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Introduction générale

La compréhension du comportement des protons, de leurs concentrations ainsi que leurs
processus de transfert, dans les solutions aqueuse ou nonaqueuse, représentent I’un des concepts
cruciaux et fondamentaux en chimique et en biochimie. L’enthalpie libre de solvatation du
proton dans un solvant donné représente 1’'une des grandeurs thermodynamiques les plus
importantes. La détermination de cette grandeur constitue I'un des défis majeurs pour les
physico-chimistes [1]. A titre d’exemple, les valeurs proposées, pour I’enthalpie libre
solvatation de proton dans I’eau ou le dimethylsulfoxyde, pendant de longues décennies, ont

été souvent contradictoires et controversés.

Les mesures directes des enthalpies libres de solvatation de proton sont impossibles, pour les
déterminer, des données d’origine théoriques et expérimentales sont utilisées ; telles que les
enthalpies libres de déprotonation des acides dans la phase gaz, les valeurs des pKas et les
enthalpies libres standards de solvatation des acides et de leurs bases conjuguées [2-5]. Durant
plus de deux décennies, 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans I’eau était incertaine elle
varie de -252.6 jusqu’a -271.7 kcal/mol [3,6], jusqu’a ce que Tissandier et ces collaborateurs
[7] ont proposeés la valeur de -264 kcal/mol. Quelques années plus tard une correction de -1.9
kcal/mol, relative a la définition des états standards, a été ajoutée a la valeur proposée par
Tissandier, conduisant ainsi a ce qui représente désormais la valeur consensuelle de -265.9
kcal/mol [8].

Les données thermodynamiques relatives a la déprotonation des acides et a la solvatation du
proton dans la pyridine sont extrémement rares. Lors de la réalisation de la recherche
bibliographique, relative a ce travail, seules huit valeurs de pKa [9] ainsi que deux valeurs de
I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine [10] ont été retrouvés. Afin de veérifier
la véracité et 1’exactitude de ces données deux approches théoriques ont été utilisées dans le
cadre de ce travail. La premiere approche, que I’on appelle dans le cadre de ce travail approche
de transfert de proton entre deux solvant, consiste a utiliser les valeurs expérimentales des pKa
ainsi que les enthalpies libres de solvatation des acides et de leurs bases conjuguées, évaluées
par des modeles de continuum, dans 1’eau et la pyridine, puis dans le diméthylsulfoxyde et la
pyridine. La deuxiéme approche utilisée est purement théorique, elle consiste, d’une part, a
calibrer la cavité moléculaire prise lors des évaluations des enthalpies libres de solvatation et
d’autre part, faire un balayage sur des valeurs de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans
la pyridine sur un large intervalle, allant de -260 a -280 kcal/mol, par la suite la meilleure
combinaison relative a la paramétrisation de la cavité et a I’enthalpie libre de solvatation de

proton est déduite.
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Ce mémoire relatif au projet de fin d’étude est présenté en trois chapitres. Dans le
premier chapitre une synthése bibliographique contenant 1’essentiel des concepts relatifs aux
caracteres acido-basiques est présentée. Le deuxieme chapitre contient les détails de calculs et
des approches théoriques utilisés dans le cadre de ce travail. Le dernier chapitre regroupe

I’essentiel des résultats obtenus avec les discussions et les conclusions qui en découlent.
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Chapitre 01 Syntheése bibliographique

I.1. Introduction :

Le proton est une espéce chimique exceptionnelle, unigue dans son comportement, unique dans
sa réactivité et sa physicochimie. En phase liquide et en raison de sa structure particuliere il est
toujours attach¢ a une molécule de solvant ou a 1’'un des solutés présents en solution. Le
processus d’annexion et de transfert de proton, entre 1’entité susceptible de le fournir et 1’entité
capable de ’accepter, contrdle I’ensemble des aspects relatifs aux forces des acides, a 1’acidité

du milieu et éventuellement aux réactions chimiques ayant lieu dans la solution.

Etant donné qu’un proton libre n’existe pas en solution liquide, la libération de proton par un
acide est immediatement suivie par sa fixation par une base. L’étude du transfert du proton
depuis des especes telles que les acides carboxyliques, les phénols, les acides sulfoniques et les
amines, et vers des especes susceptibles d’étre des bases, ou des bases conjuguées d’autres
acides, a fournie des informations considérables utilisées en chimie inorganique ainsi qu’a la

réactivité organique [11]

I.2.Rappels des théories sur les acides et les bases :

Les théories relatives aux classements et a I’identification des acides et des bases ont évoluées
d’une maniére générale, avec 1’évolution de la chimie ; la premiére classification moderne est
attribuée a Svante Arrhenius, alors que la plus récente et celle de Lewis ou encore Lux-Flood.
Cependant la théorie et la définition la plus populaire et la plus utilisée par les chimistes est

peut-étre celle introduite par Bragnsted et Lowry.

Le chimiste suédois August Svante Arrhenius a propose, en 1884, une classification spécifique
de quelques composeés chimiques, dissous dans les solutions aqueuses ; un acide est un composé
chimique susceptible de libérer un ou plusieurs protons, il augmente ainsi la concentration des
protons dans la solution, alors qu’une base peut libérer un ou plusieurs ions hydroxyle et
augmente ainsi la concentration de ces derniers dans la solution. La théorie d’Arrhenius se
limite aux solutions aqueuses, ainsi I’acide chlorhydrique pur dissout dans un solvant organique
tel que I’aniline ou la pyridine ne conduit pas a une solution acide, de méme la potasse dissoute

dans I’ammoniaque ne produit pas une solution basique.

Cette théorie explique, d’'une manicre simple et précise, comment les acides et les bases
réagissent entre eux, pour produire de I'eau et des sels. Cependant, elle est incapable d'expliquer
pourquoi certaines substances qui ne contiennent pas d'ions hydroxyde, comme 1’ion fluorure

ou I’ion nitrite peuvent donner des solutions basiques, lorsqu’elles sont dissoutes dans 1'eau.
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Les deux chimistes Johannes Nicolaus Brgnsted et Thomas Martin Lowry ont proposés
indépendamment, plus tard en 1923, une theorie définissant les acides et les bases par rapport
a leurs capacités de fournir ou de capter des protons, respectivement. Dans cette théorie, les
acides sont définis comme des donneurs de protons, tandis que les bases sont définies comme
des accepteurs de protons [12]. Dans le cadre de cette théorie, un composé qui agit a la fois
comme acide et base de Brgnsted-Lowry est appelé amphotére. Ceci a amélioré
considérablement la définition d'Arrhenius, car une substance n‘avait plus besoin de contenir

des protons labiles ou des ions hydroxyle pour étre classer comme substances acide ou basique.

Selon les deux théories précédentes le caractere acide ou basique, d’une substance chimique est
obligatoirement liée a son aptitude a céder ou capter un proton. La théorie formulée par le
chimiste américain Gilbert Newton Lewis en 1923 et énoncée en 1938, a étende
considérablement les notions d’acidité et de basicité. Ainsi, suivant cette théorie, un acide de
Lewis est un accepteur de doublet €lectronique, alors qu’une base est toute entité capable de
fournir des doublets électroniques. Suivant cette théorie, le trifluorure de bore et le trichlorure
d’aluminium sont des acides, puisqu’ils possedent des cases quantiques vacantes. Or
I’ammoniaque et ’oxyde de diméthyle sont des bases, car ils sont capables de fournir des

doublets électroniques.

La derniére et lamoins populaire des théories relatives aux acides et aux bases est celle proposée
par le chimiste allemand Hermann Lux en 1939, puis ameéliorée par le norvégien Hakon
Flood en 1947. Elle stipule qu’un acide est un composé qui peut accepter un ion oxyde alors

qu’une base peut fournir un ion oxyde. [13]

1.3. Les réactions entre acide et base :

Les réactions entre acides et bases, selon la théorie de Bransted et Lowry [14], correspondent a
une migration du proton de 1’acide vers la base. Comme nous I’avons vu, Le proton étant une
particule élémentaire chargée positivement, facilement détachable, lorsque I’acide est soumis a
une forte polarisation, il est ensuite fixé par un doublet électronique appartenant a la base.
Lorsque la réaction se déroule en phase aqueuse, le transfert de proton est assuré par les
molécules d’eau suivant, le mécanisme de Grotthuss [15]. 1l est a noter que ce mecanisme peut

étre étendu a tous les solvants pouvant former des liaisons hydrogéne.

Selon la théorie de Lewis, la réaction entre un acide et une base se traduit par la mise en
commun d’une paire d’électrons ; 1’acide accepte donc le doublet électronique provenant de la
base de Lewis. Ce type de réaction fait partie des réactions de complexation, puisque les nombre

d’oxydation restent inchangés. Enfin et suivant la théorie de Lux et Flood, une réaction acido-



https://en.wikipedia.org/wiki/Hermann_Lux
https://en.wikipedia.org/wiki/H%C3%A5kon_Flood
https://en.wikipedia.org/wiki/H%C3%A5kon_Flood
https://fr.wikipedia.org/wiki/Complexation_(chimie)

Chapitre 01 Syntheése bibliographique

basique peut avoir lieu, lorsqu’un ion oxyde est mise en jeu entre I’acide et la base définis

suivant cette théorie.

I.4. Pourquoi un acide est-il plus fort ou plus faible ?

Une classification simple et pratique de la force des acides, consiste a diviser les effets agissant
sur une entité acide en deux ; catégories, a savoir : interne et environnemental. Les effets
internes sont ceux relatifs a la molécule de I’acide, telle que la polarité de la liaison relative au
proton labile et I’effet inductif observé sur cette derniere. D’autre part la stabilité de 1’anion
représentant la base conjuguée peut, dans certaines situations, expliquer la force d’un acide.

Ces types d’effets peuvent étre observés en solution liquide et méme en phase gaz.

Les effets environnementaux sont ceux relatifs a la nature chimique du solvant (polaire apolaire,
protique, aprotique..., etc.), et des interactions intermoléculaires qui se manifestent en solution,
a la fois entre les molécules de solvant et celle de 1’acide et entre les molécules du solvant et la
base conjuguée formée apres arrachement du proton la résultante de ces effets complexes
définis I’enthalpie libre de déprotonation de I’acide en phase liquide, qui par la suite va
quantifier la force d’un acide a travers une constante, appelée constante d’acidité. Cette dernicre

représente la mesure quantitative de la force d'un acide en solution. Soit la réaction :

AH + H,0 & A~ + H;0% (1)
La constante d'équilibre, relative a la dissociation d’un acide en solution aqueuse, est exprimée
quantitativement par la constante Ka, ou par les quantités associées, pKa et AG* :

_ [H30*)047]

ka A

)

pka = —log(kg) 3)

AG* = —R.T.lnk, (4)

La constante logarithmique notée pKa, dans 1’équation 2, est la plus utilisée par les chimistes

elle est souvent, mais improprement, appelée constante d'acidite.

Dans 1’équation 3, R et T représentent la constante des gaz parfaits et la température
respectivement. AG* représente le changement d'enthalpie libre accompagnant la réaction de
déprotonation a température et pression constantes, lorsque les produits et les réactifs sont pris
dans leur état standard. En régle générale, plus la valeur du pKj est petite plus I’acide est
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dissocié et plus il est fort et inversement plus la valeur du pKa est grande plus 1’acide et faible
[16].

1.5. Effet de la nature de solvant sur la force des acides :

Les réactions acido-basique peuvent étre effectuées en phase gaz, liquide ou solide. Cependant,
la grande majorité de ce type de réactions est généralement effectuée dans la phase liquide. Le
point de départ de ces réactions consiste a dissoudre les réactifs dans le solvant, ce dernier peut
étre un liquide pur ou un mélange de liquides miscibles. D’un point de vue macroscopique, le
solvant est un milieu caractérisé par ses constantes physicochimiques ; telles que le point
d'ébullition, la pression de vapeur saturante, la densité, I’indice de réfraction, la constante
diélectrique, la conductivité thermique et la tension superficielle. Néanmoins, les propriétés
décisives, lors des processus de dissolution et de solvatation, sont essentiellement la

température et la constante diélectrique du milieu.

D’un point de vue microscopique, le solvant représente un milieu discontinu constitué¢ de
particules élémentaires. Ces particules interagissent mutuellement, entre elles, et définissent les
propriétés macroscopiques du solvant. Les propriétés moléculaires les plus importantes sont ;
le moment dipolaire, la polarisabilité¢, I’aptitude a étre donneur ou accepteur de liaison

hydrogéne, la capacité a étre donneur ou accepteur de paires d’électrons. [17]

En ce qui concerne les réactions de transfert de proton, et puisqu’elles ont lieu généralement en
phase liquide, on doit s’attendre a ce que le solvant joue un réle crucial dans le processus global
de ce transfert. De ce fait les solvants peuvent étre classés suivant leurs comportement par
rapport au proton. On peut avoir des solvants protiques ; c.a.d. susceptibles de donner des
protons tel que I’eau et les alcools, et des solvants aprotiques, donc incapables de libérer des
protons tel que le benzéne ou le tétrachlorure de carbone. D’autre part les solvants peuvent étre
également classes par rapport a I’aptitude de leurs molécules a capter ou repousser les protons,

on parle dans ce cas des propriétés protophilie et protophobie respectivement.

La constante diélectrique d’un solvant est directement liée aux interactions intermoléculaires
dominantes dans la solution. Son effet agis sur les énergies d’interactions électrostatiques, sur
les forces électrostatiques exercées sur les ions, ainsi que sur les champs créés aux alentours de
chacun des ions. Considérant le solvant S et I’acide XH, la dissociation de I’acide peut avoir

lieu suivant la réaction :

S+HX->SHT "+ X~ (5
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Le travail d’écartement des ions SH™ et X~ est inversement proportionnelle a la constante
diélectrique du solvant. Lorsque la constante diélectrique du solvant est trés faible, il est
possible que les ions ne se séparent pas, puisque le travail de séparation des ions H* et X est
extrémement important, dans ce cas les ions SH™* et X~ restent adjacents et forme une paire

d’ionsSH*, X ~. Par conséquent, le caractere acide ne peut étre considérer dans ce cas [16].

1.6. Propriétéschimiques et physico-chimiques de la pyridine, du dimethyl

sulfoxide et de I’eau :

1.6.1. La pyridine :

La pyridine ou azine CsHsN, est un composé hétérocyclique simple et aromatique, elle est un
liquide incolore inflammable avec une odeur désagréable. Il peut étre fabriquée a partir de
charbon brut goudron ou d’autres produits chimiques. Elle est utilisée comme solvants et pour

fabriquer de nombreux produits différents tels que médicaments, vitamines, colorants ....

La pyridine peut également étre formée a partir de la dégradation de nombreux matériaux
naturels et se mélange également trés facilement avec 1’eau, est une molécule de polarité
moyenne, moins polaire que ’eau. En RMN du proton, la pyridine se présente sous trois pics
[18] 8.5 ppm,7.6 ppm,7.2 ppm, pour les hydrogénes en a de I’azote ,en y et B respectivement.
En spectroscopie infrarouge, la pyridine présente une bande d’absorption autour de 3000 cm’

! pour les C-H des carbones sp?et sa constante diélectrique a 25°C est de 12,4.

Tableaul : Quelques propriétés physiques de la pyridine [19].

Etat physique Liquide
Masse molaire 79,10 g/mol
Point de fusion -42 °C
Point d’¢ébullition 115,24 115,3°C
Densité 0,983

La pyridine, dans des conditions normales de température et de pression, est un composé stable.
Cependant, elle se décompose a température élevée avec émission de vapeurs de cyanures
hautement toxiques. Elle peut réagir vivement, jusqu'a I'explosion, avec les oxydants forts tel
que le trioxyde de chrome et les acides forts tels que ’acide sulfurique fumant et ’acide

nitrique. De plus, la pyridine peut attaquer le caoutchouc ainsi que certains plastiques.
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Foffani et Fornasari et ultérieurement Kubota et Miyazuki ont examiné la réduction du pyridine
N-oxyde en solution aqueuse tamponnée et ont montré que, dans ces conditions, le mécanisme

de réduction a I’¢lectrode implique la protonation préalable de 1’atome d’oxygene [20].

1.6.2. Le dimethyl sulfoxide :

Le diméthylsulfoxyde, appelé couramment dans la littérature DMSO, est un solvant polaire
organosulfuré, aprotique, de formule C2HgOS. 1l se présente comme un liquide incolore, qui
dissout a la fois des composés polaires et non-polaires, et qui est miscible avec une large gamme

de solvants organiques ainsi qu’avec dans I’eau.

Tableau2 : Quelques propriétés physiques du diméthylsulfoxyde [21].

Etat physique Liquide
Masse molaire 78,13 g /mol
Point de fusion 18,5 °C
Point d’¢ébullition 189°C
Densité 1,10

Le DMSO est un produit stable a température ambiante. Il commence a se décomposer a 150°C
en donnant des produits toxiques. Il réagit avec de nombreux composés chimiques et se
décompose violemment au contact de nombreux chlorures organiques. La réaction avec les
acides perchlorique et per-iodique (métaperiodique) peut conduire a des explosions. Le
diméthylsulfoxyde réagit dangereusement avec les oxydants, il n’est pas corrosif a I’état pur

mais il peut attaquer certains métaux en solution aqueuse [22].

1.6.3. L’eau :

L’eau est un liquide incolore, inodore et sans saveur, la structure chimique de ces molécules lui
donne le caractere d’un solvant polaire et protique. Le caractere dipolaire de la molécule d’eau
s’explique par la présence des charges partielles portées par ces atomes, ainsi il met en jeux un
super-réseau de liaison hydrogéne, dans lequel les atomes d’hydrogeéne possédent des charges
partielles positives et les atomes d’oxygeéne possedent des charges partielles négatives. Il est a
noter que la structure chimique particuliere de la molécule d’eau lui donne un caractére
amphotere, ainsi elle peut jouer a la fois le role d’un acide et d’une base, et ceci lorsqu’elle mise

en contact avec des substances basiques ou acides respectivement [23].
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Tableau 3 : Quelques propriétés physiques de 1’eau [24].

Etat physique Liquide

Masse molaire 18,01 g /mol

Point de fusion 0°C
Point d’ébullition 100°C

Il est bien connu que I'eau dissout plus de substances que tout autre liquide, de ce fait elle est
considérée comme un solvant universel. Les charges associées a ces especes dissoutes dans
I’eau peuvent former des liaisons hydrogéne avec I'eau. La pénétration du soluté dans le réseau
de molécules d’eau produit une microstructure appelé sphere d'’hydratation ou une coquille

d'hydratation, elle sert a maintenir les particules séparées et dispersées dans 1’eau.

Lorsque des composés ioniques sont dissous dans I'eau, les ions individuels interagissent avec
les régions polaires des molécules d'eau, pendant le processus de dissociation, ce qui perturbe
leurs liaisons ioniques. La dissociation se produit lorsque des atomes ou des groupes d'atomes
se détachent des molécules et forment des ions. A titre d’exemple lorsque des cristaux de sel de
table, ou chlorure de sodium sont dissous dans l'eau, les molécules de NaCl se dissocient en
ions Na* et Cl~, et des couches d'hydratation se forment autour des ions. L’ion sodium chargé
positivement est entouré par les charges partiellement négatives de 1’oxygene de la molécule
d’eau. L'ion chlorure chargé négativement est entouré par les charges partiellement positives
des hydrogenes de la molécule d'eau. Puisque de nombreuses biomolécules sont soit polaires
soit chargées, l'eau dissout facilement ces composés hydrophiles. L'eau est cependant un

mauvais solvant pour les molécules hydrophobes telles que les lipides [23].
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I1.1. Evaluation des enthalpies libres de solvatation par les modeles de
continuum :

11.1.1. Modeéles de continuum :

Les modéles de continuum traitent le solvant de fagon implicite ; il est considéré comme un
espace homogene ayant des propriétés physicochimiques données, dont la plus importante est
la constante diélectrique. Ces modeles utilisent des cavités moléculaires contenant le soluté, le
solvant se trouve alors en dehors, il est traitt comme un milieu continu, caractérisé par
quelques-unes seulement de ses propriétés physicochimiques telle que densité, pression .... La
distribution de charge du soluté polarise la surface de la cavité moléculaire, qui va étre, par la

suite, refléter sur la fonction d’onde du soluté [25].

La famille de modeles dénommeée PCM regroupe plusieurs modeles. Elle a été développée par
Tomasi et ses collaborateurs. Ces modeles utilisent des cavités ayant des formes réalistes
congues en placant des sphéres sur les atomes qui constituent la molécule. La surface de
I’ensemble des sphéres constituant la cavité moléculaire. La surface de la cavité est découpée
en tesselles. L'interaction électrostatique avec le solvant est, dans ce cas, décrite par I’ensemble
de charges ponctuelles polarisables, placees au centre de chaque tesselle. Ce modeéle est tres
efficace en termes de description de la cavité moléculaire et plus précis en ce qui concerne
I'énergie due a l'interaction électrostatique entre le soluté et le milieu environnant [26]. Les

modeéles PCM évaluent I'enthalpie libre de solvatation en lui divisant en trois parties distinctes:
Gsor = Ges + Gar + Gegy (7)

Dans cette équation les termes Gsol, Ges, Gar et Geav représentent, respectivement, la totalité De
I’enthalpie libre de solvatation ainsi que ces contributions électrostatiques, de dispersion et de
répulsion et le terme de cavitation [27]. Généralement, le terme électrostatique représente la
partie dominante de 1’enthalpie libre de solvatation. La somme des termes Gqr et Gcav €St appelée

contribution non-¢lectrostatique a 1’enthalpie libre de solvatation.

Le formalisme d'équation intégrale IEFPCM est la version actuelle du modéle PCM, appliquée
dans les logiciels de chimie quantique courants. IEFPCM est une reformulation du modéle de
continuum polarisable diélectrique DPCM, en termes de formalisme d'équation intégrale. Le
formalisme IEF présente 1’avantage de traiter directement des solvants de différentes natures
contrairement aux méthodes IPCM et COSMO [28]. L'un des plus grands défis des modéles
PCM est di au faite qu'ils sont tous dérivés en supposant que la densité de charge de soluté est

entierement enfermée dans la cavité. Ce n'est souvent pas le cas, car les distributions d'électrons
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s'étendent souvent au-dela de la cavité. Il a été démontré que le modéle IEFPCM gére bien cet

effet par rapport a d'autres modeles de la famille PCM [29].

Le modéle CPCM [30,31] constitue I’'un des modeéles couramment utilisé pour explorer 1’effet
de solvant. Ce mod¢le est une implémentation de 1’approche COSMO proposée par Klamt et
ces collaborateurs [32] dans le formalisme PCM. Contrairement a dautres modeéles de
solvatation, CPCM dérive les charges de polarisation du continuum, causées par la polarité du
soluté, a partir d'une approximation de mise a échelle. Si le solvant était un conducteur idéal, le
potentiel électrostatique a la surface de la cavité doit disparaitre. D’autre part, si la distribution
de la charge ¢lectrique dans la molécule est connue, par exemple a partir d’une estimation
quantochimique, il est alors possible de calculer la charge g* sur les tesselles de surface [33].
Pour les solvants ayant des constantes diélectriques finies, la charge réelle q est inférieure

d'environ un facteur f (g): ¢ = f(€)q", ou le facteur f(g) est approximativement donné par:
f(e) = % . Dans cette derniére équation, le parameétre x prend la valeur 0.5 pour les solutés

neutres et la valeur de 0 pour les ions [32].

Le modéle SMD est 1’un des modeles de continuum les plus efficaces, en termes de calcul des
propriétés thermodynamiques du processus de solvatation. Il est basé sur ’utilisation de la
densité de charge d’un soluté interagissent avec le continuum diélectrique représentant le
solvant réel [34]. La lettre D du terme SMD signifie densité, et indique 1’utilisation de la densité
électronique compléte du soluté, calculée par des méthodes quantiques, sans définir les charges
partielles des atomes. Le modéle, universel de solvatation, SMD peut étre appliqué a tout genre
de soluté, chargé ou neutre, dans n’importe quel solvant ou solution, pour lesquels les
informations clés telles que la constante dié¢lectrique, 1’indice de réfraction et la tension

superficielle doivent étre disponibles.

Dans le cadre du modele SMD, D’enthalpie libre de solvatation se décompose en trois

composantes suivant la relation :

AGs = AGgyp + AGeps + AGeone  (8)

Le terme AGgyp désigne les contributions de 1’enthalpie libre électronique (E), nucléaire (N) et
de polarisation du continuum (P). Si la géométrie est la méme dans la phase gazeuse et dans la
solution la contribution AGenp devienne AGep. D’une maniére analogue aux mod¢les PCM le
calcul de cette contribution est basé sur 1I’approche du champ de réaction auto-cohérent donnée

par I’expression suivante :

AGgp = (¥| HO = 20| W) + %4 Zy o — (PO HO | wO)  (9)
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Avec :

e : I’unité atomique de la charge.

@k . le champ de rédaction évaluée a I’atome k.

ZK : le numéro atomique de I’atome k.

H( : ’Hamiltonien électronique du soluté.

P : ]a fonction d’onde électronique dans la phase gaz.

Y : ]la fonction d’onde ¢€lectronique polarisée du soluté en solution.

Dans 1’équation 8, le terme AGcps représente les contributions de [’enthalpie libre de

solvatation qui regroupe la cavitation C, la dispersion D, et le réarrangement du solvant S. Ce

terme non-¢lectrostatique de 1’enthalpie libre de solvatation est donné par :

Geps = 2™ ok AK(Ra{RzK"‘TS})"'U[M] TEO™ Ak (R, {Rz, +75}) (10)

OU : oy et o!™] désignent la tension de surface atomique de ’atome k et la tension de surface

moléculaire, respectivement .

Ax : Est la surface accessible aux solvants (SASA) de I’atome K.

R : Désigne la geométrie moléculaire pour laguelle la SASA est définie.

rs: Représente le rayon moléculaire du solvant

Rz,

: Représentent I’ensemble de tous les rayons atomiques de van der Waals.

Le dernier terme AGconc désigne le terme de correction de la variation de 1’enthalpie libre

AG entre I’état standard en phase gaz (1atm) et 1’état standard en solution (1M).

11.1.2. Cavité moléculaire

La cavité est une région vide du milieu diélectrique recouvrant le soluté. Lors de 1’utilisation

d’une approche de solvant implicite, le choix de sa forme et de sa taille est trés important. Par

consequent, une mauvaise représentation de la forme et/ou de la taille d’une cavité conduit a

une mauvaise ¢évaluation du champ de réaction, et donc I’estimation des contributions

¢lectrostatique et non €lectrostatique de 1’enthalpie libre de solvatation sera incorrecte.

Les formes de cavités utilisées dans les différentes variétés des modéles de continuum peuvent

étre classées comme suit :

1
2
3.
4

Formes réguliéres (spheres, ellipsoides, ...).
Formes moléculaires obtenues avec des spheres imbriquées centrées sur les atomes.
Formes moléculaires obtenues en exploitant les définitions des fonctions.

Formes issu des surfaces d’iso-densité [35].
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Figure 1 : cavité moléculaire.

11.2. Estimation théorique des constantes d’acidité :

La connaissance des valeurs des constantes d’acidité, ou de dissociation d’un acide, est
indispensable pour la compréhension et la prédiction des mécanismes de plusieurs réactions
fondamentales en chimie. Ces valeurs révelent 1’état de déprotonation d’une espéce acide dans
un solvant donné [36]. Le calcul des pKa est particulierement important lorsque les molécules,
auxquelles on s’intéresse, n’ont pas encore été synthétisées ou celles pour lesquelles la
détermination expérimentale des pKa est délicate, comme les acides extrémement faibles ou

extrémement forts [26].

D’un point de vue théorique, 1’utilisation des cycles thermodynamiques lors du calcul des
constantes d’acidité nécessite 1’évaluation des enthalpies libres de solvatation, des especes
chimiques intervenant dans 1’équilibre de dissociation de 1’acide. Ces grandeurs sont
déterminées par voie quantochimique ou bien en faisant appel a des méthodes basées sur des
approches de mécanique statistique telles que la méthode de Monte Carlo. Certains cycles
thermodynamiques nécessitent la connaissance de 1’enthalpie libre de solvatation du proton

dans un solvant donné ainsi que 1’enthalpie libre de la réaction de déprotonation en phase gaz.

11.2. 1. Enthalpie libre de déprotonation en phase gaz :
La mesure de 1’enthalpie libre de déprotonation en phase gaz permet de connaitre 1’effet d’un
solvant sur les ions, qui en résultent lors de la dissolution d’un acide, de Bronsted, dans un
solvant donné. A titre d’exemple Le fluorure d’hydrogéne joue le réle d’un acide faible lorsqu’il
est dissous dans 1’eau, son pKa est de 1I’ordre de 3.15[37]. En phase gaz il devient extrémement
faible, car sa base conjuguee est trés forte, son enthalpie libre de déprotonation est de 1’ordre
de 1503.7 kJ/mol [38]. Dans le dimethylsulfoxyde, le pKa du fluorure d’hydrogéne est de

j
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I’ordre de 15.0[39], ce qui signifie qu’il est tres faible dans ce solvant organique. La
comparaison des valeurs des pKa, dans différents solvants, avec 1’enthalpie libre de

déprotonation en phase gaz peut ainsi élucider le réle du processus de solvatation.

La mesure de I’enthalpie libre de déprotonation en phase gaz se fait principalement par des
méthodesspectroscopiques. L’estimation théorique de cette grandeur, par voie quantochimique

est assez simple. Soit la réaction de deprotonation suivante :

AH > A +H*
L’expression de I’enthalpie libre est donnée par la relation suivante :
AGyes = G (A7) + G'(HY) — G (AH) (11)

Les valeurs de G°(A) et G°(AH) se calcules directement par un niveau de calcul approprié alors
que la valeur de G°(H*) ne peut étre évaluée par voie quantochimique, elle est par contre
calculée en utilisant les équations de base de la thermodynamique ainsi que la relation de
Sackur-Tetrode [40]; I’énergie de translation étant égale a 3/2 R.T et sachant que P.V=R.T et
H°=E+P.V signifie que H°=5/2 P.T d’ou H°=1.48 kcal/mol. D’autre part I’équation de Sackur-
Tetrode attribue au terme entropique T.S° la valeur 7.76 kcal/mol, ce qui conduit a la valeur de
G°(H") de -6.28 kcal/mol.

En ce qui concerne I’évaluation des enthalpies libre des espéces AH et A°, elle se fait
géneralement par des méthodes composites telles que les méthodes CBS ou Gaussian-n

conduisant ainsi a une trés bonne estimation de ces grandeurs [41].

Le calcul des enthalpies libres des espéces AH et A", dans la phase gaz, peut étre effectué
également en termes de différence des énergies électroniques et des contributions thermiques a
I’enthalpie libre de chacune de ces espéces ; la contribution électronique est souvent évaluée en
utilisant un niveau de calcul élevé, qui tient compte des corrélations électroniques, d’autre part,
la contribution thermique et I’optimisation des géométries moléculaires sont obtenues en
utilisant un niveau de calcul modéré tel que les fonctionnelles B3LYP ou PBE1PBE de la

théorie de la fonctionnelle de la densité.

I1. 3.Calcul théorique des constantes d’acidité par voie directe :
Avant d'entamer 1’approche directe de calcul des constantes d’acidité, utilisée dans le cadre de
cetravail,ilconvient tout d’abord de noter que, quelle que soit le protocole thermodynamique de
réaction adopté, le calcul de I’enthalpie libre, ayant lieu dans la solution est généralement réalisé

via un cycle thermodynamique, dans lequel les enthalpies libres de réaction sont obtenues en
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additionnant I'enthalpie libre correspondante a la phase gaz et la différence entre les enthalpies

libres de solvatation relatives aux produits et aux réactifs comme le montre le schéma suivant :

(Gl
A+B e C+D
SO|V(A) olv(B) G*so| (C) solv(D)
A+B - C+D
G*Soln

Schéma 1 : Cycle thermodynamique de 1’approche directe
L’expression de I’enthalpie qui se déroule en solution est donnée par la relation suivante :

* d
AGsoln = AGgaz + ZN e ult solv i ZN reactlfn AGsolv] (12)

Dans I’équation 12, 1’état standard est pris par rapport a un liquide idéal, dont la concentration
est de 1 mol/L. En supposant que le comportement des gaz est parfait, il faut ajouter a I'enthalpie
libre de réaction dans la phase gaz (notée AGg"az), une correction correspondant a
AnRT In(R'T ), car 1’état standard relatif a 1’état gaz est généralement pris égal a 1 atm. Dans
ce terme correctif An se réféere a la variation du nombre d'espéces dans la réaction et R et R’
représentent la constante des gaz parfaits exprimée en J/mol.K et L.atm/mol.K, respectivement.
Il faut noter que, d’'une maniere genérale, I’enthalpie libre relative a la phase gaz, AGg,,, est
calculée en utilisant les géométries optimisées en phase gaz, alors que les enthalpies libres de
solvatation, AGg,;,;, sont calculées en utilisant les géométries optimisées en solution.
Cependant, 1’utilisation des géométries optimisées en phase gaz, pour I’ensemble des calculs
constitue une bonne approximation et peut conduire a des résultats trés satisfaisants, en
particulier pour les espéces chimiques dont la géométrie n’est pas complexe et ne change pas

sous 1’effet du processus de solvatation.

Lors de I'utilisation des cycles thermodynamiques, pour calculer les constantes d’acidité
I’enthalpie libre relative a la phase gaz est généralement ¢valuée par des méthodes ab initio
avec un niveau de calcul élevé, afin de réduire I’imprécision. Des valeurs expérimentales issues
de la littérature [31] ou des bases de données, telle que la base américaine NIST [42], sont

également employées. Les enthalpies libres de solvatation sont calculées avec un modele de
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continuum en utilisant un type de cavité bien déterminé et un niveau de calcul généralement

modéré.

Le cycle thermodynamique directe représente le cycle le plus simple et le plus utilisé, parmi
tous les cycles proposés dans la littérature. Cependant, il doit étre utilisé avec prudence, et ce a
cause de Derreur significative qui peut accompagner les résultats qui découlent de son
utilisation. A titre d’exemple, la marge d’erreur acceptable lors du calcul des pKa dans I’eau
est de ’ordre de 3.5 unité pKa [43]. Le cycle thermodynamique directe peut étre schématisé

comme suit ;

*

AG
AH(g,1M) 2z, A(g,1M) + H*(g,1M)

Ac':'*solv('ad_') AG*SON(A_) AG* (H+)

solv

*

AG
AH(sol,1M)——=—= A‘(sol,IM}+ H*(sol,1M)

Schéma 2 : Cycle thermodynamique directe, permettant le calcul de pKa.

L’expression permettant le calcul de la constante pKa est la suivante :

A G;oln (13)

pKq = RTIn(10)

Ou R et T sont, respectivement, la constante des gaz parfait et la température absolue, alors que

le terme AG*soin est donné par 1’équation suivante :
AGs:'koln = AGg*as + AG;olv(H+) + AG;olv(A_) - AG;olv(AH) (14)

Dans 1’équation 14, le terme AG*soin représente 1’enthalpie libre de déprotonation de 1’acide
dans la solution, le terme AG*ga; correspond a 1’enthalpie libre de déprotonation en phase gaz
alors que les contributions AG*son(H"), AG*s0v(A") et AG*so(AH) désigne les enthalpies libres
de solvatation de proton, de la base conjuguée A" et de I’acide AH respectivement. Les valeurs
des termes AG*soiv(A") et AG*soiv(AH) sont souvent calculées directement par des modeéles de
continuum. Cependant la valeur de I’enthalpie libre de solvatation du proton, dans un solvant
donné, ne peut pas étre évaluée par un calcul quantochimique directe, la valeur de AG*soi(H)

utilisée est souvent issue de la littérature, quel que soit son origine ; expérimentale ou théorique.

Il est & noter que la valeur de I’enthalpie libre de solvatation de proton, dans un solvant donné
est une grandeur difficile a déterminer, sa détermination a été toujours un sujet de débat entre

les physico-chimistes [4 ,43]. A titre d’exemple le tableau suivant rassemble quelques valeurs
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théoriques et expérimentales de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans 1’eau et dans le

dimethylsulfoxyde :

Tableau 4 : Valeurs théoriques et expérimentales de 1’enthalpie libre de solvatation de proton,
dans I’eau et le DMSO, proposées dans la littérature et exprimées en kcal/mol.

AG* e (1 Meéthode de détermination Théorique
Solvant SOIV( ) Ou expérimenta|e Référence
kcal/mol
Th ou EX
-265,9 Valeur consensuelle [43], [44]
-264 Th et Ex [45], [46], [47],
[48]
Eau | 2027 Th [49], [50]
-262,4 Th [51]
-261,85 Th [52], [53]
-259,5 Th [54], [55], [56]
-270,5 Ex [57]
-273,3 Ex [58]
-2668,55 Ex [59]
-268,6 Ex [60]
DMSO |  -266,4 Th [43]
-273,2 Th [61]
-267,0 Th [62]
-267,6 Th [63]
-261,1 Th [64]

Comme le montre les valeurs présentées dans le tableau 4, la valeur consensuelle de I’enthalpie
libre de solvatation de proton dans I’cau est de I’ordre de -265.9 kcal/mol. En ce qui concerne
le dimethylsulfoxyde aucune valeur consensuelle n’a été proposée a nos jours cette grandeur

fait toujours débat entre la communauté des physico-chimistes.

11.4. Méthodes de calcul utilisées dans le cadre de ce travail :

Afin d’évaluer I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine AG*so(H™,py), nous
avons utilisés deux approches différentes, en se basant sur des valeurs expérimentales de pKa
relatives a ce solvant [9]. La premiére approche utilisée consiste a calculer AG*sv(H*,py) en
exploitant les quelques valeurs de pKa disponibles dans la pyridine et dans un autre solvant i

dont la valeur de AG*sov(H*,i) est supposée connue. Les deux solvants utilisés dans notre cas
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sont ’eau et le dimethylsulfoxyde. La deuxiéme approche utilisée suppose que AG*soi(H*,py)
et les tailles des cavités moléculaires, des acides et de leurs bases conjuguées dissous dans la
pyridine, sont des inconnues. Le calcul des pKa relatives a la pyridine est effectué par un cycle
thermodynamique directe, accompagné par un ajustement des cavités moléculaires et d’un
balayage des valeurs possible de AG*soiv(H*,py). Par la suite, les écarts des valeurs obtenues
par rapport aux valeurs expérimentales sont calculés, et la meilleure combinaison du volume de

la cavité et de la valeur de AG*soi(H,py) est sélectionnée.

11.4.1. Approche de transfert de proton entre deux solvants :
Soit le cycle thermodynamique directe, relatif a la dissociation de 1’acide AH dans la pyridine

et/ou dans un autre solvant i, qui peut étre dans notre cas soit I’eau ou le dimethylsulfoxyde :

AG*gaz
AH ——= A+ W
Ac';*solv(AH’i) A(?“*solv('a‘-’i) AG*solv(|_|+ai)
AG‘*soln(i)
AH — = A+ H
Solvanti

Schéma 3 : Cycle thermodynamique directe, permettant le calcul de pKa d’un acide AH,

dans un solvant i.

D’aprés le cycle représenté dans le schéma 4, I’expression de la constante pKa(py) dans la

pyridine est donnée par :

RTIn10

pK,(py) =

AGEaS+AG;o v (H+,py) +AGs*olv (A_,pJ/) _AG;O v (AH,py)
R.T.In10

Soit : pKa(py) = (16)

Ou les termes AG*son(py), AG*gaz, AG*son(H',py), AG*son(A',py) et AG*son(AH,py)
représentent 1’enthalpie libre de déprotonation de 1’acide dans la pyridine, 1’enthalpie libre de
déprotonation de 1’acide dans la phase gaz et les enthalpies libres de solvatation du proton, de

la base conjuguée et de 1’acide dans la pyridine, respectivement.

L’équation 16 peut encore s’écrire :

pKo(py). (R.T.In10) = AGgqs + AGSy,(HT, py) + MGy, (A7, py) — AG,,,(AH, py)  (17)
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L’utilisation du méme cycle afin de calculer le pKa du méme acide dans un autre solvant i, qui

peut étre soit I’eau ou le DMSO conduit a la relation suivante :
pKo (D). (R.T.In10) = AGqs + AGgop, (H*, 1) + AG5oy, (A7, 1) — AG,p,(AH, i) (18)

La soustraction effectuée entre les deux équations 17 et 18, membre a membre, conduit a la

relation suivante :

[pKa(py) - pKa(i)]- (R- T. lnlO) = AG;olv(H+r py) - AG;OIU(H+r i) + AGs*olv(A_' py) -
AG},., (A7, i) — AG;,,(AH,py) + AG:,;,,(AH, ©) (19)

Ce qui conduita:

AGs,,(HY, py) = [pK,(py) — pKo(D)]. (R.T.In10) 4+ AG,(H*, i) — AGy,(A™, py) +
AG?,, (A7, D) + AG?,,(AH, py) — AG?,,,(AH, ) (20)

Dans 1’équation 20, les valeurs des pKa sont connues, la valeur de I’enthalpie libre de
solvatation du proton dans le solvant i est également connue, les enthalpies de solvatation de
I’acide ainsi que sa base conjuguée, dans les deux solvants sont calculées par voie
quantochimique. En définitive, I’'unique variable a calculer est I’enthalpie libre de solvatation

du proton dans la pyridine.

Dans le cas ou I’acide considéré est de forme BH" un cycle thermodynamique similaire a celui

du schéma 4 est utilisé :

AG*

BH* = B + H
AG*solv(BHJr’i) | AG*SON(B’i) AG*solv(l_|+ai)
AG*soln(i)
BH* - B + H
Solvant i

Schéma 4 : Cycle thermodynamique directe, permettant le calcul de pKa d’un acide BH*

dans un solvant i.

En se basant sur des relations similaires aux équations 15 a 20, I’enthalpie libre de solvatation

du proton dans la pyridine est, dans ce cas, donnée par :
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AG;olv(H+' py) = [pKa(py) - pKa(i)]- (R- T. lnlO) + AG;OZU(H+’ i) - AG;OIV(B' py) +
AGs*olv(B: i) + AG;olv(BH+' py) - AG;OZU(BH+' i) (21)

Cette derniere équation est identique a I’équation 20, seule la forme de 1’acide considéré change.
Elle permet de déduire directement la valeur de I’enthalpie libre de solvatation du proton dans

la pyridine.

11.4.2. Calcul directe utilisant un facteur d’échelle pour la cavité moléculaire :

La seconde approche utilisée, dans le cadre de ce travail, pour évaluer I’enthalpie libre de
solvatation du proton dans la pyridine, consiste a évaluer les pKa par voie purement théorique
en utilisant un cycle thermodynamique directe. Lors de I’utilisation d’un mod¢le de continuum,
la cavité moléculaire est modifiée en multipliant les rayons des sphéres centrées sur les atomes,
par un facteur d’échelle ; en passe ainsi des cavités de petite taille a des cavités de grande taille
tout en évaluant les enthalpies libres de solvatation, relatives a 1’acide et sa base conjuguée.
Cette procédure a €été suivie car nous n’avons trouvés aucune paramétrisation des cavités
moléculaires pour la pyridine, concernant I’un des modeles de continuum implémentés dans le
logiciel Gaussian09 [67]. Les enthalpies libres de déprotonation en phase gaz sont calculées
indépendamment. Les valeurs des pKa sont par la suite calculées, suivant les relations 16 et 10,
en injectant des valeurs de I’enthalpie libre de solvatation du proton dans la pyridine, allant de
-260 a -280 kcal/mol avec un pas de 1 kcal/mol. Enfin les déviations absolues moyennes sont
calculées, par rapport aux données expérimentales, pour chaque couple (facteur d’échelle,
valeur de I’enthalpie libre de solvatation du proton dans la pyridine). Une représentation
graphique de 1’ensemble des résultats collectés nous guidera a la meilleure paramétrisation de
la cavité ainsi qu’a la meilleure estimation de I’enthalpie libre de solvatation du proton dans la
pyridine. Les conclusions tirées a partir de cette approche sont par la suite validée en faisant la

comparaison avec les résultats de la premiere approche.

11.4.3. Détails des calculs utilisés dans le cadre de ce travail :

Tous les calculs réalisés dans le cadre de ce travail ont été accomplis en utilisant le logiciel
Gaussian09 [65]. Dans un premier temps les acides de la série étudiée ainsi que leurs bases
conjuguées ont été optimisés en phase gaz, en utilisant les niveaux de calcul HF/6-31+G(d,p)
[66], B3LYP/6-31+G(d,p) [67,68], M062X/6-31+G(d,p) [69] ainsi que la méthode composite
CBS-QB3 [70,71]. Par la suite des calculs de fréquence ont été effectués sur les géométries
optimales en utilisant les trois premiers niveaux de calcul, afin de s’assurer que les géométries

optimales obtenues correspondent a des états stationnaires, et de calculer les enthalpies libres
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correspondantes. Les enthalpies libres de déprotonation en phase gaz sont, par la suite
comparées et commentées par rapport aux valeurs expérimentales, publiées dans la base de

données américaine NIST [42].

L’étude du processus de solvatation, concernant la premiere approche utilisée, a été réealisée
avec les modeles de continuum CPCM [72], IEFPCM [26] et SMD [73]. Cette étude a été menée
pour I’eau, le diméthylsulfoxyde et la pyridine. Trois types de rayons atomiques, relatifs a la
formation de la cavité moléculaire, ont été utilisés pour les calculs réalisés avec les modéles
CPCM et IEFPCM a savoir ; UAHF, UAKS et UAO. Les rayons atomiques utilisés pour le
modele SMD sont les rayons de Coulomb, implémentés dans le code Gaussian, suivant la
paramétrisation des développeurs de ce modéele. La valeur de ’enthalpie libre de solvatation du
proton dans 1’eau utilisée est la valeur consensuelle de -265.9 kcal/mol. Etant donnée qu’il
n’existe pas de valeur consensuelle pour ’enthalpie libre de solvatation du proton dans le
dimethylsulfoxyde, quatre valeurs ont été prises -270.5 [74] et -268.6 kcal/mol [75,10] ; deux
valeurs d’origine expérimentale ; et deux valeurs d’origine théorique ; -267.6 [63] et -266.4
kcal/mol [43]. Les valeurs estimées de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine

sont comparées et commentés par rapport aux valeurs proposées dans la littérature [10].

Lors de I’utilisation de la deuxiéme approche, seul le modéle SMD a été utilisé. Les volumes
des cavités moléculaires ont été modifiés, en multipliant les rayons des sphéres, centrees sur les
atomes de la molécule, par un facteur d’échelle, alpha, allant de 0.7 a 1.9 avec un pas de 0.1.
Pour chaque valeur du paramétre alpha, les valeurs des pKa des acides de la série sont calculées,
en prenant des valeurs de I’enthalpie libre de proton dans la pyridine, allant de -260 a -280
kcal/mol. En définitive, 80 estimations de valeur de pKa ont été faites pour chaque acide. La
conclusion sur la meilleure combinaison du parameétre alpha et de 1’enthalpie libre de

solvatation est par la suite réalisée sur I’ensemble des résultats collectés.
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I11.1. Descriptif des acides de la série etudiée :

La série des acides étudiés comporte huit composes, dont trois représentent des acides
ordinaires ; deux acides carboxyliques et un acide inorganique, les acidités des cing autres
composés sont dues aux protons supplémentaires qu’ils portent. Le choix des acides de la série
a été dicté par la disponibilité des données expérimentales, relatives aux valeurs des pKas dans
la pyridine. Nous avons donc affaire a deux types d’acides ; les neutres (Acétique, Benzoique
et Nitriqgue) et les cationiques (Morpholine, N-butylamine, Triethylamine,
Tetramethylguanidine et Picoline). La nomenclature, les formules brutes ainsi que les structures

chimiques sont rassemblées dans le tableau 1.

Tableau 5 : Acides objet de I’étude.

Espéce acide Symbole | Formule Structure Structure 3D

OH
Acide acétique Cl CoH402 W

(¢}

HO o

=
Acide benzoique C2 C7H60: ’m

Acide nitrique C3 HNOs N
Ho” o

Morpholine-H* C4 CsH1oNO* [ j w
-

N-butylamine-H+ C5 CaHiN* SN TN MJ

- =

e

NHz

Tetramethylguanidin 2
C7 CsH1aN3* ~y v
e-H+ |

Triethylamine-H+ C6 CeHieN* . Pl

4
a
4
4
>
)
> 4
<4
&
A
4
%

4-picoline-H+ C8 CeHsN™ S

E
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Les valeurs des enthalpies libres de déprotonation en phase gaz sont rassemblées dans
le tableau 2, d’une maniere générale tous les niveaux de calcul reproduisent les résultats
expérimentaux. Les valeurs relatives aux acides neutres, a savoir, I’acide acétique, benzoique
et nitrique ont des enthalpies libres de déprotonation en phase gaz élevées, elles dépassent les
310 Kcal/mol et les valeurs relatives aux acides cationiques ou protonnés, soit la morpholine
protonnée, la n-butylamine, la triethylamine, la tetramethylguanidine et la 4-picoline ont des
valeurs de I’enthalpie libre de déprotonation généralement inferieures & 250 Kcal/mol. L’écart
le plus important observé concerne 1’estimation relative a la morpholine, est ce avec tous les
niveaux de calcul. Et Afin d’examiner I’anomalie, relative a la déprotonation de la morpholine
un calcul a été réaliser en fixant le proton sur I’oxygéne, mais ceci a conduit a une estimation

encore plus éloignée de la valeur expérimentale.

I11.2. Enthalpie libre de déprotonation en phase gaz :

La figure 1 montre I’évolution de déviation absolue, AD, de I’enthalpie libre de déprotonation
en phase gaz, a ’exception de I’acide nitrique, la méthode HF surestime sensiblement les
valeurs de I’enthalpie libre de déprotonation en phase gaz. En comparant ces valeurs avec celles
issues des calculs menés avec les autres méthodes, ainsi que les valeurs expérimentales, on

constate que la surestimation peut atteindre jusqu’a 10 Kcal/mol, par une base (6-31+G(d)).

Tableau 6 : Enthalpie libre de déprotonation en phase gaz (kcal/mol).

Molécule HF [ B3LYP | M062X CBS-QB3 Exp
Acide acétique 344,86 | 337,87 | 339,63 340,43 341,10 I8
Acide benzoique 338,37 | 331,22 | 331,37 331,84 333,10 [77]
Acide nitrique 313,03 | 312,73 | 312,02 316,52 317,80 ["8]
morpholine 226,99 | 225,27 | 222,65 | 219,58 (191,90%) | 213,00 [
n-butylamine 219,28 | 218,28 | 215,20 212,46 211,90 [
triethylamine 232,71 | 231,09 | 228,68 226,29 227,00 "]

tetramethylguanidine | 248,39 | 246,28 | 242,26 238,78 238,40 [

4-picoline 228,42 | 224,87 | 220,84 217,84 218,80 [

* Protonation sur I’atome d’oxygene de la morpholine.

Les fonctionnelles B3LYP et M062X donnent des valeurs assez proches et ce pour tous les
acides de la série, ces valeurs sont inférieures a celles relatives a la méthode composite CBS-
QB3 pour les acides neutres, alors qu’elles sont supérieures a celles du reste des acides de la

série, donc Le meilleur accord avec les valeurs expérimentales est obtenu avec la méthode
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CBS-QB3, ceci est prévisible du fait qu’elle est tres efficace en terme de 1’estimation des
grandeurs thermochimiques en phase gaz.

Figure 2 : Déviations absolues, AD, des enthalpies libres de déprotonation en phase gaz
(Kcal/mol).

N
o

=
(o]
1

T

B3LYP

167 I V062X
14 4 I cBs-0B3

Déviation absolue, AD, de I'enthalpie
libre de déprotonation en phase gaz
[kcal/mol]

C1 C2 C3 C4 C5 C6 Cc7 C8

Acides de la série

Le tableau 3 rassemble les valeurs des déviations absolues (AD) des enthalpies libres de
déprotonation en phase gaz. La déviation absolue relative a la méthode HF varie de 3.76 4 13.99
kcal/mol, la plus grande AD est observée pour la morpholine. En outre les écarts relatifs aux
fonctionnelles B3LYP et M062X varient entre 1.88 et 12.27 kcal/mol pour la premiére et de
1.47 & 9.65 kcal/mol pour la deuxiéme. Les AD correspondants a la morpholine pour ces deux

fonctionnelles sont de 1’ordre de 12.27 et 9.65 kcal/mol respectivement.
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Tableau 7 : Déviations absolues (AD) des enthalpies libres de déprotonation en phase gaz

(kcal/mol).
Molécule HF B3LYP M062X CBS-QB3
Acide acétique 3,76 3,23 1,47 0,67
Acide benzoique 5,27 1,88 1,73 1,26
Acide nitrique 4,77 5,07 5,78 1,28
morpholine 13,99 12,27 9,65 6,58
n-butylamine 7,38 6,38 3,3 0,56
triethylamine 571 4,09 1,68 0,71
tetramethylguanidine 9,99 7,88 3,86 0,38
4-picoline 9,62 6,07 2,04 0,96

A I’exception de 1a morpholine, ou I’AD est de 6.58 kcal/mol, la méthode composite CBS-QB3
conduit a des déviations inferieures a 1 kcal/mol pour les acides cationiques et pour 1’acide
acetique, les déviations relatives aux acides benzoique et nitrique sont de I’ordre de 1.26 et 1.28

kcal/mol respectivement.

Tableau 8 : Déviations absolues moyennes (MAD) et déviations absolues maximales (ADmax)

des enthalpies libres de déprotonation en phase gaz (kcal/mol).

Déviations Déviations sans morpholine
MAD ADmax MAD ADmax
HF 7,56 13,99 5,81 9,99
B3LYP 5,86 12,27 4,33 7,88
M062X 3,69 9,65 2,48 5,78
CBS-QB3 1,55 6,58 0,73 1,28

Le tableau 4 rassemble les valeurs des déviations absolues (MAD) et déviations absolues
maximales (AD max), En évaluant les déviations absolues moyennes (MAD), pour tous les
acides de la série étudiée, on constate que la méthode CBS-QB3 est la plus performante en
termes de calcul de I’enthalpie libre de déprotonation en phase gaz, avec une MAD de I’ordre
de 1.55 kcal/mol. Et I’estimation de la déviation, en €cartant la valeur relative a la morpholine
donne une MAD encore plus faible, de I’ordre de 0.73 kcal/mol. De plus I’estimation de la
déviation, en écartant la valeur relative a la morpholine, donne une MAD encore plus faible, de

P’ordre de 0.73 kcal/mol. Les valeurs des déviations absolues maximales calculées sont de
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13.99, 12.27, 9.65 et 6.58 kcal/mol, elles correspondent a la méthode HF, B3LYP, M062X et
CBS-QB3 respectivement toutes ces déviations sont relatives a la morpholine. D’autre part en
réévaluant les ADmax Sans tenir compte de la morpholine les valeurs obtenues pour les méthodes
HF, B3LYP, M062X et CBS-QB3 sont de 9.99, 7.88, 5.78 et 1.28 kcal/mol.

Tableau 9: Valeurs expérimentales des pKas de la série d’acides étudiés, dans la pyridine I’eau

et le dimethylsulfoxyde (kcal/mol).

Molécule pKa (pyr) pKa (eau) pKa (dmso)
Acide acétique 12,0 4,756 [1] 12,6 [2]
Acide benzoique 11,0 4,202 [3] 11,02 [4]
Acide nitrique 8,89 —1,4 [5] -

morpholine 3,5 8,36 [6] 9,15[7]
n-butylamine 55 10,64 [7] 11,2 [7]
triethylamine 3,8 10,75[8] 9,00 [9]
13,0+£1,0 [10]
tetramethylguanidine 9,6 15,2 [11] 13,2 [12]
13,6 [8]
4-picoline 13,65 5,98 [13,14] 4,1[15]

I11.3. Estimation de I’enthalpie libre de solvatation du proton dans la

pyridine par la méthode d’échange de proton :

Pour pouvoir utiliser correctement cette approche, nous devant connaitre les valeurs
expérimentales des pKas dans la pyridine ainsi qu’un autre solvant, en I’occurrence ’eau et le
dimethylsulfoxyde. Les calculs des enthalpies libres de solvatation des especes neutres et
chargées seront réalisés en construisant I’une des combinaisons ; modele de continuum / cavité
moléculaire / niveau de calcul. Nous devons également connaitre la valeur expérimentale et/ou
théorique, de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans le solvant autre que la pyridine.
Cette approche présente I’avantage d’éviter 1’utilisation des enthalpies libres de déprotonation
en phase gaz, et ainsi écarté les erreurs accompagnant la détermination de cette derniere

grandeur.
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111.3.1. Estimation de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine en utilisant

I’approche du transfert de proton (transfert eau-pyridine) :

En se référant aux valeurs expérimentales des pKas de la série d’acides étudiés, aux valeurs des
enthalpies libres de solvatation de toutes les espéces considérées, et en utilisant la valeur
consensuelle de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans 1’eau, I’application de la relation
conduit a différentes estimations de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine,

ces valeurs sont rassemblées dans le tableau 6.

Tableau 10 : Valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine

moyennes et déviation absolues (kcal/mol). Echange eau-pyridine.

CPCM IEFPCM SMD
UAHF | UAKS | UAO0 | UAHF | UAKS | UAO | C-radii
Acide acétique -260,8 | -260,42 | -259,87 | -263,37 | -260,36 | -259,97 | -271,94
Acide benzoique -261,2 | -261,32 | -260,3 | -263,55 | -260,83 | -260,41 | -270,4
Acide nitrique -255,28 | -260,21 | -255,42 | -257,1 | -255,14 | -255,2 | -263,64
morpholine -267,92 | -267,89 | -268,8 | -267,82 | -267,8 | -268,99 | -268,64
n-butylamine -268,12 | -268,02 | -268,99 | -268,13 | -268,04 | -268,61 | -268,1
triethylamine -272,06 | -272,17 | -272,5 | -271,70 | -270,93 | -272,69 | -271,76
tetramethylguanidine | -270,21 | -270,1 | -270,46 | -270,44 | -270,3 | -268,62 | -270,39

4-picoline -252,1 | -251,87 | -251,96 | -252,11 | -251,75 | -251,95 | -252

Moyenne -263,46 | -264 | -263,54 | -264,28 | -263,15 | -263,31 | -267,11

Moyenne* -266,72 | -266,65 | -266,82 | -267,50 | -266,38 | -266,55 | -270,21
AD-Himmel* 3,95 4,02 3,85 3,17 4,29 4,12 0,47
AD-Marcus* 5,87 5,94 5,77 5,09 6,21 6,04 2,39

L’évaluation des valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine
par I’approche transfert eau—pyridine sont rassemblé dans le tableau 6, on peut remarquer que
Les valeurs obtenues pour 1’acide nitrique et pour la picoline protonnée sont trés ¢loignées du
reste des valeurs, et ce pour toutes les combinaisons prises. En supposant que les valeurs
expérimentales des pKas de ces deux acides dans la pyridine sont précises, cette anomalie est
peut-étre d0 a la nature chimique de ces deux entités. Et aussi Les moyennes des valeurs
obtenues pour chaque combinaison, pour I’ensemble des acides de la série, calculées avec les
modeles CPCM et IEFPCM, fluctuent aux alentours de -264 kcal/mol. En éliminant les valeurs

relatives a I’acide nitrique et & la picoline protonnée elle passe aux alentours de -267 kcal/mol,
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de méme les moyennes relatives au modele SMD sont plus élevées, elles sont de I’ordre de -

267.11 et -270.21 kcal/mol, lorsque 1’on tient compte ou pas des valeurs anormales.

Figure 3 : Déviations absolues, AD, des valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation de

proton dans la pyridine (kcal/mol). Echange eau-pyridine.
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8 IEFPCM-UAHF
I [EFPCM-UAO
74 I IEFPCM-UAKS

B sMD-Coulomb

Déviation [kcal/mol]

AD-Hi AD-Ma
Réference

La figure 2 donne une representation des déviations absolues, AD, on peut observer que les
déviations absolues calculées sur la base de la valeur proposée par Himmel et al. En utilisant
les données issues des calculs menés avec les modéles CPCM et IEFPCM vont de 3.17 a 4.29
kcal/mol, alors qu’avec le modéle SMD cette déviation chute a 0.47 kcal/mol, ce qui signifie
que I’accord est parfait. Et En se référant a la valeur déduite des travaux de Marcus et al. Les
déviations deviennent plus importantes pour 1’ensemble des combinaisons, elles varient de 5.09
a 6.21 kcal/mol pour les modeles CPCM et IEFPCM, et elle est de I’ordre de 2.39 kcal/mol
pour le modele SMD.
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Figure 4 : Les valeurs calculées de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine,

en utilisant différentes combinaisons (kcal/mol). Echange eau-pyridine.

-230
A CPCM-UAO
v CPCM-UAKS
-240
» IEFPCM-UAO
= ® |EFPCM-UAKS
= 250 @ SMD-Coulomb
= =
§ s
— 2604 = = A Moyenne
+ =" - -~ e 25
T |
% -270 - =} Q Q g g
) / *
0 Moyenne
-280
-290

c1 c2 Cc3 c4 C5 C6 c7 c8
Acides de la série

La figure 3 représente les valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la
pyridine, en utilisant différentes combinaisons par 1’approche échange eau-pyridine indiquent
que les valeurs issues des calculs menés avec le modéle SMD semblent étre plus homogénes
plus les enthalpies libres calculées avec les modeles CPCM et IEFPCM sont trés voisines, et ce
pour les trois combinaisons prises. Et que Les modeles CPCM et IEFPCM donnent des valeurs
de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine, nettement distinctes pour les deux
types d’acides de la série étudiée, elles sont plus basses pour les acides cationiques, allant de
-267 kcal/mol jusqu’a -272 kcal/mol. Pour les acides neutres elles tournent aux alentours de -
260 kcal/mol.

En observant les valeurs obtenues avec les acides cationiques, on constate les écarts entre les
différents modeles sont faibles, alors que pour les acides neutres ces écarts sont de 1’ordre de
quelques 10 kcal/mol, ceci peut €tre attribué aux erreurs liés a 1’estimation des enthalpies libres
de solvatation des bases conjuguées chargés négativement.

La figure suivante est extraite de la figure précédente, elle regroupe uniquement les valeurs
issues des calculs menés avec le modele SMD. La répartition générale des valeurs estimées a
I’exception de I’acide nitrique et de la picoline protonnée sont parfaitement situées aux

alentours des deux valeurs proposees dans la littérature.
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Figure 5 : Les valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine
en utilisant la combinaison SMD//Coulomb radii//M062X/6-31+G(d) (kcal/mol).
Echange eau-pyridine.
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I11. 3.2. Estimation de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine en utilisant

I’approche du transfert de proton (transfert DMSO-pyridine) :

Contrairement au milieu aqueux ou une valeur consensuelle de I’enthalpie libre de solvatation
de proton a été proposée, et elle fait I’'unanimité des physico-chimistes, cette grandeur fait
toujours débat parmi les spécialistes lorsqu’il s’agit du dimethylsulfoxyde. Le tableau 6
rassemble quelques valeurs de [’enthalpie libre de solvatation de proton, dans le

dimethylsulfoxyde, parmi les plus récentes proposées dans la littérature [10,43 ,63,74,75].

Tableau 11 : Enthalpie libre de solvatation de proton, dans le dimethylsulfoxyde (kcal/mol).

Valeurs expérimentales | Valeurs théoriques
Valeur -270.5 -268.6 -267.6 -266.4
Références [74] [75,10] [63] [43]

Et Afin de tester I’approche de calcul qu’on utilise, notre choix s’est porté sur deux valeurs
déterminées expérimentalement et deux autres évaluées théoriquement. D’une part L’ensemble

des résultats, obtenus avec les trois modéles de solvatation, et la totalité des acides de la série
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étudiée, sera donne pour la valeur -270.5 kcal/mol, d’autre part Pour les autres valeurs seules
les principales conclusions seront tirées.

Le tableau 8 regroupe les valeurs calculées de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la
pyridine, moyennes et déviations absolues échange DMSO- pyridine étant donné que la valeur
de pKa de I’acide nitrique dans le dimethylsulfoxyde n’existe pas, la série des acides étudiés

sera rétrécie d’avantage, elle ne contiendra que sept acides.

Tableau 12 : Valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine

moyennes et déviation absolues (kcal/mol). Echange DMSO-pyridine.

CPCM IEFPCM SMD
UAHF | UAKS UAO UAHF | UAKS UAO C-radii
Acide acétique -275,39 | -275,07 | -274,63 | -277,94 | -279,36 | -274,72 | -274,25
Acide benzoique -274,42 | -274,09 | -275,16 | -276,75 | -277,02 | -273,76 | -273,5
morpholine -27424 | -27421 | -274,48 | -274,17 | -274,15 | -274,79 | -274,32
n-butylamine -274,07 | -273,98 | -274,36 | -274,09 | -274,64 | -274,72 | -274,08
triethylamine -274,75 | -274,87 | -274,71 | -274,45 | -274,57 | -2749 | -274,46
tetramethylguanidine | -272,43 | -272,32 | -272,33 | -272,63 | -272,51 | -272,69 | -272,6
4-picoline -254,52 | -254,27 | -253,99 | -254,52 | -254,19 | -254,38 | -254,5
Moyenne -271,40 | -271,26 | -271,38 | -272,08 | -272,35 | -271,42 | -271,10
Moyenne A -274,22 | -274,09 | -274,28 | -275,01 | -275,38 | -274,26 | -273,87
AD-Himmel 3,55 3,42 3,61 4,34 4,71 3,59 3,20
AD-Marcus 1,63 1,5 1,69 2,42 2,79 1,67 1,28

Les valeurs, de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine, calculées pour la
picoline protonnée sont nettement supérieures aux restes des valeurs, et ce pour toutes les
combinaisons prises. Ces estimations se situées aux alentours de -254 kcal/mol. Et en ce qui
concerne le reste des acides de la série, toutes les combinaisons conduisent a des valeurs

inferieures a -272 kcal/mol.
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Figure 6 : Les valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine

en utilisant différentes combinaisons (kcal/mol). Echange DMSO-pyridine.
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La figure 5 représente les données de tableau 8 Contrairement a I’approche précédente, basée
sur le transfert eau-pyridine, le modele SMD ne fournit pas, dans le cas du transfert DMSO-
pyridine, des valeurs particulieres par rapport au reste des combinaisons de calcul. Ceci est
peut-&tre dd au faible écart entre les constantes diélectriques du DMSO et de la pyridine, en
comparaison avec celui de I’eau et de la pyridine (DMSO : 46.826, H>0 : 78.3553 et Pyridine:
12.978). 11 faut également noter que 1’eau est un solvant protique alors que le DMSO et la
pyridine sont aprotiques. On remarque les valeurs estimées avec la tetramethylguanidine, en
utilisant les trois modéles de solvatation, sont situées au voisinage de -272.5 kcal/mol. Elles
sont légérement supérieures aux valeurs calculées avec les cing acides restants. A 1’exception
des combinaisons IEFPCM/UAHF et IEFPCM/UAKS pour les acides acétique et benzoique,
toutes les estimations faites avec les différentes combinaisons pour les cing acides (acétique,
benzoique, morpholine-p, n-butylamine-p et triethylamine-p) sont situées aux alentours de -274
kcal/mol. Puis La moyenne des valeurs estimées sur I’ensemble des acides de la série, en
utilisant les différentes combinaisons, vont de -271.10 (SMD) a -272.35 kcal/mol

(IEFPCM/UAKYS). Et en éliminant les valeurs relatives a la picoline protonnée, le calcul des
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moyennes, des enthalpies libres de solvatation de proton dans la pyridine, donne des valeurs
comprises entre -273.87 (SMD) et -275.38 kcal/mol (IEFPCM/UAKS)

Figure 7 : Les valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine
en utilisant la combinaison SMD//Coulomb radii//M062X/6-31+G(d) (kcal/mol).
Echange DMSO-pyridine.
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La figure 6 représente la répartition des valeurs, de 1’enthalpie libre de solvatation de proton

dans la pyridine, obtenues avec le modele SMD. D’apres cette figure on peut constater que, a

I’exception de la picoline protonnée, toutes les valeurs sont situées au voisinage de la valeur

déduite des travaux de Marcus. La figure 7 donne une représentation globale des déviations

absolues calculées pour les différentes combinaisons, et ce par rapport aux valeurs proposees

dans la littérature. D’une maniére générale toutes les déviations absolues n’excédant pas les 5

kcal/mol. On remarque que les AD calculées par rapport a la valeur de Himmel sont les plus

importantes elles vont de 3.20 a 4.71 kcal/mol. Les deviations relatives a la valeur déduite des

travaux de Marcus sont comprises entre 1.28 et 2.79 kcal/mol.
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Figure 8 : Déviations absolues, AD, des valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation de

proton dans la pyridine (kcal/mol). Echange DMSO-pyridine.
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Par ailleurs le modele SMD conduit aux déviations absolues les plus faibles, elles sont de 1’ordre
de 1.28 et 3.20 kcal/mol par rapport a la valeur de Marcus et de Himmel respectivement. La
combinaison IEFPCM-UAKS donne les déviations les plus importantes, ces déviations sont de
2.79 et 4.71 kcal/mol par rapport a la valeur de Marcus et de Himmel respectivement.

Le tableau 9 rassemble les déviations absolues, des moyennes des valeurs calculées de
I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine, en utilisant la procédure d’échange
DMSO-pyridine, en prenant les quatre valeurs de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans

le DMSO citées dans la littérature.
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Tableau 13 : Déviations absolues, AD (kcal/mol).

CPCM- CPCM- CPCM- IEFPCM- IEFPCM- |IEFPCM- SMD-

UAHF UAKS UAO UAHF UAKS UAO C-radii
[74] -27067 355 342 36l 4,34 4,71 3,59 3,20
aos 27259 163 15 1,69 2,42 2,79 1,67 1,28
[75] -27067 165 152 171 2,44 2,81 1,69 1,3
s 27259 027 04 021 0,52 0,89 0,23 0,62
[63] -27067 065 052 071 1,44 1,81 0,69 0,30
sere 27259 127 14 1,21 0,48 011 1,23 1,62
[43] -27067 055 068 049 0,24 0,61 0,51 0,9
aeea 27259 247 26 241 1,68 1,31 2,43 2,82

D’aprés ces données on peut constater que les écarts les plus importants sont observés par
rapport a la valeur de Himmel, lors de I'utilisation de la valeur de -270.5 kcal/mol pour
I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le dimethylsulfoxyde. Plus les déviations
observées par rapport a la valeur déduite des travaux de Marcus et 1’enthalpie libre de
solvatation de proton dans le DMSO de la référence b sont les plus faibles, elles sont comprises
entre 0.21 kcal/mol (combinaison CPCM/UAQ) et 0.89 kcal/mol (combinaison
IEFPCM/UAKS), et le reste des déviations sont comprises entre ces deux paramétrisation. En
termes de modele de continuum, il semble que d’une manicre générale, le modele SMD conduit

aux déviations les plus faibles.
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Figure 9 : Déviations absolues, AD, des valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation de

Déviation [kcal/mol]

proton dans la pyridine, en utilisant quatre valeurs pour [’enthalpie libre de

solvatation de proton dans le diméthylsulfoxyde (kcal/mol). Echange DMSO-

pyridine.
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I11.4. Estimation des pKas dans la pyridine en utilisant I’approche de calcul
direct.

111.4.1. Estimation des pKas dans la pyridine en utilisant I’approche de calcul direct et

les résultats du transfert eau-pyridine.
Le tableau 10 rassemble les déviations absolues moyennes, MAD, des constantes d’acidité
calculées par un cycle thermodynamique directe, en utilisant les enthalpies libres de solvatation
de proton calculées, par les différentes combinaisons, par la procédure du transfert eau-pyridine,
en utilisant les enthalpies libres de solvatation des autres entités chimiques dans la pyridine et
en employant deux type de valeurs pour les enthalpies libres de déprotonation en phase gaz ;
expérimentales et calculées par la méthode composite CBS-QB3. |l ya quatre types de MAD
sont présentés dans le tableau, les deux premieres sont calculées sur I’ensemble des acides de
la série étudiée, avec des enthalpies libres de déprotonation en phase gaz expérimentales
(MAD.exp) et calculées (MAD.calc), les deux autres types sont calculés en écartant les données
relatives a I’acide nitrique et a la picoline protonnée (MAD.exp* et MAD.calc*).

Tableau 14 : Déviations absolues moyennes, MAD (Unités pKa).

MAD
CPCM- | CPCM- | CPCM- | IEFPCM- | IEFPCM- | IEFPCM- | SMD-
UAHF | UAKS UAO UAHF UAKS UAO C-radii
MAD.calc 5,65 4,91 5,35 5,70 4,98 7,50 4,67
MAD.exp 4,64 4,04 5,94 4,80 4,16 7,13 4,52
MAD.calc* | 3,97 3,23 2,76 3,78 3,32 5,03 2,13
MAD.exp* | 2,90 2,34 3,82 2,85 2,49 4,27 2,20

D’aprés les données du tableau ci-dessus, on constate que les MAD.calc sont les plus élevées
elles vont de 4.67 unités pKa pour la combinaison SMD/C radii jusqu’a 7.50 unités pKa pour
la combinaison IEFPCM/UAQO.Et les valeurs des MAD.exp sont 1égérement inférieures, elles
vont de 4.04 unités pKa pour la combinaison CPCM/UAKS jusqu’a 7.13 unités pKa pour la
combinaison IEFPCM/UAO.

Il est & noter, aussi, que des erreurs de ’ordre de 7.50 sur les valeurs des pKas calculés
représentent une erreur globale de 1’ordre de 10.23 kcal/mol. Cette incertitude regroupe les
erreurs sur le calcul de I’enthalpie libre de solvatation du proton dans la pyridine, les enthalpies
libres de solvatation des entités chimiques neutres et chargées ainsi que I’erreur éventuelle sur
les enthalpies libres de déprotonation en phase gaz. Apres élimination des reésultats relatives a

I’acide nitrique et a la picoline protonnée, les valeurs des MAD.calc* deviennent moins
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importantes, elles sont comprises entre 2.13 unités pKa pour la combinaison SMD/Cradii et
5.03 unités pKa pour la combinaison IEFPCM/UAQ, de méme Les valeurs des MAD.exp*
obtenues vont de 2.20 unités pKa pour la combinaison SMD/Cradii jusqu’a 4.27 unité pKa pour
la combinaison IEFPCM/UAO.Alors d’une maniére générale on constate que le modele SMD
combiné au rayons de type Coulomb et au niveau de calcul M062X/6-31+G(d), fourni les
meilleurs estimations des pKas, alors que les mauvaises estimations sont obtenus avec le
modele IEFPCM lorsqu’il est employée avec les rayons de type UAO et le niveau de calcul
B3LYP/6-31+G(d).

111.4.2 Estimation des pKas dans la pyridine en utilisant ’approche de calcul direct et les

résultats du transfert DMSO-pyridine :

Les valeurs des MAD relatives aux estimations des pKas dans la pyridine, en se basant sur les
évaluations faites en utilisant I’approche de transfert de proton entre le dimethylsulfoxyde et la
pyridine, sont présentées dans le tableau 10. Ces données sont calculées, comme précédemment,
en prenant deux types de valeurs pour les enthalpies libres de déprotonation en phase gaz. Et
les valeurs des enthalpies libres de solvatation de proton dans la pyridine prise lors des calculs
des pKas dans cette section, sont celles qui ont été évaluées précédemment, en utilisant
I’approche de transfert de proton entre le dimethylsulfoxyde et la pyridine, et qui ont conduit
aux écarts les plus faibles par rapport aux valeurs proposées dans la littérature, et Chaque
combinaison utilise la valeur de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine,
calculée avec cette méme combinaison, en utilisant la valeur de I’enthalpie libre de solvatation
de proton dans le dimethylsulfoxyde relative a la référence 63 il est a noter que cette valeur a
conduit précédemment aux meilleurs résultats.

Chaque combinaison utilise la valeur de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la
pyridine, calculée avec cette méme combinaison, en utilisant la valeur de 1’enthalpie libre de
solvatation de proton dans le dimethylsulfoxyde relative a [63], il est & noter que cette valeur a
conduit précédemment aux meilleurs résultats. Plus Les pKas calculés, avec 1’approche de
transfert de proton entre le DMSO et la pyridine, pour 1’acide nitrique et la picoline protonnée
sont tres éloignées des valeurs proposées dans la littérature donc, comme précédemment quatre

types de MAD sont présentés.
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Tableau 15 : Déviations absolues moyennes, MAD (Unités pKa).

MAD
CPCM- | CPCM- | CPCM- | IEFPCM- | IEFPCM- | IEFPCM- | SMD-
UAHF | UAKS UAO UAHF UAKS UAO C-radii
MAD.calc 6,50 5,52 7,92 6,76 591 7,97 4,67
MAD.exp 5,67 4,62 8,16 6,11 5,30 8,21 4,66
MAD.calc* | 3,98 2,94 5,08 4,07 3,07 5,10 1,94
MAD.exp* | 3,16 2,01 5,67 3,48 2,52 5,70 2,20

D’aprés les résultats présentés dans le tableau ci-dessus, on constate que les valeurs des MAD
sont considérables, lorsque les pKas de I’acide nitrique et la picoline protonnée sont prises en
considération, ceci est observé pour les pKas évalués avec les enthalpies libres de déprotonation
en phase gaz calculées ou déterminées expérimentalement, (MAD.calc et MAD.exp).

D’une part les valeurs des MAD.calc vont de 4.67 unités pKa, pour la combinaison
SMD/Cradii jusqu’a 7.97 unités pKa pour la combinaison IEFPCM/UAQO. En ce qui les valeurs
des MAD.exp, elles vont de 4.62 unités pKa pour la combinaison CPCM/UAKS jusqu’a 8.21
unités pKa pour la combinaison IEFPCM/UAO, et d’autre part quand les pKas de 1’acide
nitrique et la picoline protonnée ne sont pas prises en compte, les déviations moyennes
deviennent moins importantes, d’ailleurs les pKas sont bien évaluées, en utilisant la
combinaison SMD/Cradii, avec des MAD de I’ordre de 1.94 et 2.20 unités pKa pour MAD.calc
et MAD.exp respectivement. Dans ce cas les déviations relatives aux combinaisons
CPCM/UAQO et IEFPCM/UAO sont les plus importantes, elles excédent les 5 unités pKa.

I11.5. Calcul direct (SMD) de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans
la pyridine en jouant sur la cavité, sur I’enthalpie libre de solvatation de

proton dans la pyridine et en évaluant I’erreur sur le calcul des pKas.
Les résultats obtenus avec les deux approches précédentes ont permis de conclure que
I’enthalpie libre de solvatation du proton dans la pyridine est située aux alentours de -270
kcal/mol Cependant ces approches n’ont pas données lieu a une valeur précise et unique ceci
est d0 aux incertitudes accompagnant les paramétrisation des modeles de continuum, en plus
des incertitudes sur les valeurs des enthalpies libres de solvatation de proton dans ’eau, le
dimethylsulfoxyde et lapyridine, ainsi que les éventuelles erreurs sur lesvaleurs expérimentales
des pKas. Afin de franchir cette situation de confusion, nous avons eu 1’idée de procéder a une
recherche systématique de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine, en utilisant

le modéle SMD. Cette procédure consiste a faire varier le volume de la cavité moléculaire, et
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ce en multipliant les rayons des sphéres qui forme la cavité par un paramétre de mise a échelle,
alpha, allant de 0.7 jusqu’a 1.9. D’autre part on fait varier la valeur de 1’enthalpie libre de
solvatation de proton dans la pyridine dans un intervalle allant de -260 a -280 kcal/mol, et on
calcule pour chaque couple de facteur de mise a échelle et de valeur d’enthalpie libre de
solvatation de proton dans la pyridine, les pKas de 1’ensemble des acides de la série, on calcule
par la suite les déviations moyennes absolues MAD pour pouvoir conclure, en fin, lequel des
couple conduit a la meilleur estimation des pKas dans la pyridine.

Tableau 16 : Déviations absolues moyennes, MAD, relatives aux différents couples. (Unités

pKa).

Gson"Y(HY)
-260 | -265 | -267 | -269 | -270 | -271 | -273 -275 -280

Facteur

d’échelle
0,7 948 | 7,25 | 6,74 | 6,59 | 659 | 659 | 6,59 6,71 8,29
0,8 8,38 | 655 | 581 | 525 | 513 | 513 | 5,53 6,27 8,35
0,9 799 | 6,16 | 543 | 4,69 | 461 | 4,67 | 516 5,89 9,01
1 7,78 | 594 | 522 | 486 | 4,67 | 4,67 | 5,00 5,64 9,29
1,1 742 | 575 | 538 | 501 | 501 | 501 | 544 6,46 9,61
1,2 711 | 579 | 542 | 555 | 592 | 6,28 | 7,02 7,75 10,39
1,3 742 | 579 | 650 | 723 | 7,60 | 796 | 8,70 9,43 11,69
1,4 7,78 | 748 | 795 | 8,68 | 9,05 | 942 | 10,45 | 10,88 | 12,79
1,5 8,43 | 9,11 | 9,47 | 9,95 | 10,31 | 10,68 | 11,41 | 12,15 | 13,98
1,9 13,18 | 14,10 | 14,47 | 14,83 | 15,02 | 15,20 | 15,56 15,97 17,81

Le tableau 12 rassemble les MAD de I’ensemble des calculs effectués avec cette approche ; il
s’agit de 160 calculs de ’enthalpie libre de solvatation dans la pyridine, avec différentes tailles
de cavité moléculaire et ionique, il s’agit également de 720 évaluations de valeur de pKas et de
déviations absolues AD, en plus de 90 calculs de déviations absolues moyennes MAD. De
méme en examinant 1’ensemble des MAD calculées, on constate que les déviations les plus
faibles sont situées dans I’intervalle allant de -269 a -271 kcal/mol pour I’enthalpie libre de
solvatation de proton dans la pyridine, et dans I’intervalle des facteurs de mise a échelle compris
entre 0.9 et 1. en plus les MAD dans cette région prennent des valeurs situées entre 4.61 et 4.86
unités pKa. Il est a noter que ces déviations incluent toute sorte d’erreurs, y compris les valeurs

irréalistes des pKas relatives a I’acide nitrique et a la picoline protonnée.
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Figure 10 : Déviations absolues moyennes, MAD.
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Les données du tableau 11 sont rapportées dans la figure 9, cette derniére donne une vue
d’ensemble de 1’évolution des écarts entre les valeurs expérimentales et celles estimées par
voie théorique des pKas de la série étudiée. D’apres cette figure on peut constater qu’a
I’exception des valeurs extrémes de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans la

pyridine, c.a.d. -280 et -260 kcal/mol, les minimas de toutes les valeurs sont situés aux

alentours des valeurs du facteur alpha de ’ordre de 0.9 et de 1.
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Chapitre 3 Résultats et discussions

Tableau 17 : Valeurs des pKas des acides de la série étudiée, calculées pour différents couples
(alpha, G P'so(HY). (Unités pKa).

Valeurs calculées des pKas Exp.
Alpha/ Gson™(H*) | 0,9/-269 | 0,9/-270 | 0,9/-271 | 1,0/-269 | 1,0/-270 | 1,0/-271

Acide acétique 14,45 13,72 12,98 16,46 15,73 14,99 12
Acide benzoique 11,25 10,52 9,79 12,62 11,89 11,16 11
Acide nitrique -1,50 -2,23 -2,96 0,12 -0,62 -1,35 8,89
morpholine 9,52 8,78 8,05 7,89 7,16 6,425 3,5
n-butylamine 5,59 4,86 4,13 3,98 3,25 2,51 55
triethylamine 8,75 8,02 7,29 7,11 6,38 5,65 3,8
tetramethylguanidine | 10,81 10,08 9,35 10,35 9,62 8,89 9,6

4-picoline 1,48 0,75 0,01 -0,39 -1,12 -1,85 13,65

Les valeurs de pKas relatives aux différents couples, présentées dans le tableau 12, montrent
que seuls I’acide nitrique et la picoline protonnée conduisent & des valeurs trés éloignées des
valeurs expérimentales, le reste des estimations sont situées au voisinage des valeurs

expérimentales.




Chapitre 3 Résultats et discussions

Figure 11 : Déviations absolues des pKas, AD, calculées en fonction de différentes valeurs du

parametre alpha et de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine.
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Afin de pouvoir trancher sur la valeur unique que nous allons proposer, pour 1’enthalpie libre
de solvatation de proton dans la pyridine, nous allons examiner les déviations présentées dans
le tableau 12. Et lorsque I’ensemble des acides de la série sont considérés, la valeur la plus fable
des MAD est de 1’ordre de 4.61 unités pKa, elle correspond a une valeur d’alpha de I’ordre de
0.9 et une valeur de G ™sqy(H") de I’ordre de -270 kcal/mol. Tandis les déviations relatives a
I’acide nitrique et la picoline protonnée sont écartées, la plus faible MAD devienne 1.94 unités
pKa, elle correspond a une valeur du paramétre alpha de 1. Et une valeur de G P'soi(H") de -
270 kcal/mol.
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Chapitre 3

Résultats et discussions

Tableau 18 : Valeurs des déviations des pKas, calculées pour différents couples
(Alpha, G ™'so(HY). (Unités pKa).

AD

Alpha/ Gson""(H") 0,9/-269 | 0,9/-270 | 0,9/-271 | 1,0/-269 | 1,0/-270 | 1,0/-271
Acide acétique 2,45 1,72 0,98 4,46 3,73 2,99
Acide benzoique 0,25 0,48 1,21 1,62 0,89 0,16
Acide nitrique 10,39 11,12 11,85 8,77 9,506 10,24
morpholine 6,02 5,28 4,55 4,39 3,66 2,93
n-butylamine 0,09 0,64 1,37 1,52 2,25 2,99
triethylamine 4,95 4,22 3,49 3,31 2,58 1,85
tetramethylguanidine 1,21 0,48 0,25 0,75 0,02 0,71
4-picoline 12,17 12,9 13,64 14,04 14,77 15,5
MAD 4,69 4,61 4,67 4,86 4,68 4,67
MAD*(w-yllow) 2,50 2,14 1,98 2,68 2,19 1,94

Etant donnée qu’une erreur de ’ordre de 1.94 unités pKa correspond a une erreur de 2.65

kcal/mol, on peut conclure que I’enthalpie libre de solvatation de proton évaluée avec cette

approche est de -271 + 2.65 kcal/mol. [-273.65,-268.35]. Ce qui extraordinaire c’est que cette

valeur est située entre les deux valeurs citées dans la littérature et qui sont de I’ordre de -270.67

et -272.59 kcal/mol, donc cette valeur est également en parfait accord avec les valeurs calculées

avec le modele SMD et1’approche de transfert de proton entre 1’eau et la pyridine ainsi que le

dimethylsulfoxyde et la pyridine.
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Conclusion générale

La motivation principale du travail, mené dans le cadre de ce projet de fin d’étude, était
I’exploration du processus de solvatation, d’une série de molécules acides dans la pyridine, en
utilisant des approches théoriques. La série étudiée comporte huit molécules acides dont trois
ont la forme AH et cing ont la forme BH™. Notre investigation s’est limitée a ce petit groupe de
molécules car c’est la seule série pour laquelle on a trouvé, dans littérature, les valeurs des pKa
dans la pyridine [9].

Dans un premier temps, et avant d’entamer les calculs relatifs au processus de solvatation, les
molécules acides de la série ainsi que les bases conjuguées correspondantes ont été optimisées
en phases gaz. Des calculs de fréquences ont été réalisés par la suite afin de s’assurer que, d’une
part les géométries optimales obtenues correspondent a des états stationnaires, et d’autre part
extraire les valeurs des enthalpies libres correspondantes a chaque état. Ces calculs ont été
menés aux niveaux HF/6-31+G(d), B3LYP/6-31+G(d), M062X/6-31+G(d) et CBS-QB3. La
comparaison des enthalpies libres de déprotonation calculées avec les valeurs expérimentales
[80] montre que la méthode composite CBS-QB3 donne les meilleures estimations pour cette
grandeur thermodynamique.

Lors de la réalisation des calculs relatifs a la phase liquide, trois modeles de continuum ont été
utilisés ; a savoir CPCM, IEFPCP et SMD. Pour les deux premiers modéles les rayons de
sphéres formant les cavités moléculaires de type UAHF, UAKS et UAO ont été employés. Le
modele SMD a été utilisé avec les rayons de types Coulomb, tels qu’ils sont implémentés dans
le code Gaussian 09. En utilisant I’approche de transfert de proton entre 1’eau et la pyridine
ainsi que le diméthylsulfoxyde et la pyridine on a pu constater que le modele SMD fournis la
meilleure estimation.

La deuxieme approche utilisée dans le cadre de ce travail, consistant a effectuer des calculs
d’ajustement et de paramétrisation des cavités moléculaires et de faire un balayage sur la valeur
de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans la pyridine, en utilisant le modele SMD, nous
a permis de conclure que les rayon de cavité doivent étre multipliés par un facteur d’échelle de
I’ordre de 0.9 et la valeur de 1’enthalpie libre de solvatation du proton dans la pyridine estimée
est de I’ordre de -271 kcal/mol.
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Résumé :

En utilisant des modeles de continuum et en se basant sur des valeurs
expérimentales de pKas, d’une petite série de molécules acides, 1’enthalpie
libre de solvatation du proton a été calculée. Deux approches théoriques
difféerentes ont été adaptées; la premiere est basée sur un transfert
hypothétique du proton entre la pyridine et un autre solvant, dans notre cas il
s’agit soit de I’eau ou du dimethylsulfoxyde, la deuxiéme consiste a reproduire
les valeurs expérimentales des pKas dans la pyridine en ajustant les cavités
moléculaires tout en recherchant la valeur de 1’enthalpie libre de solvatation
du proton dans la pyridine. La premiére approche a conduit a des valeurs
imprécises, fluctuant aux alentours de -270 kcal/mol, tandis que la seconde
approche a fourni une valeur précise de I’ordre -271 kcal/mol. Cette valeur est
trés proche des deux valeurs proposées dans la littérature ; qui sont de I’ordre
de -270,69 et -272,58 kcal/mol.




