cations Li+ et Ba*’ sent’ de m&me 
nature; elles ne difftrent que par I’ordre de grandeur des 
perturbations de frtquences mesuries. Nous discuterons 
successivement les spectres des melanges: valtrate de 
mt?thyle-methanol en prtsence de LiCIO, et Ba(ClO,),; 
puis g titre de comparaison ceux des mClanges: propionate 
de mtthyle-acttonitrile en prisence de perchlorate de 
baryum. Les spectres des Figs. 7 et 8 prksentent la rigion 
des vibrations v(C=O) du valirate de mCthyle dissous 
dans le mkthanol en l’absence et en pkence de LiCIO, et 
Ba(CIO,),. Par addition de perchlorate de lithium, on 
constate la disparition progressive de la bande SI 1742 cm- ’ 
due aux molicules d’ester tibres et coklativement une 
augmentation d’intensitk et un dkplacement vers les 
basses frkquences de la bande g 1721 cm ‘; pour une 
concentration en sel de 3.6 M, cette dernitre reste seule 
prksente h 1718 cm“. Le phknomlne est plus net avec le 
perchlorate de baryum; on voit plus nettement, les bandes 
&ant mieux skparkes, que la disparition de la bande g 
1742 cm-’ correspond P I’apparition d’une nouvelle bande 
v(C=O) vers 1708 cm .I, cette demitre apparait sur le c&C 
de la bande i 1721 cm-’ qui correspond aux mokules 
d’ester solvatkes par le mCthano1. A titre de comparaison 
sent prksentis sur la Fig. 9, les spectres du propionate de 

tL’acCtate de mdthyle a un nombre donneur de Gutmann de 
16.5 alors que celui de I’acCtonitrile est de 14.1.” 

Fig. 7. Spectres infrarouge dans la r&ion des vibrations ~(0) 
du valtrate de mtthyle en solution 0.38 M dans le mithanol en 
I’absence (a) et en prksence du perchlorate de lithium 6 la 

concentration (b) 1 M,(c) 2 M et(d) 3.6 M. 

mithyle dissous dans l’acttonitrile en l’absence ou en 
prksence de Ba(ClO&. A la bande g 1739 cm-’ correspon- 
dant aux molicules d’ester libres dans le solvant, se 
substitue une nouvelle bande v(C=CI) g 1706cm-‘: il y a 
remplacement des mokules d’acttonitrile par des 
molCcules d’ester plus basiques,t dans la premiere couche 
de solvatation de I’ion Ba2+.13 La complexation du 
propionate de m&hyle par I’atome d’oxygkne du groupe- 

ment >C=O avec un cation Ba*’ provoque done un 

abaissement de frkquence de 33 cm-’ de la vibration 
u(C=O). C’est pourquoi, nous pensons que la bande B 
1708 cm-’ observke pour le vakate de mCthyle en 
solution dans le mkthanol additionnt de Ba(CIO,), est 
attribuable k la formation d’un complexe entre mokules 
d’ester et cation Ba” dans le mkthanol, car elle 
correspond g un abaissement de friquence de 34 cm.. ‘, 

/O-R’ ,0-R’ 

R-C\\ + M” e [61 
0 

R-C\\ 
0, 

‘Ml+ 
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Fig. 8. Spectres infrarouge dans la rCgion des vibrations v(C&) 
du w&rate de m&hyle en solution 0.4M dans le m&.hanol en 
I’absence (a) et en pksence du perchlorate de baryum g la 

concentration (b) 0.8 M,(c) 1 M, (d) 1.5 M,(e) 2 M. 

Fig. 9. Spectres ~abso~t~on dans la region des vibrations zK=O) 
du propiona~ de mtitbyle en solution dans ~ac~toni~~le pur f-) 
et dans des mCIanges d’ac&onitrile et de perchlorate de Baryum. 
Concentration en propionate de mCthyle 0.2 Ml ‘. Concentration 
en Ba(ClO,), --- Oq47 Ml-‘, -*-*- 0.97 MI-‘. Epaisseur de we 

L’accCiCration de la rkaction d’hydrolyse serait due ir la 
formation de ces entitks; it s’agit d’un phbnomkne 
analogue B I’effet ~a~ytique des sels de m&aux 
poly~alents sur la sa~nifi~ati~~ en milieu aqueux.‘“*” 

~~~~re de Ia cuf~yse~uf ~‘eu~, ~~u~cuo~ et les sets, Pour 
expliquer I’effet cata~ytique de l’eau et des sels sur 
l’hydrolyse alcaline des esters, la spectroscopic conduit 
done G considker la formation d’un complexe soit par une 
ou deux liaisons hydrog4ne avec le solvant, soil par 
liaison donneur-accepteur entre un cation et I’atome 
d’oxygkne du groupement carbonyle de I’ester. Afin de 
comparer entre eux ces diffCrents complexes, now avons 
rassembl6 dans le Tableau 2 les perturbations de 

Tableau 2. Pe~urbations des fr~quences fon~ment~es du groupement ester de I’acCtate de 
mkthyle Iors de la ~mplexation avec des accepteurs d’klectrons ou des donneurs de protons 

Av(C=O) AJf(C-0 Av(C-C) WSCH,) 
cm-’ cm-.’ cm“’ cm-’ 

BCl,(20) - 181 + 120 +55 -4 
B&(20) - 125 + 110 + 55 0 
SnCL(22) - 123 +68 + 33 -4 
*(CF,),CHOH -41 i-20 
*CH,OH - 18 + 10-S 
*(CH,),COH -17 +7.5 
*Ba(CiO.), -35 +31 +I8 if 
*LiClO. -25 
*OH, complexes I : 1 -20 
*OH* compfexes I :2 -35 

*Valeurs mesurdes par les auteurs et disc&es dans la R&f. 8. 
Au = vL - VA*,; u.,.,: frCquences de I’ester complexi mesurkes en m&ange binaire ou 

ternaire, JJ,.: frkquence de I’ester dans le liquide pur darts le cas de m&anges binaires ou dans 
le solvant dans le cas de melanges ternaires. Pour la vibration u&XI) les frkquences 
associkes ont ttt corrigkes de I’influence des rksonances et de celle des couplages dipolaires 
dans le liquide pur. 
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frkquences de quelques vibrations fondamen~les du 
groupement ester de l’ac&ate de m&hyle pour lequel nous 
avons pu trouver dans la litt&ature des don&es 
concernant les complexes avec des acides de Lewis. Dans 
tous ces complexes envisagbs, les perturbations de 
friquences sont analogues i celles provoqubes par un 
acide de Lewis tel que le trifluorure de bore; elles peuvent 
s’interpr&er par un d&placement des Clectrons, en 
particulier des paires libres des oxygknes vers I’accepteur 
d’Clectrons ou le donneur de protons. Cette<&localisation 

conduit & un affaiblissement de la liaison /C=O et g un 

renforcement des constantes de force des liaisons C-C et 
C-O en (Y du c~bony~e, la den&C de charge du carbone 
central devient ainsi plus faible. Cette conclusion est 
confirmCe par des calcuts de mecanique quantique 
effect&s sur la molecule d’acitate de methyle en 
interaction avec des cations alcalins.“.*’ La formation de 
ces complexes, qui mettent en jeu Ies paires libres de 
l’atome d’oxygbne du groupement carbonyle de la 
mol&ule d’ester, favorise done l’attaque du carbone 
central par I’anion OH- lors de 1’Ctape lente de la r&action 
d’hydrolyse, Les d&placements de frCquence v(C=O) ou 
~(c-0) permettent de comparer ces diff&ents cataty- 
seurs. Les sels produisent un effet plus impo~ant que les 
alcools aliphatiques ou l’eau lors de la formation de 
complexe 1: 1; on peut par contre attendre un effet 
catalytique plus grand avec ies alcools fluoris plus acides 
et moins autoassociCs. L’eau par formation de complexes 
I : 2 produit par contre un effet catalytique presque aussi 
important que celui dO au complexe avec un cation Ba’+ 
mais tres nettement supCrieur i celui des complexes 
ester-Li’. Les effets observ6s sont dans tous ces cas 
infirieurs B ceux produits par les acides de Lewis tels que 
BX, ou SnCl,. 

fn~~ence de la cun~en~rurj5~ en eau et de la nuru~e tie 
~‘unjon. Pour rendre compte de l’augmen~tion de la 

Fig. 10. Constante de vitesse k 25°C mew&e par Tommila er al. 
(5) pour I’hydrolyse alcaline de I’acktate d’&hyle en solution dam 
des melanges eau-mkthanol et eau-tertiobutanol en fonction de la 

concentration en eau dans le melange. 

constante de vitesse de la reaction d’hydrolyse, il faut 
tenir compte de la propo~ion et de la stabiN relative des 
complexes formis (~quilibres ~2~6)~. Ii nous semble 
alors possible de rendre compte des diffitrents effets 
cinitiques observCs en considtrant Y&at de solvatation de 
l’ester qui favorise I’attaque du nucl6ophile par I’anion 
OH-. 

Pour le valtslrate de mCthyle (Tableau I) comme pour 
l’acttate d’ithyle (Fig. IO), I’augmentation de k, avec la 
concentration en eau dans le methanol d’abord faible croit 
brusquement B partir d’une certaine concentration en eau, 
il ressort de la Fig. IO qu’elle est voisine de 30 Ml-‘. Bien 
que ies mesures cin~tiques n’aient pu &re effect&es sur 
une aussi large gamme de concentrations dans les milieux 
eau-te~iobutanol,~ l’augmen~tion de k. avec la concen- 
tration en eau semble tgalement s’acdlirer ii partir de la 
mOme concentration en eau. On peut voir sur les spectres 
des Figs. 4-6 que c’est P partir de cette m&me 
concentration qu’apparaissent des proportions importan- 
tes de complexes I:2 ester-eau, or I’influence de ces 
derniers sur la constante de vitesse doit &tre beaucoup 
plus importante que celle des complexes 1 : 1 ester-eau et 
ester-mCthanol. L’augmentation lente de ko pour les 
faibles concentrations en eau s’explique par le 
d~placement progressif des ~quilibres (2), (3) et (5). 

Pour les faibles concentrations en eau, par suite des 
Cquilibres (3) et (5) il existe une proportion notable de 
molCcules d’ister libres, l’addition de LiCIO, provoque 
alors le remplacement de ces molicules par des comple- 
xes ester-Li’. Ceci explique la forte augmentation de la 
constante de vitesse observi (k,/k, = 5.9) (Tableau 1). Ce 
comportement est illustrC sur la Fig. 11 air pour les m@mes 
raisons que pr&&demment nous avons utilis& Ba(CIO,),, 
On constate que l’addition de Ba(ClO& P la solution 
d’ester dans le methanol fait diminuer la concentration en 
ester libre au profit de la formation de complexes 
ester-Ba2’ dont l’abso~t~on vers 1710cm~’ product un 
ilargissement et un d~placement vers les basses 
frkquences du maximum de la bande a 1723 cm ’ de I’ester 
complex6 au mtthanol. L’addition d’eau li la concentra- 
tion de 3 Ml-’ B cette solution continue i faire dkcroitre la 

A 

1721 
P. 

Fig. Il. Spectre infrarouge dans la rkgion des vibrations vfC=O) 
du valerate de m&hyle en solution O-2 M daos le mkthanol en 
I’absence ( -----I ou pksence de perchlorate de baryum c---j h la 
concentration 0.5 M et en pksence de perchlorate de Baryum 
(-.-.-) g la concentmtion 0.5 M aprks addition d’eau 9 la 

concentration 3 M. 
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proportion d’ester libre, par suite de la formation de de soude O-5 N; les Clectrodes utilisees sont de marques Tacussel 
complexes ester-eau. TeB et C 4. 

Lorsque la concentration en eau croit, les iquilibres (3) 
et (5) sont dtplacts vers la droite. La plupart des 
moltcules d’ester sont solvattes et l’addition de LiClO, 
conduit au remplacement de ces complexes I : 1 ester- 
solvant par des complexes ester-l? dent la rbctivitC est 
voisine (Tableau 2). On attend done que le rapport 
kJko> 1 pour les faibles concentrations en eau diminue 
lorsque celle-ci augmente pour devenir voisin de I pour 
une concentration en eau de 15 Ml-’ (Tableau 1). 

Pour une concentration en eau sup&ieure g 30 Ml-‘, 
nous avons vu qu’il y a formation de complexes 1: 2 
ester-solvant. L’addition de LiCIO, dCtruit alors une 
partie de ces complexes 1:2 par suite de la formation de 
complexes ester-Li’ et de la mobilisation de mol&ules 
d’eau pour solvater les cations Li’. La reactivite des 
complexes I:2 ester solvant 6tant beaucoup plus impor- 
tante que celle des complexes ester-Li’ on attend alors 
k./ko < 1 comme cela est observC Tableau I. 

I1 est probable qu’avec le cation Ba” cet effet de se1 
kA < 1 ne serait pas observt par suite de la rtactiviti 
comparable des complexes 1:2 ester-solvant et des 
complexes ester-Ba2’. 

TOUS les calculs ont itC effect&s sur une. calculatrice 
programmable Hewlett-Packard 9100 B. Les valeurs de k doru&ees 
dans le Tableau 1 sont, en g&&al, la moyenne de trois mesures. 
Leur prCcision y est &lement indiqu&e et les coefficients de 
corrilation obtenus sont tous compris entre OWI et 0.999. 

Les spectres ont btC enregisds sur un spectrom&re Beckman 
IR 12 avec une fente spectrale de 2cm-‘. Les cellules utilities 
sont equities de faces en Ca& Leur epaisseur est de 0.05 mm 
quand celle-ci n’est pas p&is& dans la ICgende des figures. La 
prtcision des pointes de friquences au maximum des handes est 
de I ?I 2 cm -’ suivant leur largeur. 
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