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Introduction générale

Le processus de solvatation de proton, les mécanismes de son transfert ainsi que sa réactivité,
dans un solvant donné, jouent un réle crucial dans un grand nombre de domaines de
recherche, notamment en chimie, en biochimie et en sciences des matériaux. L.’évaluation des
grandeurs thermochimiques relatives a la solvatation de proton représentent un défi majeur
pour les chimistes et les thermodynamiciens. Les évaluations de ces grandeurs sont souvent
accompagnées par des débats controversés durant de longues décennies. A titre d’exemple,
I’enthalpie libre de solvatation de proton dans 1’eau a pris des valeurs allant de -252.6
jusqu’au -271.7 Kcal/mol [1,2]. La valeur actuelle de cette grandeur, ayant obtenue le
consensus des physico-chimistes, est de ’ordre de -265.9 Kcal/mol. Cette valeur a été
proposée au début par Tissandier et ces collaborateurs [3] en 1998, elle été de I’ordre de -264
Kcal/mol. Par la suite, en 2005, une correction de -1.9 Kcal/mol, relative a la correction due
au passage d’un état standard gazeux a un état standard liquide a été ajoutée a la valeur
proposée par Tissandier et ces collaborateurs. Ceci a conduit a ce qui est appelée la valeur

consensuelle de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans 1’eau.

Contrairement a 1’eau, ou le nombre de travaux de recherches, relatifs a 1’évaluation de
I’enthalpie libre de solvatation de proton, est considérable, le nombre des travaux relatifs aux
solvants non-aqueux est beaucoup moins important. A titre d’exemple les valeurs, théoriques
et expérimentales, évaluées pour le dimethylsulfoxyde varieront entre -261.1 [4] et -273.3
Kcal/mol [5]. Les valeurs proposées pour le méthanol sont comprises entre -253.6 [6]et -265.9
Kcal/mol [3]. Cependant, les valeurs de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans
’acetonitrile proposées dans la littérature prennent des valeurs allant de -252.3 [7] & -260.2

Kcal/mol [5].

L’objectif de ce travail est 1’évaluation de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le
tétrahydrofurane. La recherche bibliographique menée a révélée 1’inexistence de cette valeur,
dans I’ensemble de la littérature épluchée. Ce qui nous a encouragé a exploiter une série de
valeurs de constantes d’acidité, dans le tétrahydrofurane, afin de proposer une valeur pour
cette grandeur importante. Le protocole de calcul utilise est basé sur quatre approches
théoriques différentes, ou chacune d’entre elles permet une évaluation indépendante de cette

grandeur. La premiere approche consiste a déduire directement la valeur de 1’enthalpie libre




de solvatation de proton. La deuxiéme approche est basée sur I’exploitation des constantes
d’acidités connues, de la série étudiée dans I’eau et le diméthylsulfoxyde, le processus de
transfert de proton entre le tétrahydrofurane et I’eau ou le diméthylsulfoxyde permettra de
déduire la valeur a laquelle on s’intéresse. La troisieme approche utilisée est purement
théorique, elle consiste a ajuster artificiellement les cavités moléculaires lors du calcul des
enthalpies libres de solvatation des especes chimiques dissoutes dans le tétrahydrofurane, et
de modifier en méme temps la valeur de ’enthalpie libre de solvatation de proton, et ce a fin
de reproduire les constantes d’acidité de la série d’acides étudiés ; la valeur de 1’enthalpie
libre de solvatation de proton conduisant a la meilleur estimation des constantes d’acidités est
alors retenue comme étant 1’unique valeur de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le
tétrahydrofurane. La quatrieme approche utilisée consiste a calculer notre grandeur en
utilisant une méthode explicite, qui consiste a considérer la solvatation du proton comme étant
une introduction du proton dans un cluster de molécules de tétrahydrofurane, et de déduire

I’enthalpie libre de solvatation du proton par la suite.

Le présent manuscrit commence par une introduction générale et contient trois chapitres
indépendants ; le premier chapitre donne une vue générale et grossiere des caracteres acido-
basiques, de la solvatation des acides et de leurs dissociations ainsi que leurs forces en
solutions. Le second chapitre contient la méthodologie de calcul suivie dans le cadre de ce
travail. Le troisiéme et dernier chapitre regroupe 1’essentiel des résultats obtenus. Ce mémoire

se termine par une conclusion générale indiquant les traits caractéristiques du présent travail.
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1.1. Evolution historique des concepts d’acidité et de basicité.

Le développement des concepts chimiques ont conduit a des évolutions dans les cadres
représentatifs des corps chimiques, ce qui a conduit a de profonds changements en termes de
définitions des acides et des bases, ainsi que la représentation de leurs actions mutuelles ou

leurs forces relatives.[8]

Le vinaigre était le premier acide connu depuis 1I’antiquité, et c’est sa saveur qui donna le nom
a la classe des composés ayant des propriétés voisines. Le terme d’Alcali dérive de 1’arabe Al-
kali, cendres de plantes. Ainsi Geber (Abu Musa Jabir Ibn Hayyan Al-Sufi), le plus célébre
des alchimistes arabes fut I’un des premiers a préparer et utiliser 1’huile de vitriol (I’acide

sulfurique H2SO4, mais sous forme impure).

Basile Valentin est le premier & évoquer ’esprit de sel (le chlorure d’hydrogene), au XV*®
siecle, qu’il obtient en distillant le sel marin avec le vitriol, mais c’est Johann Rudolph
Glauber qui préparera en 1648 1’acide du sel marin (notre acide chlorhydrique) par dissolution

dans I’eau de I’esprit de sel.

Robert Boyle (1627-1691) a été le premier a signaler que la premiere méthode de
classification des substances doit étre suivant leur caractére acide ou alkali. D’autre part,
Glauber et Boyle reconnurent la notion de « force relative des acides », defini par la
possibilité de déplacement d’un acide par un autre. [9-12].

Pour ce qui concerne les bases, le premier concept de basicité a été introduit explicitement par
Guillaume Frangois Rouelle, dans deux mémoires présentés a 1’académie francaise des
sciences (1744 et 1754). 11 cite d’abord la notion de « sel neutre », puis opeére la distinction
des sels en « sels acides », « sels moyens » (ou « sels neutres parfaits ou salés ») et « sels avec

exces de base ».

Les scientifiques ont découvert le comportement caractéristique des acides et des bases, il y’a
longtemps, et ont passé beaucoup de temps a mener des expériences et des tests et a
développer des hypotheses et des théories. Robert Boyle a mis, a la fin du XVII° siécle, une
définition simple des acides et des bases; cette définition a commencé a mdrir
progressivement par de nombreux chimistes, jusqu'a ce qu'elle arrive a son concept actuel sur

la main du Gilbert Newton Lewis, qui a développé une description compléte ; dans laquelle il




a expliqué en détail les propriétés chimiques qui font des composes acides et basiques des
entités d'une grande importance dans le monde de la chimie.

1.2. Généralité sur les acides et les bases.

Depuis P'antiquité, le développement de la chimie s’est accompagné du développement de
théories liées a la classification et a I’identification des acides et des bases. La premiére
classification moderne est attribuée a Svante Arrhenius, et les plus récentes sont celle de
Lewis ou encore celle de Lux-Flood. Cependant, les théories et définitions les plus populaires

utilisées par les chimistes ont peut-étre été introduites par Brgnsted et Lowry.

En 1884 le chimiste suédois August Svante Arrhenius a proposé une classification spécifique
de certains composés dissous dans des solutions aqueuses ; l'acide est un composé qui peut
libérer un ou plusieurs protons, il augmentera donc la concentration des protons dans la
solution, tandis que l'alcali peut libérer un ou plusieurs ions hydroxydes, diminuant ainsi la
concentration des protons dans la solution. La théorie d'Arrhenius est limitée aux solutions
aqueuses, de ce fait, lI'acide chlorhydrique pur dissous dans des solvants organiques tels que
I'aniline ou le dimethylsulfoxyde ne produira pas des solutions acides. De méme, les sels de

potassium dissous dans I'ammoniac ne produiront pas de solutions alcalines.

Cette théorie explique de maniére simple et précise comment les acides et les bases réagissent
entre eux pour former de l'eau et du sel. Cependant, elle n'a pas pu expliquer pourquoi
certaines substances qui ne contiennent pas des ions hydroxydes, comme les ions fluorure ou
les ions nitrite, produisent des solutions alcalines lorsqu'elles sont dissoutes dans I'eau. A la
fin de I’année 1923, les deux chimistes célebres, Johannes Nicolaus Brensted et Thomas
Martin Lowry, ont indépendamment proposé une théorie qui porte désormais leurs noms.
Dans cette théorie, les acides sont définis comme des donneurs de protons et les bases sont
définies comme des accepteurs de protons [13]. Suivant cette théorie, les composés avec des
effets acides et basiques de Brgnsted-Lowry sont appelés composés amphoteres. Cela
améliore grandement la définition d'Arrhenius, car une substance n'a plus besoin de contenir
des protons labiles ou des ions hydroxyles pour étre classer comme étant une substance acide

ou basique.

Selon les deux premiéres théories, le caractére acide ou basique des substances chimiques doit
étre lié a leur capacité a céder ou a capturer des protons. La théorie proposée par le chimiste

américain Gilbert Newton Lewis en 1923 et exposée en 1938 a considérablement élargie les




concepts d'acidité et de basicité. Par conséquent, selon cette théorie, un acide de Lewis est un
accepteur de doublet électronique, alors qu’une base est toute entité capable de fournir un
doublet éelectronique. Selon cette théorie, le trifluorure de bore et le trichlorure d'aluminium
sont des acides car ils ont des unités quantiques vides. Cependant, I'ammoniac et I'éther di-

méthylique sont des bases, car ils peuvent fournir des doublets d'électrons.

La derniére et la moins populaire théorie, sur les acides et les bases, est la théorie proposée
par le chimiste allemand Hermann Lux en 1939 puis améliorée par le norvegien Haakon
Flood en 1947. lls indiquent, dans cette théorie, que I'acide est un composé qui peut accepter

des ions oxydes, alors qu’une base est une entité capable de fournir des ions oxydes. [14]
1.3. Prediction théorique des pKas.

La prédiction théorique des, valeurs précises, des pKas est d'une importance considérable dans
une variété de sous-domaines de chimie et de biologie, mais elle est en général une grandeur
difficilement calculable [15-16], en particulier pour des acides extrémement faibles ou forts.
L’acidité et la basicité d’un composé chimique, est une caractéristique moléculaire, qui définit
une ou plusieurs formes du composé qui peuvent exister dans des situations
thermodynamiques particulieres. La détermination de cette grandeur est essentielle pour les
chimistes, les biochimistes, les pharmacologues, les chercheurs des sciences de

I'environnement... etc. [17].

La dissociation d’un acide AH, se schématise comme suit :

HAg — H' g+ ATg)
HAg — H' 9+ A

Ou l'indice (s) se référe a une espece solvatée et (g) une espece se trouvant en phase gaz. Le
pKa est défini comme étant le cologarithme décimal de la constante de dissociation de

I’acide :

_ [T
Ko =" - ()

pK, = —log,K, ... (2)




L’entité H'() étant commune & tous les acides dans un solvant donné, avec une valeur de

I’enthalpie libre connue (constante pour un solvant donné).

D’un point de vue théorique le calcul des valeurs des pKas est basé sur une combinaison des
approches de mécanique quantique et de principes de la thermodynamique ; en utilisant un

cycle thermodynamique approprié. comme le montre le schéma 1.[18]

AGgaz
AH(gaz) > Ao + Hga
AGsov(AH) AGson(AY) AGson(H)
AGdeprot
AH (soiv) > Aol + H+(so|v)

Schéma.l. Cycle thermodynamique reliant la déprotonation d’un acide dans la phase gazeuse

et la phase liquide.

La valeur du pKa est proportionnelle a I'enthalpie libre de dissociation du proton, AGgeprot. Elle
est calculée en combinant les contributions des enthalpies libres du cycle thermodynamique,
selon 1’équation suivante :
PKa = AGdeprot / R.T.IN(10) ...(3
Et:
AGgeprot = AGgas + AGso1y (A7) + AGso1y(H™) — AGgo1y (AH) ... (4)

Ou R et T sont la constante des gaz parfaits et la température absolue, respectivement.
1.4. L’intérét biologique des études sur les acides en solution.

La connaissance des valeurs des constantes d’acidité est essentielle a la compréhension des
caractéristiques biopharmaceutiques des médicaments, et aux parametres qui les
accompagnent, tels que la solubilité et le coefficient de partage. Ces propriétés sont
essentielles lors de la conception moléculaire des médicaments. De plus ces propriétés sont
liées aux processus d’absorption, d’interaction et de réaction au niveau du métabolisme. De
plus les processus de I’excrétion ainsi que la toxicité sont profondément affectés par 1’état de

charge des médicaments dans des conditions de pH variables.

Le profil acide/base d’une substance biologiquement active a un effet direct sur la lipophilie




d’une substance régie par les constantes d’acidités des groupements fonctionnels clés. En
effet, le caractére acide/base influe sur la puissance et la sélectivité des médicaments et a un

grand impact sur les propriétés pharmacocinétiques et biopharmaceutiques [19].
1.5. L'intérét d'étudier I’enthalpie libre de solvatation de proton.

L’étude de I’enthalpie libre de solvatation du proton, dans des milieux liquides de natures
diverses, est d’une trés grande importance ; elle peut dans un premier licu servir a 1’évaluation
théorique des constantes d’acidité. D’autre part elle peut aider efficacement a 1’étude des
mécanismes du transfert de proton dans les milieux liquides favorisant ce type de réactions.
En chimie analytique, cette grandeur est utilisée pour determiner les enthalpies libres de
solvatation de divers anions et cations grace a l'utilisation de cycles thermochimiques
impliquant la calorimétrie ou des mesures électrochimiques. [20-25]. En faisant appel a des
approches de mécanique statistique, 1’enthalpie libre de solvatation de proton, dans une
solution donnée, peut étre utile a la compréhension et la simulation des structures

microscopiques des solutions. [26].

L’étude et la simulation des réactions d’oxydoréduction sont également liées au
comportement du proton en phase liquide. Ces réactions sont utilisées pour I’étude des
processus de corrosion des métaux et 1’étude des activités antioxydantes de certaines

molécules organiques qui libérent un proton pour stopper I'action d'un radical libre.[27].
1.6.Propriétés chimiques et physico-chimiques du tétrahydrofurane (THF).
1.6.1. Description du THF.

Le tétrahydrofurane ou le oxolane est un liquide incolore, miscible a I'eau et inflammable dont

I'odeur ressemble a celle des éthers. Son nom selon I’ lUPAC est 1’oxacyclopentane.

Figure.1 : Molécule de tétrahydrofurane.




Le tétrahydrofurane (THF) est un solvant organique d’éther cyclique saturé, il est volatil et a
usage général. Le THF peut étre utilisé comme matiere de départ pour diverses syntheses
chimiques. D’autre part, il peut étre utilisé comme biocarburant et il est largement utilisé
comme solvant synthétique. Les recherches sur la combustion du THF ont indiquées qu'il
s'agit d'un meilleur accélérateur de formation d'hydrates de CO> que le 1,3-dioxolane. [28]. Le
tétrahydrofurane est narcotique et toxique ; sa valeur moyenne d’exposition VME est de
’ordre de 150mg.m. Il peut étre produit par déshydratation du butane-1,4-diol. 1l est difficile

a garder au sec car il est facilement miscible a I'eau. [29].
1.6.2. Propriétés physico-chimiques du THF.

Le tétrahydrofurane est un solvant aprotique. Le seuil de détection de ses odeurs est compris
entre 20 et 50 ppm. Ca formule brute est C4HsO et sa masse molaire est de I’ordre de 72.1
g/mol, Son point d'ébullition est supérieur a celui de I'éthoxyéthane, il est de 66°C, sont point
de fusion est de -108°C alors que sa densité c’est 0.89.

Le tétrahydrofurane est miscible a I'eau, il est facilement soluble dans les éthers, I'acétone,
I'éthanol, le benzéne et la plupart des solvants organiques. C’est un compose relativement
stable. Cependant, son contact avec l'oxygene de l'air produira du peroxyde, qui est un
composé instable. Il peut exploser sous l'effet de l'augmentation de la température, voire
explosé spontanément lors du processus de distillation. La lumiere et la chaleur favorise et
acceélere la formation des peroxydes. Afin de réduire et de retarder la formation de peroxydes,
le tétrahydrofurane disponible dans le commerce peut étre stabilisé en ajoutant des agents
stabilisants spécifiques. Le tétrahydrofurane peut réagir violemment avec les oxydants forts.
Le tétrahydrofurane est généralement stocké dans des conteneurs en acier. En I'absence de
stabilisants, le stockage doit étre effectué dans une atmosphére Inerte. L'utilisation de

plastique ou du caoutchouc doit étre évitée. [30,31]
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2.1. Introduction :

Dans cette partie, nous allons découvrir les méthodes théoriques largement utilisées

chimie, ainsi que les méthodes du modele de solvatation et les méthodes que nous avons
adoptées pour calculer I’enthalpie libre de solvatation de proton, G (H"), dans le
tétrahydrofurane (THF). Pour ce faire quatre approches différentes vont étre utilisées. Dans la
premiére approche la déduction de G™ s (H*) est directe, ceci est réalisé en utilisant un
cycle thermodynamique direct ainsi que les valeurs expérimentales des pKas de la série
étudiée dans le THF, les basicités en phase gaz mesurées expérimentalement ou calculées
théoriquement, ainsi que les enthalpies libres de solvatation des molécules de la série étudiee
dans le THF, en plus de celles de leurs acides conjugués correspondant. La deuxieme méthode
utilise les valeurs expérimentales des pKas dans 1’eau ou le dimethylsulfoxyde (DMSO) et
celles correspondantes au THF, en plus des enthalpies libres de solvatation des molécules de
la série étudiée ainsi que celles de leurs acides conjugués, dans les différents milieux, afin de
déduire G™ s (HY). La troisiéme approche employée consiste a faire un ajustement de la
cavité moléculaire lors du calcul de I’enthalpie libre de solvatation dans le THF, en allant des
petites tailles jusqu’aux grandes tailles, et de prendre plusieurs valeurs de G o (H™) afin
d’évaluer les différentes valeurs des pKas dans le THF, de sorte a réaliser un balayage, sur les
couples reliant la taille de cavité moléculaire et I’enthalpie libre de solvatation de proton dans
le THF, et de déduire laquelle des combinaisons conduit aux meilleurs estimations des pKas.
La quatriéme et derniére méthode est basée sur 1’évaluation directe de G™Fson(H*) en
optimisant et en réalisant un calcul de fréquence sur des clusters H(THF)n, avec n allant de

un a six.
2.2. Premiére approche : Calcul direct de G™ g, (H").

Cette méthode permet d’évaluer, d’'une maniére préliminaire, 1’enthalpie libre de solvatation
de proton dans le THF, en utilisant le cycle thermodynamique direct, présenté dans le schéma

suivant :




AGga
BH (gaz) > Bay + H'a

AGsol(BH+) AGSOI(B) GSO|(H+)

AGsoIn

v

BH(tHr) Brup + HYThe

Schéma.2. Cycle thermodynamique directe, représentant la dissociation de 1’acide BH™.

Le cycle thermodynamique représente la déprotonation de I’acide BH* en phase gaz et dans le
THF. AGsol(i) représente les enthalpies libres de solvatation des especes considerées, Ggaz
désigne I’enthalpie libre de déprotonation de BH™ en phase gaz que I’on appelle aussi basicité

de la molécule B en phase gaz, et AGsoin représente 1’enthalpie libre de déprotonation dans le

THF.

Compte tenu de la définition du pKa d’un acide dans un solvant donné :
1)
On en déduit la valeur de AGsoin si I’on connait la valeur expérimentale du pKa suivant :
AGsoin = RTIn10 . pKa™F - (2)
D’autre part et d’apres le cycle thermodynamique, on peut écrire:

RTIN10 . pKa™F = AGgaz + AGsol(B) + AGsol(H*) - AGsol(BH*) + RTInR’T ~ (3)

Le terme AGgs; peut étre évalué théoriquement par voie quantochimique, sa valeur
expérimentale, si elle est disponible, peut également étre utilisée. Les termes AGsoi(BH") et
AGsoI(B) sont calculés théoriqguement en utilisant le modéle de continuum. Le dernier terme de
I’égalité (RTInR’T) vaut 1.89 kcal/mol, il représente la correction due au passage d’un état
standard correspondant une phase gaz et un état standard relatif a un état liquide. Le seul

terme inconnu de cette équation est AGsoi(H"), il est déduit comme suit :
AGsol(H) = RTIn10 . pKa™F - AGgaz -AGsoi(B) + AGsol(BHY) - RTInR’ T~ (4)

Ainsi, connaissant les valeurs des pKas de la série d’acides étudiés, la valeur de I’enthalpie

libre de solvatation de proton dans le THF sera calculée.




2.3. Deuxieme approche : Calcul de G™ s (H*) par la méthode d’échange

de proton entre deux solvants.

Cette approche utilise les valeurs expérimentales des pKas dans le THF et dans un autre
solvant, dans notre cas il s’agit de I’eau et du dimethylsulfoxyde (DMSO). Connaissant la
valeur de ’enthalpie libre de solvatation de proton dans ce solvant (AGsol'(H)), la lettre i
désigne soit I’eau ou le DMSO, et en évaluant les enthalpies libres de solvatation des espéces

BH* et B dans les différents solvants, on peut déduire la valeur de G™ 5o (H*).

Soit les deux cycles thermodynamiques suivants relatifs a la dissociation de 1’acide BH" dans

le THF et dans un autre solvant noté i :

A(3962
BH+(gaz) > B(gaz) + H+(gaz)
AGso"HF(BHY) THF |o""F(B) AGYo™F(HY)
AGsolnTHF
BH(tHr) > Brup + HYThe
AGgaz
BH+(gaz) > B(gaz) + H+(gaz)
AGso'(BHY) i: Eau, DMSO /'(B) AGsi(H")
AGsolni
BH"() > Bi + H'%

Schéma.3. Cycle thermodynamique de dissociation de 1’acide BH", dans le THF et dans un
solvant i qui représente soit I’eau ou le DMSO.

Les deux cycles du schéma 2 permettent d’établir les deux équations suivantes, reliant les

différentes contributions :
RTIN10 . pKa™F = AGgaz + AGsol""F(B) + AGsol T (H*) - AGso™MF(BH") + RTINR’T ~ (5)
Et d’autre part :
RTIN10 . pKa' = AGgaz + AGsol'(B) + AGsol' (H*) - AGsol (BHY) + RTInR’T ~ (6)

En soustrayant 1’équation 5 de I’équation 6, membre a membre, il vient :




RTIN10 . (pKa™F - pKa) = AGsoi™F(B) - AGsol'(B) + AGsol ™ (H*) - AGsol'(H) - AGsol""F(BHY)
+ AGsol (BHY)  (7)

Ce qui permet de déduire la valeur de AGsoi''F(H*) comme suit :

AGso™F(H*) = RTIN10 . (pKa™" - pKa) + AGsor'(H*) - AGso™(B) + AGsol'(B) +
AGso""F(BH) - AGso'(BHY)  (8)

Cette méthode présente 1’avantage de 1’élimination de la contribution de 1’enthalpie libre
relative a la déprotonation en phase gaz AGgaz, qui peut entrainée une erreur de I’ordre de 2
kcal/mol. D’autre part la combinaison des différents termes de solvatation en solution peut
servir a I’¢élimination des éventuelles erreurs commises lors des évaluations de ces dernieres.
Cependant la valeur de 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans le solvant i, AGso'(H*),
doit étre connue avec précision. Si cette grandeur est bien connue pour I’eau, ou sa valeur est
de I’ordre de -265.9 kcal/mol, elle est imprécise pour le DMSO et plusieurs valeurs, d’origine

théorique ou expérimentale, sont citées dans la littérature.

2.4. Troisieme approche : Calcul de G™Fy(H*) par une recherche

systématique incluant la taille de la cavité moléculaire dans le THF.

Etant donné que la majeure partie de I’erreur commise sur 1’évaluation théorique des pKas est
souvent due aux enthalpies libres de solvatation de I’acide et de la base conjuguée, ces erreurs
sont, en partie due & la mauvaise parametrisation de la cavité moléculaire. Dans cette
troisieme approche, un ajustement systématique du volume des cavités moléculaires est
réalisé, en allant des petites tailles jusqu’aux grandes tailles, et ce en multipliant les rayons
des sphéres atomiques par un coefficient alpha, allant de 0.7 a 1.9. Pour chaque valeur du
coefficient alpha, les enthalpies libres de solvatation sont calculées, elles sont combinées a
une valeur de I’enthalpie libre de solvatation du proton dans le THF, AGso""F(H"), allant de -
240 a -280 kcal/mol avec un pas de 5 kcal/mol. L’ensemble des combinaisons de alpha et de
AGsoi™F(H") vont fournir 117 estimations de pKa pour chaque acide de la série étudiée. Le
choix du meilleur couple de alpha et de AGsoi''7(H") est réalisé en calculant la déviation
moyenne absolue (MAD), la plus petite valeur de MAD correspondra a la meilleure taille de

la cavité moléculaire dans le THF ainsi qu’a la meilleure valeur de AGsol" T (H*).




2.5. Quatriéme approche : Calcul de G™ s (H*) par voie explicite.

L’une des méthodes, citées dans la littérature, permettant I’estimation de 1’enthalpie libre de
solvatation de proton dans un solvant donné, consiste a calculer par voie quantochimique

I’enthalpie libre de la réaction donnée dans le schéma suivant :

H+gaz + nTHFgaz _— > H+(THFn)gaz

Schéma.4. Mécanisme d’inclusion du proton dans un cluster neutre de molécules de THF.

L’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF peut étre évaluée en convergeant
I’enthalpie libre de la réaction précédente, avec un nombre n de molécules de THF assez
élevé. Dans notre cas le nombre n n’excéde pas six. La valeur de G son(H™) sera donnée

par :
G son(H") = G(H*(THFn)gaz) - G((NTHF)gaz — G(H'gaz) ~ (9)

Dans cette derniére équation G(H*(THFn)gaz), G((NTHF)gaz et G(H"gaz) représentent 1’enthalpie
libre du cluster protonné, celle du cluster de molécules neutre de THF et 1’enthalpie libre du
proton seul respectivement. Les clusters neutres et protonnés sont optimisés pour chaque
valeur de n. Un calcul de fréquence est également réalisé pour chague valeur de n, afin de
s’assurer que les configurations obtenues correspondent bien a des minima. En fin la valeur de
G(H*4az) est prise de la littérature, ou elle est calculée par une approche thermodynamique, sa

valeur est de 1’ordre de -6.28 kcal/mol.
2.6. Détails computationnels :

Les calculs realisés dans le cadre de ce travail ont été menés avec le code Gaussian 09 [ref].

Le point de départ était I’optimisation de I’ensemble des acides et de leurs bases conjuguées




en phase gaz. Par la suite des calculs de fréquences ont été réalisés pour 1’ensemble des
espéces étudiées. Ces deux taches ont été effectuées au niveau B3LYP/6-311g(d,p). Les
calculs de fréquences permettent a la fois de s’assurer que les structures optimales obtenues
correspondent bien a des minima et permet également d’évaluer les enthalpies libres
correspondantes. L’étape suivante consiste a calculer les enthalpies libres de déprotonations
en phase gaz, relatives aux acides de la série. L’ensemble des calculs des enthalpies libres de
solvatation relatifs aux différents solvants (THF, eau et DMSO) sont réalisés avec le modele
SMD et le niveau de calcul M062X/6-31+g(d). Etant donné que les trois solvants qui font
I’objet de cette étude sont prédéfinis et paramétrisés dans le code Gaussian 09, aucun
ajustement supplémentaire n’a été introduit, lors de la réalisation des calculs relatifs aux
approches un, deux et quatre. Lors de la réalisation des calculs relatifs a la troisiéme
approche, la taille de la cavité moléculaire a été ajustée, et ce en multipliant les rayons des
sphéres centrés sur les atomes par un facteur de mis a échelle, appelé alpha, ayant des valeurs
allant de 0.7 a 1.9 ; c.a.d. que les rayons de type SMD-Coulomb définis pour les différents
atomes sont multipliés par ce facteur. Enfin, pour ce qui concerne la quatrieme approche, les
clusters de différentes tailles, sont optimisés au niveau B3LYP/6-311g(d,p), des calculs de
fréquences sont ¢galement réalisés aux méme niveau de calcul, afin de s’assurer qu’il s’agit

de minima et de pouvaoir tirer les valeurs des enthalpies libres.
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3.1. Introduction :

Les résultats obtenus a partir des quatre approches vont étre présentés et commentés
indépendamment, par la suite ils vont étre comparés et des conclusions vont étre tirées quand
a Defficacité des protocoles utilisés pour 1’estimation de 1’enthalpie libre de solvatation de

proton dans le THF.

Le tableau 1 rassemble 1’essentiel des données expérimentales relatives a la série de
molécules, retrouvé dans la littérature, utilisées dans le cadre de ce travail. Elles concernent
essentiellement les enthalpies libres de déprotonation en phase gaz, des acides conjuguées des
molécules de la série, appelées aussi basicité en phase gaz (BPG) des molécules neutres,
exprimées en kcal/mol, ainsi que les valeurs expérimentales des pKas dans 1’eau (pKan(H20)),
le DMSO (pKa+(DMSO)) et le THF (pKan(THF)).

Il est a noter que les BPG sont accompagnées d’une erreur de 1’ordre de 2 kcal/mol, les
valeurs des pKas dans le DMSO et dans le THF sont également accompagnées d’une erreur
atteignant 2 et 1.8 unités pKas, soit 2.7 et 2.5 kcal/mol, respectivement. Ceci peut engendrer,
dans le meilleur des cas, une erreur de ’ordre de 4.5 a 4.7 kcal/mol, sur 1’évaluation de

I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF.




Acides BPG (kcal.mol) pKau(H20) pKon(DMSO)  pKau(THF)

Amines primaires

Methylamine 206.6[46,47] 10.62[32] 11.0[33] 13.5+1.8[49]
Ethylamine 210[46,47] 10.63[32] 10.9[33] 13.5+1.8[49]
Propylamine 211.3[46,47] 10.53[32] 10.7[33] 13.8[45]
Butylamine 211.9[46,47] 10.59[32] 11.1[34] 13.4+1.8[49]
Isobutylamine 212.9[46,47] 10.42[32] 10.9+0.4[50] 13.0+1.8[49]
Amines secondaires

Dimehylamine 214.3[46,47] 10.64[32] 10.3[33] 13.3+1.8[49]
Diethylamine 219.7[46,47] 10.98[32] 10.5[34] 13.0+1.8[49]
Dibutylamine 223.5[46,47] 11.25[32] 10.0[34] 12.6+1.8[49]
Amines tertiaires

Trimrthylamine 219.4[46,47] 9.76[32] 8.4[33] 12.7+0.5[50]
Triethylamine 227[46,47] 10.65[32] 9.0[34] 12.5[36]
Tripropylamine 229.5[46,47] 10.65[32] 10.7[38] 13.0[45]
Tributylamine 231.3[46,47] 10.89[32] 8.4[34] 12.7+0.5[50]
Dimethylethylamine 222.1[46,47] 9.99[32] 8.5%+1.2[49] 12.6[45]
Methyldiethylamine 224.7[46,47] 10.29[32] 9+2[50] 12.7+0.5[50]
Amines cycliques

Piperidine 220.0[46,47] 11.22[32] 10.85[35] 14.3[45]
Methylpiperidine 224.7[46,47] 10.08[32] 8.4+1.2[49] 12.9[45]
Piperazine 218.6[46,47] 9.72[37]  10.50[39] 14.2[45]
1,4-Dimethylpiperazine 228.8[48] 8.54[38] 7.7£1.2[49] 12.4[45]
Pyrrolidine 218.8[46,47] 11.27[32] 11.06[35] 13.5[36]
Heterocycles aromatiques

Pyridine 214.7[46,47] 5.23[79] 3.4[34] 5.5[36]
Imidazole 217.3[46,47] 6.95[41] 6.26[42] 9.4+1.8[49]
1,2,3-Triazole 202.5[46,47] 1.17[43] 0.0+£1.2[49] 2.5+1.8[49]
Pyrazole 205.7[46,47] 2.48[43] 1.0+1.2[49] 3.6+1.8[49]
Pyridazine 209.6[46,47] 2.33[40] 1.8+1.2[49] 3.7+1.8[49]
Pyrimidine 204.5[46,47] 1.3[40] 0.55[44] 2.4+1.8[49]
Pyrazine 202.4[46,47] 0.6[40] -0.2+1.2[49] 1.4+1.8[49]

Tableaul. Données expérimentales relatives a vingt-six composés organiques azotés.

Avant de dévoiler les résultats relatifs a 1’estimation de 1’enthalpie libre de solvatation de
proton dans le THF, par les quatre approches, les valeurs théoriques calculées des enthalpies

libres de déprotonation en phase gaz sont présentées et comparées aux valeurs expérimentales.
3.2. Enthalpie libre de déprotonation en phase gaz

Les valeurs des enthalpies libres de déprotonation en phase gaz, calculées au niveau
B3LYP/6-311G(d,p), sont rassemblées dans le tableau 2. Elles sont comparées aux valeurs
expérimentales, retrouvées dans la base de données américaine NIST. Les écarts absolus (AD)
entre les valeurs calculées et les valeurs expérimentales sont également présentés dans le

tableau et representées graphiquement sur la figure 2.




Acides BPG(Cal) BPG(Exp) AD
Amines primaires
Methylamine 209,7 2066 31
Ethylamine 213,5 210 35
Propylamine 214.8 211,3 3,5
Butylamine 215,5 2119 3,6
Isobutylamine 215,5 2129 26
Amines secondaires
Dimehylamine 216,0 2143 1,7
Diethylamine 218,3 2197 14
Dibutylamine 2248 2235 1.3
Amines tertiaires
Trimrthylamine 220,0 2194 0,6
Triethylamine 2276 227 0,6
Tripropylamine 229,9 2295 04
Tributylamine 232,1 2313 0,8

Dimethylethylamine 2229 2221 0,8
Methyldiethylamine 2254 2247 0,7
Amines cycliques

Piperidine 2224 220 24
Methylpiperidine 225,4 224,71 0,7
Piperazine 223,2 2186 4,6
1,4-Dimethylpiperazine 2248 2288 4
Pyrrolidine 221,5 218,8 2,7
Heterocycles aromatiques

Pyridine 217,6 2147 2,9
Imidazole 221,2 217,3 3,9
1,2,3-Triazole 206.2 2025 3,7
Pyrazole 209,4 205,7 3,7
Pyridazine 2139 209,6 4,3
Pyrimidine 207,3 2045 28
Pyrazine 204,5 2024 2,1
MAD 2,4

Tableau2. Valeurs théoriques (BPG(Cal)) et expérimentales (BPG(Exp)) de la basicité en
phase gaz, écarts absolus (AD) et moyenne des écarts absolus (MAD), exprimées en kcal/mol.

Dans un premier temps, on constate que la moyenne des écarts absolus est de I’ordre de 2.4
kcal/mol, elle est globalement de I’ordre de I’incertitude liée aux valeurs expérimentale de
cette grandeur. Par ailleurs, on remarque que les valeurs des écarts sont liées aux types de
molécules étudiées ; les valeurs des AD relatives aux amines tertiaires sont les plus faibles, ils

n’excedent pas 0.8 kcal/mol, les amines secondaires ont des valeurs de AD ne dépassant pas




1.7 kcal/mol, alors que les amines primaires, les amines cycliques ainsi que les cycles

aromatiques azotés ont des écarts élevés qui peuvent dépasser 4 kcal/mol.
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Figure.2 : Ecarts absolus (AD) et moyenne des écarts absolus (MAD), de la basicité en phase

gaz (BPG), exprimés en kcal/mol.

3.3. Enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF : Premiére

méthode : L’évaluation directe.

L’estimation de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF, par 1’approche directe,
a conduit aux résultats rassemblés dans le tableau 3. La deuxiéme et la troisieme colonne du
tableau contiennent les valeurs calculées des enthalpies libres de solvatation des molécules,
neutres (G™ s (B)) et protonnés G (BH™), de la série étudiée. La quatriéme colonne
regroupe les valeurs experimentales des pKas des acides ou molécules protonnées de la série
(pKa"F(BH™)). Les deux derniéres colonnes contiennent les valeurs calculées, des enthalpies
libres de solvation de proton dans le THF, en utilisant des valeurs théoriques (BPG(Cal)) et
expérimentales (BPG(Exp)) de [I’enthalpie libre de déprotonation en phase gaz,
(Gsov(H") _CAL) et (Gsov(H™)_EXP) respectivement. Les moyennes des différentes valeurs




calculées sont présentées dans la derniére ligne du tableau. Ces résultats sont également
représentés graphiquement dans la figure 3.

G™Fon(B)  G™Fon(BHY)  pK™MF(BHY)  Gso(H)_CAL  Gson(H)_EXP

Amines primaires
MeNH:2 -2,96 -65,78 13,50 -254,10 -251,00
EtNH:» -2,05 -61,91 13,50 -255,00 -251,40
PrNH2 -1,17 -60,00 13,80 -254,80 -251,30
BuNH: -0,16 -58,44 13,40 -255,50 -251,90
iI-BuNH: -0,14 -57,65 13,00 -255,30 -252,70
Amines secondaires
Me2NH -1,19 -59,44 13,30 -256,00 -254,40
EtoNH 0,76 -52,73 13,50 -253,40 -254,80
Bu:NH 4,65 -45,81 12,60 -258,10 -256,80
Amines tertiaires
MesN 0,71 -54,00 12,70 -257,40 -256,80
EtsN 3,69 -45,25 12,50 -259,50 -258,90
PrsN 6,90 -39,57 13,00 -258,70 -258,20
BusN 10,11 -35,25 12,70 -260,10 -259,30
MezEtN 1,48 -51,14 12,60 -258,90 -257,50
MeEt:N 2,43 -48,31 12,70 -258,80 -258,10
Amines cycliques
Piperidine 0,39 -53,10 14,30 -256,40 -254,00
N-Me-piperidine 2,41 -48,27 12,90 -258,50 -257,80
Piperazine -2,52 -55,95 14,20 -256,40 -252,70
N,N’-Me-Piperazine 1,15 -48,88 12,40 -257,90 -261,90
Pyrrolidine -1,04 -48,31 13,50 -250,40 -247,70
Heterocycles aromatiques
Pyridine -3,37 -53,42 5,50 -260,20 -257,20
Imidazole -8,10 -57,38 9,40 -257,70 -253,80
1,2,3-Triazole -9,50 -62,98 2,50 -256,30 -252,60
Pyrazole -6,36 -58,33 3,60 -256,40 -252,80
Pyridazine -6,69 -56,23 3,70 -258,40 -254,10
Pyrimidine -4,68 -58,36 2,40 -257,70 -254,90
Pyrazine -4,42 -59,05 1,40 -257,20 -255,10

Moyenne -256,80 -254,80

Tableau3. Valeurs de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF, calculées par la

premiére approche.

D’apres ces résultats on remarque que toutes les valeurs calculées sont comprises entre -260.2
et -250 kcal/mol, a I’exception d’une seule valeur obtenue pour la pyrrolidine lors de
I’utilisation de la valeur expérimentale de 1’enthalpie libre de déprotonation en phase gaz, qui
est de I’ordre de -247,70 kcal/mol. Les valeurs moyennes, de 1’enthalpie libre de solvatation
de proton dans le THF, sont de 1’ordre de -256,80 kcal/mol pour Gson(H*)_CAL et de -254,80




kcal/mol pour Gsov(H") EXP. D’autre part, on constate que les estimations faites en utilisant
les valeurs calculées, de I’enthalpie libre de déprotonation en phase gaz, (Gsov(H")_CAL),
sont supérieures a celles utilisant des valeurs expérimentales, Gsov(H)_EXP. La différence
est de I'ordre de 2 kcal/mol, ce qui correspond a la déviation absolue (DA) observee

précédemment entre BPG(Cal) et BPG(Exp).
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Figure.3 : Valeurs de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF, calculées par la

premiere approche.

Les valeurs de Gson(H*)_CAL les plus éloignées de la valeur moyenne correspondent aux
composés ayant les plus grandes déviations absolues (DA) de ID’enthalpie libre de
déprotonation en phase gaz, elles concernent essentiellement les amines cycliques et les
hétérocycles azotés aromatiques. La plus faible valeur calculée correspond a la pyridine, avec
-260.2 kcal/mol, alors que la plus grande valeur calculée correspond a la pyrrolidine, avec -
250.4 kcal/mol. En ce qui concerne les valeurs de Gson(H")_EXP les plus éloignées de la
valeur moyenne, ont constate qu’elles appartiennent aux famille des amines tertiaires et
amines cycliques. La grande valeur correspond a la pyrrolidine, avec -247.7 kcal/mol, alors

que la petite valeur correspond a N,N’-Me>-Piperazine, avec -261.9 kcal/mol.




3.4. Enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF : Méthode de

I’échange de proton.

Cette deuxieme approche présente 1’avantage d’éviter I’utilisation de I’enthalpie libre de
déprotonation en phase gaz, et par conséquent réduire I’erreur sur I’estimation de I’enthalpie
libre de solvatation de proton dans le THF. Cependant, 1’utilisation de cette approche requiert
la connaissance des valeurs de pKas dans les solvants autres que le THF, ainsi que les
enthalpies libres de solvatation de proton dans ces solvants. La valeur de I’enthalpie libre de
solvatation de proton dans I’eau, qui est de I’ordre de -265.9 kcal/mol [3], est une valeur
consensuelle bien connue. En revanche, la valeur de 1’enthalpie libre de solvatation de proton
dans le DMSO n’est pas consensuelle, des nouvelles valeurs sont a nos jours proposées. Pour
pouvoir réaliser des calculs, avec cette deuxiéme approche, en utilisant cette valeur, trois
valeurs récentes et populaires, proposees dans la littérature sont utilisées ; -266.4 [3], -261.1
[4] et -268.6 kcal/mol [21], les deux premieres valeurs sont des valeurs théoriques alors que la
derniere est une valeur expérimentale. Lors de la réalisation des calculs relatifs au DMSO,
I’approche est appliquée seulement sur la premiére valeur, les valeurs calculées, en utilisant
les deux autres valeurs sont déduites, uniqguement, par rapport a la moyenne, calculées avec la

premiére valeur.

Eau
G (B)  GFY(BHY)  pKFAY(BHY)  Gson(H)_CAL

Amines primaires
MeNH: -3,73 -75,12 10,62 -253,4
EtNH? -2,712 -70,94 10,63 -253,6
PrNH: -1,72 -68,91 10,53 -253,1
BuNH: -0,57 -67,26 10,59 -253,7
i-BuNH2 -0,58 -66,43 10,42 -254,0
Amines secondaires
Me;,NH -1,58 -67,99 10,64 -254,1
EtoNH 0,55 -60,8 10,98 -254,6

Bu,NH 4,86 -53,39 11,25 -256,3
Amines tertiaires

MesN 0,66 -61,79 9,76 -254,2
EtsN 3,86 -52,11 10,65 -256,3
PrsN 7,47 -46,01 10,65 -255,7
BusN 10,84 -41,37 10,89 -256,6
MezEtN 151 -58,62 9,99 -254,8
MeEt>N 2,55 -55,53 10,29 -255,3




Amines cycliques

Piperidine 0,21 -60,95 11,22 -254,0
N-Me-piperidine 2,6 -55,4 10,08 -254,7
Piperazine -3,5 -64,41 9,72 -252,3
N,N’-Me-Piperazine 0,95 -56,36 8,54 -253,4
Pyrrolidine -1,34 -55,04 11,27 -256,4
Heterocycles aromatiques
Pyridine -3,93 -60,8 5,23 -258,7
Imidazole -9,84 -65,45 6,95 -256,2
1,2,3-Triazole -11,49 -72,28 1,17 -256,8
Pyrazole -7,6 -66,65 2,48 -257,3
Pyridazine -8,03 -64,16 2,33 -257,4
Pyrimidine -5,44 -66,86 1,3 -256,7
Pyrazine -5,09 -67,73 0,6 -256,8
Moyenne -255,2

Tableaud. Valeurs de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF, calculées par la
deuxiéme approche, en utilisant I’eau comme deuxiéme solvant. GEAYq(H*) est de -265.9

Kcal/mol.

Les valeurs de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF, calculées par cette
deuxiéme méthode, en utilisant I’eau comme solvant d’échange, semblent é&tre plus
homogene, par rapport aux valeurs calculées avec la premiere méthode. Ainsi, I'intervalle
correspondant aux valeurs est rétréci ; la plus faible valeur calculée correspond a la pyridine,
elle est de I’ordre de -258.7 kcal/mol, alors que la plus grande valeur est de 1’ordre de -252.3
Kcal/mol, elle correspond a piperazine. Comme le montre les valeurs de Gsonv(H") CAL
présentées dans le tableau 4, les amines primaires donnent des valeurs de relativement élevées
de I’ordre -253 Kcal/mol. Cependant, les le groupe des heterocycles aromatiques azotés
conduit & des valeurs faibles, fluctuant aux alentours de -257 Kcal/mol, ce qui peut étre
expliqué par la nature chimique différente des deux groupe de molécules. La valeur moyenne
calculée dans ce cas est de ’ordre de -255.2 Kcal/mol, elle ne différe de la premiére valeur

calculée que par 0.4 Kcal/mol.




DMSO (Gson®MSO(H*)=-266.4 kcal/mol)*
GDMSOsolv(B) GDMSOsolv(BH+) pKaDMSO(BH+) Gsolv(H+)_CA|—

Amines primaires

MeNH: -3,88 -74,67 11 -255,0
EtNH; -2,95 -70,57 10,9 -255,1
PrNH: -2,03 -68,61 10,7 -254,4
BuNH: -0,97 -67,03 11,1 -255,5
I-BUNH> -0,95 -66,2 10,9 -255,8
Amines secondaires

Me>NH -1,87 -67,72 10,3 -254,7
EtoNH 0,16 -60,64 10,5 -255,0
BuzNH 4,26 -53,48 10 -255,6
Amines tertiaires

MesN 0,3 -61,59 8,4 -253,4
EtsN 3,38 -52,12 9 -255,1
PraN -2,03 -60 10,7 -251,8
BusN 10,11 -41,64 8,4 -254,1
Me-EtN -1,87 -58,5 8,5 -256,8
MeEt;N 2,07 -55,44 9 -254,6
Amines cycliques

Piperidine -0,23 -60,82 10,85 -254,6
N-Me-piperidine 2,08 -55,38 8,4 -253,5
Piperazine -3,88 -64,25 10,5 -254,4
N,N’-Me-Piperazine 0,4 -55,38 7,7 -254,2
Pyrrolidine -2,15 -62,87 11,06 -256,7
Heterocycles aromatiques

Pyridine -4,43 -60,81 3,4 -257,2
Imidazole -10,17 -65,3 6,26 -256,3
1,2,3-Triazole -19,8 -83,6 0 -252,7
Pyrazole -71,97 -66,5 1 -256,3
Pyridazine -8,49 -64,14 1,8 -257,7
Pyrimidine -5,93 -66,79 0,55 -256,7
Pyrazine -12,07 -67,64 -0,2 -263,3
Moyenne*(CAL) -255,4
Moyenne™ (EXP) -257,6
Moynne™ (CAL) -250,1

Tableau5. Valeurs de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF, calculées par la
deuxieme approche, en utilisant le DMSO comme deuxieme solvant. La valeur prise pour
GPMSO . (H*) est de -261.1 kcal/mol.

L’examen des valeurs de Gso(H")_CAL, rassemblées de le tableau 5, calculées en utilisant le

DMSO comme solvant d’échange, sont comprises entre -263.3 et -251.8 Kcal/mol. Ces




valeurs sont calculées en prenant la valeur récente de 1’enthalpie libre de solvatation de proton
dans le DMSO, qui est de I’ordre de -266.4 Kcal/mol. La valeur moyenne calculée dans ce cas
est de l'ordre de -255.4 Kcal/mol, elle est trés proche des deux valeurs calculée
précédemment (-254.8 Kcal/mol pour la premiére approche et -255.2 Kcal/mol pour la
deuxiéme approche lors de 'utilisation de 1’eau comme solvant d’échange). L’utilisation de la
valeur expérimentale de GPMSOy(H*) de -268.6 Kcal/mol conduit a une valeur de
Gsoiv(H") CAL de I’ordre de -257.6 Kcal/mol. Or, I’emploi de la deuxiéme valeur théorique
de GPMSOg,(H*), qui est de ’ordre de -261.1 Kcal/mol, fournie une valeur de Gson(H*) _CAL
de I’ordre de -250,1 Kcal/mol.
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Figure.4 : Valeurs de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF, calculées par la

deuxiéme approche.

La figure 4 montre la répartition des valeurs calculées de 1’enthalpie libre de solvatation dans
le THF, et ce pour les deux solvants utilisés. D’apres ce graphique on constate que 1’ensemble
des valeurs, a I’exception d’une seule valeur liée au DMSO, sont situées entre -250 et -260
Kcal/mol. De plus elles sont nettement situées de par et d’autre de la valeur de -255 Kcal/mol.

Ceci est certainement di a la robustesse de I’approche. Néanmoins, les faibles écarts observés
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entre les valeurs peuvent étre expliqué de différentes maniéres, car les sources d’imprécision
sont multiples. Les principales sources d’erreurs sont celles accompagnant 1’évaluation
théorique des enthalpies libres de solvatation, en utilisant les modéles de continuum, a qui
s’ajoute les erreurs relatives aux valeurs expérimentales des pKas dans les trois solvants, ainsi
que les erreurs sur les valeurs des enthalpies libres de solvatation de proton dans les trois

solvants.

3.5. Enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF : Méthode

d’ajustement de la cavité moléculaire.

L’une des principales sources d’imprécision, accompagnant le calcul de I’enthalpie libre de
solvatation de proton dans un solvant, est lié aux calculs des enthalpies libres de solvatation
de I’acide et de sa base conjuguée dans ce solvant. Les erreurs sur les calculs de ces dernieres
sont a leurs tours liées aux ajustements des cavités moléculaires, crées au sein du continuum,
en particulier pour un solvant inhabituel tel que le THF. Le principe de cette troisieme
approche est différent des principes relatifs aux approches précédentes ; connaissant les
valeurs des pKas dans le THF, les volumes des cavités moléculaires sont modifiés (en les
multipliant par un coefficient alpha) de méme que la valeur de 1’enthalpie libre de solvatation
du proton dans le THF, les pKas de I’ensemble des acides de la série sont par la suite
calculées pour chaque couple (o, Gsow'"(H*)). Les déviations absolues moyennes sont
ensuite calculées pour chaque couple (a, Gson''F(H*)). La meilleure estimation de 1’enthalpie
libre de solvatation ainsi que le volume optimale de la cavité moléculaire correspondra donc a

la valeur minimale de la déviation absolue moyenne.




Alpha/Gsony"F(H*)
0,7
08
0,9
1,0
1,1
1,2
1,3
1,4
1,5
1,6
1,7
1,8
1,9

Tableau6. Valeurs des déviations absolues moyennes correspondantes aux différents couples

((X, GsolvTHF(H+)).

Le tableau 6 contient les différentes valeurs des déviations absolues moyennes (DAM).
L’exploration de ces données montre que la plus faible valeur de DAM est de 1.9 unités pKa,
elle correspond a une valeur du coefficient alpha de 1’ordre de 1 et une valeur de Gso ' (H*)
de I’ordre de -255 Kcal/mol. Pour les valeurs de Gson ' (H*) supérieures a -265 Kcal/mol, les
valeurs de la déviation ADM augmentent lorsque les valeurs de alpha augmentent. D’autre
part, pour les valeurs de Gsorv'F(H™) prises entre -240 et -260 Kcal/mol, les ADM passent par

un minimum lorsque alpha croit de 0.7 & 1.9, ce minimum change en fonction du couple (a,

GsoIvTHF(H+))-

-240 -245 -250 -255
18,8 151 115 7.8
153 116 79 42
132 95 59 25
115 79 42 19
119 82 48 41
75 39 21 37
51 24 28 59
35 23 44 80
25 29 61 97
24 41 76 1172
2,7 52 87 1272
33 64 101 137
41 76 112 149

-260
4,4
2,1
2,3
3,4
6,7
7,2
9,6

11,7

13,4

14,9

15,7

17,4

18,6

-265
2,6
3,4
5,2
6,8

10,7

10,8
13,3
15,3
17,1
18,6
19,2

21,1

22,2

-270
3,4
6,8
8,8

10,5

14,7

14,5

16,9

19,0

20,7

22,3

22,7

247

25,9

-275
6,9
10,4
12,5
14,2
18,7
18,2
20,6
22,7
24,4
25,9
26,2
28,4
29,6

-280
10,5
14,1
16,2
17,8
22,6
21,8
24,3
26,3
28,1
29,6
29,7
32,1
33,3
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Figure.5 : Représentation graphique de I’évolution des déviations DAM en fonction des

couples (o, Gsoy"HF(H™)).

La figure 5 donne une vue d’ensemble de 1’évolution des déviations DAM en fonction des
couples (o, Gson'F(H')). D’aprés ce graphique on constate que les valeurs des DAM
correspondantes a 1’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF de I’ordre de -255
Kcal/mol sont faibles, alors que celles supérieures a -260 Kcal/mol sont élevées. Les résultats,
obtenus avec cette troisiéme approche, montrent que la valeur la plus probable de 1’enthalpie
libre de solvatation est de -255 Kcal/mol, ce qui confirme les valeurs obtenues avec les deux
approches discutées préecédemment.

3.6. Enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF : Méthode de TAWA.

Cette quatriéme approche, est totalement différente des approches précedentes, elle consiste a
calculer ’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF, en se basant uniquement sur
I’optimisation des clusters de molécules, neutres et protonnées de THF. Lors de 1’utilisation
cette approche on a intérét a travailler avec des clusters de taille importante, ou le nombre de

molécules de THF est trés grand, afin que les valeurs calculées de I’enthalpie libre de



solvatation de proton se converge. Cependant, le manque de temps et le manque de moyens de
calcul nous ont obligés de mener des calculs sur des clusters n’excédant pas six molécules de
THF. L’intérét, dans ce cas, est juste d’avoir une indication sur 1’ordre de grandeur de

I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF.

Monomere Dimeére Trimeére
; Y
[ J
J -
d“. N L
) & 'd
o )
] »)
G(B) =-232,351394 u.a G(B) = -464,69375 u.a G(B) =-697,033374 u.a
Tétrameére Pentamére Hexameére

G(B) = -929,377124 u.a G(B) = -1161,71595 u.a G(B) = -1394,05446 u.a

Tableau7. Configurations optimales des clusters de molécules neutres de THF.

Le tableau 7 rassemble les configurations optimales retrouvées, pour les clusters neutres de
molécules de THF, ainsi que les valeurs correspondantes de leurs enthalpies libres en phase
gaz. D’aprés ces résultats on remarque que les enthalpies libres sont négatives et elles
diminuent lorsque la taille du cluster augmente. D’autre part, dans I’ensemble des
configurations obtenues, les molécules de THF ont tendance a former un réseau de liaison

hydrogene.




Monomeére protonné Dimeére protonné Trimére protonné
1 ﬁa
3% »
o 9 5, Aﬁ
9
G(B) =-232,673887 u.a G(B) = -465,071347 u.a G(B) =-697,425042 u.a
Tétrameére protonné Pentameére protonné Hexamere protonné

G(B) =-929,775873 u.a G(B) =-1162,11958 u.a G(B) = -1394,46776 u.a

Tableau8. Configurations optimales des clusters protonnés de molécules de THF.

Le tableau 8 contient les configurations optimales des clusters protonnés de molécules de
THF ainsi que leurs enthalpies libres. D’apreés ces données on constate également que les
valeurs des enthalpies libres décroissent lorsque les tailles des clusters augmentent. De plus,
on remarque que le proton additionnel est toujours situé au centre des clusters, entre deux

atomes d’oxygenes.

La figure 6 montre 1’évolution de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF, en
fonction de la taille des clusters. D’aprés ce graphique, on remarque que cette grandeur
décroit drastiquement pour les clusters contenent un, deux et trois molécules de THF. Elle
comence a se stabiliser a partire du clester contenant quatre molécules de THF. Les deux
dernieres valeurs, correspondantes aux clusters contenant cing et six molécules de THF, sont
de l'ordre de 253,28 et 257,35 kcal/mol, respectivement. Malgrés que cette méthode a été
appliquée avec des cleusters de petite taille, on constate que les valeurs obtenues sont trés

proches des valeurs obtenues précedement.
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Figure.6 : Evolution de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF, en fonction de

la taille des clusters.

3.7. Estimation des pKas des acides dans le THF par la méthode directe et

la valeur de I’enthalpie libre de solvatation de proton de -255 kcal/mol.

Dans cette section on tente de vérifier la valeur de 1’enthalpie libre de solvatation de proton
dans le THF, calculée précédemment, ayant pour valeur -255 Kcal/mol. Le tableau 7
rassemble deux groupes de valeurs de pKas, relatifs a la série des acides étudiée. Le premier
contient des valeurs purement théoriques, notées pKacaL can)''F, dans ce cas les enthalpies
libres de déprotonation en phase gaz sont calculées théoriqguement. Le deuxiéme contient des
valeurs de pKas, calculées en utilisant des valeurs expérimentales de I’enthalpie libre de
déprotonation en phase gaz, notées pKacaL exp)' . Les déviations absolues par rapport a ces
deux types de pKa sont notées AD cac caL et AD ca. exp €t SONt situées dans les deux dernieres

colonnes du tableau 9.
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PKaexp) ""(BH') pKacal_can™ pKacai_ex)' ™ ADcaL car AD caL exe

Amines primaires

MeNH: 13,5 12,8 10,6 0,7 2,9
EtNH:» 13,5 13,5 10,9 0 2,6
PrNH: 13,8 13,7 11,1 0,1 2,7
BUuNH: 13,4 13,8 11,1 0,4 2,3
i-BUNH: 13 13,2 11,3 0,2 1,7
Amines secondaires

Me2NH 13,3 141 12,9 0,8 0,4
Et:NH 13,5 12,3 13,3 1,2 0,2
Bu,NH 12,6 14,9 13,9 2,3 1,3
Amines tertiaires

MesN 12,7 14,5 14,0 1,8 13
EtzN 12,5 15,8 154 3,3 2,9
PrsN 13 15,7 154 2,7 2,4
BuzN 12,7 16,5 15,9 3,8 3,2
Me2EtN 12,6 15,0 14,5 2,4 19
MeEtN 12,7 15,5 15,0 2,8 2,3
Amines cycliques

Piperidine 14,3 15,3 13,6 1 0,7
N-Me-piperidine 12,9 15,5 15,0 2,6 2,1
Piperazine 14,2 15,9 12,5 1,7 1,7
N,N’-Me,-Piperazine 12,4 14,5 17,5 2,1 51
Pyrrolidine 13,5 10,1 8,1 3,4 5,4
Heterocycles aromatiques

Pyridine 55 9,3 71 38 1,6
Imidazole 9,4 11,3 8,5 1,9 0,9
1,2,3-Triazole 2,5 3,4 0,7 0,9 1.8
Pyrazole 3,6 4,7 2,0 1,1 1,6
Pyridazine 3,7 6,2 3,0 2,5 0,7
Pyrimidine 2,4 4,4 2,3 2 0,1
Pyrazine 1,4 3,0 1,5 1,6 0,1

MAD 1,8 1,9

Tableau9. Valeurs de pKas des acides de la série étudiée dans le THF, calculées
théoriquement, par un cycle thermodynamique direct, avec les déviations absolues et les

déviations moyennes absolues correspondantes.

Les valeurs des déviations absolues moyennes MAD, calculées pour les deux séries de pKas,
sont presque du méme ordre de grandeur, elles sont de 1.8 et 1.9 unités pKa. Ces déviations

moyennes sont assez satisfaisantes, puisqu’elles correspondent a une erreur sur I’enthalpie




libre de I’ordre de 2.5 a 2.6 Kcal/mol. Une telle marge d’erreur est acceptable pour ce type de
calculs, puisque seules les valeurs des enthalpies libres de déprotonation en phase gaz sont
accompagnées par une erreur de I’ordre de 2 Kcal/mol, aux quelles il faut ajouter les erreurs
sur les enthalpies libres de solvatation des acides et des bases conjuguées correspondantes. En
ce qui concerne les déviations absolues AD caL cac, On note que les pKas des amines primaires
et secondaires sont calculées avec précisions. Les valeurs des AD ca._caL SONt comprises entre
0 et 2.3 unité pKa. Les amines tertiaires et cycliques ont des déviations absolues atteignant les
3.8 unités pKa, ils enregistrent ainsi les plus grandes déviations. Les valeurs des pKas
calculées en utilisant des valeurs expérimentales des enthalpies libres de déprotonation en
phase gaz, sont accompagnées d’une série de déviations différentes; les plus grandes
déviations sont enregistrées pour les amines cycliques ainsi que les amines primaires et

tertiaires, elles atteindront 5.4 unité pKa.
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Conclusion générale.

Apreés avoir réalisé les optimisations de géomeétrie, et les calculs des fréquences, des acides de
la série étudiée ainsi que leurs bases conjuguées, le point de départ du travail réalisé, dans le
cadre de ce projet de fin d’étude, était I’évaluation des enthalpies libres de déprotonation en
phase gaz. Ces calculs, effectués au niveau B3LYP/6-311G(d,p), ont pu reproduire ces
grandeurs avec une précision qui est, d’'une maniere générale, de 1’ordre de I’incertitude
accompagnant les mesures expérimentales. La moyenne des déviations absolue est de 1’ordre
de 2.4 Kcal/mol. Il est a noté, cependant, que cette précision change, d’une famille d’acides a
une autre, au sein de la série étudiée. Les évaluations les plus précises correspondent aux
amines secondaires et tertiaires protonneés, alors que les évaluations les moins précises sont
relatives aux amines primaires, aux amines cycliques et aux hétérocycles aromatiques

protonnés.

L’estimation de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le tétrahydrofurane, par la
premiére approche, dite approche directe, a conduit a deux valeurs moyennes; la premiére est
calculée avec les valeurs expérimentales de 1’enthalpie libre de déprotonation en phase gaz,
alors que la seconde est calculée avec les valeurs théoriques, ces deux valeurs sont de 1’ordre

de -254.80 et -256.80 Kcal/mol respectivement.

L’utilisation de la deuxiéme approche, dite méthode d’échange de proton, a conduit a deux
valeurs moyennes de 1’enthalpie libre de solvatation de proton ; I’une correspond a I’échange
entre 1’eau et le tétrahydrofurane et ’autre correspond a I’échange entre le diméthylsulfoxyde
et le tétrahydrofurane. La premiére valeur, relative a I’eau, est de 1’ordre de -255.2 Kcal/mol,
alors que la deuxiéme change suivant la valeur prise pour I’enthalpie libre de solvatation de
proton dans le diméthylsulfoxyde ; dans ce cas les valeurs retenues sont de -250.1, -255.4 et -
257.6 Kcal/mol. Suivant cette approche, on constate que, les valeurs calculées fluctuent aux

alentours de -255 Kcal/mol.

Lors de I'utilisation de la troisieme approche 3042 calculs, de type single point avec effet de
solvant, ont été réalisés. Les valeurs des moyennes absolues des déviations calculées sont de
I’ordre de 117. Sur I’ensemble de ces valeurs moyennes une, et unique, valeur minimale a été
obtenue, elle est de 1’ordre de 1.9 unité pKa. Cette valeur minimale correspond a une

enthalpie libre de solvatation de proton dans le tétrahydrofurane de 1’ordre de -255 Kcal/mol.




La valeur correspondante du coefficient alpha est de 1.0, ce qui coincide avec la
paramétrisation de la cavité moléculaire élaborée pour le modele SMD.

Les calculs relatifs a la quatriéme approche, bien qu’ils soient menés uniquement sur des
clusters, de petites tailles, dont le nombre de molécule de tétrahydrofurane n’excede pas six,
ont montrés que la courbe, relative a I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le
tétrahydrofurane, commence a converger a partir du cluster ayant trois molécules. Les valeurs
correspondantes varieront autour de -255 Kcal/mol, ce qui coincide et confirme les valeurs

obtenues avec les autres approches.

A la fin du travail, le calcul directe et purement théorique des pKas, de la série d’acides
considérée, en prenant la valeur -255 Kcal/mol pour I’enthalpie libre de solvatation de proton
dans le tétrahydrofurane et en calculant les enthalpies libres de solvatation des acides et de
leurs bases conjuguées ainsi que les enthalpie libres de déprotonation en phase gaz, ce qui a
permis de faire des estimations assez précises. La moyenne des déviations absolues calculée
¢été de I’ordre de 1.9 unité pKa, ce qui représente une évaluation assez bonne pour ce type de

calculs et ce qui confirme également que la valeur de -255 Kcal/mol est acceptable.
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Abstract

the determination of proton solvation free energy in various solvents is a fundamental
question of central importance in chemistry, in addition to the theoretical estimation of the
free enthalpy of proton solvation in a given solvent represents an important thermodynamic
quantity, the Thermodynamic data relating to the deprotonation of acids and to the solvation
of the proton in tetrahydrofuran is quite scarce in the literature.

the work carried out within the framework of this thesis is to estimate this unknown value
using theoretical methods and experimental data of tetrahydrofuran, using quantum mechanics
combined with a number of thermodynamic models, two models implicit and explicit
solvation , four thermodynamic approach combined at a certain level of calculation is used for
the determination of the free enthalpy of proton solvation in THF. The four deferent
thermodynamic approaches gave very similar results. The gas phase calculations were carried
out using B3LYP / 6-311G (d, p) and the liquid phase calculations were carried out using the
SMD solvation model.

Résumé

Le calcul de I’enthalpie libre de la solvatation du proton dans divers solvants est une tache
fondamentale, d’importance centrale en chimie. Les données thermodynamiques relatives a la
déprotonation des acides et a la solvatation du proton dans le tétrahydrofurane sont rares dans
la littérature. Le travail réalisé dans le cadre de ce mémoire consiste a estimer cette valeur
inconnue a I’aide des méthodes théoriques et des données expérimentales (pKa) relatives au
tétrahydrofurane, en utilisant la mécanique quantique combinée a un certain nombre de
modeles thermodynamiques ; des modéles de solvatation implicite et explicite on été utilisés,
pour la détermination de I’enthalpie libre de solvatation de proton dans le THF. Les
différentes approches ont conduit a des résultats tres similaires. Le calcul de la phase gaz ont
été menés au niveau B3LYP/6-311G(d,p) et les calculs de la phase liquide ont été menés avec
le modeéle solvatation SMD.
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