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ABREVIATIONS

a.a. acides aminés
8, constante globale de faormation du complexe
¢:  cancentration totale en ligand
¢ concentration tatale en métal
d.o. degré d'oxydation
(e} échangeur d'ians
E;:,> potentiel de demi-vague
EPR résanance paramagnétique de 1'électron
ég. éguivalent
€ coefficient d'extinction molaire
longueur 4'ande
Ly N-méthyl, N-[(o-hydraoxy) acétanilidel-glycine
Lo N-méthyl, N-[{o-hydraoxy, S-chlora) acétanilidel-glycine
La N-méthyl, N-[{o-méthoxy) acétanilidel-glycine
L. Ethyléne diamine-N,N'-diacétique-N,N'-di-[{o-hydroxy) acé-
tanilidel
Ethyléne diamine-N,N'-diacétique-N,N'-di-acétanilide.
force ianique
‘ ion métallique ou centre de coardinatiaon
nanamétre

’6531'-'&"

coefficient de partage

pk. logarithme négatif de la constante de dissoclation du ligand
ou du complexe

RMN résanance magnétigque nucléaire

(s) salution

uv ul{ra—violet

vC voltamétrie cyclique

VIS visible



CHAPITRE 1
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1. Introduction

1.1._cChoix des ions métslliques par les systémes vivantg'»- 23

Les systémes vivants ont besoin de certsins ions métziliques pour
exister, se développer et se reproduire. Ces éléments au nombre
de 15 environ, sont utilisés surtout dans ies enzymes et la ques-
tion qui se pose est paurquoi et comment iis ont été choisis. Ce
choix dépend principalement de:-
1} ieur abondance dans la croiite terrestre, et
2) la solubilité dans 1'eau, des espéces chimiques qu'ils
peuvent former dans un milieu naturel. )
En plus de ces deux raisons primsires, des paramétres chimiques
interviennent dans ce cholx, comme:
3) la charge
b) le rayon ionique
c) 1'affinité de certains ligands 3 se coordonner avec ces
métaux
d) la géométrie et le nombre de coordination
e} le degré de covalence de l'interaction métal-iigand
f) la dispanibilité du métsl dans 1l'environnement aguatigue
g) le contrdie cinétigue du transport, et
h} la réactivité chimique de 1'ion métallique.

Tous ces facteurs sont dépendants et reliés entre eux. Ainsi la
solubilité est influencée par ie pH, 13 tempérsture, le potentiel
rédox et 13 présence d'anions et de cations compétitifs. Tous ces
paramétres peuvent avoir une influence différente s1 l1'on se
trouve 3 l'intérieur ou 3 l'extérieur de 13 celliule. Ainsi 3 1
intérieur de 13 cellule le pH se situe 3 environ 7 et le degré d4°
oxydation des métaux est en générsl inférieur a celui a 1ltexté-
rieur. Ce changement de degré d'oxydation influence d'une fagon
importante la géométrie et le nombre de coordination du métsl, ce
dernier étant primordial pour la stabilité d'un complexe. De ce
fait, 1l1la disponibilité d'un métsl peut changer radicalement en

passant de l'extérieur a l'intérieur de 13 cellule. Par contre ia
défzillance des cellules & utiliser un métal peut provenir de:



1) sa faible disponibilité

2) la compétition élevée par des métaux ayant des propriétés
chimiques semblables (certains métaux sont difficilement
remplacés par d'autres métaux compétitifs, une fols coor-
donnés 4 des macromolécules biologlques)

3) la synthése inadéquate des molécules de transport, et

4) le manqﬁe d'énergie de fixation.

1.2. Modéle général pour le transport des métaux par lea
micro-organismesft*~*%?

Les études faites sur différentes sortes de micro-organismes ont
montrées que l2s cellules synthétisent et relachent dane leur en-
vironnement des ligands gqui forment des complexes trés stables
avec certains métaux. Ce processus est déclenché pour palier 1la
carence du métal indispensable a la gurvie du micro-organisme en
question. Les complexes sont ensuite transportés a travers la
membrane cellulaire grice & des récepteurs spécifiquee qui ne
laissent passer ni le ligand, ni le métal geul (fig. 1).

EXTERIEUR DE LA CELLULE
ML= M+ Ly

INTERIEUR

I f
ML MLz — (MLa)
gmy_
E%dleve M1, 70

pH varisble MEMBRANE

Fig. 1: Mécanisme de transport du fer par les cellules

Ce processus permet d'éviter l'intoxication de 1l'organisme par
l'apport d'une trop grande quantité en métal. Une fols a l'inté-
rleur, le métal est reldché soit par destruction, solt par
réduction enzymatique du complexe. La derniére méthode, qui per-
met de recycler le ligand, est possible par la différence de
l1'affinité du 1ligand vis-a-vis des deux degrés d'oxydation du
méme métal. La figure 1 1llustre les facteurs dont on doit tenir



compte pour le contrdle et le transport des métaux en traces. En
résumé, si la concentration externe en métal ne dépend que des
facteure d'environnement [(p.ex. présence des-ligands L,), celle &
1'intérieur dépend de:
:a) la sélectivité des ligands L. ("ligands transporteurs")
et leur capacité d'entrer en compétition avec les ligands
L,
b) 1'affinité du complexe ML, envers la membrane cellulaire
¢) la concentration en ligand L. a la surface de la cellule et
d} 1l'élimination possibkble du métal par des biomolécules
spéciales (telles que la métallothionine pour le Cd)
le tout é&tant contrdlé par 1'activité métaboligue propre a
chaque espéce.

1.3._Transport et disponibillté biologique du fer et du cuivre

Le fer et le cuivre sont les métaux les plus familiers inter-
venant dans les réactions d'oxydo-réduction du monde vivant. On
les trouve principalement comme centres actife des protéines
prenant part aux traneferts d'électrong et au transport
d'oxygéne. Dans ces protéines, le fer se trouve dane &on &tat
droxydation +3 et sa chimie est marquée paf trois
caractéristiques qui limitent grandement ga disponibilité
biologique. Il s'agit de:

1) sa tendance marquée i l'hydrolyse

2) 1'extréme insolubilité de see produits d'hydrolyse et

3) ea tendance a la polymérisation hydrolytique
Ainei les micro-organismes sont contraints i développer des
mécanismes de synthése et de sécrétion de ligands, capables de
solubiliser et mobiliser le fer afin de ne pae souffrir de
carences. Ces ligands sont de faible poide moléculaire et =sont
appelés sidérophores. Le mécanisme est le méme gque celui décrit
soue 1l.2. Les sidérophores sont claesés en trois groupes:
a) les hydroxamates: qui sont des dérivés de 1l'acide hydroxamigue
et qui sont présents chez les bactéries et les champignons. Les
hydroxamates naturels possédent généralement trols groupes
hydroxamiques (p.ex. ferrichrome) et la coordination se fait par
les atomes d'oxygéne des unités hydroxamates (fig. 2).




% OH
R-C-~-N-R

Fig. 2 : Acide hydroxamigue et ferrichrome

b} les_catécholates: gqui sont des dérivés du catéchol et dont 1le
plus répandu est l'entérobactine {(fig. 3). La coordination se
fait par les six oxygénes des trois résidus du catéchol.

— —3"

OH

OH

_Fig. 3 : Catéchol et complexe fer-entéraobactine

c) les mycobactines; qui contiennent a 1la fois des groupes
hydroxamates et  phénclates. Elles sont présentes dans les
bactéries vivant dans les sols et leur coordination se falt par
deux groupes hydroxamates, un phénolate et un oxazoline (fig. 4).

ca

HH

¢C—N HH [s)
/ | N 1
A, [CHy)y— CH—CO

Fig. 4 : Complexe fer-mycobactine



Chez les organismes supérieurs le fer provient de source alimen-
taire ‘et sa solubilisation se fait par les acides gastriques. Il
est ensuite réduit dans l'appareil digestif, puis, soit stocké
dans le ducdénum sous forme de ferritine ou d‘hémosidérine, soit
il passe dans le sang oll il se lie &4 la transférine et est déposé
dans la moelle ou le foie ol il est utilisé pour la synthése des
hémoprotéines. Ces protéines ne présentent pas de similitudes
avec les sidércophores, en ce qui concerne la complexatlon du fer,
et sont utilisées aussi comme moyen de stockage puisque les or-
ganismes supérieurs mne passédent pas de mécanisme d'élimination
de l'excés du fer, ce qul fait qu'on ne le retrouve jamais dans
les excrétions animales contrairement a tous 1les autres
métaux®??. Le cuivre a un métabolisme paralléle & celui du fer,
il est transporté dans le sang par l'albumine et est stocké dans
le folie. En cas de besoin, il est transporté vers les autres tis-
sus par la céruloplasmine. Contrairement au fer 1'excés de cuivre
ingéré est excrété. Il est A signaler que seule une petite frac-
tion de cuivre dans le sang {5%) est liée & l'albumine et & des
acides aminés {essentiellement l'histildine) et peut alnsi &tre en
équilibre rapide avec le cuivre se trouvant dans les tissus. Un

Tableau 1: Quelques pratéines du cuivret??

Mole
Cufmole

Protcin Mol. wt protein  Eg(mV) Colour/function
Plasincyanin 10,500 1 Blue/eloctron transport
Stellacyanin 20,000 1 415  Bluc/electron transport
Azurin 16,000 1 318 Bluc/eleciran transport
Umocyanin 14,000 ! Bule/eleciron transport
Plantacyanin R0OO f Bluejelectson transpoct
Rusticyanin 16,500 1 £8¢  Blye/clotron transport
Laccase &0,000- 120.000 4 450  Blucfoxidasc
Ascorbale

oxidase 150,000 8 Bluc/exidase
Ceruloplasmin 150,000 (%) 390 Bluc/orxidase
Dopamine-j3-

manocoxygenase 290,000 1 Non-bluc/oxidase
Galaciose

oxidasc 63,000 | Non-blucfozidase
Dopamine

oxidase Non-bluc/ozidase
Benzylamine

oxidase 2 Non-bluc/osidasc
Polyphenol

onidasc 119,000 4 Non-blucfoaidase
Cytochrome ¢

oxidase 100,000 2.2Fe Elciron transport
Superonide

dismulase 32,000 2.2Zn Q; dispropertionstion
Human serum

albumin Cu(ll) sranspor!




complexe ternaire du type cuivre-albumine-histidine joue un réle
essentiel dans l'échange du cuivre entre la macromolécule albumi-
ne et l'acide aminé de bas poids moléculaire (histidine). 11 peut
donc é&tre transporté facilement 3 travers les membranes biclogi-~
ques. Il existe trois types de complexes que le cuivre peut
former avec des protéines {(dont le tableau 1 donne un apergu}:

a) type l: appelé de culvre bleu, contenant les complexes absor-
bant vers 600mm {transitions par transfert de charge) avec un
coefficient d'extinction molaire (3500-5300 M™* cm~*) 100 fols
Plus élevé gue celui des complexes de bas poids moléculaire. Ces
complexes sont aussi caractérisés par des spectres EPR de con-
stante de couplage hyperfine et des patentiels rédox élevés,

b} type 2: contenant Jles complexes 3 propriétés similaires a
celles des complexes de bas poids moléculaire, et

¢} type 3: contenant les complexes présentant une absorption im-
tense vers 330nm et un coefficient d'extinction molaire de
1'ordre de 3000 & 5000 M~* cm™>. Dans ces complexes deux ions de
culvre sont présents. Ainsl 11s sont diamagnétiques et ne peuvent
pas étre identifiés par EPR.

Toutes les protéines participant 3 la formation des ces complexes
sont appelées cuproprotélnes et peuvent fixer un ou plusieurs
atomes de cuivre. En ce qui concerne les micro—organismes
{bactéries, algues®*- 3!), le mécanisme de fixation du culvre par
les cellules est celui mentionné scus 1.2. Toutefols, les pro-
bl&émes posés par le cuivre ne sont pas comparables & ceux posés
par le fer vu la disponibilité élevée du culivre de par sa grande
sclubilité. Malgré ses désavantages, le fer eat plus répandu dans
le monde wvivant, & cause de sa plus grande abondance dans la
crolite terrestre, de son potentiel rédox plus favorable et de
1'apparition plus tardive de la forme assimilable du culvre.

1.4. But du travail et systémes choisis

Afin de mieux comprendre ces mécanismes de transport et
d'assgimilation 3du fer et du cuivre, un moddle simple a été
cherché qui permettrait d'étudier et d'éluclder =séparément les



différentes questions. Ainsi le choix du ligand devrait se faire
en tenant compte des données suivantes: '

1)

2)

1)

le fer(III) est la forme prédominante & l'extérieur des
cellules et est peu soluble & un pH entre S et 9. I1 faut
donc un ligand capable d'empécher la précipitation du fer
et de le rendre, en canséquence, plue disponible biologi-
quement

le cuivre est trés disponible biologiquement, il faut danc
un ligand capable de réduire cette dipponibilité en le
camplexant en méme temps que le fer(III)

a4 1'intérieur des cellules, la forme prédaminante du fer
est le fer(II), 11 faut donc un ligand dont la atabilité
est-nettement inférieure avec le fer{li} qu'avec le fer
(III) de facon a ce Qque le métal soit reldché une fols
réduit

En conséquence, il faut un ligand organique capable de contrdler
la spéciation chimique du fer et du cuivre en fonction du rapport

des
dont

concentrations métal:ligand, du pH et formant des complexes
la stabilité varie dans 1'ordre:

Fe®" > Cu®* > Fe®**

Le but du travail peut é&tre schématigé sous forme d'une réactian:

-J30H™
{Fe(OH),]} + Cu?* ————emp Fe** Liag.; + Cu®'L
+Laxc -

membrane cellulaire

{Fe(CH),} + Cu®*'L *——%——H Fe?* 4+ Cu?*[, *— Fe?*L

O
N
(9]
[+
[
t

Fig. 5: Hypothése de travail



Pour satisfaire & nos besoins, 1le ligand doit étre capable de
complexer tant le fer gque 1le cuivre, avec une certaine
sélectivité en fonction du pH et porter des fonctions coor-
dinatrices semblables a celles rencontrées dans les systémes
vivants. Alnsi notre choix s'est porté sur le ligand L, qul con-
tient deux groupes phéncls (par analegie aux catécholates) et
deux groupes amines, carboxylliques et amides (par analegle aux
cuproprotéines, peptides et acides aminés). Par ce choix les
groupes coordinateurs spécifiques au fer(III} (phénols) et au
culvre{II) (amines et amides) sont présents. En plus, les con-
stantes de dissociation des ces groupes couvrent un large domalne
de pH, Ce qui garantit une certalne sélectivité en fonctien du
pH, puisque 1la coordination de ces groupes dépend de leur
déprotonation. Etant donné que le comportement du ligand L, est
assez difficile & interpréter, nous étudlerons également les
quatre ligands L,, L., Li et L,, dont chacun comprend une partie
de L, et qui par comparaison devraient alnsi permettre de mieux
comprendre ce systéme.

1.5. Formules chimiques des ligands choisis

. _CH,COOH
L,: © CH,=N
CH ,CONH
Ho CH.,COOH
L,: CH —N(: 2
3 CH ,CONH
: CH_COOH o | .
Ly: CH _N<: 2 CH,O
CH,CONH
HO
. CH_,COOH
HOOCH,C -
L > NCH ,CH N
4 HNOCHzc CH CONH
oH
HOOCH ,C _/CH,COON

L 2 :)NCH cnzu
5 @HNOCHZC e, conn



CHAPITRE 2

kAR R A k&

2. Etude potentiométrique

Dane ce chapitre sont décrites les prapriétés de chaque ligand,
respectivement en absence et en présence d'un métal. Alnel les
constantes de dissaciation des 1ligands (constantes d'scidité),
les conetantes de formation des complexes (exprimées en logh),
les courbee de titrage et les courbes de distribution d'espéces
en fonction du pH sont présentées ci-aprés. Tautes les constantes
sont définies en considérant l'équilibre suivant:

mM + 1L + hH —— M Hala

Les constantes calculées, pour les équllibree de formation des
complexes, sant exprimées par:

[MH,La ]
(M)™{H]™[L]*

En absence de métal, m=0, 1=1 et les constantes d'acidité des
ligande sont données par:

{HnL)
(H]™{L)*

Les calculs ont été effectués avec le pragramme SCOGSt7. 9. 21
modifié, Les différencee entre les 1agB"mth1 donnent les con-
stantes de dissaciatian des ligands et des complexes. Pour la
préeentation deg résultats potentiométriques les 1ligands sont
&éparés en deux groupes, le premier comprenant les ligands L., La
et L, dérivées de l'acide MIDA et le second les ligands L, et Lg
dérivés de 1'EDTA. Toutes les caonstantes gseront Ccomparées aux
constantes analogues, abtenuee avec des ligande similaires
(tableau 3 et 6) et dont on retraouve les formules chimigques &2 1la
page 11l.



3.1. Détermination des constantes de dissociation des ligands

Les courbes de titrage des ligands L,, Lz et L, (p. 20 a 22),
montrent un seul point d'équivalence, qui correspond & 1la
neutralisation du groupe amine protoné. Pour les ligands L, et L.
(p. 23 et 24}, deux polnts d'équivalence sont observés et
attribués 3 la neutralisation des groupes amines protonés. Les
points d'équivalence correspondant & la neutralisation des
groupes carboxyliques et des groupes phénols ne sont pas observ-
ables dans ces conditions de titrage, les premiers étant forte-
ment, et les deuxiémes falblement acides. Néanmoins, 1'addition
d'un excés d'acide permet d'observer la neutralisation du groupe
carboxyligque. Pour lea ligands L, et L., dQui contiennent deux
groupes carboxyliques, seule la neutralisation d'un des deux peut
&tre observée. Les tableaux 2 et 5 résument les valeurs obtenues
pour les constantes de dissociation de chaque ligand.

Tableau 2: Constantee de dissociation des ligands L,, L. L,
*({Pk(g;: valeurs obtenues graphiquement)

igand L L2 L

1 3

Espéce

logs pk pkig}*] logs pk pkig) | logB pk pkig)

B3lcarb. [20.11 3.65 3.42. 19.14 3.0 3.4 |10.96 3.8 3.64

HZLamine 16.46 7.13 7.0 16.14 7.12 7.0 7.16 7.16 7.1

Bl hénol [9.33 9.33 - |9.02 9.02 - - - -

Tableau 3: Constantes de dissociation des ligands analogues A
Ly, Lz et Ljyt20?

Ligand |  yrpa | HBIDA cMIAH | cMaam IDH

groupe Pk pk Pk Pk ek
carbox. 2.12 2.34 1.75 2.44 -
amine 9.56 B.07 6.99 6.16 S5.66
phényl - 11.71 - - -
hydro- - - 9.09 9.42 7.213
xamigue
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Tabieau 4: Formuies chimiques des ligands cités dans la littérature

/o
in : CH,COOM - CH, L
ci H,c..z,ozu H-N : H-N / “NHOH
3N - [»] - 3]
CH,CO,H \CH;C/ \cu,<:<
: “NHOH NHOH
Ac. N-méthyl-imino Ac. N,N-carboxymé- Ac. Iminodiacéthy-
diacétique(MIDA) thyl-iminoacéthy- droxamigue (IDH)
droxamique (CMIAH)
CH,CO0H
m.'JZ(:CH2 - o ot
\cu,c<N N/cuz Co, i
CH
HOH 2 ‘cuzcuzn Hozccuzﬂucuzcnzmcuzcozu
Ac. N,N-bis(carbo- Ac. N-(o-hydroxy- Ac. Ethylénediamine
xyméthyl)amino-acé- benzyl) iminodiacé- diacétique (EDDA)
thydroxamique (CMAAH) tique (HBIDA)
HO,CCHNACH, CHl, HHCHCU, H
CH, NHCH, CH, NHCH, W oM
on HO
Ethylénebis (iminomethyléne- Ac. Ethyl&nediiminobis((2-hydroxy-
2-phénol (HYBEDA) phényl}acétique] (EHPG)
. RO,CCH H,CO,H
2 2\w::ﬂ CH H/c 272 a R}
cHy’ 2 % N\ea Mot o
2 3 HEH,, CRHCIL, CH RHCTR, N
: we ¢t N w
o4 HO

L] ’ L]
Ac. N,N -bis(2-hydroxybenzyl) N,N -diglycyl-éthyléne-diamine

éthylénedinitrilo~N,N -diacé- {DGEN)
tique(HBED)
fi i HO,ClHy, N CRCO,H
HONHCCH /CH,CxHoH " HOH, CNHCH, CR,NHCCH M
NCHCH , ¥ HO,CCH, “MCH,C0,H
Ho ek, Ned_ e, i ne
2
Ac. Ethyldne-dinitrilosN,N - Ac. Ethylénebis(imino-1-0oxocethylé&ne
diacéthydroxamique-N,N -dia- nitrilo}tetraacétique (DGENTA)
cétique (EDTA-DX)
Q d

1] H
HO., CCH.NHCCH 4., CNHCH., CON Ac.,Ethylénedinitrilo-
272 D yeHL e 2 22 N,N -bis(méthylénecarbg-
Huzccuzf ‘cuzcozﬂ nyl-imincacétique}-N,N-
diacétique (EDDAG-DA)
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Ces valeurs sont comparées aux valeurs mentionnées dans la litté-
rature®*®! pour des ligands similaires et dont un échantillonnage
est présenté dans le tableau 3. Il est 3 remarquer que la présen-
ce d'un groupe amide prés d'un groupe amine rend ce dernier net-
tement plus aclde. Ainsi les pk,. balssent de 9.56 (MIDA) et 8.06
(HBIDA) & 6.99 (CMAAH) et 6.16 {CMIAH) en remplacant un groupe
carboxylique par un groupe amlde, et méme & 5.66 {(IDH) en
remplagant les deux groupes carboxyliques. Un autre facteur
influengant l'acidité, tant des groupes amines que phénols, est
la formation des liaisons par “pont hydrogéne" intramoléculaires,
tiz. 251 telles qu'elles sont représentées dans la fiqure 6.

. - CH,C00 CH,CO0 JCHRC00- 0
-CH -N/ ~CH_-N -CH.-N .
24 20N 2
H “cH ! CH
; 2 on | 2 CH.,CONH

H |
OH €O ,CO 2
@4 O

Fig. 6: Lisisons par "pont hydrogéne" intramoléculaire

En principe, ce genre de lislsonse augmente l'acldité des groupes
amlnes et dimlnue celle des groupes phénols. Mais leur effet dev-
ralt &tre négligeable par rapport & celui 44 & la présence d'un
groupe amlde. Cecl est confirmé par la similitude des pk. des
trols ligands, bien que L, ne posséde pas de groupe phéncl. Pdr
contre une différence notable est observée entre les valeurs
calculées des pk. des groupes carboxyllques de nos ligands. Ces
différences sont attribuées su fait que, les ligands é&tant peu
solubles dans 1l'esu {concentration maximale de 10~> M), il est
difficile de déterminer des valeurs de pk. <4qui oecillent entre
3.0 et 3.5, avec une grande préclsion. Pour cette ralson, les
valeurs obtenuese graphiquement sont .indiquées dans le tableau 2.
On remargque dgque les valeurs des pk. sont besucoup plus proches.
D'allleurs, dans les calculs des constantes de stabllité des
complexes, ce sont les valeurs obtenues graphlquement. pour les
groupes carboxyliques qul sont utilisées. En ce qul concerne les
groupes phénoliques on remarque que celuil de L, est un peu plus
acide que celui de L,. Cette différence est attrlhbuée & la.
présence du chlore en positlon para du phénol qul, par son effet

12



-1, favoriserait la dissociation du groupe phénalique. Dans le
cas des ligands L, et L, l'abaissement du pk. du premier groupe

Tablegu 5: Constantes de dissociation dee ligands L, et L.

Ligand L, L.
Eepéce
LOQSHhL Pk Pk(g, LogEHhL Pk ‘ Pk(gl
Relcarn. - - - - - -
Holarb. 3.1 2,74 - - - -
Hilomine 20.37 4.13 4.2 1.3 4.1 4.3
HaL ine 16.24 6.89 7.0 7.21 7.21 7.2
H,Lphénol 9.35 9.35 - - - _
HL o héncl - (0.5t - - - -

*  valeur déterminée & un pH entre 9.0 et 12.5 et en prennant en
considération seulement la dissociation des deux groupes phénols

amine est encore plus important. La comparaieon avec les valeurs
tabulées pour dJdee ligands similaires (tableau 6) montre que des
abaissemente analogues ont été cbtenus pour- EDTA-DX et EDDAG-
DAL*S. 271 liahajssement du pk, du premier groupe amine, i en-

viron 4.0-4.5 est attribué & lfeffet conjoint de la charge

Tableau 6: Constantes de diseociation des ligands analogues &
L‘ et L!l [L1D]

igand DGENTA | EDDAG-DA| DGEN{ EHPG | EDDA | HYBEDA | HBED DTA-DX
groupe pk pk pk Pk Pk pk Pk Pk
carbox. 1.23 2.87 - - - - - -
carbox. 2.66 3.51 - - - - - -
amine 6.18 4.38 7.48(6.32 6.42| 6.17 4.64 | 3.48
amine 7.30 7.37 8.22/8.64 9.46| 8.37 B8.3216.67
phénol - - - |10.24] - 9.8 1.0 -
phénaol - - - 11.68 - 10.5 12.46f -
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positive sur le deuxiéme groupe amine et la présence d'un groupe
amide des deux cétés de la molécule. Les raisons de 1'abaissement
du pk. de la deuxiéme amine restent les mémes gque pour le cas des
ligands L,, L. et L.. L'observation des pk, des groupes phénols
des ligands figurant sur les tableaux 5 et 6, montre une acidité
accrue pour le ligand L, par rapport a4 EHPG et HBED. La simili-
tude de 1'acidité des phénols de L, et L, avec le premier phénol
de L,, permet de conclure gue l'augmentation de l'acidité, tant
des groupes amines que phénols, est due au remplacement d'un
groupe carboxylate riche en électrens, par un groupe amide pauvre
en électron;.

2.2. Constantes de formation des complexes métal-ligand

Les pages 20 a3 24, résument le comportement des cing ligands en
présence d'un métal [courbes de titrage, distribution d'espéces
et constantes de formation).

2.2.1. Systémes métal-L,, Lo, L.

Les courbes de titrage des deux premiers systémes sont similai-
res. Ainsi avec le fer{III) deux points d'éguivalence sont obser-
vés aprés 3 et 4 équivalents de base ajoutés. Le premier cor-
respond 3 la neutralisatien des protons des groupes amine, phénol
et amide et le deuxiéme 3 la dissociation d'une molécule 4'eau
fixée sur le métal. Avec le cuivre un Seul point d'égquivalence
est observé aprés addition des trois équivalents de base, corre-
sponidant 3 1a neutralisation des groupes amine, phénol et amide.
avec le fer(II), wun point d'équivalence est cbservé aprés addi-
tion d'un éguivalent de kase, correspondant 3 la neutralisation
du groupe amine, et un autre aprés treois équivalents de hase,
correspondant 3 1a neutralisation des groupes phénol et amide.
Avec L, qui ne posséde pas de groupe phéneol, un seul point d'é-
quivalence est chservé aprés addition de deux équivalents de ba-
ge, dans le cas du cuivre et du fer(II) et deux points d'éguiva-
lence sont observés aprés addition de trois et quatre éguivalents
de base dans le cas du fer(III). Les pretens supplémentaires ti-
trés avec le fer(III) proviennent de la dissaciation de deux mo-
lécules d'eau fixées sur le métal. Les espéces détectées dans les
systémes contenant le cuivre et le fer{Il) sont: MHL {(pour L, et
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L.), ML, MH..L et MH ,L(OH). Dans le cas du fer{III) les espéces
ML, MH_ L, MH_;L(CH) et MH_,L(OH}. sont détectées avec L, et L,.

L'absence de MHL est expllquee par la grande affinité du fer(III].
pour le groupe phenol ce gui provogque sa deprotonatlon % des pH
plus bas que dans le cas du cuivre et du fer{II). &Avec L, seules
les espéces MH_,L(OH) et MH_lL(OH)2 sont présentes. Cecl est
'expiiqué par une augmentation de }'acidité des molécules d'eau
fixées sur le métal, sur lequel, 1'apport é&lectronique est plus
faible avec Li qu'avec les ligands L, et L.. Les structures des
tous les complexes sont rgprésentées dans la figure 7. Dans MHL
le ligand est coordonné avec les groupes amine et carboxylique et
il ¥ & une interaction avec l'oxygéne du groupe' amidet2s- =273
dans le plan et avec l'oxygéne du groupe phénol en axial, sans
que ce dernier solt coordonné. Cette interaction est également
observée avec le groupe méthoxy de L, (voir spectrophotométrie).

MHL HL

¢ ' OH
CH 7 —"1;:@ 9 0
"N Cb% ' __"€%3 CFQ Ia ———1ﬁ3

{\M/ (N\M/N | (N_\M/N
\0 Hoi cl)\o

0 0

HH L MH_ LIOH! MH_LiOH),

Fig. 7: Structure des complexes métal-L,, L.
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Dans ML la coordination se fait avec les groupes amine, carboxy-
ligue et phénol, 1'interaction avec le dgroupe amide restant la
méme. Dans le complexe MH.,L la coordination se falt avec les
groupes carboxylique, amine, amide et phénol. Quand 1le PpR
augmente, il y a formation des hydroxycomplexes MH_,L(OH) et
.MH_,L(OH)-. Tous ces complexes sont octaddriques et les posltlons
de coordinatlon libres sont occupées par des molécules d'eau. Lea
structures des complexes, ci-dessous, sont aussi valables pour le
ligand L,, avec la différence-que 1'interaction de l'oxygéne du
groupe méthoxy avec le métal est toujours plus faible gue celle
du groupe phénol.

2.2.2. systémes métal:L,, L.
Le systéme Fe(III)}~L, présente un premier point d'équivalence

aprés additlon de 4 équivalents de base et un deuxiéme aprés 6
équivalents. Le cuivre présente deux pointa d'dquivalence aprés 2

R-—\' t//-_R (go
N a—J
[N\M/j . N/: 0
0 .0/ \0 .

MH (M=Cu ) NH

2L
o

MH,L ( Fe)

Fig. 8: Structure des complexes MH:L,., (2 protons tltrés)
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et & éguivalents de base ajoutés. La présence d'un point d'équi-
valence aprés addition de 2 équivalents de base montre la forma-
tion d'une espéce MH.L dont la structure seralt semblable a celle
du complexe Cu-EDDA. Avec le Fel(lI} 1la courbé de titrage est
semblable a celle du cuivre, un point d'équivalence étant observeé
aprés 2 égquivalents et un autre aprés 4 éguivalents de base ajou-
"tés. Le complexe MH,L existe aussi dans le systéme FelIII)-L,
mais avec une structure légérement différente avec deux interac-
tions supplémentaires en axial, avec les deux axygénes des grou-
pes amides®*7?? (fig. 8). La structure des complexes ML est, par
cantre, complétement différente (fig. 9) suivant que le métal est
le cuivre ou le fer. Ainsi, dans le complexe Cul les groupes car-
boxyliques sant écartés et la coordination se fait avec les deux
groupes amines, les deux groupeﬁ . phénols en axial (structure
similaire aux complexes Cu-L,, L) et une interaction avec les
deux oxygénes des fonctions amides. Avec le fer, un seul carboxy-
late est écarté et une coordination simultanée du premier groupe
amide et phénol se produit, 1'amide se plagant en axial et le
phénal en équateorial, formant ainsi deux c¢ycles perpendiculaires
au plan du métal. Pour la formation des complexes MH_,L et MH_.L

M.
@O N/ “‘O
>__/ \_1_<
0 QO NH
OH

Fig. 9: Structure des complexes ML.,, {4 protaons titrés}
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{fig. 10}, 1la deéprotonation 'des groupes amides se fait d'une
fagon subséguente dans le cas du cuivre, tandis que dans le cas
du fer 13 déprotonation du deuxiéme phénol sult celle du deuxidme
groupe amide (voir spectrophotométrie). Dans le systéme fer(Il1I)-
L., un seul point d'égquivalence est obhservé aprés.addition de 4
équivalents de base, ce qui correspond 3 la neutralisation des
" deux protons amines et des deux protons provenant de la dissocia-
tion des molécules d'eau fixées sur le métal. Avec le cuivre,
deux polnts d'équivalence sont observés aprés 2 et 4 équivalents
de base, les deux premiers correspondant 3 1a neutralisation des
groupes amines et les deux autres aux groupes amides. Avec le
fer{II), un seul point d'éguivalence est observé aprés addition

Fig. 10: Structure du compleie MH_.L.., (6 protons titrés)

de 2 équivalents de base qui correspond & 13 neutralisation des
groupes amines. Les espéces ML s, ont une structure identique &
celle des espéces MH,L,., (fig. 11) puisque L. ne posséde pas de
groupes phénols. L'absence des groupes phénols empéche aussi 1la
formation des complexes par déprotonation des groupes amides dans
le cas du fer(IX, IXII). Avec le culvre cette déprotonation a lieu
et entraine la formation des complexes MH_,L et MH_,L (fig. 11}.
Les deux groupes amides remplacent les deux groupes carhoxyligques
dans le plan, comme pour les complexes cuivre-peptidest2s. 373,
Par contre les complexes MH_.L formés avec L, sont d'une confor-
mation un peu tendue et un écartement des groupes phénols n'est
Pas 3 exclure. Toutefois, 1la coordination des groupes amides

is



n'est pas remise en question dans les complexes

ces ligandst*s- 22

R / VR

o :[/ZN‘M’/i:7
Oo/\oO

ML (mM=C

. A7)
.

ul

]
] N

2

K/‘ )
0

0
MH,L (Cu)

%
o
/!
i
H
s

L
L
(;;;:EJ<%

NH

ML (Fe)

1
1
¥

:——-\ /—R

4 N
2/ N\:-4/ j
0 0///l\b X

0
MLOH (Fe)

o
(o

OH

R—“\ﬁr

I\/
M

0 o/// \b
0

H

MLOH, (Fe)

Fig. 11: Structure des complexes métal-L.

de culvre avec
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Ligand L,

e
Y
15 @ =
r [
(=% (&3
3¢
¢.0
1@
6.0
5.9
4.9
28 1.8 7.8 3.8 4.8 50 6.0 1.0 3.9 5@ 1.0 3.9 I
eq.de base pH
1.0
Ja ” ~ B
: Cu :L1 a
O (4]
c [
8 b
0.st 0.5}
e
3.9 5.0 7.0 58 11.0 3.8 5@ 7.0 7o 11
pH pH

Fig. 12: Courbes de titrage et distribution d'espéces pour le sy-
stéme métal-L,=1:1, ({C,=C.=2,5.10"* M, u=0,1). q:M“‘,
b=MHL, ' ¢=ML, d=MH..L, e=MH_,L{OCH), f=MH_,L(OH);.
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Fig, 13: Courbes de titrage et distribution d'espé&ces pour le sy-
stéme métal-L,=1:1, (cn,=c.=2,5.10"* M, p=0,1). a=M"",
b=MHL, c=ML, d=MH_,L, e=MH_,L[OH), ~f=MH_,L(OH),.
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Fig. 14: Courbes de titrage et distribution d'espéces pour le sy-
stéme métal-L.=1:1 {(Ccu,=C,.=2,5.10"% M, Cpa=Cr=1.107* M,
22 u=0,1). a=M"*,

=ML, ¢=MH_,L, d=MH.,L(OH), e=MH_,L{OH),.




Ligand Ly

11.e

rel

e e

conc.

"2 52 .iee i5.¢ 2.6
ea. e DIse

corc_rel

o

Fig. 15: Courbes de titrage et distribution d'espéces pour le sy-

stéme métal-L, = 1:1 (cocu?* za3t = cp = 5.107° N,
Cral*=c,=6.,10"> M, pu=0,1). a=M"*, b=MH_.L, c=MHL, d=ML,

e=MH{_ f=MH_,L.
MH_, L, 2 23
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Fig. 16: Courbes de titrage et distribution d'espéces pour le sy-
stéme métal-Ls=1:1 {Ceu?t=¢.=5.10"* M, Cpad*=c.=1.107*N,

cr-2+= Cr =
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d=MH_,L, e=ML(OH), £=ML{OH),.



2.3. Systémes métal-ligand 1:2

Tous les systémes métal-ligand, dans le rapport 1:2, ont été
étudiés dans le but de déterminer les constantes de stabilité des
complexes du type ML,. Malgré l'excés de ligand, des espéces de
ce type ne semblent pas é&tre présentes dans les systémes con-
tenmant les ligands L,, L., L., Ls, ainsi que dans le cas du fer
{(IT et III)-L.. Par contre, pour le systéme Cu-L,, les espéces
Cul(L): et Cu(H_,L)L ont été définies. La courbe de titrage, la
distribution d'espéces (rapport M:L=1:1} et 1les constantes de
stabilité de ce systéme sont présentées 4 la page 26. Cependant
ces deux complexes ne sont présents gu'Ad un pourcentage trés
faible dans 1le systéme métal-ligand 1:1, donc ils peuvent étre
négligés. L' absence des bis-complexes dans ces systémes est

Ho‘
| " I
H0 NG ‘fN 2
H.Cw R|R_ _CH [ M
ERRN 3
N LN 0707 | “N—R
0 l 0 0
H,0 | 0
CuL2 Cu(H_1L)L

Fig. 17: Bis-complexes Cu<-L,

attribuée 4 la présence d'un grand nombre d'oxygénes dans les
molécules des ligands. L'affinité du fer pour l'oxygéne favorise
la formation de complexes du type ML, méme pour les pH bas aux-
quels il n'y aurait qu'une simple interaction entre les groupes
amides et phénols et le métal. Cette absence renforcerait aussi
1'hypothése de 1l'interaction métal-méthoxy. Seul le cuivre dont
ltaffinité poﬁr les amines est plus grande que celle du fer peut
former des bis-complexes et ceci seulement avec L, ou la coor-
dination d'un deuxiéme groupe amine est préferée a celle d'un
groupe méthoxy.
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Ligand 1.3

1y . 19

o

Core _=e,

20 2.6 T8 T5TT2TIE 3% 3.3 T 72 78
en.1¢ Dase pH

Fig. 1B8: Courbes de titrage pour le systéme Cu?*:L,=1:2 (u=0.1,
c:=4.10"* M, ¢l,2+=2.10"* M). Distribution d'espéces
pour le systéme métal-L,=1:1, tenant compte des bis-
complexes. a=Cu2?*, b=ML, ¢=MH_,L, d=MH_,L(OH), e=MLa.

Tableau 7: Constantes de stabilité des complexes formés dans un

systéme Cu?*:L,=1:2.

Ligand L3
Espéce logs pk
ML 7.76 5.27
MH_,L 2.49 9.43
MH_, LOH -6.94 -
ML2 13.67 7.35
MiH_ L)L 6.32 -
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2.4. Systémes métal-ligand 2:1

Des espéces binucléaires ont été trouvées avec L, et L, dans les
systémes contenant deux équivalents de métal par rapport au li-
gand. Les courbes de titrage sont données par la figure 19. Avec
L. on remargque que le Fe®* présente deux points d'équivalence
aprés 6 et 8 équivalents de base ajoutés. Avec le Fe?** deux
points d4'équivalence sont également présents aprés 2 et 4 équi-
valents de base ajoutés. Avec le Cu>* deux points d'équivalence
sont observés aprés 2 et 6 équivalents de base ajoutés. Le com-
portement du cuivre est le méme avec L,. En revanche les systémes
avec le fer ne présentent plus qu'un seul point d'éguivalence
aprés 6 équivalents (Fe®*) et 2 équivalents (Fe?*) de base ajou-
tés. En ce qui concerne le Fe**, 1'cbservation 4‘'un deuxiéme
" point d'équivalence est éventuellement empéchée par la précipi-
tation du complexe neutre M L(OH). (fiq. 21) ou par l'hydrolyse
du métal. Le comportement identique du cuivre vis-a-vis des deux
ligands et la présence du premier point d'équivalence aprés 2
équivalents de base ajoutés montre bien gue l'espéce moncnucléai-
re MH.L (avec L,) et ML (avec L.) est présente méme dans les
systémes cuivre-ligand 2:1. Cette similitude montre aussi que les

Ligand Lq, M:L=2:1 Ligand LS’ M:L=21:1

0.0 5.0 10.0 15.0 70 1§ % 80 100

Fig. 19: Courbes de titrage des systémes métal-L., La.=2:1 (u=0,1,

Crnaem2=2,5.10"* M, Caigana=l,25.107% M}. .
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Fig. 20:; Evolution de la formation des complexes dans le systéme
métal-L,=2:1

deux groupes amides sont déprotonés (fig. 21} tandis que ce n'est
ras le cas avec le fer oli les protons supplémentaires titrés pro-
viennent de la dissociation des molécules d'eau fixées sur le mé-
tal. Toutefois, 1l'introduction des espéces binucléalres dans les
systémes métal-ligand 1:1 n'entraine aucun changement sur la dis-
tribution d'espéces. Il est 4 remarquer gque les groupes phénols
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Fig. 21: Evolution de la formation des complexes dans le systéme
métal-L.=2:1

sont déprotonés avant les groupes amides en présence de cuivre et

que ces derniers se déprotonent l'un aprés l'autre ce gqui entrai-
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ne la formation d'une espéce M,ﬁ_,L. En présence de fer, la coor-
dination des groupes phénols et amides semble se faire simultané-
ment comme pour le systéme fer-L, ce gqui justifie 1'absence de
l'espéce M;H_,L. Cependant, la coordination des deuxiémes amide
et phénocl ne se produit gue quand les deux premiers ont £ini de
_se fixer sur le premier centre métalligue (espéce Fe.L). Ensuite
Ia digeociation des molécules d'eau fixées sur le métal Pprovogue
la formation des hydroxycomplexes, 1la constante de stabilité de
1'espéce M H_,L{OH); étant déterminée seulement dans le c¢as du
fer(111), les autres ayant une valeur trop négative. La coordina-
tion subeégquente des groupes amides sur le cuivre est vérifiée
par ls formation de l'espéce MpH_ .L avec L.. En ce qul concerne
le systéme fer-Ls, il est intéressant de noter 1'absence de
1'espéce FezL. Cela montre que la dissociation de 1l'zau
s'effectue en méme temps que la coordination des groupes amines
et carboxyliques. C'est une indication supplémentaire que 1la’
déprotonation des groupes amides ne se produit pas asvec le fer.

2.5. Discuseion des résultats

2.5.1. Systémes fer(III)-L,, Li, Lj, L, L,

L'affinité du fer(Ill) pour les groupes phénoliques dans les
systémes étudiés est mise en évidence par 1l'abaisaement du pk, de
ce groupe d'une valeur de 10.15, pour le ligand L. libre, 3 une
valeur de 3.82 lorsgue le fer est préeent et par l'absence de 1'
eepéce MHL dans les syetémee fer(Ill)-L, et Lp. La déprotonation
du groupe amide et sa coordinaticn sont en gquelgue scorte
entrainées par la coordination du groupe phéncl et la valeur des
Pka correspondantc est sbaissée a 7.0-8.0. En revanche, les pka
obtenua pour la dissociation de 1l'eau fixée sur le métal semblent
étre un peu elevés mais cette augmentation peut étre attribuée &
1'apport des électrone par le ligand. Avec L., la coordination
des groupes phénols et amides se fait par paire et de la méme
fagon qQu'avec L,. L'absence de 1l'espéce MH L peut &tre expliquée
par sa valeur trop elevée ou par le fait que le complexe est déja
formé 3 des pH plus bas. Son comportement s'apparente & celud
d'un acide fort. Aun vu des valeurs obtenues pour ce méme complexe
avec 1le cuivre et le fer(Il1), sa conatante de stabilité avec le
fer(III) devrait &tre >33. Dans ce cas, le programme de calcul
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utilisé ne permet pas de déterminer une valeur aussi élevée. Avec
L., la coordination des groupes amides ne se fait pas. L'allure
de la courbe de titration du systéme 1:1 qui présente un seul
point d'équivalence éﬁrés addition de 4 ’éduivalents de base
ajoutés et l'abaissement du pk. de l'espéce ML (6.44 contre 7.94
pour L,) plaide en faveur de cette conclusion. Ceci est surtout
soutenu par l'etude du systéme métal-ligand=2:1 et par 1la
spectrophoctométrie.

2.5.2. gystémes fer(II)-L;, Lo, L., L,, Lg

Avec le fer{II), 1l'abaissement des pk. des gioupes amides et
phénols n'est pas trés important et leur valeur se situe & en-
wiron 8.5. La distribution d‘éSpéces montre la présence de
fer(II) libre dans un domaine de pH assez large ce qui refléte
une stabilité plus faible de ses complexes vis-a-vis de ceux
formés avec le culvre et le fer{IIIl). L'affinité inférieure du
fexr(II) pour les groupes amines et phénols se remargue aussi au
niveau des courbes de titraée métal-ligand. Ainsi les valeurs de
pH de départ sont nettement plus élevées gqu'avec les deux autres
métaux. La comparaison des courbes de titrage avec L,, L., et L,
montre une différence sur la premiére partie de la courbe. Ainsi,
avec L, et L. cette partie de la courbe ressemble a la courbe de
titrage du ligand seul, ce qui n'est pas le cas avec L,. Cette
différence est attribuée au "pont hydrogéne" (fig. 6) formé entre
le phénol et 1'amine, et gui emp@cherait la formation du complexe
MHL. Avec L. ce "pont"™ ne peut pas se former et la formation du
complexe ML {correspondant au complexe MHL) est facilitée. Pour
ce qui concerne la coordination des groupes amides un comporte-
ment identigue a celuil du fer(III) est attribué au fer(II).

2.5.3. Systémes cuivre-L,, Lo, La, Ly, La

Le comportement du cuivre vis-a-vis dés trois premiers 1ligands
s'apparente a celui du fer(Ill) avec la différence que la dis-
sociation des molécules d'eau fixées sur le métal n'est pas ob-
servable sur la courbe de titrage. Les valeurs de pk, des groupes
phénols sont abaissées 3 env. 4.0-5.0 et celles des groupes
amides & env. 5.0-6.0. Au sujet du complexe ML, la coordination

du groupe phénol en axial induit un cycle a 7 membres (fig. 7),
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apparemment peu probable, mais la présence de tels cycles a3 été
mise en évidence dans les complexes cuivre-peptides t283,  Cette
hypothése est renforcée par l'étude spectrophotométrique {voir p.
38-40). La différence 4' une unité logarithmigque entre la con-
stante de stabilité du complexe ML,., et celle de ML, est
attribuée 3 lteffet +E du chlore présent dans ML.>,. Avec L., 1la
coordination des groupes amides se falt aprés celle des groupes
phénels et non pas simultanément comme dans le cas du fer(IIl).
Avec L, 13 coordlnation des groupes amides a lieu et les valeurs
des pk, des ces groupes sont quasiment identiques aux valeurs ob-
tenues pour ces mémes groupes avec L,. La méme observation ast
valable pour 1les complexes binucléaires. Cette coordination
subséquente des groupes amides a été mlse en évidence tant dans
les complexes peptidiques du cuivre f25- 273 qye dans les com-
plexes avec des ligands similalres '*%- 37- 311 Ep fonction des
résultats obtenus dans ce chapltre nous pouvons formuler
1'hypothése suivante: 1la déprotonation et la coordination du
groupe amide d'un ligand chelatant avec le cuivre se réalise sans
qu'elle soit assistée par une disposlition particulidre- d'autres
groupes coordinateurs dans le ligand. Avec le fer en revanche, la
présence d'un groupe coordinateur ayant une grande affinité
~comme par exemple le groupe phénolate- mais qui ne peut coordon-
ner que si le groupe amide déprotoné coordenne en méme temps, est
nécessaire.
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3+
Tableau §: Constantes de stabilité des complexes Fe™ :L=1:1.
Ligand L L, L,
Espéce logs pPK logB pk logs pk
ML 15.51 3.93 15.91 3.56 - -
MH_1L 11.58 7.02 12.35 6.97 - -
MH_TL(OHI 4.56 9.41 5.38 9.63 3.18 .7.26
MH_,L(OH),| -4.85 - -4.25 - ~4.08 -
igand L, Lg
Espéce logg pk logs ek
MH,L - - - -
* MHL 24.57 3.82 - -
ML 20.75 7.94 8.64 6.44
MH 1L 12.81 9.16 2.20 9.67
MH 2L 3.65 - -7.47 -
M+HL ==MHL - 14.42 - -
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Tableau 9 : Constantes de stabilité des complexes Fez‘:L=1:1.

Ligand L 5 L3
Espéce logs pK logsg pk log8g pk
* ML, 12.55 8.33 | 12.98 8.35 | - -
ML 4.22 8.47 4.63 8.47 4.18 8.73
MH_tL -4,25 10.15 -3.84 14.53 -4.55 10.15
MH_.L(OH) ]-14.40 - -14.37 - -14.70 -
*
M+HL+= MHL - 3,22 - 3.96 - =
igand L, Lg
Espéce loga pk logs rk
MﬂzL 26.39 ° - - -
MHL - - - -
ML 14.86 8.46 4.65 -
MH_.L 6.40 9.73 - -
MH_,L -3.33 - -11.98 -
M+H Le=HH_ L] - 6.89 - -
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Tableaul0: Constantes de stabilité des complexes Cu2+

tL=1¢1.
Ligand L L3
Espéce laggp pK logg Pk logs pk
*MHL 16.52 4.96 116.72 4,33 - -
ML 11.56 5.14 |12.59 6.34 7.76 5.27
MH_1L 6.42 10.95 6.25 10.53 2.49 9.43
MH_ L{OH} |-4.53 - -4.28 - -6.54 -
*M+HL == MHL{ - 7.18 - 7.70 - -
igand L4 L5
Espéce loge Pk logp pk
*MHZL 28.60 - - -
MHL - - - -
ML 16.77 .73 10.23 7.66
MHd1L .04 .24 2.57 9.26
MH_,L -0.2 - -6.69 -
*1-1+E!2L$MH2L - 10 - -
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Tableau 11: Constantes de stabilité des.complexes présents dans

les systémes métal-L,, Ly=2:1.

10.23

igand FeJ‘:L‘d I-‘e3":l.5
Espéce logs pk loge pk
MZHZL = - - -
25.4 - - -
M,L 5.46
NyH_, L - - 10.68 5.05
M, H_,L 11.04 7.87 5.63 5.81
Hzﬂ ZL{QH| 3.17 9.11 ~0.18 8.0
M, H_,L (OH) ~5.94 - -8.18 -
: 2+ 2+,
igand Fe .L4 Fe ‘LS
Espéce logé pk logs pk
* - - -
H2H2L 29.59
ML 16.58 - 9.24 -
M,H_ L - - - -
MZH-ZL -1.20 8.84 =7.01 8.69
M, H_,L(OH) -10.04 - -15.70 -
H2H_2LI?H12 - - - -
*2H + H,L - 10.09 - -
= H2H2L
lgand cul+* iky cu2+:L5
Espéce logs pk log8 pk
HHZL 28.60 - - -
H,L 20.70 6.18 - -
M,M_,L 14.52 7.49 7.60 6.20
M H_,L 7.03 9.26 1.40 6.89
H, H_,L(OH) -2.23 - -5.49 -
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3._.Etude spectroscopigue

Afin de mieux définir les espices présentes dans nos systéhes, et
leurs stabilité, ainsi que pour pouvoir comparer les vsleurs avec
celles obtenues par titration scidimétrique, les variastions de 1°
absorption, des différents systémes, en fonction du pH ont é&té
mesurées., Les résultsts cobtenus sont discutés dans ce chapitre.

3.1. Titrstions spectrophotométriques

Les titrations sont effectuées dans ie domsine visible {350 a 750
nm) et dans i'ultrs-viclet {220 3 350 nm). La spectrophotométrie
dans 1'Uv permét de se prononcer sur ls coordination:des groupes
phénols. Les caonditions sont 1les mémes que pour 1s potentio-
métrie,

3.1.1._ Spectres UV des ligands

Les spectres UV des 1igands montrent un maximum d'absorption cor-
respondsnt sux groupes phénols, protoné et déprotoné.

Tablegu 12: Maximums d'absorption des ligands L,, La, La, L. ©n
foncticn du pH '

Ligand L, L, Ly Ly
pH 1.5 | 13.0 | 1.5 13.0 | 5.5 - 4.3 11.0
maximum 284 | 304 | 294 314 | 274 - 280 304
[om) ,

La comparaison des valeurs des longueurs d'onde des maximums d'
absorption en présence et en absence de métal permet de se
prononcer sur la coordinstion des groupes phénocis. Dans L. 1le
groupe -OH est remplacé par un groupe méthoxy et il n'y a pas de
déplacement du maximum d'absorption en fonction de rH, maia en
fonctiop. de 1a coordiraticn de ce groupe. L. ne possade paa .de
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groupe sujet & un déplacement de ce genre, ainsi il n'a pas été
étudié dans 1'UV.

-3 = -4 =103 ar=10"4 ¥
cL=10 M cL—5.10 M ;=10 M 8L
304nm
. 284 E E‘ 274 nm
3 1 11 3,1
!
b
21 2, 2
1 1 1, 4 1,4
h--__"_'-——-\__ 1
B R TLRTLY e R " e W 3 e D

Fig. 22 : Spectree UV dea ligands L,, L,, L,, L, en fonction du pH

3.1.2. Spectres UV et VIS des systémee métal-L,, L

L'chaervation des spectres- UV en présence de fer montre qua le
maximum ae ddpiace de 293 nm (0 ég. de base) & 302 nm (5 et 6 &q.
de base). Ceaa valeurs ee situent entre lee deux valeurs obtenues
pour 1le ligand protoné et déprotené. Cecl montre que, déja au
début du titrage, il y a une interaction entre le phénol et -le
fer. Apréa 8 équlvelente de base ajoutéa, un léger déplacement
eat abservé ce qui permet de supposer un écartement du groupe
phénol et son remplacement par un groupe hydroxyle. Avec le cui-
vre, le maximum ase déplace de 284 nm {0 éq. de base) -ce qui cor-
respand su groupe phéncl protoné- & 304 nm (5 et 6 éq.) -qui cor-
respond au phénol déprotoné- et cela permet de falre les mémea
hypothéses que pour le systéme avec le fer. Le spectre VIS fer-L,
présente un maximum & 620 nm et un autre a 412 nm. Ce dernier
correapond a un transfert de charge, sa valeur augmentant juagu'id
addition de 2.5 équivalents de base, ce quli eat en bon eccord
avec le spectre UV, et diaparait par la sulite. Cette diaparition
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Fig. 23: Spectres UV et VIS des systémes métal-L1(cL=cM=2,5.10-4 M) .

Variation du spectre d'absorptien en fonction du nb., d'ég. de base.

est accompagnée par le déplacement progressif du maximum d'ab-
sorption de 620 nm & 522 nm. Il en résulte un point isosbestique
se situant 3 580 nm, le deuxiéme point isosbestigue se situant a
460 nm. Dans le systéme contenant le cuivre, deux maximums sont
observés a 616énm et 377 nm. La bande située & 377 nm ast é&gale-
ment attribuée 3 l'interaction cuivre-ligand et disparait aprés
l'addition de 3 éguivalents de base. Cette disparition est
expliguée par 1le fait gue le phénol est initialement placé en
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position axiale ce qui donne une transition peu énergétique 3
cause du faible recouvrement des orbitsles métal-ligand. Une fois
le groupe amide coordonné le phénol passe en position
équatoriale. Ceci entraine un déplacement du maximum d'absorption
4 une longueur d'onde plus petite (effet hypsochrome), la transi-
_tion devenant plus énergétique 3 cause du mellleur recouvrement
des orbitales. Les spectres obtenus avec les systémes contenant
L, ont 1la méme allure, mais ils sont décalés d'environ 10nm.
hinsi 1les maximums d'absorption pour le systéme fer-L. sont
situés 3 630, 522 et 416 nm, ceux du systéme cuivre-L, se situant
& 626 et 3IB6nm.

3.1.3. Spectres UV et VIS des systémes métal-L,

Seul le spectre VIS cuivre-L,, lequel présente deux maximums &
658 et 378 nm, peut &tre &tudié, celui avec le fer étant recou-
vert d'une large bande de transfert de charge. Contrairement aux
spectres V1S5 contenant L, et L., 1'absorptiqn due au transfert de
charge devient de plus en plus importante jusqu'a l'addition des
2.5 eéquivalents de base et ensuite, par formation de 1'hydroxy-
complexe, commence & diminuer mais sans jamals disparaitre. L*
examen des spectres UV montre gue le maximum d'absorption se
situant & 287 nm (0, 1, et 1.5 &g.) est légérement déplacé aprés
2 équivalents de base ajoutée et & partir de 2.5 équivalents,
deux pics sont observés & 283 et 274 nm. Avec le fer, 1le spectré
UV reste le méme sur tout le domaine de pH, 1le maximum d'absor-
ption &e situapt a 278 nm, ce qui montre une interaction con-

stante avec le métal.

3.1.4. Spectres des systémese métal-L, 1:1 et 2:1

3.1.4.1. sSystéme fer(III)-L,

Le spectre VIS du systéme fer—ﬁ.=1:1'(fig. 21), montre un maximum
qui se déplace de 624 nm (1 é&g.) & 550 nm (6 éq.) tandie que 1la
region du spectre en-dessous de 450 nm est occupée par une large
bande de transfert de charge qul ne permet pas de tirer des ren-
seignements sur l'interaction métal-ligand. Le spectre UV montre
un maximum & 280 mm, Jusqu'd 1l'addition des 4 équivalents de
base, se déplagant progressivement (4.5 et 5 ég.) et se fixant &
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Fig. 25: Spectres UV des systémes métsl-L,=1:l. Co.=C;=2,5.10"% M
Cpa=Cy=10"* M. Variation du spectre d'absorption en fonction

du nombre d'éguivslents de bsse ajoutés.
41



354 " s A 1

[37) 350 50 L] X 1)

cpocy=1,3.107% u e e, =1,4.107% u
€ 310 nm| ¢ 1 310 nm E 310nm
Foa
:: Cu:L4
X
» W
Lo
o
- -1 1 w
L
3+
Fe .L4
H T T o I8 % I e 3103 ™ em M0, 3 W am 10 3

Fig. 26: Spectres UV et VIS des systémes métal-L,~1:1. Variation du
spectre d'absorption en fonction du nombre d'éguivalents de base ajoutés.
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Fig. 27: Spectres UV et VIS des systémes métal-L,=2:1. Variation du spec-
tre d'absorption en fonction du nombre d'équivalents de base ajoutés.
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300 nm & partir Qe 5.5 égquivalents et ceci jusqu'a 12 équivalents
de base ajoutés. En méme temps l1'absorption devient de plua en
plus importante, ce qui prouve que 1l'espéce MH_.L devient de plus
en plus abondante. L'allure du spectre VIS du systéme fer-L,=2:1
(Eig. 27) est identique mais le maximum d'sbsorption se déplace
de 595 nm (1 €g.) & 534 nm (B &q.) ce qui correspondrait i une
espéce binucléaire. Le spectre UV montre que le maximum reste
fixé a4 280 nm jusqu'3 l'addition de 4 égquivalents de base, en-
suite se déplace par l'addition de 5 et 6 équivalents de base et
se fixe définitivement 3 300 nm aprés addition de 7 équivalents
de base, ce qui montre que la coordination des groupes amides et
phéncls se fait simultanément. ’

3.1.4.2. Systéme cuivre-L,

Les spectres VIS cbtenus pour les systémes cuivre-L, 1l:1 et 2:1
{fig. 26 et 27) présentent un maximum qui se situe 3 710 nm (2
éq.) et qui se déplace progressivement 3 659 nm, aprés additien
des 4 équivalents de base, pour le systéme 1l:1 et 3 636 nm,
aprés addition des 6 équivalents de base, pour le systéme 2:1,
‘L'observation du spectre UV du systéme 1l:1 montre qu'ia partir de
2 eéquivalents de base, deux maximums sont présents 3 280 et 310
nm. Le pic 3 280 nm correspondant au . phénol protoné disparait
complétement aprés 5 équivalents de base ajoutds, ce qui signifie
que les groupes phénols sont coordeonnés avant les groupes amides
et qui vérifierait 1l'espéce ML (fig. 9, p. 17). L'évolution du
spectre UV pour le systéme 2:1 est identique, ce qui amine & la
méme conclusien. '

3.1.5. Spectres VIS des systémes cuivre-~-L, 1:1 et 2:1

Les spectres VIS des ces deux systémes montrent le méme maximum
d'absorption & 710 nm (2 éq.) ce qui confirme 1a-présence de 1'-
espéce mononucléaire ML, initialement dans les deux systémes. Il
est 3 remarquer que ce maximum est le mdme que celui Au systéme
cuivre-L, et correspond 3 1l'espéce culvre-EDDA, ce qui confirme
1'hypothése faite dans le chapitre de la potentiométrie (fig. 8,
p. 16). L'addition de 1la base provoque un déplacement progressif
du maximum d'absorption jusqu'ad 662 nm (systéme 1l:1) et 646 .-nm
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Fig. 29: Spectre VIS du systéme
cuivre-L, = 2:1
(cn=5-10"* M) !
Variation du spectre d‘'absorption
en fonction du nombre d'éguivalents

de base ajoutés.

{systéme 2:1). Ce comportement est identique & celul du systéme
culvre-EDTA-DXf*71, ol le maximum d‘'absorption finsl se situe
vers 650 nn. Les spectres des systémes contenant le far sont
recouverts d'une large bande de transfert de chsrge 2t ne sont
pas interprétables.
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3.1.6, _Spectres UV et VIS des systémes métal-HYBEDA

Afin de comparer, le comportement du ligand HYBEDA (é&tudié par-
tiellement par d'autres auteurs en présence de cuivre®?s)) a é&té
cbgervé, en présence de fer et de cuivre. Ce ligand posséde deux
groupes amines et deux groupes phénols, c¢e qul fait que 1ls coor-
dination s'effectue dans le plan psar formation de deux cycles a
six et un cycle & cing membres. On remargque que le spectre VIS
du systéme cuivre-HYBEDA présente un maximum a4 626 nm et un au-
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Fig. 30: Spectres UV et VIS dea syatémes métal-HYBEDA et structu-
re de l'eapéce ML.
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tre & 376 nm qui correspond & 1'intersction cuivre-phénol. Cette
bandé_§evient de plus en plus importante quand le pH augmente, ce
qui est une indication de la formation de l'espéce ML (ou les
groupes phénols eont coordonnés). Le spectre UV est en accord
avec le spectre VIS. Au début du titrage spectrophotométrique, on
remarque que deux maximums sont présents & 278 et 298 nm, et en-
suite ils sont remplacés par un eeul se situant & 283 nm, ce qui
correspondrait au phénol coordonné. En ce qui concerne le gpectre
VIS du systéme contenant le fer, un comportement similaire peut
étre suggéré, compte tenu du déplscement du maximum d'absorption
de 484 nm A environ 400 nm. Dans 1'UV, le maximum d'absorption
final se trouve A une longueur d'onde intermédiaire entre celles
du phénol protoné et déprotoné, et peut étre également attribuée
au phénol coordonné.

3.1.7. Spectres EPR des sytémes métal-L,, L.=2:1

Des gpectres EPR ont été effectués sur les solutione des systémes
métal-L,, L, dans les rapports 1:1 et 2:1 dans le but de verifier
&l dans lee complexes binucléaires existe une interacticn entre
les deux noysux métalliques. Les spectres obtenus ne montrent pas
une interaction de ce genre ( fig. 31}.

L

2300

N .
2800 (G) 3300 450 - 2430 {G)

Pig. 31: Spectres EPR des systimes métzl-L, = 2:1.
Pour lea systémes métal-ligand 1l:1, des spectres EPR ont &té ef-
fectuée, en fonction du pH, mais le changement de l'environnement

du métal qui y résulte, n'est pas répercuté sur les gpectres.

47

4450



Donc, aucune information sur le mode de cocordination des
différents groupes ne peut en étre tirée. Par contre une struc-
ture octaédrique peut @&tre attribué aux complexes cuivre-
ligand=1:1, wvu 1la similitude des c¢es spectres avec celul de
1'aquocomplexe de cuivre.

3.1.8. Discussion des réeultats et conclusicns

Au vy des spectrea UV et VIS obtenus pour les systémes fer-La,
L:, L, et par comparaison avec ceux obtenus pour le systéme fer-
HYBEDA, nous pouvone conclure que le phénol est en 1interaction
avec le fer dés le début du titrage, qu'll est coordonné avant
1'azote du groupe amide et qu'lil ne &'écarte qu'aprés addition
d'un large excés de base. Dans le systéme fer-L,=1:1, par contre,
il semble é&tre coordonné aprés les groupes amides et dans le sy-
stéme 2:1 méme aprés la dissociation des molécules d'eau fixées
sur lee deux métaux, lesquels ne sont pae en interaction d'aprés
les spectres EPR. Le comportement du culvre vis-a-vis de L,, ULa,
et L, semble &tre ildentique, & la différence que l'interaction
métal-phénol advient aprés addition d'un équivalent de base et
que l'écartement du groupe phénol s'effectue aprés quatre égquiva-
lents de base ajoutéa. Ce comportement eet verifié avec L., tant
dans le rapport l:1 gue 2:1. Avec Lo, nOu& pouvons cohclure que
lea groupee amides sont coordonnée au vu du déplacement du maxi-
mum d'abeorption (eimllaire & celul du systéme cuivre-eDTA~-
DX'*¥3) et par le falt que la longueur d'onde & laquelle se trou-
ve ¢e maximum ne correspond pae & celle obtenue pour un syetéme
cuivre-tétrapeptide, comme prevu par Billof3®?, & cause de 1la
Préecence des deux groupes carboxyliques en axial, ce qui eat dé-
montré par lee spectree EPR. Ces spectree montrent également que
dans les complexee binucléaires du culvre il n'y a pas d'inter-
actiorn métal-métal. Alnsi, l'étude spectrophotométrique corrobore
les hypothéees faltes dane le chapitre de 1la potentiométrie, A
eavolr que les groupes amldee ee coordonnent, en tout caa en pré-
sence de cuivre mals ils ont besoin de la présence d'un deuxiéme
groupe coordinateur & pr. ximité dans le cae du fer. Egalement si
ce groupe est un phénol, &a coordination steffectue avant celle
du groupe amide, sauf dans les cas d'encombrement stérique ot de
concurence entre groupee d'affinité comparable, tel gqu'un groupe
carboxylique, comme dans le cas du systéme fer-L,.
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3.2._Détermination des constantes de stabilité par
spectrophotométrie

Les constantes de dissocistion des ligands et les constantes de

formation des complexes sont vérifides par spectrophotométrie.

Cette méthode permet de caslculer les pk. des groupes Csr-

boxyliques et phénols avec une plus grande précieion gue la

potenticmétrie car elle perﬁet d'acidifiex ou alealiniser suf-

' fisamment les solutlons de fagon 3 assurer leur protonstion ou
déprotonstion compléte. De plus, pour les PH élevés, l'erreur al-

csline est élimlnée. La seule restriction est qu un changement

d'absorption notable dolt intervenlr en passant de la forme
protonée a la forme déprotonée. Ainsi, si pour les groupes\
phénols et carboxyliques cette méthode est absolument indiquée,

elle l'est mqins pour les groupes amlnes dont 13 déprotonstion =
un effet moins important sur leurs spectree d'absorption.

L'équilibre général est donné par: '

mM + hH + 1L ———=MH, L,
(M H L]

8= n 1

A1 E] " (L)

Dans_le cas du ligand seul m=0, et si ‘on admet gque h=x, les

équilibres suivants interviennent dans le calcul:

HL = H" + H.-.L (1)

Pour ‘une valeur de pH, l'absorptioh de larsolution est la somne
des absorptions de toutes les éspéces présentes:

E--—' E [ E:ux:.-[HxL] } {I}
ou £ est le coefficient d'extinction molaire et x=0,1,...,h.

La concentration totale en ligand est exprimée par:
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(HuLleoe.™ E[H.L] (I1}

et le pk. pour chaque dissoclation est:
IHxL]
Ky = ———— (111)
(H]1 ¥ (7]

Bn vertu de (II) et (III) 1l (I) devient:
E=EL e"x” « ke o [HY]™ . [L*] (IW)

En connaissant le pH de la solution et en mesurant l'absorption E
& plusieurs longqueurs d'onde, nous cherchons un set de x constan-
tes de dissociation et de x+l1 coefflcients d'extinction molaire
de facon & ce gue les relations (1) et (IV) solent rempliesz pour
chague point megsuré. Les inconnues sont choisles de fagon & mini-
maliser la différence entre lz valeur de Boalo. €t Bram., ce gui

revient A avolr une somme des moindres carrés minimum.
E (E.mes. - B,calc.}® = min. (v)

Pour. le cystéme métal-ligand le calcul est identique, sauf que
les espéces absorbantes sont les complexes présents en solution
et les constantes de dissociation sont remplacées par celles de
farmation (B"nrhnl)' L'éguation (IV) devient:

E=Ee . B . [MI”(LI*[H]™  (IV!
o e Baw e (MI™[LIHH]™  (IV')

Pour ces calculs, le programme SPECTRA est utllisét?®7d, Les ab-
sorptions sont mesurées dans le domaine de 220 3 350 nm pour le
ligand seul et de 350 & 750 nm pour le systéme métal-ligand. Ceci
nous permet d4'éviter les interférences entre ligand et complexes.
En plus le programme tlent compte de l'absorption due au métsal.
Une fols les calculs des conatantes.terminés, ce méme programme
permet de tracer les spectres de chague espéce séparement et de
vérifler sl lese modéles supposés (nombre d'espices et ordre de
grandeur des constantes} s'adaptent bien & nos systémes. FPour
cecl, les courbes de la variation de l'absorption en fonction du
PH, expérimentale et calculée, sont tracées et comparées. Les
mesures sont faites tous les 10 nm et dans un domalne de pH de
1.0 4 12.0. Les calculs ne sont past effectués pour les systémes
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cantenant du fer(Il), car durant 1'cpération une partie du
fer{IX) ge transforme en fer(III) entrainant une erreur sur les
constantes calculées. Il en est de méme pour les eystémes avec
les ligande L, et L, dont l'absence des groupes phénols et
1l'obligation de travailler & des concentratione trés faibles pour
. éviter les phénoménes d'hydrolyge, empéchent les varlatlons sig-
nificativee des wvaleurs d'sbsorption et par conséquence la
déterminstion des constantes de discoclation et de formstlon des
complexes devient aléatoire.

3.2.}. Régultsts

3.2.1.1._Constantes de dissocliatlon des ligands

Le tableau 13 réaume lee vsleure obtenues pour les conetantes de
dissociation des ligands L,, L., et L,.

Tableau 13: Conestantea de diesociation des ligande

ligand
Ly Ly Ly
fonction

logg pkE logs _ pkB logg pkB

carboxylique - - - - - -
" 20.08 3.69. 19.61 3.61 32.69 2.56
amine .- - - - 30.13 3.85
" 16.39 7.0 16.00 '7.08 | 26.18 6.77
phénol 9.39 9.39 8.92 8.92 19.41 9.08
o - - - - 10,33 10.33

On remarque que les valeurs obtenues par cette méthode, pour L,

et L, aont trée prochea dea valeura obtepues psr potentiométrie.
Certalnea différences observées surtout au niveau des constantes
de diaaocistion des groupes amines sont dues su falt que 1la
déprotonation de ce groupe n'est paa accompagnée d4d'un changement
important dee vsleurs d'abaorption. Eo ce qul concerne L,, les
vsleurs sont inférieuree & celles obtenues par potentlométrie.
Cecl eat sttribué & 1'impoesibilité de déterminer la conatante de
diaaociation dﬁ Premier groupe carboxylique, svec suffigamment de
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préclsion, ce qui nous coklige de l'omettre rendant ainsl les deux
Pka Suivants légérement plus petits.

3.2.1.2. _Constantes de formation des complexes

3.2.1.2.1. Systémes cuivre-L,, L., L,

Les constantes de stabilité obtenues ({(tableau 14) pour les
systémes contenant le cuivre sont proches des wvaleurs obtenues
. par potentlométrie ({tableau 10)et les pK, observés pour la dis-
sociation des complexes sont confirmés. La seule différence
apparait dans la constante de stabilité du complexe Cul_yL;3,,

Tableau l4: Constantes de formation des complexes métal-L, .,

. e
obtenues par spectropbotométrie
Ligand L1 Lz I]
Espéce logs pk, £ logg ok, € logg pkg_ €
CuH L - - - - - - 28,711 - 124.5
CuHL 16.19 4.92 98.2)16.69 4.86 96.1 - - -
CuL 11.27 5.03 179.0)11.83 S5.11 152.0 |16.95 7.99 155.5
CuH_, L 6.24 10.83 219.0'6.72 10.63 191.0 | 8.96 9,20 152.8
Cud_,LOH |-4.59 - 207.4[-3.91 - 1820 | - - -
CuH_,L - - - - - - |-0.24 - 149.6
FeL 14.91. 3.94 512.6 |15.22 3.96 553.3 - - -
Fel_,L 10.97 7.47 582.4|11.26 6.94 622.0 - - -
FeH~1IJOHJ 3.9¢0 9.67 715.8 1 4.32 9,39 801.6 - - -
FeH~1IJUH]2 ~5.77 - 917.0 |=-5.07 - 1225.5 - - -

qul est légérement supérieure i celle de 1l'espéce CuH_;L.,, (con-
trailrement & ce qu'on a ohservé par potentliométrie, tableau 10},
ce qui n'est pas étonnant vu gue les autres complexes formés avec
L, ont des constantes plus élevées gue ceux formés avec L,. Les
figqures 32 et 33 (pages 53 et 54) montrent la variation de 1'ab-
sorption en fonction du pH et la bonne adaptation de la courbe
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calculée (ligne pleine) i la courbe expérimentale ({(croix),
montrant gue 1'hypothése de 1l'existence de quatre espéces par
systéme est valable. Les spectres propres & chagque complexe
figurent également sur ces mémes pages. Le spectre de 1'espéce
MH_L,.,., étant trop irrégulier, a été omis. Cette imprecision
. dans la détermination de ce spectre est due au fait que nous
possédons peu des valeurs pour lesquelles cette espéce est
présente 3 un pourcentage suffisamment élevé, permettant une
déterminatlon précise. Le systéme cuivre-L, dans le rapport 2:1
n'a .pas pu étre déterminé, las variation de 1'absorption en fonc-

‘tion du pH, €tant présentée i la page 54.

3.2.1.2.2. systémes fer-L,, L,

Les constantes de formation de complexes obtenues par potentio-
métrie sont é&galement vérifiées dans le cas du fer. 11 est a
remsrguer que les valeurs des constantes avec L, n'ont pu é&tre
obtenues, ni dans le rapport 1:1, ni dsns le rapport 2:1. HNous
avons attribué ce phénoméne au fait que dans le complexe Fel .,
(fig. 9, p. 18) 1le groupe amide est coordonné avant les deux
groupes phénols ce qui va a8 l'envers de leurs pk,. respectifs.
Toutefois, 1la variation de l'absorption en fonction du pH, pour
ces deux systémes est représentée & ls page 57. Pour les systémes
fer-L,, L., l'accord entre la courbe d4d'absorptlon expérimentale
et théorique est assez bonne, mais le spectre d'absorption de
1l'espéce ML n'a pas pu &tre tracé avec précision wu 1la petite
étendue du domaine pH dans lequel cette espéce est présente.

3.2.2. Discussion des résultats

Les résultats obtenus confirment ceux de la potentiométrie et les
modéles choisis pour chagque systéme semblent correspondre aux
espéces présentes en solution. Il faut mettre en évidence le com-
portement opposé du culvre par rapport au fer, en ce gui concerne
le passage de l'espéce MH_,L & l‘gspéce MH_,L{OH}). L'examen des
spectres individuels de ces deux espéces, montre que dans le css
du cuivre, 1le déplacement du maximum d'absorption est minime,
tandis que dans le cas du fer, un effet hypsochrome d'environ 100
nm est cbservé et dil 3 la formation de l'hydroxycomplexe. Ce com-
portement est vérifié par 1'étude du systéme fer{1I1I)-HYBEDA.
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Ainsi on remarque gue le maximum 4d'absorption se déplace de 484
nm & 419 nm (fig., 30, p. 46) en passant de l’espéce ML a ML(OH).
Dans le cas du cuivre on remarque une augmentation importante du
coefficient Q'extinction molaire en passant de MHL & ML, ce qui
montre que la formation d'un cycle supplémentaire, avec la coor-
dination du groupe phénol, provogue une légére tension dans
l'espéce ML'3°J), En conclusion, comme Supposé dans le chapitre de
la potentiométrie, 1le phénol se coordonne avant 1'amide dans le
cas du cuivre, et en méme temps que celui-c¢i dans le cas du fer
tout en étant en interaction avec lui dés le départ.
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3.3, ANNEXE

Dans le but de comparer le comportement du ligand HYBEDA avec
celul des nos ligande et afin de tester la validité du programme
Spectra, les conetantee ds dissoclation du ligand et 1les con-
stantee de stabilité des complexes formés avec le fer(III) et les
cuivre ont été déterminées par spectrophotométrie. Les constantes
de disaociation du ligand et de stahilité du complexe CuL ont &té
déterminées par Grusnwedel ¢! par potentlométris.

3.3.1. Résultats

3.3.1.1. Constantes de dissociatlon du ligand

Le tableau 15 résume lee constantes de dissociation du ligand ob-
tenues par spectrophotométrie et cslles mentionnées dans la 1it-
térature.

Tableau 15: Conatantes de dissociation de HYBEDA

HYBEDA
Bapéca
logs PR, PR3 1itt.
B,L - 35.60 .6.23 . 6.17
4 an.
HBL am. 29,37 8.34 8.37
H2L ph. 21.03 9,85 9.80
. .18 10.50
HL ph. 11.18 11

3.3.1.2. Détermination epectrophotométrique des constantes ds_sta

bilité des complexss fer(III) et cuivre-HYBEDA

Le tableau 16 résume lea constantes de atabllité des complexes
métal-HYBEDA. A part l'sapéce Cul (dont la constante de atabllité
© eat tréa proche A celle indiquée dans la littérature), trols
autres sapéces sont déterminées: CuH.L, CuHL et CuL({OH). Quatre
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ecpdces sont également déterminées dans le systéme fer(Iil)-
HYBEDA: FeHL, Fel, FeL(OH) et FeL{OH)..

Tableau 16: Conctantes de stabilité des complexes cuivre et
fer(III)-HYBEDA.

Métal Cuz* .Fe3+
Eapdca logs logB .. ' PK, loge PK
L 29.23 - 3.44 - -
*MHL 25.79 - 5.24 | 28.57 5.95

ML 20.55 20.50 9.84 | 22.62 7.19
ML (OH) 10.7% - - 15.43 10.3%
ML(0H) , - - - 5.04 -
PHsB:LweiT, ] 8.20 - - - -
'MegL=MHL | 14.61 - - 17.39 -

3.3.2. Discusgion dee réecultats

Les résultats obtenus sembient confirmer 1a compatibilité du
programme SPECTRA avec noe systémes. Les concstantes de dissocia-
tion du ligand sont quaciment identigues a celleec de la littéra-
ture, & part la constante de disecoclation concernant le deuxiédme
groupe phénol. En tenant compte de l'erreur alcaline intervenant
lors e la détermination des constantes par potentiométrie, ia
valeur obtenue par ecpectrophotométrie semble plue logique. Le
modéle choisi pour le systéme cuivre-HYBEDA donne un bon accord
entre la courbe expérimentale et calculée (fig. 36) pour la
variation de l'absorpti~n en fonction du pH. La valeur obtenue
pour Cul, {(espéce la plus importante}] est la méme que celle
trouvée par Gruenwedel. L'examen de la courbe de i'absorption en
fonction du pH montre gu'un modéie A4 une seule eapédce, comme 1l'a
congu Gruenwedel, n'est pae plausible. Ainsi, la validité du
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modéle obtenu par spectrophotométrie peut étre admise. L'espéce
-CuH.L peut pourtant étre mise en doute vu le faible pourcentage
auquel elle est présente {env. 1l0%). Bn ce qui concerne le systé-
me fer(III)-HYBEDA, 1la courbe de la varistion de 1'absorption en
fonction du pH donne un bon accord entre les valeurs mesurées et
calculées. Les différences entre les deux syatémes eont 1'abgence
de l'espéce. FeH.L et la présence de l'espéce FeL(OH).. La bremié-
re eat é&ventuellement préeente mais i des pH beaucoup trop bas
pour étre déterminée avec - précision. La deuxiéme eet définie
parce que la dlssociation de l'eau flxée sur le métal est beau-
coup plus aclde que dane le cas du cuivre. La valeur de l'espéce
MHL doit étre examinée avec clrconspection car son pK, est légé-
rement plus élevé que dane le cae du cuivre. S'agissant d'un
groupe phénolique, cette différence semble en effet un peu
suapecte. Une autre remarque importante ‘eet la différence de
stabilité ' entre les espéces CuL et Fel. Elle eet d'environ deux
unitée logarithmiques et égale a la moltlé des différences ob-
tenues pour les systémes avec L,, L, et L, (4 & 5 unités loga-
rithmiques). Cecl est attribué 3 l'absence des groupes carboxy-
ligques quil stabilisent les espéces ML en empichant la formation
des hydroxycomplexea, lesquels sont aesez stables dane le cas du
gystéme ferlIII)*HYBEDA.'
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CHAPITRE 4

1 T332 2]

4. Btude du systéme métal-ligand par échange d'ions

4,1. Introduction

Une des méthodes utilisées pour la détermination des constantes
8e stabilité des complexes formés avec des ligands naturels est
1'échange d'ions [38- 22. <031 praffinité d'un échangeur vis-a-
vis d'un ion dépend de sa charge et pour les ions de la méme
charge, du diamétre de l'ion hydraté. On définit le coefficient
de partage P, d'un ion, comme étant le rapport des concentrations

de 1'ion sur 1'é