Cinétique des transferts de proton

impliquant des

Jean Toullec

Les transferts de proton interviennent dans de nombreuses réac-
tions de la chimie organique en phase liquide, en particulier trés
souvent dans celles qui mettent en jeu des coupures (ou forma-
tions) hétérolytiques de liaisons et, par conséquent, des especes
ioniques. Il n’est pas étonnant, de¢s lors, qu’en chimie organique
physique, dont 1’un des rdles est de comprendre les mécanismes
réactionnels et la réactivité sur des bases quantitatives, en parti-
culier cinétiques, on se soit intéressé a 1’aspect cinétique de ces
processus de transfert de proton. Cet exposé donnera un vaste
apercu des acquis dans ce domaine.

On a coutume en chimie organique de faire la distinction entre
deux types de transferts de proton : ceux entre hétéroatomes
électronégatifs (par exemple O ou N) portant des doublets n
d’électrons et ceux entre un atome de carbone et un hétéroatome,
ou éventuellement entre deux atomes de carbone. Dans le premier
cas, le transfert de proton est généralement rapide (au sens
d’instantané) et I’acide, que 1’on dénomme souvent « acide vrai »
ou « acide normal », appartient a une des classes de composés
considérés comme acides en chimie organique, les acides
carboxyliques ou les ions ammonium, par exemple. Dans le
second cas, le transfert est lent (au sens que les temps de demi-

Cinétique des transferts rapides de proton

11 a fallu attendre 1a fin des années 50 et le début des années 60, et
surtout 1’avénement des méthodes de cinétiques rapides, la mé-
thode de relaxation par saut de température (T-jump), mais aussi
les progrés de laRMN [2], pour acquérir des données quantitatives
sur les vitesses de ces réactions rapides. On s’est vite apercu,
notamment avec les travaux de Eigen [3], que les vitesses étaient
souvent contrdlées - ou presque - par la diffusion microscopique
desréactifs, c’est-a-dire par la fréquence des collisions. Autrement
dit, les vitesses sont nivelées par les processus physiques de
diffusion etd’approche des réactifs. Etant donné que ces fréquences
de rencontre entre entités sont presque indépendantes de leurs
natures chimiques et méme de leur tailles, les constantes de vitesse
plafonnent & des valeurs proches de 10" dm?®mol.".s"' (disons de
10°2 10" dm’.mol"'.s!, sauf pour des polyméres), celles calculées
par la théorie [2a, 4].

Avant d’aborder une présentation succincte de quelques données
de la littérature, il est nécessaire de considérer que « contrdle par

en phase liquide

_)’.-qm ¢ }

substrats organiques

réaction peuvent étre de plusieurs secondes, de plusieurs minutes
ou méme de plusieurs heures). Il s’agit alors d’espéces acides
souvent nommées « pseudo-acides », « composés a hydrogéne
mobile », « composés a hydrogéne labile » ou, mieux, « acides
CH ». Ce sont toutes des especes hydrocarbonées portant un
groupe m-électroaccepteur susceptible de stabiliser I’anion formé
(par exemple, les composés carbonylés ou les nitroalcanes) ou,
éventuellement, des acides conjugués correspondants conduisant
a des especes tautomeres (ions oxocarbénium, par exemple, les
acides conjugués des composés carbonylés, conduisant aux énols),
ou bien encore des ions carbénium ayant pour bases conjuguées
des composés éthyléniques. J’examinerai en premier lieu comment
ces deux séries se distinguent au plan cinétique, je montrerai
ensuite qu’un transfert « rapide » de proton peut controler une
réaction lente, puis je traiterai de deux points plus spécifiques :
celui du caractere concerté synchrone des coupure et formation
des liaisons covalentes entre H* et les deux atomes sieges du
transfert et, brievement, celui de 1’asynchronisme entre la
délocalisation électronique et le transfert du proton lorsque celui-
ci conduit A un carbanion a charge délocalisée a partir d’un acide
CH. Ce dernier point est examiné plus complétement par
F. Terrier [1].

la diffusion » ne signifie pas obligatoirement que la constante de

vitesseest proche de k.~ 10'°dm3.mol'.s"'. En effet, considérons

1’équilibre acide-base suivant :

k
HA +B —%— A +BH*

S
2r

0))

Si cette réaction est exergonique (AG ° < 0), K (= (K),, /(K),,, =
k,/k,) est supérieur a 1 et k> k, . Ceci veut dire que ces deux
constantes de vitesse ne peuvent pas étre toutes deux voisines de
k- Nécessairement, si la plus grande des deux, k, estégaleak .
k, =k, /K. Au comralre si AG ° >0, K est inférieur a 1, k, <l\
k, =k et k,.= Kk, Ceci conduit a tracer le dldgrdmme de fa

qui pem\el de représenter les variations de log &, et log
k, en fonction de log K (- ApK ) lorsque le phénoméne d’ echange
du proton est lotalement controlé par la diffusion pour, par
exemple, une famille de bases B face a un acide HA.
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FIGURE L. - Variations des constantes de vitesse directe (K Jetinverse (k)
de transfert de proton d'un acide HA a une base B, en fonctmu de la
différence de pK_des dewx couples acide-base, pour un systéme idéal tel
qu'il'y ait, quelle que soit la différence des pK_, contréle de la vitesse par
la diffusion microscopique, soit dans le sens direct, soit dans le sens
inverse.

Les données expérimentales obtenues par Eigen et coll. [3], puis
par de nombreux autres auteurs, ont permis de montrer que les
constantes de vitesse directe et inverse vérifient ces prévisions
pour de nombreux couples acido-base lorsque le transfert de
proton s’effectue entre hétéroatomes [2a,3,5]. La figure 2 montre
que, pour NH, face a différentes espéces comportant un groupe
OH, kzrest proche de k aipour K> 1, puis décroit pour K > 1, mais
ce comportement idéal n’est vérifi€ qu'en dehors des valeurs de K
comprises grossiérement entre 103 et 10%. Dans la zone intermé-
diaire, lorsqm_ K se rapproche de I'unité (-ApK = 0), les cons-
tantes mesurées sont un peu plus faibles que celles attendues. On
peut noter aussi sur cette figure que les valeurs asymptotiques
different sensiblement dans le sens direct et dans le sens inverse.
Ceci provient d’un facteur g d’attraction ou de répulsion
€lectrostatique (ici d’attraction), qui provoque (en accord avec la
théorie [6]) une augmentation ou une diminution des constantes
limites.

Les courbes de log & €t de log k, en fonction de log K sont gé-
néralement analogues a celles de la figure 2 pour de nombreux
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FiGure 2. - Variations des constantes de vitesse directe (k) et inverse (k)
en fonction de la différence de constantes d'avidité des deur mup{(-s
acide-base, observées pour le transfert d'un proton d'une série d'acides
oxygénés a l'ammoniaque (référence [3]). Les écarts par rapport a un
systéme idéal, correspondant a un contréle complet par la diffusion
microscopique, sont faibles.
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systemes de deux couples acide-base, en particulier lorsque le
transfert s’effectue entre des atomes O et N [2a,3,5]. Il arrive
cependant que, méme pour un transfert de proton entre
hétéroatomes, les réactivités soient sensiblement abaissées. C’est
souvent le cas, en particulier, des transferts de proton ayant pour
sicge unatome de soufre. Lafigure 3 donne un exemple de ce type
pour la déprotonation du thioglycol et pour la protonation de
I’anion correspondant (équation 2). Ceci se produit également
pour un systéme aussi simple que 1’échange d’un proton entre des
CH,~-CH, k,
| © 4B ———

OH SH r

()

ions mrhoxyldte 'lhphauque&. pourApK proche de 0, k, etk, sont
de 3 x 10°dm*.mol".s" environ, c’est-a-dire plus d’un facteur de
10 au-dessous de & __[7]. De méme, la constante d'échange K,

k, entre (PhCH }I\Y&H et (PhCH,),NHCH, n’est seulement quc
de 1,5x10"dm? mol.s [8] et de nombreux exemples similaires
ont été signalés, surtout pour des transferts de proton intervenant
dans des solvants autres que I’eau ou les alcools. En particulier,
Ritchie et Lu [9] ont rapporté tout récemment des constantes
d’échange, mesurées par RMN du proton, de 1’ordre de 10°dm?.
mol™.5"! dans le DMSO, ou méme inférieures, pour le transfert
d’unproton entre les acides carboxyliquesetles ions p-nitrophénate
substitués et entre les acides carboxyliques et leurs anions. En
général, ces faibles valeurs des constantes de transfert sont inter-
prétées soit par des effets stériques, soit par la nécessité de fortes
réorganisations du solvant en passant des espéces acides aux
especes acides, soit encore par la délocalisation par résonance des
charges négatives impliquant une importante redistribution élec-
tronique au moment de la protonation de I’anion. Dans le cas des
travaux de Ritchie et Lu, le fait que les constantes de vitesse
plafonnent ades valeurs de 1’ordre de 10°dm®.mol'.s"' dans le sens
exergonique a été interprété par la prédominance des effets de
désolvatation [9].

Kz = Kitf

-5 0 5 —ApKa

Ficure 3. - Variations des constautes de vitesse directe (k et inverse (k)
en fonction de la différence de constantes d'acidité des deux Hmpfé"i
acide-base, observées pour le transfert d'un proton du thioglycol @ une
série d'ions carboxylates. Les écarts par rapport a un systéme idéal,
correspondant a un contrdle complet par la diffusion microscopique,
sont importants.

Il est fréquent d’admettre, lors de I'évaluation des pK_ a partir des
données cinétiques, que la constante de protonation, ou celle de
déprotonation, a une valeur proche de k lorsque la réaction est
thermodynamiquement favorable. La constante K =104, prend



alors les valeurs k,/k . ou k. /k . Cependant, les quelques
exemples ci- dessus sont 5ufﬁhants pour indiquer les dangers
d’une telle hypothése.

Méme lorsque les valeurs de k, et de k, sont nettement inférieures
a celles attendues pour un controle complet par la diffusion, on
peut considérer que I’établissement de 1’état d’équilibre est un
phcnomene tres rapjde [la constante de temps T (=4, [B] +
,, [HB*|'), est voisine de 10-'°seconde lorsque I’on suit les va-
riations des concentrations de HA ou de A’ pour des concentra-
tions molaires de B et de HB*en exces, dans le cas o I’'une au
moins des deux constantes de vitesse approche la valeurk  ]. Cette
faible constante de temps n'implique cependant pas que ces
transferts entre atomes électronégatifs ne puissent pas constituer
des étapes partiellement ou totalement cinétiquement limitantes
deréactions complexes organiques lentes, ¢’est-a-dire de réactions
se déroulant sur plusieurs secondes, plusieurs minutes ou méme
plusieurs heures ; ils contr6lent totalement ou partiellement la
vitesse globale de la réaction lorsque, en particulier, il y a
compétition le long du chemin réactionnel, entre le transfert de
proton et la coupure ou la formation d’une liaison covalente.

Considérons, par exemple, la réaction suivante correspondant a la
formation d’un oxime O-méthylé :

MeO-( “W-CH = O + MeONH,—> Mec}@mzwnm +H,0 (3)

Cette réaction est catalysée par différents acides HA (catalyse
acide générale [10,11]). La courbe de log k,, (constantes
catalytiques) en fonction du pK, de HA est représentée par la
figure 4, indiquant un profil dnalogue aceux des courbes de Eigen
pour les transferts rapides de proton, mais plafonnant i des valeurs
de 300 dm’.mol"'.s " environ. Ce comportement a été expliqué en
considérant le mécanisme suivant :

k . HA '
ArCH = 0 + MeONH,——-——> Ar- CH-NH,0Me.—> Ar-CH-NH,OMe
k | ok
" 0 : OH

T + A T
rapide|| !

HA
AICH = NOMe + HO <2 Ar-CH-NHOMe «___ Ar-CH-NHOMe
rapide | rapide "X |
*OH, OH

2

La vitesse est contrdlée par la deuxi¢éme étape, la protonation de

log ky, (dm? mol-!s-")

(pKq) HA

FiGure 4. -Influence de la constante d'acidité du catalyseur acide pénéral
sur la constante de vitesse de formation de Uoxime o-méthylée du p-
méthoxybenzaldéhyde. = : ions ammonium ; ©: acides carboxyligues o
acide cacodyligue [10].

I"espece zwittérionique dont I'acide conjugué T 'a une valeur de
pK, proche de 9, tout au moins pour des concentrations suffi-
samment faibles de HA. Ceci est dii au fait que, bien que £, soit
approximativement égal a k., pour (pK ), <9, ou a L (K )
(K )y pour (pK),,, > 9, U'incgalité & | >k FHA] est vérifice pour
des concentmnons} iblesde HA. La coupure de T*pour redonner
les réactifs est plus rapide que le transfert de proton puisque & ,est
pratiquement contrdlé par la séparation diffusionnelle des frag~
mentsde T* 'aldéhyde etle méthoxylamine (k .= 10'-10"'s-'[12]),

Une explication similaire a aussi ét€ proposée dans le cas de la
transimination des bases de Schiff par différentes amines (équa-
tion 4).

R-CH=N-R' + R:NH,——> R-CH=N-R? + R'NH, 4)
Pour cette réaction, dont le mécanisme généralement admis est le

suivant :
+R7NH +A7,-HA

R-CH-N-R'+HA =>R-CH=NH-R'+A" == R-CH-NHR' =—=>R-CH-NHR'
[ [
*NH,R? NHR?
T T,

| o]

+A-
R—ICH—NHR' + HA%R—Cl}[—f‘IHZR' +A- % R-CH=NH-R+R' NH, ==>R-CH=N-R*+HA

NHR? NHR? +RINH,
T T

lacatalyse acide générale est interprétée par une compétition entre
la depmtonatlon de T oude T, (selonlabasicité des amines R'NH,
etR*NH,) etle dep:u'l nucleofuge de R'NH, ou de R°NH, [13,14].

Que la déprotonation, méme énergétiquement favorable, inter-
vienne peut étre compris, parexemple, en considérant le deuxiéme
stade de la réaction, celui de la coupure de T ,dans le cas parti-
culierot R=Ph,R'=p-NO,C H et R*=Pr. Dam ce cas, en effet,
I'accumulation de I'intermédiaire T, dans le méthanol a permis
d’étudier séparément ce processus et de montrer que la réaction
estcatalysée pardifférents acides HA, dont1’ion propylammonium
lui-méme [15]. Selon le mécanisme suivant :

Ph-CH-NHAr+HA _ % _ Ph CH-NH.Ar+ A
| "k | )
NHR? L NHR?
T, 5 k,

+A7, -HA +
Ph-CH=NR? + ArNH, ¢ Ph-CH=NHR’ + ArNH,

la constante apparente de pseudo-premier ordre relative au couple
HA/A" s'écrit :

k., =k HA]/ (K, [A] + k) )

ou

k= k[HA] sik,>>k [A] 6)
en admettant un état stationnaire de I'intermédiaire T?. La vitesse
est essentiellement contrdlée par la constante &, correspondant au
transfert du protonde HA AT , ceci bien que la constante de temps
de 1'équilibration acido-basique soit faible en |'absence de réac-
tion de coupure de T}. On peut de plus prévoir, si le mécanisme ci-
dessus est exact, que la réaction doit étre lente. En effet, puisque

b= ko (K) K ) ™

k,s’exprime par I’équation 7,1’étape de protonation étant fortement
endergonique (pK),,, >> (pK)),. etla constante k| probablement
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contrdlée parladiffusion, la vitesse globale de la réaction doitétre
faible. Dans le cas particulier ou HA = PrNH: (pK = 12,2), une
estimation du pK de Ty (- 0,7) conduit & prévoir une constante &,
de I'ordre de 107 dm*.mol™.s' environ.

Il arrive cependant fréquemment, et c’est le cas de la réaction
précédente de la coupure de T, avec R=Ph, R'=p-NO,CH,
et R?=Pr, que la coupure de la liaison covalente, ici celle de C-N,
s'effectue de maniére concertée avec le transfert de proton. On dit
alors que les deux processus sont « énergétiquement couplés », la
réaction suivant un chemin plus favorable que celui consistant a
former d’abord I'espece instable (ici T,). Dans le cas particulier
traité, la constante catalytique observée pour PrNHj,
0,14 dm*.mol"'.s", est effectivement supérieure a celle attendue
pour un processus ‘par étapes via T, (107 dm .mol'.s”). Cet
exemple fait apparaitre qu'un transfert de proton peut s’effectuer
de maniére concomitante avec la coupure (ou la formation) d’une
liaison covalente, mais qu’alors le processus se déroule avec une
constante de vitesse nettement inférieure a k. méme s'il est
globalement énergétiquement favorable. Le transfert est lent
puisqu'il est accompagné d’un réarrangement des atomes lourds.
Untel phénomene intervient trés fréquemment dans les mécanismes
de la chimie organique..On peut citer, par exemple, les processus
de catalyse acide et basique générale pour la formation et
I’hydrolyse des hémiacétals [16].

Une telle situation est généralement représentée par un dia-
gramme de Jencks-More O'Ferrall (figure 5) [17,18]. Les deux
coordonnées expriment les degrés de coupure (ou de formation)
de la liaison covalente (C-N dans la figure 5) et de transfert du
proton le long du chemin réactionnel. Les mécanismes par €tapes
(soit protonation initiale puis coupure de C-N ou bien coupure de
C-N, sans catalyse, puis protonation de 1’ion amidure) correspon-
dent aux bords du diagramme.

Une analyse du méme type permet d’expliquer que les constantes
de temps de 1’échange des protons entre les acides benzoiques et
le méthanol (tableau I), mesurées par RMN dynamique du proton
[19], soient nettement supérieures & 10-'' seconde (celles atten-
dues pour un simple échange), mais beaucoup plus faibles que
celles prévues en examinant les conséquences cinétiques d’un

Ph—CH + NH-aAr Ph—CH + NHaAr
Nl A
NHR NHR
+ HA + A

AN

Coupure de la liaison C-N

Transtert de H'

*
Ph — CH — NH = Ar Ph — CH — NHRAr

NHR NHR

+  HA + A

FIGURE 5. - Diagramme de Jencks-More O'Ferrall pour la coupure des
gem-diamines.
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TaBLEAU L. - Constantes de vitesse d'échange du proton entre les
acides benzoiques et le méthanol dans ce solvant.*

Substituant X H |m-NO, | p-NO, (NO,-3,5| 0-NO,
10° x k (sy*+* 0,66 | 18 2,25 8,0 9,5
10, x T (s)¥** 7,6 28 2,2 0,62 0,53
(PK,) s coon ~PK Dy ot 10,80 | 973 972 | 8,67 8,95
(pK )MeOH - (pK)) 248 | 255 25,7 26,2 259

ArC(OH);

*  Fquation 8.

**  Constafiles de vitesse d'échange associées au processus non catalysé faisant intervenir
une [19b] ou deux [19a, b] molécules de méthanol. Des constantes de vitesse d'ordre 2 ou
d'ordre 3 peuvent étre calculées en divisant k par ta concentration de méthanol dans le
solvant pur ou par son carré.

*+% 7= | /2k, temps de relaxation du processus d'échange en admettant la seule intervention
de la voie non catalysée en milieu tampon.

mécanisme de double transfert par étapes successives. On doit
considérer, en effet, que si la réaction globale (équation 8)
O—H

) 0 H X
\ Vi 7
+ O0-Me ———> +  O0—Me
< < / 8
O—H o H (8)

s'effectuait par étapes successives, avec, comme décrit dans le
schéma suivant, d"abord transfert du proton de 1’acide benzoique
(I’espece la plus acide) au méthanol, puis transfert de I'ion
lyonium & I’ion benzoate, la constante de temps serait donnée par
I’équation 9, établie en admettant un €tat stationnaire des inter-
médiaires.

X~

ya Ny 1 /,’ ~F
Aa—C t  O—Me = Ar—C & + /O—Me
N ~
0—H k, 0 H
kz
O—H

Ti= 2k kJ(k, + k) ©)

De plus, puisque l'on peut admettre que les deux processus
identiques correspondant aux constantes & | et &, seraient controlés
par la diffusion, puisque étant fortement exergoniques, les cons-
tantes de temps T devraient étre égales & celles calculées par
1'équation 10. Les pK | des acides benzoiques dans le méthanol

T i= kdiff(Ka) ArCOOH/(Ka) MeOH; (10)

étant de 9 environ (tableau I), et celui de 1’ion lyonium de -1,39,
7 devrait étre de ’ordre de 0,1 seconde environ. Les valeurs
beaucoup plus faibles observées, de 1’ordre de 10 seconde, ré-
sultent de I’intervention d’un mécanisme concerté asynchrone,
selon lequel les deux transferts de proton sont énergétiquement
couplés, méme si les degrés d’avancement de ces deux actes
élémentaires sont sensiblement différents [19]. LA encore, ce
processus concerté, bien que relativement lent, est énergétiquement
plus favorable que celui correspondant a deux transferts succes-
sifs.



Cinétique des transferts lents de proton [20]

Nous avons vu ci-dessus que, pour les transferts « rapides » d’un
proton entre atomes électronégatifs, il existe une zone de valeurs
de K (la constante de I’équilibre d’échange) pour lesquelles les
constantes K, et k, sont inférieures aux valeurs attendues pour un
systéme idéal, c’est-a-dire tel que 1’une ou I’autre des deux
constantes est controlée par la diffusion. On considére maintenant
que cette zone de non-idéalité est plus ou moins large selon la
réaction examinée, notamment selon les atomes siéges de la
réaction de transfert ; elle peut méme &tre trés large pour les
systemes lents, lorsque le transfert s’effectue entre un atome de
carbone et un hétéroatome ou entre deux atomes de carbone.
Ainsi, pour une série de réactions analogues, par exemple pour la
déprotonation des aldéhydes et des cétones [21], ou pour la
protonation des anions correspondants, on admet que 1’on par-
court des courbes comme celles représentées dans la figure 6. Les
vitesses ne deviennent contrélées par la diffusion, ou par les
constantes k /K ou kK, que pour des valeurs trés grandes ou
trés petites de K, souvent au-deld des domaines accessibles
expérimentalement.

log k

—ApKa

FiGure 6. - Variations théoriques des consiantes de vitesse directe (k) et
inverse (k) en fonction de la différence de PR, des dewx couples acide-
base pour un systéme lent de transfert de proton. Les courbes représen-
tées sont celles calculées par I'équation de Marcus (équation 11) en
prenant ¥ = 40 kJ.mol’ et w_= w, = 8 kl.mol.

Il s”avere ainsi que les différents types de systémes acide-base se
distinguent par la courbe log £, -log K (ou log k, -log K) qui est
parcourue lorsque I'on change soit le substrat organique (tout en
restant dans la méme famille), soit ["acide ou la base antagoniste :
ils se distinguent aussi par la valeur de &, (ou &, ) atteinte lorsque
log K'=0. Ceci permet de définir une « constante intrinséque », k,

lorsque la réaction ne posséde aucune affinité thermodynamique.

[l est généralement admis que I’équation qui permet d’exprimer
les variations de £, ou de &, en fonction de K (ou AG, 0uAG, en
fonction de AG °) ést celle proposée par Marcus (équation 11) [21-
23]), dans laguelle yest la « barriére intrinséque », W, un « terme

AG§wr+y(1 +AG /4 =w +Y+AG 2+ (AG ) /16y (11)
de travail », considéré comme I'enthalpie libre nécessaire pour
former une « paire de contact » entre les réactifs, et AG , I"affinité
thermodynamique de la réaction corrigée du terme w et du terme
équivalent, w, pour les produits (AG , = AG° + w - w). On
considere alors que la réaction de transfert d'un pmt(')n entre un
acide HA et une base B peut se décomposer formellement en trois
€tapes, la formation de la paire de contact entre les réactifs, le
transfert de proton lui-méme et la séparation des produits,
conformément au schéma suivant :

W

HA+B —'—= HAB
AG,;

HA.B T A-HB*
_l_ll‘

A-HB* q:——ﬂ;.-‘ A-+ HB*

Selon cette hypothése, AG ; correspond a I’ affinité du transfert du

proton en tant que tel et, ¥, & son enthalpie libre d’activation

lorsque cette affinité est nulle. Si w = w , la barriére intrinséque y
2 Vs r n # a r

se distingue par la quantité w de la valeur AG “calculée a partir de

k . (équation 12) par I'équation d’Eyring,

AG =RT Ln (kT/h) -Lnk _=y+w, (12)

Les bases de I'équation de Marcus ne seront pas développées ici.
J'indiquerai simplement que, fondée a I’origine sur une analogie
avec les transferts d'électron [22], elle a recu plus récemment un
support théorique satisfaisant a la suite des travaux de Kurtz [24],
Murdoch [25], etc.

Une des hypotheses pour établir 1’équation 11 a été d’admettre
qu’il existe un paramétre z, variant de O (réactifs) 2 1 (produits),
qui exprime le « degré d’avancement de la réaction le long du
chemin réactionnel », et que z a1'état de transition est donné par
I'équation 13. Ce paramétre z* correspond ainsi, pour un substrat

,_aGn 1 A6 _' (log k) (13)
8y Y(log K)

R

AG:) 2

etun acide donnés, a la pente de la tangente a la courbe de log ke
en fonction de log K caractéristique de la famille de réactions
considérée.

Il est intéressant de noter que 1’on rejoint ici la notion de corréla-
tion de Bronsted, proposée d&s 1924 par cet auteur [26] (voir aussi
référence [23]) pour exprimer que, pour un substrat basique donné
et une famille d’acides HA,, log &, varie, selon |'équation 14,
linairementavecle pK del ‘acide HA, (%, , : constante catalytique
associée a I'acide HA), et qu’inversement, pour un substrat acide

(14)

et une famille de bases B, log k, est donné par 1’équation 15 (en

log ky, = -oUpK) ha t Cste

log kBi = B(pKa)HB;, + Cste (15)
négligeant ici les termes statistiques usuels tenant compte de la
multiplicité de I'acide et du nombre de sites équivalents de la
base). Eneffet, les deux paramétres oLou B généralement compris
entre O et 1) correspondent au parameétre 27, ceci i condition que,
pour des variations d'amplitude limitées des constantes d acidité
de HA ou de HB;, on puisse assimiler & un segment de droite la
portion de courbe parcourue sur la figure 6. Ceci n’est évidem-
ment vrai que si la courbure des relations log k, ou log k, =
f(log K) est peu accentuée, ¢'est-a-dire si le parameétre 7y est suf-
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fisamment grand. On comprend ainsi que, dans des cas favora-
bles, des relations curvilignes aient été observées au lieu des
droites vérifiant les équations 14 et 15.

Une des difficultés rencontrées dans le maniement de 1’équation
de Marcus réside dans le fait que les termes de travail, w etw . sont
genemlumm inconnus el qu "ils doivent, au méme titre que, étre
estimés ou calculés par régression. On peut noter aussi qu'il est
quelquefois nécessaire d'admettre des valeurs anormalement
élevées de w et de W, pour rendre compte des données expéri-
mentales. C'est le cas, en particulier, des transferts de proton sur
les doubles liaisons et notamment dans le cas de 1a protonation des

éthers d’énol [23,27], stade initial de la réaction d’hydrolyse
(équation 16). Dans ce cas,
—-C=C- + HA =——— —C-CH—- +
(. i+ |
OR OR

A (16)

Dans ce cas, les valeurs de w et de w , voisines de 50 kJ.mol"' et
beaucoup plus fortes que celles de Y(de 10 a 20 kJ.mol"'), ont été
interprétées en considérant que I’approche de ladouble liaison par
HA nécessite une désolvation coliteuse en énergie.

Pourquoi le transfert d’un proton sur un atome de carbone (ou a partir d’un atome de

carbone) est-il lent ?

Celle question a attiré I’attention de nombreux auteurs, mais elle
ne semble pas avoir regu de réponse compléte et satisfaisante. La
prennuc. cause invoquée, en particulier par Kresge 28], est que,
si I'on regarde la réaction dans le sens de la fixation du proton sur
un anion _stablllse par résonance (ions énolate ou nitranions, par
exemple), le doublet susceptible de former une liaison covalente
avec le proton est délocalisé par résonance (équation 17).

\é—x%s\c—k g\CH X a7
/ / #

Ainsi, contrairement aux hétéroatomes, tels que O ou N, qui
disposent de doublets électroniques disponibles, la fixation du
proton nécessite de « libérer » les électrons de leur role liant avec
les autres atomes.

A I’appui de cette hypothése, on peut noter, comme le montre le
tableau 11, que, pour la fixation du proton sur de tels carbanions,
la barriere intrinséque augmente grossiérement avec le parametre
6, [29] du groupe X, qui caractérise I’ aptnurlc de X a délocaliser
la charge négative. Il peut étre aussi noté que, lorsque deux
groupes T-€lectroaccepteurs sont attachés au carbone, les effets ne
semblent pas additifs.

Une explication analogue apparait valable pour I’addition sur les
doubles liaisons éthyléniques : les électrons devant intervenir
pour former la liaison avec le proton sont engagés dans la liaison
. Celte rupture de la liaison T est prubablemem trés coliteuse en

énergie 2 ’état de transition, méme si I’ion carbénium formé est,
comme dans le cas des éthers d’énol, fortement stabilisé par
résonance.

L'observation de constantes de vitesse proches de & pour des
espéces A doublet délocalisé (les amides, par exemple [28]), ains
que les valeurs élevées de w, et de w, dans le cas de nombreux
transferts de proton ayant puur siege un atome de carbone, et, en
particulier, pour 1’ addition sur une double liaison éthylénique,
suggerent que le facteur de résonance n’est probablement pas
suffisant pour expliquer que ces transferts soient lents. Il apparait
vraisemblable que 1’une des causes essentielles réside dans la
nécessité d’une désolvatation de 1’acide ou de la base lors de
’approche du substrat hydrocarboné, et Bernasconi [30] a mis
I’accent sur ces problémes de désolvatation préalable de 1’anion
ou « en avance » sur le processus de transfert de proton lui-méme.
De maniere générale, on peut comprendre que le transfert d’un
proton entre deux hétéroatomes soit rapide car il ne nécessite que
de faibles réorganisations des molécules de solvant, celles-ci
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TaBLEAU II. - Influence de la délocalisation de la charge du
carbanion surla hauteur de la barriére intrinséque de la réaction
de protonation*.

RCH,X ou Log k ** ek (G.) *r¥*
RCHXZ (dm? mn]' D) (kJ.mol") R/x
/CN
R—CH 7,0 33 0,26
NN
/C N
CH, 3,1 55 0,26
N\CH,p-NO,
COCH,
CH, 2,9 56 0,41
N COCH,
NO2
CH _CH 1,0 57 0,57
AN NO,
Y NO,
CH, -1,0 78 0,57
\ Ph

* Données rassemblées par Bernasconi (référence [30]).
** Constantes intrinséques (voir texte).
*#% Barrigres intrinseques (voir équation 11).
*#k%+ Constantes caractérisant les effets des substituants les plus n-€lectroaccepteurs
[29].

étant, tout au moins dans le cas des solvants hydroxylés, li€es aux
upews.mdm ou basiques par liaison hydrogene. Par opposition,
les especes hydrocarbonées étant généralement hydrophobes, le
gainou la perte d’un proton doitentrainer de fortes réorganisations
du solvant autour de substrat, Celles-ci sont particulicrement
importantes lors de la formation des carbanions stabilisés par
I’effet mésomere du groupe X, pour lesquels la charge négative se
trouve surtout localisée sur X dans I’état final. Larelation qualitative
entre la barriere intrinséque et ’aptitude de X a délocaliser la



charge peut étre, dans une certaine mesure, le reflet de ces
réorganisations du solvant.

Dans le méme ordre d’idées, on doit noter que le transfert de

proton entre hétéroatomes électronégatifs s’effectue générale-
ment au sein de complexes d’association par liaison hydrogéne et
ne nécessite donc pratiquement pas de déplacement des atomes
lourds dans I’acte de transfert de proton lui-méme.

Le transfert de proton correspond-il & un mécanisme concerté synchrone de coupure

et de formation des liaisons ?

Les transferts de proton entre une espéce HA et une espéce B, par
exemple entre un acide carboxylique et un o-méthoxystyréne
(équation 18) supposent la coupure d'une liaison covalente, O-H,

X

//0 . 0 X N
R—(¢ + C=CH, R—C7- + (> Nec—cn (18
C\ ] il ﬂ \\\ ) 1 ( )
OMe O

OH OMe

et la formation d’une nouvelle liaison covalente, C-H. Le pro-
bleme qui se pose est de savoir si le degré de formation de C-H est
identique a 1’état de transition au degré de coupure de O-H ou si,
au contraire, il y a asynchronisme entre les deux processus, la
liaison O-H étant fortement rompue et la liaison C-H peu formée,
ou vice-versa.

Ces différentes situations peuvent s expliquer par un diagramme
de Jencks-More O’Ferrall, dans lequel les deux axes correspon-
dent aux deux actes élémentaires, coupure et formation des
liaisons (figure 7). Sur ce diagramme, qui correspond a une forme
schématique d’une carte de courbes de niveaux représentant la
surface énergétique de la réaction, un mécanisme asychrone est
décrit par des chemins I (formation de CH en avance sur la
coupure de OH) ou III (formation de CH en retard sur la coupure
de OH), et un mécanisme synchrone, par le chemin II. Dans ce
demier cas, I'ordre de la liaison CH est complémentaire a 1 de
I’ordre de la liaison OH. Les sommets i et j représentent des états
moléculaires, réels ou fictifs, par ot passerait le chemin réactionnel
dans le cas treés improbable (par suite de la trés forte instabilité de
ces états) ou la réaction s’effectuerait par étapes successives.

~* -
=
Med W
+
A
O
c
°
=
o /
3
o
2
°
c
o
@
*
8
.i
\ S / + ~ - / 4+
C=C_+HO 0O-H Bond cleavage C=C_+H +H,0
TN /
MeC MeO

FIGURE 7. - Diagramme de Jencks-More O’Ferrall pour le transfert de
proton de H O* aux éthers vinyliques.
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Fiaure 8. - Tracé de Brinsted pour le transfert d'un proton de H ,0* any
a-méthoxysiyrénes. Le paraméire (pK ) correspond auy constantes
d'acidité des ions oxocarbénium formés (équation 18).

J’ai examiné ce probléme, il y a peu de temps [31], dans le cas de
la protonation des o-méthoxystyrénes, en étudiant les relations
vitesse-équilibre associées, d’une part, a des changements d’acide
(acides carboxyliques) et, d’autre part, & des changements de
substrat (différents substituants X) (équation 18). Il s’agissait de
comparer les exposants de Bronsted ou les paramétres de 1’équa-
tion de Marcus obtenus dans les deux cas. Si les relations vitesse-
équilibre présentent une courbure, un mécanisme concerté
synchrone doit se caraciériser par des parametres 7y, w et w
identiques ; si ces relations peuvent étre assimilées a des droites,
le coefficient o, (changements d’acide) doit étre identique
I’exposant B, (changements de substrat).

Cette étude, qui repose sur des évaluations des constantes d’aci-
dité des ions formés, a conduit a observer des relations vitesse-
équilibre légérement curvilignes, les paramétres de Marcus étant
dans chaque cas quasiment identiques y= 16,7, w =37 etw =50
(kJ.mol"), d'une part, pour la famille des acides carboxyliques ;
Y=15,0,w =44.5¢l n-“:52 (kJ.mol "), d’autre part, pour la famille
des substrats diversement substitués (la figure 8 représente le tracé
de Bronsted pour cette derniere étude). De plus, en assimilant les
relations vitesse-équilibre a des droites, la valeur de BS (0,58) est
trés voisine de cellede oy, , . Ilaété conclu que le transfert de proton
des acides carboxyliques aux o-méthoxystyrénes suil un méca-
nisme concerté synchrone.

Pour expliquer cette propriété, on peut considérer que le caractére
de synchronisme dépend de la concavité de la surface énergétique
de réaction selon ladirection perpendiculaire au chemin réactionnel
(chemin de minimum d’énergie) aux alentours de 1’état de tran-
sition (point de selle). Lorsque les états i et h sont de haute énergie,
comme c’est le cas pour les transferts de proton, le chemin ne peut
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pas se rapprocher des coins du diagramme, mais doit pratiquement
suivre lapremiere diagonale. Pour cette raison, il apparait probable
que ce caractere de synchronisme soit valable pour toutes les

Problémes d’asynchronisme entre formation
électronique

Alors que, pour le transfert d’un proton d’un acide HA aux o-
méthoxystyrenes, il y a parfaite identité entre les paramétres de
Bronsted en changeant tour a tour I’acide et le substrat, la méme
concordance n’est généralement pas observée pour la plupart des
acides CH du type RCH, Xou X est un groupe ni-¢lectroaccepteur.
Ce phénoméne a d’abord été mis en évidence par Bordwell dans
le cas des aryl-1 nitroalcanes [32]. Dans ce cas, [5 correspondant
3 différentes amines secondaires, par exemple, est de I’ordre de
0,5 2 0,6, en accord, au vu de la relation de Marcus (equatlon 9),
avec la faible différence de pK_entre le composé nitré et les ions
ammonium (pK des arylmlro.ilt.lne\ de I'ordre de 7), mais o,
relatif a dlfferents substrats est supérieur a I’unité. Les constantes
de vitesse sont ainsi plus sensibles aux effets du substituant sur le
groupe aryle que ne le sont les constantes de vitesse correspon-
dantes. Ce phénoméne, dont I’ampleur est exprimée par les
différences 0.~ B, et nommé d’abord “the nitroalkane anomaly”
[23], puis lmbcllance [18b] ou “imperfect synchronisation”
[30], est en fait un phénomene général. Celui-ci intervient pour
tous les acides RCH_X et ce d’autant plus que X est plus -
électroaccepteur (tableau 111).

POUFInfﬁ‘rpl(.[er]eSfOITSCC;\TISLI’I[I’C(X et By, Clque(XSPUISSL méme
étre supéricur a 'unité, indiquant que la Lhd[‘g(. sur C a I'élat de
transition est fortement négative, on admet maintenant qu’il
existe un phénomeéne d’asynchronisme entre la coupure de la
liaison C-H, d’une part, et la redistribution des électrons et/ou la
réorganisation du solvant, d’autre part. Ceci peut €tre représenté
par I’équation 19.

+

X X X"
1 N 5 I
RCH + B ——{RC H s B RC + HB* (19)
| | |
Ar Ar Ar

Il aété remarqué par Bernasconi [30] que ceteffetd’asynchronisme
est d’autant plus marqué que la barri¢re intrinséque de la réaction
est plus élevée. Ceci est particulierement important si I’on se
rappelle les raisons essentielles invoquées pour expliquer le
caractere de lenteur du transfert de proton, a savoir que le transfert
sur I’atome de carbone requiert une réorganisation électronique,
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Acides carbonés :
réactivité intrinseque
et effets “d’imbalance”

F. Terrier

1 - Introduction

L’ionisation des acides carbonés constitue I’exemple type de
réactions dont ’analyse mécanistique implique impérativement
la comparaison de syste¢mes réactionnels de méme pKa. La com-
paraison des trois réactions ci-dessous permet de comprendre
facilement la situation et de mettre 'accent sur les caractéristi-
ques essentielles des transferts protoniques sur sites carbonés
[1-7] : (1) ces transferts sont beaucoup plus lents que les transferts
protoniques sur sites oxygénés ou azotés (k, = 10 L.mol's) ; (2)
une acidité thermodynamique €levée n’est pas synonyme d’une

k, = 4,3x10° L.mol"'s"!

t-BuCH(CN), + OH- —=  tBuC(CN), + H,0 (1)

(pKa = 13,10)

k, = 15.3 L.mol-'s"!
CH,NO, + OH- —_— -CH;NO, + H,0 (2)
(pKa = 10.28) =

des états de transition

‘l‘”v 0 CHy O
|
O Nz~ =N O,N &
T N _ky =320 Lumol-lgt 2T T=
| !x_ IO'OH ——_\.I T O +H,0 (3)
:T/“N ~— ::\r =
NO, NO,
(pKa = 2,50)

vitesse d’ionisation €levée ; ainsi le dinitro-4,6-méthyl-7 benzo-
furoxanne s’ionise environ 1 000 fois moins vite que le t-butyl
malonitrile d’acidité pourtant 100 fois plus faible [ 8,9] ; (3) les
différences de réactivité telles qu’elles ressortent de la comparai-
son des constantes de vitesse k; ne refletent pas les véritables
réactivités relatives des acides carbonés. Si un malonitrile de
méme pKa que le 4,6-dinitro-7-méthylbenzofuroxanne pouvait
étre étudié, sa vitesse d’ionisation serait nécessairement accrue
par rapport a celle mesurée pour le t-butylmalonitrile, accen-
tuant encore le divorce observé entre la réactivité et 'acidité
thermodynamique des deux composés. Il en serait de méme avec
un nitrométhane hypothétique de pKa = 2,5 et il est probable
que la valeur mesurée pour k, serait alors supérieure a celle
correspondant au benzofuroxanne.
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