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Sur le calcul a priori de l’acidité 
de Bronsted 

par Georges TRINQU~ER, 

C.N.R.S., U.A. 505, 
Université Paul-Sabatier, 31062 Toulouse Cedex. 

La mécanique quantique nous permet en principe d’atteindre 
l’énergie totale d’un atome, d’une molécule ou d’un ion, pourvu 
que le système étudié soit supposé isolé, dans un gaz parfait, 
au zéro absolu. Tout système tendant à évoluer vers une situa- 
tion dans laquelle son énergie totale est la plus basse, la connais- 
sance de celle-ci nous fournit des indications thermodynamiques 
sur, par exemple, la différence de stabilité entre isomères, les sens 
d’évolution de réactions, les préférences conformationnelles, etc. 
Il est possible actuellement de résoudre, avec l’aide d’ordina- 
teurs, l’équation de SCHRODINGER pour bon nombre de systèmes. 
Cette résolution, qui nécessite plus ou moins d’approximations 
selon la taille des espèces étudiées et selon ses moyens, fournit 
une énergie totale et sa fonction d’onde associée pour le sys- 
tème considéré. Peut-on utiliser de tels calculs pour étudier son 
acidité ? 

1. AFFINITE PROTONIQUE. 

Une mesure u priori de l’acidité au sens de BRONSTED, c’est- 
à-dire définie comme l’aptitude à donner des protons, peut être 
réalisée sur une molécule ou un ion quelconque (supposé isolé 
dans un gaz parfait) en calculant l’énergie totale du système 
protoné E (A - H) et l’énergie totale du système dans lequel le 
proton est séparé de la base conjuguée E (A- + H+). 

Pour des particules isolées, l’énergie d’un acide de formule 
A - H remonte toujours lors de l’arrachement du proton : A - H 
est plus stable que (A- + H+). Le proton H+ est en effet une 
particule très petite qui trouve toujours sur un édifice chimique 
un endroit de densité électronique suffisante pour venir s’y 
coller. 

La différence d’énergie entre A- + H+ et A- H est appelée 
1’ u affinité protonique » (AP) de A- (fig. 1). Elle mesure la 



1466 

A 

E 

BULLETIN DE L’UNION DES PHYSICIENS 

A-+H+ 

AE zAP 

(B-H*) 

Fig. 1. - Schéma de la définition de l’affinité protonique. 

basicité en phase gazeuse de A-, et donc l’acidité de A - H. Toute 
évaluation de la force d’acidité en phase gazeuse se fera à 
l’aide de cette grandeur. L’affinité protonique, a priori calculable 
comme simple différence d’énergies totales, (1,2) est aussi mesu- 
rable expérimentalement au moyen de diverses techniques dont 
la plus répandue est la résonance ion-cyclotron (RIC) (3). 

Plus l’affinité protonique (qui est par convention positive) 
augmente, plus A- est basique et moins A-H est acide. Dans 
une réaction acide-basique à l’état gazeux, le transfert de proton 
se fait dans le sens imposé par la plus grande affinité proto- 
nique (fig. 2). Grâce à cette grandeur, il est donc possible de 
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Fig. 2. 

A-+ H’ B-+ H’ 

A- + B-H 

- Schéma énergétique d’une réaction d’échange protonique en 
phase vapeur. 
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définir une échelle d’acide-basicité en phase gazeuse, c’est-à-dire 
de classer diverses molécules ou ions selon leur plus ou moins 
grande aptitude à fournir ou capter un proton. 

2. ACIDITE EN SOLUTION. 

On est en général plus familier avec l’acidité en solution 
aqueuse, celle qui fait intervenir les ions HjO+. Comment le dia- 
gramme énergétique précédent (fig. 2) est-il modifié en présence 
de molécules d’eau? Nous savons que HIO se combine avec H+ 
pour former HjO+ (4), ion stable, c’est-à-dire d’énergie basse. 
Cette fois, le déplacement de l’équilibre : 

A - H + HZ0 F* A-- + H30+ 

va dépendre non seulement de l’affinité protonique de A- et de 
la stabilité de HsO+ (c’est-à-dire de l’affinité protonique de H,O), 
mais aussi, comme on est en phase liquide, d’un troisième fac- 
teur qui est l’interaction de A- et HsO+ avec les molécules d’eau 
environnantes, encore appelée solvatation des ions A- et HjO+. 
Ces interactions sont notées (A-, HzO) et (HJO+, H*O) sur la 
fig. 3. 

A-+H’+H& 

A-H + H*O 

A- + H30’ 

Fig. 3. - Dissociation d’un acide dans l’eau. 

Le raisonnement peut être généralisé en remplaçant l’eau 
par un solvant quelconque (fig. 4). Il advient alors que toute 
échelle d’acide-basicité en solution doit faire intervenir : (1) les 
affinités protoniques de la base conjuguée A- et du solvant X; 
(2) l’intensité de la solvatation de A- et XH+ par les molécules 

, H,O) 
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Fig. 4. - Dissociation d’un acide dans différents solvants. 

du solvant (ces deux derniers facteurs étant un peu moins faci- 
lement accessibles et calculables a priori que les premiers). 
Voilà pourquoi les échelles d’acide-basicité en phase gazeuse et 
en solution dans divers solvants peuvent être fort différentes. 
En voici quatre illustrations (5). 

La première concerne la basicité de quelques amines (fig. 5). 
On constatera le changement de position dans l’échelle de basi- 
cité, de la pyridine, plus basique à l’état gazeux, et de la mono- 
éthylamine, plus basique en solution aqueuse. Plus généralement 
pour les amines (fig. 6) l’ordre logique de basicité croissante 
observé à l’état gazeux : 

ammoniac < amines primaires < amines secondaires < amines tertiaires 

est modifié en solution aqueuse où amines primaires et amines ter- 
tiaires présentent des basicités voisines. Dans la série des mono- 
acides organiques en C2, C3 et C4 (fig. 7), l’échelle d’acidité observée 
en phase vapeur, dans laquelle l’acide butanoïque est l’acide le 
plus fort, est inversée en phase aqueuse où l’acide éthanoïque (acé- 
tique) devient l’acide le plus fort. Enfin, la fig. 8 montre l’in- 
fluence du solvant sur l’échelle d’acidité. Celle-ci est bouleversée 
lorsque l’on passe de l’eau à l’éthanol. L’éthanol étant un solvant 
moins polaire que l’eau, les bases conjuguées CH&l- COO- et 
CH3-COO- y  sont donc moins fortement solvatées. Cet effet 
est plus atténué pour les bases conjuguées C,Hs - NH2 et NH3 (11). 
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Fig. 5. - Comparaison d’échelles d’acidité en phase gazeuse et en 
phase aqueuse. 
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Fig. 6. - Schéma simplifié des échelles d’acidité pour les différentes 
classes d’amines. 
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Fig. 7. - Schéma simplifié des échelles d’acidité pour des acides 
organiques. 
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Fig. 8. - Exemples d’échelles d’acidité dans deux solvants différents. 


