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GLOSSAI RE 

P ROH : ~ ~ d r o x ~ ~ r o p a z i n e  

PR : Prométone 

PZ : Propazine 

PY : Prométryne 

AY : Amétryne 

TY : Terbutryne 

GA : D-glucosamine 

t 
I : coefficient d'activité des ions H 

(Hf> 
+ 

: activité des ions H 

t [ H+] : concentration des ions H 

Ka : constante d'activité en terme de concentrations 

BP q r 
: constante de formation du complexe M L H en terme de concentra- 

P q r  

t ions 

K : constante de formation intermédiaire du complexe M L H en terme 
P q r  p q r  

de concentrations 

Ke : produit ionique de l'eau 

E : coefficient d'extinction molaire 

A E : absorption différentielle dichroïque 

O : ellipticité molaire 

g11 et gL : facteurs spectroscopiques de l'électron 

AII etAL : paramètres de structure hyperfine 
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1 NTRODUCTION 

Les études sur la régulation et la coordination des fonctions vitales 

des plantes ont amené, vers 1930, la découverte des auxines, hormones régula- 

trices de croissance. Dix ans plus tard, les propriétés de ces hormones ont 

commencé à être exploitées en agriculture, ce qui a conduit au développement 

d'un produit nouveau : l'herbicide. Il est, lui aussi, un régulateur de crois- 

sance mais destiné à la protection des cultures. 

Même si les herbicides sont très largement utilisés, les mécanismes de 

leur absorption par les plantes sont loin d'être connus. Par contre, l'action 

des désherbants sur laflore et les phénomènes de leur adsorption sur les sols 

ont été étudiés. Le traitement par les herbicides provoque, lors de la syn- 

thèse des protéines, une inhibition de la formation de l'adénosine triphos- 

phate (ATP) de la plante. Par ailleurs l'étude des phénomènes d'adsorption 

des herbicides vis-à-vis de certains sols se limitent souvent à de simples 

observations. 

La connaissance des mécanismes de transfert des herbicides dans les 

plantes serait pourtant d'un grand intérêt pour guider le choix des produits 

à utiliser pour une action déterminée. L'assimilation des désherbants peut 

s'effectuer soit directement par les plantes, soit par l'intermédiaire des 



sols. Dans tous les cas un rôle important peut être joué par les complexes 

composés d'éléments présents dans les sols ou dans les plantes tels que les 

ions métalliques, sucres.. . 
Dans le cadre du présent travail, nous nous sommes principalement 

intéressés aux composés s-triazines, herbicides sélectifs ou totaux, et plus 

particulièrement à leur complexation avec le cuivre(I1) et les sucres aminés. 

Nous avons étudié les systèmes faisant intervenir cuivre(I~), s-triazines, 

D-glucosamine. 

Le principal moyen d'investigation pour nos études est la potentiomé- 

trie qui s'est avérée une technique performante dans le domaine de la comple- 

xat ion. 

Le premier chapître est une mise au point des connaissances actuelles 

concernant les caractères physico-chimiques des produits utilisés : les 

s-triazines et la D-glucosamine. Nous nous sommes volontairement limités aux 

seules propriétés intéressant directement notre travail. 

Le deuxième chapître apporte l'essentiel des bases théoriques des 

techniques potentiométriqucs ct spectroscopiques appliquées à la complexation. 

Une place importante est donnée aux méthodes de traitement des résultats po- 

tentiométriques. Il s'agit en particulier des programmes pKa simplex et FICS 

permettant respectivement de calculer les constantes d'acidité des produits 

et la constante de formation des complexes selon des procédures développées 

au laboratoire. 

L'appareillage et la conduite d'une mesure potentiométrique consti- 

tuent l'essentiel du chapître III. En effet, si la potentiométrie peut appa- 

raître comme une technique siniple, de sCricuscs diificultés expérimentales 

subsistent. 

Le quatrième chapître est consacré à l'étude de la complexation du 

système ternaire cuivre(I1) - prométone - D-glucosamine en soltition aqueuse 



à 25" C. L'étude préliminaire des deux systèmes binaires cuivre(I1) - 

prométone et cuivre(I1) - D-glucosamine s'est avérée nécessaire. Dans les 

trois cas, l'exploitation des résultats expérimentaux conduit à proposer la 

nature, le pourcentage de formation en fonction du pH et la valeur de la 

constante de stabilité des différents complexes formés. 

Les deux derniers chapîtres abordent l'influence de la nature du 

ligand pour les systèmes Cu(I1) - s-triazines et du cation métallique pour 

le système métal - D-glucosamine. Les phénomènes de complexation sont dépen- 
dants de la nature des substituants de la molécule de s-triazine et de la 

nature du métal. Dans les deux cas, nous avons déterminé l'ordre de stabilité 

des complexes. 



CHAPITRE 1 

PRODUITS ETUDIES 



A - Pesticides 
Les dérivés s-triazines sont synthétisés à partir de la molécule 

2, 4, 6 triazine par substitution de groupements alkyloamines différents 

en positions 1, 3, 5, La synthèse de ces produits a été mise au point par 

Smolin et Rapoport (1) dès 1959. Les composés que nous avons étudiés sont 

représentés dans le tableau 1, 

~abZeau I - Structures des s-Triazines étudiées 

1 

s-triazines 
1 

-- 

R2 R3 

hydroxy-2 diisopropylamino-4,6 CH(CH3) CH(CH~) OH 
( h y d r o ~ y ~ r o ~ a z i n e : ~ ~ ~ ~ )  

methoxy-2 diisopropylamino-4,6 CH(CH~) CH(CH3l2 OCH3 
(prometone: PR) 

chloro-2 diisopropylamino-4,6 CH(CH,) CH(CH3) C 1 
(propazine: PZ) 

methylthio-2 diisopropylamino-4,6 CH(CH~) CH(CH~) SCH3 
(prometryne:P~) 

methylthio-2 ethylamino-4 isopropylamino-6 
C2H5 CH~CH,) S C H ~  (ametryne:A~) 

methylthio-2 ethylamino-4 terbutylamino-6 
C2H5 C (CH3) SCH3 (terbutryne:TY) 

De nombreux travaux dont nous ne donnerons que les plus représen- 

tatifs (2 à 12) sont consacrés à l'étude des herbicides mais concernent 

principalement leurs propriétés physicochimiques et biologiques. De ces 

% 



études nous ne retiendrons que les valeurs de solubilités et de constantes 

d'acidité des s-triazines intéressantes pour notre travail. 

Les s-triazines sont solubles dans de nombreux solvants organiques 

tel que méthanol, acétone, chloroforme. Leur solubilité dans l'eau dépend 

de la nature des substituants et du pH de la solution, mais dans tous les 

cas elle reste relativement faible. Le tableau II donne les concentrations 

maximales des solutions des s-triazines pour les pH 3 et 7 (3). 

TabZeau I I  - Valeurs des constantes d 'ac id i t é  e t  des 

s o l u b i l i t é s  des s - t r iaz ines  étudiées 

PROH 

PR 

PZ 

PY 

Les s-triazines sont des bases relativement faibles. Les constantes 

d'acidité (pKa) déterminées par spectroscopie U.V (2) sont données dans le 

tableau II. L'acidité des herbicides dépend essentiellement du substituant 

2,41 

P K ~  

5,20 

4,28 

1,85 

4 ,05  

R3 (-OH < -0CH < -SCH < -Cl). Le système acide-basique peut être représenté 
3 3 

par le schéma suivant : 

solubilité dans l'eau 

( X  1 oq4 mole 1-II 

p H = 3  , 

15,4 

44,4 

0,21 

8,63 

p H = 7  - 
1,96 

30,1 

O, 20 

1,67 



F<gure 1 - Système acide base des s-trfuzines 

L'emploi massi f  d e s  h e r b i c i d e s  en a g r i c u l t u r e  s u s c i t e  un i n t é r ê t  

c r o i s s a n t  pour l ' é t u d e  du d e v e n i r  de  c e s  p r o d u i t s  e t  de  l e u r  a c t i o n  s u r  

l ' env i ronnement ,  C e t t e  é t u d e  n é c e s s i t e  une conna i ssance  d e  l e u r s  c a r a c t è -  

r e s  chimiques.  La b i b l i o g r a p h i e  r e l a t e  un c e r t a i n  nombre d e  t r avaux  q u i  

t r a i t e n t  de  c e t  a s p e c t  mais l e s  a u t e u r s  s e  s o n t  s u r t o u t  a t t a c h é s  à d é c r i r e  

l e s  phénomènes d ' a d s o r p t i o n  par  l e s  s o l s  

Stevenson (13) a  montré que l e  r ô l e  d e s  m a t i è r e s  o rgan iques  ( a c i d e s  

humiques, s u c r e s )  contenues  dans l e  s o l  e s t  t r è s  impor tan t  dans l e s  phéno- 

mènes d ' a d s o r p t i o n  e t  d e  d é g r a d a t i o n  des  h e r b i c i d e s .  P a r  exemple l e s  a c i d e s  

f u l v i q u e s ,  du f a i t  de l e u r  a c i d i t é ,  peuvent c a t a l y s e r  l a  décomposi t ion des  

s - t r i a z i n e s  c h l o r é e s  p a r  hydroxyla t ion .  Les p r o d u i t s  i s s u s  de  c e t t e  réac -  

t i o n  o n t  p l u s  d ' a f f i n i t é  que l e s  p r o d u i t s  i n i t i a u x  pour l e s  s o l s .  Un s o l  

r i c h e  en m a t i è r e s  o rgan iques  v a  ê t r e  p l u s  " e f f i c a c e "  pour  r é d u i r e  l a  phyto- 

t o x i c i t é  d 'un  h e r b i c i d e .  

Hance ( 1 4 ,  15) e t  Weber ( 3 )  o n t  é t u d i é  l ' a d s o r p t i o n  de  s - t r i a z i n e  

s u r  l a  m o n t m o r i l l o n i t e  ( s i l i c a t e  h y d r a t é  d 'aluminium avec  peu de magnésie 

e t  s a t u r é  en sodium, ca lc ium e t  magnésium) e n  f o n c t i o n  du pH. Afin  d ' e x p l i -  

quer  l e s  phénomènes d ' a d s o r p t i o n ,  Hance suggère  l a  fo rmat ion  de complexes 

e n t r e  l e s  s - t r i a z i n e s  e t  l e s  c a t i o n s  m é t a l l i q u e s  contenus  dans  les s o l s ,  



sans toutefois en donner la nature. Il remarque également que la basicité 

intervient dans ce processus ; ainsi la prométone (pKa = 4 , 2 8 )  est plus 

facilement adsorbée que l'atrazine ( p ~ a  = 1,85).  

Il semble que la complexation des s-triazines par les ions métal- 

1-iques contenus dans les sols puisse jouer un rôle important dans les méca- 

nismes d'adsorption par les plantes. Les seules données bibliographiques 

dans ce domaine sont dues à Reck et Col1 (16 - 20) qui étudient les struc- 

tures cristallines de quelques complexes méthoxy - s-triazine - cuivre. 

B - D Glucosamine 

Les sucres aminés, abondants dans le milieu naturel, sont connus 

pour former des complexes avec les ions métalliques. Ainsi la chitine ou 

son dérivé le chitosan (poly (6-l,4-D-Glucosamine))sont utilisés pour sous- 

traire des eaux polluées les ions métalliques lourds tels que zinc et 

cadmium (21). D'autre part, les sucres aminés sont souvent combinés dans 

des polysaccharides ou des mucosaccharides d'origine animale ou végétale 

et jouent un rôle important dans les processus physiologiques. 

Les sucres aminés contenus dans les parois cellulaires des plantes 

assurent le transfert des ions métalliques vitaux pour leur croissance (22, 

23). De plus, ils sont souvent associés à des composés organiques contenus 

dans les sols tels les acides humiques (13, 24) et interviennent dans le 

processus d'assimilation des métaux par les plantes. 

Malgré l'importance du rôle biologique de ces sucres, l'étude de 

leur complexation est rare dans la littérature. Leur pouvoir complexant 

est encore assez mal défini, même pour un sucre aminé simple telle que la 

D-glucosamine (figure 2). Des travaux spectroscopiques et potentiométriques 

(25 - 27) mentionnent l'existence des complexes ML et ML2 pour le système 

métal-D-glucosamine. Il est généralement admis que le site de coordination 



de ce sucre aminé est l'atome d'azote de la fonction amine. Seuls Tamura 

(25) et Genchev ( 2 7 )  ont calculé les constantes de formation de ces com- 

plexes. Les résultats sont très différents, 
1 0 g B ~ ~ ~ î  varie de 9 , 2 6  à 7 , 6  

d'un auteur à l'autre. Genchev et Col1 (27) déterminent par ailleurs la 

constante d'acidité de la D-glucosamine (pKa = 7 , 7 1 ) .  

Figure 2 - Mol&cule de D-glucosamine 



A - Technique potentiométrique 
L'étude des systèmes ligand-proton et ligand-proton-métal peut être 

réalisée en utilisant la potentiométrie à électrode indicatrice. La réponse 

des électrodes doit être spécifique de l'activité de l'une des espèces pré- 

sentées en solution. 

Pour les systèmes ligand-proton, l'électrode de verre est utilisable 

+ 
car son potentiel est lié à l'activité des ions H . Les équilibres ligand- 
proton-métal peuvent être étudiés en utilisant des électrodes sélectives des 

ions métalliques, leur emploi est cependant délicat. 11 n'existe pas d'élec- 

trodes pour tous les cations. La plupart des équilibres de formation de com- 

plexes métalliques font intervenir les groupes ionisables des ligands, Ils 

perturbent les équilibres de dissociation entraînant ainsi des variations du 

pH de la solution. Il est donc possible d'utiliser une électrode de verre 

pous suivre une réaction de complexation. 

La potentiométrie est une technique ancienne mais les progrés des 

appareillages et surtout le développement des moyens de calcul ont apporté 

un regain d'intérêt pour cette méthode. Depuis une dizaine d'années elle 

est devenue la pièce maîtresse de toute étude d'interaction des ions métal- 

liques et des ligands d'intérêt biologique. Après quelques rappels et défi- 



Le c o e f f i c i e n t  d ' a c t i v i t é  e s t  une fonc t ion  $e l a  f o r c e  ionique 1 dont  l e s  

v a l e u r s  peuvent ê t r e  approximées par l e s  r e l a t i o n s  ( 2 )  e t  ( 3 )  : 

- log  y = 0 , 5  Z V Ï  ( 2 )  pour 1 < 0,02  

1 l 

dans l e sque l l e s  l a f o r c e  ionique 1 = - C i  Z i ,  C i  e t  Z i  é t a n t  respec t ive-  
i 

1 

ment l a  concent ra t ion  e t  l a  charge de chaque ion p r é s e n t  en s o l u t i o n .  

Au cours d 'un dosage, C i  v a r i e ,  l a  f o r c e  ion ique  également. Théori- l 
l 

quement, on peut c a l c u l e r  y à chaque i n s t a n t  e t  accéder  à l a  concen t r a t ion  

+ 
des i o n s  H . En p ra t ique ,  nous préférons a j o u t e r  à l a  so lu t ion  un s e l  de 

fond de  concent ra t ion  largement supér ieure  à c e l l e s  des  espèces p ré sen tées  

en s o l u t i o n ,  ce  q u i  assure  une fo rce  ionique e t  un c o e f f i c i e n t  d ' a c t i v i t é  

c o n s t a n t s .  

b - Constantes d ' a c i d i t é  

Le l igand e s t  généralement noté  L sous sa  forme complètement dépro- 

tonée. Considérons l e s  systèmes acido-basiques : Hn ---> <--- Hi-1 + H+ 

Les cons t an te s  d ' a c i d i t é  sont  d é f i n i e s  de manière c l a s s i q u e  : 

+ + * 
(H ) é t a n t  l ' a c t i v i t é  des i ons  H . Kan e t  Ka sont  respectivement l e s  cons- 

n  
+ 

t a n t e s  d ' a c i d i t é  en  termes de  concent ra t ion  e t  d ' a c t i v i t é  pour l e s  ions  H . 
c  - Constantes de formation 

L '  é q u i l i b r e  de formation d'un complexe peut s '  é c r i r e  : 



CHAPITRE II 

BASES THEORIQUES DES TECHNIQUES POTENTIOMETRIQUES 

ET SPECTROSCOPIQUES APPLIQUEES A LA COMPLEXATION 



Sa constante de formation en terme iie concentration B et sa 
* P q r  

constantemixte B sont définies par : 
P q r  

On utilise également la notion de constantes Lntermédiaires K 
P 4 r' 

Pour le complexe M L H l'équilibre s'écrit : 
P r q  

2 - Principe du calcul des constantes 

a - Détermination du produit ionique de l'eau (Ke) 

A partir d'une courbe de neutralisation d'un monoacide faible par 

une base forte, le programme IONISATION permet de déterminer simultanément 

le produit ionique de l'eau et la concentration du titrant, Une réaction 

acide-base s'écrit de façon classique : 

HA + BOH - BA + H20 

Avant l'équivalence la concentration de l'acide non neutralisé est : 

où V est le volume initial, V le volume à l'équivalence et V. le volume 
O e q 1 

de soude versé. 

Après l'équivalence, l'excès de soude est : 

Pour deux volumes consécutifs Vi et V à partir des équations (9) et (10), 
j 



on obtient : 

[ HA j] [ BOH j] Veq - V Vo + Vi X 
j j 

X. v o + v i  
1 Posons Z = - X v + v  
j o j  

Le volume à l'équivalence est obtenu à partir de la pente et de 

l'ordonnée à l'origine de la droite des moindres carrés Y = f(Z). Dans le 

calcul de Y et Z intervient le produit ionique de l'eau. Pour différentes 

valeurs de Ke proposées, on choisit celle qui conduit à une erreur quadra- 

tique minimale. 

b- Détermination des constantes d'acidité Ka 

De nombreux algorithmes (28 - 35) sont proposés pour la détermina- 

tion des constantes d'acidité à partir des données potentiométriques. La 

diversité des programmes montre la difficulté d'accéder à la valeur de cette 

variable. Nous avons utilisé SUPERQUAD (35) adapté pour IBM/Pc et deux program- 

mes mis au point au laboratoire, pH min et pKa simplex (36). De ces trois 

modes de calcul, nous développerons plus particulièrement pKa simplex, du 

fait de son originalité et de ses extensions possibles. 

b-1 - Programme pH min 

Le programme pH min calcule les constantes d'acidité en minimisant sur 

les valeurs de pH, sans proposition approximative de Ka, qui doivent 



l 

cependant être comprises dans la zone de pH étudiée. Il n'est pas possible 

d'affiner simultanément Ka et les autres paramètres du système. 

b-2 - Programme pKa simplex 

L'algorithme de ce programme est basé sur la méthode du simplex (37) 

et repose sur la minimisation des volumes théoriques et expérimentaux de 

base. 

l'indice j représente un jeu de paramètres. 

"b caic 
est obtenu à partir de : 

Dans l'expression (16), X, Na et Da sont définies comme suit : l 

V est le volume initial de la solution, n le nombre de moles du produit, a 

le nombre de moles d'acide en excès, N le nombre de protons titrables, 

C le concentration du titrant, Ke le produit ionique de l'eau et Ka les b rl 

constantes d'acidité. 

Avec pKa simplex, toutes les grandeurs Kan, Ke, na, %, V et Cb 

peuvent être théoriquement affinées simultanément du fait de l'emploi de l 
la méthode du simplex. 



Un simplex e s t  une f i g u r e  géométrique d é f i n i e  dans un hyper-espace 

de dimensions é g a l e s  au nombre de v a r i a b l e s  à a f f i n e r  p l u s  une. Pour deux 

v a r i a b l e s ,  par exemple, l a  f i g u r e  r é s u l t a n t e  e s t  un t r i a n g l e .  L 'ob jec t i f  

de l a  méthode c o n s i s t e  à d i r i g e r  l e  simplex v e r s  l e  l i e u  de l ' e s p a c e  où R 
j 

e s t  minimum. Pour c e l a  il e x i s t e  p l u s i e u r s  r è g l e s  à r e s p e c t e r .  

- ~ è g l e  1 : après chaque c a l c u l  de  R l e  sirnplex d o i t  bouger. 
j 

- Règle 2 : l e  po in t  qu i  a  l e  R l e  p lus  é levé  e s t  remplacé par  son 
j 

image pa r  rappor t  au c e n t r e  de symétr ie  d é f i n i  par  l e s  

au t r e s  p o i n t s .  

- Règle 3 : S i  pour c e  point  r é f l é c h i ,  R .  e s t  supér ieur  à c e l u i  de 
J 

son po in t  o b j e t ,  l a  r è g l e  2 n ' e s t  pas  appl iquée.  La rè- 

g l e  2 e s t  a l o r s  u t i l i s é e  pour un a u t r e  po in t .  

- Règle 4 : Lorsqu,'un minimum e s t  obtenu pour R il f a u t  r e f a i r e  
j  ' 

une nouvel le  progression du simplex en p a r t a n t  de ces  

nouveaux po in t s .  C e t t e  procédure a pour but  d ' é v i t e r  l e s  

minima secondaires .  

- Règle 5 : Il e s t  poss ib l e  d ' a c c é l é r e r  ou de r a l e n t i r  l a  progress ion  

du simplex en a j o u t a n t  aux opé ra t ions  de r é f l e x i o n  des 

expansions ou des con t r ac t ions .  

b-3 - Programme SUPERQUAD 

Ce programme e s t  d é t a i l l é  dans l a  p a r t i e  r e l a t i v e  aux c a l c u l s  des  

cons t an te s  de formation des complexes. La minimisation po r t e  s u r  l e s  v a l e u r s  

des concen t r a t ions  l i b r e s  des  d i f f é r e n t e s  formes de l i gand  e t  simultanément 

sur  l e s  valeurs  de  leurs  cons tan tes  de formation. On peut également a f f i h e r  

l e s  quan t i t é s  i n i t i a l e s  d e  protons e t  de l igands i n t r o d u i t e s .  

c  - Détermination des  cons tan tes  de formation 

Il  e x i s t e  pour l e  t ra i tement  des  données poten t iomét r iques  de nom- 

breux programmes de ca l cu l  (28 - 35).  Dans ce  t r a v a i l ,  nous avons u t i l i s é  



deux programmes: l'un consiste en une adaptation sur microordinateur IBMIPC 

de SUPERQUPJ), l'autre a été conçu pour APPLE II (38) à partir de la méthode 

"~otentiométrie Analytique" (39). Boiis appellerons par la suite ces deux 

programmes, développés au laboratoire, SUPERQUAD et FICS. 

De manière générale, considérons un système où sont présents en so- 

lution N I  moles de métal, N. moles de ligand (i = 2 ou 3), N4 moles de , j 1,j , j 
protons apportés par les ligands et NH moles de protons en excès. L'indice 

j 

j se réfère à une courbe de neutralisation pour un rapport ligandlmétal 

donné. Les constantes de formation de chaque espèce 1 sont données par la 

formule : 

V 
CS. 

v 
CS1 est la concentration de l'espèce 1, la concentration du réactant i 'i,j 

libre à pH = V et q les coefficients stoechiométriques de l'espèce 1. 1,i 

Pour une solution contenant trois réactifs, l'équation générale réa- 

gissant l'équilibre de N complexes peut se mettre sous la forme : 

v 
Ti, j 

est la concentration analytique de l'espèce i, définie par : 

O v V. est le volume initial de la solution et V. le volume de soude ajouté pour 
J J 

SUPERQUAD utilise les équations (20)  et (21) cornme point de départ 

tandis que FICS les approche expérimentalement. Aprés un descriptitif rapide 

du principe de SUPERQUAD, nous détaillerons plus largement FICS. 



c-1 - Programme SUPERQUAD 

SWERQUAD e f f e c t u e  l a  minimisat ion de t o u t e s  l e s  inconnues fi1, 
v 

C .  de  l ' équa t ion  ( 2 1 ) .  Leur nombre e s t  supér ieur  au nombre d 'équat ions .  
1 , j  

Un t r a i t emen t  p a r  moindres c a r r é s  non l i n é a i r e s  e s t  u t i l i s é  pour résoudre 

ce système. Le programme f a i t  une e s t ima t ion  p r é a l a b l e  des concen t r a t ions  

en i o n s  l i b r e s ,  à p a r t i r  des  va leurs  de B I  proposées.  Lors des  c a l c u l s ,  

l e s  v a l e u r s  néga t ives  de B ne  sont pas r e j e t é e s .  En f i n  de convergence, 1 

l ' e s p è c e  dont B p résente  une e r r eu r  supé r i eu re  à une l i m i t e  f i x é e ,  e s t  1 

é l iminée .  Un nouveau cycle  d ' i t é r a t i o n  commence a l o r s  avec l e s  espèces 

conservées.  Pour u t i l i s e r  c e  programme, il e s t  n é c e s s a i r e  de c o n n a î t r e  au 

p r é a l a b l e  l e s  espèces  e t  l e s  va leurs  approximatives de l e u r s  cons tan tes  

de formation. 

c-2 - Programme FICS 

FICS détermine l e s  cons tan tes  de  formation sans p ropos i t i ons  de va- 

l e u r s  approximatives.  Pour s i m p l i f i e r  s a  p r é s e n t a t i o n ,  considérons l ' é q u i -  

l i b r e  d 'un métal (M), d'un l igand (L) e t  de protons (H) en s o l u t i o n .  Nous 

t r a v a i l l o n s  t o u j o u r s  avec un excès de l i gand  par r appor t  au mé ta l ,  c e  qu i  

j u s t i f i e  que l ' a f f inemen t  des  paramètres s e  f a i t  s u r  l a  q u a n t i t é  de métal  

i n t r o d u i t e  ( i  = 1 ) .  L 'équat ion générale  (21) u t i l i s é e  pour l a  minimisat ion 

dev ien t  : 

3 V 
On peut remarquer que l e s  q  'TT ~ y , ~ ~ l , i  sont  l e s  éléments J 

1 , 1  i = 1  1 , j  

de l a  matr ice jacobienne J l i m i t é e  au méta l  e t  B1 ceux d'une ma t r i ce  B.  

L 'équat ion (23) peu t  s e  me t t r e  a l o r s  sous l a  forme d 'un p rodu i t  de 

ma t r i ce .  

J . B = A  ( 2 4 )  



où chaque élément 6' de A est égal à : 
j 

v 
Si l'on connaît expérimentalement C? nous pouvons calculer 6 

l,j' j 

et J, donc accéder par un moindre carré linéaire aux valeurs de BI. La 

méthode "Potenfiornétrie Analytique'' (39) permet de calculer j proche 

de C; , à 1' aide de la relation suivante : 

-0 où Ci et 5 sont les concentrations moyennes de l'ion libre i respective- 
v W 

ment à pH initial (v ) et à un pH quelconque v .  HiPj et Ti sont exprimées 
O , j 

à partir des concentrations moyennes des protons libérés et de l'ion i à 

pH = v ,  

Un système à trois dimensions (x,y,z) peut être représenté à partir 

des données potentiométriques : volume de soude (x), pH (y) et quantités de 

V v 
métal ou de ligand (z ) .  A pH constant, on postule que H. et Ti sont liés 

1,j j 

par une relation linéaire. Les pentes S. 1 des droites de moindres carrés 

V H: = f (Ti, j) (figure 3) représentent le terme dérivé de l'équation (26). 
1,j 

v 
Hi, j est calculé à partir du volume de soude ajoutée vV et de la 

j 

concentration de la soude C par la relation : b 

V vj . Cb l v H. = (27) ~ 
1 j - v 

j 

où V est égal à la somme du volume initial de solution et du volume moyen 
j 

de base utilisée pour la zone de pH étudiée. 



Figure 3 - Var ia t ion  de l a  concentrat ion en protons l i b é r é s  

en fonct ion de c e l l e  du l igand ou du métal pour 

un pH donné 

La c o n c e n t r a t i o n  a n a l y t i q u e  moyenne du métal  ou du l i g a n d  e s t  : 

N .  é t a n t  l e  nombre de  moles de  l ' i o n  i. 
1 , j  

v 
Les  c a l c u l s  de Si s o n t  f a i t s  à p a r t i r  d e  deux j e u x  de t r o i s  courbes  

d é f i n i s  p a r  une v a r i a t i o n  de l i g a n d ,  une v a r i a t i o n  de  m é t a l ,  avec un r a p p o r t  

L/M commun à c e s  deux s é r i e s .  L ' i n d i c e  j = m r e p r é s e n t e  l a  courbe du p o i n t  

m i l i e u  commune à c e s  deux s é r i e s .  

V L ' i n t é g r a l e  de l ' é q u a t i o n  (26) Ii e s t  c a l c u l é e  p a r  l a  méthode d e  

Simpson à p a r t i r  d e  l a  courbe S? 1 = f  (pH) ( f i g u r e  4 ) .  



Figure 4 - Variat ion de S! en fonction dû pX 
Z 

O Pour l e  métal ,  l a  va leur  i n i t i a l e  1 e s t  : 
1 

e t  pour chaque va l eu r  de pH on o b t i e n t  : 

Pour l e  l i gand  totalement protoné à pH = vo 

Nous pouvons é c r i r e  que l a  concen t r a t ion  de l a  forme totalement  

déprotonée e s t  à chaque pH : 

NP é t a n t  l e  nombre de protons t i t r a b l e s .  

Ayant déterminé l e s  va l eu r s  de C? pour l e  l igand  e t  l e  métal ,  il nous 
1 

v 
e s t  maintenant poss ib l e  de déterminer  l e s  v a l e u r s  de J e t  de 6' (équat ions 

1, m m l 
w 

23, 24 e t  25). Les cons tan tes  fi1 son t  déterminées à p a r t i r  de J . Les 
1 Y=" 



variations de J" en fonction du pH permettent d'évaluer la probabilité 
1, Pl 

d'existence de l'espèce 1. Le pH du maximum de concentration de l'espèce 1, 

si elle existe, est obtenu à partir de ces valeurs. 

Mathématiquement la résolution du système J . B = A (24) conduisant 

aux valeurs des constantes de formation 6 est simple. L'utilisation de 
1 ' 

microordinateur nous a conduit à effectuer des manipulations matricielles et 

des changements de base pour résoudre l'équation (24). 

La technique de minimisation utilisée conduit directement au minimum 

vrai, contrairement aux programmes utilisant une minimisation non linéaire 

pouvant conduire à des minima secondaires. Cela est d'autant plus exact que 

-v C. reflète correctement la réalité expérimentale. Tout jeu d'espèces pro- 
1,m 

posé n'est satisfaisant qu'à la condition d'obtenir des valeurs de P posi- 
1 

tives. Si certaines constantes de formation sont négatives, la plus négative 

est rejetée, une nouvelle minimisation est réalisée avec N - 1 espèces. Une 

proposition incorrecte peut contribuer au rejet d'une espèce réellement pré- 

sente. Pour tenir compte de ce problème, le programme inclus la possibilité 

d'introduction combinatoire des espèces. La fréquence de rejet des espèces 

proposées dans toutes les combinaisons est calculée, c'est un critère supplé- 

mentaire d'aide à la décision du choix du meilleur jeu d'espèces. 

B - ~echniques spectroscopiques 

1 - Spectroscopie ultraviolette 

a - Transitions issues du métal 
Les métaux de transition sont caractérisés par la possibilité de 

peuplement de leurs orbitales atomiques d. Ces orbitales, au nombre de cinq, 

sont dégénérées dans l'atome non lié. La fixation des ions métalliques dans 

une structure moléculaire complexe peut conduire à une levée de dégénéres- 

cence. Les ligands entourant l'ion métallique sont figés au sein d'une . . 



symétrie moléculaire qui contribue à créer un champ cristallin dont les ef- 

fets sur l'atome métallique reflètent l'environnement du cation. 

Les cations du cobalt (II), du nickel (II) et du cuivre (II) possè- 

dent respectivement 7, 8 et 9 électrons dans leurs ozbitales d. Ils peuvent 

être classés dans le groupe de symétrie Oh caractéristique des complexes 

I octaédriques. L'état spectroscopique initial est alors dédoublé en un état 

triplet et un état doublet (figure 5). La différence énergétique de ces ni- 

veaux et le peuplement électronique induisent des transitions électroniques 

d - d différentes en intensité et en longueur d'onde. La théorie des groupes 
(40, 41) permet de trouver les transitions possibles pour les trois métaux 

hexahydratés utilisés dans notre travail. 

orbitale d 2 

Figure 5 - Configurations QZectroniques d'un ion libre 

(a  ) e t  sous Z ' e f f e t  d'un champ octaédrique (b) 

Le cobalt sous sa forme octaédrique a la structure fondamentale 

"haut spin" (tZg, 2 e ) qui correspond au terme spectral fondamental T (F) . 
g 1 g 

Il existe trois états excités par ordre d'énergie croissante : 

Trois transitions sont permises : 



4~ (P) <- -1  -1 4~ (F )  A = 520 nm, E = 10 1 .mole .cm 
1 g  1 g  

4~ <- 
2g 

4~ ( F ) .  C e t t e  t r a n s i t i o n  e s t  masquée p a r  l a  p r é c é d e n t e  
1 g  

c a r  l e s  niveaux é n e r g é t i q u e s  de  4~ e t  4~ (P) s o n t  p roches .  
2g 1 g  

La conf i g u r a t i o n  d8 du n i c k e l  (II)  condui t  à l ' é t a t  f o n d a n e n t a l  de 

6  2 
p l u s  b a s s e  é n e r g i e  3~ ( t  e  ) dans un champ o c t a é d r i q u e .  

2g 2g' g  

La s t r u c t u r e  fondamentale peut  é v o l u e r  pour donner  t r o i s  é t a t s  : 

Les t r o i s  t r a n s i t i o n s  q u i  r é s u l t e n t  de  c e s  é t a t s  e x c i t é s  s o n t  : 

-1  -1 A 1100 nm, E = 2  l .mole  .cm 

-1 -1 A = 710 nm, E = 2 l .mole  .cm 

3~ (P) <- A 
-1 -1 

1 g  2% A - 400 nm, E = 5  1 .mole .cm 

3 
Les  c o n f i g u r a t i o n s  p o s s i b l e s  pour l e  c u i v r e  ( I I )  son t  ( t 6  e  ) à 

2g' g  
4  

l ' é t a t  fondamental  no té  2~ e t  à l ' é t a t  e x c i t é  ( t 5  e  ) n o t é  *T 
g  2g' g  2g ' 

Avec l e  c u i v r e  ( I I ) ,  une s e u l e  t r a n s i t i o n  e s t  donc p o s s i b l e  : 

-1 -1 A - 830 nm, E = 15 l .mole  .cm 

b  - T r a n s i t i o n s  p a r  t r a n s f e r t  de c h a r g e  

Les  t r a n s i t i o n s  p a r  t r a n s f e r t  de c h a r g e  r é s u l t e n t  du déplacement 

d 'une c h a r g e  l o c a l i s é e  dans une o r b i t a l e  du l i g a n d  v e r s  une o r b i t a l e  du 

métal  ou inversement .  Ces t r a n s i t i o n s  s o n t  p l u s  é n e r g é t i q u e s  que l e s  t r a n -  

s i t i o n s  d  - d  e t  l e s  c o e f f i c i e n t s  d ' a b s o r p t i o n  m o l a i r e  s o n t  en g é n é r a l  t r è s  

3 4  -1 - 1  
é l e v é e s ,  de l ' o r d r e  de 10 à 10 l .mole  .cm . 

Les v a l e u r s  A e t  E s o n t  i n f l u e n c é e s  p a r  l a  n a t u r e  des  l i g a n d s  entou- 

r a n t  l ' i o n  m é t a l l i q u e .  Par  exemple pour l e  c u i v r e  ( I I )  l a  s u b s t i t u t i o n  d e  



deux liaisons M - H20 par M - NH provoquent un déplacement de longueur 3 

d'onde de la bande d - d de 820 à 670 nm (41). 

2 - ~ichrohme circulaire 
Le dichroïsme circulaire (DC) résulte d'une différence d'absorption 

des composantes circulairement polarisées droite et gauche des molécules 

optiquement actives traversées par une onde électromagnétique linéairement 

polarisée (41, 45). Dans la région spectrale où apparaît la bande d'absorp- 

-> -> -> tion optiquement active, la résultante E des vecteurs E et E décrit une 
D G 

ellipse (figure 6). L'angle $, appelé ellipticité, caractérise un échantil- 

lon donné. Plus généralement on utilise l'ellipticité molaire 9 définie par : 

Figure 6 - Schéma du principe du dichroksme circuZaire 



- 1 - 1 
Dans l a  formule ( 3 3 )  0 e s t  exprimé e n  degré  cm décimole  , c  e s t  

- 1 l a  c o n c e n t r a t i o n  de l ' é c h a n t i l l o n  en  g  1 , 1 l e  t r a j e t  o p t i q u e  en cm, S 

- 1 l a  s e n s i b i l i t é  d e  l ' a p p a r e i l  en mm e t  M l a  masse m o l é c u l a i r e  de l ' échan-  

t i l l o n  en g.  La d i f f é r e n c e  AG - Pf) e s t  mesurée s u r  l e  s p e c t r e  en  mm. 

A &  = EG - E~ e s t  appe lée  a b s o r p t i o n  d i f f é r e n t i e l l e  d i c h r o i q u e .  

L ' e f f e t  conjugué du dichroïsme c i r c u l a i r e  e t  de l a  d i f f é r e n c e  de  

v i t e s s e  de t r a n s i t i o n  de  l a  lumière  p o l a r i s é e  c i r c u l a i r e m e n t  d r o i t e  e t  gau- 

c h e  dans  l a  r é g i o n  où s e  m a n i f e s t e  une bande d ' a b s o r p t i o n  optiquement a c t i v e  

e s t  appe lée  " e f f e t  Cotton". Les courbes  d i c h r o i q u e s  r e p r é s e n t e n t  l e s  v a r i a -  

t i o n s  de A E  ou 0 en f o n c t i o n  de l a  longueur  d 'onde .  On o b t i e n t  un d i c h r o g r a -  

phe des  courbes  à e f f e t  Cot ton  p o s i t i f  ou n é g a t i f  a y a n t  l e s  mêmes a b s o r p t i o n s  

que  l e s  courbes  de  s p e c t r o s c o p i e  é l e c t r o n i q u e .  

Les deux rég ions  s p e c t r a l e s  o b s e r v é e s  s o n t  c e l l e s  cor respondan t  aux 

t r a n s i t i o n s  d  - d e t  aux t r a n s i t i o n s  pa r  t r a n s f e r t  de  charge .  La v a r i a t i o n  

de  A E  informe s u r  l ' environnement  m o l é c u l a i r e  de l ' i o n  m é t a l l i q u e  ( 4 3 ,  4 6 ,  

4 7 ) .  Un changement de p o l a r i t é  de l ' e f f e t  Cot ton i n d i q u e  une m o d i f i c a t i o n  

dans  l a  s t r u c t u r e  du m é t a l  ( 4 7 ,  4 8 ) .  

3 - Résonance paramagnétique é l e c t r o n i q u e  

La résonance  paramagnét ique é l e c t r o n i q u e  (R P E ) permet de d é t e c t e r  

l e  phénomène d e  paramagnétisme p r o p r e  aux é l e c t r o n s  non a p p a r i é s .  ( 4 9 ) .  E l l e  

p e u t  s ' a p p l i q u e r  par conséquent  à l ' é t u d e  d e s  complexes d e s  métaux de t r a n -  

s i t i o n  possédan t  des é l e c t r o n s  c é l i b a t a i r e s  t e l  que l ' i o n  Cu ( I I ) .  Nous 

nous  l i m i t e r o n s  à quelques  r a p p e l s  s u r  l e  p r i n c i p e  de  l a  R P E  e t  à l a  

d é f i n i t i o n  d e s  paramètres  s p e c t r o s c o p i q u e s  g e t  A .  

a  - P r i n c i p e  

Un é l e c t r o n  possède un moment magnétique lie dont l ' e x p r e s s i o n  e s t  : 



où g = 2,0023 est le facteur spectroscopique de I'électron libre, B le e 
-> 

magnéton de Bohr et S le vecteur spin électronique. 

En l'absence de champ extérieur, les moments magnétiques s'orientent 

de façon aléatoire. Sous l'action d'un champ magnétique d'amplitude H orienté, 

les moments magnétiques slal.ignentsuivant la direction de ce champ H de façon 

parallèle et antiparallèle. Dans ces conditions, l'énergie d'un moment magné- 

-> 
tique E est : 

-> 
Pour l'électron, S pre.nd la valeur - 112  ou + 112. L'application du 

champ magnétique H lève la dégénérescence des niveaux d'énergie, ce phénomène 

est connu sous le nom d'effet Zeeman (figure 7). La différence d'énergie AE I 
entre ces deux sous niveaux est donnée par la relation 

FZgure 7 - Effet Zeeman 

Des transitions entre les deux niveaux peuvent être induites en 

appliquant un rayonnement électromagnétique de fréquence J satisfaisant 



r 
e s t  l e  champ magnétique résonant  pour l a  fréquence V appliquée.  En 

pra t ique  on t r a v a i l l e  avec des é l e c t r o n s  engagés dans un environnement molé- 

c u l a i r e  de symétrie donnée, e t  non avec des é l e c t r o n s  l i b r e .  Dans c e s  condi- 

t i ons ,  l ' é l e c t r o n  de l ' i o n  mé ta l l i que  e s t  c a r a c t é r i s é  par  un nouveau f a c t e u r  

spectroscopique g q u i  peut prendre des v a l e u r s  supér ieures  ou i n f é r i e u r e s  à 

g e  . L'é tude  de g  nous renseigne s u r  l a  symétr ie  e t  l a  n a t u r e  des l i gands  com- 

plexant  l ' i o n  méta l l ique .  

b - Paramètres spectroscopiques 

b-1 - Facteur  g  

Considérons un ca t ion  mé ta l l i que  de nombre de s p i n  é l ec t ron ique  

S = 112 e t  de sp in  nuc léa i r e  nul  p lacé  dans un s i t e  c r i s t a l l i n  c o n s t i t u é  de 

N l i gands .  Nous observons une r a i e  de résonance R P  E correspondant à l a  

t r a n s i t i o n  S = - 112 ---> + 112, d ' éne rg i e  AE = h  v = g  6 H. Pour un système 

d'axes x y  z rappor té  à ce s i t e  c r i s t a l l i n ,  l e  f a c t e u r  g e s t  l a  r é s u l t a n t e  

de t r o i s  paramètres g  x ,  gy9 g z *  Expérimentalement, l e  champ magnétique H e s t  

c o l i n é a i r e  à l ' u n  des  axes du s i t e ,  par convention l ' a x e  Oz. Dans c e  ca s  e t  

pour une symétrie a x i a l e ,  nous avons : - - 
gx - gy - gl. 

- - 
gz g11 

b-2 - Paramètre de s t r u c t u r e  hyper f ine  A 

S i  l e  nombre de sp in  n u c l é a i r e  1 de l ' i o n  n ' e s t  pas nu l ,  il e x i s t e  

une i n t e r a c t i o n  électron-noyau d i t e  hyper f ine .  Ce couplage a  pour e f f e t  de 

d i v i s e r  chaque sous-niveau é l ec t ron ique  en 2 1 + 1 sous-niveaux n u c l é a i r e s .  

En p ra t ique ,  nous observons 2 1 + 1 r a i e s  en accord avec l e s  r è g l e s  de sé- 

l e c t i o n  AS = " e t  A I  = O.  Dans l e  cas  de l ' i o n  Cu (II) ( S  = 112, 1 = 3 / 2 ) ,  

l a  s t r u c t u r e  hyper f ine  se c o n c r é t i s e  par  l a  présence s u r  l e  spectrogramme 

R P  E de qua t re  r a i e s  équ id i s t an t e s .  L'écartement e n t r e  deux r a i e s  consé- 

cu t ives  a  pour v a l e u r  A.  



Comme les facteurs g, les valeurs de A dépendent du site cristallin 

environnant l'ion complexé. Pour un champ H appliqué suivant l'axe O nous z ' 
avons : 

Ax = A = AL 
Y 

- 
AZ - AII 

La détermination des paramètres spectroscopiques g 11, 813 et *I 

est riche d'informationspour l'étude de la complexation d'ions métalliques. 

par exemple pour l'ion cuivrique en solution aqueuse, A varie de 168,6 G à 
II 

175 G et gIIde 2,235 à 2,223 suivant que Cu (II) est lié à un ou deux atomes 

d'azote (42). 



CHAPITRE III 

MISE EN OEUVRE DES METHODES EXPERIMENTALES 



La potentiométrie peut apparaître comme une technique simple tant 

dans son principe que dans ses applications. Cependant les résultats expé- 

rimentaux sont influencés par les problèmes d'appareillage. Il est à noter 

par exemple q u ' i l  est nécessaire de lire des variations de pH extrêmement 

faibles, jusqu'à 0,002 unité de pH. 

Nous avons effectué une étude minutieuse de tous les éléments et 

conditions susceptibles d'avoir une influence sur les résultats expérimen- 

taux. Nous aborderons ces différents aspects en donnant une place plus im- 1 
portante à l'étalonnage des électrodes. Nous décrirons la conduite d'une 

mesure en détaillant chaque étape. 

Le système Ni(I1)-glycine a été largement étudié ces dernières 

années. Il constitue donc une bonne base de comparaison pour tester notre 

appareillage et les méthodes de calcul kmployées dans ce travail. 

Enfin les méthodes spectroscopiques UV, DC et RPE contrairement à 



A - Technique p o t e n t i o m é t r i q u e  

1 - A p p a r e i l l a g e  

La c h a î n e  de  mesure e s t  c o n s t i t u é e  d ' u n  pH m è t r e  TACUSSEL I S I S  20000 

p e r m e t t a n t  de mesure r  des  v a r i a t i o n s  de 0 ,001 u n i t é  de  pH, 

d 'une  b u r e t t e  au tomat ique  ELECTROBUREX, d ' u n e  c e l l u l e  d e  mesure. L'ensemble 

peut  ê t r e  p i l o t é  p a r  un m i c r o o r d i n a t e u r  Apple I I e .  

Les c e l l u l e s  de mesure e n  v e r r e  d ' u n e  con tenance  de  100 cm3 ( f i g u r e  8) 

s o n t  p longées  d i r e c t e m e n t  dans  un  b a i n  d ' e a u  t h e r m o s t a t é e  à 25 2 O,Ol°C. E l l e s  

son t  r e c o u v e r t e s  d ' u n  d i s q u e  e n  t é f l o n  p e r c é  de  c i n q  o r i f i c e s  p e r m e t t a n t  d ' i n -  

t r o d u i r e  l e  c a p i l l a i r e  (E) pour l e s  a j o u t s  d e  t i t r a n t  s t o c k é  dans u n  f l a c o n  

maintenu sous a r g o n ,  l e s  é l e c t r o d e s  de mesures  (A)  e t  ( B ) ,  l ' a r r i v é e  d 'argon 

( D )  s a t u r é  en eau e t  l e  système d ' a g i t a t i o n  ( C l .  Les é l e c t r o d e s  de  mesure 

TACUSSEL son t  du type  TB/KA pour  l ' é l e c t r o d e  de  v e r r e  e t  C8 pour l ' é l e c t r o d e  

de r é f é r e n c e  au calomel  s a t u r é e  en  K C 1 .  L ' a g i t a t i o n  e s t  a s s u r é e  p a r  u n e  hé- 

l i c e  en  v e r r e  e n t r a î n é e  p a r  un moteur a s s e r v i  à un r é g u l a t e u r  de v i t e s s e ,  

c e l l e - c i  e s t  f i x é e  à 2000 t o u r s  p a r  minute .  

Figure 8 - Cel lu l e  de mesure 



2 - P r o d u i t s  

L 'eau u t i l i s é e  pour  l a  p r é p a r a t i o n  de t o u t e s  l e s  s o l u t i o n s  e s t  

d é i o n i s é e  p u i s  d i s t i l l é e  sous  argon.  Sa r é s i s t a n c e  e s t  de  l ' o r d r e  de  1 M Q. 

Les s - t r i a z i n e s  PR ,  PY, PZ, AY e t  TY s o n t  des  p r o d u i t s  commerciaux 

Ciba-Geigy d ' u n e  p u r e t é  s u p é r i e u r e  à 99 ,9  2 .  L'hydroxypropazine  e s t  p r é p a r é e  

p a r  b a r b o t t a g e  d ' a c i d e  c h l o r h y d r i q u e  sec dans une s o l u t i o n  d e  prométone dans 

l ' é t h e r  anhydre .  Le c h l o r h y d r a t e  d e  D-glucosamine e s t  d e  h a u t e  p u r e t é  SIGMA. 

Les c h l o r u r e s  de c u i v r e  ( I I ) ,  n i c k e l  ( I I ) ,  c o b a l t  ( I I ) ,  cadmium (II) 

e t  z i n c  ( I I )  s o n t  g a r a n t i s  à 99,999 % p a r  l e s  f o u r n i s s e u r s  A l d r i c h ,  Ventron 

e t  Merck. La c o n c e n t r a t i o n  e x a c t e  d e s  s o l u t i o n s  d e  c h l o r u r e s  m é t a l l i q u e s  e s t  

dé te rminée  p a r  t i t r a t i o n  p a r  1'EDTA ou p a r  é l e c t r o l y s e  ( t a b l e a u  III). L e  

c h l o r u r e  de sodium Merck, u t i l i s é  comme s e l  s u p p o r t  e s t  d e  q u a l i t é  SUPRAPUR. 

/ Concen t ra t ion  

- 1 mole 1 

N i  ( I I )  I 0 ,895  

Cil  ( I I )  O ,  200 

Cd ( I I )  

Zn (II) 

CO ( I I )  

Tableau III - Concentration des so 7zltions 

de chlorures métalliques. 

La s o l u t i o n  de soude con tenan t  NaCl 0 , 1 5  M e s t  p r é p a r é e  à p a r t i r  

d ' u n e  s o l u t i o n  é t a l o n  Merck. E l l e  e s t  s t a n d a r d i s é e  p a r  l e  p h t a l a t e  d e  p o t a s -  

O, 420 

sium NBS. 

Les s o l u t i o n s  d ' a c i d e  c h l o r h y d r i q u e  s o n t  d e  provenance Merck. L e u r s  



c o n c e n t r a t i o n s  s o n t  dé te rminées  p a r  n e u t r a l i s a t i o n  avec  NaOH. 

Le méthanol Merck e s t  de  q u a l i t é  u v a s o l .  

3 - Condui te  d 'une  mesure 

L'organigramme ( f i g u r e  9 )  r e p r é s e n t e  l a  c o n d u i t e  d 'une  mesure po- 

t e n t i o m é t r i q u e .  Chaque é t a p e  e s t  e n s u i t e  d é t a i l l é e  en i n s i s t a n t  p l u s  p a r t i -  

c u l i è r e m e n t  s u r  l ' é t a l o n n a g e  d e s  é l e c t r o d e s .  

P r é p a r a t i o n  d e s  s o l u t i o n s  P 

Etude de  l a  complexat ion E 

Eta lonnage  d e s  é l e c t r o d e s  

C a l c u l  des  c o n s t a n t e s  de 

Déterminat ion de  l a  

c o n c e n t r a t i o n  du 

t i t r a n t  e t  de pKe 
L 

s t a b i l i t é  d e s  complexes 

V é r i f i c a t i o n  d e  l a  

= o n c e n t r a t i o n  d u  

l i g a n d  

courbes  de  d i s t r i b u t i o n  

- 

c a l c u l  d e s  c o n s t a n t e s  

d ' a c i d i t é  

Figure 9 - Organigramme d'une mesure potentiométrique 



1 

i 
a - Préparation des solutions 

Toutes les mises en solution et la préparation des cellules sont 

effectuées en boîte à gants sous atmosphère d'argon. Le chlorhydrate de  

D-glucosamine est utilisé en solution aqueuse. Les s-triazines, peu solu- 

bles dans l'eau, sont préalablement dissoutes dans du méthanol, les solu- 

tions finales contiennent 1 % d'alcool. Le métal est ajouté dans la cellule 

de mesure contenant 50 cm3 de solution de ligand. 1 
La force ionique de toutes les solutions est maintenue constante 

avec NaCl 0,15 M. 1 
b - Etalonnage des électrodes 

La valeur du pH en terme de concentration (PHc) diffère de la va- i 
leur lue (pH,) La relation liant ces grandeurs s'exprime par pH , = pHC + E 

- log y (38). La constante E représente les effets dus aux potentiels de  

jonctioLL et à la différence de force ionique entre la solution étudiée et 

les solutions tampons nécessaires à l'étalonnage des électrodes. Le terme 1 
constant log y tient compte de la différence activité-concentration, La re- 

lation (38) s'écrit plus simplement pH = pHc 1 
+ A (39). La constante A peut 

être déterminée expérimentalement à partir de courbes de neutralisation de 

l'acide fort HC1 par la base forte NaOH. La valeur de A est la différence 

entre pH et pH calculéepour deux zones de la courbe de neutralisation où 1 C 

la réponse de l'électrode de verre est linéaire : pH = 3 à 4 et pH = 9 à 10. 

Pour toutes les électrodes utilisées, lc terme correctif est calculé avant l 
une série de courbes potentiométriques. Il est toujours de l'ordre d e  0,060 

unité de pH, 

Deux solutions tamponnées Merck sont utilisées pour l'étalonnage de l 



La réponse des électrodes de verre est vérifiée avant chaque expéri- 

mentation en traçant des courbes de neutralisation de l'acide chlorhydrique 

par la soude. 

c - Détermination de la concentration du titrant et du produit ionique 

de l'eau 

Des courbes de neutralisation du phtalate de potassium par la soude, 

le programme IONISATION calcule le produit ionique de l'eau (pKe = 13,68) et 

le volume à l'équivalence, ce dernier permettant d'accéder à la concentration 

de la base (Cb = 0,1013 M). 

d - Contrôle des concentrations de ligand 

Après chaque courbe potentiométrique, la concentration de la solution 

de ligand contenu dans la cellule de mesure, est vérifiée par la méthode de 

Gran (50, 51 ) .  Pour un monoacide, les courbes -- - AV 2; - f (V + -) 2 présentent un 

minimum au volume équivalent. La méthode s'applique aux polyacides ou au 

mélange d'acides à condition que les constantes d7a.cidité soient très diffé- 

rentes. ],a figure 10 illustre le cas d'un mélange D-glucosamine-prométone. 

Fi; irr - Couz'be de Gran pour un mélange D-gZ.ucosmine-prométone 



e - Calcul des constantes d'acidité 

Les courbes pH = f (V ) sont tracées pour le ligand seul à dif- 
NaOH 

férentes concentrations. Les constantes d'acidité sont calculées approxima- 

tivement avec le programme pH min. Les valeurs ainsi obtenues sont affinées 

avec pKa sinplex et SUPERQUAD. Les constantes Ka statistiquement les meil- 

leures sont retenues. 

f - Etude de la complexation métal-ligand 
Deux séries de courbes potentiométriques sont nécessaires pour uti- 

liser le programme FICS, une variation de métal et une variation de ligand. 

Pour chaque série de nombreuses courbes sont tracées. Le meilleur jeu est 

retenu : pour la variation de ligand L 
1 ' L 2 ,  L avec M et pour le métal Ml, 

3 2 

M2, M avec L2. Les concentrations des espèces libres, métal et ligand, sont 3 

calculées à partir de ces deux variations. Des deux fichiers ainsi créés et 

après pr~position des complexes, le programme FICS détermine les constantes 

de formation des espèces retenues et leurs pourcentages en métal complexé en 

fonction du pH. 

Le programme SUPERQUAD, avec les espèces proposées et une valeur 

approchée de 6 calcule les courbes de distribution et les constantes de for- 

mation. 

Le choix des espèces retenues est lié au calcul mais également à 

"1' intuition chimique". 

4 - Système nickcl(I1)-glycine 

Ce système a été étudié dans de nombreux laboratoires. Il constitue 

un excellent repère pour tester les techniques expérimentales et les moyens 

de calcul. 

Le tableau IV résume les données relatives au système nickel(I1)- 

glycine. L'exploitation des résultats est effectuécavec différents program- 

mes. Nos valeurs de constantes de formation des trois complexes 1 1 0, 1 2 O 



c t  1 3 O obtcnucs pa r  FICS (co lonnc  a )  e t  SUI-'ER()UAU !c:olonne b )  :;oiit cil bon 

a c c o r d  U1,rcc l e s  r é s u l t a t s  t i r é s  de l a  l i t t é r a t u r e .  

ichlcat i  IV - Constantes de formotion des c o q  Zezes n i c k e  2, (11 ? - g l y c i n e  

B - - Techniques s p e c t r o s c o p i q u e s  
*----- 

1 - A p p a r c i l l n g c  

L'Gtude p a r  s p e c t r o s c o p i e  é l e c t r o n i q u e  e s t  e f f e c t u é e  A l ' a i d e  d ' u n  

spect rophotornèt re  Beckman Acta M 7 .  Les c e l l u l e s  de mestire en q i i a r t z  o n t  un 

t r a j e t  op t ique  d e  10 nun. 

Le s p e c t r o m è t r e  Var ian  E 109 à double  c n v i t k  r é s o n a n t e  e s t  u t i l i s é  

pour l e s  mesures K P E .  I l  e s t  é t a l o n n é  avec  un é c h a n t i l l o n  en DPPH 

( 1 , 1  Diphenyl - 2  p i c r y l h y d r a z y  1) pouL l e q u e l  g = 2 ,0028 .  1,cs coi~ipLcxcs 

du c u i v r e  ( I I )  s o n t  é t u d i é s  à une f réquence  de 9 ,30  GHz e t  à un champ c e n t r é  

s u r  2850 G ,  L ' e x i s t e n c e  d ' e s p è c e s  p o l y n u c l é a i r e s  e s t  c o n t r ô l é e  à demi champ. 

Les s p e c t r e s  s o n t  e n r e g i s t r é s  à l a  t c inpéra tu re  de l T , , z o t e  l i q u i d e .  

Les s p e c t r e s  d i c h r o ï q u e s  s o n t  e n r e g i s t r é s  s u r  iIn d i c h r o g r a p h e  J o b i n  

e t  Yvon Mark I I I  p i l o t é  pa r  un m i c r o o r d i n a t e u r  A p p l e  I I .  Les c e l l u l c s  de me- 

s u r e  en  qiiartz o n t  des t r a j e t s  o p t i q u e s  de  0 , l  - 0 , 5  cL 1 cm. 

Le pH d e s  s o l u t i o n s  61-i idiécs e s t  111 sur I I ~  1711 nibtre TIZCUSSEL mini  80 

6 q u ~ i 3 6  c l ' (  l c c ~ r o t l c s  spéc i f l q i i c ç  ,jiix s o l v , i n t ç .  I:n c ,o lv , i i~L  ~iclciciiix, oii i i l i  l isci 

une & l e (  t r,)dê doub le  TCBC 1 l / H ~ / s m  e t  dans  l e  métt idr~ol iiac f l e c t r o d e  de v e r r e  

?ieOH BI0 e t  i i i ic l  r é f é r e n c e  au calomcl MeOH C a .  



2 - Mode opératoire 
Les concentrations des solutions sont de 5  IO-^ mole 1-' pour le 

- 1 
métal et de 1,25 IO-' mole 1 pour le ligand. Le métal est introduit sous 

forme de perchlorate. Les s-triazines sont étudiées dans le méthanol et la 

D-glucosamine dans l'eau. La force ionique de toutes les solutions est main- 

tenue constante avec NaClO 0,15 M. 4 

Les spectres UV, DC et R P E sont enregistrés pour différentes va- 

leurs de pH. 



ETUDE DU SYSTEME TERNAIRE 

CUIVRE ( 1  1 > - PROMETONE - D-GLUCOSAMINE 



L'intérêt des chercheurs se porte actuellement sur l'étude du méca- 

nisme d'absorption des herbicides par les plantes. Leur assimilation peut 

se faire directement par les plantes ou par l'intermédiaire des sols. L'exis- 

tence de complexes dans lesquels interviennent des métaux pourrait être d'une 

grande importance dans un tel mécanisme. Les sucres aminés présents dans les 

sols et les parois cellulaires des plantes peuvent également jouer un rôle 

dans le transfert des ions métalliques complexés (13, 23). Il nous est donc 

apparu intéressant d'étudier le système ternaire n16tal - s-triazines - sucre 

aminé. 

Parmi de nombreux ions métalliques possibles, notre choix s'est porté 

sur Cu(II), élément vital pour les plantes. Avec des mol6cules organiques, 

le cuivre donne généralement des complexes plus stables que les autres mé- 

taux. Par exemple Meloan et Bute1 (53) montrent que pour de nombreux systè- 

rnes métal - 2,4 diamino - 6 - phenyl - 5 - triazine, seul Cu(I1) forme des 

chelate S .  

Les s-triazines n'ont pas toutes le même pouvoir complexant, comme 

~ nous le verrons ultérieurement. La prométone est parmi les plus actives et 

surtout la plus soluble. Les phénomènes de complexation devaient être a 

priori plus marqués avec cet herbicide. 

La D-glucosamine, sucre amini simple, est présente dans certaines 

cellules constituant les parois des plantes. 

Ce chapître aborde successivement l'étude de la complexation des 

systèmes cuivre(I1) -prométone, cuivre(11) -D-glucosaniine et cuivre(11) - 



Les seules données bibliographiques relatives à l'étude des systèmes 

cuivre(I1) - s-triazines sont dues à Reck et Col1 (16 - 20). Ils ont déter- 

miné plusieurs structures de complexes herbicide-métal. L'azote du cycle N 1 

ou N apparaît comme le principal site de coordination ligand-métal. L'inter- 
5 

vention des autres atomes donneurs de la molécule, est également possible 

mais il en résulte des liaisons relativement longues. 

Dans ce chapitre, la stabilité des complexes cuivre-prométone ainsi 

que leur comportement en solution ont été déterminés par potention14trie et 

spectroscopies UV et R P E 

La détermination de la constante d'acidité de la prométone est un 

indispensable à l'étude de sa complexation. A notre connaissance, 

un seul travail donne les pKa obtenus à partir de résultats spectrophotomé- 

triques pour que.lques s-triazines (2). 

A - -- Détermination -- de la constante d'acidité 

Dans notre travail, la constante Ka de la prométone est calculée 

par spectrométrie UV et par potentiométrie (54). 

Les concentrations de PR en soliition aqueuse avec 1 % de méthanol 

-4 - 1 
sont de l'ordre de 10 mole 1 . 

1 - Etude spectroscopique 

Les spectres d'absorption de la prométone entre 200 et 300 nm pour 

différents pH prcscntcnt deux bandes d'absorption (figure 11). L'une (1) se 

situe dans la région spectrale 215 - 220 nm, l'autre (II) entre 235 - 245 nm. 

Le coefficient d'absorption molaire de la bande (1) est toujours supérieur à 

celui de la bande (II). 



L'intensité de la raie (1) diminue lorsque le pH croTt, le phénomène inverse 

est observé pour la raie (II). 

Figure 1 :  - Spectres  d 'absorpt ion éZectro?zique de Za promston-e ù 

pH = 1,,94 ( a )  - 3, 65 ( b  ) - 4 ,O2 fc) - 4,65 (dl  - 5,40 ( e )  - 

6,40 ( f /  

La bande centrée sur 220 nm peut être attribuée aux transitions 

des électrons libres des azotes du cycle, 13 deuxième aux trançltions 

Jc 
il -> 7 dcs électrons du cycle aromatique ( 2 ) .  

A partir de ces faisceaux de courbes, nous calculons la constante l 
pKa de la prométone en appliquant la méthode préconisée par Albert et 

Serjeant (55) pour un monoacide. 



Dans cette formule, E(X,HA) et E(A,A) sont les coefficients d'ex- 

tinction molaire de la forme acide et basique, €(A) correspond au mélange 

des deux formes au pH intermédiaire. 

Les coefficients d'absorption molaire sont lus pour la longueur 

d'onde 217 nm pour laquelle l'absorbance est maximale. La valeur pKa ainsi 

calculée est de 4,28 (tableau v). 

Tableu2 V - Valeurs  de Za cons tante  d ' a c i d i t é  de Za prométone 

obtenues pur spectroscopie UV ( a  ), par Weber ( b l  

e t  par potent iométrie  (c) 

2 - Ctude potei-itiométrique 

Les courbes potentiométriques pH = f (VNaOl3) sont réalisées sur une 

solution de prométone préalablement protonée par HC1. Le traitement des don- 

nées est effectué à l'aide du programme pKa simplex (tableau V ) .  

3 - Discussion 

Notre valeur de pKa calculée par spectroscopie électronique est iden- 

tique à celle obtenue par Weber. Par contre, le résultat potentiométrique est 

légèrement supérieur. 

Pour l'étude de la complexation du système ~ ~ ( 1 1 )  - PR, nous retien- 

drons la valeur de constante d'acidité calculée par potentiométrie. La rai- 

son de notre choix repose sur deux constatations. La première réside dans la 

difficulté de déterminer les coefficients d'extinction molaire E, en parti- 

culier E(X,HA). La seconde tient au fait que la méthode pKa simplex permet 



d'obtenir des pKa issus de chaque point de la courbe de neutralisation, 

La prométone est un monoacide et peut être considérée comme un ligand 

HL. Son site de protonation est l'azote N (ou N ) voisin de C 
1 5 6 ' 

B - Complexation cuivre(I1)-prométone 

1 - Résultats expérimentaux 

- 5 
Les concentrations des solutions de prométone sont de 8,O 10 , 

- 1 
1,25 loW4 et 1,8  IO-^ mole 1 . La protonation de PR est obtenue par ajout 
d'une quantité connue d'acide chlorhydrique. 

Les figures 12 et 13 représentent les courbes de neutralisation de 

la prométone par la soude en présence de cuivre (II) pour différents rapports 

Figure 12 - Courbes de n e u t r n l i s a t i o n  de Ln prométone en présence de C u ( I I )  

à d i f f é r e n t e s  concentra t ions  fmicromoLes par 50 c m 3 )  



Figure 2 3  - Courbes de neutralisation de la prométone à différentes 

concentrations en présence de Cu(IIl (micromoZes par 50 cm3 ) 

Les courbes de répartition des espèces (figure 14) obtenues avec 

FICS, montrent l'existence de deux complexes majeurs CUL 2 (1 2 0) et CuL2H-, 

( 1  2 -1). Pour des pH supérieurs à 7,5 même pour un excès de ligand 20 fois 

supérieur au métal, on observe toujours la formation d'hydroxyde de cuivre. 

Pour cette raison, l'étude a été réalisée pour des valeurs de pH inférieures 

à 7 , 5 .  Le pH de début de complexation est proche de 4. Les constantes de for- 

mation (3 et K sont données dans le tableau VI. 
P q r  P q r  

Tableau VI - Constantes de formation des complexes CufII) - PR 



pou l e  système Cu (III-p~ométone 

b - Spectroscopie 

Les études spectrosco{ ques UV et R P E Sont réalisées POU' la Pro- 
- 2 

métone en solution dans le mét Lanol. La concentration en PR est de 1,25 10 
- 1 

O 1-I et ce1Ie de iu(11) di i  IO-^ m e  1 , soit un rappo" &)= 2 . 5 0  

b-1 - Spectroscopie Ul' 
La longeur d'onde du r ;iximum de la bande d - d de l'ion cu(I.1) est 

fonction du pH de la solution (figure 15). Pour des pH inférieurs à 4 ,  l a  
- 1 

bande d'absorption du cuivre re-te centrée sur 830 nm avec E = 12 1. mole 

c m 1  . Ces valeurs sont caractéristiques de 1' ion ~ ~ ( 1 1 )  solvati 

Au delà de pH = 4, la LO~I~CUI dlynde du maximum d'absorption diminue jusqulà 

690 nm alors que le coefficient d'extinction molaire croît de 12 à 60 1. 

-1 -1 
0 1  . cette &volution du ;pel:l-rc ~oncr&tise 1;. [orma~ion de deilx liai- 

sons CU-N ( 4 2 ) .  



F i g u e  15 - Vaï~iat::on de l a  longeur d'onde du m a x i n m  d 'absorp t ion  de la 

bande d - d du Cu(II l e n  présence de Pl? pour ( I i f J é r e n t s  pH 

b-2 - S p e c t r o s c o p i e  R P E 

L ' é v o l u t i o n  du s p e c t r e  R P E d e  l ' i o n  Cu(11) en p r é s e n c e  de prométone 

e t  pour  d i f f é r e n t s  pH e s t  r e p r é s e n t é e  s u r  l a  f i g u r e  16 .  Le s p e c t r e  e n r e g i s -  

t re  ;i p1-l = 4 e s t  c a r n c t e r i s t i c l u c  de l ' i o n  c i i iv rc  (11) non complexé pour  l e -  

q u e l  gI. = 2 ,430  e t  AIT = 110 G .  A mesure  que l e  pH c r o î t ,  un second s p e c t r e  

a p p a r a î t ,  s e s  pa ramèt res  s p e c t r o s c o p i q u e s  son t  g II = 2 ,348  e t  A L I  = 150 G .  

Ces v a l e u r s  s u g g , è r c n ~  que deux atomcs d ' a z o t e  s o n t  l i é s  à l ' i o n  c u i v r i q u e .  

L ' i n t e n s i t é  d e s  p i c s  du s p e c t r e  de Cu( I1 )  l i b r e  diminue au d é t r i m e n t  de  c e l l e  

d e s  p i c s  du m é t a l  complexé p a r  l a  prométone.  En aucun c a s ,  l e  s p e c t r e  de 



l'ion cuivrique solvaté ne disparaît complètement, même pour des rap- 

ports PR élevés. 
CU (II) 

H (gauss) 
2400 2500 2600 2700 2800 2900 3000 

Figurc 16 - E v o l u t i n  du spectre  R P E du cu iv re  en présence de pi~orn4ton~ 

en fonct ion du pfl  : 4 ,O (a ) - 4 , 5  (0) - 5 ,7 (c) 

2 - Discussion 

La valeur de la constantc de formation de Cu(PR) 2 (log 6 = 7,06), 

espèce majeure entre pH = 4 et pH = 6 est voisine de celle obtenue pour 

1 ' espèce CU(NH~) (57, 58) . Ceci suggère un caractère monodentate pour 
CU(PR)~. Ce résultat est confirmé par la spectrométrie UV et R P E 

L'espèce Cu(PR)* est un complexe dans lequel deux molécules de pro- 

métone déprotonées sont fixées sur l'ion cuivrique par l'intermédiaire de 

l'atome d'azote N ou N (figure 1 7 ) .  Ceci correspond à la structure du 1 5 

complexe CU(PR)~ obtenu à l'état solide (20). 

La faible valeur de la constante clc formation de CU(PR)~ montre un 

caractère de l i a i s o n n i o n o d e r i t s t e p l u t ô t  que chelate pour le ligand et indique 

que des liaisons cuivre-oxygène, observées à l'état solide (20), n'existent 

pas en solution. 



Figure 17 - Schéma de Za moZécuZe Cuii'!fY! 

Pour des valeurs de pH supérieures à 6, on observe la déprotonation 

du complexe Cu(PR) et l'espèce Cu(PR),-, H-, devient l'espèce majoritaire à 
2 

pH " 7. La valeur pK - - - 5,91 peut être attribuée à la déprotonation 
1 2 -1  

d'une molécule d'eau liée ail métal. Cette valeur relativement faible s'ex- 

plique par le fait que chaque ligand est électriquement neutre et l i é  par 

une seule liaison à Cu(I1). 

Les études potentiométriques et spectroscopiques montrent que le cui- 

vre n'est jamais complexé à plus de 50 % par la prométone bien que les cons- 

tantes de formation B des complexes formés soient élevées pour les rap- 
1' 9 r 

Ports ligandIrnéta1 étudiés. 



Système Cuivre(I1) - D-glucosamine 

Tatïiura et Coll (25) et Genchev et Coll (27) proposent deux espèces 

majeures CUL et CUL pour le système cuivre - D-glucosamine. Le site de 
2 

coordination est l'azote du groupement amine. En aucun cas, les auteurs ne 

font intervenir les groupements hydroxyles de la molécule de ce sucre aminé. 

Dans ce chapitre, nous avons exploité nos résultats potentiométriques 

(56) à l'aide des progrzmrnes FICS et SUPERQUAD dans un but de comparaison. 

A - Résultats expérimentaux 

1 - Potentiométrie 
Dans la zone de pH inférieurs à 1 1 ,  la D-glucosamine (GA) se dépro- 

tone une seule fois et peut être considérée comme un ligand HL. La valeur 

de pKa déterminée par la méthode simplex est de 7,70, valeur proche de cel- 

les trouvées dans la littérature (27). 

Les courbes pH = f(VNaOH) des figures 18 et 19 représentent respec- 

tivement les variations de cuivre et de D-glucosamine. Les pourcentages des 

différentes espèces formées dans la zone 5 < pH < 9 (figure 20) indiquent 

la formation de cinq espèces distinctes : Cu GA (1 1  O), CU(GA)~ ( 1  2 O), 

Cu(GA),H-, (1 2 -1), CU(GA)~H-~ ( 1  2 -2) et CU(GA)~H_~ (1 2 -3). Cette cour- 

be de distribution est obtenue avec FICS. Les constantes de formation des 

complexes (Tableau VII) ont été calculées par chacune des deux méthodes 

FICS et SUPERQUAD. 



, i - c,vo arl,e.; dc neuLrul IsaL /;on dc la  D-y lucosarnin.e cn  pu>&sence d e  

Cu (II) à d i f f é r e n t e s  concentra t ions  (rnicrorno Les par 50 c m 3  ) 

Li$ F'H . .  : . .  . I l ! :  , , 

E'~:; .~ ,TJ-? I!? - OTiîurbes de n e u Y ~ o l i s n t i o n  de La U-gi,ucosamine à d i f f é r e n t e s  

concentra t ions  en présence de Cu(II) (micromoZes par 50 c m 3 )  



2 de  Cu( I1 )  lié 

Figure 20 - Dis t r ibu t ion  des espèces pour l e  système 

Cu( I I )  - GA en Jonct ion du pf l  

Tableau V I 1  - Constantes de formation des  

espèces Cu GA H 
P c j r  



2 - Spectroscopie 

a - Spectroscopie UV 

L'énergie de la bande de transition d - d du cuivre varie en fonction 

du pH (figure 21). Lorsque le pH croît de 5 à 6,5, la longueur d'onde du 

maximum d'absorption varie de 830 nm à 660 nm et le coefficient d'absorption 

- 1  -1  
molaire E de 20 à 44 1. mole cm . Au delà du pH = 7, X décroît jusqu'à 

620 nm et E r c s t c  scrisil~lerncnt constant . 

(10 1,nr;dc d - d ~ I A  C I A ( T I )  cri r)r&:;enct/ de B-gli~co.sarninti 

en fonction du pH 

b - Dichroïsme circulaire 

Les figures 22 et 23 illustrent l a  variation d'absorption différen- 

tielle dichroique A E  en fonction de la longeur d'onde pour différents pH. 

Dans la zone de transition d - d du cuivre (figure 2 2 ) ,  on observe deux 



e f f e t s c o t t o n  i m p o r t a n t s ,  l ' u n  p o s i t i f  c e n t r é  s u r  640  nm, l ' a u t r e  n é g a t i f ,  

axé s u r  730  nm. Il a p p a r a î t  dans l e  domaine d e s  t r a n s f e r t s  d e  charge ( f i g u r e  

2 3 ) ,  un t r o i s i è m e  e f f e t  Cot ton à 300 nm. 

L l ' : ; , j , i j~ : ,  22 - 9pccLy~~:s :.,/ic/iy~o.lyc~cs dcs :;o/iiI i o i i : ;  i 7 i l ( i L )  - (;,Il ( i c i t / : .  

la  région de la bande d  - d du cuivre à d i f f é r e n t s  

pi1 = 6,46 IV) - 8, 57 (0) - 9, 4% (B)  

Figure 2 3  - Spectrss diciii~oiques des soiut ions  C u f I I )  - GA dans 

l a  région de t r a n s f e r t  de charge pour pH = 6,42 (0) - 

7,28 ( m )  - 8,57 (e)  



L ' é v o l u t i o n  du s p e c t r e  R P E de l ' i o n  c u i v r i q u e  e n  f o n c t i o n  du pH 

e s t  donnée s u r  l a  f i g u r e  2 4 .  La courbe  ( a )  ob tenue  pour pH = 4 ,51  r e p r é s e n -  

t e  l e  s p e c t r e  du Cu(TI) hexahydra té  non complexé avec  g = 2 ,43  e t  
II 

+ + 
AII = 125 G .  A pH = 6 , 8 2 ,  l e  s p e c t r e  c a r a c t é r i s t i q u e  de  Cu , 6H20 r e s t e  

v i s i b l e  e t  i l  a p p a r a î t  c e l u i  d ' u n e  première  e s p è c e  dont  l e s  pa ramèt res  

s p e c t r o s c o p i q u e s  son t  g = 2,317 e t  AIT = 175 G .  
1 T 

F ~ ~ ~ L Y C '  1'4 - Spectrogrames K P 6' au systèrne Cuifl ) - GA 

pour pH = 4,51 (a) - 6,82 fbl - 7,15 (c) - 

R,48 (dl 

Quand l e  pH c r o î t  (courbe  c ) ,  on obse rve  to i l jours  l e  s p e c t r e  de  l a  

première  espèce  e t  c e l u i  d 'une  seconde espèce  ( g  = 2 ,255  e t  AII = 196 G ) ,  II 



alors que le spectre de Cu(II), 6H20 a disparu. Enfin, sur la courbe ( d ) ,  

I seul le spectre de la deuxième espèce est présent. 

B - Discussion 

Les résultats potentiométriques (figure 20) montrent que le complexe 

CU(GA)~ ( 1  2 0) est l'espèce majoritaire aux environs de pH = 7 ( 60 % à 

pH 6,9). Son existence est confirmée par les spectroscopies UV, DC et R.P.E. 

L'énergie de la bande de transition d - d à 660 nm ( E  = 44 1. mole-' cm-') 

indique clairement la participation de deux atomes d'azote dans le processus l 
l 

de complexation (42, 4 4 ) .  Les mesures de dichroïsme circulaire (figure 22) 

qui montrent principalement un effet Cotton à 640 nm ( A E  = + 0,06) et les 

spectres R P E (figure 24, courbe b)  (gII = 2,317 et AII = 175 G )  confor- 

tent également la formation d'un complexe avec deux atomes d'azote liés à 

1' ion cuivrique (42, 4 4 )  (figure 25) . 

C H p H  
l 



La valeur log = 8,76 pour le complexe CU(GA) est d'environ une 2 

unité supérieure à celle trouvée pour l'espèce monodentate du système 

Cu(1I) - NH3 (log B I  O = 7,6) (57, 58). Elle est considérablement plus 

faible que celle calculée pour les complexes CUL des acides amincs (43, 
2 

44, 59 - 61), pour lesquels la complexation se fait par un atome d'azote 

et un atome d'oxygène. Ceci suggère, si toutefois elle existe, une faible 

intervention du groupement hydroxyle protoné dans le complexe CUL 2 ' 

Dans la même zone de pH, c'est-à-dire vers 7, l'espèce 1 1 O appa- 

raît mais ne dépasse jamais plus de 5 2 .  La constante de formation de 

CUL (log 8, = 3,06) est plus faible que cellc de CUL - 
2 (log 61 2 O 

- 

8,76). CUL semble donc être l'étape intermédiaire conduisant à la forma- 

tion de CU(GA)~. 

Pour des pH supérieurs à 7, deux autres complexes se forment à par- 

tir de CUL par simple ou double déprotonation : il s'agit de CUL FI 2 2 -1 

(1 2 -1) et C U L ~ H - ~  (1 2 -2) dont les pourcentages maximum sont obtenus 

respectivement pour pH = 7,4 ( "  10 %) et 8,l ("  90 2). L'existence de l'es- 

pèce mineure CUL H dominée par CUL et CuL2Hh2 n'est observée par aucune 
2 -1 2 

des techniques spectroscopiques utilisées. Il est cependant raisonnable de 

penser que le processus de déprotonation fait intervenir un des groupements 

hydroxyles dela D-glucosamine. On forme ainsi un cycle par chelation du 

cuivre avec l'azote du groupement amine et l'oxygène du groupement hydroxyle 

(figure 25). 

Ainsi l'espèce CUL H- obtenue par déprotonation de CUL H pourrait 
2 2 2 -1 

être un complexe dans lequel deux cycles à chelate (N,O) seraient formés à 

partir dcs groupes aminés et des hydroxyles déprotonds (figure 25). Les ré- 

sultats p~tentiométri~ues et spectroscopiques vérifient assez bien cette 

hypothèse. La longeur d'onde de la transition d - d décroît de 660 nm  CUL^) 
-1 - 1  à 620 nm ( E  = 40 1. mole cm ) . Les valeurs A 

II 
et gII changent également 



pour atteindre g = 2,255 et AII = 196 G et indiquent que l'interaction 
II 

cuivre - D-glucosamine devient plus forte (42, 62, 63). La participation 

du second site de la D-glucosamine (groupements hydroxyles) dans le phéno- 

mène de complexation est clairementdémontrée par les changements remarqua- 

bles des spectres de dichroïsme circulaire entre pH = 6,8 (CuL2) et: pH = 8 

(CUL~H-~). La formation du complexe 1 2 -1 est accompagnée de forts effets 

I négatifs centrés sur 730 nm (Ac = - 0,IO). L'effet positif à 630 nm l 
(Ac = + 0,06 à pH 7 ,8 )  bien que toujours observé dans toute la zone de pH 

inférieur à 10 change d'intensité pour atteindre A E  = + 0 , l  (figure 22). 

Dans la région de transfert de charge, la formation du complexe est 

accompagnée par des effets Cotton positifs vers 300 nm (figure 23). Ces 

effets peuvent être attribués aux transitions de transfert de charge 

NH2 -> ~ ~ ( 1 1 ) .  Le AE de la transition centrée à 315 nm caractéristique 

de l'espèce CuL2 atteint la valeur + 1,6 alors que pour CUL H à pH = 8, 2 -2 

on observe un A E  de 2,2. 

Les variations importantes des effets Cotton sont probablemerit dues 

aux arrangements des molécules de D-glucosamine lors des déprotonations 

CuL2 - > C U L ~ H - ~  et de la formation des cycles chelates (N,O). 

Dans la région de pH supérieur à 10, les résultats potentiométriques 

montrent que l'espèce 1 2 -3 (CUL H- ) devient prédominante. L'existence de 
2 3 

ce complexe n'est pas confirmée par les résultats spectroscopiques. 

C - Comparaison FICS - SUPERQUAD - --. - 

A la lecture du tableau VII, nous faisons deux remarques. La première 

concerne le nombre d'espèces retenues par chacun des programmes. CU(GA)~, 

CU(GA)~H-~ et CU(GA)~H-~ sont communes à FICS et SUPERQUAD alors que PICS 

conserve en plus CII(GA) et Cu(GA) H La deuxième est relative aux valeurs 
2 - 1 '  

de constantes de formation des trois espèces 1 2 0, 1 2 -2 et 1 2 -3, elles 



sonttoujours légèrement supérieures pour SUPERQUAD. 

A la vue de la courbe de distribution des espèces obtenues avec F I C S  

(figure 20), nous remarquons que le pourcentage maximum de formation des 

espèces 1 1 O et 1 2 -1 est faible : 3 % à pH = 6,8 pour CUL et 10 % à 

pH = 7,3 pour CUL H Les répartitions des espèces communes sont proches 2 - 1 '  

pour les deux méthodes. 

Lors des calculs, le programme SUPERQUAD élimine toute espèce dont 

la constante de formation présente une déviation standard relative supérieu- 

re à 33 % de sa valeur (35). Ce rejet concerne généralement les complexes 

largement minoritaires, c'est le cas pour CUL et CUL H 2 - 1 '  

Le choix des espèces influe par l'intermédiaire des calculs mathéma- 

tiques sur les valeurs de B .  Dans notre étude, SUPERQUAD qui ne conserve que 

trois espèces, conduit à des constantes de formation supérieures à celles 

déterminées par FICS. 



CHAPITRE I V  - 3 

Système cuivre(I1) - prométone - D-glucosamine 

Dans le milieu naturel, les ions métalliques et les molécules orga- 

niques ne sont jamais présents à l'état libre. Les conditions biologiques 

favorisent la formation de complexes mixtes métal-ligands du type 

M L'L~ . . . L: (64) au dépend d'espèces simples M L (65). Par définition, 
P q r  P 4 

le complexe ternaire M L1L2 le plus simple de ces systèmes, contiendra un 
P 4 r' 

ion métallique et deux ligands différents autres que le solvant. 

On peut penser que l'assimilation des s-triazines par les plantes 

se fait par l'intermédiaire de complexes mixtes et non pas par celui d'es- 

pèces simples. Avant d'entreprendre l'étude du système ternaire Cu(I.1) - 

prométone - D-glucosamine pour lequel nous n'avons relevé aucune donnée bi- 

bliographique, il nous a paru utile de prévoir sa probabilité d'existence. 

Dans cette partie, en raison de la présence de deux ligands, nous 

utiliserons pour les complexes quatre coefficients stoechiométriques p q r s 

correspondant respectivement au cuivre, à la prométone, à la D-glucosamine 

et au proton. 

A - Prévision d'existence de complexes ternaires Cu - PR - GA 

La prévision de l'existence de complexes ternaires est possible à 

l'aide d'une méthode préconisée par Sigel (66). Les critères pris en compte 

sont des facteurs statistiques, stériques, électriques et orbitalaires. 

1 - Facteurs statistiques 
Les complexes ternaires peuvent se former par l'un ou l'autre des 

équilibres suivants : 

> CuAB + Cu CuA + CuB (==, 

- > CuA2 + CuB2 <- 2 CuAB 

(1) 

(II) 



L'étude des systèmes Cu(I1)-PR et Cu(11)-GA met en évidence pour 

chacun l'existence d'une espèce majeure CU(PR)~ ou CU(GA)~. Le complexe 

CU(PR) se forme à un pH plus acide que CU(GA)~. Pour le système Cu -PR - GA 2 

ces résultats montrent que seul l'équilibre (II) est susceptible de conduire 

à la formation d'un complexe ternaire : 

- > 2 CU (PR) (GA) Cu(PRI2 + CU!GA)~ <- (III) 

De l'équilibre (III), on peut définir la constante X : 

En exprimant les concentrations des espèces en fonction de leur 

constante de formation, on obtient : 

log X = 2 log f3 - 
CU (PR) (GA) [ log bu (PR) + log cu (GA?, ] (42) 

Les résultats statistiques montrent que l'obtention d'un complexe 

ternaire implique unr valeur de log X supérieure ou égale à environ 0 , 6 .  

A partir de ce "postulat", la limite inférieure de la constante de 

formation de l'espèce mixte éventuellement formée est de l'ordre de 8,2. 

2 - Facteurs stériques 

La stabilité du complexe mixte CU(PR)(GA) est favorisée par rapport 

à CU(PR)~ car l'encombrement stérique du ligand GA est plus faible que celui 

de PR. 

3 - Facteurs orbitalaires 

La stabilité des complexes ternaires croît lorsque le caractère 

accepteur ii du ligand augmente. Par exemple, la présence d'amines aromati- 

ques favorise la fonriat-ion d'espèces mixtes. Dans le cas de la prométone et 

de la D-glucosamine, il est difficile de prévoir les effets orbitalaires. 



4 - Conclusion 

I A l'examen de ces différents facteurs, il semble possible de déduire 

I une tendance à la formation d'une espèce ternaire Cu(pR)(GA). 

Le pH de début de formation du complexe CU(PR)~ (PH = 4) est nette- 

ment plus faible que celui de Cu(GA) s (pH = 5 , 4 )  (f igures 14 et 20). Par 

ailleurs, la constante de formation de l'espèce Cu(GA) est supérieure à 2 

celle de CU(PR)~ (tableau VI et VII). Ces deux constatations confirment le 

déplacement de l'équilibre (III) vers la formation du complexe ternaire 

On peut prévoir que le complexe Cu(PR)(GA) se formera entre pH = 5,4 

I et 6,8. Ces deux valeurs correspondent respectivement au début de formation 

et au maximum de l'espèce CU(GA)~. 

A des pH plus élevés, il est également possible de penser que le 

complexe CU(PR)(GA)H-~ puisse se former à partir de l'espèce 1 1 1 O par 

l déprotonation du groupement hydroxyle de la D-glucosamine. 

Au-delà de pH = 7,5, les phénomènes de complexation sont diffici- 

lement prévisibles en raison du manque d'information sur le système Cu - PR. 

B - Résultats expérimentaux 

l 1 - Potentiométrie 
1 Nous avons vérifié que les ligands PR et GA ne réagissent pas entre 

eux. Les courbes de neutralisation sont représentées sur les figures 26, 27, 

28. Elles sont réalisées en solution aqueuse avec 1 % de méthanol. L'exploi- 

tation des résultats expérimentaux a été effectuée à l'aide du programme 

SUPERQUAD. La courbe de répartition des espèces (figure 29) montre l'exis- 

tence de cinq espèces 1 2 0 0, 1 1 1 0, 1 1 1 -1 et 1 O 2 -2. Les constan- 

tes de formation des différents complexes sont reportées dans le tableau 

VIII. 



2.' - 7  bg~r'-3 2ô - Courbes de neutralisation du système CuiII) - PR - GA. 

Varintion de rnétal (concentrations en micromoZes par 

50 ~ ï - 7 7 , ~ )  

F e  7 - Courbes de neutraZisation du système CulII) - PR - GA. 

Var7:at-?:on de promdtone (concentrations en micromo les 



Figure 26 - Courbes de neutralisation du système Cu(II) - PR - GA. 

Variation de D-glucosamine (concentrations en micromoles 

par 50 cmJ ) 

l o g  B 
p q r s  p q r s  

1 2 0 0  6 ,90  

1 1 1 0  8 , 1 8  

1 0 2 0  9 ,02 

1 1 1 - 1  1 ,66  

1 0 2 - 2  , - 5,26 

Tableau VIII - Constantes de formation des 

esp2ccs Cu (PR) (GA)$ls 
P (2 



1 .  ' ! $ , , , , , , / , , y >  ,';:d -. ( ~ ~ , , , { , Y J / , , ~ ! ~ ;  (,/(' ) ' 1 6 ~ ( ' ~ ~ 7 / i $ ; i ( ) f l  ( 2 ~ : ;  (?:;i,>?('(?*? po/,!y 7 , ~ ?  * s Y s ~ ? ~ ( ?  

Cjn - FR - GA, (B) 1 O  O O - (+) 1 2 O  O - 

( A )  I l î i l - ( 0 )  1 o 2 0 - ~ . ) 1 1 1 - 1 -  

2 - Spccrroscopic 

l e s  l~iicli.s spcctroscopiques sont Laites d;ins le métlianol en raison 

de la faible sclubilité dans l'eau des s-triazines. 

~4 - SpLctroscopie UV 

T,'évolution da la bande d - d de l'ion C u ( 1 1 )  eri pr6sence de  promé- 

tone et de ~-glLucosaniiie est enregistrée en fonction du pH (figure 30) . La 
complexaiion débute v e r s  pH = 4. E n t r e  pH = 4 e t  pH = 7, la longeur d ' o n d e  



Fi,) r il - Vnriixtion {IIA rnn:rim7~m d'ohsorptioii de Zn bondi: d - d 

-6 7- 

du maximum d ' a b s o r p t i o n  d é c r o î t  de 830 nm 2 680 nm a l o r s  que l e  c o e f f i c e n t  

-1  -1 d ' e x t i n c t i o n  m o l a i r e  augmente de  20 à 40 1. mole cm . Ces n o u v e l l e s  va- 

l e u r s  c a r a c t é r i s e n t  l a  fo rmat ion  de deux l i a i s o n s  Cu-N. Pour d e s  pH supé- 

r i e u r s  à 7 ,  A max t end  v e r s  620 nm, 

du c u i v r e ( I 1 )  en présence de prométone e t  de 

800 - 

700 - 

D-gZucosarnine en fonction du pH 

X max (nm) 

- 

b - S p e c t r o s c o p i e  R P E 

Les spectrogrammes R P E du mélange c u i v r e  - prométone - D-glucosa- 

mine o n t  é t é  e n r e g i s t r é s  pour  de  nombreuses v a l e u r s  de  pH e n t r e  4 e t  8. l 
Nous ne  donnerons ,  p a r  s o u c i  de  c l a r t é ,  que t r o i s  c o u r b e s  c a r a c t é r i s t i q u e s  1 
( f i g u r e  31) .  C e r t a i n s  s p e c t r e s ,  non r e p r é s e n t é s ,  o n t  cependant  é t é  u t i l i s é s  

pour  l a  d é t e r m i n a t i o n  de pa ramèt res  s p e c t r o s c o p i q u e s .  



Courbe a  

( g a i n  : 1 ,25  IO') 

Courbe h 
3 ( g a i n  : 8 10 ) 

j'onct?on du pH : 5,94 (courbe a ) - 6 ,5U (courbe b l - 8 ,05  

A pH = 5.94, l a  c o u r l ~ e  ( a )  montre  I n  s i i p e r p o s i t i o n  d e  t r o i s  spec- 

t r e s .  Le premier P O e s t  c a r a c t é r i s t i q u e  de  l ' i o n  c u i v r i q u e  s o l v a t é  li- 

b r e  (g = 2 , 4 3 6 ,  A = 110 G ) ,  l e  second P de CU(II) complexé p a r  l a  
I I 0  110 1 



prométone (g = 2,350, AI. = 150 G) et le troisième P 
111 2 (gI12 

= 2,323, 
1 

A = 150 G) correspond à une espèce contenant deux liaisons Cu-N. Cette 
112 

dernière espèce, différente de Cu(PR) et de Cu(GA) pourrait correspondre 
2 2 

à une espèce mixte. 

Sur le spectrogramme (b) obtenu à pH = 6,5, en plus des trois espè- 

ces précédentcs,apparaît une quatrième espèce P de paramètres spectrosco- 
3 

piques g = 2,293 et A = 145 G attribuables à Cu(I1) complexé par la 
II3 113 

L'enregistrement (c) pour pH = 8,05 présente trois bandes d'adsorp- 

tion centrées sur 2790 G qui apparaissent après comparaison avec le spectro- I 
gramme du système Cu(I1) - D-glucosamine, comme la superposition de deux 
spectres P4 et P5. Les paramètres spectroscopiques de P et P sont peu 4 5 

différents (g 2,245 et AII 180 G). 
114 4 

T l  cst ''1 notcr siir Ic spcc~trojirnminc ( c )  dcs bandes dc  tri.s fniblcs 

intensités qui, bien que difficilement observables, correspondent à des 1 
résidus de P l ,  P2 et P 

3" 

C - Discussion 

La complexation commence un peu avant pH = 4 avec la formation du 

complexe CU(PR)~, espèce majeure à pH = 5,8 (= 22 X I .  Son existence est 

confirmée par spectrométrie R P E (g = 2,35 et AII = 150 G ) .  La cons- 
II 1 1 

tante de formation BI O O = 6 , 9 0  est en accord avec celle déterminée pré- 

cédemment (chapitre IV - 1 ) .  La formation du complexe mixte Cu(PR) (GA) dé- 

bute avant celle de CU(GA)~ (figure 28) à pH = 5,3 pour le premier et 6 pour 

le second. Comme l'espèce 1 1 1 O est formée à partir des deux complexes 

1 2 O O et 1 O 2 0, on peut penser que entre pH = 5,3 et 6, CU(GA)~ réagit 

dès sa formation avec CU(PR)~. Ceci est confirmé si l'on compare les deux 

courbes de répartition d'espèces des systèmes Cu - GA (figure 20) et Cu - 
PR - GA (figure 28) ; dans le premier cas CU(GA)~ apparaît dès pH = 5,4 et 



dans le deuxième vers pH = 6. 

A pH = 6,5, quatre espèces sont présentes : CU(PR)~, Cu (PR) (GA), 

Cu(GA12 et Cu(PR) (GA)H . L'énergie de la bande de transition d - d à 680 nm - 1 
- 1 

( C  = 40 1. mole cmw1) montre que tous ces complexes possèdent deux liaisons 

Cu-N. La spectroscopie R P E révèle la présence de trois d'entre eux 1 2 O O 

(gII1 = 2,350. AII = 150 G ) ,  1 1 1 O ( g  = 2,323, AII = 150 G )  et 
1 112 2 

1 O 2 O (SI13 = 2,293, A = 145 6 ) .  Les bandes di1 spectre R P E de I'es- 
II3 

pèce 1 1 1 - 1  sont cachées par celles de P P2 et P car leur intensité 
1 ' 3' 

est nettement plus faible. 

On peut remarquer l'excellent accord entrc Les valeurs de 6 
1 1 1 0  

expérimentales (log 8 = 8,18) et la limite statistique précédemment évaluée 

à 8,2. 

Le complexe  Cu(GA)  se forme 5 partir du cuivrc non complexé par la 
2 

proni4 tone. 

L'espCce majeure Cu(l3R)(GA)H à pH = 7,3 résulte d'une part de L a  - 1 

déprotonation de Cu(PR)(GA) et d'autre part de la réaction du CU(PR) H et 
2 -1 

CU(GA), II siiiv,int 1 '4rliint i ( ~ 1  : 
2 - 1  

CU(PR) H + CU (GA) 2 ~ - 1  2 CU(PR)(GA)H 
2 - 1  - 1 ( I V )  

La constante de formation de Cu(PR) (GA)H-l est log 13 1 1 1 - 1  
= 1,66, 

La valeur log X = 1,34 pour cet équilibre indique que le complexe 1 1 1 - 1  

peut se former à partir des espèces 1 2 O -1 et 1 O 2 -1.  

Les paramètres spectroscopiq~ies g = 2,245, AIX = 180 G et la 
II4 4 

bande de transition d - d qui décroît jusque 620 nm montrent pour 

Cu(PR) (GA)H une interaction métal-ligand plus forte ciiiê pour CU(PR)(GA).L~ - 1 

groupenieiît iiydroxy le de 1,) gliicosaniine intcrvii.iit d , i n s  13 coniplexation. Il 

se forme des liaisons Cu-O en plils de Cu-N. 

Au-delà de pH = 8 coexistent les deux espèces 1 1 1 -1 et 1 O 2 -2 

comme Le confirment les spectroscopies UV e t  R p E. ApH = 9, seul le complexe 



CU(GA)~H-* est présent 

L'origine du complexe 1 O 2 -2 peut s'expliquer par deux mécanismes 

conjugués. Le premier consiste en une déprotonation de l'espèce 1 O 2 O déjà 

1 observée pour le système Cu - GA. Le deuxième mécanisme pourrait cor- 
respondre au remplacement d'une molécule de prométone par une mol6cule de 

D-glucosamine dans le complexe 1 1 1 -1 , suivi d'une déprotonation. Cette 

dernière hypothèse implique l'instabilitk des complexes contenant de la pro- 

métone pour des pH supérieurs à 7 , 5 .  Un phénomène identique a été signalé 

par Weber ( 3 )  qui observe une nette désorPtion des s-triazines adsorbées 

par les montmorillonites à partir de pH = 7. 



Contra i rement  aux complexes b i n a i r e s ,  l e s  e s p è c e s  t e r n a i r e s  s o n t  p ré -  

s e n t e s  dans l e  m i l i e u  n a t u r e l  e t  peuvent  i n t e r v e n i r  dans  d e s  mécanismes b i o -  

l o g i q u e s .  Une Étude s t a t i s t i q u e  d ' u n  système Cu(1T) - PR - GA montre que l e  

complexe t e r n a i r e  C ~ ( P K )  (GA) a une f o r t e  p r o b a b i l i t k  d'existence. L ' é t u d e  

expér imenta le  d e  S u ( 1 I )  - PR - GA a  n é c e s s i t é  l ' é t u d e  p r é l i m i n a i r e  d e s  deux 

sys tèmes Cu(1I)  - PR e t  Cu(I1)  - GA. 

En s o l u t i o n  aqueuse ,  l a  prométone forme d e s  complexes r e l a t i v e m e n t  

s t a b l e s  avec l e  cu iv re (11) .  En t re  pH = 4 e t  6 l l e s p & c e  majeure  CU(PR) e s t  2  

c o n s t i t u e e  d'iiri i o n  c u i v r i q u e  l i é  à deux molécu les  de  prométone p a r  l ' i n t e r -  

m é d i a i r e  de l ' a t o m e  d ' a z o t e  N (ou N5). Sa corisiiiiite de fo rmat ion  e s t  
1 

l o g  8 ,  O = 7,06. Poi~r  d e s  pl-1 s \ i p 6 r i c u r s ,  on oi,sc~rvc~ 1<i [orriiation d c  l ' c s p h c e  

C U ( P R ) ~ H - ~ .  Dans l a  zone d e  pH é t u d i é e  ( 4  - 7.5) Le c i i ivre  i i ' e s t  jamais t o t a -  

lement  complexé pour l e s  r a p p o r t s  l i g a n d / m é t a l  cons  idéréi:. 

J,cs rcscil L , I L S  p o L c i - i ~  ioiri&trirjtics c\L spct Lrnsc .o l ) iq~~c~s  iiioiiLrc~iiL qric 1 ;i 

D-gliicosamine e s t .  un bon a g e n t  complexant pour  l e s  i o n s  c u i v r i q i i e s .  Le com- 

p l e x e  C U ( G A ) ~  (log 6 
1 2 0  

= 8,76'j e s t  l ' e s p è c e  majeiirê à ptl - 7 .  Au d e l à  de  

pH = 7 ,  deux a u t r e s  complexes C G ( G A ) ~ H - ~  e t  C U ( G A ) ~ ~ ~ - ~  s e  forment p a r  dbpro- 

t o n a t i o n  de CÜ(GA)~. Pour l ' e s p è c e  CuL2 l e  s i t e  de  complexat ion e s t  l ' a t o m e  

d ' a z o t e  de  l a  f o n c t i o n  amine.  Dans l e s  formes dépro tonécs ,  on n o t e  l ' i n t e r -  

v e n t i o n  supp lémenta i re  d e s  groupements hydroxyles  e t  l a  f o r n a t i o n  d e s  c h é l a t e s  

(N, O). 

i . ' C ~ i i d e  t l i i  systi.iiit ~ i i ( i 1 )  - I 1 l <  - CA mc3:. ( ' 1 1  Cvic!c.iirc I ' c ~ x i ~ ~ c n c c  (l 'un 

complexe mix te  Cii(PR) (GA)  d o n t  l a  c o n s t a n t e  de  formarion e s t  log /3 - - 
1 1 1 0  

8,18. Cet te  v a l e u r  expér imenta le  e s t  proche de !a  v a l e u r  thGorique dé te rminée  



p a r  une é t u d e  s t a t i s t i q u e .  CU(PR)(GA) s e  forme 2 p a r t i r  d e s  deux e s p è c e s  

CU(GA)~ e t  Cu(PR)? également p r é s e n t e s  dans l e  m i l i e u .  Pour pH 8 ,  l e  

complexe m i x t e  dépro toné  Cu(pR)(GA)H e s t  l ' e s p è c e  majeure .  Sa fo rmat ion  - 1 

p r o v i e n t  à l a  f o i s  de  l a  d é p r o t o n a t i o n  de Cu(PR)(GA) e t  de  l a  r é a c t i o n  

e n t r e  C U ( P R ) ~ H - ,  e t  C U ( G A ) ~ H - ~ .  



CHAPITRE V 

INFLUENCE DE LA NATURE DU LIGAND POUR 

LES SYSTEMES CU(II) - S - T R I A Z I N E S  



d e s  s u b s t i t u a n t s  R K e t  R A i n s i ,  Hance ( 1 4 )  montre que l e s  a r g i l e s  ad- 
1 '  2 3 ' 

s o r b e n t  p l u s  f a c i l e m e n t  l a  prométone que l ' a t r a z i n e .  Par a i l l e u r s ,  Weber ( 3 )  

é t u d i e  l ' a d s o r p t i o n  de quelques  s - t r l a z i n e s  p a r  d e s  a r g i l e s  montmori l lo-  

I- 
n i t e s  s a t u r 6 e s  etl i o n  Na . Cet a u t e u r  donne pour p;i = 5 ,  l e  c l a ssement  d ' a f f i -  

n i t é  PY > PR > FROH > PZ,  l a  p ropaz ine  n ' é t a n t  pratirjuen;ent p a s  adsorbée .  

Dans l e  c h a p î t r e  p r é c e d e n t ,  nous avons vu q u e  l a  prométone forme d e s  

cornpiexes s t a b l e s  avec likor, c u i v r i q u e .  1 1  noirs r, p u t  I ~ l t 6 r e s s a n t  de  d é t e r -  

miner l ' i n f l i J e n c e  dcs d i f f ~ r c r i t s  s i lbs t i t c i an t s  R L:? ct ilj s u r  l e s  phénomènes 
1 ' 

d e  complexat ion.  Nous b t i id ic rons  dans  iin premier  temps ilcs s - t r i a z i n c s  don t  

l e s  molécules p<:r-:eiic l e  7,Erre gr-oiipemetilr R = X2 -- CW(C;i ) e t  l e  s u b s t i t u a n t  
1 3 2 

, . R = -011, - 0 C I i  -SCH, e t  - C l  ( ( 7 7 )  p ü i ~  unc s e , - i c  C,c t r , t i s  ' t i c rb ic ides  t h i o -  
3 3' 3 

1 i i é t l i y l 6 ~  avec dcs  r a d i c a u x  R ot 1:7 di£ f é r e n t s .  
1 - 

1 La première  p a r t i e  e s t  consac rée  aux c n l c u i s  des c o n s t a n t e s  d ' a c i d i t é  

1 d e s  s i x  s - t r i a z i n e s  é t u d i é e s  e t  l a  seconde à l ' é t i i d e  de l e u r  complexat ion p a r  

l ' i o n  Cu(11). Nous r a p p e l l e r o n s  dans c e  c h a p î c r e  ? e s  r é s u l t a t s  obtenus  p r é -  

l 
céderninent pour l a  proné t o n e ,  

l 



A - Détermination des constantes d'acidité 

Les constantes d'acidité de PR' PROH, PY, PZ, AY et TY ont été déter- 

minées par Weber et Col1 (2) qui utilisent la spectroscopie UV comme seul 

moyen d'investigation. Pour notre part, nous avons calculé Ka par les techni- 
1 

i 
ques potrntiomérrique et spectroscopique (54). 

1 

~ 

1 - Potentiométrie 

Les six s-triazines préalablement protonées par HC1 sont neutrali- 

sées par la soude (figure 22). Les valeurs de pKa calculées avec pKa simplex 

sont reportées dans le tableau IX. 

F*ijure 32  - Coupbeç de t i t r a t i e n  potentiom6triquc : !ai hy6?T2nypropazine 
- 4 - 1 

(1~95 1 f 4  L : ) - ( b  ) prométone ( 1  ,Y5 10 nroZe I-' ) - 
-4 - 1 

!C .? prornétryne !1,14 10 mole 2 ! - ( 2 )  yropazine 

<-1 , -4 
( 1  9 I O  0 2  , - ( e )  aniétryne ( 3  .,Y6 10 mot@ Z-' - 
if ! terbutrgne (1,49  IO-^ mole 1-' 1 



I Tableau I X  - Valeurs des pKa des s - t r iaz i r~es  ét,udiées obtenues par 

I sptectrophotométrie dans 2 'u l t rauioZet ,  

( 1 )  nos r é s u l t a t s ,  (2) Weber e t  par potentiomBtrie ( 3 )  

I 2 - S p e c t r o s c o p i e  IiIJ 

I L e s  v a r i a t i o n s  des  c o e f f i c i e n t s  d ' e x t i n c t i o z i  n i o l a i r e  e n  f o n c t i o n  du 

pH ( f i g u r e  3 3 )  s o n t  déterminées à p a r t i r  des  s p e c t r e s  UTJ ( f i g u r e s  34, 35, 36) 

pour l a  longueur  d 'onde  p r é s e n t a n t  l e  niaximum d 7 a b s o r p t i . o n .  E l l e  e s t  d e  217  nm 

l pour PR, de 2 2 1  nm pcur  PZ e t  PROH, d e  222 nm pour  Pk, Al' e t  TY. Les s p e c t r e s  

1 d ' a b s o r p t i o n  des  t r o i s  composés t h i o m é t h y l é s  s o n t  Les c o n s t a n t e s  

~ Ka s 3 n t  c a l c v l é e s  p a r  l a  méthode cie S e r j e a n t  e t  ALljert (55) ( t a b l e a u  I X ) .  

Figu~qe 33 - Courbes de t i l r .~~t? lor;  ,s~ectu.ophoi,c;n;e't~-Lque : (+@) i~ydroxypropa- 

 ne - ( i a )  pyaozétoize - (A) p;l~oizBtr:;.?~c - i @  .i proparine - 

(*) amétryne - (9) terbz~tr;ji~a 



l 

i"'-ig.~re 36 - Spectres  d 'absorpt ion  de 

L ' hy dycxyp~~opaz ine  à 

d ~ i f f é r e n b s  pH : 2 , 2 3  ( a )  - 

4,32 ( b )  - 5,50 ( c )  - 

5,75 ( d j  - :$,O9 ( e )  - 

l î , L 5  i f )  
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Figure 34 - Spectres  d 'absorpt ion  de 

Za propazine à d i f f é r e n t s  

pLl : 0,96 ( a )  - 2,22  ( b )  - 
1,45 ( c )  - 1 ,86  ( d )  - 
2,O ( e )  - 6,O ( f )  

0- Absorbance 
200 2 4 0 280 320 

Figure 35 - Spectres  d 'absorpt ion  des 

s - t r i a z i n e s  thiomsthy Zées à 

d i f f é r e n t s  pH : 2 ,  7 7  ( a )  - 

3,56 ( b )  - 3,90 (c) - 

4 ,22 ( d )  - 4,55 ( e )  - 

8,96 ($1  

Xlnml 

Z O O  2 4 0  2 8 O 



3 - Discussion 
Nos valeurs de pKa calculées par spectroscopie UV sont systématique- 

ment plus faibles, mais néanmoins proches de celles de Weber (2). La diffé- 

rence la plus importante est enregistrée dans le cas de la propazine. Les 

écarts observés s'expliquent par la difficulté d'évaluer avec précision le 

coefficient d'absorption molaire de la forme acide, En effet, on peut noter 

sur les courbes E = f (pH) (figure 33) que la partiecorrespondant à E(X,W) 

est mal définie. Ceci est d'autant plus sensible que le pKa est faible. 

Les résultats potentiométriques sont toujours supérieurs à ceux dé- 

terminés par spectroscopie UV. Seule la potenticniétrie permet d'accéder à la 

seconde aciditG pour PROH (pKa = i 1 ,16 ) .  

L'acidité des herbirides dépend principaieinent de la nature du grou- 

pement R elle varie suivant -ON < -OCH3 < -SSN < - C l ,  Les résultats po- 3 ' 3 

tentiométriques indiquent que le caractère acidc des s-trlazines thiométhylés 

en Cg est peu influencé par les substituants R eL R2, L'augmentation des 1 

densités électroniques apportées par les chaînes alkyles, induit une faible 

augmentation de la basicité. Les pKa évoluent de 4 , 2 1  3 4 , 5 0 .  

B - Système cuivre(11) - s-triazines --- 

1 - Résultats expérimentaux 

Les courbes exp4rimcntales de neutralisation sent données sur les 

figures 37, 38, 39, 40, les concentrations sont ex~rlrnées en micromoles par 

50 cm'. Des variations de metal et de ligand, le progralrine FICS calcule les 

constantes de formation des différentes espèces pr4serices cil solution 

(tableau X). 

Les résultats spectroscopique; UV et M P E d e  1'1-iydioxypropazine 

et la prométryne en solution dans le méthanol sont identiques à ceux obtenus 

pour la prométone (chapître IV-1). Dans le cas de AY et TY les phénomènes 



Courbe A 

1 F'H 

Courbe B 

Figure 37 - Courbes de. neu t ra l i sa t ion  de ZYhydz~owyp~opazine en 

présence de Cui1.T) 

A - Var ia t ion  de rnEtnl 

B - Var ia t ion  de ligand 
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Figure 35 - Courbes d~ neutralisation de la prométryne 

en ?résecce de Cu(iT: 

A - Variat-ion de métal 
B - VniiotZon de Ligand 
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P i y u i . ~  39 - Courbes de n e u t r a t i s a t i o n  de 2 'amétryne en 

présence de Cu (II) 

A - Variatib-1 de rn&taZ 

B - Var ia t ion  de Zigand 



7 F'H 

Courbe A 

Courbe B 

Figure 40 - Combes de neutral isat ion de La derbutryne en 

présence de CuIIIi 

A - Variation de rnBtlxL 

B - Variation de ligand 



sont nettement plus faibles, à pH = 6 les spectres K P E montrent un taux 

de complexation cinq fois inférieur. Aucune complexation n'est observée pour 

la propazine. 

Tableau X - Constantes de formation des complexes M L HP P q 

L 

PROH 

P q r  log B log K 
P q r  P 4 r  

O 1  1 11,16 

0 1 2  16,53 

1 2 2  29,08 6,76 

1 2 1  23,07 - 6,01 

1 2 - 1  7,66 - 9,4 



I L'hydroxypropazine (H L) possède deux constantes d'acidité.La pre- 
2 

l mière valeur pKa = 5,37 correspondant à la protonation de l'azote du cycle 1 

proche de C et la seconde pKa = 11,6 à la déprotonation du groupement 
6 2 

C6 -OH. 

La coordination de PROH avec Cu(I1) est assez semblable à celle ob- 

1 tenue pour le système cuivre(11) - prométone. Le complexe CU(HL)~ (1 2 2) 

formé entre pH = 4 et 6 possède une constante intermédiaire K (logK - - 
1 2 2  

6,76) légèrement plus faible que celle trouvée pour la prométone 

(1% K I  2 O = 7,06). Les résultats suggèrent que l'on ait dans les deux cas, 

PR et PROH, le même mode de complexation c'est-à-dire deux molécules de li- 

gands liées à un seul ion cuivrique. L'existence des deux liaisons Cu-N 

est confinnée par les ?arm.ètres spectroscopiques (g = 2,389, AII = 150 G 
1 I 

- 1  -1 
et A = 690 nm, E = 60 1. mole cm 1. 

Lorsque le pH est supérieur à 6, Cu(EZL) se déprotone ( p ~  - - 
2 1 2 1  

6,01) et les espèces CuLLH (1 2 1 )  et CuL2H-, ( 1  2 -1) apparaissent. Au 

delà de pH = 7,5, l'excès de cuivre non complexé se trouve sous forme de 

Cu (OB) 2. 

Le groupement hydroxyle de l'hydroxypropazine est a priori un site 

favorable pour la complexation. Son intervention pourrait expliquer la for- 

mation des complexes 1 2 1 et 1 2 -1. Cependant dans notre cas l'existence 

de liaisons Cu-O conduit à la formation de cycles à quatre atomes, coordina- 

tion plutôt défavorable pour IYon Cu(I1). 

La prométryne se complexe avec le cuivre de la mcme manière que PR 

et PROH. Sa constante d'acidité pKa = 4,29 est très proche de celle de la 

prométone (4,39). La prométryne forme deux espèces zajeures CuL2 et CuL2H-,. 

Le complexe CuL2 avec une bande de transition d - d i 670 nm pour E = 80 1. 

- 1  -1  
mole cm et des paramètres g. = 2,388 et Ali = 153 C, est une espèce 

il 



avec deux atomes d'azote liés au cuivre. La valeur de la constante de for- 

mation de CuL2 (log B I  O = 6,90) indique que le cornplexe est fixé de façon 

monodentale à l'ion cuivrique. 

L'amétryne et le terbutryne diffèrent de la prométryne par la nature 

des substituants en position C et C h .  Les constantes d'acidité de ces trois 2 

s-triazines sont voisines. Cependant, contrairement au cas de PY, les phéno- 

mènes de complexation de AY et TY avec le cuivre en solution aqueuse sont 

très faibles, voire inexistants (figure 39-courbe A et figure 40 - courbe A). 

Par contre les résultats de la spectroscopie électronique montrent que AY et 

TY se complexent, même faiblement avec ~ ~ ( 1 1 )  dans le méthanol. La formation 

de complexes dans le méthanol alors qu'elle n'existe pas en solution aqueuse, 

s'explique par la plus grande solubilité de AY et SY dans le méthanol, ceci 

+ 
> CUL + 2H . pouvant favoriser la réaction Cu + 2LH - 2 

La propazine possède une constante d'acidité (pKa = 2,O) considéra- 

blement plus petite que celle des autres s-triazinzs précédemment étudiées. 

Le caractère acide marqué de PZ peut expliquer le fait qu'aucun complexe 

Cu - PZ ne se forme en solution comme l'indiquent les études potentiométri- 

ques et spectroscopiques. 

PR, PROH, PY et PZ ~ossèdent les mêmes groupements R = R ec un 1 2 

substituant R différent. A part PZ qui ne coniplexe pas avec l'ion C U ( I I ) ,  3 

les systèmes cuivre - s-triazines sont assez sembi~bles. L'affinité à la 

complexation, bien que proche pour les trois herbicides, permet d'établir 

le classement suivant : PY > PR > PROH. 

La mol4cule de prométryne est symétrique X. = R2 = CH(CH3)2 , 
I 

celles de Tï R = C2H5, R2 = c ( c H ~ ) ~  et de AY RI = Cpi15, R2 = CH(CH3)2 
1 

sont dissymétriques. La première se conplexe avec ie cuivre, les deux autres 

pas. Les résultats potentiométriques en sclution aqueuse montrent l'influence 

prépondérante de la symétrie de la molécule dc s-triazines. Nous n'avons pas 

dans l'état actuel de nos travaux d'explication 2 ce phénomène. 



La potentiométrie et la spectroscopie électronique ont permis d'une 

part de déterminer les constantes d'acidité de la prométone, l'hydroxypropa- 

zine, la propazine, la prométryne, la terbutryne et l'amétryne et d'autre 

part d'étudier leur complexation avec l'ion cuivrique. 

PR, PROH et PY forment entre pH = 4 et 7 , 5  des complexes relativement 

stables. CuLZ est l'espèce majeure. Les constantes de formation des complexes 

formés en solution ont été déterminées. L'azote du cycle N ou N5 assure la 1 

liaison cuivre-ligand. La participation, si toutefois elle existe, des autres 

atomes de la molécule de ligand, est très faible. Ce résultat est en accord 

avec les récentes études cristallographiques sur des systèmes similaires. 

Un classement d'affinité à la complexation des trois s-triazines 

laisse apparaître que PY est un peu plus complexante que PR et PROH. 

La propazine ne se complexe pas avec le cuivre, certainement en rai- 

son de la présence du radical R = -Cl. 3 

La terbutryne et l'amétryne en solution aqueuse sont très peu comple- 

xantes, ceci poiivant s'expliquer par la dissymétrie de la molécule. 



CHAPITRE V I  

INFLUENCE DE LA NATURE DU METAL POUR 

LES SYSTEMES fY1ETAL - D-GLUCOSAFIINE 



A ce stade du travail, nous avons étudié des systèmes ne contenant 

qu'un seul type d'ion métallique, Cu(11). Dans un but de comparaison, il nous 

a paru intéressant d'entreprendre l'étude de systèmes faisant intervenir 

d'autres métaux de transition, Notre choix s'est porté sur le nickel(11) et 

le cobalt(11) complexés par la D-glucosamine. Cette dernière a été préférée 

aux s-triazines car plus complexante. 

Dans la littérature, nous n'avons relevé que deux travaux relatifs à 

l'étude de la complexation de métaux par la D-glucosamine. En 1965 Tamura et 

Coll (25) utilisent les techniques potentiométriques et spectroscopiques. 

Signalons que les résultats expérimentaux sont expl.oités avec des méthodes de 

I calculs anciennes. Récemment, Genchev et Coll ( 2 7 )  déterminent, à partir de 

mesures spectroscopiques UV, les constantes de formation des complexes formés. 

Les deux auteurs mettent en évidence pour CU(PI), Ni(I1) et ~o(11) et Fe(l11) 

deux espèces ML et ML2. 

Dans ce chapitre, nous examinerons successivement les systèmes 

Ni(1I) - D-glucosamine et Co(I1) - D-glucosamine. Les moyens d'investigation 

sont la potentiométrie, la spectroscopie électronique et le dichroïsme circu- 

laire. L'exploitation des résultats potentiométriques est réalisée conjointe- 

ment avec les programmes FICS et SUPERQUAD. 

1 La comparaison des résultats obtenus pour Cu(11), Ni(11) et ~o(11) 

l achèvera ce chapître. 



A - système Ni(I1) - D-glucosamine 

1 - Résultats expérimentaux 

a - ~otentiométrie 

Les courbes de neutralisation (figure 41) sont enregistrées pour des 

rapports [GAI compris entre 5 et 20. Les valeurs des constantes de for- 
[~i (II)] 

mation des complexes sont calculées à l'aide des programmes FICS et SUPERQUAD 

(tableau XI). Les deux complexes majeurs N i 3  et NiL2HV2 sont communs aux 

deux méthodes de calciil. Seul FICS conserve l'espèce minoritaire NiL2H-I. Les 

courbes de répartition des espèces obtenues par FICS sont représentées sur la 

figure 42. 

Figure 4 - Répartiiion des espèces foraécs pour le système NiiIIl - GA 

(O) 1 O O -- (m) : 2 O - (a) : 2 -1 - !O) 1 2 -2 



Courbe a 

Courbe b 

Figure 41 - Courbes de neutral isat ion de Zn V-glucosamine en 

présence de N i  (II) 

Courbe a Variation de métal 

Courbt? b  Variat ion de ligand 



Tableau X I  - Constantes de f o m x t i o n  des complexes N i  (GA) H 
P q r  

b - Spectroscopie 

Les deux études spectroscopiques sont conduites par un rapport 

. [ GA].  voisin de 5. 1 Ni(11)j 
b-1 - Spectroscopie UV 

Le spectre électronique caractéristique de l'ion Ni(11) hexahydraté 

de symétrie octaédrique présente trois bandes d'absorption. Elles sont cen- 

-1 -1 
trées respectivement sur 1160 nm (E = 2 1. mole cm ) ,  sur 650 nm 

- 1 -1 -1 
( E  = 2 1. mole cm-') et sur 390 nm (E = 5 1. mole cm ) .  

En présencc de D-glucosaminc, la compl~xütion débute vers pH = 5,s. 

On observe alors un déplacement des longueurs d'onde des maxima d'absorption 

et une augmentation des coef ficients E (tableau XII) , La di£ férence 

d'énergie observêe polJr la première transition d - d qui se déplace de 1160 

à 1040 nm, suggère que l'ion nickel est lié à deux atomes d'azote (68-69). 

Dans la zone de pH de 3 à 10,5, on observe toujours les trois bandes 

d'absorption qüi caractérisent la structure octaédrique du métal. 

b-2 - Dichroïsme circulaire 

La figure 43  représente les spectres dichrolques du système ~i(11) - 
0 

D-glucosamine à différents pH. Pour pli = 6,67 - 7,7 et 8,4, on observe pour 

la bande de transition d - d trois effets Cotton importants, deux négatifs 
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Figure 43 - Dichroïsme c irculaire  des soZutions Ni(I1) - D-gZucosamine 

dans Za région des transi t ions  d - d ( A )  e t  de t rans fer t  de 

charge ( B  en fonction du pH 

Spectre A : ( 0 )  5,33 - (A) 7 ,70 - (4-) 8,4  - 9,O 

Spectre B : (0 )  6,67 - (A)  6,70 - (a) 8,4 - (O) 9,O 



à 375 nm et 700 nm et un positif à 440 nm. Un quatrième effet apparaît à 

250 nm dans la zone de transfert de charge. A pH = 9 un effet Cotton supplé- 

- 3 -1 -1 
mentaire se manifeste à 620 nm(A~ = +6 10 1 mole cm ) .  

Tab Zeau XII - I f a r ia t io r~  du spec t re  a' 'aboorp t i o n  é l e c t ~ o n i q u e  de 

Ni(I/i en présence de D-gZucosm*lne en fonct ion 

du pli 

2 - Discussion 

La ccrnplexation devient effective à partir de pH = 6,5. Le complexe 

Ni(GA) est 1 'espèce majeure aux environs de pH = 8,5 (" 60 %) . La faible 2 

valeur de sa constante de formation (log " 2 0  
- S , 4 3  ;>Our FICS et 6 , 7 3  

pour SUPERQUAD) suggère que Ni(I1) est uniquement lié à l'atome d'azote des 

groupements anines de deux mol6icules de D-glucossnine. Ce caractère monoden- 

tate du complexe est confirmk par l'énergie de la Lande de transition d - d 
- 1 

à 1040 nrn (E = 7 1 mole cm- ' )  et par l'augmentation des effets Cotton à 

7 0 0 ,  440 et 375  nm. 



Au delà de pH = 8 , 5 ,  la déprotonation de N~(GA) conduit aux espèces 2 

I Ni(GA),H-, ( Z  20 % à pH = 9,5) et N~(GA)~H-~ ( 75 % à pH = 9,9). La forma- 

tion de l'espèce minoritaire 1 2 -1 implique l'intervention du groupement 

I hydroxyle d'une molécule de D-glucosamine et forme ainsi un chélate (N,O). 

Le complexe 1 2 -2 contient deux cycles (N,O) issus de la déprotona- 

tion des groupements OH de deux molécules de sucre aminé. 

L'intervention des groupements hydroxyles pour les espèces 1 2 -1 et 

1 2 -2 est confirmée par les changements des spectres dichrozques entre 

l pH = 8,4 et 10. La formation de Ni(GA)2H-2 est accompagnée d'un effet Cotton 

~ à 620 nm (Ac =+6 10-~l mole-' cm-')et d'une augmentation importante de 

l l'effet centré à 440 nm, AE croît de +0,5 1oW2 à + 1 , 7   IO-^ lorsque le pH aug- 
mente de 8,4 à 9. 

La comparaison des résultats obtenus par FICS et SUPERQUAD (tableau 

XI) fait apparaître quelques divergences. L'espèce mineure 1 2 -1 n'est pas 

conservée par SUPERQUAD, l'explication tient dans le fait que le pourcentage 

de cette espèce est faible par rapport à celui des deux autres. Les valeurs 

des constantes de formation des complexes N ~ ( G A ) ~  et N~(GA) H sont relati- 2 -2 

vement proches. 

B - Système ~o(I1) - D-glucosamine 

1 - Résultats expérimentaux 

a - Potentiométrie 

Les données expérimentales (figure 4 4 )  sont exploitées à l'aide des 

programmes FICS et SUPERQUAD. Les courbes de pourcentage de formation des 

complexes (figure 45),obtenues avec FICS, montrent l'existence de trois com- 

plexes CO(GA)~, CO(GA)~H_, et CO(GA)~H-~. Les constantes de formation sont 

reportées dans le tableau XIII, 
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Courbe b 

Cclurbe a - Variat ion de méta l  

Courbe b - Vm?=at ion  de l i g m d  



Figure 4 5  - Réparti t ion des espèces formées P O U L )  Ie s y s t h e  C o ( I I )  - GA 

Tableau XI.11 - Constantes de formation d a  comp l exos  Co (GA) H 
P P r  

b - Spectroscopie 
[ GA] 

Le rapport est de l'ordre de 5 pour cette étude. 



5-1 - Spectroscopie UV 

Le spectre UV de l'ion Co(II), 6 H 2 O de symétrie octaédrique montre 

une bande unique d'absorption à 510 nm avec un coefficient d'absorption mo- 

-1 -1 
laire de 5 1. mole cm . En présence de D-glucosamine, entre pH 7 et 9, on 
observe peu de changement dans l'allure du spectre : déplacement de la lon- 

-1 -1 
gueur d'onde de 510 à 505 nm et variation de E de 5 à 10 1. mole cm . Les 

seuls enseignements que nous pouvons tirer de cette étude sont que la comple- 

xation entre Co et GA existe et que le cobalt conserve sa symétrie octaédri- 

que, 

b-2 - Dichroïsme circulaire 
Les spectres dichroïques sont enregistrés entre 200 et 800 nm pour 

différents pH (figures 46 - 47). Dans la zone spectrale des transitions d - d 

entre pH 6 et 7,7 on observe quatre effets Cotton à 640, 560, 500 et 460 nm 

et pour des pH supérieurs à 7,7 l'effet centré à 500 nm disparaît alors que 

l'intensité des autres croFt fortement. Les deux effets Cotton à 220 et 260 nm 

correspondent au transfert de charge NH -3 Co(11). 
- 1  - 1  2 

AC (1 mole cm ) 
+O, 1 

200 250 300 X (nm) 
Figinre 46' - Spectres dic1zro:lques du système C o f i I )  - GA dons la région de 

tranofc?rt  de charge en fonct icn du pH 
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Figure 47  - Spectres d i ch~o ïques  du système Co (II) - GA dans l a  région 

i.ransi$ions d - d en fonction du pH 

Spectre A : (A) 4 ,49 - (ri) 6 ,33  - ( 0 )  7 ,O - (91 7,68 

des 

Spectre B : ( @ )  7,75 - (CI) 8 ,Q - (A) 8 ,%4 - ( O )  8,72 - ( i )  9 , 3 5  



2 - Discussion 
La complexation débute vers pH = 7 , 5 .  L'existence de l'espèce 1 2 O 

dont le pourcentage n'excède pas 5 % est confirm&eparlfapparition de l'effet 

-3 -1 -1 
Cotton à 500 nm(Ac = 13,5 1 C 1. mole cm ) . 

Dans la presque totalité de la zone de pH étudiée le complexe 

CO(GA)~H-~ est majoritaire (85 I à pH = 9,9). L'évolution des absorbances 

-3 & dichrolques diff6rentielles (par exemple pour X = 460 nm, As = + 6,5  10 

pH = 7,8 et A E  = + 0,19 par pH = 9,35) montre l'existence de cette seule es- 

pèce. Le métal est fixé à deux molécules de D-glucosamine par l'intermédiaire 

des groupements amines et hydroxyles. 

Les complexes CO(GA)~ et CO(GA)~H-, sont im~iicitement rejetés par - 
ÇUPERQUAD du fait de leur faible pourcentage de formation. Ce rejet influe 

sur la valeur log B 
1 2 - 2 '  

C - Comparaison des systèmes métal - D-glucosamine - 

Dans le tableau XIV, sont regroupées les valeurs des constantes 

de formation calculées avec FICS pour les trois systèmes Cu(11) - GA, 
Ni(I1) - GA et ~ ~ ( 1 1 )  - GA, Pour les trois métaux les complexes majoritaires 

sont les espèces 1 2 O et 1 2 -2. L'ordre des stabllit4s des cornplexes 

Cu > Ni > Co est en accord avec celui observé par Irving et Williams (70). 

8 ,  76 6 , 4 3  ; l o g  6 



Les pH de début de complexation sont différents dans les trois sys- 

tèmes pH = 5 , 4  pour Cu(I1) - GA, pH = 6,5 pour Ni(I1) - GA et pH = 7,5 pour 

Co(I1) - GA. La D-glucosamine se complexe plus facilement avec le cuivre 

qu'avec le cobalt. 

Les résultats spectroscopiqi~es montrent que les ions métalliques 

possèdent une structure octaédrique. Pour les complexes ML le site de corn- 
2 

plexation est l'azote du groupement amine. L'existence des espèces déproto- 

nées ML H implique l'intervention des groupements hydroxyles avec formation 2 -2 

de deux cycles (N, O). 

Contrairement à Tamura (25) et Genchev (27),nous n'observons pas le 

complexe 1 1 O sauf dans le cas du cuivre où il apparaît comme minoritaire. 

Par ailleurs, ces auteurs ne signalent pas l'existence d'espèces déprotonées 

alors que CO(GA)~H_~ est l'espèce majoritaire pour le système Co(T.1) - GA. 



CONCLUS 1 ON 

Ce travail contribue à la connaissance des mécanismes d'absorption 

des s-triazines par les plantes. La potentiométrie est la principale méthode 

d'investigation utilisée pour nos travaux de complexation. Nous avons déve- 

loppé une technique expérimentale et des moyens de calcul testés par l'étude 

du système Ni(T.1) - glycine qui fait référence dans ce domaine. La spectro- 

scopie ultraviolette, le dichroïsme circulaire et la résonance paramagnétique 

électronique interviennent pour caractériser l'environnement chimique entou- 

rant l'ion métallique complexé. 

Dans une première partie, nous avons étudié le système ternaire 

cuivre(I1) - prométone - D-glucosamine en solution aqueuse à 25" C. L'étude 

préalable des deux systèmes binaires cuivre(11) - prométone et cuivre(I1) - 
D-glucosamine s'est révélée nécessaire. 

La prométone, herbicide de la famille des s-trizaines, se complexe 

avec le cuivre(I1) dans une zone de pH comprise entre 4 et 7,5, pour former 

deux espèces majeures relativement stables C U ( P R )  et CU(PR)~H-,. L'ion 2 

cuivrique se fixe sur un atome d'azote N (ou N ) du cycle aromatique de la 1 5 



molécule de s-triazine. Le cuivre(I1) n'est jamais totalement complexé par 

la ~rométone même pour des rapports - PR élevés. 
Cu(I1) 

La D-glucosamine, sucre aminé simple, apparaît comme un bon agent 

complexant vis-à-vis du cuivre(I1) dès pH = 5 , 4 .  Les complexes majeurs pour 

le système Cuivre(11) - D-glucosamine sont CU(GA)~, CU(GA)~H-~ et CU(GA)*H-~. 

Pour l'espèce CU(GA)~ le site de complexation est l'azote du groupement aminé 

de la molécule de D-glucosamine. L'existence des espèces déprotonées obtenues 

à partir de CUL implique la participation des groupements hydroxyles avec 2 

formation de chélates à cinq chaînons très stables. 

Une étude statistique du système ternaire cuivre(I1) - prométone - 

D-glucosamine indique pour le complexe cu(PR)(GA) une forte probabilité 

d'existence. L'étude expérimentale du système montre, dans la zone de pH 

comprise entre 5,5 et 9, la cohabitation des complexes CU(PR)~, CU(GA)~, 

Cu(PR)(GA) et C~(PR)(GA)H-~. L'espèce mixte CU(PR)(GA) se forme à partir de 

Cu(PRl2 et Cu(GA)*. Le complexe CU(PR)(GA)H-~ r é e u l ~ e  simultanément de la 

déprotonation de Cu(PR)(GA) et de la réaction entre CU(PR)~H-~ et CU(GA)~H-,. 

Les complexes ternaires obtenus sont stables et prépondérants dans 

l'intervalle de pH compris entre 6 et 8 correspondant au milieu naturel. Ils 

sont donc susceptibles d'intervenir dans le processus d'assimilation des her- 

bicides par les plantes. 

La seconde partie de notre travail porte sur l'influence de la nature 

du ligand pour les systSmes Cu(1I) - s-triazines et du métal pour les systèmes 

Nous avons étudié l'influence du ligand avec six s-triazines. Les va- 

leurs de constante dlacidit:é des composés, d6terc:xnées par potentiométrie et 

spectroscopie UV, sont fortement influencées par la nature des substituants 

Rg. Par exemple, pKa est de 2,O pour PZ et 4,50 pour PY. Les chaînes alkyles 

R et R2 influent faiblement sur les valeurs des constantes d'acidité. 
1 



Pour les s-triazines PROH, PR, PY et PZ qui possèdent les mêmes radi- 

caux R et R2, seule la propazine ne se complexe pas avec l'ion cuivrique. 
1 

Les trois autres herbicides donnent des complexes stables entre pH 4 et 7,5. 

I L'espèce majeure est CuL2. Les produits thiométhylés AY et TY sont nettement 

moins complexants que PY, ceci peut s'expliquer par la dissymétrie de la mo- 

lécule. 

l Les cations métalliques pris en considération pour examiner l'in- 

fluence de la nature du métal dans les phénomènes de complexation avec la 

D-glucosamine, sont le cobalt(II), le cuivre(I1) et le nickel(I1). Dans les 

trois cas, nous observons le même type de complexation. Les complexes majo- 

l ritaires sont ML et M 2 H - 2 .  La stabilité des complexes dépend de la nature 2 

I du métal. Elle décroît suivant l'ordre Cu > Ni > Co. 
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