| S
‘i. Journal de la Sociéte Chimique de Tunisie, 2013, 15, 19-27 19

Ll Ll Lyl

REACTIVITE EN MILIEU ACIDE DE L’ADDUIT-o
2,2-DIMETHOXY-3-(METHYLSULFONYL)-5-NITROTHIOPHENE
DANS LE METHANOL

Abderraouf ECHAIEB et Taoufik BOUBAKER"

Laboratoire de Chimie Hétérocyclique, Produits Naturels et Réactivité, Faculté des Sciences de Monastir,
Université de Monastir 5019, Avenue de |’Environnement, Monastir, Tunisie

(Recu le 17 Janvier 2013, accepté le 25 Avril 2013)

RESUME: Les constantes cinétiques relatives a la réaction de décomposition de 1’adduit-c 2 issue de I’interaction
entre le 2-méthoxy-3-(méthylsulfonyl)-5-nitrothiophéne 1 et les ions CH;O ont été réalisées dans le méthanol a 20 °C.
Comme nous le verrons, la décomposition du complexe 2 en milieu acide se déroule en fait en deux étapes successives
comprenant la formation instantanée d’une espéce intermédiaire 2,H" (acide nitronique), favorisée aux faibles pH, puis
la décomposition de cette espéce en thiophene 1 attendu.

ABSTRACT: The rate constants for the decomposition of the 2,2-dimethoxy-3-(methylsulfonyl)-5-nitrothiophene
Meisenheimer adduct-c 2 derided from thiophene 1 have been determined in methanol at 20 °C. As we will see, the
reaction occurs in two distinct stages. In the first, instantaneous formation of an intermediate species 2,H" (nitronic
acid), favoured at low pH. In the second slower stage the adduct-c 2 is gradually converted into expected thiophene 1.
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INTRODUCTION

La réactivité des ions CH3O™ vis-a-vis de divers thiophénes a été étudiée par Spinelli et al d’une part
[1,2], Terrier et al d’autre part [3]. Le mécanisme de formation des complexes-c a éte trés étudié et
d’importants résultats ont été obtenus, cependant, trés peu de travaux ont été consacrés a 1’étude
dans des milieux acides du mécanisme réactionnel de décomposition de ces complexes-c. Le travail
que nous présentons s’inscrit dans le cadre des travaux consacrés a I’étude de la réactivité des
hétérocycles a cing chainons [1-8]. Dans un premier temps, nous allons définir et présenter les
méthodes et les conditions opératoires utilisées pour obtenir I’ensemble des paramétres cinétiques
nécessaires a la discussion de la réaction de décomposition de I’adduit-c 2 issue de I’interaction
entre le 2-méthoxy-3-(méthylsulfonyl)-5-nitrothiophene 1 et les ions CH30" dans le méthanol a 20
°C. La seconde partie sera consacrée a l’analyse des résultats obtenus qui nous permettra de
comprendre le mécanisme de cette décomposition. Comme nous le verrons, la décomposition du
complexe 2 en milieu acide se déroule en fait en deux étapes successives comprenant la formation
instantanée d’une espéce intermédiaire 2,H" (acide nitronique), favorisée aux faibles pH, puis la
décomposition de cette espece en thiophene 1 attendu.
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RESULTATS ET DISCUSSION

Etude par spectrophotométrie UV-visible

L’examen du spectre UV-visible de la Figurel montre que 1’addition d’une solution de CH30K a
une solution méthanolique contenant le thiophene 1 (Amax = 342 nm) se traduit par I’apparition de
I’adduit-c 2 de couleur jaune caractérisée par un spectre présentant une bande d’absorption
(Amax = 390 nm) dans la région du visible. Par ailleurs, I’addition d’une quantité stoechiométrique
d’un acide fort (acide méthanesulfonique) a la solution contenant le complexe 2, fait apparaitre de
nouveau le spectre relatif au composé thiophénique 1, ce qui prouve que la relation qui lie 1 et 2 est
bien un équilibre réversible, ceci va nous permettre d’étudier la cinétique de décomposition du
complexe 2 par divers acides dans le méthanol.

Il est intéressent de noter que les études effectuées par de nombreux auteurs concernant les
interactions des ions CH3O" avec divers anisoles, ont en effet montré que 1’attaque des ions CH30"
est toujours plus rapide sur un carbone non substitué que sur un carbone substitué mais que les
complexes formés sont en général moins stables [3-13].
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Figure 1. Spectres d’absorption UV-visible illustrant la conversion du complexe 2 (Amax = 390 nm) en thiophéne 1
(Amax = 342 nm) dans le méthanol & 20 °C. Conditions : [1] = 5.10° mol L™ et [CHsSO,H] = 10 mol L. (Disparition
du pic situé a 390 nm et apparition de celui du thiophéne situé a 342 nm).

Etude cinétique

L’étude cinétique afférente a la décomposition du complexe 2 a été réalisée dans le méthanol a
20 °C. A fin de couvrir une large gamme de pH (2 < pH < 6,56), nous avons utilisé des solutions
diluées en acide méthanesulfonique (CH3SO,H) ainsi que des solutions tampons T/TH ayant un

pK " inférieur a celui du couple 2/1 (pK $™°" (2/1) = 12,34) [1,7] tels I’acide dichloroacétique

(CHCI,CO,;H/CHCI,CO; : pK, = 5,96) et I’acide trichloroacétique (CCI3CO,H/CCIsCO; : pK, =
4,47). Les cinétiques ont systématiquement été suivies a 1’aide d’un spectrophotomeétre UV-visible
dans des conditions de pseudo-premier ordre, la concentration en tampon et H* (5.10° mol L™ &
10 mol L™) étant toujours trés supérieure a celle du complexe 2 (3.10°° mol L ™).

En fonction des informations recueillies dans la littérature concernant la réactivité dans le méthanol
des divers complexes diméthoxylés, 3 [14], 4 [15], 5 [10], 6 [16], 7 [10], et 8 [10], la réaction de
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décomposition du complexe 2 peut a priori se dérouler suivant le Schéma I, dans lequel kg“ etk

représentent les constantes de vitesses relatives a la décomposition du complexe 2 par I’ion H" et
par la forme acide TH du tampon utilisé.

Schéma 1
H SO,CH, H SO,CH,
H . . =
k; [H]+k; [TH]
/@OCM /N + CH,OH
OzN g OCH, OzN 5 OCH,
2 1

Dans ces conditions, 1’expression de la constante de vitesse apparente du pseudo-premier ordre
(Kobs) correspondant a la décomposition de 2 a une concentration en ion H fixée est donnée par la
relation (1). Sur le plan expérimental, les valeurs des constantes Kops s’identifient aux pentes des
droites de I’équation (2) [17, 9, 18-23], ou A,, A et A sont respectivement et a une longueur d’onde
donnée I’absorbance a I’instant initial, a I’instant t et a I’équilibre.

Kobs = kg [H*]+k{" [TH] 1)
LN (A - Ad) = - Kops t+ L1 (A - Ag) )

Dans tous les cas un seul processus de relaxation a bien été observé, comme I’illustre la Figure 2a
qui présente un exemple donnant I’absorbance en fonction du temps et la Figure 2b montre bien la
linearité du graphe Ln (A - Ae) = f (t) de I’exemple précédent. Les valeurs des constantes de vitesse
Kops relatives a la décomposition du complexe 2 par I’acide méthanesulfonique et par les divers
tampons sont groupées dans les Tableaux I, 1l et IIl. Il est intéressent de noter que les cinétiques
effectuées dans des solutions tamponnées, aucune catalyse des réactions n’a été observée (Figure 3).
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Figure 2. a) Variation de 1’absorbance mesurée a 390 nm en fonction du temps lors de la décomposition du complexe 2
par I’acide méthanesulfonique a divers pH dans le méthanol & 20 °C. b) Vérification de la loi de vitesse du pseudo-
premier ordre Ln (A - Ae) = f(t).
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Tableau I : Influence de la concentration en acide méthanesulfonique sur la cinétique de décomposition du complexe 2
dans le méthanol a 20 °C.

[H*] mol L™ 2.10% 8.10° 6.107 4103 2.10° 1.10°

Kops (5™) 9,09.10%  9,00.10%  8,92.10%  9,05.10%  8,69.10%  8,30.107

Tableau 11 : Influence de la concentration en acide trichloroacétique sur la cinétique de décomposition du complexe 2
dans le méthanol & 20 °C.
-1
¢l kobs (S )
TH = C|41—cozH
cl

pH=387 pH=417 pH=447 pH=477 pH=507

-1
[TH] (mol L") [TU[TH]=14 [TY[TH] =12 [TY[TH] =11 [TY[TH] =2/1 [TV[TH] =41

5.10° 6,28.10%2  537.10% 394 .10  2,79.10% 1,84 .10

1.10% 6,34.10% 544 .10%  372.10%  2,69.10°%  1,75.10%

1,5.10% 6,41.10%  541.10% 383 .10° 266.10% 1,84 .10

2.10% 6,33.10%  564.10%  3,75.10°  2,80.10%  1,75.10%

2,5.10% 6,38.10%  548.10%  3,98.10%  257.10°  1,90.10%

3.10% 6,29.10%  543.10%  3,82.10%  259.10%  1,76.10%

3,5.10% 6,30.10%  540.10%  391.10%  275.10°  1,83.10%

Tableau 111 : Influence de la concentration en acide dichloroacétique sur la cinétique de décomposition du complexe 2
dans le méthanol a 20 °C.
H Kops (5™)

TH= Cl CO,H

pH = 5,36 pH = 5,66 pH =5,96 pH = 6,26 pH = 6,56

cl
-1
[TH] (mol L) [TU[THI =14 [TY[TH]I=12 [TY[THI=11 [TY[THI=2/1 [TY[TH]=4/1

5.107 1,18.10%  6,25.10° 2,70.10°  1,80.10° 7,84 .10*

1072 1,04 102  6,31.10° 273.10°® 163.10°  7,75.10"
1,5.10% 1,06 .10%  6,47.10°  266.10°  154.10° 7,84 .10*
2.10% 1,13.10*  6,33.10°  263.10° 1,70.10°  7,75.10"
2,5.107 1,08 .10 6,45.10°  2,69.10°  1,60.10°  7,90.10"
3.10% 1,09.10%  6,0.10° 283.10° 157.10°  7,76.10"

3,5.107 1,11 .10 6,30 .10 2.80.10° 1,65.10° 7,83.10%
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Figure 3. Influence du pH sur les constantes de vitesses apparentes de décomposition du complexe 2 par le tampon
acide dichloroacétique dans le méthanol et a 20 °C.

Meécanisme réactionnel de la décomposition de I’adduit-c 2

Dans la mesure ou la décomposition du c-complexe 2 correspond & un processus non catalysé,
I’expression de la constante de vitesse kops €Xtrapolée a concentration de tampon nulle (Tableau 1V),
a un pH donné, se réduit alors a 1’équation (3) qui devrait normalement conduire a 1’observation
d’une droite de pente -1. D’une manicre surprenante, nous avons constaté que la variation
logarithmique des diverses constantes kops avec le pH ne présente pas le caractere linéaire attendu
(Figure 4). Ce résultat signifie que la décomposition de 2 n’intervient pas directement selon le
Schéma I.

log kops = logk ! - pH ©)

La présence, aux pH < 4 d’un plateau dans le graphe log kqps = f (pH) nous amene a suggérer que la
décomposition se déroule suivant un mécanisme impliquant la formation instantanée d’une espéce
intermédiaire X, favorisée aux faibles pH, suivie de la décomposition de cette espece en thiophene 1
attendu (Schéma II). Dans ces conditions, 1’expression de la constante de vitesse apparente Kops
associée a ce processus a un pH donné, peut étre décrite par 1’équation (4) [24] dans laquelle K
représente la constante d’équilibre entre le complexe 2 et I’espece intermédiaire X.

Schéma 2
Rapide
H SO,CH, },/ X
(0"\OCH, | 4+ L
QN S OCH, \d\ H S0OLCH,
Lente
2 (R + CH,OH
O,N o~ TOCH,
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_kYHT

o = 1A K[H] (4)

En fonction de la valeur de la concentration en ion H”, cette derniére équation peut étre simplifiée.
En effet, aux plus faibles concentrations en ion H* ol I’espéce X ne se forme pas de maniére
importante, le terme K [H'] est négligeable devant 1’unité dans 1’équation (4). L’expression de la
constante apparente, Kops, prend alors la forme simplifiée

Kope = K7 [H'] (5)
que I’on peut écrire sous la forme logarithmique
log kovs = log k| - pH 3)

et la représentation graphique de log Kops €n fonction de pH doit correspondre a une droite de
pente -1 et d’ordonnée a I’origine log k : . Aux concentrations en ion H™ les plus élevées 1’équation
générale (4) se simplifie en équation (6) de sorte le graphe log kops = f (pH) doit présenter un
plateau qui correspond & une situation ot le terme K [H'] est grand devant I’ unité.

k"

obs K (6)

Comme le montre la Figure 4, le tracé kKops = f (pH) n’est pas linéaire sur toute la gamme de pH
étudié (2 < pH < 6,56). Une droite de pente -1 pour des valeurs de pH > 4,77 et un palier pour des
pH < 4 ont été obtenus. Ce résultat confirme que le mécanisme de décomposition du complexe 2 en
milieu acide (pH < 4), comporte deux étapes compétitives correspondant a la formation instantanée
de I’espéce X, puis la décomposition de cette derniere en thiophene 1 et ce, en bon accord avec le
Schéma réactionnel 11 propose, ce qui permet de déterminer a la fois :

Kk

ki =210°mol* Ls™
K=22210*

Tableau 1V. Influence du pH sur les constantes de vitesse Kqps relatives a la décomposition du complexe 2 dans le
méthanol a 20 °C (pour des pH > 3,87 les kg, Ont €té extrapolées a concentration de tampon nulle).

Milieu acide Milieu tampon
Acide méthanesulfonique Acide trichloroacétique Acide dichloroacétique

pH Kobs (5™) [TV[TH]  pH kos (5*)  [TV[TH]  pH Kobs (57)
2,00 9,09.10% 1/4 387 7,05.107 1/4 536  1,04.10°
2,10 9,00.10% 1/2 417  5,69.107 1/2 566  6,32.10°
2,22 8,92.10% 1/1 4,47  4,43.10% 11 596  2,73.10°
2,40 9,05.107 2/1 477  3,02.10% 2/1 6,26  1,63.10°
2,70 8,69.107 411 507 1,95.107 an 6,56  6,22.10™

3,00 8,30.107
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Figure 4. Profil vitesse-pH relatif & la décomposition du complexe 2 a Apnax = 390 nm dans le méthanol a 20° C.

Structure de I’espéce intermédiaire x
Comme nous I’avons mentionné précédemment, la délocalisation de la charge négative est

particulierement forte dans le complexe 2 par suite de la présence d’un groupe nitré, il semble donc
assez raisonnable d’attribuer le palier observé aux faibles pH a la protonation des oxygenes du
groupe NO,. Ceci est justifié par le fait que les constantes de vitesses mises en jeu lors de la
protonation d’un site oxygéné sont instantanées et relévent d’un processus contrélé par la diffusion
(k ~ 10" mol™ L s™) [25]. En conséquence, I’espéce intermédiaire X provient vraisemblablement de
la protonation du groupement NO> et correspond a la formation de I’acide nitronique 2,H". Il est a
noter que la formation trés rapide de cet acide 2,H" explique pourquoi le processus de protonation
n’a pas été observé dans nos conditions expérimentales.

H SO,CH,

~\_-ocH,

HO,N s~ DOCH,
2,H"

Il est intéressent de noter que la formation d’acide nitronique par protonation d’espéces a charge
délocalisée a été observée dans certains o-complexes diméthoxylés tels 5 et 6 [26] et dans certaines
bases carbonées comme 9 [27].

Par ailleurs, cette étude est particulierement intéressante puisqu’elle permet de calculer la valeur de
la constante d’acidité thermodynamique K, afférente a I’équilibre entre la forme protonée 2,H" et le
complexe 2. En effet, la relation K, = 1/ K conduit & une valeur de K, = 4,50.10™.
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CONCLUSION

La conclusion importante qui émerge de cette réaction de o-complexation est que le changement du
mécanisme de décomposition du complexe diméthoxylé 2 observé dans des solutions de pH < 4 est
compatible avec une protonation rapide et réversible du groupe NO, (Structure 2,H"). Un tel
comportement n’ayant jamais été observé auparavant en série thiophénique.

PARTIE EXPERIMENTALE

Le 2,2-diméthoxy-3-(méthylsulfonyl)-5-nitrothiopheéne a été synthétisé selon la méthode décrite par
Spinelli et al [28].

L’acide dichloroacétique (CHCI,CO,H), I’acide trichloroacétgiue (CCI;CO,H) et le méthanol sont des
produits commerciaux de la meilleure pureté.

Les cinétiques des réactions ont été étudiées a ’aide d’un spectrophotométre UV-visible, SHIMADZU,
modele1650 PC couplé avec un contrdleur de température thermo-électrique modéle TCC-240A.

Pour chaque pH, les concentrations [TH] et [T] ont été modifiées de sorte que la constante Kgps SOit
mesurée dans des conditions suffisamment différentes pour permettre une bonne évaluation des constantes
de vitesse. En général, pour chacun des cinq rapports [T)/[TH] : 1/4, 1/2, 1/1, 2/1 et 4/1 sept mesures ont
été réalisées (Tableaux Il et I11).
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