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Z N T R O D U C T Z O N  

L u  metaux de &avuLtiom jouent un hôte v L t d  dam tu 
p h o c u d ~  biotogiquu. Pm c o ~ e  cuu?abh pcvuni eux on t  un eddet 
nocib. 1 'ac.CLvLt6 ;tumo/rde du k c k e t  ptvr exempte ut bien connue 
( 1  - 2 )  a h i  que tlac.CLvLté aWumo&z& du d i c h e o h o m o  c h  
pl&ne ( 3 ) .  C u  aubh.tancu intenaghcwt avec tu piotdnu et 
tu acidu Muce&iquu ( 3 - 6 ) .  Lu m6taux &avLenn& 6gatement 
davtcl t e  metaboeinrne cWcLi/Le,  udwa%&emen;t davu t e  centire 
acitid d u  met&oenzymu. Cuu?aUzu ~r&adiovu enzt.jnuLQuu d a n t  
intaven& &oh éeëinen;tb : enzymu-m&itu.t-~ubs.t~ait. Dam ceir;taivu 
MA, tu m&taux dont d u  h t k i b 4 . t ~  d u  h W o v u  enzymatLquu, 
prvr ewengzle ~ d *  et CU*' V A - à - v h  de t a  iyhodhe d6canboxytme 
( 7 )  . CM& d o &  au conttrui~e d u  a c t i v a t m  comme parr exempte 

. ~ n " ,  CO'* et ffit* va-à-VA de t 1 ~ g h ( < 6 e  ( 8 )  . ON tu CM tu 
p h  davmabtu , t lWaac i t ion  enzyme-métd a mine en ludence 
pan taqom X c m e  p m  ta carrboxypeptidae ( 9 )  . 

Le lthavupoht d u  rnd-taux davu tlohganhme de d& ghâce à 

cuu?&nu pcdeUlru comme la s w  dbumine et t a  c ~ d o p t ~ ~ e  
(10-1 1 ) .  

L I W e  d u  4 L t u  enzymatiquu ou d u  d i t u  de &ampott u.t 
tendue cmptexe pan tlenvhonneme& mactromot6We. On he W e  
donc génwement à t16tude d'un p U  dmgment de la pko.teLne 
caatenant t e  b2Xe & i d .  OR es2 & a u  amen6 a synthet&en et &tudi- 
d u  p e m a  comd&rr&b c o r n  niotMe6 rnodUes ( 1 2 ) .  Aivui, de 
nombhewc &uvaux JL~&&J d w ~  tu intaac-tiovu pep2.d~ - m 6 t d  

ont p W  de dtgaga ca.taUzu &@tu. PM a m p l e ,  2 ui t  connu 
que t a  t i&an du m 6 t d  a un hite  d'anuage tet que t a  donction 
amino a$ uzéc&daihe p u  dépiozonen e ~ & e  ta dondon d e  de 
t a  4h.hon pe-ue ( 1  3 )  . Dm peUpaht d u  C U ,  on négfige 
tled&t de tlenv.&onnment .potym&e bm t e  m6canbrne de t a  



1 

i comptexaRion. POKA p d & e h  ce p o i n t ,  n o u  avom entkepmh t etude 

dtamiuzo-acidu 6Uh tes  chdnes p o @ & ~ ~ .  N o u  avom chohi  

l ~ La tyishe p&&We d u  donctiom a m h o  ct peu t  donc m e  
1 

bkanchde en po6LCLon cx ou € 6 u h  t a  cîuûne machomotdWe.  D m  

, tes  d u  C M ,  chaque mo.tid de ~EpdtLtLon du potymhe porcte une 
dondon acide, amine et une danction amide 6econdahe bunceptLbtes 

de be fieh au m e t & .  Le &auaie waentd i~ pose uniquement 4m 

t e  potymhe p o n * t u  de t a  t y h h e  bkanchge en E . Noucs avow en 

porcte & o u  dam chaque rno-tid de k d p W o n  une bondion amide 

ptUm&e, une dondon amide 6econdai&e et une dondon acide, 

~ucep.tLbtes de d e  fiut au rnetd. 

L e s  motdcutes modeRa de c u  deux potym&es ont et@ dgdement 

4yvcthWéu et &tudidu adui de m W e  en duidence tleddct 

p o t p h e  . t a u  de t a  compta&n. Adin de pouvoiA compmut no4 
tc&ueta,t~ à CU de ta U & u d m e ,  nou avoM u - t . Z h d  d u  m&&z.ux 

couhanmient dtudi4 : ML*+, CU*' pouh tes  dWvivO de ûi tydOie, 

CU+* et pdtt pom tes  dthLvé6 de .tlaspmag&e. 

T o u  CU &d&enth i s y 4 t h e s  ont et6 é;tud& tes  methodes 

bLLivan.tu : 

domation des  compeexu &t c h a e u  de cmptaation) . 

- L e s  m6thodu 6pecLttro6copLques (ab~otrp.tcon éewonique  & 

~ c l t t o ~ t n e  c i h u h h e )  q u i  ~omninherzt de s  )remcGgnemert& 6w t a  





M.C. 
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C H A P I T R E  1 

SYNTHESE ET CARACTERISATION 

DES MONOMERES, MOLECULES MODELES ET DES POLYMERES 



O 
II 

Les halogénures d'acides R-C-Cl donnent très facilement des réactions 

de substitution nucléophile avec les amines primaires ou secondaires pour 

former une fonction amide (réaction de SCHOTTEN-BAUMAN). 

O l R 1  NaOH 
R-:-cl + H-N, R-C-N + NaCl + H20 

R2 0 'R2 

Daris le  cas d'un acide aminé, il est nécessaire de protéger toutes les 

fonctions chimiques qui n'interviennent pas lors de la formation de la liaison 

amide. Lorsque l'acide aminé porte deux fonctions amines, il faut bloquer 

sélectivement chacune d'elles ; on est donc amené à employer des groupe- 

ments protecteurs des fonctions amines, acides ou les deux simultanément 

(1). 

Les groupements protecteurs d e  la fonction amine 

- du type acyle (formyle, benzoyle, trifluoro-acétyle ...) 

- du type alkyle (trityle, trialkylsilane ...) 

- du type uréthane (benzyloxycarbonyle, tertiobut yloxycarbonyle, 

cyclopent yloxycar bonyle ...) 

Les groupements protecteurs d e  la fonction acide 
l 

En formant : i 

Les groupements protecteurs de la fonction amine et acide simultanées 

Généralement, la protection se fai t  avec les cations métalliques Idg++, 1 
l 

CU++, ~ i + +  qui forment des chélates qui engagent les groupes COOH et N H z  

Les chélates les plus connus sont les chélates du cuivre. 1 
I 



A - MODELE ET MONOMERE A BASE DE L Y S 1 N E 

l 
I 

1 - SYNTHESE ET CARACTERISATION DU MONOMERE 

N-méthacryloyl-L-lysine (ENML ) 

La niéthacryloyl-L-lysine a é t é  préparée en faisant réagir le  chlorure 

de méthacroyle sur le  chélate de cuivre en milieu basique (2). 

Dails le  chklate de cuivre de la L-lysine, les fonctions amine a N H  et  

acide sont bloquées, par contre la fonction amine t NH2 est libre et réagit 

I avec le chlorure de méthacroyle. La synthèse du monomère s 'effectue selon 1 
les r6actions suivantes : 

2H2N-(CH2)4 - CH(NH2)COOH.HCl - l I 
C u  C 0 3 C ~ ( O H ) 2  

monochlorohydrate de L-lysine 
1 

,CO0 

H2N-(CH2)4-CH ,*CU. 

I ' N H ~  

l  CH^)^ 
l \ 

C U ( ~ Y S ) ~  H 2 N  

C H 2  O 
I I  II NaOH 

c u ( L y ~ ) ~  + C H 3 - C  - C - C l  . (ENML)~CU + NaCl + H20 

O "  C 

ENML + CuS 

Le monomére ENML est soluble dans l'eau, légèrement soluble dans le  

méthanol et insoluble dans les solvants organiques (dioxanne, benzène, éther...). 

Il est caractérisé par : 



a) buvoir rotatoire 

= + 9 , P  (dans l 'eau) [" '546 

b) Tempdrature de fusion : stautopolymérise à une température supérieure 

à 180°C avant la fusion. 

c) Spectre inf ra-rouge 

Le spectre nO1 présente plusieurs bandes. Nous donnons les 

bandes caract6ristiques amides e t  acides : amide 1 à 1660 cm-', amide II à 

15 25 cm-', la vibration NH à 3300 cm-' et la bande acide à 1720 cm-' 

(visible dans D20 à pH acide et non visible h partir d'une pastille de  KBr 

ou une suspension de  ENML dans le Nujol car la fonction acide des amino- 

acides est non visible à 1750 cm-' (3) (4). 

d) Spectre R.M.N. 

Résumé dans le  tableau suivant 

( 1 ) H  F H 3 ( 2 )  
Position du pic : no carbone 

1 en ppm/ DSS 
C =  C 
I I I 1 

( 1 1 ) ~  C= O 5,67 : (1)-(1') doublets I 
l 

5,44 rH i 1 

CH2 ( 3 )  

8 

1,9 2 : (2) singulet 1 l 

FH2 
F H 2  (5) 

3,268 : (3) triplet 

FH2 (6) 1,46 - 1,7 : (4)(5)(6) massifs 
CH 

H ~ N '  'COOH 3,7 2 : (7) triplet 
(7) 

j 
1 

Tableau 1 

Caractéristiques des pics RMN de ENML (10- %l 1-l) 

dans D 20 h 60 MHz 
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2 - SYNTHESE ET CARACTERISATION DE LA MOLECULE MODELE 

N.isobutyroy1-L-lysine E MIBL 

L1isobutyroyl-L-lysine a été obtenue par action du chlorure d1isobu- 

tyroyle sur le  chélate de cuivre de la L.lysine ; même principe que ENML. 

La synthèse s 'effectue selon les réactions suivantes : 

2C6HI5ClN2O3 2) Chlorure d'isobutyroyle 
L 

monoch lorhydrate 3 )  H2S 

de lysine 

E NIBL 

La ENIBL est soluble dans l 'eau et ggnéralement insoluble dans les 

solvants organiques (dioxanne, benzène, chloroforme, éthanol...). Cette  

molécule modèle est caractérisée par : 

a) Fbwoir optique rotatoire 

= + 7 O  dans l 'eau 546 

b) Température d e  fusion 

c) Spectre inf ra-rouge 

Spectre n 0 2  

On retrouve les bandes caractéristiques de  l'amide 1 à 1650 
- 

cm ', amide II B 1540 cm-', la vibration NH à 3295 cm", la bande acide 

B 1750 cm-' (visible dans D 20 B p D acide). 

d) Spectre RMN 

Résumé dans le  tableau suivant. 



: Pbsition du pic : carbone . en ppm/DSS 

I 

C = O  
1 1,135 : (1)(11) doublet 
NH 
I 
C H 2  ( 3 )  2,466 : (2) septuplet I 

3,18 : (3) triplet 

. 
1,83 - 1,523 : (4)(5)(6)* massif : 

3,713 : (7) triplet 

Tableau II 

Caractéristiques des pics RMN du proton de ~ N I B L  (IO-% 1-l) 

dans D 20 à 60 MHz. 

3 - MODE OPERATOIRE 

Le protocole expérimental pour la synthèse du monomère E NML et  la 

molécule modèle est le  même. 

Le complexe cuivrique est forme à partir de  45,7 g ( 0 , B  M) d e  

monochlorhydrate de  la L-lysine et 15,25 g (0,0685 M) de carbonate basique 

de cuivre Cu CO3 C U ( O H ) ~  dans 350 ml d'eau distillée. Le mélange réactionnel 

est chauffe à 55°C sous for te  agitation magnétique pendant 30 mm. On laisse 

refroidir et on filtre. Le filtrat de Cu(Lys) est refroidi à 5°C. Ensuite, on 

ajoute 2'7,s g ( 0 , n  M) de  chlorure de méthacroyle (ou O,27 M de  chlorure 

dtisobutyroyle) dissout dans 250 ml d'éther anhydre à l'aide d'une burette 
1 

(goutte à goutte) sous forte  agitation mécanique. La temperature est I 1 

maintenue à 5°C à l'aide d'un bain de glace, et le pH est maintenu à une 
1 

valeur 8 par une solution de soude (4N) à l'aide d'un titrateur automatique. I 

Après addition, on laisse agiter pendant 1h 30mn à la  température ambiante. 1 
Le précipité formé est filtré, lavé à l 'eau et à l'éthanol puis dissout dans I 

du méthanol aqueux à 50%. Après barbotage avec un courant de H S ,  la 1 
I 
1 



suspension est de nouveau f i l t r ée ,  évaporée sous pression réduite à 30°C. Le 

produit obtenu est séché à 20°C sous pression réduite pendant plusieurs 

heures. 

~ e n d e m  e n t  : ENIBL 30% ; fNML 60% 

On prépare une colonne de cellulose (200 g) en suspension dans le 

butanol-1. On fait passer un litre de  butanol à 10% d'eau contenant 2,s g 

de monomère (ou ENIBL). L1élution est faite par le même solvant, seule la l ~ 
fraction 0,7 1 à 2 1 est concentrée par évaporation à un volume 200 ml dans 

I 
laquelle le  monomère (ou le  modèle) cristallise à froid. La recristallisation 

l 

est faite dans le  butanol. 

Ch/rorna,togrrapkie couche mLnce 

Les chromatographies ont été réalisées sur des plaques D.C.60F.254, 

S o  1 v a n  t : 40 ml butanol 

10 ml eau 

10 ml acide acétique 

&NIBL et ENML sont des acides aminés qui sont révélés directement 

la ninhydrine. Nous avons calculé les différents Rf ,  soit : 

R - distance de migration du produit 

- distance de migration du solvant 

Rf lysine = O 

Rf ENIBL = 0,20 

B - MODELE ET MONOMERE A BASE D'ASPARAGINE3 

1 - SYNTHESE ET CARACTERISATION DU MONOMERE N-méthacryloyl- 

L- asparagine (NM Asn) 

Le monomère NMAsn a été préparé par action d u  chlorure de 

méthacroyle sur le  sel de sodium de  la Lasparagine, en milieu basique (51, 

selon les réactions : 



- i l -  

9 - N+H,C 1 -  
/ 

O 
ii /NH2 

H 2 N - C - C H 2 - C H  ____I H 2 N - C - C H 2 - C H  

' C O O H  
O0 ' C O O - ~ a '  

C h  lorhydrate  d e  L. asparagine 

1 )  NaOH 

Le monomère NMAsn synthdtisb e s t  soluble dans l 'eau e t  généralement 

, soluble dans les solvants organiques (dioxanne, alcool, THF ...). I l  est 

caract6risd par : 

a )  buvo i r  optique rotatoire  

[a)%: = - 24,4' (dans l 'eau)  

b) Température d e  fusion : s'autopolymérise à partir d e  150°C,avant 
la fusion. 

c )  Spec t re  inf ra-rouge 

Spectre n03 

On trouve les bandes caractdristiques d e  l 'amide 1 h 1665 cm-', 

amide II  à 1550 cm-', la vibration NH à 3290 cm-' e t  la fonction acide h 

1720 cm-'. , 

d) Spectre  RMN 

Rdsumd dans le tableau suivant. 



ffisition du pic no  c a r b o n e  ppm/DSS 

: ( 1 ) ( 1 1 )  double t  

2,938 : (5) doublet  

Tableau III 

Caract6rist iques des p ics  RMN d u  proton d e  NMAsn ( ~ o - ~ M )  à. 60 M H z  
(dans D 20) 

2 - SYNTHESE ET CARACTERISATION DE LA MOLECULE MODELE 

N-isobut yroyl-L-asparagine (N 1BAsn) 

La synthèse  d e  NIBAsn s ' e f f e c t u e  d e  l a  m ê m e  façon  que c e l l e  du 

monomère NM Asn. 

H ~ N - C - C H ~ - C H -  
\ w 

C O O H  3)  H C l  O 
IL 

N I B A s n  

La molBcule NIBAsn présente  des  proprikt6s physico-chimiques 

semblables cel les  d e  NMAsn. APart s a  grande solubilité dans  I t e a u  et les 

solvants organiques, e l l e  e s t  c a r a c t é r i s é e  par : 
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a)  buvoir optique rotatoire 

[ 01 I::: = -36' dans l'eau 

b) Temperature de fusion : Tf = 152'C 

c) Spect te inf ta-rouge 

~ Spectre n04 

11 présente plusieurs bandes ; nous donnons les bandes 

caractéristiques de l'amide 1 à 1655 cm-', amide II B 1555 cm-', la 

vibration NH à 3295 cm-' et la fonction acide à 1754 cm-'. 

I d) Spectre RMN 
l 

1 

( 1 )  C H 3  ,CH3 ( 1 ' )  
Position du pic nocarbone  

'CH (2) I 
en ppm/DSS 

I 1 1,156 : ( 1 ) ( l V )  doublet I 
NH I 

l I 
C H  ( 4 )  2,54 : (2) sept aiplet 

CH: 'COOH 
/ 

( 3  2,886 : (3) doublet 
H ~ N '  

4,8 : (4) triplet 

l 

1 Tableau IV 1 
Caractéristiques des pics RMN du proton de NIBAsn ( ~ O - ~ M  1-') à 60 MHz. 

(dans D 20) 

3 - MODE OFERATOIRE 

Le même protocole expérimental a été suivi pour la synthése du 

monomère NMAsn et la molécule modèle NIBAsn, 

Une solution de sel de sodium de la L-Asparagine (0,25 mole) est 

refroidieà SOC dans un bain de glace, à laquelle on ajoute simultanément 

0,25 mole de chlorure de  mtsthacroyle (ou 0,25 mole d e  chlorure 

dlisobutyroyle) et 0,25 mole de NaOH sous forte agitation magnétique 



pendant 1 heure à l h  30mn. Après addition, on laisse agiter pendant 1 heure 

à température ambiante. On acidifie la  solution avec HCl (SN) ajouté goutte 

à goutte jusqu'à pH 3,2 Ensuite, on extrait le  monomère formé (ou la 

molécule modèle) par 5 fractions d 'acétate d'éthyle de 30 ml chacune. Les 

5 fractions sont rassemblées puis séchées sur sulfate de magnésium sous 

agitation pendant plusieurs heures. Après filtration, on évapore une grande 

quantité d 'acétate d'éthyle et on laisse l e  produit cristalliser à froid. Après 

cristallisation du monomère (ou molécule modèle), on le  sèche sous pression 

réduite à 30°C. La recristallisation est fai te  dans l 'acétate d'éthyle. 

R e n d e m e n t  : NMAsn 31% 

Modèle 44% 

Le test à la ninhydrine est négatif. Cela implique qu'il n 'y a pas 

d'amine libre dans le monomère ou la molécule modèle, 

C - SYNTHESE ET CARACTERISATION DES POLYMERES 

La poly N-méthacryloyl L-asparagine ( PN M Asn) et la poly N-rnéthacry- 

loyl L-lysine PENML) 

Les deux polymères PNMAsn et P£NML ont é t é  obtenus par polymé- 

risation radicalaire des monomères NMAsn et ENML respectivement. 

Dans ces polymérisations, nous avons utilisé deux arnorceurs selon la 

solubilité du monomère. 

L1amorceur AIBN (a,CY1-Azoisobutyronitrile) pour la polymérisation de 

la N-méthacryloyl-L-asparagine qui est soluble dans le  dioxanne, puis le  

persulfate d e  potasiurn pour polymériser la N-méthacryloyl-L-lysine qui est 

soluble dans l'eau. ~ 
Ceci selon le  schéma suivant d e  la polymérisation radicalaire. En 

désignant par 1 l'initiateur qui se décompose par action de la chaleur ou à 

la lumière et par M le  monomère. 

A m o r ç a g e  : 



R' + M-) RM' 

P r o p a g a t i o n  : 

T e r m i n a i s o n  : 

RM' + RM'I RM n (n+p) R 
P 

Com binaison 

RM' + RM'.-b RMn + RM Dismutation n P P 

1 - SYNTHESE DU POLYMERE PfNML 

Reaction : avec  KZSZOs comme initiateur 



Made a~&aXo.Lte 

Dans une ampoule à sceller, on met 100 ml d'eau distillée contenant 
1 
i 4 , B  g de monomère LNML et 25 mg de K H208. On dégaze au moins trois 

l fois par congélations et décongelat ions successives à une pression de  5. IO-' 

l mm Hg. Ensuite, l'ampoule est scellée puis portée à une température de 
1 6S°C pendant 1 2 heures. 

Le polymère formé étant  soluble dans l 'eau, on l 'a  purifié par simple 

dialyse con t rekau  pendant 3 à 4 jours en changeant au moins 2 fois l 'eau 

par jour. Dans une dernière étape, le  polymère est obtenu par lyophilisation. 

2 - SYWHESE DU POLYMERE FNMAsn 

Le monomère NMAsn est polymérisé dans le  dioxanne en utilisant 

llAIBN comme initiateur. 

Réactions : 

FH3 FH3 
H 3 C - C - N - N - C - C H 3  & 

CH3 I 

1 1 2 H 3 C  - C m  I + N: 
C N  C N  C N  



NMAsn 

H ~ N '  

PNMAsn 
I 

Mode o p W o h e  I 
1 

1 

4 g (4,67.10e3 moles) de monomgre NMAsn sont dissouts dans 25 m l  ~ 
I 

de  dioxanne, on ajoute a.) mg dlAIBN (amorceur), on dégaze trois fois la I 
i 

solut ion sous une pression S.IO-' mm Hg (congélat ion et décong6lat ion I 

succéssives), i 
A p r h  dégazage, I1ampoule est scellée et portée à 60°C pendant 8 

heures. Le polymère obtenu a é t é  purifié par simple dialyse contre l'éthanol 
I 
1 
l 

puis contre l 'eau pendant 2 à 3 jours. 1 
I 
l 

R e m a r q u e : le  dioxanne doit ê t r e  purifié par passage sur alumine i 
pour éliminer toute t race de péroxyde, 1 

1 
Test : dioxanne + KI- couleur jaune (dioxanne impur) I 

dioxanne + K I  - incolore (dioxanne pur) 
1 
i 



3 - CARACTERISATION DES POLYMERES PENML et PNMAsn. 

a )  Solubilité 

Résumé dans le tableau suivant : 

: Eau : Alcools : Dioxanrie :Chloroforme: DMSO : Benzène : 

(+) soluble ( 2 )  légèrement (-) insoluble 

Les polymères PENML et PNMAsn sont solubles dans l'eau. Le 

polymère PNMAsn présente une grande solubilité dans les alcools. 

b) Etude du pouvoir rotatoire : dans l 'eau 

200C = + 12,1° PENML : [ o L ] ~ ~ ~  

2O0C PNMAsn : = - 24,4' 

c) Spectre inf ra-rouge 

Spectre no  5 : KNML 

Spectre no 6 : PNMAsn 

Nous donnons seulement les valeurs essentielles relatives à la zone 

de vibration des groupements acide, amide e t  N-H. 

Nous remarquons une variation des valeurs de l'amide 1, amide 11, 

NH e t  acide par rapport à celles du monomère et de la molécule modèle. 

l Cela suggère que les différentes fonctions des polymères sont impliquées 

1 dans la formation des liaisons hydrogènes du type intra-chaîne ou inter- 

chaîne polymér e (6)(7). 

On observe la vibration de l'amide 1 (PENML = 1632 cm-' ; 
l AVMAsri= 1620 cm-'), la vibration de l'amide II (PENML = 1531 cm-' ; 

1 PNMAsn = 1524 cm-'). 

i 
l - 



La vibration de la fonction acide PNMAsn est à 1700 cm-', celle de 

ENML est non visible à partir d'une pastille de KBr, mais elle est visible 

(dans D 20 ?i pD acide) à 1700 cm". 

La vibration NH de ces deux polyméres est visible (PENML = 3402 
- 1 cm ; WMAsn = 345 2 cm-'). 

Pour les polymères, l 'étude I.R. a été réalisée avec un spectropho- 

tomètre à transformée de FOURIER BRUCKER IFS 113V car avec un spectro 

photomètre ordinaire, les bandes amide 1, amide II et acide ne sont pas bien 

résolues. 

d) Spectres RMN 

' Résumés dans les deux tableaux suivants : 

( 1 )  : Posi t iondupic  : 
CH3 no carbone I . en ppm/DSS 

( 2 )  
--(CH2 - C - 

1 n . 
1,49 : (1) massif C=O 

I 
NH 
1 1,76 : (2) massif 

( 3 )  CH2 
1 

( 4 )   CH^ 2 7 8  
: (3) massif 

I 
(5) 2 1 3  : (4)(5)(6) massif : 

::-& 
-+ ..3 

3,74 : (7) massif :+t LCE ,Y --. A 



: Posi t iondupic  : no carbone 

ppm /DSS 

1 : (1) massif 

4,60 : (2) massif 

: ( 3 )  massif 

: (4) 

Tableau VI 

Caract6ristiques des pics RMN du proton de PNMAsn ( 1 0 - ~  M )  à 80 MHz dans D20. 





Spectre infra-rouge des polymères ZI partir des pastilles de KBr à 2% 

Spectre I.R. (5) de PENML 

Spectre I.R. (6) de PNMAsn 
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Nous avons synthétisé des polyrn ères et petites molécules modèies 

porteurs dlarnino-acides dans leurs chaînes latérales. Ceci leur confère 

soit un caractère acide (cas du PNMAsn) soit un caractère amphotere 

(cas de PtNML). L'ionisation des fonctions acides et amines depend du 

pH selon les équilibres : 

1 - ENML : polyméthacryloyl L-lysine 

-H+ -H+ 
Polymère +- Polymère - Polymère 

1 +H+ 1 + +H+ 
C 

I 

/'1'H3 HOOC 
. -  / \ +  - / C \  

OOC OOC NH2 





E T U D E  P O T E N T I O M E T R I Q U E  

-=oooOooo=- 

L 'étude des interactions ligand-proton (ionisation ou protonat ion) e t  

l 'étude des interactions ligand-métal (formation de complexes) peut être I 

fai te  en utilisant une électrode indicatrice. La réponse de c e t t e  électrode 

doit ê t r e  fonction de l'activité de l'une des espèces libres en solution (proton 

ou ion métallique), et ceci, de la façon la plus sélective possible : I 

avec E : potentiel d'électrode 

C : constante 

R : constante des gaz parfaits 

T : température absolue 

Z : charge de  l'ion considéré 

F : Faraday l 

a. : activité de l'ion considéré. 
1 

L'électrode sélective utilisée sera une électrode de verre (électrode 

pour mesiire de pH) pour l 'étude des équilibres de protonation (échange 

d'ions H'). 

Dans le  cas des équilibres ligand-métal, on peut envisager l'utilisation 

d'une électrode sélective de l'ion métallique étudié. Ce type d'électrode est  

cependant d'un usage beaucoup pIus délicat que celui d'une électrode de pH. 

De plus, il n'existe pas d'électrodes sélectives pous certains ions métalliques. 

C'est ainsi qu'il n'existe pas d'électrode pour le nickel e t  le  cobalt alors 



qu'on peut en trouver pour le  cuivre, le  plomb, le cadmium, le mercure, par 

exemple. Ce type d'électrode n'est donc pas d'usage général. 

Fort heureusement, la plupart des équilibres de formation de complexes 

métalliques font participer les groupes ionisables du ligand, e t  par là-même, 

perturbent leurs équilibres de dissociation, avec comme résultat des variations 

de pH de la solution. 

L'électrode de verre peut alors ê t r e  utilisée comme moyen d'étude des 

équilibres de complexation. 

Nous distinguerons l 'étude potentiométrique des molécules modèles de 

celle des polymères. En effet,  les constantes d'équilibre peuvent être définies 

sans équivoque pour les molécules modèles. Ceci a permis, entre autres 

choses, le développement de nombreux programmes de calculs informatiques 

plus ou moins sophistiqués, basés sur des méthodes d'affinement. 

Il n 'en est pas de même pour les polymères, pour lesquels toutes les 

constantes d'équilibres sont fonction du degré d'ionisation. Les méthodes de 

calcul sont plus simplistes et conduisent à des constantes plus globales. Il 

n'existe pas, à notre connaissance, de programme de calcul par affinement, 

comparable à ceux utilisés pour les petites molécules. 

1 - ETUDE POTENTIOMETRIQUE (pH métrique) DES MOLECULES MODELES 

Il existe, pour l e '  traitement des données expérimentales de 

potentiométrie, de nombreux programmes de calcul ( - 1 2 )  Un des plus 

connus est le  programme MINIQUAD (7) récemment amélioré dans sa version 

SUPERQUAD (13). 

Nous avons, pour notre part, utilisé les programmes MUPROT 

(affinement MUlti paramétrique pour la PROTonation ) et MUCOMP 

(affinement A4Ulti pararnétrique pour COMPlexes ) mis au point par G. 

NOWOGROCKI, J-CAWONNE et M. WOZNIAK (1,2) à llEcole Nationale 

Supérieure de  Chimie de Lille. 

A - APPAREILLAGE - PRECAUTIONS OPERATOIRES 

+ 
O Toutes les études ont é té  réalisées à 2S°C - O,OS°C, dans une 



cellule de titrage avec jaquette de circulation. La solution est homogénéisée 

par agitation magnétique. 

La concentration en ligand est de l'ordre de 2.10-~ M. La 

concentration en métal est fonction du rapport [Ligand]/[Métal] choisi. Le 

métal est généralement introduit sous forme de perchlorate ou de nitrate. 

O Un courant d'azote purifié et saturé en vapeur d'eau circule 

au dessus de la solution pour éviter l 'interférence du gaz carbonique extérieur. 

Le réactif t i trant,  NaOH 0,25 M ,  est ajouté à l'aide d'une microburette d'un 

volume total de 2,s ml (précision : 2.10-~ ml). 

O La chaïne de mesure est constituée par une électrode de verre e t  

une électrode au  calomel associées en une électrode combinée (SCHOTT N 

65). 

O Le pH expérimental est mesuré à l'aide d'un pH-mètre-millivoltmètre 

Radiometer type PHM 64, dont la résolution est de 0,001 unité de pH. Cet te  

résolution n'est at teinte que si la régulation de température est suffisamment 
+ précise ( t O  = 25 - 0,05OC), 

Le pH expérimental donne l'activité des ions H+ en solution, aH+ . Or 

les équations analytiques reliant les différentes grandeurs caractéristiques de 
+ la solution utilisent la concentration en ion H , [H']. Ces deux dernières 

grandeurs sont reliées par le coefficient d'activité de l'ion en solution : 

a ~ +  = ? C H + ]  

Rappelons que ce  coefficient d'activité dépend de  la force ionique 1 : 

- l o g  Y  = 0.5 Z 2 d  quand 1 <0 ,02  

e t  - l o g 7  = 0,5 z 2 2 / ;  quand 0 ,02<  1 (0 .2  

1 + B d  

a v e c  1 1 = -c c i  z i  2  
2  i 

I 

Relation dans laquelle interviennent les concent rat ions C. de chaque 
1 

ion, de  charge Zia 1 

1 - - - - - - 



Au cours d'un dosage, toutes les concentrations Ci varient et donc la 

force ionique 1 varie. 

A condition de connaître la constante B, on peut théoriquement 

calculer ')' et donc [H'] à tout instant du dosage, à partir du pH. 1 ! 1 

Sur le  plan pratique, on préfère généralement ajouter à la solution, un 

sel de fond, de concentration largement supérieure à celles des espèces en 

solution, e t  qui assurera une force ionique e t  donc un coefficient d'activité 

quasiment constants. 

Tous les dosages ont é t é  effectués en milieu NaC104 0 , l  M ,  l'ion 

perchlorate ne donnant par ailleurs, aucun complexe parasite. 

O L'ensemble de titration est piloté par un calculateur HEWLETT- 

PACKARD HP 9825 qui assure la saisie des données V, pH e t  contrôle i 

l'addition de réactifs par la microburette. 
l 

Le programme utilisé permet de contrôler entre autres choses : 

- la dérive maximum de pH autorisée, 

- le  délai entre deux mesures, 

- le  nombre maximum de mesures par point, 

- le  délai entre deux additions de réactifs. 

i 
Toutes les données expérimentales sont enregistrées sur cassettes ou 

1 disquettes afin d 'être  traitées ensuite par les programmes d'affinement 1 
multiparamét rique. 

B - ?RINCIPE DU CALCUL DES CONSTANTES 

l 

Les équations rigoureuses reliant le  pH d'une solution aux autres 

grandeurs qui la caractérisent (concentrations, constantes d'équilibre e t c  ... ) 
sont complexes. Ce n'est que depuis l'apparition des moyens de calcul 

informatiques que le  traitement mathématique rigoureux de celles-ci a 6té 

rendu possible sans aucune approximation (14). 

Une description détaillée du traitement mathématique utilisé dans les 

programmes MUPROT e t  MUCOMP, et, en particulier, la méthode de 

NEWTON-RAP WON a été fa i te  par M. WOZNIAK (1,2,15). 

Nous rappelerons seulement ici, le  principe du calcul : 



A partir des équations générales, on calcule, pour un pH donné, le 

volume Vc de réactif nécessaire pour obtenir ce pH. Le volume Vc est 

compzrré au volume expérimental V, pour chaque point expérimental, c 'est à 

dire pour chaque paire de valeur (v, PH). 

En affinant certains paramètres, on va chercher à minimiser sur 

l'ensemble des points expérimentaux, la différence V-Vc ou, plus 

exactement, le  terme : 

où N est le  nombre de  points expérimentaux (surabondants) e t  Wn est 
. . 

un coefficient de pondération (15). On cherche donc à faire coïncider au  

mieux points expérimentaux et courbe calculée. 

1 - Constantes d'acidité du ligand seul (MUPROT) (1) .................................................. 

Le programme MUPROT permet d'affiner deux types de grandeurs : 

a) Lu g k a n d w  dgpendant d u  ~0Mdi-tuantd ckUniquu 

Ce sont : 

- les concentrations des espèces principales et des 

impuretés. 

Une impureté importante est le  carbonate introduit avec le réactif 

basique. En milieu acide : 

i 

e t  H 2 C 0 3  - H 2 0  + C O 2  i 

- les constantes de stabilité de chacune des formes 

protonées. 

6 )  Lu g ~ a n d m  dgpendauzt d e  ta chatne de  rnuuhe 
1 

~ Fbtentiel de jonction, pente de  l'électrode, décalage d'origine. 

En résumé, on peut affiner : l 
l 

- la concentration des espèces I 

- les constantes de protonation 1 
l 



- le carbonate en solution initiale 

- le  carbonate ajouté * 
- le dégagement de CO2 gazeux 

- la constante de l 'eau * 
- la concent ration d'acide toi t  ajouté initialement 

- la concentration du réactif * 
- la pente 

- le décalage d'origine *. 

Les paramètres notés d'un astérisque (*) sont déterminés lors d'un 

dosage préliminaire de HC104 par NaOH. 

Pour un protolyte comme la lysine, par exemple, on peut affiner 

jusqu'à douze paramètres, mais il faut se rappeler qu'ils ne sont pas tous 

indépendants. 

2 - Constantes de formation des complexes (MUCOMP) (2) ...................................................... 

i Le programme MUCOMP permet de  déterminer en plus des paramètres 

cités ci-dessus : 

- la concentration en métal 

- les constantes de formation des différents complexes 

présents en solution. 

MUCOM P peut traiter des dosages acido-basiques, c'est à dire que 
I 

proton et ion métallique sont traités commes des particules susceptibles de 

se lier au ligand. 

MUCOM P peut traiter simultanément plusieurs courbes de dosage en 

présence ou en absence de métal pour augmenter le nombre de points 

On note L le  ligand ayant perdu tous ses protons normalement 

ionisables (c 'est à dire ionisable en absence de métal). 

Les formules stoechiométriques sont données sous la forme : 



où p, q e t  r sont les coefficients stoechiométriques. 

Exempte : Un complexe CuH2LZ sera note 1 2 2 . 

Lorsqu'une molécule d'eau liée à un métal est déprotonée ou lorsque ~ le proton NH d'un groupe amide est ionisé sous l'effet du métal complexant, 

le proton est noté négativement. 
1 

Pour la glycine-glycine (Gly-Gly) : 

(les charges sont omises pour simplifier la notation) l I 
i 
l 

Remarque : l'eau est un complexe particulier noté O -1 0. l 1 
l 

i 

C O N S T A N T E S  D ' E Q U I L I B R E  : 1 

Constantes globales de for mat ion 

P 
L M p  H q  L r l  - - 

Pqr 
[MlP [ H l q  C L I ~  

b u r  l'équilibre pM + q H  + rL 7=) M H L 
P q r  

Constantes d'équilibre intermédiaire 

L - C M  H L r l  
- P 9 

K ~ q r  
C M p  H q  L r - ~  I [ L I  i 



Pour l'équilibre Mp Hq L r -  - - C M H L r  
+ L  - P q  

CuHL2 Exempte : CUHL + L +- " i l 2  

Constantes d'acidités 

I M  H L r l  
H  - - P 9  

K ~ q r  
C M p  H q - ~  L r l  CHI 

Pour l'équilibre Mp Hq -, L r + H  - M H L r  P 9  

Exenipte : CuHL2 + H CuHZL2 
H 

Ic 122 

1 Dans la suite, chaque valeur de logp ou log k sera accompagnée 

de l 'écart type a sur le  dernier chiffre significatif. 

1 I 
i 
l 

D - R E S U L T A T S  E X P E R I M E N T A U X  

1 Nous avons tout d'abord étudié les complexes formés avec la lysine, à 

1 partir de laquelle E NIBL a été synthétisée, afin de comparer les constantes 

de protonation et complexation. Nous avons également étudié un dipeptide 

simple glycine-glycine ( G l y - ~ l y )  pour lequel il est connu que la complexation 

avec le cuivre s'accompagne d'une déprotonation du groupe amide (16) : 



La comparaison avec les résultats obtenus pour ENIBL, nous indiquera 

s'il y a ou non, pour ce dernier, déprotonation du NH amide. I 

l 

1 - S y s t è m e  L y s i n e - C u  I ................................. i 
1 

Forme complètement protonée H3L 

Le tableau VI1 résume les resultats obtenus en milieu NaC104 0 , l  M à 

2S0C. 

Corn plexes log (et o c z r t - t ~ e )  

: Cu H L : littérature nos résultats : 
(NaC104 0,lM) 

1 
a )  RBf. 17 : milieu force ionique 0,Ol c) Réf. 19 : milieu NaC104 0 , l  M 

b) Réf. 18 :milieu 0,l M KH2F04 d )  Réf. 20 : milieu KNO) 0 , l  M 

Tableau VI1 
1 
1 Constantes de formation des complexes lysine-cuivre. 



i -36- 

l A partir des constantes d e  formation de H3L, H2L e t  HL, on déduit 

les pk d'ionisation successifs selon : 

1ogp1 (HL) = pK1 
l 

log B2 (H2L) = pK1 + pK2 1 

log p3 (H3L) = pK1 + pK2 + pK3 
1 

correspondant aux équilibres suivants : 

1 Les deux premières valeurs correspondent à l'ionisation des deux 
i 

i groupes amino Eamino puis damine), le troisième au groupe carboxyle. 

Le complexe 1 O 2 que nous retrouverons dans le cas de ENIBL, a la 

structure suivante : 

Sa constante de formation ( logp  = 15,81) correspond à la création de 

deux cycles à 5 atomes. Notons qu'on n'observe pas de complexe 1 O 1, 

i mais un complexe 1 1 1, dans lequel la fonction amine en & est encore 

protonée : 

Si on admet que l'ionisation de la fonction NH2 en E est peu 

perturbée par la formation du complexe 1 1 1, on peut estimer par 

différence (18,33-10,65) à 7,.5 environ le  log pour la formation hypothétique 

du complexe 1 O 1 (liaison du cuivre à un amino e t  un carboxyle). Pour le 

1 complexe 1 2 2, on trouve l o g P  = 35,58voisin de (2 x 10,65) + (2 x 7,5) = 



2 - S y s t è m e  G l y - G l y - C u  e t  G l y - G l y - N i  ....................................................... 

La diglycine NH2-CH C -NH-CH2-COOH peut subir une déprotonation 
2- 1 1  
O 

du groupe amide en présence de métal. Nous avons étudié les systèmes 

Gly-Gly-Cuivre et Gly-Gly-Nickel dans nos conditions opératoires, 

c1est-&-dire & 2S0C, dans NaC104 0,lM. Dans les deux cas, nos résultats 

sont en excellent accord avec ceux de la littérature.  a able aux VI11 et IX). 

On note en particulier que la formation du complexe 1 -1 1 avec le cuivre : 

a une constante log = 1,56. 

Le complexe 1 O 1 qui le précède 

CH, - C  - N H -  
/ 

a une constante log p = 5,7 qui caractérise l'interaction d'un cuivre avec un 

groupe amino et le  carboxyle d'un groupe amide. 1 

La nature exacte des autres complexes Gly-Gly-Cuivre a été déterminée i 
par KIM et MARTELL (16). 



: Complexes : Log be ta  li t térature : Log beta (nos 

: C u H  L :  b c résultats) a 

: 1 -2 1 : -7,80 -7,96 - 7 3 4  : -7,78 (2) : 

: 1 -1 2 : non signalé 3,96 4,87 (3) : 

a )  Réf. 21 b) Réf. 22 c) Réf. 23 
Tableau VI11 

Constantes d e  formation des complexes Gly-gly-Cuivre dans NaC104 0,lM B 2S°C 

: Complexes : Log be ta  li t térature : Log beta (nos 

: N i H  L :  b c,d : 
résultats) - a 

: 1 O 2 : 7,32 7,24 7,2 : 7,26 (4) 

: 1 O 3 : 9,43 9,41 - 9,Ol (10) : 

: 1 -1 2 : -1,48 -2,06 - 2 , l l  : -1,59 (5) 

: 1 -2 2 : -10,96 -12,15 - -11,82 (6) 

a )  Réf. 24 b) Réf. 25 c )  ~ é f .  23 d)  Réf. 26 

Tableau IX 

Constantes d e  formation des complexes Gly-gly-Nickel dans NaC104 O,lM à 2 SOC 



Nous avons tout d'abord détermine? les constantes d'ionisation de 

tNIBL. La complexatibn. de  ENIBL par les ions divalents cu2+, ~ i ~ + ,  co2* e t  

zn2+ a é t é  ensuite étudiée pour differentes valeurs du rapport R = [ligand]/ 

[métal], R variant de 1 à 5. 

On a donc deux 

NH3 
+ 

R - C H  < 
C O O H  

Forme LH2 

équilibres : 
+ 

/NH3 t=i-) R-CH, - coo-  



e t  + 
/NH3 R-CH, - - R-CH' 

NH2 

coo-  'coo- 

Les constantes de  formation des formes LH2 (O 2 1)  e t  LH (O l l )  

sont données dans le  tableau XI. 

Les pK correspondants sont t rès  proches de  ceux d'amino-acides tels 

la valine e t  la leucine et de ceux des fonctions COOH et a N H 2  de  la lysine 

(tableau X). 

: Amino acide : pK COOH pK (YNH2 

CNIBL : 2,40 (1) 9,42 (1) 

Lysine a )  : 2,18 

Valine b) : 2,35 

Leucine c )  : 2,36 

a )  Réf. 17 b) Réf. 27 c )  Réf. 28 
Milieu force ionique 0,01 0,s M d e  NaC104 Milieu 0 , l  M 

1 Tableau X 

Constantes d' ionisation 

b )  C o m p l e x a t i s n  

Les figures 3 e t  4 présentent quelques exemples de courbes de  

ti tration de  ENIBL en  présence de métal. On notera  R le  rapport 
[ligand] 

[métal] 

La formation d e  complexes se traduit  toujours par un abaissement de  

pH dû à un déplacement des équilibres d'ionisation. 





L 

L'existence de  l'équilibre (b) (complexation) déplace l'équilibre (a )  

vers la droite e t  libère davantage d'ions H'. 
2+ Le tableau XI résume les  constantes des complexes formés avec Cu , 

Ni2+, co2+ et Zn2+. 

L 
: Complexe 1 0 1 : Complexe 1 0 2 : log K 102 : 

2+ 
: Cu 8,oo (1) 14,80 (2) : 6,80 : 

: Ni2+ 5,21 (3) 9,50 (2) : 4,29 : 

: Co 2+ 
4,26 (3) 7,38 ( 3 )  : 3,12 : 

: Zn 2+ 
4,89 (5) 8,29 (5) : 3,40 : 

: ---------- . ----------. 
: H+ 9,42 (1) 11,80 (1) 

: (complexe O 1 1) : (complexe O 2 1 ) : 

Tableau XI 

Constantes de  stabili té des complexes de  ENIBL 

Le complexe 1 O 2 formé avec cu2+ a une valeur proche de celle 

trouvée pour la lysine. Par ailleurs, la constante obtenue pour le complexe 

1 O 1 (log f j  = 8,OO) est bien supérieure à celle du même complexe 1 O 1 
- 

d e  Gly-Gly (log 0 = 5,60). Les liaisons Cu-ligand doivent donc ê t r e  

différentes. 

Les deux complexes 1 O 1 e t  1 O 2 font participer la fonction NH2 

et la fonction C00-carboxyle (et non l e  -c- amide comme dans Gly-Gly). 
O 

Complexe 1 0 1 



Complexe 1 O 2 

/ NH2, 
Cu. CH-(CH,). -NH-C-CH(CH,), 

On peut néanmoins remarquer que le  complexe 1 O 1 formé en t re  

E NIBL et le cuivre vérifie la relation : 

établie pour un certain nombre de peptides avec la glycine en position N 

terminale, le complexe faisant participer dans ce  cas, le carboxyle de 

l'amide (29,30). 

Cette  relation montre que la stabilité du complexe dépend 

principalement de l'acidité de la fonction NHZ- 

Les dosages pHmétriques peuvent ê t re  interprétés en ne faisant 

intervenir que les deux complexes ci-dessus. Il n'apparait pas de complexe 

faisant intervenir la déprotonation de l'amide. Cela parait logique si on 

considère que les cycles à 5 atomes formés ci-dessus sont t r è s  .stables alors 

qu'un cycle à 8 atomes faisant participer l'azote amide le serait  beaucoup 

moins. 

L'ordre de stabilité des complexes (tableau XI,  figure 5 )  co2+< ~ i ~ + <  

cu2+>2n2+ respecte celui observé par IRVING et  WILLIAMS dans une é tude  

générale des complexes des métaux de transition (31). 

Pour la réaction : 

ML+ + L- - M L ~  

L [MLZ] la constante KlO2 = 
[ML1 [LI 

peut ê t r e  calculée par 

log K~ est inférieur à log PIOl c e  qui signifie que la liaison du metal avec 102 
un deuxième ligand est plus difficile sans doute pour des raisons 

d'empêchement stérique, ceci pour les quatre métaux étudiés (tableaux XI e t  

XII). 



LILLE @ 

Figure 5 

Stabilite des complexes et nature de 

l 'atome central A log 6 101 L 
0 log K 102 

l 
l Tableau XII 

Comparaison entre complexation e t  acidité 



Figure 6 

Courbe de répartition des espèces : système CNIBL-Cu R=2/1 

Courbe de répartition des esphces : système EN3BL-Ni R=2/1 
1 





Pour chaque métal, des rapports caractéristiques introduits par IRVING 

et Col1 (32) peuvent ê t r e  calculés. Ils comparent l 'affinité du coordinat 
L 

pour H+ et M ~ *  (log blOl/log pO1 et log K 102110g oO1 
On peut également exprimer l'empêchement à la coordination d'une 

L seconde molécule de ligand par le  rapport log K 102/1~g BlO1 (tableau XII). 

Les valeurs obtenues pour les rapports log PIOl/log POll sont t rès  voisines de  

celles connues pour des acides amino-phosphoniques (15). 

A partir des constantes de formation données dans le tableau XI ,  on 

peut établir les courbes de répartition des espèces, c'est-à-dire les courbes : 

concentration = f ( p ~ ) .  Les figures 6 à 9 correspondent aux complexes de 
2+ 2+ 2+ LNIBL avec Cu , Ni , co2+ e t  Zn respectivement. 

i 
Les pH de formation maximum de ML ou de formation complète de  I 

ML2 sont variables d'un métal à l'autre. Ceci reflète les différences dans les 

constantes de stabilité. On note également que la courbe de répartition de  

l 'espéce LH est très  dépendante de la nature des complexes métalliques. 1 

C o n c h i a n  : t16tude potentiom&t&Que m o r n e  que tu cotnptexu 

NZBL-metaux dont  du t y p e  1 O I a 1 O 2 avec p d ~ p a a X o n  den ~ o n c t i o m  
1 
l 

NH2 et COO-, m a i s  d a m  dEpko.tonation den Qonctiom a m d e n .  C e n  k&uBaXd 

d w o n t  c o n Q h &  pm t ' 6tude specttro~cop.Lque du dydtème ENIBL-Cu. 

4 - Système acide isobutyroyl diaminobutyrique - cuivre .................................................... 

Nous venons de voir qu'il n 'y  a pas déprotonation de l'amide dans le  

système £ ~ I ~ ~ - m é t a l  parce que le cycle à 8 atomes que cela impliquerait 1 
serait  instable. i 

Nous avons également synthétisé l'acide-N-isobutyroyl diaminobutyrique 1 
e t  avons étudié sa protonation et sa complexation par le cuivre qui devrait 

conduire à des cycles de taille différentes. 
1 



Figure 10 

Dosage de l'acide N-isobutyroyl diaminobutyrique 
2+ 

seul et en presence de Cu (R = 5 et 2). 

En prdsence de cuivre l'abaissement de pH est très faible (figure 10) 

et on observe dès pH 6.3, la pr6cipitation de CU(OH)~.  Le cuivre n'est donc 

pas suffisamment masque par la formation d'un complexe qui est très peu 

stable, comme le montre la valeur l o g a d  pour le complexe 1 1 1 qui est le 

seul existant. Ceci correspond à une simple liaison CU-cOO-. 

Ce complexe n'est pas suffisamment stable pour déprotoner ensuite 

l'amide (23) et le  complexe qui, par ailleurs, pourrait se former avec la 

fonction amino serait à 7 atomes, c'est-à-dire instable. 



Comme la précédente, cette molécule est très peu complexante. il y a 

une simple interaction Cu-CO0 avec formation d'un complexe 1 O 1 pour 

lequel l o g p ~ l .  L'augmentation du pH conduit à la précipitation de  Cu(OH)* 

Nous verrons par contre que le  polymère dont elle est la molécule 

modèle (PNMAs~) a un pouvoir complexant t rès  marqué. 

II - ETUDE POTENTIOMETRIQUE DES POLYMERES 

Lorsqulon fixe des sites complexants sur une chaîne macromoléculaire, 

on cr6e une concentration locale élevée de sites complexants. De plus, le 

comportement des fonctions ionisables est très  différent de celui observé dans 

le  cas des petites molécules en raison des fortes interactions électrostatiques 

provenant de llaccumulation des charges le  long de la chaîne. On peut 'donc 

s 'attendre à des différences dans la nature des complexes formés, mais aussi 

à des modifications de leurs conditions de formation. Nous avons étudié la 

poly(N méthacryloyl-L-asparagine)(FNMAsn), polyacide dont NIBASn, peu 

complexante est la molécule modèle , ainsi que la poly(N-méthacryloyl 

L-Lysine (FZNML). 

A - SYSI"EIVIE POLY N METHACRYLOYL L LYSINE AVEC CUIVRE 

ET NICKEL 

1 - Constantes d'ionisation - pH isoélectrique ........................................ 

La courbe de dosage de  PNML dans NaC104 0,lM à 25°C en absence 

de cuivre est donnée dans la Figure 11. 

A partir de celle-ci, on détermine les valeurs des pK apparents des 

fonctions COOH et NH : 



PNML + Cu daar NoCl04 BIIM 

(ligandlcuivre) 

On en d6duit le  pH isoélectrique pHi = 6,52. 

Une relation théorique exprimant le pH isoélectrique d'un polyampho1yt.e 

en fonction de sa teneur en fonctions acides et basiques a été établie 

récemment (33).  La figure 12 représente cette variation pHi = f(teneur en 

fonctions acides). 

Figure 12 



Notre valeur expérimentale, pHi = 6,52 correspond bien à un 

polyampholyte contenant 50 % de fonctions acides. 

2 - Interaction PENML-Cu et PENML-Ni 
---------------a------------------- 

1 
l 

Les dosage effectués en présence de  Cu montre un abaissement. 

considérable du pH qui peut aller jusqu'à plus de 5 unités de pH. Ceci 1 

indique un pouvoir complexant très important de  PNML vis à vis du cuivre. 1 
Dans le cas du nickel, l'abaissement du pH est également très net ,  i 

I 
bien que moins important (figure 13). 1 

I 

P N U  *' Ni. d-r Nd2104 8 .1Y  

Figure 13 1 
Dosage dePENML sans nickel e t  pour différentes valeurs de R 

(ligandlnickel) 
l 

I 
l 

Les programmes de calcul que nous avons utilisés pour déterminer la 

nature des complexes formés avecENlBL, ne peuvent ê t r e  utilisés ici. En 

ef fe t ,  dans le cas d'un polymère, l'ionisation d'une fonction ne peut ê t r e  

décrite de façon simple par une constante'dléquilibre, car elle dépend de 

l 'é tat  d'ionisation des autres fonctions portées par le polymère. On ne peut 

donc parler de constante d'ionisat ion, mais de constante apparente 
l 



d'ionisation dépendant du degré de dissociation. Ce problème est encore plus 

complexe dans le cas d'un polyampholyte commeQNML. 

L'étude spectroscopique décrite dans un prochain chapitre, nous a 

montré que le  principal complexe formé dans le système PCNML-Cu est du 

type 1 O 2 c'est à dire CUL 

1 - Rappels théoriques ..................... 

Pour un polymère ionisable en solution, deux types d ' interactions 

peuvent se produire : 

- des interactions répulsives, qui sont dûes à des forces répulsives 

entre charges de même signe portées par le polyélect rolyte. Ces forces 

lui confèrent une structure étendue. 

- des interactions à courte distance, non électrostatiques. Ce sont des 

forces de VAN DER WAALS (liaisons hydrogkies ou interactions non 

ionique9 Ces forces cohésives ont tendance à donner au polyélectrolyte, 

une structure compacte. 

Selon l'équilibre entre les forces répulsives et les forces attractives, le 

polyélectrolyte adopte une conformation donnée. Dans le  cas où les forces 

réoulsives dominent, il existe une structure étendue notée "a". Exemple : 

l'acide polyacrylique (34) ; quand les forces à courte distance prédominent, 

on a une conformation compacte notée "b", cas de l'acide polymét hacrylique 

Pour de nombreuses macromolécules, il a été montré l'existence d'une 

transition de l 'état "a1' à l 'état "b", cas de copolym ères N-méthacryloyl-- 

alanine-Co-N-phénylméthacryl amide ( 36). 

Dans notre étude de PNMAsn, nous avons suivi la variation du pH du 

milieu en fonction du degré d'ionisation a des groupes acides. Nous avons 

donc étudié le comportement de ce polymère par une méthode potent iomét rique. 



[COO' ]  Base a j o u t é e  + C H + ]  - - 2 , 3  pH t (Vo+VB) 
a = - - = a!+ e 

C A =  c o n c e n t r a t i o n  d ' a c i d e  (mol 1 - ' )  

V~ B a s e  a j o u t é e  
- - - - 

V é q u i v a l e n t  A 

a!# E:  cela est dû à l'autodissociation des fonctions acides. 1 
VB = volume de base ajoutée 

V = volume initial 
O 

n = N~ VB = nombre m.Mole de groupes acides 
- 

pKo = -log Ko avec Ko = 
[coo-1 [H+] 

[COOH] 

La constante de dissociation Ko et pK sont indépendanû de la présence en 
O 

solution des groupes déjà ionisés. Cela implique que pK est une constante. 
O 

a) p K  a p p a r e n t  l 
Pour un polyacide faible, les fonctions acides sont à proximité les unes 

des autres. L'ionisation de  la i fonction est accompagnée d'un t ravail 

électrostatique, pour soustraire le  i "me H+ au potentiel électrostatique 

produit par les charges (i-1) négatives déjà présentes. V/ dépend de la fo rce  

ionique 1 et des distances entres les charges, c'est-à-dire de la conformation 

du polymère en solution. 

Ka : constante de dissociation apparente. I 
pH = pK + log- o a( + B W  ( 2 )  

1-4 

l (K = constante de BOLZMANN) 
0 , 4 3 4  e B = -- (e = charge électrique) 

K T  
(T = température ) 



e est le travail nécessaire pour soustraire le  i proton du champ 

électrostatique local du polyion. e y est équivalent à - variation de 
'bv 

l'énergie libre de la macromolécule ( Vest le nombre de charges portées par 

la macromolécule). 

L'équation (2) peut alors s'écrire : 
1 

En faisant intervenir le pKa dans les équations (2) et (3 )  : 

= pH - Log  1 = pKo + B Y  = pKo + 0 ,434  )G ( 4 )  pK, 
- 

1-4 RT bV 

lbur un polyacide le pKa varie avec donc varie avec O( et avec la 

forme de la macromolécule, alors pKa n'est pas une constante. 

On observe une variation monotone de pKa avec O( s'il n'existe pas de 

changement de  conformation (figure 14a). Sinon, la variation de pKa reflete 

ce  changement de conformation (figure 14b). 

1 Les courbes de t i t  ration HENDERSON-HASSELBACH (H-H) expriment 
1- 4 ' 

la variation du pH en fonction de  Log - . 
4 

I Très souvent cette relation n'est pas vérifiée quand O( est inférieur à 

0,15 B cause de l'auto-ionisation. Dans le cas où les polyèlectrolytes 

subissent une transition conformationnelle, on obtient deux parties linéaires 

dans les courbes H-H correspondant à un domaine de o( où l'une des 2 

conformations est prédominante (figure 15b). Si on a une seule ligne droite 

( ~ i ~  lSa).Cela correspond une conformation normale étendue. 



Figure 15 

1 

2 - Résultats et discussion concernant le polymère polyméthacryloyl- ................................................................ 
1 

L-asparagine PNMAsn .................... 

La courbe de titration modifiee de PNMAsn, pKa = f( o( )(figure 16) 

montre que le  pKa croit de façon monotone. Cela montre que le  PNMAsn a 

un comportement normal (conformation étendue). dû à son caractère assez 
hydrophi !e. 

Ce polymere a été étudi6 en présence e t  en absence du sel NaC104. 

L'étude de la molécule modèle NIBAsn a é t é  fai te  dans les mêmes conditions 

que le PNMAsn (fig 16, fig 17). On obtient pour NIBAsn, un pKa constant ce 
I 
1 

l 

qui est normal pour une petite molécule. 

Figure 16 

Variation de pKa en fonction du degré d'ionisation O( de PNMAsn 

et NIBAsn neutralisés par la soude 0,25N à 25OC ( milieu NaC1O4 091 M) 



Nous avons calculé les différents paramètres pKa et n du polymère e t  

de la molécule modèle (tableau XIII). 

Les valeurs de pKa et n plus élevées pour PNMAsn que pour NIBAsn, 

reflètent l'importance des interactions électrostatiques (effet polyélectrolyte). 

Celles-ci sont fortement réduites en présence de sel (diminution de pKa e t  n 

pour PNMAsn) mais elles subsistent puisque les valeurs obtenues pour PNMAsn 

en présence de NaC104 0,1 M sont encore supérieuresà celles obtenues pour 

NIBAsn en présence de sel. 



PNMAsn + PNMAsn NIBAsn + 
sel (NaC104) (sans sel) sel ( N a ~ 1 0 ~ )  

Tableau XII1 

Valeur de pKa et n pour PNMAsn et NIBAsn 

Constante d e  formation des complexes Cuivre-PNM Asn .................................................. 

Pour évaluer les constantes de formation, nous avons utilisé la méthode 

de BJERRUM modifiée par GREGOR et  al1 (37) e t  MANDEL et LEYTE (38). 

La méthode de BJERRUM consiste à tracer ïi en fonction de p [ ~ ]  où p [ ~ ]  = 

-log [A], fi étant le  nombre moyen de ligands [A] par métal. Cet te  relation 

fait intervenir les différentes constantes successives de la complexation K 
1' 

K ,,...... KJ ..... KN. 

K i  = ,+ ( 6 )  

K J = l  J 

- C MA, 1 
K~ - (7) 

I M A J _ , l C A l  

- M est le groupe central dans un composé MAJ 

- N est le  nombre maximal de J(i) ou nombre de coordination 

- J ou i est le nombre des ligands du compos6 M A  (ou MAi) J 



Les réactions de complexation s'écrivent : 

K 
R - coo -  + M+ <___) R - COOM ( 8 )  

OH + M+ 
___B 

R - COOM + H+ 

Pour un monoacide simple, la constante K de l'équilibre de ce t t e  

réaction(8) est une vraie constante. Pour un polyacide, ce n'est plus vrai car 

pK dépend de  (voir ci-dessus). On est donc amené à envisager l'équilibre 

(9) où la chaige net te  n'est pas modifiée. La constante d'équilibre de (9) 

est constante pour un monoacide ou un polyacide. 

1 Elle est exprimée par : 

La constante b est reliée à la constante K par la relation suivante : 
J J 

La méthode de BJERRUM a é t é  modifiée par GREGOR et  al1 (37) 

pour être adaptée aux polyélect rolytes dont les "constantes1' de dissociation 

ne sont pas constantes. Les équations de  BJERRUM peuvent ê t re  exprimées 

alors en fonctions de B. 
1' N 

C H A I  ) i C i B~ (- 
i'= 1  - C H + ]  

n = ( 1 2 )  
N 

i = l  

D'après ces 2 équations, si courbe de formation est tracée comme 



[HA1 ii en fonction de p-, toutes les informations qui pourraient ê t r e  obtenues 
[H+I 

par l'équation originale de BJERRUM pour les Ki sont obtenues d'une 

maniére tout-à-fait analogue pour b J ' 
Le nombre moyen de ligands liés par métal est exprimé par : 

- CAt] - C H A I  - C A 1  
n = ( 1 4 )  

[ At 1 : concent rat ion totale des groupements acides (dissociés, associés ou 

complexés). 

[Mt ]  : concentration totale de l'ion [M*] 

[HA] : concentration des groupements acides associés 

[ A ]  : concentration des groupements acides dissocibs. 

GREGOR et al l .  (37) ont montré qu'il est possible de calculer [A]  à 

partir de l'équation de HENDERSON-HASSELBACH (H-H) : 

C H A I  CAt] - [ A I  

où K et n ont la même valeur que dans le cas où il n 'y a pas complexation. a 
L'équation (15) est résolue par une méthode itérative (calcul sur 

microordinateur HP 9825) la valeur A obtenue est introduite dans l'équation 

(14) pour calculer Ïi. On trace alors la courbe de formation ii en fonction de 

lHA1, les logarithmes des constantes de complexation log b. sont les valeurs P- 
[H+I J 

CHAI 
de PT à la moitié des valeurs successives entières de iï si les 

[H 1 
l 

différentes étapes de complexation sont bien distinctes. 

Dans le  cas où la complexation est à deux étapes non distinctes, on 

qui correspond à ii = 1. Elle est égale !log 1.3 = cherche la valeur du p- 

log Bav- 
CH+] 

Connaissant la valeur de B2, on peut calculer à partir de l'équation 

(11) la constante de  complexation K suivant la rtdaction (8). 

- 



A partir de la courbe potentiométrique relative au système PNMAsnICu, 

R = 5, (fig 18) nous avons tracé la courbe de formation 6 en fonction de 
[HA1 log(-) (fig 19). La constante de formation K du complexe Cu-PNMAsn est 
[H+I 

de l'ordre de 5.108, par comparaison avec la molécule modèle NIBAsn-Cu 

pour laquelle K = 10 . Cela montre une grande stabilité du complexe 

polymère-Cu par rapport au complexe molécule modèle-Cu. Dans le cas du 

polymère, aucune précipitation à pH >5 n'est observée impliquant que le 

cuivre est bien fix4. Le complexe formé est du type -(COO)2Cu. On 

s'attendrait donc à obtenir un palier vers la valeur 6 = 2. Au contraire, Ïï 

continue à augmenter lorsque ~o~([HA]/[H*]) diminue (c'est-à-dire quand le 

pH croit). Ceci indique que d'autres complexes se forment ultérieurement. 



Figure 19 l 1 
Courbe de formation PNMAsn/Cu=S + NaC104 l 

1 
l 
l L'étude spectroscopique montrera qu'à haut pH, il se  produit une \ I 

déprotonation de l'azote amide en présence de cuivre. Ceci est confirmé par 

le calcul de n ~ + / ~ u ~ + ,  nombre de protons liber& par atome de mdtal. On peut 

où V = volume de soude versé en prBsence de métal I 
1 

Veq = volume équivalent en absence d e  métal 

R = rapport COOH/CU~+ 

La figure 20 montre qu'il y a arrachement d'mproton en plus à pH=7 

(correspondant à R+l),  puis l'arrachement d'un second proton à pH=8,6 

(correspondant à. R+2). Ces deux protons supplémentaires proviennent de  la 



I 

1 fonction amide de la chaine latérale du polymère. Des études menées sur 

d'aut res polymères semblables ont mont ré que la fonction acide peut servir 

de point d'ancrage pour la déprotonation de la fonction amide dans les 

1 polymères (3Ç) .  

I 

I I I I i l I I w 

3 4 5 6 7 8 PH 

Figure 20 

n ~ + / c u  en fonction de pH pour PNMAsn 

Ces premiers résultats obtenus par potentiométrie pour le système 

P N ~ ~ s n / c u ~ +  laissent envisager la présence de plusieurs complexes suivant le 

pH : 

- à pH acide, essentiellement un complexe du typeq (COO)~CU entre 

deux mot ifs voisins. 

- à partir du pH.7, un complexe faisant intervenir la fonction acide et 

la fonction amide secondaire déprotonée (cycle à 5 chainons). 

- et à pH basique, un complexe faisant intervenir la déprotonation des 

2 amides. 

L'étude spectroscopique faite ultérieurement confirmera l'existence de 

ces 2 complexes. 



Veuxiiime paatie 

ETUVE M I C R O C A L O R I M E T R I Q U E  

L 'étude potent iomét rique nous a permis de déterminer les constantes 

de formation des différents complexes NIBL-métal. Ceci permet le  calcul de 

l'enthalpie libre de formation des complexes par la relation : 

A G = - R T L n K  

Une description plus approfondie de ces systèmes nécessite de plus la 

connaissance de l'enthalpie de réaction AH. Pendant longtemps, celle-ci a é t é  

obtenue en mesurant les constantes d'équilibre K à différentes températures 

et en appliquant la loi de VAN'T HOFF : 

d L n  K = - AH 
dT RTZ 

Les valeurs ainsi obtenues sont souvent assez imprécises e t  on préfère , 
maintenant une mesure directe de A H  par microcalorimétrie. 1 

I 

Connaissant A H  et AG, on pourra enfin calculer la variation d'entropie 

as par la relation : 1 

L'étude microcalorimétrique prolonge e t  complète l 'étude 

potentiométrique. La connaissance des courbes de répartition des espèces 

( l è r e  Partie de ce Chapitre) est +indispensable pour exploiter les résultats de 

la microcalorim6trie. 



, 1 - ETUDE MICROCALORIMETRIQUE DE ENIBL AVEC LE CUIVRE ET LE NICKEL 

A - PRINCIPE DE LA MESURE 

Plusieurs types d'appareils peuvent ê t r e  utilisés pour mesurer une 
I 

chaleur de réaction. Nous avons utilisé un microcalorimètre du type CALVET 1 
(Sétaram ) de sensibilité très Qlevée. 1 

1 )  L ' é l é m e n t  d e  m e s u r e  ................................... 

L1élement de mesure est un fluxmètre thermique qui mesure l'intensité 
1 

des échanges thermiques (débit de chaleur) entre une enceinte interne où se 

produit le  phénomène étudié (cellule de travail) et le  milieu extérieur. Le 
1 
l 

fluxmét re thermique (ou pile fluxmét rique) est constitué par un ensemble de 

thermocouples montés en différentiel (figure 21). 

signe 

Figure 2L 

Coupe verticale d'un élément microcalorimétrique 

Les soudures d'un signe sont au contact de la cellule, les 

opposé étant au  contact d'un bloc de référence thermique. 

soudures de 

Pour chaque 



thermocouple, la f.e.m. différentielle produite est proportionnelle au débit de 

la chaleur. La f.e.m. totale est ainsi proportionnelle au flux de chaleur même 
l 

si la température de la cellule n'est pas uniforme. 

Les écarts thermiques entre la cellule de mesure e t  le bloc de  

reference sont toujours très petits , de telle sorte que le système fonctiocne 

de façon quasl isotherme. 

2) M o n t a g e  d i f f é r e n t i e l  .................................. 

cknecteur duuf fage 
I ? entree d e  cettiitc l 

Figure 22 



Les échanges thermiques ne se font pas uniquement par les 

thermocouples, D'autre part, le  fluxmètre thermique est si sensible, qu'il est 

impossible de fixer la température du bloc de référence interne avec 

suffisamment de précision pour que les échanges entre cellule e t  bloc ne 

produisent pas de signal parasite. On utilise alors un montage différentiel qui 

utilise une pile de mesure et une pile de référence e t  compense les 

perturbations (figure 22). Les deux piles sont logées dans un bloc équi- 

répartiteur de chaleur. La température interne du microcalorirnètre est 

contrôlée par un régulateur SETARAM RT 3000 RAb. 

Le signal différentiel provenant des piles de mesure est faible ; la 

sensibilité maximum est de 60 p.V/mW. Il est donc nécessaire de l'amplifier. 

On utilise pour cela un nanovoltmètre amplificateur SETARAM NV 724 dont 

les calibres d'entrées varient dedPV à 1 0 0 0 / ~ V  pour un signal de sortie de 10 

mV utilisable sur un enregistreur. 

3 )  C e l l u l e s  d e  m e s u r e s  --.------------------------------ 

Bien que le fabricant commercialise différents types de cellules, 

l'opérateur préfére en général concevoir sa propre cellule pour son besoin 

particulier. Nous avons utilisé des corps de cellules en inox que nous avons 

modifiés. Pour certains , un tube de verre a é t é  collé au fond de la cellule. 

Rour d'autres, un tube en inox a été  f ixé au bouchon de la cellule. Dans les 

deux cas, ceci permet de séparer le volume total de la cellule (100 ml) en 

deux compartiments de volume variable dont les contenus pourront ê t r e  

mélangés au moment opportun. 

Les cellules de mesures sont préchauffées avant leur introduction dans 

le microcalorimètre, à une température aussi proche que possible de la 

température interne de l'appareil. Après leur mise en place dans le  

microcalorimètre, un équilibre parfait nécessite de 1 à 12 heures selon la 

sensibilité recherchée. Une fois l'équilibre thetmique atteint,  l'ensemble du 

microcalorimètre est basculé d e  façon à assurer le  mélange des contenus des 

deux compartiments de cellule. Deux à trois basculements sont effectués pour 

assurer un mélange parfait tout en limitant les signaux parasites dûs au 

basculement. La surface comprise ent re  la courbe et la ligne de base (figure 

23) est proportionnelle à la  chaleur mise en jeu dans le  phénomène étudié. 

La constante de proportionnalité entre la surface e t  la chaleur est 

déterminéé par étalonnage pour chaque calibre de sensibilité. L'étalonnage est 

réalisé par e f f e t  jsule en utilisant une source de courant régulé e t  des 



1 

-67- 

cellules contenant une résistance étalon de valeur connue. I 

sign signal 

I 

i 

l 

l 

temps I 
l 

temps 

Figure 23 

Exemple d'enregistrement calorimétrique 

S W W ~  : sur le  calibre intermédiaire de 100 +V fréquemment ~ 
utilisé, l'appareil mesure sans difficulté 0, l  Joule. Pour le solvant eau 1 
(capacité calorifique : 1 calorie/do/g) e t  pour 20 ml de réactifs, ceci  

correspond à une variation de température de l . l ~ - ~  degré. 

B - ETUDE MICROCALORIMETRIQUE DE E NIBL LIBRE ET COMREXEE 

1 )  D b m a r c h e  e x p b r i m e n t a l e  ....................... ---------------- 

On place dans un des compartiments de  la cellule de mesure 

(compartiment 1)  la solution de ligand seul à un certain pH pour l'étude de I 
la protonation, ou un mélange ligand-métal à un certain pH pour l 'étude de 

la complexation. Le compartiment 2 contient une solution d'acide (HC104) ou 

de base (NaOH) pour modifier le  pH. 1 
Toutes les mesures sont effectuées dans les mêmes conditions que pour ! 

la potentiométrie, c'est-à-dire : 

i - milieu 0 , l  M NaC104 

- concentration en ligand [LI d'environ 2 ,10-~ M 



- rapport ligandlmétal [L]/[M] de 1 à 5. 

Exempte : 

Le compartiment 1 contient un mélange ENIBLICU R=2 à pH initial 

pHi = 7 dans NaClO 0, l  M. Le compartiment 2 contient une solution d'acide 4 
perchlorique HC104 telle qu'après mélange le  pH final pHf soit de 1,3. A 

partir des courbes de répartition d'espéces établie par potentiomét rie, on 

peut connaitre la variation de  concentration de chacune des especes entre 

Figure 24 

Utilisation des courbes de répartition d'espéces pour la microcalorimét rie 

La chaleur mesurée q est la somme algébrique de plusieurs termes 

positifs ou négatifs (correspondant à des phénorn&nes endo ou exo-ther miques) : 

l 



O C h a t m  de M o n  d u  rr6ac;tids 

Dilution du mélange ENIBLICU pH.7 dans NaC104 0,l M: 

Dilution de HC1Q4 dans NaC1Q4 0,1 M. 

Les chaleurs de dilution dépendent à la fois de la concentration 

initiale du composé et du facteur de dilution (volume final/volume initial). 

dépendant du pH. La chaleur de formation d'une molécule d'eau par : 

H+ + 0H--H2O est de - 13,49 kcallmole en milieu NaC104 0,l M (21). 

I O Chaeewt  de pct;tona/tion ou ioutina/tLon du l igand non comptexé 

Les cinq derniers termes sont exprimés de la façon suivante : 

avec A n  = V x A c  e t  

Cf e t  C. sont les concentrations finale e t  initiale de l'espèce considérée, 
1 

déterminées à partir de la figure 24, V est le  volume en litres, AH est la 
, 

chaleur de réaction. 1 
I 

ex@e : q C U L 2  = A H C U L 2  x v x ( I C u L 2 1 f  - [ C u L 2 1 i )  i 
1 

Ici AHCüL correspond à la réaction : 
9 

1 qui est,  elle-même, la somme de : 1 



La chaleur mesurée recouvrant plusieurs termes, il faut procéder par étapes : 

a) Chaleurs de dilutions 

Par des expériences séparées, on mesure les chaleurs de dilution des 

réactifs : mélange ENIBL/CU et  HC104, par exemple. Ces termes sont en 

général faibles (quelques millijoules) car  les solutions sont peu concentrées. 

On obtient alors une chaleur corrigbe des termes de dilution : 

b) Chaleur de neutralisation de OH- 

Cette correction est dûe à la variation de pH. Si on passe de pH=lO à 

pH=2, par exemple : 

La correction correspondante peut atteindre quelques dizaines de 

millijoules et elle est d'autant moins négligeable que le pH initial est élevé. 

Elle nécessite des mesures de  pH précises. 

On obtient alors : 

c) Chaleur de protonation ou ionisation du ligand 

On part du ligand au pH zwitterionique vers pH 6 (forme LH). On y 

ajoute un excès de NaOH pour effectuer la rbaction : 

Après corrections et calcul basé sur les courbes de répartition 

d'esphces, on obtient pour c e t t e  réaction une valeur A H  = - 2,76 kcal/mole. 

En fait ,  on a successivement : 



AH = AHLH + AH 
H2° 

d'où on tire 

Ce t t e  valeur est en très  bon. accord avec celles publiées dans la 

li t térature (21,40) pour la déprotonation d'une amine selon : 

réact ion qui est toujours endothermique. 

Rour la réaction inverse, on a bien sûr AHLH = - 10,73 kcal/mole. 

On procède de  façon semblable pour déterminer la chaleur de réaction : 

en ajoutant au  ligand h pH=6, un excès de HC104, on obtient alors A H  LH2 = 

- 0,05 kcaymole, valeur faible, ce qui est toujours le  cas pour les réactions 

du type : 

Rour l'ensemble de la réaction : 

On a alors : AHLH = - 10.78  kca l /mole . .  
2  

d) Chaleurs de formation des complexes 

On part ici du mélange E NIBL + Cu à pH plutôt basique et on 

acidifie par un excès de HC104 (pHfinal voisin de 1). On effectue une série 

de  mesures en faisant varier le pH initial à chaque fois de façon à modifier 

la proportion initiale des complexes présents. La figure 24 montre que le  pH 

initial doit varier entre 8, pH de formation maximum de CuL2 e t  3, pH de 



début de formation. de CUL. Pour chaque essai, la variation de concentration 

de LH et  LH2 libres varie également. Il faudra donc en tenir compte en 

utilisant les valeurs de AHLH e t  A HLH déterminées ci-dessus : 
2 

On peut maintenant calculer : 

Les résultats peuvent alors être  lindarisés en écrivant : 

Le trac6 de  la courbe qR = f(Rc) correspondante donnera AHCuL par 
l'ordonnée l'origine e t  A HCUL par la pente. 

2 

Nous avons déjh déterminé les valeurs de A H  pour les ceactions de 

protonation et ionisation (1-c)). 

Les courbes qR = f(Rc) pour les systemes . E NIBL-Cuivre e t  E NIBL- 

Nickel, sont donnees dans les figures 25 et 26. Pour le  cuivre, on obtient : 

- ordonnée l'origine : - 18200 J/mole = - 4,36 kcallmole 

- pente : - 33800 Jlmole = - 8;10 kcal/mole. 

d HCUL correspond h : 



Courbe qR = f (Rc) pour l e  systbme E NIBL-Cuivre 



1 

l 
qui regroupe : 

A HLH est connu : - 10,78 kcallmole. 
2 

D'où on tire AH1 = - 4,36 - (- 10,78) = + 6,42 kcal/mole 

De même, AHCuL correspond à : 
2 

qui regroupe : 

CuL2 ,-.Cu + 2L A H2 

et 2 ( L  + 2H-LH2) 2 AH 
LH2 

D'où : AH2 = - 8,lO - (2 x - 10,78) = + 13,46 kcal. 

Pour le  nickel, l'ordonnée à l'origine e t  la pente de la courbe qR = 

f(Rc) (figure 26) fournissent : 

Comme ci-dessus, on calcule alors A Hl et A H2, correspondant aux réactions : 

et on obtient : A Hl = + 5,O kcal/mole 

A H2 = + 9,s  kcallmole 

1 



I 

l 
I 
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3 )  D i s c u s s i o n  ..................... 1 

Le tableau XIV regroupe tous les résultats obtenus pour l'interaction 

de ENIBL avec H*, cu2+ e t  Ni2+. Les valeurs de A G  ont é t é  calculées à l 

1 

partir de : 

Les valeurs de A S  quant à elles, proviennent de la relation : 

AG = AH - TAS 

On remarque tout d'abord que pour tous les complexes du ligand avec 

H+, cu2+ ou Ni2+, les enthalpies de formation sont négatives (réactions 

exothermiques). Par ailleurs, toutes les valeurs de AS sont positives. Les 

termes enthalpiques e t  entropiques sont donc tous deux favorables ce qui 

explique les valeurs négatives élevées de A G .  Le terme A S recouvre 

plusieurs contributions : la for mat ion des complexes par combinaison de 

plusieurs particules devrait donner un AS négatif. En fait ,  le terme 

prépondérant est relatif au solvant. Lors de  la complexation, les molécules 

d'eau structurées autour d'une charge comme cu2+ ou COO- sont en partie 

libérées ce  qui explique un AS positif. 

Si on compare les réactions : 

l 

on constate que la première est beaucoup plus exothermique tandis que pour I 

la seconde, A S  est plus élevé. La premiére réaction met en jeu une charge 

et la seconde, deux charges, c'est-&-dire une libération plus importante de 

molécules d'eau de solvatation. i l 

Les deux étapes successives de la complexation par le cuivre ont à peu 1 
près la même variation d'enthalpie mais la premiére 6tape présente une l 
variation d'entropie plus importante li6e ici encore, à la libération de 1 
molécules de solvant et sans doute aussi à des gênes stériques. la différence 

d'entropie entre les deux étapes de la complexation explique à elle seule, la 

différence dans les constantes de complexation. 



l 
l 
l Les mêmes remarques peuvent ê t r e  faites à propos de  la complexation 

1 par le nickel. 

Les réactions de complexation par le cuivre sont plus exothermiques e t  
I s'accompagnent de plus grandes variations de A S  que dans le cas du nickel. 

I Ceci est en accord avec les résultats déjà publiés dans la li t térature 

relatifs aux complexes dlamino acides (40). 

Par s a  configuration dg l'ion cu2+ est sujet à l 'effet J P H N  TELLER 

(40). On observe alors une distorsion tétragonale de la symétrie octahédrique, 

une diminution des liaisons dans le plan x y et un allongement des liaisons 

dans la direction z. Il en résulte que le  caractère covalent de la liaison Cu-N 

1 augmente et l'enthalpie de formation est plus négative. De plus, les charges 

i nettes de l'ion et du ligand sont mieux compensées e t  l 'effet de la charge 

résiduelle de l'ion sur les dipôles de l'eau &st moins marquée, d'oh un gain 

d'entropie (40). 

. 
A S unit. 

R é a c t i o n s  : AG kcal/mole : AH kcal/rnole : ent rop. 

: CUL + L + CuL2 : - 9,32 : - 7,04 : + 7,6 : 

: Cu + 2L ---+ CuL2 : - 2 0 , 2 8  : -13 ,46  : + 2 2 , 8  : 

: L + Ni - NiL : - 7,14 : - 5,OO : + 7, l  : 

: NiL + L + NiL2 : - 5,88 : - 4,50 : + 4,7 : 

Tableau XIV 

Paramètres thermodynamiques des réactions entre~N1BL et le cuivre ou le nickel 





A D ' IONISATION 

Comme toutes les grandeurs thermodynamiques caractérisant un 

polymère (par exemple pK) l'enthalpie d'ionisation d'un polymère varie 

fortement avec son degré d'ionisation (41-48). On peut néanmoins, dans une 

première approche, déterminer la chaleur intégrale d'ionisation du polymère 
+ 

correspondant au passage de o( = O (forme NH3 - R - COOH) à cd = 2 
(forme NH2 - R - COO') ou inversement. 

Nous avons utilisé une solution de PNML de concentration C = 2.10- 
3 

mole11 en milieu NaC104 0, l  M. Cette solution a été ajustée à pH 11,50 pour 
< ' i l  déprotaner entièrementPENML (d = 2). On ajoute à cet te  solution un excès 

de HC104 de  façon à amener le pH à 1,s (d = O). Après correction de 

chaleurs de dilution et de chaleur de formation de l 'eau, on obtient : 

A H  = + 33,7 (+ 0,8) kcal/mole pour la réaction : 
I I 

-7- 
I - 1 

C O O H  '""2 C O O -  

l 
Cette réaction est donc beaucoup plus endothermique que la réaction 

similaire sur la molécule modèle (+ 10,78 kcal/mole). On trouve dans la 

littérature des résultats semblables pour la poly-N-méthacr yloyl-L-alan ine 1 

B - CHALEUR DE COMREXATION 

.< , - ,  1 . est S .  ,+ du type CuLr 

En procédant comme ci-dessus pour un melange P~NEUIL7cuiqre$ on peut 

déterminer la chaleur de formation de  CuLr Ces mesures ont é t é  effectuées 

pour des rapports [ligand]/[cuivre], R = 15 - 7,7 et 3,4. 



Pour un nombre n de moles de ligands utilisés (n = C x V), la chaleur 

corrig6e qc est exprimée par : 

où AH est la chaleur de réaction : 

pour le  polymère. 

On obtient ainsi pour différentes valeurs de R une valeur moyenne de  

AH = + 30 (* 3) kcal/mole, beaucoup plus importante, ici encore, que la  

valeur correspondante pour E. NIBL ( A H  = + 13,s kcal/mole). 

C - C O N C L U S I O N  1 
Les résultats ci-dessus montrent que les réactions de protonation et d e  

cornplexation avec *NML sont exothermiques comme dans le cas de & NIBL. 
l 

i 
Cependant, les grandeurs thermodynamiques varient beaucoup ent re  le  polym ère 

et la molécule modèle, pour les mêmes réactions chimiques. Une étude plus 

approfondie nécessiterait des mesures des enthalpies de réaction en fonction 

du degré de dissociation du polymère. I 
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ETUDE SPECTROSCOPIQUE 

DES POLYMERES (PNMAsn, PENML) 

et MOLECULES MODELES (ENIBL, NIBAsn) 

EN ABSENCE OU EN PRESENCE DES METAUX 



1 - R A P P E L S  T H E O R I Q U E S  

l 
1 

Dichroïsme circulaire ( 1,2) l 

Dans la région spectrale où apparait une bande d'absorption 
3 -i) 

optiquement active, la longueur du vecteur E est différente de celle de EG. D 
La résultante E décrit une ellipse. 

L'angle appelé ellipticité est relié aux indices d'absorption K et G 
K des lumières circulairement polarisées gauche et droite par la relation. D 



( t g  y = 
'0 - 'G) P = a m p l i t u d e  

: ellipticité exprimée en  radians 

A : longueur d'onde de l'onde électromagnétique 

1 : épaisseur du milieu 

En général, on exprime l'ellipticité d'un produit par son ellipt icité 

spécifique et son ellipticité molaire. 

: exprimée en degré 

1 : exprimée en décimètre 

C : concentration du soluté exprimée en g/ml de solution 

M est la masse molaire du soluté ou masse moyenne d'un motif. 

Sachant que l'indice d'absorption K est relié au coefficient 

1 d'extinction molaire &par  la  relation : 

4 TT 

- 1 
avec C : concentration du soluté en mole.1 

Comme l'absorption différentielle dichroïque EG - E s'exprime 

également par O E , on montre que : 



Le dichrographe donne directement la différence des deux absorbances 

(A - AD)  2 i  la sortie de l'échantillon, on a : 

C : exprimée en g/l 

1 : en cm 

S : sensibilité exprimée en mm-' 

AG - A,, : mesurée sur le spectre en mm 

Les courbes dichroïques représentent les variations de DE ou [ 8  ] en 

fonction de la longueur d'onde : on obtient des courbes à effet  cotton 

positif ou effet cotton négatif qui ont la même allure que les courbes de 

spectroscopie électronique (a)  (b). 

- Les phénoménes d'absorption et de dichroïsme ont pour origine les 1 
déplacements des charges, induits par une onde électromagnétique ; ces 1 
déplacements forment des dipoles électriques et magnétiques, c 'es t  pourquoi 1 
la force rotationnelle RK de la transition d'un chromophore est liée aux 1 
moments électrique et magnétique. 

I 

Quarid une molécule possède un centre de symétrie ou un plan de 

symétrie, RK sera êgale à zéro et on n'observera pas d'activité optique. 



TRAbSIITIM ELEC7XONZQUES APPAR1ZM AUX CHRCAMOPHORES M Z E ,  ACTPE ET AMlM 

Ces chromophores symétriques sont optiquement inactifs, mais placés 

dans un environnement moléculaire asymétrique, ils deviennent opt iquement 

actifs. 

1) Le  chromophore amide 

Le diagramme énergétique suivant (figure 28) résume les différentes 

transitions électroniques du chromophore amide (3) .  

Figure 28 

On distingue : 

a)  La transition n j TT* d'un électron d'une orbitale non liante de 

l 'atome de  l'oxygène de la fonction amide vers une orbitale anti liante (4) 

A = 220 nm. Cette  A m  varie en fonction de la polarité du solvant ( 5 ) .  max 

b) 2 transitions n4V* 

- Transition T(,-s9 * : c'est la transition centrée à = 190 

nm qui est la plus intense. Quand la fonction amide est substituée par un 

groupe alkylecn a un déplacement de  A vers le rouge (4). 

- Transition nt41* : de  plus haute énergie, elle est centrée 

à 150 nm et difficilement accessible expérimentalement ( 6 ) .  



c )  La transition n +6* est moins bien connue : elle est centrée selon 

les auteurs à 165 nm (7) ou à 160 nm (8). 

2) Le chromophore acide 

On distingue Aussi : 

- une transition électronique n ïi * que l'on situe vers 237 

nm. L'intensité de cette bande varie en fonction du pH (9). 

- une transition &-, il * situé à 170 nm beaucoup plus intense 

mais difficilerrent observable expérimentalement. 

3) Le chromoDhore amine 

On distingue pour une amine primaire aliphatique : 

- une transition n -se* du doublet libre de l'azote situé vers 

215 nm pour la méthylamine, 

- des transitions C+ 6* d e  plus haute énergie : A - - max 
173,7 nm pour la méthylamine. 

Pour l 'atome ou l'ion libre du métal (cuivre II, nickel II, palladium II) 

les cinq orbitales d ont toutes la même énergie (orbitales dégénérées). La 

présence autour du cation des charges dues aux ligands lève ce t te  dégéné- 

rescence. L'éclatement des niveaux d'énergie de l'ion compléxé est  une 

mesure de la symétrie de son environnement chimique. 

Dans nos systèmes, les complexes avec le palladium W(I1) présentent 

une symétrie D4h caractéristiques des complexes "plan carre", les complexes 

du Ni(I1) de couleur "bleu vert" présente une symétrie du type Oh caracté- 

ristique des c~mplexes~~octaédrique~~ et enfin des complexes cuivriques 

présentent une symétrie D4h avec distorsion t ét ragonale. 

Pour les complexes avec l e  CU(II) et N ~ ( I I )  les deux positions axiales 

sont occupées tandis qu'avec le  W(I1) seules les 4 positions équatoriales sont 

occupées. 
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I Le diagramme énergetique des orbitales d de ces cations métalliques 
l 
I est représenté dans le  schéma suivant : 

Oh D4h 
o c t a é d r i q u e  D i s t o r s i o n  

D4h 
P l a n  car ré  

t é t r a g o n a l e  
/ *- dx*- 

d,2';2 - 
0 0'- - e0 

,-Cd 
/ 

\ - \ - d z 2  
dx: 

\ 
\ 

\ \ 
\-+-- d x y  

\ 
CH- 

d w\ 
\- \ <tZg \ 

\ - d z 2  . d -\zz , y z  
\ -. = 

Figure 29 d x z  , y z  

LILLE 

Les spectres d'absorption dans la région visible e t  du proche U.V. des 

complexes du cuivre (II) sont dus aux transitions électroniques suivantes : 



Les transitionsélectroniques intervenant dans le  palladium sont les 

suivantes : 

d x z ,  d y z  
Figure 31 

B :,a t b (A t ~ ~ g )  transition non permise 
l g  l g  l g  

E : eg c big (Alg c Eg) 
A : b c big (A1g t AZg) 2g 

Il y a dédoublement de la transition E en 2 transitions Fa et Pb lors 

d'une levée de dégénérescence des niveaux d'énergie dxz e t  dyz due au 

passage de la symétrie plan carré à. une symétrie de type (DZ). 

Figure 32 

Les maxima d'absorption pour les bandes d-d des 

t l LLE 9 

métaux étudiés sont 



situés dans la région visible et du proche U.V. : 

entre : 500 nm et  850 nm pour Cu II  

300 nm e t  500 nm pour Pd II 

300 nm et  750 nm pour Ni II 

Ceux-ci dépendent surtout de la nature et du nombre des groupes 

liants. Pour les complexes cuivriques, il existe une relation (équat. 1) établie 

à partir de complexes peptidiques prévoyant la longueur d'onde du maximum 

d'absorption exprimée en nm (10) (11). 

! 
E q :  1 A - - 

1 o3 
l max 

1,18 + 0,052 n(cOO-) + 0,140 n(imd) + 0,166 n (NH2) + '((amide) 

Le premier te rme (1,18) intervenant au dénominateur représente la 

1 contribution de 4 molécules d'eau, les termes suivants représentent la 

l contribution supplémentaire d e  chaque groupe complexant (acide, irnidazole, 

amine e t  amide ionisée) par rapport à celle d'une molécule d'eau 

I remplacée. Cette  équation n'est pas valable pour les interactions apicales. 

i 
l 

Dans le tableau XV sont rassemblées quelques valeurs de A max 
calculées pour différents complexes. 

Groupes complexants 4 max calculée : 

(nm > 

: 2H20, 1C00-, 1 amide déproton6e: 700 

: 2 H20, 2 amidesdéprotonécs : 635 

4 amides déprotonées 505 

Tableau XV 



Les bandes d'absorption dues aux transitions d-d sont relativement 

faibles. & est en général < 150 cm-' 1 M-l. 

Les transitions par transfert de charge impliquent le  métal et le ligand: 

l'électron est transféré soit d'une orbitale principalement localisée sur le 

ligand vers une orbitale du métal (transfert L-M) soit dans le sens inverse 

(transfert M L). 

Ces transitions, de plus grande énergie que les transitions d-d s e  

situent généralement dans le domaine de l'ultra-violet et donnent de f o r t e  

bandesduabsorption ( e > 5 0 0  cm-' 1 M-l). 

Nos molécules renfermant des groupes amines, acides e t  amides 

donnent trois types de transfert de charge : 

6(dNH2)- dx2 - y (métal) 

Ti (amide).-g dx2 2 (métal) - Y 
Q-(acide) d 2 2 (métal) 

x - Y  

L '  étude des propriétés optiques de nos molécules e t  macromolécules 

complexées fera l'objet de l'analyse de  trois types de transitions : 1 
l 

- transitions d-d de l'ion métallique, de faible énergie, 1 
- transitions à transfert de  charges entre ligands e t  ions métalliques, 

- transitions des ligands perturbées par la complexation. 



I I  - M O D E  O P E R A T O I R E  

Toutes les solutions ont é t é  préparées à partir d'eau distillée. La 

concentration des polymeres ou molécules modbles varie entre l . l ~ - ~  à 1,s 

1 0 - ~  moles 1-1 selon le  rapport [polymbre] ou [modEle]/[métal]. Les spectres 

d'absorption ont é t é  tracés avec spectrophotométre "CARY 219". Les 

cellules utilisées sont en quartz de 0, l  à 1 cm de longueur. 

Les spectres dichroïques ont é t é  réalisés avec un dichrographe "JOBIN 

et  YVON MARK III1' muni d'un système d'acquisition et de traitement de 

données. Les mesures ont é t é  faites en atmosphère inerte avec des cellules 

en quartz de  0, l  à 1 cm. 

I I I  - R E S U L T A T S  E X P E R I M E N T A U X  

A - SYSTEMEFNIBL-CU ET P&NML-CUIVRE 

1 - Etude dichraique du modèle ENIBL seul, ......................................... 

Le spectre dichroïque de Z NIBL dans le  domaine 300 + 190 nm 

présente 3 bandes (figure 33). 

- Une bande négative aux alentours de 250 nm que l'on attribue à la 

transition n -,n * de la fonction amide secondaire. 

- Une bande positive ent re  205 et 220 nm résultants des 3 transitions 

suivantes : 

, n -t n * de la fonction acide (bande entre 208 e t  210 nm 

pour les L.amino-acides (12)). 

1 . n +6* de la fonction amine primaire. 1 
. Tt 1- 1 * de la fonction amide secondaire. 

1 - Une bande négative à 195 nm qui peut résulter de la superposition 1 
des transitions fl l- q * de  la fonction acide, + T l  * de la fonction 

amide secondaire et = = p 6 *  de la fonction amine. 



L 'augmentation de pH ent ralne des modifications. Lors de 1 'ionisation 

des carboxylates, on observe seulement une augmentation d'intensité de la 

bande vers 202 nm. Lorsque la déprotonation du N H ~ '  commence vers pH 9, 

on observe un déplacement vers le rouge jusqulà 212 nrn e t  une diminution 

d'intensité. 

Cette étude dichroïque nous a permis de vérifier qu'il n 'y avait pas eu  

de racémisation de l'acide aminé de départ et que la forme (L) de l 'acide 

aminé est maintenue au cours de ia synthése du modèle. On signale que les 

acides aminés de forme (L) possèdent une bande dichroïque à proximité de  

208 nm, généralement positive (12). 



2 - Etude du systèmetNIBL s Cuivre .................................. 

L'étude s 'es t  effectuée en maintenant la concentration en Cu 
II 

II constante ([Cu ] =  IO-^ M 1-l) et en faisant varier la concentration en NIBL 
II 

pour obtenir les différents rapports[€N~B~]/[Cu ] = R (R est compris entre  1 

et 15). Seuls les spectres d'absorption et dichroïque à R = 1 e t  R = 2 sont 

présentés ici. 

Dans l e  visible, on constate  pour R = l  et R=2 (figure 34 et 35) un 

déplacement du maximum d'absorption vers les basses longueurs d'onde : 

630 nm (A ( 750 nm e t  une augmentation du coefficient d '  extinction 

molaire (E ) quand l e  pH croi t ,25 ( E (M-' 1 cm-') < 60. Ces résultats 

indiquent que certaines molécules d leau  du complexe de  départ CU++, 6H20 

sont progressivement remplacées par d'autres ligands. 

................. 

450 550 650 750 850 Anm 

Spectres d'absorption d e  'i?. NIBL 



Dans le cas où R=2, la présence d'un point isobestique à 736 nm pour 

les spectres correspondant à pH compris entre 5 e t  7,s indique l'existence de  

deux espkces complexées en quantité notable. Les longueurs d'ondes des 

maximas d'absorption calculés à. partir de l'équation 1 (10, 11) pour les 2 

espèces CUL (Cu, IN, 1 ~ 0 0 ~ )  et CuL2 (Cu, ZN, 2C00-) mises en Bvidence 

par la potentiométrie sont respectivement 720 nm et  615 nm. Cela explique 

la variation de Am entre 690 nm (pH=5) et 630 nm (pH=7,S) quand on a un 

mélange de ces 2 espèces. 

Dans le cas de R=l  (figure 35), où l'on favorise le  complexe CUL, le  

point isobestique n'apparait pas et les longueurs d'onde des maxima sont 

comprises entre 750 nrn e t  630 nm. Dans le cas de R=15, où on favorise le  

complexe CuL2, on n'observe pas non plus de point isobestique. 

Figure 35 1 
Spectres d'absorption de NIBL 

ENIBL/Cu=l , [Cu] = 1 0 ' ~  M 1 dans l 'eau à différents pH 

Dans la région U.V., les spectres d'absorption montrent une large bande 

centrée à 230 nm ou à 235 nm suivant le  pH (figure 36). Cette  bande 



englobant les 2 transitions à transfert de  charges : 

amine 3 cuivre ( a 2* 6*3 dx2 2) e t  
1 - Y 

acide 3 cuivre ( O COOH +6* 3 dx2 - y2) confirme 

l'existence des complexes CU", amines et carboxylates. 

200 250 300 350 Anm 

Figure 36 

Spectres d'absorption du E NIBL 

[ ~ N I B L ] / [ c ~ ]  = 2, [CU] =  IO-^ M 1 dans l 'eau h différents pH 

Dans la région visible (figure 37) les spectres dichroïques entre 800 e t  

400 nm confirment pour tous les rapports étudiés (~=1,2,15) l'existence : 

- à bas pH, d'un complexe CUL par la présence d'une bande négative 



vers 710 nm (attribuée aux transitions B+E) 

- à pH plus 6lev6 (pH) 3,8) d'un complexe CuL2 se  traduisant par une 

bande positive vers 780 nm (transition B )  et une bande négative intense 

centrée à 610 nm (transition E). 

Figure 37 

Spect r s  dichroïques de E NIBL 

[ &NIBL]/[cu] = 2, [Cu] = 1 0 - ~  M 1-1 dans l 'eau à différents p H 

L'allure des spectres montre que ces 2 complexes se trouvent en 

proportion variable suivant le pH e t  suivant R (figures 37 et  38). 

L'augmentation de R et du pH favorise la formation du complexe CuL2. On 

peut considérer qu'à un rapport R-15, à partir de pH 5,6 à un rapport 

R=2 à partir de pH 7, on a comme espèce majeure CuL2. 



I Anm 
l 

l 

1 

Figure 38 

Spect resdichroïques de € NIBL 

[€NIBL]/[cu] = 1 dans l 'eau à différents pH 

L'espèce CUL semble être la seule présente vers pH 3,8 e t  reste 

prédominante jusqulà pH 4,s à un rapport R=2. Ceci est un bon accord avec 

les résultats de potent iomét rie. 

Des résultats semblables ont été trouvés avec les complexes cuivriques 

de l'arginine (13) ,  l'alanine (14) et une s6rie d'autres amino-acides (15). 

Dans la région U.V., entre 320 nm et 250 nm, les spectres dichroïques ' 

présentent une bande négative intense (- 0,30 < A£/cu2+ (- 0,8 à ~ = 2 )  dont 

le maximum est centré à 255 nm (figures 39 et 40) alors que le maximum 

observé en absorption est à 235 nm. 



Figure 39 

Spectre dichroïqus de E NIBL 

[ENIBL]/[C~] = 2, [Cu] = 1 0 - ~  M 1-1 dans l'eau ?i différents pH 

Spectres dichroïques de E NIBL 
[ENIBL]/[CU] =1 7 [Cu] =  IO-^ M 1-1 dans l'eau ?i différents pH 



Cette non coïncidence ent re  les maxima observés en absorption e t  en 

dichroïsme vient de ce que la large bande observée en absorption recouvre de 

nombreuses transitions dont : 

- la bande de transfert de charge amine -y cuivre généralement 

situéel vers 260 nm (1 3) 

- la bande de transfert d e  charge acide* cuivre située vers 280 nm 

(17) 

- la bande correspondant à la transition n --3. 1 * de l'amide activée 

sous l 'effet de la complexation, vers 250 nm (17). 

Cette étude confirme l'existence des deux espèces CUL et  CuL2 déjà 

mises en évidence par potentiométrie. Leurs caractéristiques optiques sont 

rassemblées dans le tableau XVI. Elles sont voisines de celles relevées dans la 

littérature pour les complexes cuivriques de l'arginine ( ~ r ~ )  (tableau XVII, 

réf. 13), de la valine (Val.) (tableau XVIII, réf. 14) e t  d'autres amino-acides 

(18). 

: Transitions : Espèce majeure : Espèce majeure 

d-d : E720 = 32 : &610 = 80 ( ~ = 1 5 ,  pH=5,6) 

: (R=2, pH=4,8) : = 58 (R=2 , pM=7 ) €630 

E = 8500 (R=15, pH=5,6) : Transfert de : E230 = 3500 . 235 
: charge : = 5600 (R=2 , pH=7 ) : £ 2 3 5  
: (amine + C U  = -0,3 : b E  255 = -0,75 (R=15, pH=5,6) 

e t  
: acide d u )  : :bE 255 = -0,8 (R=2 , pH=7 ) 

€ exprimé en M-1 1 cm-' ( ~ n d i c e  indique r\ exprimée en nm) 

D E  est donné par rapport au cuivre 
II  Tableau XVI 

( A )  (B) (E) = les différentes transitions du métal Cu 
Caractéristiques de & NIBLCu et (ENIBL)~CU 



1 
: Transitions : C u ( ~ r g )  : Cu(ArgI2 I 

d-d s 700 - 3 6  - : E 6 2 0 = 5 8  

: Transfert : EZjZ = 3500 : E ,,, = 7000 

: de charge : = -0.55 : = -1.10 

Tableau XWI 1 
Caractéristiques de Cu(Arg) et C u ( ~ r g ) ~ .  I 

: transitions : Cu(VaL) : 

d-d : = -0.05 : 2 
= - 0.29 ( Eg) 

2 
: = + 0,036( ~ g )  

Tableau XWII I 
Caractéristiques de c u ( V a ~ )  et C U ( V ~ L ) ~  

On remarque à la lecture du tableau XVII qu'aucune activité optique 1 
n'est décelable pour le complexe 1:l de I1arginine, Ceci peut ê t r e  expliqué 

en utilisant l'hypothèse de WELLMAN (19) selon laquelle l 'activité optique 

des transitions d-d est due essentiellement à un effet de conformation. Une l 
référence des mêmes auteurs (16) sur les complexes d'une série d'amino- l 
acides a montré que la chaîne latérale R des amino-acides détermine 

1 

l'équilibre des 2 conformations suivantes : 

O 
II H \ 1 H R ( a x i a 1 )  .-- I 

O O C - H  
C u  s-7'1 xi 

L'L C=0 

I(K') I I ( K 1 )  1 



Selon la nature du radical R,  l'équilibre est déplacé de 1 vers II  ou 

inversement. Si les 2 formes sont en proportions égales, l'activité optique est 

nulle. C'est le  cas de l'arginine (13). 

Dans le  cas où R est un groupephényl, l'équilibre est déplacé vers 1 et  

la conformation K '  est favorisée (16). 

CH 
Dans notre complexe NIBL-Cu (1/1), le radical ( - ( C H ~ ) ~ - C H < ~ $ ~ )  est 

aussi encombrant que le phényl e t  prend une position équatoriale. Alors la 

conformation K ' est prédominante d'où la présence de 1 'activité optique dans 

le complexe CUL. Des études aux rayons X des complexes amino-acides ont 

confirmé l'existence des 2 conformations K e t  K' (18). 

Au cours de ce t t e  étude spectroscopique, tous les spectres à différents 

r a p p o r t s ~ i g a n ~ m é t a l ] e t  à différents pH ne révelent aucune caractéristique 

de la participation de la fonction amide dans la formation des complexes. 

Généralement, la bande à transfert de charge amide +cuivre du type 
II amide +BlgCu (21) est située entre 295 e t  350 nm. Ces résultats sont tout 

à fait  compatibles avec ceux de  l 'étude thermodynamique montrant la non 

déprotonation de la fonction amide qui aurait fait intervenir la formation 

d'un chélate à 8 chaînons instable (complexe : Cu, amine, amide). Les 

complexes (Cu, amine, carboxylate) monochélate 1:l e t  bischélate 2:l 

existants avec le modèle NlBL forment des chélates à 5 chaînons bien stables. 

Ainsi, nous proposons les modhles suivants pour les complexes NlBL-cuivre : 

Complexe 1 : 1 

Complexe 2:1 



J - Etude dichroique de PENML seul .................................. 

Le spectre de M M L  non complexé entre 300 et  190 nm (figure 41) a 

la même allure générale que celui du modèle E NlBL (figure 33) avec la 

présence de  trois bandes que nous attribuons aux mêmes transitions. Comme 

dans le cas du modèle, . 1 'ionisation perturbe les spectres surtout au-delà de 

pH 9, lors de la déprotonation de la fonction amine. 

Figure 41 

Spectresdichroïquesde P&NML dans l 'eau à différents pH. 



Dans la suite, le  domaine de longueurs d'onde inférieures à 220 nm, 

qui concerne des transitions intraligands,ne sera pas examiné en détàil. Nous 

nous contenterons de noter s i  la co;nplexation apporte des perturbations dans 

ce t t e  région. 

4 - Etude de m M L  complexé avec l e  cuivre 
-----------------------d------------------ 

L'étude spectroscopique de PCNML avec le cuivre est plus délicate que 

l 'étude du modele car nous nous sommes souvent heurtés à un problème de 

précipitation des complexes polymère-métal. 

La complexation entraîne plusieurs effets : 

- une diminution du nombre des groupes chargés qui assurent la 

solubilité (à R=2, la formation d'un complexe CuL2 concerne tous les groupes 

com plexants), 

- une augmentation de  la masse moléculaire, surtout s'il y a des 

liaisons interchaînes par l'intermédiaire du cuivre. 

La précipitation est d 'autant  plus importante que le rapport est faible 

e t  le pH proche du pH isoélectrique. Pour toutes ces raisons, nous n'avons pu 

décrire tout le domaine de pH qu'en choisissant un rapport élevé de l'ordre 

de 15. Cependant, certaines mesures ont été faites à des rapports 1 e t  2 en 

se  limitant aux pH les plus faibles où la précipitation ne se produit pas 

encore (pH ( 3,5). 

S p e c t r e s  d ' a b s o r p t i o n  

Les spectres d'absorption de PENML/CU(R=IS) dans le visible subissent 

une nette modification dès le  pH=3,5. Les bandes d-d du cuivre sont 

déplacées vers les plus hautes énergies (figure 42), A = 620 nm et E = 80 à 

105 I.M-? c m .  L'énergie d e  cette bande suggére l'existence d'une esphce 

à 2 azotes qui semble être majoritaire à tous les pH > 3,5. 

Le spectre obtenu à pH 3,5 n'a pas la même allure e t  semble contenir 

une contribution d'un complexe 111 CUL. 

En U.V. (figure 43), les bandes à transfert de charge apparaissent ici, 

non comme une bande distincte (voir modèle) mais comme un épaulement 

situé vers 250 nm. Les valeurs de sont comparables à celles du modèle. 



Ces bandes à transfert de charge apparaissent beaucoup plus nettement 

vers 240 nm lorsqu'on fait un spectre différentiel en utilisant comme 

référence une solution de polymére en milieu acide (figure 44). 

Figure 42 

Spectres d'absorption de PENML 

[PENML]/[CUI = 15, [CU] = 1 0 - ~  M 1-1 dans l'eau differents pH 



Figure 4 3  

Spectra  d'absorption de  PEijML1 
[FENML]/[CU]=~S, [CU]=IO- MI- 

dans l 'eau à différents pH 

A.. ..A.. 
PH .... ... . 1,70 

. . . .  2,10 
O -  3 8 8  

3,32 
................. 3 8 4  
- --- 4,55 
- . - . 5,34 

7,jO à 11 

Figure 44 

Spectres différentiels de++P&NM$ -1 
[P&NML]/[cu]=~~,  [CU ]=IO- M l  
dans l'eau à différents pH 



S p e c t r e s  d i c h r o i q u e s  

Dans le visible, les résultats confirment les conclusions tirées des 

spectres d'absorption. On obtient, dès pH 3,s pour R=15, une bande centrée à 

615 nm, attribuee à la transition E pour le complexe CuL2 (deux amines, 

deux carboxylates). A &  est maximum vers pH 11,5 : A L  = - 0,29. La 

transition B est vers 760 nm avec un ds maximum de + 0,052 (figure 45). 1 

Spect r~ dichroïqua de E N M L  

[ENML]/[CU] = 15, [Cu] =  IO-^ M 1-1 

dans l'eau à différents pH 

Aux rapports R = l  e t  R=2, avant le  pH de précipitation, les spectres 



obtenus sont tout à fait  semblables. On peut donc dire que quelque soit le 

pH ou le rapport, l'espèce CuL2 est toujours prédominante, contrairement à 

ce  qui a é t é  trouvé pour le modèle. 

En U.V., le domaine entre 240 et 330 nm (figure 46) montre une 

bande assez intense vers 260 nm avec un épaulement vers 300 nm qui la 

prolonge. L'intensité de ce t t e  bande est quasi-constante entre pH 3,8 e t  

10,7. On trouve dans ce domaine les diverses transitions déjà évoquées pour le 

modèle avec en particulier une faible bande vers 280-300 nm due 

probablement au transfert de charge acide +cuivre. 

Figure 46 

Spectres dichroïque de PENML 

[ENML]/[CU] = 15, [CU] =  IO-^ M 1- 1 

dans l 'eau à différents pH. 

Aucun signal dichroïque n'est observé dans le domaine 290-350 n m ,  où 

on trouve généralement les bandes caractéristiques des transferts de charge 

amide *cuivre. Cela confirme donc, comme pour le  modèle E NlBL, qu'il 

n 'y  a pas ici de déprotonation de la fonction amide contrairement à ce  qui a 

pu être observé pour différents systèmes comme p o l y ( ~  lysine)n (n=4 e t  

n=15) -Cu (22) poly LD-lysine-Cu (23) ou polyornithine-Cu (24). 



-11i- 

: 3.56: 646 : 

235 : 
. "  '..", 

. fi : Am hm): PQ (~-llcrn*') : attribution . T y p e & :  Complexe 
*-----+-"-------b---------------*--------------*------e---------e 

: $ 5  : 775 : + 0,015 
. * 

L2 : 
- : 6~ : - o,ess \ 

* 2 4 0 :  - 0,40 : Transfert de b r g e  : . 
. : (COOH, NHI)-jCu : . . l . . . 

: 8,s : 775 : +6,W : ~4 
.yd : CULÎ 

..... 
, : &a6 : - .:O,* .""' 4 

: : ~~ : - : T w ~ n  - 4 ps chii 
. - : ,, &f"' $ -, > -3 9 .. . . a . i1 * .- . 
: 10,s : 775 : : B2s : CULZ : 

: 610 : - 0,29 Eg . . 2 6 0 :  - 0,54 : Transfert de a r g e  
: (COOH, NW,)+Cu : - 

TabZsçru XX 
Caractéristiques des spectres dichtafimes P&NML+CUIVRE. 



Les valeurs sont en bon accord avec celles publiées pour le  système 

arginine-Cu ( 1  3). 

E f f e t  d e  l a  n a t u r e  p o l y r n & r e  d u  l i g a n d  

Nous venons d e  voir que l e  complexe CuL2 est largement favorisé dans 

les systèmes PSNML-Cu mëme à bas pH. Ceci est  confirmé par la figure 47 

qui montre les spectres dichroïques des systèmes PLNML-Cu e t  ENIBL-Cu au  

même rapport R=2 et au même pH 3,s. Il apparait nettement que dans le  

premier cas l e  complexe CuL2 est largement majoritaire (bande à 610 nm) 

alors que pour le  modèle on est en présence du complexe CUL (bande à 710 
nm ). 

Figure 47 1 
Comparaison des spectres dichroïques 

en t re  l e  polymère et l a  molécule modèle à pH 3,5 e t  R = 2  

Le tableau XXTqui donne différents paramètres ( E. ou OE. ) pour le 

système PWAAL-Cu à pH 3,6 à différents  rapports R, confirme c e  résultat. 



. X - max : 620 : 630 : 

: E - 44 : 60 : 

Tableau XXI 

On constate en particulier que E , bE610 et bs770 augmentent en 

valeur absolue lorsque R augmente, indiquant une tendance à former CuL2. 
l 



Les modèles proposés sont représentés dans la figure 49. A rapport 

faible (R.1, ~ = 2 ) ,  les complexes 2:l intermoléculaires sont probablement 

favorisés, c e  qui expliquerait les problèmes de précipitation que nous avons 

rencontrés. 

I 

O 
A H  

/ l i  
(CH2)4 C-0 ' (CH,) ,  

\ CH \ C U  / 
NH2 / 

% H  
\ ' \  
NH2 O-C 

II 

Figure 49 

Modélisation de PENML + Cu 

(Complexe 2: 1)  

C o n c l u s i o n  

L'étude optique confirme pour ENlBL, l 'étude potent iomét rique. I l  

existe deux types de complexes, CUL et CuL2. Nous n'avons pu mettre en 

évidence la aéprotonation de l'amide qui impliquerait la  formation d'un cycle 

à 8 chaînons beaucoup moins stable que le  cycle à 5 chaînons forme avec les 

fonctions NH2 et COOH. 

Avec le polymbre, le  complexe C S 2  est largement dominant quel - 
que soient les conditions. Ceci est dii à l'accumulation des sites complexants 



le  long de la chaîne macromoléculaire, conduisant à une concentration locale 

élevée de ces sites complexants. Nos résultats sont tout à fai t  en accord 

avec ceux obtenus antérieurement par MORAWETZ et  SAMMAK (25) qui ont 

constaté que, pour une petite molécule telle que la valine, on n'obtient le 

complexe CuL2 seul, qu'à pH 6 et rapport élevé, supérieur à 20. 

Lorsque la formation de CuL2 engage deux chaînes latérales voisines, 

le  chélate à 21 chaînons ainsi obtenu est t rès  stable. Il est très probable 

qu'il se forme également des chelatés de taille beaucoup plus grande ent re  

deux résidus éloignés de la même chaîne ainsi que des liaisons interchaines 

par l'intermédiaire du cuivre. 

B - SYSTEMES ENIBL-NICKEL ET ENML-NICKEL - 

1 - SYSTEME ENIBL-NICKEL ............................ 

S p e c t r e s  d ' a b s o r p t i o n  

Les figures 50a et50b montrent les spectres d'absorption entre 300 e t  

750 nm pour le  rapport R=2 (les résultats sont voisins pour les autres 1 
rapports que nous avons étudiés). Lorsque le  pH augmente, les valeurs de E 

passent de 4 à 18 mole" 1 cm-' environ. Lors de la formation des 

complexes NiL à partir de pH 6, et NiLZ à partir de pH 7 (voir 6tude I 

potentiométrique), la bande située initialement à = 390 nm se déplace vers 
l 

1 
I A = 365 nm avec augmentation de E . De même, la bande située à 650 nm , 
I 

pour pH 5,3 se déplace à 640 nm lorsque le  pH augmente, avec augmentation 

de  E t r è s  ne t te  au delà de pH 7. La position de ces bandes ( = 365 nm et 
I 

= 640 nm) et les valeurs de E sont caractéristiques de complexes 1 
octaédriques. Ces valeurs sont en accord avec celles relevées dans la 1 
l i t térature (26,27) pour d'autres systémes amino-acides-nickel ou pour des 

complexes du type N ~ ( N H ~ ) ~ B ~ ~  (28). 

La serumalbumine humaine donne également avec le  nickel des 

complexes octadriques (29) ainsi que le glutathion (30). 

l 
i 

S p e c t r e s  d i c h r o ï q u e s ,  

La figure 51 montre que pour le  système ENfBL-Nickel R=2, l 'activité , 



Figure 5 t h  

Spect re  d'absorption de &NlBL-Ni dans l'eau 

( ~ t ~ i l / r N i 1  = 2 : l ~ i l  = 3.3 leq3 M 1- 
1 

Figure 50b 

Spectred'absorption de EN~BL + Ni 

[N~BL]/[N~+*] = 2 ([Ni"] = 3,33  IO-^ M 1-1 

dans l 'eau à différents pH 



Figure 51 

Spectres dichroïqug de &NIBL-Ni dans l 'eau 

[ENIBL]/[N~] = 2 à différents pH ; [Nil = 3,3 10-3 M 1- 1 

optique dans le domaine visible n'apparait qu'au delà de pH 6, lors de la 

formation du complexe NIBL. Ceci montre bien que la formation d'un chélate 

avec la fonction amine et la fonction carboxylate est indispensable pour . 
déceler une activité optique appréciable. Une simple liaison ~ i - c o o  qui 

pourrait s e  former juste avant l'apparition du chélate ne présente pas 

d'activité optique. 

I l  apparait trois bands  positives vers 440, 490 et 650-660 nm ainsi 

qu'une bande négative ve r s  560 nm. Toutes ces bandes deviennent beaucoup 

plus intenses à partir du pH 9 lorsque le  complexe NiLZ est majoritaire. Des 



résultats similaires ont été obtenus pour la complexation d'une série 

dlamino-acides et amino-alcools avec le  nickel (31)(32). La bande négative à 

560 nm existe encore à pH 10. Or ce t t e  bande est caractéristique du 

complexe 1:l (31). On a donc à ce  pH et à ce rapport, un mélange des deux 

complexes. Ceci a é t é  déjà montré par l 'étude potentiométrique (chapitre 11). 

Dans le domaine U.V. (figure 52) apparait une bande négative à 220 nm à 

partir de pH 7,2. L'inversion de signe dichroïque aux alentours de 220 nm ne 

peut être  due à l'ionisation car les spectres de 'rNfBL seul (figure 53) ne 

présentent pas ce t te  caractéristique, qui a également é t é  relevée pour les 

complexes histidine-nickel (33). La bande à 220 nm peut ê t re  dûe soit à la 

transition n --p. n * de l'amide fortement perturbge par le voisinage du 

complexe, soit à des transitions de transfert de charge acide +nickel et 

amine-nickel. Nous penchons pour la seconde hypothèse car l'inversion de 

signe dichroïque n'est pas observé pour les complexes avec le  cuivre. 

Les tableaux XXIIa e t  X XII1,résument les caractéristiques des spectres 

d'absorption et spectres dichroïques avec l'attribution des principales 

transit ions. 

A t i t re  de comparaison, les valeurs obtenues avec l 'a lanine (26) sont 

également indiquées. (tableaux XXIIb e t  X X I I I ~ ) .  

A m  : pH : (nm) : E ~ - l l c m - '  : Attribut ion : Espèce majeure : 

11 : 3 ~ 2 ( ~ ) -  3 ~ l g ( ~ )  : NiL 

: 220 : 1100 : Transfert de charge : 

: 220 : 4500 : Transfert de charge : 

ENlBL + NICKEL 
Tableau XXIIa 

Caractéristiques des spect tes d'absorption£ NIBL c Ni 





Ala n ine + Nickel 

Attribution : Espèce majeure : 

: 7 6 3 6  : 395 : 3 ~ 2 ( ~ )  3 ~ 1 g ( ~ )  : NiAla 

Ni Ala 

Tableau XXII b 
Caractéristiques des spectres d'absorption: alanine + Ni 

B f /  
1111~ : 0 ENIBL + Nickel 

_____--____--_-____--------------------------------------------------. 
: pH : A m  : AE. Attribution : Espèce majeure : 

. (nm) . 
----------""'--"-"-"--"5""-'------T--------------------------------------- 
: 7,2 : 665 : + 3,l 10- : 

: 3 ~ 2 ( ~ )  L,, 3 ~ l g ( ~ )  : 

: 555 : - 0,8 l ~ - ~  : : NiL 

: Transfert de charge : 

: Transfert de  charge : : 218 : - 0,60 

'OoH 1 j Ni NH2 

Tableau XXlII a 
Caractéristiques des spectres dichroïquestNIBL + Ni 



Tableau XXIIIb 

Alri n ine + Nickel _--__________-_--_--------------------------------------------------. 
Attribution : Espèce majeure : 

3 
: 6 : 660 : + 5 , 2  I O - :  

Ni Ala 

Caractéristiques dichroïques : alanine + Ni 

L'étude spect roscopique du système '2 NlBL -Nickel n 'a  mis en évidence 

aucune caractéristique de la participation de la fonction amide à la  

complexation, Comme c'est le  cas pour les peptides (34)(35). Cela montre 

qu'un cycle à 8 chaînons ne se  forme pas avec le  Nickel. Seuls les 

monochelates 1:l et les bischeiates 2:l à cinq chaînons se  forment comme 

dans le  cas des complexes amino-acides simples. Nous proposons une 

structure octaédrique des complexes 1:l e t  2:l (figure 54). 

Il 
O 

C H 3 ,  ,, H N -  - - --O-C 0 
/ \ 1 l C H 3  

C H - ( C H ~ ) ~ - N H - C  -CH' CH-c - H N - ( c H ~ ) ~ - c H  
/ - -- 'CH) CH, 

11 
O 

C H 3  - c d  \CH3 

O - - - - -  

Figure 54 

Complexe NiiNfBL (1:l) 

Modélisation de ENIBL + Ni ( 2 1 )  e t  1:1) 



Comme dans le  cas du système PENML-Cuivre, nous nous sommes 

heurtés à des problèmes de  précipitation pour les rapports faibles 

[ligand ]/[nickel]. Ici encore, cela provient de la formation de complexes NiL2 

interchaines. Nous avons dû travailler à un rapport R=15 afin de pouvoir 

étudier le systéme P&NML-nickel par spectroscopie e t  dichroïsme circulaire, 

dans toute la gamme de pH. 

La figure 55 montre les spectres d'absorption que nous avons obtenus. 

Ils sont t rés  semblables à ceux du système NtBL-Nickel, avec dès pH 7,5 

une bande à 600 nm environ et une bande vers 360 nm ayant toutes deux des 

coefficients d'extinction faibles. Ces grandeurs sont tout à fait caracté- 

ristiques de complexes octaédriques (30)(31)(32). 

Les spectres dichroïques (figure 56) présentent deux allures différentes. 

A bas pH 4,29, on observe une bande positive vers 400 nm, une bande 

négative vers 560 nm et une deuxième bande positive vers 650 nm. Ce spectre 

est caractéristique d'un complexe 1:l (31). A partir de pH 8, un autre type 

de courbe apparaît avec des bandes positives à 440, 490 e t  690 nm et une 

bande négative vers 600 nm, typiques d'un complexe 2:1 (31). Comme dans le 

cas du modèle, il y a des transferts de charge vers 220 nm. Cependant, on 

n'observe pas d'inversion de bande, car il reste une contribution positive 

importante des ligands non complexés qui sont encore nombreux au rapport 

R=15 (figure 57). 

Les tableaux XXIV et XXV résument les principales caractéristiques 

des spectres d'absorption et des spectres dichroïques. 

A m  : E : PH : (nm) Attribution : Espèce majeure : 

C----------------------i--------4---------------------*----------------- 

: 5,s : 610 : 695 : 'A,@) + 3 ~ l g ( ~ )  V; : N iL 

: 380 : 16 : 'A,(F) - 9 3 ~ l g ( ~ )  V: : 

: 9,8 : 610 : 11,2 VZ 
: 360 : 20 ~3 

: 11,s : 610 : 16 ~2 
: 360 : 20 ~3 

Tableau XXIV 
Principales bandes d'absorption Ni tPENML. 





rn : bf. : PH : (nrn) Attribution : Espèce majeure : 

- 124- 

P H  .......... 4,29 - 6,76 
. 8,08 - - 10,50 

- 

250 300 
A nm 

a... I - 
................................ o.-..- 

- 

Figure 57 

Spectres dichroïques de PENML 

Tableau XXV 

Principales bandes dichroïques de PENML 

A i / N i  

+0,1 

+ 0:05 

O 

- O, 05 

--0,l 

[ P ~ N M L ] / [ N ~ ]  = 1 5  (Ni = 10'~ Ml-') dans l ' e a u  à d i f f é r e n t s  p1 



La figure 58 présente les modèles proposés pour les complexes PIFJML- 

Nickel. 

t H 3  f H 3  F H 3  
- CH2- C  - CH2- C  - -CH2-C - CH2- 

l \ 1 
C=O C=O C=O 
\ I I 
NH NH 

\ 
NH 

1 CH-2-0 --- NH2-CH CH 

\ />Ni,// / H2N-- --O \,c=o 

H  N - - - - O - C  \\Ni/ \ 2 ! O ! /  - - -%NH 
/ 2 

O S E - Ç H  
( C H 2 I 4  

A H  
t = o  

-CH h - CH2 - 2 -  

l 

Complexe 21 

Figure 58 

Modelisation de ENML + nickel 

I 
( t H 2 I 4  ( C H 2 ) 4  

CH \tdH2 
I 

/ \ c.0 COOH 
\ 

N i r  b 

Complexe 1:1 



C o n c l u s i o n  

La complexation de NlBL avec le nickel fait  apparaïtre comme dans 

le  cas du cuivre deux complexes 1:l (1  amino et 1 COO- pour 1 nickel) e t  

21 ( 2  amino 2t 2 COO- pour 1 nickel), Ces complexes diffèrent néanmoins 

par leur géométrie plan carré ou octaédrique et leur pH de formation. 

En c e  qui concerne PE NML, sa complexation par le nickel fait 

également intervenir les complexes 1:l (vers pH 5) et 21 (à pH élevé > 7,5) 

alors que dans le  cas du cuivre, le complexe 21 est toujours largement 

dominant même à bas pH, 

Dans aucun cas, nous n'avons pu mettre en évidence la déprotonation 

de la fonction amide. Ici encore, les résultats sont en bon accord avec ceux 

de  la potentiométrie. 

Nous avons également abordé l 'étude de la complexation de NlBL e t  

de E N M L  par le  palladium, mais avons rencontré de sérieux problèmes de 

précipitation même à rapport élevé (R=50) et à pH acide ( p H <  

33). 

C - SYSTEMES NIBASN-CUIVRE ET PNMASN-CUIVRE 

C H 3  / C O O H  
\ C H - C - N H - C H  

C H  0 \ C H 2 - h - N H 2  

O 

L'étude potentiométrique a montré que cette molécule a un pouvoir 

complexant faible. Il se forme un complexe 1:l (CUL) de constante de 

formation N 10. Ce système ne peut ê t r e  étudié qu'avant pH 6,5 car 

au-delà se produit la précipitation de Cu(OH)* 



Dans le domaine visible (figure 59),  l'augmentation du pH entraine un 

déplacement de la longueur d'onde du maximum d'absorption de 800 à 760 
-1 -1 

nm avec un augmentation de £ de 13  à 25 1 mole cm . Ceci indique une 

simple complexation du cuivre avec un groupe carboxylate, comme dans le  

cas de l'acide butyrique. ( de 12 à 25 mole-' 1 cm-' e t  A max de 800 à 

750 nm)(40). Des résultats tout à fait semblables ont é t é  également obtenus 

pour la complexation de la N-méthacryloyl-L-alan ine (42). 

Dans l'U.V., un épaulement situé vers 250 nm apparaît dès pH 3,8 

(figure 60a). On trouve dans ce  domaine les bandes à transfert de charge 

acide --f cuivre. Ces bandes apparaissent plus nettement sur le spectre 

différentiel (figure 60b). La valeur E = 1700 mole-' 1 cm-' est tout à f a i t  

compatible avec celle de la li t térature ( E = 2000 M-' 1 cm-' à 245 nrn 

pour l'acide butyrique (36) par exemple ). 

Figure 59. 

Spectres d'absorption de NIBAsn 

[Ni~Asn]/[Cu] = 8, [Cu] = 4,s  IO-^ M 1-1 

dans l 'eau à différents pH 1 



LILLE 0 
Figure 60a 

Spectresdtabsorption de NlBAsn ; [N1BAsn]/[Cu] = 8 dans l 'eau 
à différents pH 

Figure 60b 

Spectres différentielsde NIBAsn dans l 'eau ;   NI BAS^] 
à différents pH 

250 350 450 Anm 



Ha , i  I * R J  E a* *.c, 

Dans l e  domaine visible, l e  corfidexe NlBAsn-Cu ne présente aucune 
l 

activité optique ddcelable. Ceci con@?h$e qu'il n'existe qu'une simple liaison 
I 

Cu-COO- (absence de  chelq!e);, O 
h. 

L 
Dans l e  domaine u$$~N!BA+$ sp~!J' -ke" ;&%ente aucune a c t  ivitd 

er 

optique au-delà d e  250 nm (figuraw#). En présence de  cuivre e t  pH 4,s deux 
": 

bandes apparaissent vers 245 e t  260 nm ( b £ maximum = -0,3). Elles i 
correspondent à la transition n -r\ * de  la fonction amide secondaire , 

r . .c k a q ?  

amplifiée par la  complexation e t  à n " l a " t r ~ s f t i o n  de transfert  de  charge acide 

+cuivre (17, 36, 37). 
@. :,#* - 

* -  J u 43.r ::,'Y? S L  < *. w ' rd A: LSIIIY, M u  < -,.\3 G - l l * b 9 3 + L  a d  

structurg proposée  PO*^ & complexe .NIBAsn-cuivre est , .  donnée . . i Y +  Cc .s4 * h d k ~ . ~ i a : i  i! .) b v  l b  

f ahyant,@er$@'n u;$i;$&g c;p'%jca;"o$$,g=:;; b,cI , , 2L ; 
1 

- 7  , r  6 
5 

, ! D ' 5 3* .&.rlgGr L k 1  - . .' L ;: 
. I - > + 

< y  * <  ,- 8 6 . .  "TG 6 . r r . i  i i, 

~~é<i ;$s '  dichroiques de2'Nt&A'siï dané I i  eau  
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l 

1 1 - O  

Figure 62 
1 

I 
Les résultats expérimentaux n'ont pas mis en évidence pour le système 

I : NlBAsn-cuivre de déprotonation de la fonction amide. Cela signifie que la 

fonction carboxyle, dans la molécule, n'est pas un point d'ancrage 

suffisamment fort pour fixer l e  cuivre et permettre la déprotonation de 

l'amide (qui conduirait B un chélate B cinq chafnons) avant la précipitation l 

l 

de l'hydroxyde de cuivre (37). , 

1 
1 

l 

1 2 - P N M h - & e  ----- -----O-------------- 

l 1 L'étude potentiométrique a montr6 pour ce système une forte 
8 I constante de formation (K = 5 10 pour l e  complexe 2C00/1  cuivre) 

1 contrairement B ce  qui a 4t6 observé pour le moàhle. 

1 Les mesures ont ét4 faites au rapport R=8, comme pour le modhle. I l  

n'y a pas ici de précipitation d'hydroxyde du cuivre et 1"étude a pu être . 
faite dans toute la gamme de pH jusqu18 12 environ. 

S p e c t k e h  d ' a b h o k p t i o n  

Jusqu'B pH 4,s-5, les spectres d'absorption visible (fig 63) sont 

semblables à ceux du modèle avec une bande principale vers 750 nm 

(complexe 1C00-/1Cu). Au dela, cette bande se ddplace vers 710 nm avec 

augmentation de de 4û B 54 mole-' 1 cm-'. Ces valeurs sont typiques d'un 

i - 



complexe du cuivre avec un carboxyle et un azote (azote amide dans ce cas)  

(38-39). A haut pH 11,7, la bande d'absorption se  déplace à nouveau vers 690 

nm et  diminue d'intensité ( E = 36 mole-' 1 cm-'). Cette  longueur d'onde 

correspond à un complexe à deux azotes. 

Figure 63 

Spect re  d'absorption de PNMAsn dans l 'eau à différents pH 

[PNMAS~]/[CU++] = 8 ; [CU+*] = 3,s 1 0 - ~  M 1-l. 

Dans l'ultra-violet, (figure 64) on observe les mêmes bandes à 

transfert de charges que pour le modèle vers 250 nm (figurcs 64 e t  65). Il y 

a de plus une absorption assez importante entre 300 et 35 0 nm, à partir de  

pH 6 environ, qui correspond à un transfert de charge amide -+ cuivre. 

On remarque qu'à haut pH, les bandes à transfert de charge acide -> 
cuivre vers 250 nm tendent à disparaître alors que celles vers 300-350 nm 

sont conservées. 



LILLE @ 
250 350 450 Anm 

PH 
4,40 ---- 
6,25 -c- 
7 3 3  -.- 

11 ,O 
12,4 4- 
PNMAsn seul pH 5,5 ..... 

Figure 64 

'Spectreçd'absorption de PNMAsn dans l 'eau 

[PNMAs~]/[cu++]=~ ; [ ~ N M ~ s n ] = 3 , 5  1 0 - ~  M 1-l, 

à différents pH 

- 
250 350 Anm 

Figure 65 

Spectresd'absorption différentielle d e  PNMAsn 

[PNMAS~]/[CU] = 8 ; [PNMAs~] = 3,s lw3 M 1-l 



Dans le  visible, (figure 66) l'activité optique apparaît à partir de pH 5 

environ. Il apparaît alors une bande positive vers 635 nm (transition E) ,  une 

bande négative assez intense à 770 nm (transition B) avec un épaulement à 

735 nm (transition E) et une faible bande aux environs de 400 nm. Toutes 

ces bandes ont une intensité maximale vers pH 7. A pH 11,5, toute activité 

optique a pratiquement disparu. 

Figure 66 

Spectres dichroïques de PNMAsn 

[PNMAsnl/[Cu] = 8 ; [CUI =  IO-^ M 1-1 differents p~ 



Dans l'U.V. (figure 67), l'activité optique est nulle à bas pH au delà 

de 250 nm. A partir de  pH 5,3 apparaissent à W0 et  310 nm deux bandes 

négatives qui n'ont pas é t é  observees dans le  cas de la molécule modèle. 

L'une au moins de  ces bandes (310 nm)  doit-être attribuée à un transfert de 

charge amide -a cuivre (17, 40, 39, 41, 42). Celle à 290 nm pourrait ê t re  

due au transfert acide-cuivre (17,43,44). A haut pH, l'intensité de ces 

bandes diminue. A partir de pH 5, les transitions intraligands en dessous de 

250 nm sont très perturbées. 

Ces résultats peuvent ê t r e  interprétes par la formation dans la zone de 

pH 5-7 d'un chelate à 5 chaînons (complexe lCu, IN, 1 ~ 0 0 - )  avec dépro- 

tonation de la fonction amide : complexe 1, figure 68b(la potentiométrie a 

montré qu'à ce pH, le  cuivre arrache un proton supplémentaire). Cela explique 

à la fois l'activité optique maximum à pH 6,8 dans le visible e t  l'apparition 

de bandes à transfert de charge dans les spectres U.V. (absorption et 

dichroïsme). L'absence d'activité optique à pH < 5 suggère la formation de 

complexes Cu-carboxylat es (f ig . 68a). 

Figure 67 

Spectres dichroïques de WM Asn dans l 'eau 
[PNMAS~]/[CU] = 8 à differents pH 



Figure Q8a 

Complexe 1 

Figure 68 b 

Entre pH 7 et 9, un deuxième proton est arraché par le cuivre 

(potentiométrie), les bandes dichroïques vers 250 nm changent de signe, 

l lactivitQ optique dans le  visible diminue et les bandes à transfert  de charge 

amide cuivre sont conservées. Ceci peut ê t r e  expliqué par la  formation 

du complexe suivant (complexe II, figure 69). 



Complexe I I  

Figure 69 

A haut pH, l'activité optique dans le visible disparait ce  qui indique 

que le carbone asymétrique n'est plus inclus dans un chelate. Les bandes 

d'absorption à 680 nm et vers 320 nm (figure 63 à 65 et 67) indiquent que 

les liaisons amide - cuivre sont maintenues. Par contre les transferts de 

charges acide cuivre sont atténués. Le complexe III ci-dessous (figure 70) 

(qui est symétrique) ne diffère du complexe II que par la rupture des liaisons 

cuivre-carboxylat e. 

Complexe I I I  

Figure 70 

Il est trés  probable que les complexes proposés ci-dessus sont présents 

simultanément dans certains domaines de pH ce qui complique encore les 

résultats observés. 



C o n c l u s i o n  

Dans le système PNMAsn-Cu, la déprotonation de l'amide est possible 

alors qu'elle n'est pas ohservée pour le système NlBAsn-Cu. Il est connu que 

la molécule complexante .doit comporter un si te  de fixation basique (une 

ancre) pour permettre la d6protonation ultérieure de l'amide (37). 

Dans la molécule modèle, la fonction acide ne peut jouer ce rôle. 

Dans le  cas du polymère, les interactions entre groupes chargés rendent plus 

difficile l'ionisarion des carboxyles à mesure que le  degré d'ionisation 

augmente, e t  donnent à la fonction COOH un caractère de moins en moins 

acide qui lui permet de jouer un rôle d'ancrage. Par ailleurs, le cuivre est 

fortement complexé dès les pl-1-acides ce qui empêche sa  précipitation sous 

forme hydroxyde. 

D - S Y S T E M E  N I B A S N - P  d E T  P N M A S N - P d  

1 - Modèle NI BAS^- w++ ------..--------------- 

Nocs rappelons que lors de la complexation de NlBAsn avec le cuivre, 

seules les fonctions acides participent à la formation des complexes. Aucune 

activité optique NiBAsn-Cu n'est décelable. Cet te  étude spectroscopique de 

NlBAsn + w++ est marquee par l'apparition de l'activité optique des 

complexes NiBAsn-W. Cela suggère que d'autres fonctions interviennent dans 

la formation des chélates en plus des fonctions acides. Ces fonctions sont 

probablement des fonctions amides qui forment des complexes à 5 chaînons 

avec les fonctions acides et le  métal. 

Il est connu, par ailleurs, que le  palladium peut déprotoner les 

fonctions amides primaires (45). Nous serons donc amenés à envisager la 

formation de cycle à 6 chaînons entre le  métal e t  les 2 fonctions amides. 

Pour mettre en évidence les différents types de  complexes existants, nous 

allons nous baser sur les résultats spectroscopiques (absorption - U.V. et 

dichroïsme circulaire) et sur des références bibliographiques de produits 



analogues en attribuant les différentes bandes énergétiques aux complexes 

exist ants. 

Nous avons étudié les complexes NlBAsn + W en R.M.N. du proton. 

Malheureusement, le  déplacement chimique du proton en C o (  coïncide avec 

l'absorption de l 'eau e t  aucune exploitation des résultats n 'a  é t é  possible. 

D'autre part, l 'étude potentiométrique des complexes palladiés n'est 

généralement pas présentée dans la li t térature car les équilibres de 

complexation avec l e  palladium sont lents à s'établir. De plus, à haut pH, se  

produit l'hydrolyse de Pd**. 

Les figures 71 e t  7 2  donnent les spectres d'absorption U.V. et visible 

pour NIBAsn/W au rapport 2 Les résultats obtenus au rapport 1 sont tout à 

fait semblables. 

Les spectres d'absorption à pH acide (pH 1) présentent une bande à 

c\ = 450 nm ( = 130 ~ - l c m - ' l )  qui est caractéristique de l'absorption de 
m - - 
WC14 . L'intensité de ce t t e  transition des complexes chloropalladiés est bien 

connue (46-47). De pH=l à. 3,5, on observe un déplacement de vers le 

bleu. La bande à r\ = 423 ( 2 = 190 M-' cm-' 1) a é t é  attribuée à un 

complexe de type W C ~ ~ ( H ~ O ) ~  (48) qui se forme par substitution de deux 

atomes de chlore par 2 molécules d'eau sur le  palladium. ~ 
Lorsque le pH augmente, à partir de  pH=4, nous remarquons un 

déplacement de A vers les plus faibles longueurs d'ondes et une 

augmentation du coefficient d'extinction molaire ( E ) .  Les valeurs de 1 
- 1 comprises entre îûO et 600 M-1 cm 1 laissent prévoir des complexes à un 

ou 2 atomes d'azote amide avec participation éventuelle des carboxylat es 

comme le cas des complexes peptides-palladium (49)(18). 

Dans l'U.V., à bas pH, apparaissent deux bandes à 280 e t  2îû nm. La 

prernibre correspond à un transfert de charge Cl -i, W (R Cl + Pd) la 

seconde au  transfert de charge CI 3 W ( CC1 -+ Pd) et à cles tr:lnsitions 

intraligancb du chlore (50-51-5 2). A t rès  bas pH, le NlBAsn ne complexe pas/ 

lorsque le  pH augmente, la  diminution des bandes à 280 nm et  2îû nm 

indique une substitution de chlore par H20 (ou OH- à haut pH) ou d'autres 

ligands tels  que COO- ou l'amide (53-54). A partir de pH 6, aucun extrémum 





n'apparaît dans les bandes dtabsorption ce qui implique que le spectre 

recouvre de nombreuses transitions. 

Tableau XXVI 

Caractéristiques des spectres d'absorption U.V. de NIBAS~+W++ 

A m  ' E  
: pH : (nm) :(M-lcm-ll\ 

j 

................................................................ 

: 1,07 : 450 : 130 

: 3,49 : 423 : 190 

: 4,18 : 400 : 530 

o 6,s à 9 : 400 : 650 

: 11,s : 400 : 600 

A partir du pH 3,5 (figure 73), on a une apparition d'activité optique. 

Cela suggère que le  palladium est complexé aux chromophores amide et acide 

avec formation d'un chélate plan-carre (de symetrie D4h). 

pH 
. A m  E 

(nm) : [M-'cm-'l): 

1 ,07  : BO : 1 2 0 0 0  : 

: 223 : 1 9 8 0 0  : 

495 : 235 : 9 800 : 

: 250 : 2 400 : 

> 5 : pas 
.dlext remum. 

Le premier complexe se forme à partir de pH 3,s et atteint ron 

maximum à pH 4,5. Il est prédominant jusqulà pH 6,5 environ. Il est 

caractérisé par une bande positive à 400 nm ( 6 c  = + 0,9) attribuée à la 

transition A (A + A ), et une bande négative à 345 nm ( oî- = - 0,4) 
l g  2i> 

attribuee à la  transition E (A E ). Ces bandes, qui ont é t é  observées 
lg - g 

pour des complexes peptides-Pd (18) caractérisent le  complexe 1 azote, 1 

carboxylate qui a probablement l a  structure figure 74. 



1 Figure 73  
Spectres dichroïquesde NIBAsn + w++ 

[ ~ l B ~ s n ] / [ P d ] = 2  ; [ ~ + + ] = 1 0 - ~  M 1-1 dans l 'eau à différents pH 

Figure 74 

A pH élevé (pH 12), il n'existe qu'une bande positive à 340 n m  ( 

= + €),SI). Cette  bande contient les transitions A e t  E pour un complexe à 

deux azotes. Ce complexe fait t rès  probablement intervenir la fonction amide 

primaire. En effet, on sait que : 



- les liaisons carboxylates-palladium sont coupées à haut pH ( 5 5 ) ,  

- le palladium est capable de déprotoner la fonction amide primaire 

(451, 

- les cycles formés avec le  palladium et deux azotes sont très stables, 

même les cycles à 6 ,  7 ou 8 chaînons (ou forme ici un cycle à 6 

chaînons). Ils sont en particulier plus stables que les cycles incluant 

un carboxylat e. 

A ce pH, les deux autres sites de coordination sur le palladium sont 

occupés par des hydroxyles. Il n 'y  a pas d'indication pour la formation de 

complexe à quatre azotes. Cela peut s'expliquer par des pontages OH-W 

(figure 75a). 

Figure 75a 

Figure 75b 



Entre pH 6,5 et 12, on passe progressivement du complexe 1N (figure 

74) au complexe 2 N(figure 75). On n'observe pas de point isodichroïque car 

il s e  produit en même temps des substitutions de Cl- par H20 puis de H 2 0  

par OH qui se  traduit aussi par des déplacements de maxima. 

L'inversion de signe de la bande à 345 nm doit ê t re  reliée à la 

libération des carboxylates lors de la formation du complexe 2 N, 

Dans le  cas du système propylène diamine-palladium (56), il a é t é  

montré que le  complexe du type 75a est prépondérant à pH 7 e t  le  complexe 

du type 75b estprépondérant à pH 12 Il est possible que nous ayons la même 

répartit ion. 

Les spectres dichroïques dans l'U.V. montrent essentiellement deux 

bandes (figure 76), l 'une à 245 nm que l'on peut attribuer à des transitions 

n-q* amide activée par la complexation, l 'autre à 270 nm, maximale à pH 

4,6 certainement dûe au transfert de charge nCl- a W (57). l 

Figure 76 

Spect reç  dichroïques de NIBAsn + Pd 



En comparant les valeurs et les longueurs d'onde maxima des 

transitions spérifiques des orbitales d-d du métal, (figure 77 e t  tableau 

XXVII) on observe un net déplacement des énergies de ces transitions vers 

les plus courtes longueurs d'onde, ce qui révèle la formation de complexes 

impliquant le  PNMAsn. D'autre part,  la variation éaergétique des transitions 

en fonction du pH laisse prévoir que les sites occupés par les ions c l -  sont 

remplacés partiellement ou totalement par H20 ou OH- (53-54). 

0 l I I ______t_ 

300 400 500 Xnm 

Figure 77 
3 Spectresd'absorption de PNMAsn - [PNMAS~I]/[W]=~ ; [W]=10- M 1-1 



Comme nous l'avons défini pour les complexes NlBAsn+Pd, la bande 

d'absorption à pH (acide) = 1,9, A m  = 475 nrn ( = 170 M-' 1 cm-') 
- - 

correspond à une simple absorption de WC14 c e  qui montre que le PNMAsn 

est non complexé au palladium. La région U.V. (figure 78) n'apporte pas 

beaucoup de renseignements en ce  qui concerne les complexes étudiés. La 

200 250 300 Xnm 

Figure 78 

Specrresd'absorption de PNM Asn : [PNMAS~]/[W++]= 2 ; [ Pdtf 1.10- ~ 1 - l  



- - 
disparition des bandes d'absorption WC14 à 220 nm et a30 nm indique que 

le  chlore est substitué par d'autres fonctions (H 2O ou OH-). La persistance 

d'une absorption dans ce t t e  région même à un pH neutre ou basique avec € > 
1000 M" 1 c m 1  laisse supposer la présence de plusieurs transitions dûes à 

l'existence des complexes puisque le polymère seul n'absorbe pas dans ce t t e  

rt5gion. 

Visible U.V. 

: 9,8 : 370 : 430 

(épaulement ) : > 55 : pas d'extrérnum 

: 10,s : 370 : 500 

(épaulement ) 

Tableau XXVII ++ 

Caractéristiques des spectres d'absorption U.V. de  PNMAsn+Pd 

Dans le  domaine visible (figure 79), l 'ac tivité optique des compiexes 

apparaît à un pH plus acide (PH 2) que dans le  cas des complexes formés 

avec NIBAsn- W. Cela est probablement dû à l 'effet de la chaîne polymère. 

Son champ électrostatique élevé retient les ions Ri2* au voisinage des ligands 

et facilite la formation ultérieure des complexes. 

A pH compris entre 5 3  et 3 3 ,  il apparaît principalement une bande 



Figure 79 

Spectres dichroïques de P N M A S ~ + P ~ + +  

R = 2  ; [Pd] = 1 0 - ~  M 1-1 

positive à A m  = 445 nm ( E = + 0,l)  attribuée à la transition A. C e t t e  

longueur d'onde est caractéristique d'un complexe un azote, un carboxylate 

tel que nous l'avons défini pour la molécule modèle. Ce complexe est 

représenté figure 80. 

ÇH3 

Figure 80 



Lorsque le  pH est compris entre 4 et 9, les spectres présentent deux 

bandes : une à effet cotton positif vers 450 nm et l 'autre à effet cotton 

négatif r\ & 380 nm. Ces deux bandes sont attribuées aux transitions A+E, 

pour un complexe à deux azotes et deux carboxylates avec formation de deux 

cycles à cinq, chaînons (figure 81) comme dans le  cas des complexes mixtes 

W-asparagine-histidine (58). Le palladium relie alors deux chaînons latérales 

du polymère. 

Figure 81 

Le complexe à 2 azotes est différent de celui que nous avons proposé 

pour le  systkme NlBAsn-Fd (fig 75). Dans ce  cas, nous avons supposé la 

coordination du palladium avec les deux azotes de  l'amide primaire et de 

l'amide secondaire d'une même molécule. En effet,  le passage du complexe à 

un azote aux complexes 2 azotes ne peut se  faire que par déprotonation de 

l'amide primaire qui est la seule à proximité. A partir du pH 6, on forme 

alors un nouveau chélate à 6 chaînons. Dans l e  cas du polymère, d'aut res 

fonctions amides secondaires sont à proximité dans d'autres chaînes latérales. 

Or la déprotonation d'une fonction amide secondaire est plus facile que celle 

d'une fonction amide primaire (37). La formation du complexe décrit figure 

81 est donc favorisée d'autant plus que ce complexe contient deux cycles à 5 

chaînons très  stables, 

Les 2 complexes 1 azote et 2 azotes sont en équilibre entre pH 4 et 

pH 8, on observe en effet un point isodichroïque vers 330 nm. Quand le pH ' 

est supérieur à 9, on a une diminution des intensités des bandes dichroïques 

jusqulà disparition totale de l'activité optique vers pH 12 



Cela indique la disparition des chelates existants dans le  complexe à 

deux azotes. Or à ce pH se produit l'hydrolyse des liaisons palladium- 

carboxylates qui sont remplacées par des liaisons palladium-hydroxyle (57). 

Nous sommes donc amenés à envisager la formation du complexe suivant 

(figure 8 2) : 

Figure 82 

Dans des complexes analogues (complexes mixtes acide-aminé palladium 

asparagine (58)) une interaction entre le carboxylate e t  l 'amide primaire a 

é t é  mise eri évidence par une étude aux rayons X. Il est possible qu'une tel le  

interaction existe dans notre cas. 

Les spectres U.V. (figure 83) montrent 2 bandes principales : l 'une à 

245 nm (n * amplifiée), l 'autre à 2i0 nm est dûe au transfert ll 3 

Elle disparaît à haut pH quand l e  chlore est totalement substitué. 

C o n c l u s i o n  

Dans le  cas de la molécule modèle comme du polymère avant pH 4, il 

existe un même complexe dans lequel le  palladium est coordonné à la 

fonction carboxylate e t  à l'azote de l'amide secondaire. 

Au delà du pH 4, les complexes obtenus diffèrent selon qu'on examine 

le  système NlBAsn-W ou PNMAsn-Pd. Pour le  modèle, on obtient un 

complexe à 2 azotes avec l'amide primaire et l'amide secondaire de la même 

molécule, les autres sites de  coordination étant occup& par les ions hydroxyles. 



Pour le  polymère, la proximité d'autres ligands portés par les chaînes 

latérales voisines favorise l a  déprotonat ion d'une seconde fonction amide 

secondaire. Le complexe à deux azotes et 2 carboxylates ainsi formé est 

ensuite hydrolysé à haut pH pour conduire à un complexe à 2 azotes e t  2 

hydroxyles qui ne présente plus d'activité optique. C'est la nature polymère 

de PNMAsn qui est B l'origine de ces différences. 
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Figure 83  

Spect reg dichroïques de PNM Asn+W 

[PUMA~~] / [W]  = 2 ; [W] =  IO-^ M 1-1 dans l'eau B diff6rents pH 



C H A P I T R E  I V  
\ 

ETUDE VISCOSIMETRIQUE ET CONDUCTIMETRIQUE 



1 préciser la notion des complexes formés aussi bien pour les molécules 
l 

modèles que pour les polyméres. Dans ce dernier cas, cependant il est l 

l 

difficile d'en déduire si les complexes de types 2 : 1 font participer deux , 

chaînes latérales voisines, deux chaînes latérales éloignées de la même 1 

macromolécule ou 2 chaînes latérales de deux macromolécules différentes. 

Nous avons mené une étude viscosimétrique pour tenter de préciser c e  

point. Nous l'avons complétée par quelques dosages conductimétriques car la 

conductivité d'une solution dépend à la fois de la charge 'et de la mobilité 

des espèces préséntes et doit donc ê t r e  sensible à la complexation. 

1 - SYSTEME P&NML-CUIVRE 

L'ionisation de KNML peut ê t r e  schématiquement représentée ainsi : 

/ -H+ * ---T- - -H+ 

c A +H+ 

/ \ PH=3 A P H = 1 0  
H O O C  (3 

NH3 C O O -  ' N H ~  C O O -  NH2 

+ +  /=\ 

1 I I  I I I  

La complexation par le  cuivre, et en particulier la formation du 

complexe 21 largement dominant amène les effets suivants : 

- la charge net te  diminue. En effet ,  le  complexe a une charge globale 

nulle alors que le  ligand de  départ à une charge +1 ou zéro selon le  pH. Ceci 

doit entraîner une diminution de viscosité (par diminution des répulsions 

électrostatiques). La conductivité tend à augmenter par augmentation de la  

mobilité. Cet effet est d'autant plus marqué que le rapport R est faible. 



- si le  complexe se forme entre 2 chaînes de polymères (complexation 

intra.moléculaire) la masse moléculaire apparente augmente fortement. Ceci 

doit augmenter la viscosité e t  diminuer la  conductivité. 

- si le  complexe se  forme entre deux chaînes latérales de la même 

macromolécule plus ou moins éloignées (complexation intramoléculaire) ceci 

tend à diminuer le  rayon d e  giration donc à diminuer la viscosité et 

augmenter la mobilité. Cet effet sera peu marqué si deux chaïnes latérales 

voisines participent au  même complexe. 

La figure 84 montre l e  comportement viscosimétrique de PENML en 

absence e t  en presence de NaC104 0,l  M e t  à différents rapports R. 

En absence de NaC1O4 et de cuivre, le comportement de P&NML est 

celui d'un polyélectrolyte. La viscosité augmente lentement entre pH 3 et  8 

oh la charge nette est faible (forme II). Au delà de la déprotonation de la 

fonction N % ~  se  produit la forme III. La charge net te  augmente e t  les 

répulsions électrostatiques augmentent la  viscosit 6. Nous devrions observer 

également une augmentation d e  viscosité à bas pH pour les mêmes raisons 

(forme 1 dominante) mais il faudrait pour cela un pH très acide, bien 

inférieur au  pK de la fonction carboxyle. 

En présence de Na CIO4 0, l  M, nous observons un net effet de sel, 

c'est-à-dire une forte  diminution de viscosité (effet d'écran). Dans toute la 

gamme de pH, la forme II prédomine jusqu'à pH 8. Auparavant, la viscosité 

augmente légèrement par augmentation de  la charge nette. 

L'addition de cuivre [CU"] = 1 0 - ~  M conserve l'allure de la courbe 

mais diminue encore la viscosité d'autant plus fortement que le rapport est 

faible. 11 est clair que le cuivre qui est cent fois moins concentré que 

NaC104 a un effet plus spécifique qu'un simple effet  d'écran. La diminution 

de viscosité dans toute la gamme de pH indique qu'il n 'y a pas de liaisons 

interchaines. Le rapprochement de deux chaines macromoléculaires chargées 

(à bas ou à haut pH) est d'ailleurs t rès  difficile pour des raisons élec- 

trostatiques. Si nous comparons les courbes pour R=15 et R=7, nous constatons 

que la diminution de viscosité est assez faible, ce qui est en défaveur de 

pontages intra-chaines ) longues distances, 

Les résultats viscosimétriques peuvent donc ê t r e  interprétés 

essentiellement par l 'effet d e  diminution de la charge nette. 
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Figure 84 

Variation de  la viscosité réduite en fonction du pH 

pour PLNML en absence et en présence de cuivre 





A R=7 et à pH inférieur à 7,5, la macromolécule est compacte, 

globalement peu chargée et devient insoluble. Elle redevient soluble en- 

dessous du pH 4 lorsque la charge net te  réaugmente (on sort alors du 

domaine iso-élect rique), 

Toutes les courbes d e  dosage conductimétrique ont la même allure 

(figure 85). En absence du cuivre, la conductivité diminue jusqulà pH 4,s au  

cours de l'ionisation des carboxylates entre pH 4,s et 8,6 car la charge net te  

diminue. La conductivité est minimale (forme II, charge net te  nulle). Au 
+ del&, la déprotonation de NH3 a lieu et la  charge net te  croit ainsi que la 

conductivité. Lorsqulon augmente la concentration de cuivre (R décroit) le  

minimum de conductivité a lieu pour un volume de NaOH de plus en plus 

grand ce qui indique la libération de  protons par formation du complexe, Quel- 

que soit la valeur de R, le  point équivalent correspond au même volume de  

NaOH, c e  qui confirme que seuls les protons normalement ionisables sont 

neutralisés (il n'y a pas déprotonation de l'amide). 

L'addition du cuivre augmente la conductivité au point équivalent or le 
- 

cuivre est entièrement fixé. L'existence des ions CIO4 arnenés par Cu(C104) 

ne peut expliquer à elle seule ce t t e  augmentation. Il est possible qu'elle 

résulte d'une augmentation de mobilité dûe à une diminution du rayon d e  

g i ration de la macromolécule. 

En conclusion, nous pouvons dire que la majorité des ,complexes 21 

dans le  système KNML-Cu se fait entre deux chaines latérales voisines ou 

assez proches : schéma ci-dessous : 



Nous avons à faire dans ce cas à un polyacide simple dont l'ionisation 

est schématiséepar : 
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La figure 86 montre que le  comportement viscosimétrique de PNMAsn 

en absence de NaC104 et de cuivre est bien celui d'un polyélectrolyte : la  

viscosité augmente fortement à partir du pH 4, c'est-à-dire au delà du pK, 

pour ê t r e  maximum vers pH 7. A,udelà l'addition de titrant en excès diminue 

un peu la viscosité car les ions Naf jouent le  rôle d'écran électrostatique 

entre ces charges. En présence du sel NaC1O4 ( ~ a C 1 0 ~  0, l  M) le  

comportement est semblable mais les viscosités sont toujours plus faibles 

qu'en absence du sel. En présence de NaC104 et du cuivre à R=10, le  

comportement est plus complexe : la viscosité augmente d'abord par 

ionisation des carboxyles. Certains groupes COO- sont neutralisés par 

formation du complexe (R COO).fu mais à ce  rapport, il reste des 

carboxyles non complexés qui donnent des charges libres. Avant le  pH 7, il se 

forme également le  chélate 1 azote et un carboxyle qui change peu le  

comportement viscosimét rique. 

A partlr du pH 7, pour le  rapport 10, la viscosité décroît. A ce  pH 

commence à se former le  complexe 21 avec 2 azotes amides e t  2 

carboxylates. 

1 La diminution de la viscosité indique que les 2 azotes amides 1 
n'appartiennent pas à 2 chaînes latérales voisines. Il se forme des pontages 

intra-moléculaires qui rendent la macromolécule plus compacte, 

Au delà de  pH 7, les liaisons cuivre-carboxylates sont coupées e t  le  

cornplexe suivant se forrne : 



La viscosité augmente alors à nouveau car les charges cOO- libérées 

créent des répulsions électrostatiques. 

Au rapport R=5, la viscosité est toujours beaucoup plus faible que 

pour R=10. Elle n'augmente fortement qu'à partir du pH 8-9 lors de la 

formation du dernier complexe. Avant ce pH, les pontages intramoléculaires 

plus nombreux et les groupes carboxylates libres moins nombreux expliquent 

la faible viscosité. 

Le dosage conductimétrique de PNMAsn en absence de sel e t  de cuivre 

(figure 87) est typique d'un polyacide faible (59). La conductivité augmente 

progressivement jusqu'au point équivalent. L'addition de cuivre (R=4) renforce 

le  caractère acide du polymère par déplacement d'équilibre d'ionisation. 

La conductivité diminue donc au debut du dosage comme pour un acide 

fort. Elle augmente ensuite comme en absence du cuivre par ionisation des 

fonctions carboxyles restantes. A partir du point à pH 4,6, la conductivité 

devient constante. Cela résulte de 2 phénomènes : l'ionisation des fonctions 

COOH continue et augmente la  conductivité. En même temps, le  complexe 

R(COO)2Cu continue à se former et l e  chelate B un azote commence 2 i  

apparaitre. Cela contribue à diminuer la conductivité. Entre le  point a et b 



(pH 4,6 à 7) le  chélate à un azote est progressivement remplacé par l e  
I I 

complexe avec deux azotes et 2 carboxylates sans changement important de  l 
I 

la conduct ivit 6. 

Par contre, après le  point b, elle augmente à nouveau lors de la 

coupure des liaisons cuivre-carboxylate. Le comportement conductimétrique 1 

l 

est donc en accord avec les résultats de viscosité. Le volume équivalent est 
I 

l 

supérieur a u  volume équivalent obtenu en absence du cuivre et correspond à 1 
un nombre de protons nH+ = R + Z  Cela confirme la déprotonation de 2 azotes l 
amides. 

PNMAsn seule -A- 
R =  4 --.-- 

en présence et en absence du cuivre 
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C O N C L U S I O N  



Le principal objectif de c e  travail étai t  de préciser le rôle joué par 

l'environnement macromoléculaire lors des réactions de  coordination entre un 

métal et un ligand porté par le  polymère hydrosoluble. La présence du 

1 polyélectrolyte modifie en effet considérablement l'environnement des s i tes  

de coordination en créant un champ électrostatique important. De plus, la 

fixation des ligands sur une chaîne macromoléculaire crée une concentration 

locale élevée en sites de coordination. 

Nous avons donc synthétisé deux polymères et les molécules modèles. 

L a  poly(N€méthacryloyl-L-lysine)(RNM~) porte une fonction amino et 

une fonction carboxyle dans sa chaîne latérale et présente donc un caractère 

de polyam pholyt e. La poly(Nméthacryloy1-L-asparagine)( PNM Asn) porte dans 

sa  chaîne latérale une fonction carboxyle et une fonction amide primaire. Ce 

polymère a un comportement de polyélectrolyte simple. 

Les deux polymères et les molécules modèles (EN-isobutyroyl-L-lysine 

et N-isobutyroyl-L-asparagine, € NIBL et NIBAsn, respect ivement ) portent 

également une fonction amide secondaire susceptible de  se  déprotoner sous 

certaines conditions, en présence du métal. Les méthodes dl ét udes utilisées, 

principalement la  potentiomét rie, la microcalorirnét rie, la spectroscopie 

électronique et le  dichroïsme circulaire e t  en second lieu la viscosimét rie et 

la conductimétrie, ont permis de définir la nature des complexes formés avec 

le  cuivre, le  nickel e t  le palladium. Dans le  cas des systèmes lysine-cuivre, 

polymère ou modèle, les mêmes complexes 1:1 et  21 faisant intervenir des 

chélates entre l e  métal, l'amine et le  carboxylate, ont é t é  décrits. Les 

résultats expérimentaux montrent qu'il n'y a pas, dans ces deux cas de  

déprotonation de la fonction amide. L'"effet polymère" se  manifeste 
1 

1 seulement par une modification des domaines de prédominance de chacun des , 
1 

l 
complexes. Pour le  sytème P ENML-cuivre, en effet, le  complexe 21 est  

! : largement favorisé, en raison de l~accumulation des sites complexants le long 



de la chaine macromoléculaire. Cependant, le complexe 1:l apparait dans un 1 
étroit domaine, à bas pH, comme le  montre une étude par résonance 1 

l 
paramagnétique électronique actuellement en cours. La viscosité suggère que 

le  complexe 21 implique deux chaines latérales voisines de la même chaine 

polymère. 

Pour le  système P&NML-nickel et ENIBL-nickel, les résultats sont assez 1 
semblables avec formation de complexes 1: 1 et 2 1 octaédriques, moins 

stables qu'avec le  cuivre. La prédominance du complexe 21 dans le  système 

PCNML-nickel est cependant moins marquée qu'avec le  cuivre. L'l'effet 

polymère" apparait de façon plus flagrante lorsqu'on passe aux systèmes à 

base d'asparagine, avec le  cuivre ou le  palladium. Dans le  système 

NlBAsn-cuivre, on forme un seul complexe peu stable entre le  métal e t  la  

fonction carboxyle. La fonction amide n'est pas déprotonée. Far contre, on l 

observe pour l e  polymére PNMAsn-cuivre, une série de complexes successifs : i 
tout d'abord, la présence de plusieurs fonctions carboxyles voisines permet la 

formation d'un chélate stable entre deux fonctions COOH de deux chaînes 

latérales du polymère. Ceci facilite la déprotonation ultérieure de la fonction 

amide qui conduit à un chélate à cinq chaînons très  stable, dans une même 

chaine latérale. On déprotone ensuite une deuxième fonction amide d'une 

autre chaîne latérale avec formation successive de  deux complexes faisant 

participer ou non les fonctions carboxylates. La viscosirnétrie suggère qu'on 1 
forme alors des pontages intramoléculaires. 

Dans ce cas la fonction amide primaire n'est jamais impliquée dans les 

complexes. L e  palladium, plus encore que le  cuivre peut déprotoner la l 
fonction amide secondaire. Il est également capable de déprotoner l'am ide 

primaird. c 'est ainsi que même avec la molécule modèle NlBAsn, le 

palladium forme plusieurs complexes : l'un entre la fonction carboxyle e t  

l'amide secondaire, puis un autre à 2 azotes entre l'amide primaire et 

l'amide secondaire. Les premiers résultats d'une étude de c e  système par 

R.M.N. du carbone 1 3  confirment ce t t e  conclusion. l 
Lorsque le  ligand est porté par le  polymère (PNMAsn) le  complexe à 2 

azotes qui se forme en dernier lieu se forme avec une deuxième fonction 

amide secondaire d'une autre chaine latérale au  lieu d'utiliser la fonction 

amide primaire de la même chaine qui se déprotone moins facilement. 

Ces résultats montrent qu'on ne peut envisager l 'étude de la 

coordination d'un métal avec un ligand porté par le polymère, sans tenir I 



compte de 1 l inf luence de 1 l environnement macromoléculaire. Ceci permet dans 

certains cas la formation de complexes qui n'existent pas avec la molécule 

modèle simple et  modifie dans tous les cas, la nature et le domaine 

d'existence des complexes. 
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L'objectif de ce travail est l'étude de la complexation & 

polymhes port- d'aminoacides, par des mtions rnPalliques tels que 

CU%, Ni a , R î t  N- a- 'cherché 3i  A definir les modifications 

apport& par ll&romernent macromoléculaire eians la Rature des 

complexes formés et leurs conditions de formation 

 ans ce e, luius a- synt~t i ;8 .  cieux polymères -et le& 

molédes modiiies : 

- la poly(N E méthacryloyl-L-lysine) et la N E isobutylayl-L- 

lysineJ oanrenaat des fonctions amine, acide et amide 

secondaire et présentant un caract bre ampholyte. 

- la polflm&hacdoyl-L-aspamgine) et la N-hbutyroyl-L 
-asparagine, portant des fonctions acide, amide primaire 

et amide secondaire. 

Ltésude de? ia cotyplexation de ces malécules par' paoentiom&rie, 

micrdlorirn&6e, ~ ~ r o s c o p i s  +ronicpbe, dichrai5;me cirqt$caire, 
vka4m&de eo catductirnécrie a montré que l'accumulation des sites 

~03nplexaw.s sur la chadne p îy iabe  modifie les conditions de formatioar 

des complexes et permet 4galement t&ns certains cas, lqzrppsrition de 
amplexes diffdreats de ceirx obtenus avec 'les petites niol~culôs' . 

modèles (ces des spstèmes à base d'asparagine). . 
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IW#e optiquemekt actif, : Nickel 
- -mai& ' ~ d ~ r u n  - 
~rnina-acide Speatosc~ple U.V. risible+ 
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Lysine? ~ l c b r o G e  cireufairk 
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