
Use of Isothermal Titration Calorimetry for the
study of the interaction between (bio)molecules

La calorimétrie à titrage isotherme est une méthode parti-
culièrement bien adaptée pour l’étude des interactions entre
(bio)molécules. En effet, il s’agit de la seule technique expéri-
mentale permettant la mesure directe et simultanée de la
constante d’affinité et de l’enthalpie caractérisant la forma-
tion d’un complexe réversible. La connaissance de la contri-
bution enthalpique à l’énergie libre, et donc également de la
contribution entropique, apporte un niveau d’information sup-
plémentaire quant aux facteurs énergétiques à la base de la
stabilisation du complexe. L’ITC permet également de mettre
en évidence des équilibres liés à l’interaction étudiée, notam-
ment des équilibres de protonation/déprotonation, et d’isoler
la part intrinsèque de l’interaction des paramètres thermody-
namiques observés. 

Isothermal Titration calorimetry, Ligand-receptor interaction,
Linked equilibria

Introduction

La mise en évidence et la quantification des facteurs éner-
gétiques à la base de la stabilisation d’un complexe réversible
entre deux - ou plusieurs - molécules est fondamentale pour
améliorer notre compréhension des processus biologiques. La
plupart de ces processus nécessitent en effet l’interaction d’un
récepteur, généralement une macromolécule biologique, avec
un ligand pouvant être une macromolécule ou une petite molé-
cule telle qu’une hormone.  Pour bien comprendre l’interac-
tion entre (bio)molécules, il est non seulement nécessaire de
s’intéresser à la structure du complexe d’association mais éga-
lement indispensable d’évaluer les différentes interactions
non-covalentes qui mènent à sa stabilisation. Toutes les ques-
tions liées à la détermination des règles qui dictent la stabilité
de l’association de (bio)molécules sont d’une importance pri-
mordiale tant au niveau fondamental qu’au niveau appliqué,
par exemple dans le cadre de la conception rationnelle de nou-
velles molécules thérapeutiques. 

Le paramètre généralement utilisé pour caractériser la sta-
bilité d’un complexe d’association est la constante d’équilibre
Kéq. Celle-ci est reliée à la variation d’énergie libre standard
de l’interaction (∆G°) par la relation :

Équation 1

où R est la constante des gaz parfaits et T la température abso-
lue. Kéq est fonction de l’activité (ai) des différentes espèces
en solution (forme libre des partenaires et complexes)  et des
coefficients stœchiométriques (νi) :

Les activités étant difficiles à déterminer, la constante
d’équilibre est usuellement exprimée en termes de concentra-
tions. Ainsi formulée, il s’agit d’une constante empirique,
appelée constante d’association ou d’affinité, Ka, obtenue par
application de la loi d’action des masses de Guldberg et
Waage. Néanmoins on considère généralement que le ∆G° qui
peut en être extrait est une grandeur thermodynamique (ce qui
n’est rigoureusement exact que si la solution est idéale).

Dans le cas “simple” d’une interaction bimoléculaire, la
constante d’affinité est le rapport de la concentration molaire
en complexe (ML) et du produit des concentrations molaires
en partenaires isolés (M et L):

Équation 2

Cette constante peut être mesurée par de nombreuses tech-
niques expérimentales, soit en déterminant les concentrations
à l’équilibre des différentes espèces présentes, soit en effec-
tuant un titrage en mesurant la variation d’une observable phy-
sique lors de la formation du complexe (modification des pro-
priétés d’absorption ou d’émission, du pouvoir rotatoire, du
déplacement chimique RMN, … ).  

La connaissance de la constante d’affinité, quoi qu’indis-
pensable pour l’appréciation de la stabilité d’un complexe, ne
nous renseigne en aucune manière sur les facteurs énergé-
tiques à l’origine de cette stabilité.  Une meilleure caractérisa-
tion de l’interaction peut être obtenue en séparant le terme
d’énergie libre en ses contributions enthalpique (∆H°) et
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entropique (∆S°):

Équation 3

La variation d’enthalpie est égale à la différence des éner-
gies des liens  non covalents créés et rompus entre le ligand, le
récepteur et le solvant lors de l’interaction.  Le terme entro-
pique lui, est caractéristique du nombre de microétats acces-
sibles au système et est généralement dominé, dans les sys-
tèmes biologiques, par le réarrangement des molécules
d’eau.[1] Le ∆G° étant la somme de ces deux contributions,
celles-ci peuvent se renforcer ou, au contraire, se compenser.
Différentes combinaisons de ∆H° et ∆S° peuvent donc mener
à la même valeur de ∆G°. Il est fréquent qu’une modification
structurale d’une drogue en vue d’améliorer son efficacité
n’ait pas d’influence sur l’affinité pour la cible thérapeutique
de par le fait qu’elle conduise à des effets antagoniques sur
∆H° et ∆S°.  Par exemple, les deux inhibiteurs de la trypsine
présentés à la Figure 1 exhibent sensiblement la même affini-
té pour la protéine mais des profils thermodynamiques totale-
ment différents (voir table associée).[2] Sans la connaissance
de la répartition de ∆G° entre ∆H° et ∆S°, le remplacement de
l’hydrogène de l’acide carboxylique de la drogue par un grou-
pement méthyle aurait pu paraître ne pas avoir d’influence sur
l’interaction avec l’enzyme. La connaissance des contribu-
tions enthalpiques et entropiques de l’énergie libre apporte un
niveau d’information supplémentaire quant aux facteurs éner-
gétiques à la base de la stabilisation du complexe.  

L’enthalpie d’interaction peut être déterminée selon la
méthode de van’t Hoff en étudiant la dépendance de la
constante d’affinité en fonction de la température.  En combi-
nant les équtions 2 et 3 :

Équation 4
et en dérivant par rapport à la température en sachant que :

Équation 5

Équation 6

on obtient :

Équation 7

A une température donnée l’enthalpie d’interaction est la
tangente à la courbe donnant lnKa en fonction de 1/T.
L’hypothèse fréquemment utilisée est que l’enthalpie est indé-
pendante de la température (∆Cp=0) ce qui, par intégration de
l’équation 7, mène à une linéarisation de la dépendance de
lnKa en fonction de 1/T.  Ce type d’approche conduit à une
estimation erronée de l’enthalpie d’interaction car ∆Cp est
rarement nul. Cependant les constantes d’affinités détermi-
nées expérimentalement sont généralement largement enta-
chées d’erreurs et il est de ce fait souvent difficile de procéder
autrement. Il faut atteindre des valeurs de |∆Cp| supérieures à
1 kJ mol-1 deg-1 pour que la non-linéarité introduite dans la
dépendance de lnKa en fonction de 1/T soit suffisante pour
être prise en compte dans le traitement des données.[3] Il est
alors possible d’utiliser la forme intégrale de l’équation de
van’t Hoff : 

Équation 8

pour laquelle on considère ∆Cp constant.  Bien que ceci ne
soit pas rigoureusement exact, espérer pouvoir utiliser un
modèle plus complexe est illusoire.  

Calorimétrie à Titrage Isotherme 

La calorimétrie à titrage isotherme (ITC) est un outil par-
ticulièrement puissant pour étudier les interactions entre
(bio)molécules car elle permet une mesure directe de l’enthal-
pie d’interaction et de la constante d’affinité (donc de l’éner-
gie libre).  Cette technique consiste à titrer une solution conte-
nant une molécule (que nous appellerons récepteur, générale-
ment une macromolécule - M) à l’aide d’une solution conte-
nant une autre molécule (que nous appellerons ligand - L).
Après chaque injection, l’appareil mesure le flux de chaleur au
travers de la paroi de la cellule de travail (Figure 2a). En inté-
grant ce signal par rapport au temps, on obtient la chaleur
dégagée (ou absorbée) à chaque injection. Celle-ci est égale à
la somme de la chaleur dégagée (ou absorbée) suite à la for-
mation du complexe et des chaleurs de dilution du ligand et du
récepteur (Figure 2b). La chaleurs de dilution peuvent être

C h i m i e  n o u v e l l e -  N ° 8 8  -  m a r s  2 0 0 5

Biophys icoch imie
Utilisation de la Calorimétrie à Titrage Isotherme

Figure 1. (1) Acide Na-(2-naphthylsulphonyl-3-amidino-L-phénylalani-
ne-D-pipécolinique) et (2) méthylester correspondant de l’acide ainsi que
le profil thermodynamique de leur interaction avec la trypsine [2]



déterminées grâce à deux expériences supplémentaires : en
injectant le ligand dans le tampon et en titrant le récepteur à
l’aide du tampon.  Ces chaleurs de dilution sont soustraites de
la chaleur totale mesurée pour donner la chaleur dégagée (ou
absorbée) par la formation de complexe.  En utilisant un
modèle pour représenter l’interaction, le plus simple étant évi-
demment celui d’une interaction 1:1 (équation 2), et en l’ajus-
tant aux données expérimentales, il est possible d’extraire les
paramètres thermodynamiques caractérisant l’interaction :
l’enthalpie d’interaction et la constante d’affinité. En effet, la
chaleur dégagée (ou absorbée)  par la formation de complexe
à chaque injection (qi) est égale au produit de l’enthalpie d’in-
teraction et du nombre de moles de complexe formé. Cette
dernière quantité est fonction des concentrations totales en M
et L en solution et de la constante d’affinité Ka. Il est intéres-
sant de faire remarquer que même pour une interaction bimo-
léculaire, on utilise généralement un modèle faisant intervenir
la stoechiométrie de l’interaction et ce, dans le but de corriger
d’éventuelles erreurs sur les concentrations, plus que fré-
quentes lorsque l’on travaille avec des macromolécules biolo-
giques.

Différentes contraintes doivent être respectées lors du
choix des conditions expérimentales afin d’assurer l’exactitu-
de des résultats :  les concentrations en récepteur et en ligand

doivent être adaptées afin que (i) en début de titrage l’excès de
récepteur soit suffisant pour que tout le ligand injecté soit
complexé, (ii) en fin de titrage le récepteur soit saturé par le
ligand, (iii) la quantité de complexe formé soit suffisante pour
que le signal soit détectable par l’appareil, (iv) le nombre de
points expérimentaux soit suffisant pour permettre une ajuste-
ment du modèle aux données expérimentales. Tenant compte
du fait que le récepteur est généralement une macromolécule
biologique dont la quantité disponible et /ou la solubilité peu-
vent être limitées, seule une certaine gamme de valeurs de
constantes d’affinité peut être déterminée par ITC. Le produit
de la constante d’affinité et de la concentration initiale en
molécule réceptrice (c = Ka*[M]0 ) dans le cellule doit être
compris entre 10 et 1000 pour permettre une détermination
correcte des paramètres (voir Figure 3).  Les constantes d’affi-
nité accessibles sont dès lors comprises entre 104 et 108 M-1 en
mode d’utilisation classique de l’ITC. Des valeurs plus grandes
peuvent cependant être atteintes grâce à des expériences de
compétition[4] (jusqu’à approximativement 1012 M-1) et il est
possible, à condition que les concentrations puissent être
déterminées avec une très grande précision, d’obtenir des
valeurs de constantes de l’ordre de 102 M-1.[5] La détermina-
tion de l’enthalpie d’interaction reste toutefois possible dans
tous les cas en injectant une faible quantité de ligand dans un
large excès de récepteur. Dans ce cas, la chaleur dégagée lors
de chaque injection est, après correction des chaleurs de dilu-
tion, égale au produit de l’enthalpie d’interaction et du nombre
de moles de ligand injectées (si l’on considère que celui-ci est
entièrement complexé).[6] L’erreur expérimentale sur les para-
mètres obtenus par calorimétrie est généralement majoritaire-
ment due à l’erreur liée à la détermination des concentrations
initiales en les différents partenaires. Il est cependant impor-
tant de faire remarquer que ceci est vrai pour toute technique
expérimentale permettant la détermination de la constante
d’affinité, ce qui explique la faible précision généralement
obtenue sur ce paramètre. 

La calorimétrie à titrage isotherme permet d’étudier direc-
tement la dépendance de ∆H° en fonction de la température et
ainsi la variation de capacité calorifique ∆Cp (cf Equation 5).
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Figure 2a. Puissance que l’appareil doit dissiper lors d’injections de
10µl d’une solution de 2’CMP (cytidine 2-monophosphate) de
concentration 6mM dans 1,3ml d’une solution de RNAse 0,6 mM
afin de maintenir la température de la cellule de travail égale à la
température de la cellule de référence

Figure 2b. Chaleur dégagée par l’interaction de la 2’CMP et de la RNAse
en fonction du nombre d’équivalents d’inhibiteurs ajoutés (mêmes condi-
tions que la Figure 2a).  La courbe bleue représente le meilleur ajuste-
ment d’un modèle d’interaction 1:1 aux données expérimentales

Figure 3. Simulation de courbes de titrage pour une solution 10-4 M
dans la cellule de travail en fonction de la valeur de la constante d’af-
finité. La valeur portée en abscisse est la chaleur dégagée normée,
c-à-d la chaleur dégagée divisée par la chaleur qui serait dégagée si
tout le ligand injecté interagissait. La situation optimale pour l’exploi-
tation des résultats expérimentaux est rencontrée lorsque la constan-
te d’affinité vaut 106M-1, c-à-d lorsque c ( = Ka ∗ [M]0 )  vaut 100
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Ce paramètre semble particulièrement intéressant pour relier
les données thermodynamiques à d’éventuelles données struc-
turales du complexe d’interaction, le signe et la grandeur de ce
paramètre semblant pouvoir être corrélé aux variations de sur-
faces polaires et apolaires accessibles au solvant lors de la for-
mation du complexe.[7]

Etant la seule technique expérimentale permettant la
mesure directe des paramètres thermodynamiques de l’inter-
action, l’ITC est un outil indispensable pour la caractérisation
de systèmes en équilibre. 

Utilisation de l’ITC

Le développement de microcalorimètres à titrage isother-
me de sensibilité suffisante pour pouvoir travailler avec des
solutions faiblement concentrées à permis d’étendre leur utili-
sation aux systèmes biologiques et d’en faire un outil commu-
nément utilisé dans des domaines extrêmement variés et tout
particulièrement dans celui de la conception rationnelle de
nouvelles molécules thérapeutiques. Tout système dont les
concentrations peuvent être adaptées aux exigences de la tech-
nique (voir paragraphe précédent) peut être étudié par ITC.
Cela englobe aussi bien les interactions drogue-ADN, oligo-
nucléotide-ADN, que les interactions protéine-protéine, oligo-
nucléotide-protéine, antigène-anticorps, enzyme-substrat,
enzyme-cofacteur, hormone-récepteur, … .

L’étude des interactions entre des protéines et divers
ligands (aussi bien des petites molécules que d’autres pro-
téines ou macromolécules) constitue une part importante des
études calorimétriques rapportées dans la littérature. Par
exemple les profils thermodynamiques caractérisant l’interac-
tion de différents inhibiteurs avec  leur enzyme cible sont fré-
quemment corrélés à des données structurales (obtenues expé-
rimentalement par modélisation) dans le but d’essayer de
rationaliser l’effet des différents groupements fonctionnels sur
la stabilité du complexe et d’en tirer des enseignements pour
l’élaboration d’une nouvelle génération d’inhibiteurs plus
efficaces. De même, l’utilisation de la mutagenèse dirigée per-
met d’obtenir une meilleure compréhension des contributions
propres de différents acides aminés sur la stabilisation d’un
complexe.[2, 8]

Des études systématiques de l’interaction de différentes
drogues avec des poly- et oligonucléotides sont également
entreprises par ITC et ce dans l’espoir de pouvoir corréler le
profil thermodynamique avec le mode d’interaction de la
drogue (intercalation – adsorption – interaction électrosta-
tique).[9,10] L’ITC est également avantageusement utilisée en
combinaison avec des études de dénaturation thermique (sui-
vie par exemple par spectroscopie UV ou par Calorimétrie
Différentielle à Balayage (DSC)) pour caractériser la stabilité
de doubles-brins d’oligonucléotides (d’ADN ou d’ADN modi-
fiés) car elle permet la mesure des paramètres thermodyna-
miques de formation du duplexe à toute température.[11]

L’ITC est également utilisée pour réaliser des études de
cinétiques enzymatiques.  Il est en effet possible de  suivre

l’hydrolyse d’un substrat par une enzyme en mesurant la cha-
leur libérée par cette réaction. Ceci permet d’obtenir non seu-
lement les constantes cinétiques habituellement déterminées
dans ce type d’études mais également l’enthalpie d’hydrolyse
du substrat. [12]

Constantes d’affinité observées 
et équilibres thermodynamiquement liés

Théoriquement, une constante d’équilibre thermodyna-
mique caractérisant un système dans un solvant donné ne
dépend que de la pression et de la température. Cependant, il
est fréquent de voir rapporté dans la littérature des constantes
d’affinité qui présentent une dépendance en fonction des
concentrations, du pH ou de la force ionique du milieu. Ceci
résulte du fait que les modèles utilisés pour représenter l’in-
teraction et analyser les données expérimentales ne considè-
rent pas toutes les espèces présentes en solution. Dans le cas
du modèle 1:1 précité on ne considère que les partenaires iso-
lés et le complexe.  Or il est possible que les  partenaires puis-
sent former des dimères ou agrégats, interagir avec différents
ions en solution ou se présenter sous différents états de proto-
nation.  Les paramètres thermodynamiques déterminés expéri-
mentalement peuvent donc contenir des contributions dues à
d’autres équilibres thermodynamiquement liés à l’équilibre
d’association. 

Lorsque le récepteur ou le ligand peut former des dimères
ou agrégats, on observera une dépendance de la constante
d’association en fonction de la concentration.  Il suffit,
lorsque les constantes de dimérisation ou d’agrégation sont
connues, de corriger les concentrations pour s’affranchir de
cette dépendance.

Le cas de la dépendance en fonction de la concentration en
sel dans la solution est caractéristique d’un échange d’ions
avec le cœur de la solution lors de l’interaction. Cet effet est
principalement rencontré pour des interactions impliquant
l’ADN : étant chargé négativement, il séquestre dans son
environnement des cations, condensés autour de son squelette
phosphaté.  L’interaction avec des drogues généralement char-
gées positivement va avoir pour effet d’éjecter certains de ces
cations hors de l’atmosphère ionique de l’ADN et ainsi mener
à une redistribution des contre-ions en solution autour du
complexe afin de minimiser l’énergie libre du système. Il est
possible, en faisant varier la concentration en sel, de partager
l’énergie libre de l’interaction en un terme électrostatique et
un terme non-électrostatique. [13]

La dépendance de Ka en fonction du pH, quant à elle, est
signature d’un échange de protons avec la solution lors de la
formation du complexe.  Les protéines possèdent de nombreux
acides aminés dont la chaîne latérale présente un groupement
ionisable. Si un tel type d’acide aminé se situe dans le site
d’interaction du ligand, son état de protonation  peut fortement
influencer les interactions non covalentes entre les partenaires.
L’interaction préférentielle du ligand avec un état de protona-
tion de l’enzyme va déplacer l’équilibre de protonation et
conduire à l’éjection ou l’absorption de protons. Il est bien
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entendu que le ligand peut aussi exister sous différents états de
protonation.  

Prenons l’exemple d’une protéine possédant dans le site d’in-
teraction un résidu ionisable,  cas fréquemment rencontré pour
des interactions avec de petits ligands. Différents équilibres
doivent être envisagés:

M et MH+ représentent respectivement la protéine libre dont
le résidu est déprotoné et protoné (que nous nommerons doré-
navant protéine déprotonée ou protonée), ML et MH+L le
complexe formé entre le ligand et la protéine déprotonée ou
protonée, Kint1 et Kint2 les constantes d’affinité intrinsèques de
l’interaction entre le ligand et la protéine déprotonée et proto-
née, pKaf et pKac la constante d’acidité du résidu ionisable
dans la protéine libre et dans le complexe.   

Les techniques expérimentales utilisées pour mesurer les
constantes d’association ne permettent généralement pas de
distinguer les différents états de protonation de l’enzyme. Les
constantes d’affinité sont donc exprimées en termes de
concentrations totales en enzyme libre et complexée. Dans
l’exemple précité Kobs est donc :

Équation 9

Cette constante peut être reliée aux constantes intrinsèques de
la manière suivante :

Équation 10

Ceci met clairement en évidence la dépendance de la constante
d’affinité en fonction du pH.  
La connaissance de la dépendance de la constante observée en
fonction du pH devrait permettre de déterminer Kint1 et Kint2 .
Malheureusement, les erreurs associées aux constantes expéri-
mentales sont importantes ce qui peut rendre l’ajustement para-
métrique difficile. Cependant, il est fréquent qu’il existe plu-

sieurs ordres de grandeur entre les constantes Kint1 et Kint2 et
qu’une des deux formes du complexe puisse être négligée (que
nous choisirons arbitrairement comme celle avec la forme pro-
tonée de l’enzyme). L’expression se simplifie alors en :

Équation 11

Lorsqu’un équilibre de protonation est lié à l’interaction, le
∆H° global mesuré par ITC (∆H°obs) sera non seulement diffé-
rent à chaque pH mais dépendra également de la nature du
tampon. Grâce à cette dépendance, il est possible d’obtenir les
paramètres thermodynamiques intrinsèques des différents
équilibres.

La dépendance de l’enthalpie calorimétrique observée en
fonction de la nature du tampon résulte du fait que l’enthalpie
globale observée comprend un terme relatif à l’échange de
protons avec le tampon et que chaque tampon possède une
enthalpie d’ionisation propre (∆H°ion-tamp) : [14, 15]

Équation 12

∆H°0 représente l’enthalpie qui serait mesurée dans un tampon
d’enthalpie d’ionisation nulle et nH+ le nombre de protons
échangés par mole de complexe formé. Il est possible de déter-
miner nH+ et ∆H°0 à chaque pH en travaillant dans différents
tampons. A titre d’exemple, la Figure 4 représente l’enthalpie
observée pour l’interaction entre la chymotrypsine et la pro-
flavine à pH7 dans différents tampons.  A ce pH, 0.56 moles
de protons sont larguées par mole de complexe formée. 

∆H°0 contient un terme relatif au changement d’état de proto-
nation du résidu de l’enzyme. Dans le cas où l’état de proto-
nation d’un seul acide aminé est influencé par l’interaction,
l’expression complète est:
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Figure 4: Enthalpies d’interaction mesurées pour l’interaction entre l’α-
chymotrypsine et la proflavine à pH7 en fonction de l’enthalpie d’ionisa-
tion du tampon.  
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Équation 13

Cette expression se simplifie, lorsque l’affinité du ligand est
beaucoup plus grande pour une des deux formes de l’enzyme
(Kint1 >> Kint2) :

Équation 14

En portant, pour chaque pH, ∆H°0 en  fonction du nombre
de protons échangés, il est possible de déterminer l’enthalpie
d’interaction intrinsèque ainsi que l’enthalpie d’ionisation de
l’acide aminé, qui varie avec la nature et l’environnement de
celui-ci.  Dans le cas de la chymotrypsine par exemple, l’ajus-
tement linéaire de ∆H°0 en fonction de nH+ donne pour
∆H°ion-aa une valeur de 33 ± 2 kJ/mol, en bon accord avec la
valeur de 29.5 kJ/mol rapportée dans la littérature pour l'en-
thalpie d'ionisation d'une histidine seule [16] (et en tenant
compte du fait que le résidu est dans un environnement pro-
téique). Seule l'étude complète de ce système et la détermina-
tion des contributions intrinsèque des différents équilibres
aux paramètres globaux observés permet de déterminer la
contribution dominante de l'interaction, en l'occurrence le
terme enthalpique dans le cas qui nous préoccupe : 
∆H°int1 = -27 ± 1 kJ/mol, ∆G°int1 = -25 ± 2 kJ/mol  et donc
T*∆S°int1 = -2  ± 0.3 kJ/mol.

Conclusion

Il est indispensable, pour améliorer notre compréhension des
facteurs à l'origine de la sélectivité des interactions
protéine/ligand et des interactions entre (bio)molécules en géné-
ral, d'obtenir des informations quantitatives sur les énergies liées
à la formation du complexe.  En ce sens, l'unique connaissance de
la constante d'affinité (Ka), et donc de l'énergie libre (∆G°), est
peu instructive.  La détermination des contributions enthalpiques
(∆H°) et entropiques (∆S°) de l'énergie libre permet de mieux
cerner les facteurs énergétiques à la base de la stabilisation du
complexe. La Calorimétrie à Titrage Isotherme (ITC) est la seule
technique expérimentale permettant la détermination simultanée
des ces trois paramètres (∆G°,  ∆H°, ∆S°), ce qui en fait un outil
particulièrement bien adapté pour l'étude des interactions entre
(bio)molécules.  

Il est important de garder à l'esprit lors de l'étude de tels sys-
tèmes, que le récepteur et/ou le ligand peuvent être impliqués
dans des équilibres thermodynamiquement liés à l'interaction,
notamment des équilibres de protonation.  Ici aussi, l'utilisation
de l'ITC peut  contribuer à la détermination des paramètres intrin-
sèques de l'interaction. La connaissance de ces derniers est extrê-
mement précieuse dans l'établissement de corrélations avec des
données structurales et la mise en évidence des interactions non-
covalentes essentielles à la stabilisation du complexe.
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