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: peptide glycine-glycine

: N.méthacryloyl-L -lysine

: diméthyl-2,2 sila-2 pentane sulfonate-5 de Na

: N.isobutyroyl L-lysine

: N'méthacryloyl-L-asparagine

N.isobutyroyl-L-asparagine

: poly PEN-méthacryloyl-L-lysine

: poly N.méthacryloyl-L-asparagine

: @, ' 2 bis isobutyronitrile

: constante d'équilibre

constante de dissociation apparente pour un polymére

: constante moyenne de formation pour un polymére

: nombre moyen de ligands liés & un métal

: variation d'entropie

: variation d'enthalpie

: variation d'enthalpie libre

: chaleur de réaction

: rapport [ligand]/[métal]

: formule stoechiométrique d'un complexe du métal M avec

: constante de formation d'un complexe MquLr a partir de

le proton H et le ligand L. q peut étre négatif si cer-
tains protons normalement non ionisables sont ionisés en
présence de métal.

ses éléments M, H et L.
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INTRODUCTION

Les métaux de zthansitions jfouent un réle vital dans Les
processus biologiques. Par contre certains pami eux ont un effet
nocif. L'activité tumonale du nickel par exempfe est bien connue
(1-2). ainsi que L'activité antitumorale du dichlorodiamino cis
platine {3). Ces substances interagissent avec fes proteines et
Les acides nueléiques (3-6). Les métaux 4interviennent dEgalement
dans €e métabolisme cellulaire, essentiellement dans Le centre
actif des métalloenzymes. Certaines réactions enzymatiques font
intervenin trhois Eléments : enzymes -métal-substrat. Dans centains
cas, Les métaux sont des inhibiteurs des néactions enzymatiques,
par exemple Fe** et cu’” vis-a-vis de La tyrnosine décarboxylase
(7). Centains sont au contraire des activateurs comme par exemple
Mn*t, co™ et N vis-d-vis de L'arginase (8). Dans Les cas Les
plus favorables, £'interaction enzyme-métal a été mise en évidence
par hayons X comme pour La carboxypeptidase (9).

Le transpont des métaux dans L£'organisme se fait gndcé a
centaines proteines comme La senum albumine et La cerwléoplasmine
(10-11).

L'étude des sites enzymatiques ou des sites de transport est
nendue complexe par L'environnement macromoléculaire. On se Limite
done généralement a £'étude d'un petit fragment de La proteine
contenant Le site actif. On est alows amené & synthétisen et étudien
des peptides considénés comme molélcules moddles (12). Ainsi, de
nombreux travaux réalisés sur Les interactions peptides - métal
ont peumis de dégager centaines ndgles. Pan exemple, il est connu
que La Liaison du métal a un site d'ancrage tel que La 6ohc;t4’.on
amino est nécéssaire pour déprotoner ensuite La fonction amide de
2a Liaison peptidique (13). Dans La plupart des cas, on néglige
L'effet de L£'environnement polymere Aur. Le mécanisme de fLa
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complexation. Pour précisen ce point, nous avons enireprnis £'étude
d'amino-acides §ixés sur Les chafnes polyméres. Nous avons choisi
d'ctudien paticulierement La Lysine et L'asparagine.

La Eysine présente deux fonctions amino et peut donc étre
branchée en position o ou € sur La chaine macromoléculaire. Dans
Les deux cas, chaque motif de répétition du polymere porte une
gonction acide, amine et une fonction amide secondaire susceptibles
de se Liern au métal. Le travail présents Lel porte uniquement sun
Le polymerne pontewr de La Lysine branchée en € . Nous avons en
effet rencontré de sérieux problemes d'insofubilité des complexes
de La Lysine branchée en o . L'asparagine a été branchée sur La
chaine polymére par sa fonction amine. lLe polymére conrespondant
porte alons dans chaque motif de nrépétition une gonction amide
primaine, une gonc,téan amide secondaire et une {onction acide,
susceptibles de se Lien au métal.

Les molécules modéles de ces deux polyméres ont Eté également
synthétisées et Etudides afin de mettre en éEvdidence <L'effet
polyméne Lons de La complexation. Afin de pouveir comparer nos
nésultats a ceux de La Littératune, nous avons utilisé des métaux
cowtamment Etudids : N&'T, o’ pour Les dénives de La Lysine,

cu’? et Pd** pour Les dérnivés de £'asparagine.

Tous ces différents systemes ont été étudiés par Les méthodes
swivantes :

La potentiométrie et La microcalornimétrie qui fournissent
Les parametres thermodynamiques de fLa complexation (constantes de
gormation des complexes et chalewrs de complexation).

- Les méthodes spectroscopiques (abaonption Lectronique et
dichnoisme cireulaine) qui fournissent des renseignements sur La
nature et La géométrie des complexes .

- La viscosimétrie qui nreflite L'effet de La compléxation
sun La confornmation de La macromoléeule.
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Les halogénures d'acides R-C-Cl donnent trés facilement des réactions
de substitution nucléophile avec les amines primaires ou secondaires pour
former une fonction amide (réaction de SCHOTTEN-BAUMAN).

{ A1 NaOH A
R-C-C1 + H—I\ > R-C-N + NaCl + H20
(AN
R2 0 R2

Dans 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 & employer des groupe-

ments protecteurs des fonctions amines, acides ou les deux simultanément

(1).

Les groupements protecteurs de la fonction amine

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

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

- du type uréthane (benzyloxycarbonyle, tertiobutyloxycarbonyle,
cyclopentyloxycarbonyle...)

Les groupements protecteurs de la fonction acide
En formant :

- des esters (ester méthylique,'ester benzylique...)
- des sels (avec Na*, K*, Li*...)

Les groupements protecteurs de la fonction amine et acide simultanées

. . ‘ . . ++
Généralement, la protection se fait avec les cations métalliques Hg ',

Cu ', Nitt

Les chélates les plus connus sont les chélates du cuivre.

i qui forment des chélates qui engagent les groupes COOH et NHZ’ :




A - MODELE ET MONOMERE A BASE DE LYSINE

1 - SYNTHESE ET CARACTERISATION DU MONOMERE
N-méthacryloyl-L-lysine (§ENML)

La méthacryloyl-L-lysine a été préparée en faisant réagir le chlorure
de méthacroyle sur le chélate de cuivre en milieu basique (2).

Daas le chélate de cuivre de la L-Iysine, les fonctions amine ()lNH2 et
acide sont bloquées, par contre la fonction amine €NH, est libre et réagit-

avec le chlorure de méthacroyle. La syntheése du monomeére s'effectue selon

A

2H2N-(CH2)4 - CH(NHZ)COOH.HCI -

les réactions suivantes :

Cu C03Cu(0H)2
monochlorohydrate de L.lysine
/COO\ /}ij\
H2N-(CH2)4-CQ /Cu\ /H
NH, 00C l
(CH,)
2’4
N\
H2N
Cu(lys)2
CH2 0
Il ] NaOH
0° C
CH, 0
H,0/méthanol 50% 2 ,/CO0H
Cu(eNML) > 2CH,- C - C -NH-(CH,),-CH
2 3 2'4 \
H,S ,
2 NH

2
ENML + CuS

Le monomére ENML est soluble dans I'eau, 1égérement soluble dans le

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

Il est caractérisé par :
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a) Pouvoir rotatoire
[+
[@10C = + 9,20 (dans I'eau)

b) Température de fusion : s'autopolymérise & une température supérieure

a4 180°C avant la fusion.

c) Spectre infra-rouge

Le spectre n°l présente plusieurs bandes. Nous donnons les
bandes caractéristiques amides et acides : amide I 2 1660 cm_l, amide Il a
1525 cm'_l, la vibration NH 2 3300 cm™! et la bande acided 1720 cm™ >
(visible dans D 2O a pH acide et non visible & partir d'une pastille de KBr
ou une suspension de ENML dans le Nujol car la fonction acide des amino-
acides est non visible & 1750 cm"1 (3) (4).

d) Spectre R.M.N.

Résumé dans le tableau suivant

(1)H CH3 (2) : Position du pic . n° carbone
(l: | en ppm/ DSS
= C
l |
1")H C=0 : 5,67 : (1)-(1") doublets
(1) |
: 5,44
NH : ’
|
CHZ (3) 1,92 : (2) singulet
CH, (4)
CH, (5) : 3,268 : (3) triplet
fHa (6) 1,46 - 1,7 : (4)(5)(6) massifs
CH : : '
VRN .
HoN COOH : 3,72 : (7) triplet
(7)
Tableau 1

Caractéristiques des pics RMN de ENML (IO'ZM l'l)

dans DZO 4 60 MHz




2 - SYNTHESE ET CARACTERISATION DE LA MOLECULE MODELE
N.isobutyroyl-L-lysine £NIBL

L'isobutyroyl-L-lysine a été obtenue par action du chlorure d'isobu-
tyroyle sur le chélate de cuivre de la L.lysine ; méme principe que €NML.

La synthése s'effectue selon les réactions suivantes :

1) , Cu CO3 CU(OH)2

2C H15C1N 03 2) Chlorure d'isobutyroyle

6 2 -
monochlorhydrate 3) HZS
de lysine
H,C 0 COOH

3\ 1] /
2 CH-C-NH-(CH,),-CH
/ AN

H3C NH2

ENIBL

La ENIBL est soluble dans l'eau et généralement insoluble dans les
solvants organiques (dioxanne, benzéne, chloroforme, é&thanol...). Cette

molécule modele est caractérisée par :

a) Pouvoir optique rotatoire

[+
[a]?iwc = + 7° dans l'eau

b) Température de fusion

T, = 238°C

f
c) Spectre infra-rouge

Spectre n°2

On retrouve les bandes caractéristiques de l'amide 1 & 1650
cm’l, amide II & 1540 cm"l, la vibration NH & 3295 cm'l, la bande acide.
5 1750 cm ™t (visible dans DO apD acide).
d) Spectre RMN

Résumé dans le tableau suivant.
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: Position du pic  : '
° b
\ CH/ (2) : en ppm/DSS : n- carbone
| ,
C=0 o :
| : 1,135 : (1)(1') doublet
N |
|CH2 (3) : 2,466 : (2) septuplet
CHy  (4)
I 3,18 : (3) triplet
Ic:H2 (5) :
lCH2 (6) : 1,83 -1,523 : (4)(5)(6) massif
CH : :
VRN : 3,713 : (7) triplet
HOOC NH2
(7)
Tableau II

Caractéristiques des pics RMN du proton de £NIBL (IO'ZM 1'1)
dans DZO a4 60 MHz. ‘

3 - MODE OPERATOIRE

Le protocole expérimental pour la synthése du monomére ENML et la

molécule modele est le méme.

Le complexe cuivrique est formé a partir de 45,7 g (0,25 M) de
monochlorhydrate de la L.lysine et 15,25 g (0,0685 M) de carbonate basique
de cuivre Cu CO3 Cu(Ol—I)2 dans 350 ml d'eau distillée. Le mélange réactionnel
est chauffé & 55°C sous forte agitation magnétique pendant 30 mm. On laisse
refroidir et on filtre. Le filtrat de Cu(]..ys)2 est refroidi & 5°C. Ensuite, on
ajoute 27,5 g (0,27 M) de chlorure de méthacroyle (ou 0,27 M de chlorure
d'isobutyroyle) dissout dans 250 ml d'éther anhydre & l'aide d'une burette
(goutte & goutte) sous forte agitation mécanique. La température est
maintenue & 5°C & l'aide d'un bain de glace, et le pH est maintenu & une
valeur 8 par une solution de soude (4N) & l'aide d'un titrateur automatique.
Aprés addition, on laisse agiter pendant 1h 30mn 2 la température ambiante.
Le précipité formé est filtré, lavé A l'eau et A 1'éthanol puis dissout dans
du méthanol aqueux & 50%. Aprds barbotage avec un courant de HZS, la
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suspension est de nouveau filtrée , évaporée sous pression réduite a 30°C. Le
produit obtenu est séché & 20°C sous pression r1éduite pendant plusieurs

heures.

Rendement : ENIBL 30% ; ENML 60%

Punification

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

butanol-1. On fait passer un litre de butanol & 10% d'eau contenant 2,5 g

de monomere (ou ENIBL). L'élution est faite par le méme solvant, seule la
fraction 0,7 1 & 2 1 est concentrée par évaporation & un volume 200 ml dans
laquelle le monomere (ou le modele) cristallise & froid. La recristallisation

est faite dans le butanol.

Chromatographie sun couche mince

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

Solvant : 40 ml butanol
10 ml eau

10 ml acide acétique

ENIBL 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 = 0
Rf ¢NIBL = 0,20
Rf ENML = 0,31

B - MODELE ET MONOMERE A BASE D'ASPARAGINE

1 - SYNTHESE ET CARACTERISATION DU MONOMERE N-méthacryloyl-

L- asparagine (NMAsn)

Le monom&re NMAsn a été préparé par action du chlorure de
méthacroyle sur le sel de sodium de la L.asparagine, en milieu basique (5),

selon les réactions :
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N*H,C1™ 0 NH
oM NaOH i /2
H,N-C-CH,~CH H,N-C~CH,-CH
2 2 —p 2 2 \ I
“coou o0 | €007 Na
Chlorhydrate de L.asparagine:
- +‘ : . N :
0 C00 Na® | C'f3 :? 1) NaOH 0
HyN-C-CH,~CH + CHy=C - C - Cl —— p H,N-C
N\nH ‘ 27 HC1 |
2 CH2
I
I('JH-COOH
INH
(NMAsn) 'C=0
'c,:-CH3

+ NaCl + HZO

Le monomeére NMAsn synthétisé est soluble dans 1'eau et généralement

soluble dans les solvants organiques (dioxanne, alcool, THF...). Il  est
caractérisé par : ' '
a) Pouvoir optique rotatoire

[+}
[a]§?}6c = - 24,4° (dans l'eau)

b) Température de fusion : s'autopolymérise a partir de 150°C,avant
la fusion. -

c) Spectre infra-rouge

Spectre n°3
On trouve les bandes caractéristiques de 1'amide 1 2 1665 cm-l,

amide II & 1550 cm'l, la vibration NH a 3290 cm™! et la fonction acide 2

1720 cm—l..

d) Spectre RMN

Résumé dans le tableau suivant.
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(3) : Position du pic

H CH °
(1) | l 3 . ppm/DSS n° carbone
C == C ‘
(2) | ["
H lC—O : 5,75 - 5,52 : (1)(1") doublet
NH . ] ‘e ‘
I 1,938 : (3) singulet
(5& .CH ‘
H, SCOOH
NS¢ 2(a) | 4,8 (4) triplet
: , : ri
H N~ o P
2,938 : (5) doublet
Tableau III .
Caractéristiques des pics RMN du proton de NMAsn (10"2M) a 60 MHz.
(dans DZO)

2 - SYNTHESE ET CARACTERlSATION DE LA MOLECULE MODELE
N-isobutyroyl-L-asparagine (NIBAsn)

La synth2se de NIBAsn s'effectue de la méme fagon que celle du

monomeére NMAsn.,

0 + -
i SN0y NaoH
H,N-C-CH,-CH
2 2 —
\COOH 3) HCI 9 ,
2) CH3-(IIH—C—C1
CH3
( T /CH3
H,N-C-CH,~CH-—- NH-C-CH + NaCl + H,O0
2 2 2
COOH 3
NIBAsn

La molécule NIBAsn présente des propriétés physico~chimiques
semblables 2 celles de NMAsn. APart sa grande solubilité dans I'eau et les

solvants organiques, elle est caractérisée par :
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a) Pouvoir optique rotatoire

[a]20°C

546 ~-36° dans l'eau

b) Température de fusion : Ty = 152°C

c) Spectre infra-rouge

Spectre n°4

I présente plusieurs bandes ; nous donnons les bandes

caractéristiques de 1l'amide I & 1655 cm'l, amide I1I & 1555 cm-l, la

vibration NH a 3295 cm"1 et la fonction acide & 1754 cm-l.

d) Spectre RMN

(1) CH CH (1) . .
3 73 : Position du pic o
\ICH (2) . en ppm/DSS n° carbone
C=0 : :
lNH : 1,156 : (1)(1') doublet
CH\(4) 2,54 : (2) septuplet
0 CH, COOH
% - :
s (3) : 2,886 : (3) doublet
H2N
4,8 : (4) triplet
Tableau IV }
Caractéristiques des pics RMN du proton de NIBAsn (IO'ZM 1'1) a4 60 MHz.
(dans DZO)

3 - MODE OPERATOIRE

Le méme protocole expérimental a été suivi pour la synthése du
monomére NMAsn et la molécule modele NIBAsn.

Une solution de sel de sodium de la L.Asparagine (0,25 mole) est
refroidiea 5°C dans un bain de glace, 4 laquelle on ajoute simultanément
0,25 mole de chlorure de méthacroyle (ou 0,25 mole de chlorure
d'isobutyroyle) et 0,25 mole de NaOH sous forte agitation magnétique
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pendant 1 heure & 1h 30mn. Aprés addition, on laisse agiter pendant 1 heure
3 température ambiante. On acidifie la solution avec HCI (5N) ajouté goutte
a4 goutte jusqu'a pH 3,2 Ensuite, on extrait le monomere formé (ou la
molécule modele) 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. Aprés filtration, on évapore une grande
quantité d'acétate d'éthyle et on laisse le produit cristalliser a froid. Aprés
cristallisation du monomere (ou molécule modele), on le séche sous pression

réduite & 30°C. La recristallisation est faite dans l'acétate d'éthyle.

Rendement : NMAsn 31%
Modele 44%

Chromatographie

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

d'amine libre dans le monomeére ou la molécule modéle.

C - SYNTHESE ET CARACTERISATION DES POLYMERES
La poly N-méthacryloyl L-asparagine (PNMAsn) et la poly N-méthacry-
loyl L-lysine PENML)

Les deux polymeres PNMAsn et P¢éNML ont été obtenus par polymé-
risation radicalaire des monomeéres NMAsn et ¢éNML respectivement.

Dans ces polymérisations, nous avons utilisé deux amorceurs selon la
solubilité du monomere.

L'amorceur AIBN (X,0-Azoisobutyronitrile) pour la polymérisation de
la N-méthacryloyl-L-asparagine qui est soluble dans le dioxanne, puis le
persulfate de potasium pour polymériser la N-méthacryloyl-L-lysiné qui est
soluble dans 1'eau. |

Ceci selon le schéma suivant de la polymérisation radicalaire. En
désignant par I l'initiateur qui se décompose par action de la chaleur ou a
la lumitre et par M le monomeére.

Amorgage

I ———» R +R°
ou hv
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R+ M—— 3 RM°
Propagation

‘RMr; »+. M ___,,RMI; .1
Terminaison

RMI; + RR— RMnR
Combinaison
RMr; + RM___ » RM

RM™ + RMP__’ RM_~ + RMp Dismutation

1 - SYNTHESE DU POLYMERE P¢NML

Réaction : avec KZSZO8 comme initiateur

5208_ > 2504

S0, + H,0______ 5 HSO,” + OH"
RC = 0H® ou 504‘
CHj (s
Re + CHy = C +RC-CHZ-IC
C=0 IC=0
I
|NH | |NH
l——- — — — o
' {CH2)4 : R
ENML | = R
AN |
N coou .
| 2
|

¥
Loadie
et A

i
B
. ;‘t

X
g
(3 e
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?HB %H3 | CHq
RC-HZC——f' + nCH, = f —» Rp-(CH,- f )5
C=0 C=0 f=0
o
CH
: ’ Hood” N,
P ENML

Mode opératoinre

Dans une ampoule A sceller, on met 100 ml d'eau distillée contenant
4,28 g de monomére ¢NML et 25 mg de K28208. On dégaze au moins trois
fois par congélations et décongelations successives & une pression de 5.10'S _
mm Hg. Ensuite, 1'ampoule est scellée puis portée a une température de

65°C pendant 12 heures.

Le polymere formé étant soluble dans 1'eau, on l'a purifié par simple

dialyse contre leau pendant 3 & 4 jours en changeant au moins 2 fois 1'eau

- par jour. Dans une derniere étape, le polymere est obtenu par lyophilisation.

2 - SYNTHESE DU POLYMERE PNMAsn

Le monomére NMAsn est polymérisé dans le dioxanne en utilisant

1'AIBN comme initiateur.

Réactions :

- s CHy ~ CHa
Hal - L - N =N =& - CHy —— 5 ongc-c + N
CN CN ;

CN
AIBN
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FH3 FH3 FH3 FH3
HaC - Ff + CH, = f » HiC - F - CH, - f'
CN F:o CN on
NH FH
|
r"‘—"kﬂ“"T R
o CHy  coon |
| Qc/ l = R
|
/ |
N
NMAsn
T A tHy
H3C - C - CH2 - f + nCH2 = F i —4CH2 C ‘#r - -
CN f=0 F=O f=0
FH PH NH
|
R R *CH
CHE/ ™ COOH
0 /
S
H N
PNMAsn

Mode opératoire

4 ¢g (4,67.10—3 moles) de monom&re NMAsn sont dissouts dans 5 ml
de dioxanne, on ajoute 20 mg d'AIBN (amorceur), on dégaze trois fois la
solution sous une pression 5.107° mm Hg (congélation et décongélation

succéssives).

Aprés dégazage, l'ampoule est scellée et portée a 60°C pendant 8
heures. Le polymeére obtenu a été purifié par simple dialyse contre 1'éthanol

puis contre 1'eau pendant 2 a 3 jours.

Remarque : le dioxanne doit étre purifié par passage sur alumine

pour éliminer toute trace de péroxyde.

 Test : dioxanne + Kl couleur jaune (dioxanne impur)

dioxanne + KI __,.  incolore - (dioxanne pur)
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3 - CARACTERISATION DES POLYMERES P¢NML et PNMAsn.

a) Solubilité

Résumé dans le tableau suivant :

Eau :  Alcools : Dioxanne :Chloroforme: DMSO : Benzéne
;&NML : + : - - - ¥ -
:PNMAsn : + + + - + -
(+)‘ soluble (%) 1égérement (-) insoluble

Les polyméres P¢éNML et PNMAsn sont solubles dans l'eau. Le

polymeére PNMAsn présente une grande solubilité dans les alcools.

b) Etude du pouvoir rotatoire : dans l'eau

20°C
PENML : [oz]s46 =+ 12,1°
. 20°C _ o
PNMAsn : [a]546 = - 24,4

c) Spectre infra-rouge

Spectre n® 5 : PENML
Spectre n® 6 : PNMAsn

Nous donnons seulement les valeurs essentielles relatives &4 la zone

de vibration des groupements acide, amide et N-H.

Nous remarquons une variation des valeurs de l'amide I, amide II,
NH et acide par rapport & celles du monomére et de la molécule modele.
Cela suggére que les différentes fonctions des polymeéres .sont  impliquées
dans la formation des liaisons hydrogénes du type intra~-chaine ou inter-
chaine polymére  (6)(7).

On observe la vibration de 1l'amide I (PENML = 1632 cm-1 ;
PNMAsu= 1620 cm'l), la vibration de l'amide II (PENML = 1531 cm™!
PNMAsn = 1524 cm-l).
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La vibration de la fonction acide PNMAsn est & 1700 cm'l, celle de
PENML est non visible a partir d'une pastille de KBr, mais elle est visible

(dans D0 apD acide) a 1700 cm L,

La vibration NH de ces deux polymeres est visible (PENML = 3402

1. PNMAsn = 3452 cm™}),

cm

Pour les polyméres, I'étude L.R. a été réalisée avec un spectropho-
tometre a transformée de FOURIER BRUCKER IFS 113V car avec un spectro -
photomeétre ordinaire, les bandes amide I, amide II et acide ne sont pas bien

résolues.
d) Spectres RMN

' Résumés dans les deux tableaux suivants :

(1) Positi i
on du pic o
(2) |CH3 : en ppm/DSS n° carbone
————(CH2 - f - ;ﬁ__ . )
C=0 : 1,49 : (1) massif
I .
|NH 1,76 : (2 massif
(3) CH
(4) CH : 2,78 ¢ (3) massif
%) ICHZ : 213 | : (4)(5)(6) massif
(6) ~|(:H2 : . AT
CH : 3,74 : (7) massif NHLES
7 - e
Hoot” N,
(7) |
Tableau V

Caractéristiques des pics RMN du proton du PENML (8.10'3 M) dans D0
2 80 MHz. '
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(1)
CH .. . ,
(@) | 3 :  Position du pic n° carbone
| ,
C=0 ,
[ 1 : (1) massif
NH .
[ .
Cﬂ\ : 4,60 ¢ (2) massif
: CH2/ (2) "cooH :
0‘\c/ (3) : 2,76 : (3) massif
/
H2N :
1,66 s (4)
Tableau VI 4
Caractéristiques des pics RMN du proton de PNMAsn (10-2 M) a 80 MHz dans D,O.

2
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Premitre partie : ETUDE POTENTIOMETRIQUE

Deuxie¢me partie : ETUDE MICROCALORIMETRIQUE
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Nous avons synthétisé des polyméres et petites molécules mod2les
porteurs d'amino-acides dans leurs chaines latérales. Ceci leur confére
soit un caractére acide (cas du PNMAsn) soit un caractére amphotire
(cas de PeENML). L'ionisation des fonctions acides et amines dépend du

pH selon les équilibres :

1 - PENML : polyméthacryloyl L-lysine

_t _t
Polymére — Polymére —> Polymére
l +Ht é +Ht ‘
C c
/ \N+ - / \‘+ - 7
HOOC H3 0ocC N H3 0ocC NH2

2 - PNMAsn : polyméthacryloyl L-aspargine

-HYt
Polymére - > Polymére
' +Ht |
CH CH
/ N\ / N\
0 H2C COOH 0\ H2C Coo
N 7/ \C/
C
. /
H N HoN

Les mémes équilibres peuvent naturellement étre écrits pour les
molécules modeles.

Le PNMAsn se comportera comme un polyacide, tandis que le
PENML aura un caractére de polyampholyte avec, en particulier, l'existence

d'un pH isoélectrique.

On peut également prévoir des comportements différents vis-a-vis

de la complexation par des métaux de transition.







~27-
Premitre pantie
ETUDE POTENTIOMETRIQUE

-=0000000=~

Introduction

L'étude des interactions ligand-proton (jonisation - ou protonation) et
1'étude des interactions ligand-métal (formation de complexes) peut étre
faite en utilisant une électrode indicatrice. La réponse de cette électrode
doit étre fonction de I'activité de l'une des esp&ces libres en solution (proton

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

t

E =+ 2L joga; = ¢+ L2222 10 a; (a 25°C)
ZF VA
avec : potentiel d'électrode

: constante

: constante des gaz parfaits

E

C

R

T : température absolue

Z : charge de l'ion considéré
F : Faraday

a

= activité de l'ion considéré.

L'électrode sélective utilisée sera une électrode de verre (électrode
pour mesure de pH) pour 1'étude des équilibres de prdtonation (échange
" d'ions HY).

- 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 plus 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 et le cobalt alors
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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, et par la-méme,
perturbent leurs équilibres de dissociation, avec comme résultat des variations

de pH de la solution.

L'électrode de verre peut alors étre utilisée comme moyen d'étude des

équilibres de complexation.

Nous distinguerons 1'étude potentiométrique des molécules modeles de
celle des polymeres. En effet, les constantes d'équilibre peuvent étre définies
sans équivoque pour les molécules modeles. 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 méme pour les polymeéres, pour lesquels toutes les
constantes d'équilibres sont fonction du degré d'ionisation. Les méthodes de
calcul sont plus simplistes et conduisent & des constantes plus globales. Il
n'existe pas, & notre connaissance, de programme de calcul par affinement,

-

comparable & ceux utilisés pour les petites molécules.

I - ETUDE POTENTIOMETRIQUE (pH métrique)‘ DES MOLECULES MODELES

Il existe, pour le traitement des données expérimentales de
potentiométrie, de nombreux programmes de calcul (1-12). 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 MUIti paramétrique pour la PROTonation ) et MUCOMP
(affinement MUIti paramétrique pour COMPlexes ) mis au point par G.
NOWOGROCKI, J.CANONNE et M. WOZNIAK (1,2) a I'Ecole Nationale
Supérieure de Chimie de Lille.

A - APPAREILLAGE - PRECAUTIONS OPERATOIRES

-+

¢ Toutes les études ont été réalisées a 25°C - 0,05°C, dans une
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cellule de titrage avec jaquette de circulation. La solution est homogénéisée
par agitation magnétique.

La concentration en ligand est de 1'ordre de 2.10'3 M. La

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

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

¢ 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 titrant, NaOH 0,25 M, est ajouté a l'aide d'une microburette d'un

" volume total de 2,5 ml (précision : 2.10'4 ml).

¢ La chaine de mesure: est constituée par une électrode de verre et

une électrode au calomel associées en une électrode combinée (SCHOTT N
65).

¢ Le pH expérimental est mesuré & l'aide d'un pH-metre-millivoltmétre
Radiometer type PHM 64, dont la résolution est de 0,001 unité de pH. Cette
résolution n'est atteinte que si la régulation de température est suffisamment
précise (t° = 25 ¥ 0,05°C).

P . . . + .
Le pH expérimental donne l'activité des ions H  en solution, ag* - Or
les équations analytiques reliant les différentes grandeurs caractéristiques de
” o1 . . + + .
la solution utilisent la concentration en ion H', [H']. Ces deux dernigres

grandeurs sont reliées par le coefficient d'activité de 1'ion en solution :

CHEE Yiut

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

- log¥ = 0,5 22\ quand 10,02
et - logY =027 Vi quand 0,02¢ 1£0,2
1+ B\/I_
avec I = —1-2 C. Z.2 ;
21 b1

Relation dans laquelle interviennent les concentrations Ci de chaque

ion, de charge Z; ‘
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Au cours d'un dosage, toutes les concentrations C. varient et donc la
! i

force ionique I varie.

A condition de connaitre la constante B, on peut théoriquement

calculerY et donc [H*] 2 tout instant du dosage, & partir du pH.

Sur le plan pratique, on préfére généralement ajouter a la solution, un
sel de fond, de concentration largement supérieure a celles des espéces en
solution, et qui assurera une force ionique et donc un coefficient d'activité

quasiment constants.

Tous les dosages ont été effectués en milieu NaClO4 0,1 M, l'ion

perchlorate ne donnant par ailleurs, aucun complexe parasite.

0 L'ensemble de titration est piloté par un calculateur HEWLETT-
PACKARD HP 9825 qui assure la saisie des données V, pH et contrdle

1'addition de réactifs par la microburette.

Le programme utilisé permet de controler 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.
Toutes les données expérimentales sont enregistrées sur cassettes ou
disquettes afin d'étre traitées ensuite par les programmes d'affinement

multiparamétrique.

B - PRINCIPE DU CALCUL DES CONSTANTES

Les équations rigoureuses reliant le pH d'une solution aux autres
grandeurs qui la caractérisent (concentrations, constantes d'équilibre etc...)
sont complexes. Ce n'est que depuis l'apparition des moyens de calcul
informatiques que le traitement mathématique rigoureux de celles-ci a été

rendu possible sans aucune approximation (14).

Une description détaillée du traitement mathématique utilisé dans les
programmes MUPROT et MUCOMP, et, en particulier, la méthode de
NEWTON-RAP HSON a été faite par M. WOZNIAK (1,215).

Nous rappelerons seulement ici, le principe du calcul :
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~ 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
comparé au volume expérimental V, pour chaque point expérimental, c'est 2

dire pour chaque paire de valeur (V, pH).

En - affinant = certains parameétres, on va chercher & minimiser sur
I'ensemble des points expérimentaux, la différence V-V ou, plus

c
exactement, le terme :

n=N 5
S = n; wn(v-vc)

ou N est le nombre de points expérimentaux (surabondants) et W est
un coefficient de pondération (15). On cherche donc & faire coincider au

mieux points expérimentaux et courbe calculée.

Le programme MUPROT permet d'affiner deux types de grandeurs :
a) Les grandeurs dépendant des constituants chimiques

Ce sont :
- les concentrations des espéces principales et des
impuretés.
Une impureté importante est le carbonate introduit avec le réactif
basique. En milieu acide :

€0.2" +2HY o H

3 Co

2773

et H

2CO3 — H,0 + CO

2 2

- les constantes de stabilité de chacune des formes

protonées.

b) Les grandeurns dépendant de fLa chaine de mesure
 Potentiel de jonction, pente de 1'électrode, décalage d'origine.
En résumé, on peut affiner :

- la concentration des espéces

- les constantes de protonation
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- le carbonate en solution initiale

- le carbonate ajouté *

- le dégagement de CO2 gazeux

- la constante de l'eau *

- la concentration d'acide fort 2jouté initialement
- la concentration du réactif *

- la pente

- le décalage d'origine *.

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

dosage préliminaire de HClO4 par NaOH.

Pour un protolyte comme la lysine, par exemple, on peut affiner
jusqu'd douze paramdtres, mais il faut se rappeler qu'ils ne sont pas tous
indépendants. k

——————— - ———— - e o " — —— O " P S s - - - - -

Le programme MUCOMP permet de déterminer en plus des paraméetres
cités ci-dessus

- la concentration en métal

- les constantes de formation des différents complexes

présents en solution.

MUCOMP peut traiter des dosages acido-basiques, c'est a dire que
proton et ion métallique sont traités commes des particules susceptibles de
se lier au ligand. _ -

MUCOMP peut traiter simultanément plusieurs courbes de dosage en
présence ou en absence de métal pour augmenter le nombre de points

expérimentaux et permettre un meilleur affinement.

C - DEFINITIONS

On note L le ligand ayant perdu tous ses protons normalement

ionisables (c'est & dire ionisable en absence de métal).
Les formules stoechiométriques sont données sous la forme :

M
PHq I"r
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ol p, q et r sont les coefficients stoechiométriques.
Exemple : Un complexe CuH,L, sera noté 1 2 2.

Lorsqu'une molécule d'eau liée & 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.

Exemple : Cu(OH)L 1 -1 1
Cu(OH)2 ' 1 -2 0
Pour la glycine-glycine (Gly-Gly) :
NH, - CH, - =0
2 2
\ \
Cu N 1 -1 1
— \
c

\\ P
€00

(les charges sont omises pour simplifier la notation)

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

CONSTANTES D'EQUILIBRE :

Constantes globales de formation

8 M H L]
pqr
tmMIP [HI1® 1"

Pour 1'équilibre PM + gH + rL << M_H

DCILY‘

Constantes d'équilibre intermédiaire

L DL

pqar
(M Hy Loy L]
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Pour 1'équilibre Mp Hq Leoq + L - Mp Hq L.
' L
Exemple : CuHL + L +«—=  CuHL, K112
L
—
ou Cul +L I CuL2 KlOZ
Constantes d'acidités
M. H L
LN
pqr
[Mp Hq 1 Lr] [H]
. eye —
Pour 1'équilibre Mp Hq-1 Lr + H -— Mp Hq Lr‘
. H
Exemple : CuHL, + H -— CuH,L, K'y99
HL +H <> H,L k'l
ou - 7 D 3 031

Dans la suite, chaque valeur de logB ou log k seraaccompagnée

de 1'écart type 0 sur le dernier chiffre significatif.

D - RESULTATS EXPERIMENTAUX

Nous avons tout d'abord étudié les complexes formés avec la lysine, &
partir de laquelle £ NIBL a été synthétisée, afin de comparer les constantes
de protonation et complexation. Nous avons également étudié un dipeptide
simple glycine-glycine (Gly-Gly) pour lequel il est connu que la complexation

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

0
*NH,.-CH,-C-NH-CH,-C00~ + Cu —p cH.-c?
37 2T 2 27V
o / SN
NH,) / S CH,
™~ |
/CU C=0
H, \o/
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La comparaison avec les résultats obtenus pour €NIBL, nous indiquera

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

1 -_Systéme Lysine-Cu
+ +
NH3 - (IZH - (CH2)4 - NH3
COOH
Forme complétement protonée H3L

Le tableau VII résume les résultats obtenus en milieu NaClO4 0,1 M a
25°C.

Complexes : log B (et $cart-type)

Cu H L :  littérature nos résultats
(NaClO4 0,1M)

0 1 1 : 10,67 d)
10,72 a) 10,65 (1)
10,54 c)
0 2 1 : 19,81 d) :
19,90 a) 19,79 (1)
19,60 c)
0 3 1 : 22,08 a) 21,97 (1)
22,01 d)
1 1 1 : 18,29 d) 18,33 (2)
1 2 2 : 3545 d) 35,58 (4)
1 1 2 : 2552 d) 26,23 (4)
1 0 2 : 13,7 a) 15,81 (7)
13,6 b)
13,9 «¢)
15,05 d)

a) Réf. 17 : milieu force ionique 0,01 c) Réf. 19 : milieu NaClO, 0,1 M
b) Réf. 18 :milieu O,1 M KH,PO,  d) Réf. 20 : milieu KNO; 0,1 M
Tableau VII

Constantes de formation des complexes lysine-cuivre.

3
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A partir des constantes de formation de H3L, H2L et HL, on déduit

les pk d'ionisation successifs selon :

logB]L (HL)
log [32 (HZL)

log ,83 (H3L)

PK,

k'pKl + pK2

]

pK1 + pK2 + pK3

1

pK1 = 10,65 ; pKz 9,14 pK3 = 2,18

correspondant aux équilibres suivants :

LH & L + H Ky
LH3 . LH2 + H K3

Les deux premires valeurs correspondent a I'ionisation des deux

groupes amino (famino puis djamine), le troisiéme au groupe carboxyle.

Le complexe 1 0 2 que nous retrouverons dans le cas de ENIBL, a la

structure suivante :

coo NH

2
\Cu
~

-~ N
7
\COO

NH C CH/
2-( H"2)4- N
NH

CH-(CHZ) -NH

4 2

2

Sa constante de formation (log 3 = 15,81) correspond & la création de
deux cycles & 5 atomes. Notons qu'on n'observe pas de complexe 1 O 1,

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

protonée :
/COO\ /OHZ
*NH,-(CH,),-CH Cu
3 24
N S N\
NH2 OH2

Si on admet que l'ionisation de la fonction NH2 en & est peu
perturbée par la formation du complexe 1 1 1, on peut estimer par
différence (18,33-10,65) & 7,5 environ le log 3 pour la formation hypothétique
du complexe 1 0 1 (liaison du cuivre & un amino et un carboxyle). Pour le
complexe 1 2 2, on trouve log3 = 35,58voisin de (2 x 10,65) + (2 x 7,5) =
36,8.
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La diglycine NHZ-CHz—C'I| —NH-CHZ—COOH peut subir une déprotonation

0]
du groupe amide en présence de métal.

Gly-Gly-Cuivre Gly-Gly-Nickel
c'est-a-dire a4 25°C, dans NaClO4

sont en excellent accord avec ceux de la littérature. (Tableaux VIII et IX).

Nous avons étudié les systémes

et dans nos conditions opératoires,

0,1M. Dans les deux cas, nos résultats

On note en particulier que la formation du complexe 1 -1 1 avec le cuivre :
/O
/4
CH2-—— C
/

/\’\\

a une constante log 3 = 1,56.

Le complexe 1 0 1 qui le précede

CH2 — C - NH
4 I “CH
NH2 0 I 2
N Cu/ C
/\\

S T~ o

a une constante log 3 = 5,7 qui caractérise l'interaction d'un cuivre avec un

groupe amino et le carboxyle d'un groupe amide.

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

Leus structures sont les suivantes :

1 -21: _0
CH, - C
P N
NH,, N,
N / CHy
/Cu C
OH ™~ o7 N
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Complexes Log beta littérature : Log beta (nos

Cu H L : a b c résultats)
o 1 1. sm sis L s

0o 2 11,17 11,34 11,29 (2)

1 0 5,56 5,71 5,55 5,62 (2)

1 -1 1,50 1,56 1,56 1,50 (1)

1 -2 -7,80 -7,96 -7,54 -7,78 (2)

1 -1 : non signalé 3,96 4,87 (3)

2 -3 -4,18 -9,50 3,70 (3)
;1) Réf. 21 b) Réf. 22 c) Réf. 23

Tableau VIII

Constantes de formation des complexes Gly-gly-Cuivre dans NaClO 4 0,1M 3 25°C

Complexes Log beta littérature : Log beta (nos
. Ni H L a b c,d résultats)
o 11 B0y 815 i B11 (1)
0 2 11,17 11,34 11,29 (2)
1 0 4,11 4,03 4,0 4,04 (5)
1 0 7,32 7,24 7,2 7,26 (4)
1 0 9,43 9,41 - 9,01 (10)
1 -1 -1,48 -2,06 -2,11 1,59 (5)
1 -2 10,96 -12,15 | - ~11,82 (6)
;) Réf. 24 ;)) Réf. 25 c) Réf. 23 d) Ré&f. 26
Tableau IX

Constantes de formation des complexes Gly-gly-Nickel dans NaClO 4 0,IM a 25°C
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1 -1 2 :
co0 - CH2
Y 2 /\ / /
/ Cu ! CH
CHy , 2
| / \ , /
Co / '
N\ ———-———///
\\ NH,
CH2
™ (00
2 -3 2 :
0
V4 -
CH2 — C CH2C00
pd ~
NH, N NH,,
Cu Cu \ (l:H2
H.,0 OH — N —¢C
| _ o-
CH2C00 BU
ULLg‘
3_ - Systéme ENIBL-Cu, Ni, Co ou Zn

Nous avons tout d'abord déterminé les constantes d'ionisation de

i2+, Co2+ et

ENIBL. La complexation. de ENIBL par les ions divalents Cu2+, N
Zn2* a &té ensuite étudiée pour différentes valeurs du rapport R = [ligand]/

[métal], R variant de 1 & 5.

a) Protonation

NH,*
_
ENIBL (CH3,)2CH - ﬁ - NH - (CH2)4 - CHy
0 COOH
Forme LH2
On a donc deux équilibres :
NH,* NH.* K
R-CHL 3 < Rr-ci< 3 LHy, —=> LH + H

COOH c00-
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et +
NH NH K |
R-ch 3 = R-CHC Z. LH — L 4+ H
C00 c00 -«

Les constantes de formation des formes LH, (0 2 1) et LH (0 1 1)
sont données dans le tableau XI.

Les pK correspondants sont trés proches de ceux d'amino-acides tels
la valine et la leucine et de ceux des fonctions COOH et ozNH2 de la lysine
(tableau X).

Amino acide : pK COOH pK ()(NH2

¢NIBL : 2,40 (1) 9,42 (1)

Lysine a) : 2,18 9,18

Valine b) : 2,35 9,62

Leucine ¢) : 2,36 9,69
a) Réf. 17 b) Réf. 27 c) Réf. 28
Milieu force ionique 0,01 0,5 M de NaClO4 Milieu 0,1 M

Tableau X

Constantes d'ionisation

b) Complexatidn

Les figures 3 et 4 présentent quelques exemples de courbes de
[ligand]

[métall

titration de ENIBL en présence de métal. On notera R le rapport

La formation de complexes se traduit toujours par un abaissement de

pH di & un déplacement des équilibres d'ionisation.

Exemple :

+ - +
NH3 - R - COOH P NH2 - R - COO + H (a)
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[ pH ENIBL + Cu dane NaCl04 8, 1M
L 11 P
410
i $e
{0
4 <
. 1. ENIBL seul
L7
2 : R5
o 3 s R=2
. k¢ R
] Figure 3
ls Courbes de titrationsde ENIBL en présence
de cuivre
‘;'?.—kk" V =l
a.s 1.0 .
3U
LLILL
pH ENIBL + Ni dane Nall04 8, 1M ”
411
Figure 4
Courbes de titrations de€NIBL en présence
de nickel
1 :ENIBL seul
2 : R=5
3 :R=3
4 : R=2
vV ml
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N - R - c00” + cu®* /== (NH, - R - cooCu)* (b)
L'existence de 1'équilibre (b) {complexation) déplace 1'équilibre (a)
vers la droite et libére davantage d'ions HY.

Le tableau XI résume les constantes des complexes formés avec Cu2+

iz+, Co2+ et Zn2+.

’ .

N

Complexe 1 0 1 : Complexe 1 02 : log KI{OZ :

Cu : 8,00 (1) : 14,80 (2) : 6,80

NiZt 5,21 (3) : 9,50 (2) . 4,29
y : : :
Co : 4,26 (3) : 7,38 (3) : 3,12
2+
Zn 4,89 (5) 8,29 (5) 3,40
H* 9,42 (1) : 11,80 (1) :
(complexe 0 1 1) : (complexe 021 ):
Tableau XI

~ Constantes de stabilité des complexes de ENIBL

Le complexe 1 0 2 formé avec Cu2+ a une valeur proche de celle
trouvée pour la lysine. Par ailleurs, la constante obtenue pour le complexe
101 (log B= 8,00) est bien supérieure a celle du méme complexe 1 0 1
de Gly—GI); (log 3 = 5,60). Les liaisons Cu-ligand doivent donc étre
différentes.

Les deux complexes 1 0 1 et 1 0 2 font participer la fonction NH,

et la fonction COO-carboxyle (et non le -C- amide comme dans Gly-Gly).

Complexe 1 0 1

€00 OH,
~ ~ -~ 2
(CHg),-CH-C-NH-(CH,),-CH = Cul_
N NH, T OH,
0
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Complexe 1 0 2

L0  NH,
(CHg) ,-CH-C-NH-(CHy),-CH T > Cul > CH-(CHy) , -NH-C-CH(CH
I NH, €00 I
0 0

302

On peut néanmoins remarquer que le complexe 1 0 1 formé entre
ENIBL et le cuivre vérifie la relation :
Cu _ H
log KCuL = 2pKHL - 10,7
établie pour un certain nombre de peptides avec la glycine en position N

terminale, le complexe faisant participer dans ce cas, le carboxyle de
I'amide (29,30). '

Cette relation montre que la stabilitdé du complexe dépend
principalement de 1'acidité de la fonction NHZ'

Les dosages pHmétriques peuvent é&tre 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
consideére que les cycles & 5 atomes formés ci-dessus sont trés stables alors
qu'un cycle a 8 atomes faisant participer l'azote amide le serait beaucoup

moins.

L'ordre de stabilité des complexes (tableau XI, figure 5) C02+< Ni2+<
Cu2+ Zn2+ respecte celui observé par IRVING et WILLIAMS dans une étude

générale des complexes des métaux de transition (31).

Pour la réaction :

MLY + L — ML

< 2
[ML,]
la constante K102 = ——
(ML] [L]
peut étre calculée par
L _
log Kigz = 109 Bygp - 109 By,

log KIIOZ est inférieur a log 6101 ce qui signifie que la liaison du métal avec
un deuxidme ligand est plus difficile sans doute pour des raisons

d'empéchement stérique, ceci pour les quatre métaux étudiés (tableaux XI et
XII).
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log A
10 |-
A
/O
7\
/
/
/
5 4 /
/ /
A /O
-
7~
O/
] i } |
Co Ni Cu Zn
Figure 5

Stabilité des complexes et nature de

L
1'atome central A logﬁ101 o log K102

2+ ' L L
M + log B41/108 Boyq : log Kgy/log Bgyy+ 18 Kgy/logByy :
Cu2+ 0,85 0,72 0,85
Ni2* 0,55 0,46 0,82
colt 0,45 0,33 0,73
ZnZ* 0,52 0,36 0,70

Comparaison entre complexation et acidité

Tableau XII
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elg Systema N{BL-Cyu R=2/1

184

18%

12¢

184
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Figure 6
Courbe de répartition des especes : systéme ENIBL-Cu R=2/1

-4
.1Q Syeteme N1BL-Ni R=2/}

18}
184
144
121

19

NiL o

Figure 7

Courbe de répartition des esp&ces : systéme ENIBL-Ni R=2/1




_46-

'lﬂ-‘ Syotou.leBL—Co Re5/1

Figure 8
Courbe de répartition des espéces :(NiBL-Co R=5/1

o134 Systeme NiBL-Zn R=5/1

Figure 9 _ ‘
Courbe de répartition des espéces : systéme ENIBL-Zn R=5/1
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Pour chaque métal, des rapports caractéristiques introduits par IRVING

et Coll (32) peuvent étre calculés. Ils comparent 1'affinité du coordinat
+ 2+ L
pour H et M“" (log 6101/log Bo1y €t log Klozllog 6011).

On peut également exprimer l'empéchement a la coordination d'une
seconde molécule de ligand par le rapport log K[iozllog [-}101 (tableau XII).
Les valeurs obtenues pour les rapports log 6101/log 6011 sont trés 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 espeéces, c'est-a-dire les courbes :
concentration = f(pH). Les figures 6 & 9 correspondent aux complexes de

¢NIBL avec Cu2+, Ni2+, Co2+ et Zn2+ respectivement.

Les pH de formation maximum de ML ou de formation compléte de
ML2 sont variables d'un métal & 1'autre. Ceci refléte les différences dans les
constantes de stabilité. On note également que la courbe de répartition de

I'espece LH est trés dépendante de la nature des complexes métalliques.

Conclusion : L'étude potentiométrique montre que fLes complexes
NIBL-métaux sont du type 1 0 1 et 1 0 2 avee participation des fonctions
NH, et C00™, mais sans déprotonation des fonctions amides. Ces nésultats
seront confinmés par L'étude spectroscopique du systeme eNTBL-Cu.

Nous venons de voir qu'il n'y a pas déprotonation de l'amide dans le
systéme £NIBL-métal parce que le cycle & 8 atomes que cela impliquerait
serait instable.

Nous avons également synthétisé 1'acide-N-isobutyroyl diaminobutyrique
et avons étudié sa protonation et sa complexation par le cuivre qui devrait

conduire & des cycles de taille différentes.

CHy . CHy
CH
‘ pKNH2 logB011 = 9,59
€=0 |
( log 6021 = 12,66
NH
L PRcoon = 307
COOH” ™ (CH,),
\
NH
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pH
L1
-
L S
L 3
L 7
1 : N.isobutyroyl diaminobutyrique seul
L 5
2 : RS
3 : R=2
) Z.5 |jg L | .S

Figure 10
Dosage de l'acide N-isobutyroyl diaminobutyrique

seul et en présence de Cu2+ (R =5 et 2).

En présence de cuivre 1'abaissement de pH est trés faible (figure 10)
et on observe dés pH 6.3, la précipitation de Cu(OH)z. Le cuivre n'est donc
pas suffisamment masqué par la formation d'un complexe qui est trés peu
stable, comme le montre la valeur logBAl pour le complexe 1 1 1 qui est le

seul existant. Ceci correspond 2 une simple liaison Cu-COO™.

Ce complexe n'est pas suffisamment stable pour déprotoner ensuite
I'amide (23) et le complexe qui, par ailleurs, pourrait se former avec la

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

. e — o o W o] S o B S U e i T D e P S
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CH, COOH
N yd ‘
CH - C - NH - CH pK, = 3,35
S ] \
CH 0 CH, - ﬁ - NH,
0

Comme la précédente, cette molécule est trés peu complexante. Il y a
une simple interaction Cu-COO avec formation d'un complexe 1 0 1 pour

lequel log B~1. L'augmentation du pH conduit a la précipitation de Cu(OH)z

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

modéle (PNMAsn) a un pouvoir complexant trés marqué.

II - ETUDE POTENTIOMETRIQUE DES POLYMERES

Lorsqu'on fixe des sites complexants sur une chaine macromoléculaire,
on crée une concentration locale élevée de sites complexants. De plus, le
comportement des fonctions ionisables est trés différent de celui observé dans
le cas des petites molécules en raison des fortes interactions électrostatiques
provenant de l'accumulation des charges le long de la chaine. On peut donc
s'attendre & des différences dans la nature des complexes formés, mais aussi
a des modifications de leurs conditions de formation. Nous avons étudié la
poly(N méthacryloyl-L-asparagine)(PNMAsn), polyacide dont NIBASn, peu
complexante est la molécule modéle , ainsi que la poly(N-méthacryloyl
L-Lysine (PENML).

A - SYSTEME POLY N METHACRYLOYL L LYSINE AVEC CUIVRE
ET NICKEL

—— o - o ——— iy - T W —— T ———

La courbe de dosage de PNML dans NaClO4 0,IM 2 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 NH2 :

pKa1 = 3,09 pKa2 = 9,95
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T eH PNML + Cu dane NaCl104 2, 1M

:PENML  Seul dans NaClO,{ 0,1 M

1
2 : R=20
3 : R=15
Lk : R=10
5 1 R=5
V ml

Figure 11
Dosage de PENML sans cuivre et pour différentes valeurs de R

(ligand/cuivre)

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

Une relation théorique exprimant le pH isoélectrique d'un polyampholyte
en fonction de sa teneur en fonctions acides et basiques a été établie

récemment (33). La figure 12 représente cette variation pH; = f(teneur en
fonctions acides). e,

2 Yacide
5 0 s 00

Figure 12

pH isoélectrique en fonction de la teneur en acide
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Notre valeur expérimentale, pHi = 6,52 correspond bien & un

polyampholyte contenant 50 % de fonctions acides.

2_-_Interaction PENML-Cu_etPENML.-Ni
Les dosage effectués en présence de Cu montre un abaissément-
considérable du pH qui peut aller jusqu'a plus de 5 unités de pH. Ceci

indique un pouvoir complexant trés important de PNML vis & vis du cuivre.

Dans le cas du nickel, l'abaissement du pH est également trés net,

bien que moins important (figure 13).

PNML +' Ni, deane NaCl04 3, 1M

‘‘‘‘‘‘

412

:PENML seul dans NaCl0
: R=15
: R=10
: R=5

y 051 M

NN

vV al

Figure 13
Dosage dePENML sans nickel et pour différentes valeurs de R
(ligand/nickel)

Les programmes de calcul que nous avons utilisés pour déterminer la
nature des complexes formés avec ENIBL, ne peuvent étre utilisés ici. En
effet, dans le cas d'un polymére, l'ionisation d'une fonction ne peut étre
décrite de facon simple par une constante d'équilibre, car elle dépend de
1'état d'ionisation des autres fonctions portées par le polymére. On ne peut

donc parler de constante d'ionisation, mais de constante apparente
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d'ionisation dépendant du degré de dissociation. Ce probléme est encore plus

complexe dans le cas d'un polyampholyte comme FeNML.

L'étude spectroscopique décrite dans un prochain chapitre, nous a
montré que le principal complexe formé dans le systéme PENML-Cu est du
type 1 0 2 c'est a dire CuL ,,

B - SYSTEME PNMAsn + Cu

- o . — —— o —— s —

Pour un polymere ionisable - en solution, deux types d'interactions
peuvent se produire :

- des interactions répulsives, qui sont diies & des forces répulsives
entre charges de méme signe portéespar le polyélectrolyte. Ces forces
lui conférent une structure étendue.

- des interactions & courte ‘distance, non électrostatiques. Ce sont des
forces de VAN DER WAALS (liaisons hydrogénes ou interactions non
ioniques). Ces forces cohésives ont tendance 3 donner au polyélectrolyte,
une structure compacte.

Selon 1'équilibre entre les forces répulsives et les forces attractives, le
polyélectrolyte adopte une conformation donnée. Dans le cas ol les forces
répulsives dominent, il existe une structure étendue notée "a'". Exemple
1'acide polyacrylique (34) ; quand les forces 2 courte distance prédominent,

on a une conformation compacte notée "b", cas de l'acide polyméthacrylique
(35).

Pour de nombreuses macromolécules, il a été montré l'existence d'une
transition de 1'état "a" & 1'état "b", cas de copolymeres 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 ¢ des groupes acides. Nous avons

donc étudié le comportement de ce polymére par une méthode potentiométrique.

Nous rappelons que, pour un mono acide faible, en solution aqueuse
peu concentrée, le pH peut étre exprimé par .la relation de HENDERSON-
HASSELBACH : ' ‘
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pH = pK, + log <& (1)
1-o
(0071 Base ajoutée + [H¥] —  -2,3 pH & (V_+Vp)
N —— = = a-}-e y 0
Ca . Ca n
C o= concentration d'acide (mol 1"1)
VB Base ajoutée
) Véquivalent Ca

LN

O£ O : cela est di & 1'autodissociation des fonctions acides.

Vs

\%
o

volume de base ajoutée

volume initial

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

B
' - +
pK, = -log K = avec K _ = (oo} [H7]
[COOH]

La constante de dissociation Ko et pKo sont indépendants de la présence en

solution des groupes déja ionisés. Cela implique que pK0 est une constante.

a) pK apparent

Pour un polyacide faible, les fonctions acides sont & proximité les unes
e e .em . .
des autres. L'ionisation de la i°™° fonction est accompagnée d'un travail

. . .eme
électrostatique, pour soustraire le i

H* au potentiel électrostatique '
produit par les charges (i-1) négatives déjh présentes. Y dépend de la force
ionique I et des distances entres les charges, c'est-a-dire de la conformation

du polymere en solution.

-e¥Y
K. = K. exp
a ° KT

K, @ constante de dissociation apparente.

pH = pK_ + log-—% + BY (2)
0
-
. . (K = constante de BOLZMANN)
gLt (e = charge électrique)
KT " (T = température )
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. . . .em
e\( est le travail nécessaire pour soustraire le i e proton du champ

électrostatique local du polyion. e Y est équivalent & 3G variation de

Vv

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

la macromolécule).
L'équation (2) peut alors s'écrire :

pH_-__pKo.;.]og_d_ + 9.’_‘_‘.3.4. _lq

(3)
1-0 RT YV

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

0,434 )G
pK. = pH - Log —%— = pK_ + By = pK_+ —22% 92 (4)
a 1-d 0 ¥ 0 RT dV

Pour un polyacide le pKa varie avec Y donc varie avec & 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 refléte
ce changement de conformation (figure 14b). -

p_ Ka% B : pKaA

état.b état.a

—> >
ol | o<

Figure 14

b) Courbe de titration HENDERSON-HASSELBACH

Les courbes de titration HENDERSON-HASSELBACH (H-H) expriment
1-A

la variation du pH en fonction de Log

Tr¢s souvent cette relation n'est pas vérifiée quand o est inférieur a

0,15 a cause de I1'auto-ionisation. Dans le cas ob les polyélectrolytes

subissent une transition conformationnelle, on obtient deux parties linéaires

dans les courbes H-H correspondant & un domaine de o olt l'une des 2

conformations est prédominante (figure 15b). Si on a une seule ligne droite
(Fig 155).Ce1a correspond une conformation normale étendue.
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- .
Log.l =% Logl =%
a g < b 9 ol
Figure 15

- —— ———— ————— " S - - ————————— —— = o — —————— e = - ————— " —— D ———

La courbe de titration modifiée de PNMAsn, PK = f(X )(figure 16)
montre que le pKa croit de fagon monotone. Cela montre que le PNMAsn a

un comportement normal (conformation étendue). dlt & son caractere assez
hydrophi le.
Ce polymeére a été étudié en présence et en absence du sel NaClO,.

L'étude de la molécule modele NIBAsn a été faite dans les mémes conditions
" que le PNMAsn (fig 16, fig 17). On obtient pour NIBAsn, un pKa constant ce

qui est normal pour une petite molécule.

i PNMAsn
5L
4 e,
® e e o eto—y—yo——se—-o s NIBASN
3 ] 1 1 ! ——
0,2 0,4 0,6 0,8 1 «

Figure 16
Variation de pK_a en fonction du degré d'ionisation { de PNMAsn
et NIBAsn neutralisés par la soude 0,25N & 25°C ( milieu NaClO4 0,1 M)
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NiBAsn

Figure 17
| Représentation de 1'équation HENDERSON-HASSELBACH modifiée de
PNMAsn et NIBAsn neutralisés par la soude 0,25N (milieu NaClO4 0,1M)

Nous avons calculé les différents paraméetres pKa et n du polymeére et

de la molécule modele (tableau XIII).

Les valeurs de pKa et n plus élevées pour PNMAsn que pour NIBAsn,
reflétent l'importance des interactions électrostatiques (effet polyélectrolyte).
Celles-ci sont fortement réduites en présence de sel (diminution de pKa et n
pour PNMAsn) mais elles subsistent puisque les valeurs obtenues pour PNMAsn
en présence de NaClO 4 0,1 M sont encore supérieuresa celles obtenues pour

NIBAsn en présence de sel.
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PNMAsn + PNMAsn NIBAsn +
sel (NaClO4) (sans sel) sel (NaClO4)
PK_ 5,35 5,96 3,93
(a & =0,5
n 1,25 1,62 0,97

Tableau XIII
Valeur de pKa et n pour PNMAsn et NIBAsn

> T - - —— - - ——— - ——— o} o e . T - - ——— - ————

Pour évaluer les constantes de formation, nous avons utilisé la méthode
de BJERRUM modifiée par GREGOR et all (37) et MANDEL et LEYTE (38).
La méthode de BJERRUM consiste & tracer n en fonction de p[A] ou p[A]l =
-log [A], i étant le nombre moyen de ligands [A] par métal. Cette relation

fait intervenir les différentes constantes successives de la complexation Kl’

N
X ik arl
- (5)

1+_E K. [A]i

Ky = ﬁ , (6)

J=1 g

[MA,_,1[A]

- M est le groupe central dans un composé MAJ
- N est le nombre maximal de J(i) ou nombre de coordination
- J oui est le nombre des ligands du composé MAJ (ou MAi)
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Les réactions de complexation s'écrivent :

K

R - CO0™ + MY —— R - COOM . (8)
R - COOH + MT — R - CooM + H™ (9)
b
J

Pour un monoacide simple, la constante K de I'équilibre de cette
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 a envisager l'équilibre
(9) ot la chaige nette n'est pas modifiée. La constante d'équilibre de (9)

est constante pour un monoacide ou un polyacide.

Elle est exprimée par :
mAl [HY]
bJ = (10)
[ MA ]1 [HA]

La constante bj est reliée a la constante K ] par la relation suivante :

J a Jd (11)

La méthode de BJERRUM a été modifiée par GREGOR et all. (37)
pour étre adaptée aux polyélectrolytes dont les "constantes" de dissociation
ne sont pas constantes. Les équations de BJERRUM peuvent étre exprimées

alors en fonctions de Bj'

n = (12)

B, = (13)
' 7—( bJ

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




~-59.

[HA] . . . . .
—, toutes les informations qui pourraient étre obtenues

n en fonction de p

par 1'équation originale de BJERRUM pour les Ki sont obtenues d'une

maniére tout-a-fait analogue pour bj"

Le nombre moyen de ligands li€s par métal est exprimé par :

_ [A,D - [HAD - [A]

n (14)

(M, ]

[At] : concentration totale des groupements acides (dissociés, associés ou
complexés).

[Mt] : concentration totale de 1'ion [M*]

[HA] : concentration des groupements acides associés

[A] : concentration des groupements acides dissociés.

GREGOR et all. (37) ont montré qu'il est possible de calculer [A] &
partir de 1'équation de HENDERSON-HASSELBACH (H-H) :

| +
¢ [HYIIAl  [A] et

. (15)

[HAT [A.] - [A]
ol Ka et n ont la méme valeur que dans le cas ou il n'y a pas complexation.
L'équation (15) est résolue par une méthode itérative (calcul sur
microordinateur HP 9825) la valeur A obtenue est introduite dans 1'équation
(14) pour calculer n. On trace alors la courbe de formation n en fonction de

p[Hﬁ], les logarithmes des constantes de complexation log bj sont les valeurs

HA N iz . . - .
de p[—_;,—] . & la moitié des valeurs successives enti¢res de n si les

différentes étapes de complexation sont bien distinctes.

Dans le cas ou la complexation est a deux étapes non distinctes, on
[HA]

"]

cherche la valeur du p qui correspond & n = 1. Elle est égale ilog B, =

2
log Bav' '

N S Rk

(M1 [HA]

Connaissant la valeur de BZ’ on peut calculer a partir de l'équation

(11) la constante de complexation K suivant la réaction (8).
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A partir de la courbe potentiométrique relative au systéme PNMAsn/Cu,
R = 5, (fig 18) nous avons tracé la courbe de formation n en fonction de

-log([——}i%) (fig 19). La constante de formation K du complexe Cu-PNMAsn est
[H ' ' '

de l'ordre de 5.108, par comparaison avec la molécule modele NIBAsn-Cu
pour laquelle K = 10 . Gla montre une grande stabilité du complexe
polymére-Cu par rapport au complexe molécule modéle-Cu. Dans le cas du
polymére, aucune précipitation a pH >S5 n'est observée impliquant que le
cuivie est bien fixé. Le complexe formé est du type -(COO)Z'Cu. On
s'attendrait donc 3 obtenir un palier vers la valeur n = 2. Au contraire, n
continue 3 augmenter lorsque log([HA]/[H+]) diminue (c'est-a-dire quand le

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

pH |

L 1 -
a5 1 ml NaOH

Figure 18

Titration de PNMAsn par la soude & 25°
—e—e—e_PNMAsn sans sel , R=0
—0==~PNMAsn + Na ClO4

= <<~<t-PNMAsn/Cu=5 + NaClO,
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1 | 1 I !

-2,5 -2 -1,5 -1 -0,5

logHA]/[H¥]

, Figure 19
Courbe de formation PNMAsn/Cu=5 + NatClO4

L'étude spectroscopique montrera qu'ad haut pH, il se produit une
déprotonation de 1'azote amide en présence de cuivre. Ceci est confirmé par
le calcul de nH+/Cu2+, nombre de protors libéré par atome de métal. On peut

montrer que Nyt oo goal y

N
nH+————xR

Vegqg
ol V = volume de soude versé en présence de métal
Veq = volume équivalent en absence de métal
R = rapport COOH/Cu?*

La figure 20 montre qu'il y a arrachement d'unproton en plus a pH=7
(correspondant & R+1), puis l'arrachement d'un second proton 4 pH=8,6

(correspondant & R+2). Ces deux protons supplémentaires proviennent de la
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fonction amide de la chaine latérale du polymeére. Des études menées sur
d'autres polymeres semblables ont montré que la fonction acide peut servir
de point d'ancrage pour la déprotonation de la fonction amide dans les

polymeres (39).

- nHYCu??l
10 | e s B
A/
........................................................ R+1 . —
8| 5

/

/
e

| i 1 | 1

3 4 5 6 7 8 9 pH

A~ R=8

—e—e—r— R=5

'

Figure 20
nH*/Cu en fonction de pH pour PNMAsn

Ces premiers résultats obtenus par potentiométrie pour le' systéme
PNMAsn/CuZ+ laissent envisager la présence de plusieurs complexes suivant le
pH :

- a pH acide, essentiellement un complexe du type (COO)ZCu entre

deux motifs voisins.

- & partir du pH=7, un complexe faisant intervenir la fonction acide et

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

- et 2 pH basique, un complexe faisant intervenir la déprotonation des

2 amides.

L'étude spectroscopique faite ultérieurement confirmera 'existence de

ces 2 complexes.
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Deuxieme pantie

ETUDE MICROCALORIMETRIQUE

-=0000000=-

Introduction

L'étude potentiométrique nous a permis de déterminer les constantes
de formation des différents complexes NIBL-métal. Ceci permet le calcul de

I'enthalpie libre de formation des complexes par la relation :
AG = - R T LnK

Une description plus approfondie de ces syst&mes nécessite de plus la
connaissance de l'enthalpie de réaction AH. Pendant longtemps, celle-ci a été
obtenue en mesurant les constantes d'équilibre K & différentes températures
et en appliquant la loi de VAN'T HOFF :

d Ln K _ _ AH
dT RTZ

Les valeurs ainsi obtenues sont souvent assez imprécises et on préféere

maintenant une mesure directe de AH par microcalorimétrie.

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

A4S par la relation :
AG = AH - TAS

L'étude microcalorimétrique prolonge et compléte 1'étude
potentiométrique. La connaissance des courbes de répartition des espéces
(12re Partie de ce Chapitre) est indispensable pour exploiter les résultats de

la microcalorimétrie.
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., 1 = ETUDE MICROCALORIMETRIQUE DE € NIBL AVEC LE CUIVRE ET LE NICKEL

A - PRINCIPE DE LA MESURE

Plusieurs  types d'appareils peuvent &tre utilisés pour mesurer une
chaleur de réaction. Nous avons utilisé un microcalorimétre du type CALVET
(Sétaram ) de sensibilité trés élevée. '

——— . —— - ——— o —— ————— - o (o o = - -

L'élement de mesure est un fluxmetre thermique qui mesure !'intensité
des échanges thermiques (débit de chaleur) entre une .enceinte interne ou se
produit le phénomene étudié (cellule de travail) et le milieu extérieur. Le
fluxmatre thermique (ou pile fluxmétrique) est constitué par un ensemble de
thermocouples montés en différentiel (figure 21).

ConmLRIOND

- v "
e rHM

\ \'L_“—\.s;:
: ",il;.-_p_. I e
i

Bosuea

B

F cooluillc,s alu.
S pince comque
D . douile {u'(z
< . cele

Eint enceinte k.
Eext encente ext.
=3

File ‘(luxmékr'le\uc

IRANAN \\\“{\f\\\\_‘-‘)_“\\ AN

===,
B

- ™15 vt s LI DA L3O
@SS \S L\ TEATRANRA R s

N\

Figure 21

Coupe verticale d'un élément microcalorimétrique

Les soudures d'un signe sont au contact de la cellule, les soudures de
signe opposé étant au contact d'un bloc de référence thermique. Pour chaque
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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 méme

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

Les écarts thermiques entre la cellule de mesure et le bloc de
référence sont toujours trés petits , de telle sorte que le systéme fonctionne
de fagon quas® isatherme.

2) Montage différentiel

i — > " v ——— T i - — . " — - - -~ ————

- . 4 640 ol 240 -

connecteur chauffage 1 : entrée de cellule
I o amem—n  ama s am s meee e m

|

tube introducteur

centrages I<s - liaison
=g ligison__

: | galvanometre
' j_galvanometre

_pupitre de cde

1\_sonde régulation

élement calorimetrique

bloc équirépartiteur
sonde température

cuve interieure

cuve aluminium

cylindre extérieur

cuve chauffante

isolant

colonnes isolantes

7

3
=
|

l haoteur 1f90mm B : “

ceombrement  :
nedes disponible  pour le dcs-soncnl: dea celivles :+ /0O mm;

Figure 22

Coupe verticale du microcalorimétre
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Les échanges thermiques ne se font pas uniquement par les
thermocouples. D'autre part, le fluxmétre 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 et bloc ne
produisent pas de signal parasite. On utilise alors un montage différentiel qui
utilise une pile de mesure et une pile de référence et compense les
perturbations (figure 22). Les deux piles sont logées dans un bloc équi-
répartiteur de chaleur. La température interne du microcalorimeétre est
contrdlée par un régulateur SETARAM RT 3000 RAb.

Le signal différentiel provenant des piles de mesure est faible ; la
sensibilité maximum est de 60 mV/mW. Il est donc nécessaire de l'amplifier.
On utilise pour cela un nanovoltmeétre amplificateur SETARAM NV 724 dont
les calibres d'entrées varient de4,V a IOOO/u,V pour un signal de sortie de 10

mV utilisable sur un enregistreur.

3) Cellules de mesures

Bien que le fabricant commercialise différents types de cellules,
1'opérateur préfére en général concevoir sa propre cellule pour son besoin
particulier. Mous avons utilisé des corps de cellules en inox que nous avons
modifiés. Pour certains , un tube de verre a été collé au fond de la cellule.
Pour d'autres, un tube en inox a été fixé 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 étre

mélangés au moment opportun.

Les cellules de mesures sont préchauffées avant leur introduction dans
le microcalorim&tre, & une température aussi proche que possible de la
température interne de 1'appareil. Aprés leur mise en place dans le
microcalorim"étre,, un équilibre parfait nécessite de 1 & 12 heures selon la
sensibilité recherchée. Une fois 1'équilibre thermique atteint, 1'ensemble du
microcalorimetre est basculé de fagon a assurer le mélange des contenus des
deux compartiments de cellule. Deux a trois basculements sont effectués pour
assurer un mélange parfait tout en limitant les signaux parasites dias au
basculement. La surface comprise entre la courbe et la ligne de base (figure
23) est proportionnelle & la chaleur mise en jeu dans le phénomene étudié.
La constante de proportionnalité entre la surface et la chaleur est
déterminéé par étalonnage pour chaque calibie de sensibilité. L'étalonnage est

réalisé par effet joule en utilisant une source de courant régulé et des
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cellules contenant une résistance étalon de valeur connue.

signal

temps
Figure 23
Exemple d'enregistrement calorimétrique
Sensibilite : sur le calibre intermédiaire de 100 L.V fréquemment

utilisé, l'appareil mesure sans difficulté 0,1 Joule. Pour le solvant eau
(capacité calorifique : 1 calorie/d°/g) et pour 20 ml de réactifs, ceci

correspond a une variation de température de 1.10"3 degré.

B - ETUDE MICROCALORIMETRIQUE DE £ NIBL LIBRE ET COMPLEXEE ’

On place dans un des compartiments de la cellule de mesure
(compartiment 1) la solution de ligand seul & un certain pH pour I'étude de
la protonation, ou un mélange ligand-métal & un certain pH pour 1'étude de
la complexation. Le compartiment 2 contient une solution d'acide (HCIO 4) ou
de base (NaOH) pour modifier le pH.

Toutes les mesures sont effectuées dans les mémes conditions que pour
la potentiométrie, c'est-a-dire :

- milieu 0,1 M NaClO4

- concentration en ligand [L] d'environ 2.10~3 M
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- rapport ligand/métal [L]/[M] de 1 & 5.

Exemple :

Le compartiment 1 contient un mélange €NIBL/Cu R=2 a pH initial
pH, = 7 dans NaClO, 0,1 M. Le compartiment 2 contient une solution d'acide
perchlorique I-IClO4 telle qu'aprés mélange le pH final pr soit de 1,3. A
partir des courbes de répartition d'espéces établie par potentiométrie, on
peut connaitre la variation de concentration de chacune des esp&ces entre

pHi et pr.

'10-4 | SyetamatNiBL-~Cu R=2/1
281 [{] ﬂ

18-
LH, LH

16--

W
141 ' l
|
121
l

, Cu l ’ ' Culo
10 T I

Figure 24

Utilisation des courbes de répartition d'especes pour la microcalorimétrie

La chaleur mesurée q est la somme algébrique de plusieurs termes

positifs ou négatifs (correspondant & des phénomeénes endo ou exo-thermiques) :
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0 Chaleuwrws de dilution des néactifs

Dilution du mélange ENIBL/Cu pH=7 dans NaClo, O,1 M.
Dilution de HC104 dans NaClO4 0,1 M,
Les chaleurs de dilution dépendent i la fois de la concentration

initiale du composé et du facteur de dilution (volume final/volume initial).
0 Chaleur de neutratisation des ions H' ou OH™ en excés

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

T OH’——»HZO est de - 13,49 kcal/mole en milieu NaClO, 0,1 M (21).

H
0 Chatewr de protonation ou Lonisation du Ligand non complexé
0 Chateurns de formation ou destruction des différents complexes.

En résumé :

HC10,
9 = 4441 * 9441  * 9ou- * qLH2 POyt Aoy qCuL2

Les cinq derniers termes sont exprimés de la fagon suivante :

q = Anx AH
avec An =V x AC et AC = Cf—ci
Cf et Ci sont les concentrations finale et initiale de 1'espéce considérée,
déterminées a partir de la figure 24, V est le volume en litres, AH est la
chaleur de réaction.

Exemple : Aeyl AHe L x V x ([CuL2]f - [CuLz]i)

) =

2
Ici AHC'u'LZ correspond a la réaction :
Cul, + &t o cu®t 4 aum,
qui est, elle-méme, la somme de :
~ 2+
CuL2 ——> C(Cu + 2L
2L + 2H ——» 2LH

2LH + 2 —0 2LH2
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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 £ NIBL/Cu et HC104, par exemple. Ces termes sont en
général faibles (quelques millijoules) car les solutions sont peu concentrées.
On obtient alors une chaleur corrigée des termes de dilution :

HC10 4
9c = 9 - 94i1 ~ 94i1

b) Chaleur de neutralisation de OH™

Cette correction est diie & la variation de pH. Si on passe de pH=10 a
pH=2, par exemple :

14 14
[OH™] = [OH™1. - [oH"], = 10— _ 10
f 1 -2 10
10 10
10712 _ 07~ - 107t

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 :

q'c = 4. - Gop-

qLHZ Ayt Aoy t qCuL2

c) Chaleur de protonation ou ionisation du ligand

On part du ligand au pH zwitterionique vers pH 6 (forme LH). On y
ajoute un excés de NaOH pour effectuer la réaction :

LH + OH ——»L + H20

Aprés corrections et calcul basé sur les courbes de répartition

d'espéces, on obtient pour cette réaction une valeur AH = - 2,76 kcal/mole.

En fait, on a successivement :
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LH —_— L + H AH

et H + OH _-_—->H20 AHH20
AH = AHLH + AHHZO d'oll on tire

AHLH = -2,76 - (- 13,49) = 10,73 kcal/mole

Cette valeur est en tres bon.: accord avec celles publiées dans la

littérature (21,40) pour la déprotonation d'une amine selon :
NH3* s NH, + H*
réaction qui est toujours endothermique.

Pour la réaction inverse, on a bien str AH o= - 10,73 kcal/mole.

On procdde de fagon semblable pour déterminer la chaleur de réaction :
LH+ H —m» LH2

en ajoutant au ligand A pH=6, un excds de HC104, on obtient alors AHLHZ -
- 0,05 kcaVmole, valeur faible, ce qui est toujours le cas pour les réactions
du type : '
€00~ + HY ——»CO0H (21,40)
Pour l'ensemble de la réaction :
L+2H —» LH2

ou: NH,-R-CO0™ + 2HY — & +NH3 -R-COOH

On a alors : AH = - 10,78 kcal/mole..
LH2

d) Chaleurs de formation des complexes

On part ici du mélange ENIBL + Cu a pH plutét basique et on
acidifie par un excds de HClO4 (prinal voisin de 1). On effectue une série
de mesures en faisant varier le pH initial 2 chaque fois de facon a4 modifier
la proportion initidle des complexes présents. La figure 24 montre que le pH

initial doit varier entre 8, pH de formation maximum de Cul_,2 et 3, pH de
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début de formation.de Cul. Pour chaque essai, la variation de concentration
de LH et LH2 libres varie également. 1l faudra donc en tenir compte en

utilisant les valeurs de AHLH et AHLHZ déterminées ci-dessus :

q'e = A"LH2 AHLHZ + Doy AH Y+ Angy AHp A“CuLZAHCuL2

On peut maintenant calculer :

c AHLH

- Anpy BH

2

a". = a'. - Angy )

Ancy AHgy + AnCuLzAHCuLZ

Les résultats peuvent alors étre linéarisés en écrivant :

' Ancy,
= AHgy + —— Al
An An 2
Cul Cub’

Le tracé de la courbe qp = f(Rc) correspondante donnera AHCuL par

1'ordonnée A 1'origine et AHCULZ par la pente.

2) Résultats

Nous avons déja déterminé les valeurs de AH pour les réactions de

protonation et ionisation (1-c)).

Les courbes qp = f(Rc) pour les systdmes . £ NIBL-Cuivre et & NIBL-

Nickel, sont données dans les figures 25 et 26. Pour le cuivre, on obtient :
- ordonnée A l'origine : - 18200 J/mole = - 4,36 kcal/mole

- pente : - 33800 J/mole

- 8,10 kcal/mole.

Donc AH = - 4,36 kcal/mole et AH = - 8,10 kcal/mole.

CulL 2

CuL

A Heu correspond 1 :




—400 A- ar 73
k J/mole

-200

1 [}
0 5 10
Re

Figure 25
Courbe g = f(Rc) pour le systéme & NIBL-Cuivre
dg A kJ/mole

—600 |

-400

-200

. 1 | P
0 5 10 Rc
Figure 26

Courbe q,, = f(R ) pour le systdme ENIBL-Nickel
R c
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CuL + 2H . Cu + LH2

qui regroupe :

Cul ——»Cu + L AH,
et L + 2H ----—»LHZ AHLH2
AH est connu : - 10,78 kcal/mole.
I_.H2
D'ou on tire AHI = - 4,36 - (- 10,78) = + 6,42 kcal/mole
De méme, AHCuLZ correspond & :
CuL2 + 4H —5.Cu + 2LH2
qui regroupe :
Cul, —Cu + 2L AH2
et 2(L + 2H-——-—-———->LH2) ZAHLH2

Dot : AH, = - 8,10 - (2 x - 10,78) = + 13,46 kcal.

Pour le nickel, 1'ordonnée & l'origine et la pente de la courbe qg =

f(Rc) (figure 26) fournissent :
A HNiL = - 24200 J/mole = - 5,78 kcal/mole
A HNilz = - 50400 J/mole = - 12,06 kcal/mole.
Comme ci-dessus, on calcule alors AHl et AHZ’ correspondant aux réactions :

NiL — > Ni + L AH1

NiL2 — N1 + 2L AH2

et on obtient : A H1 + 5,0 kcal/mole

A Hy = + 9,5 kcal/mole
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3) Discussion

- - o ————— —— —————— o —

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

de ¢ NIBL avec H+, Cu2+ et Ni2+. Les valeurs de AG ont été calculées 2
partir de :

AG:-RTLnK=‘-2,3RTlogK:“
Les valeurs de AS quant a elles, proviennent de la relation :
AG = AH - TAS
On remarque tout d'abord que pour tous les complexes du ligand avec

H*, cu®t ou Ni2*

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

, les enthalpies de formation sont négatives (réactions

termes enthalpiques et entropiques sont donc tous deux favorables ce qui
explique les valeurs négatives élevées de AG. Le terme A S recouvre
plusieurs contributions : la formation 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

2+

d'eau structurées autour d'une charge comme Cu”” ou COO~ sont en partie

libérées ce qui explique un AS positif.

Si on compare les réactions :

L + H —,LH :-NH2+H+ _.__.>NH3+

et LH + H_—»lH, : - C00” + HY ———» COOH

on constate que la premiére est beaucoup plus exothermique tandis que pour
la seconde, AS est plus élevé. La premidre réaction met en jeu une charge
et la seconde, deux charges, c'est-a-dire une libération plus importante de
molécules d'eau de solvatation.

Les deux étapes successives de la complexation par le cuivre ont a peu
prés la méme variation d'enthalpie mais la premidre étape présente une
variation d'entropie plus importante liée ici encore, & la libération de
molécules de solvant et sans doute aussi 2 des génes stériques. la différence
d'entropie entre les deux étapes de la complexation explique a elle seule, la

différence dans les constantes de complexation.
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Les mémes remarques peuvent étre faites & propos de la complexation

par le nickel.

Les réactions de complexation par le cuivre sont plus exothermiques et

s'accompagnent de plus grandes variations de AS que dans le cas du nickel.

Ceci est en accord avec les résultats déja publiés dans la littérature

relatifs aux complexes d'amino acides (40).

Par sa configuration d9 1'ion Cu2+ est sujet a l'effet IAHN 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 caractére covalent de la liaison Cu-N
augmente et l'enthalpie de formation est plus négative. De plus, les charges
nettes de I'ion et du ligand sont mieux compensées et l'effet de la charge
résiduelle de l'ion sur les dipoles de l'eau ‘est moins marquée, d'ou un gain
d'entropie (40).

Réactions ;AG kcal/mole ;AH kcal/mole Smsr:;it' :
L+H —LH - 12,91 - 10,73 + 13
LH + H -—-—»LH2 - 3,37 R 6,50 ¢ o+ 111
L +2H —>LH, - 16,28 - 10,78 + 18,4
L + Cu — Cul - 10,96 - 6,42 + 15,2
Cu + L —» CuL2 : - 9,32 : - 17,04 + 7,6
Cu + 2L —— CuL, - 20,28 - 13,46  : o+ 22,8
L + Ni ——— NiL : - 7,14 : - 5,00 0+ 7,1
NiL + L —> NiL, - 5,88 - 4,50 + 47
Ni + 2L —> NiL, - 12,02 - 9,50 o+ 11,8

Tableau XIV

Paramétres thermodynamiques des réactions entre€NIBL et le cuivre ou le nickel




77—

La formation des complexes CuL, CuLz, NiL. et NiL2 est largement
exothermique. Ceci exclut la déprotonation du groupe amide car une telle

réaction est au contraire endothermique ; la réaction :

2\/ /\
\/\ 2\/
/ 0//\

dans la diglycine par exemple, est trés endothermique : + 7 kcal/mole environ
(21). Les résultats de la microcalorimétrie confirment donc ceux obtenus par

potentiométrie.

Si on poursuit la comparaison entre & NIBL et Gly-gly, on peut
rappeler que les complexes 1 0 1 formés dans une premidre étape ont la

structure et les constantes de stabilité suivantes :

NH2 NH2
/SN / /
CH2 Cu -CH Cu

C=0 C-0
| \a

NH 0

/

log BlOl = 5,60 pour Gly-gly log‘B = 8,00 pour & NIBL

Or les deux complexes ont la méme chaleur de formation :

AH = - 6,1 kcal/mole pour Gly-gly et AH =-6,4 kcal/mole pour € NIBL.
La différence de stabilité provient donc uniquement du terme entropique qui
est beaucoup plus important pour ENIBL. (AS = + 15,2 u.e contre + 5 u.e
dans le cas de Gly-gly (21)). Ici encore c'est la différence entre les
interactions dipdle-dipole (amide-eau) et ion-dipdle (carboxylate eau) qui est
a l'origine de cet effet.
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v oo JL = ETUDE, ,MICROCALORI’METRIQUE DEPGNML avec LE CUIVRE

A - CHALEUR D'IONISATION

Comme toutes les grandeurs thermodynamiques caractérisant un
polymere (par exemple pK) l'enthalpie d'ionisation d'un polymere varie
fortement avec son degré d'ionisation (41-48). On peut néanmoins, dans une
premidre approche, déterminer la chaleur 1ntegrale d'ionisation du polymére

correspondant au passage de'® = 0 (forme NH3 SR -COOH) 2 o = 2

(forme NH2 - R - COO7) ou inversement.

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

mole/l en milieu NaClO4 0,1 M. Cette solution a été ajustée & pH 11,50 pour
ncio - déprotoner entidrement PENML (o = 2). On ajoute 2 cette solution un excs
4t de HCIO, de fagon 34 amener le pH & 1,5 (£ = 0). Aprés correction de

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

AH = + 337 ¢ 0,8) kcal/mole pour la réaction :

B |

CH »

RN /CH\

+ -
NH3 COOH NH2 Coo

Cette réaction est donc beaucoup plus endothermique que la réaction
similaire sur la molécule modéle (+ 10,78 kcal/mole). On trouve dans la
littérature des résultats semblables pour la poly-N-méthacryloyl-L-alan.ine
(48) et’l'acide polyacrylique (47).

T A

B~ CHALEUR DE COMPLEXATION

S8 5 S P E . 1]
= E g « i ’-’.? = u,\"*y'
S R 04 B B § FEOS f, P £ -

2%
ipp s e Une f01s connue la chaleur mtegrale d'xomsatlon,v peut tenter

T ka d estlmer la chaleur de formatlon des complexes avec le polymére. L'étude

sel 5y SPectroscopique. montrera_que le pnnc1pal complexe forme entre NML et Cu

e5t du _type .C,\..*L;z it

En procédant comme ci-dessus pour un mélange BeNML=-cuivre; on peut
déterminer la chaleur de formation de CuLz. Ces mesures ont été effectuées

pour des rapports [ligand]/[cuivre], R = 15 - 7,7 et 3,4.
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Pour un nombre n de moles de ligands utilisés (n = C x V), la chaleur

corrigée q, est exprimée par :

. = (0 x - 33,7) + (2 x AH)
R

ou AH est la chaleur de réaction :

CuL2 —Cu + 2L

pour le polymére.

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 £ NIBL ( AH = + 13,5 kcal/mole).

C - CONCLUSION

Les résultats ci-dessus montrent que les réactions de protonation et de
complexation avec PANML sont exothermiques comme dans le cas de & NIBL.
Cependant, les grandeurs thermodynamiques varient beaucoup entre le polymere
et la molécule modéle, pour les mémes réactions chimiques. Une étude plus
approfondie nécessiterait des mesures des enthalpies de réaction en fonction

du degré de dissociation du polymeére.
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1 - RAPPELS THEORIQUES

Dichroisme circulaire (1,2)

Lorsqu'une onde électromagnétique linéairement polarisée traverse un
milieu contenant des molécules optiquement actives, ses composantes

circulairement polarisées droite et gauche sont différemment absorbées :
Eq#+ Ep-

0N

Il y a apparition de dichroisme. L'activité optique est donc liée &
I'anisotropie du milieu étudié.

Figure 27

‘Dans la région spectrale ol apparait une bande d'absorption
: -
E

optiquement active, la longueur du vecteur D

est différente de celle de E_>G
La résultante E décrit une ellipse. |

L'angle \Vaf)pelé ellipticité est relié aux indices d’absorptionKG et

KD des lumiéres circulairement polarisées gauche et droite par la relation.

Y = -iL‘(KG - Kp)l




(tgy = ——————E) P = amplitude

: ellipticité exprimée en radians

: longueur d'onde de 1'onde électromagnétique

— 3

: épaisseur du milieu

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

spécifique et son ellipticité molaire.
L'ellipticite spleifique :

[Y] = v
1 C

W : exprimée en degré
1 : exprimée en décimétre

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

L' ellipticits motaire :

LYyl M
(61 - 0"

100

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

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

d'extinction molaire & par la relation :

2,3 A
K= ——C&
4.7
avec C : concentration du soluté en mole.l°1
Comme I'absorption <différentielle dichroique EG - ED s'exprime

également parHZ, on montre que :
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[O] = 330008

Le dichrographe donne directement la différence des deux absorbances
(A'g- Ap) 2 la sortie de 1'échantillon, on a :

3300(A
[0] - G

1.C

- AD).M.S

: exprimée en g/l

cen cm

wn - 0

R .. -1
: sensibilité exprimée en mm

G- A : mesurée sur le spectre en mm

o

Les courbes dichroiques représentent les variations de »& ou [B ] en

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

positif ou effet cotton négatif qui ont la méme allure que les courbes de
spectroscopie électronique (a) (b).

e o

@

. Les phénomenes d'absorption et de dichroisme ont pour origine les
déplacements des charges, induits par une onde électromagnétique ; ces

déplacements forment des dipoles électriques et magnétiques, c'est pourquoi

la force rotationnelle RK de la transition d'un chromophore est liée aux
moments électrique et magnétique.

Quand une molécule posséde un centre de symétrie ou un plan de

symétrie, Ry sera égale & 2éro et on n'observera pas d'activité optique.
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TRANSTTIONS ELECTRONIQUES APPARTENANT AUX CHROMOPHORES AMIDE, ACIDE ET AMINE

Ces chromophores symétriques sont optiquement inactifs, mais placés
dans un environnement moléculaire asymétrique, ils deviennent optiquement

actifs.

1) Le chromophore amide

Le diagramme énergétique surivant (figure 28) résume les différentes

transitions électroniques du chromophore amide (3).

ok
T*
A
A = 165 nm
L%
T
Figure 28

On distingue :

a) La transition n -» TT* d'un électron d'une orbitale non liante de
I'atome de 1'oxygeéne de la fonction amide vers une orbitale anti liante (4)

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

b) 2 transitions TT-»T[*

- Transition Tl,—»T * : c'est la transition centrée a A= 190
nm qui est la plus intense. Quand la fonction amide est substituée par un

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

- Transition Ty 1* : de plus haute énergie, elle est centrée

3 150 nm et difficilement accessible expérimentalement (6).
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c) La transition n -5 € * est moins bien connue : elle est centrée selon
les auteurs & 165 nm (7) ou & 160 nm (8).

2) Le chromophore acide

On distingue 4dussi :

- une transition électronique n —» T * que l'on situe vers 207

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

- une transition T - T1* situé 4 170 nm beaucoup plus intense

mais difficilement observable expérimentalement.

3) Le chromophore amine

On distingue pour une amine primaire aliphatique :

- une transition n —»<* du doublet libre de 1'azote situé vers

215 nm pour la méthylamine,

- - des transitions 6 — & * de plus haute énergie : A max =

173,7 nm pour la méthylamine.

TRANSTITIONS ELECTRONIQUES DES COMPLEXES.

Thansitions électroniques du métal

~ Pour I'atome ou 1'ion libre du métal (cuivre I, nickel II, palladium II)
les cing orbitales d ont toutes la méme énergie (orbitales dégénérées). La
présence autour du cation des charges dues aux ligands l&ve cetie dégéné-
rescence. L'éclatement des niveaux d'énergie de l'ion compléxé est une

mesure de la symétrie de son environnement chimique.

Dans nos systémes, les complexes avec le palladium Pd(IlI) présentent
une symétrie D4h caractéristiques des complexes "plan carré", les complexes
du Ni(ll) de couleur "bleu vert" présente une symétrie du type Oy caracté-
ristique des complexes"octaédrique" et enfin des complexes cuivriques

présentent une symétrie D 4h avec distorsion tétragonale.

Pour les complexes avec le Cu(ll) et Ni(ll) les deux positions axiales
sont occupées tandis qu'avec le PA(II) seules les 4 positions équatoriales sont

occupées.
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Le diagramme énergétique des orbitales d de ces cations métalliques

est représenté dans le schéma suivant :

0h Dl,h D,h
octaédrique Distorsion Plan carré
tétragonale _ x2-y2
d, 272
- Xy
e’
/ <\g\
_— — — — __‘/ ~o d,2
N
d22 dX2 —y2 Xy dyz dXZ ‘ "
\ N —— dxy
\ dxy<,
\ -
<tz N
—Z9 - d ?
~ z
~ ~XZ,yzZ
S~
\\ d
=~ XzZ,YZ

Figurel 29

Les spectres d'absorption dans la région visible et du proche U.V. des

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

b1g ﬂk A y dxz_yz
A

a'lg d22

U B

bzg',f dxy

E

eg dxz’ dyz

Figure 30

E:Eg <&— Blg
B : Bzg — Blg
A Alg D— Blg (transition interdite mais quelquefois

optiquement active).
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Les transitionsélectroniques intervenant dans le palladium sont les
suivantes :

b1g . T . dXZ_yz
A
ng dxy
B
314 d 2
E
eg dyz> dyz

Figure 31
B :'alg &~ b1g (Alé — Blg) transition non permise
'E : “¢&— b A E
eg ‘¢ by, ( 1g < g)
A : bzg «— blg (Alg - Azg)
Il y a dédoublement de la transition E en 2 transitions r‘a et Pb lors

d'une levée de dégénérescence des niveaux d'énergie dxz et dyz due au

péssage de la symétrie plan carré 4 une symétrie de type (DZ)'

| /BU)
I‘b(E) I‘a(E) | CILLE

Figure 32 '

Les maxima d'absorption pour Jes bandes d-d des métaux étudiés sont
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situés dans la région visible et du proche U.V. :

entre : 500 nm et 850 nm pour CulI
300 nm et 500 nm pour PdII
300 nm et 750 nm pour NiII

Ceux-ci dépendent surtout de la nature et du nombre des groupes
liants. Pour les complexes cuivriques, il existe une relation (équat. 1) établie
a partir de complexes peptidiques prévoyant la longueur d'onde du maximum
d'absorption exprimée en nm (10) (11).

103

Eq:1 N\ =

1,18 + 0,052 n(COO') + 0,140 N(imd) * 0,166 n(NHZ) + 0,2 N amide)
Le premier terme (1,18) intervenant au dénominateur représente la
contribution de 4 molécules d'eau, les termes suivants représentent la
contribution supplémentaire de chaque groupe complexant (acide, imidazole,
amine et amide ionisée) par rapport 4 celle d'une molécule d'eau

remplacée. Cette équation n'est pas valable pour les interactions apicales.

Dans le tableau XV sont rassemblées quelques valeurs de A max

calculées pour différents complexes.

Groupés complexants : A max calculée :
(nm)
r 4 HZO ) 847
2 H,0, 1 COO™, 1 NH, 715
2 CO0T, 2 NH2 620
ZHZO, 1CO07, 1 amide déprotonée; 700
2 H,0, 2 arr;idesdéprotonées | 635
4 amides déprotonées : 505

Tableau XV
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Les bandes d'absorption dues aux transitiors d-d sont relativement

faibles. £ est en général < 150 cm™1 1 M~ L.

Transitions électroniqies par tramsfert de charge.

Les transitions par transfert de charge impliquent le métal et le ligand:
1'électron est transféré soit d'une orbitale principalement localisée sur le
_ligé.nd 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 se
situent généralement dans le domaine de l'ultra-violet et donnent de fortes
bandes d'absorption ( & 500 em™ 1 M_l).

Nos molécules renfermant des groupes amines, acides et amides

donnent trois types de transfert de charge :

€ (« NH,))——p- d 2 _ v 2 (métal)
Tl (amide) ———p- d2 _ y2 (métal)
G (acide) ——p dx2 _ y2 (métal)

En conclusion

L' étude des propriétés optiques de nos molécules et macromolécules

complexées fera l'objet de I'analyse de trois types de transitions :
- transitions d-d de 1'ion métallique, de faible énergie,
- transitions & transfert de charges entre ligands et ions métalliques,

- transitions des ligands perturbées par la complexation.
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I - MODE OPERATOIRE

Toutes les solutions ont été préparées 4 partir d'eau distillée. La
concentration des polymeres ou molécules modeles varie entre 1.10'3 a 1,5
102 moles 17! selon le rapport [polymere] ou [modéle]/[métal]l. Les spectres
d'absorption ont été tracés avec un spectrophotométre "CARY 219". Les

cellules utilisées sont en quartz de 0,1 3 1 cm de longueur.

Les spectres dichroiques ont été réalisés avec un dichrographe '"JOBIN
et YVON MARK II" muni d'un systéme d'acquisition et de traitement de
données. Les mesures ont été faites en atmosphere inerte avec des cellules

en quartz de 0,1 2 1 cm.

Il - RESULTATS EXPERIMENTAUX

A - SYSTEMENIBL-Cu ET PENML-CUIVRE

Le spectre dichroique de &NIBL dans le domaine 300 — 190 nm
présente 3 bandes (figure 33).

- Une bande négative aux alentours de 250 nm que l'on attribue a la

transition n —» T\ * de la fonction amide secondaire.

- Une bande positive entre 205 et 220 nm résultants des 3 transitions
suivantes :

.n —» T\ * de la fonction acide (bande entre 208 et 210 nm

pour les L.amino-acides (12)).
.n —»c* de la fonction amine primaire.
- Ty —>»T* de la fonction amide secondaire.

- Une bande négative & 195 nm qui peut résulter de la superposition
des transitions T\ 1~ de la fonction acide, “2. —>T\ * de la fonction

amide secondaire et & -5 & * de la fonction amine.
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L'augmentation de pH entraine 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 NH3+ commence vers pH 9,
on observe un déplacement vers le rouge jusqu'a 212 nm et une diminution

d'intensité.

Cette étude dichroique 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 la synthése du modele. On signale que les
acides aminés de forme (L) possdédent une bande dichroique & proximité de

208 nm, généralement positive (12).

Ac
+1-
pH
——— 45
———————— 715
PRSI I
+0,5— e 10,35
Ae
-+ 0,02
280 A\
_0,5 l 8 nm
"N~ —o========
pl
_— 35
=== 4-0,02

Figure 33
Spectres dichroiques de &NIBL dans l'eau & différents pH.
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L'étude s'est effectuée en maintenant la concentration en CuII

constante ([CuH] = 10_3 M 1'1) et en faisant varier la concentration en NIBL
pour obtenir les différents rapports[ENIBL]/[Cuu] = R (R est compris entre 1
et 15). Seuls les spectres d'absorption et dichroique a R = 1 et R = 2 sont

présentés ici.

Spectres d'absonption

Dans le visible, on constate pour R=1 et R=2 (figure 34 et 35) un
déplacement du maximum d'absorption vers les basses longueurs d'onde :
630 nm <Am< 750 nm et une augmentation du coefficient d' extinction
molaire (€ ) quand le pH croit, 25 ( £ (M_1 1 cm"l) L 60. Ces résultats
indiquent que certaines molécules d'eau du complexe de départ cu™t, 6H20

sont progressivement remplacées par d'autres ligands.

gicu’ A A

60
50

40

30

20

10

450 550 650 750 850 An

Figure 34
Spectresd'absorption de & NIBL
: H\”]'J"“/)/‘CU]= 2, [Cul = 1073 M 1! gans I'eau 2 différents pH




-97-

Dans le cas ol R=2, la présence d'un point isobestique a 736 nm pour
les spectres correspondant & pH compris entre 5 et 7,5 indique l'existence de
deux espdces complexées en quantité notable. Les longueurs d'ondes des
maximas d'absorption calculés & partir de 1'équation 1 (10, 11) pour les 2
espéces CuL (Cu, 1IN, 1COO") et CuL, (Cu, 2N, 2CO07) mises en évidence
par la potentiométrie sont respectivement 720 nm et 615 nm. Cela explique
la variation de "\m entre 690 nm (pH=5) et 630 nm (pH=7,5) quand on a un
mélange de ces 2 especes.

Dans le cas de R=1 (figure 35), ou l'on favorise le complexe CuL, le
point isobestique n'apparait pas et les longueurs d'onde des maxima sont
comprises entre 750 nm et 630 nm. Dans le cas de R=15, ol on favorise le

complexe CuL2, on n'observe pas non plus de point isobestique.

e/Cu?*}

pH
\ 3.8 ervemene
- 5,57 ———
\ 6,57 —.—

! ! | | L

450 550 650 750 850 A nm

Figure 35
Spectresd'absorption de & NIBL
ENIBL/Cu=1, [Cu] = 10°3 M l'1 dans l'eau & différents pH

Dans la région U.V., les spectres d'absorption montrent une large bande
centrée 3 230 nm ou & 235 nm suivant le pH (figure 36). Cette bande
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englobant les 2 transitions & transfert de charges :
. . "
amine —> cuivre ( ONH S 3d2 _ y2) et

H H %
acide s cuivie ( COOH—6*3d 2 _ yz) confirme

I'existeance des complexes CuH, amines et carboxylates.
&7 Cu”*

103x 6}

200

Figure 36

Spectres d'absorption du £ NIBL _
[eNIBLY/[Cu] = 2, [Cu] = 1(’)_3 M 1—1 dans l'eau & différents pH

Spectres dichroiques

Dans la région visible (figure 37) les spectres dichroiques entre 800 et

400 nm confirment pour tous les rapports étudiés (R=1,2,15) l'existence :

- 3 bas pH, d'un complexe CuL par la présence d'une bande négative
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vers 710 nm (attribuée aux transitions B+E)

- & pH plus élevé (pH > 3,8) d'un complexe CuL, se traduisant par une

bande positive vers 780 nm (transition B) et une bande négative intense -

centrée A4 610 nm (transition E).

+0,03

- 0,05

Figure 37
Spectres dichroiques de £ NIBL
[ £NIBL)/[Cu] = 2, [Cul = 1073 M 17! dans 1'eau 2 différents p H

L'allure des spectres montre que ces 2 complexes se trouvent en
proportion variable suivant le pH et suivant R (figures 37 et 38).
L'augmentation de R et du pH favorjse la formation du complexe CuLz. On
peut considérer qu'a un rapport R=15, & partir de pH 5,6 4 un rapport

R=2 & partir de pH 7, on a comme esp&ce majeure CuLz.

Ae/Cu

2+
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Ae/Cu?t

+0,015

» - 0,025
t -0,05
ph \
3a8 .‘. /
———— k.5 \ .
—_— 5,2 . /
_ b, )
= o
' —-0,075
Figure 38

Spectresdichroiques de £ NIBL
[eNIBL]/[Cu] = 1 dans l'eau & différents pH

L'espéce CuL semble étre la seule présente vers pH 3,8 et reste
prédominante jusqu'a pH 4,5 & un rapport R=2. Ceci est un bon accord avec

les résultats de potentiométrie.

Des résultats semblables ont été trouvés avec les complexes cuivriques
de l'arginine (13), l'alanine (14) et une série d'autres amino-acides (15).
Dans la région U.V., entre 320 nm et 250 nm, les spectres dichroiques
présentent une bande négative intense (- 0,30 < AE/CUZ+ &~ 0,8 & R=2) dont
le maximum est centré & 255 nm (figures 39 et 40) alors- que le maximum

observé en absorption est a 235 nm.
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Figure 39
Spectres dichroiques de £ NIBL -
[eNIBL)/[Cu] = 2, [Cu] = 1073 M 17! dans 1'eau 2 différents pH @U
VLILLE,
Ae/Cu?
+0,1[

Figure 40
Spectresdichroiques de £NIBL

3

[ENIBL}/[Cu] =1 > [Cu_] = 100" M l"1 dans 1'eau a différents pH
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Cette non coincidence entre les maxima observés en absorption et en
dichroisme vient de ce que la large bande observée en absorption recouvre de

nombreuses transitions dont :

- la bande de transfert de charge amine —=» cuivie généralement

située’ vers 260 nm (13)

- la bande de transfert de charge acide-—=» cuivre située vers 280 nm

(17)

- la bande correspondant & la transition n——= T * de l'amide activée

sous l'effet de la complexation, vers 250 nm (17).

Cette étude confirme lfexistence des deux espéces CuL et CuI.,2 déja
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 1'arginine (Arg) (tableau XVII,
réf. 13), de la valine (Val.) (tableau XVIII, réf. 14) et d'autres amino-acides
(18).

: Transitions : Espéce majeure : Espéce majeure
Cul, : CuL2
d-d : 6720 = 32 i € = 80 (R=15, pH=5,6)

§
w
[es]

(R=2, pH=4,8) : (R=2 , pH=7 )

€630 =

: OF = - : = - = =
1 0%,0 = ~0,015 : ®) {35610 = -0,22 (R=15, pH=5,6)

(R=2, pH=3,8) : 5610 = ~0:16 (R=2 , pH=7 )
(E+B)
: DE 1oy = +0,045 (R=15, pH=5,6)
; (B) {433780 = 40,036 (R=2 , pH=7)
. . - . € - - -
: Transfert de : 8230 =350 : & .. =8500 (R=15, pH=5,6)

charge : P E935 = 5600 (R=2 , pH=7 )
: (amine - Cu :65255 = -0,3  :1p€ 555 = -0,75 (R=15, pH=5,6)

et ) _ L ) ]
acide —>Cu) "’ in€ 255 = -0,8 (R=2, pH=7 )

1

& exprimé en M~ 1 cm™ ! (Indice  indique A o exprimée en nm)

D& est donné par rapport au cuivre o Tableau XVI
(A) (B) (E) = les différentes transitions du métal Cu
Caractéristiques de ENIBLCu et (&NIB’L)ZCu
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Transitions : Cu(Arg) Cu(Arg),
d-d €00 = 36 Ecpp = 58
DE =0 : AEggs = -0,13
AET750 = +0,045
Transfert : 6232 = 3500 : &£ ,,, = 7000

: de charge : DE)ss -0,55 : DE,Hes = -1,10

Tableau XVII
Caractéristiques de Cu(Arg) et Cu(Arg)z.

transitions : Cu(VaL) : Cu(VaL)2
} . - 005: O  _ . 2
d-d : 68710 = -0,05: 592 = - 0,29 (zEg)
BEs = + 0,036(°Bg)

Tableau XVIII
Caractéristiques de Cu(VaL) et Cu(VaL)z-

On remarque a la lecture du tableau XVII qu'aucune activité optique
n'est décelable pour le complexe 1:1 de l'arginine. Ceci peut étre expliqué
en utilisant 1'hypothése de WELLMAN (19) selon laquelle l'activité optique
des transitions d-d est due essentiellement a4 un effet de conformation. Une
référence des mémes auteurs (16) sur les complexes d'une série d'amino-
acides a montré que la chaine latérale R des amino-acides détermine

I'équilibre des 2 conformations suivantes :

H\/ 9 H H IIQ(axial)

~" YT N c -« — .0 _. C-H

| ”\l -R(équatoria | g |><l

P l_/C_E'N C-0
I(K') IT(K')
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Selon la nature du radical R, 1'équilibre est déplacé de I vers 1l 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 o R est un groupephényl, 1'équilibre est déplacé vers 1 et
la conformation K' est favorisée (16).

Dans notre complexe NIBL-Cu (1/1), le radical (-(CH2}4—CH<CCP:_]3) est
aussi encombrant que le phényl et prend une position équatoriale. Algrs la
conformation K' est prédominante d'ou la présence de l'activité optique dans
le complexe CuL. Des études aux rayons X des complexes amino-acides ont

confirmé 1'existence des 2 conformations K et K' (18).

Au cours de cette étude spectroscopique, tous les spectres a différents
rapportsQigand}[nétal]et a différents pH ne révélent aucune caractéristique
de la participation de la fonction amide dans la formation des complexes.
Généralement, la bande & transfert de charge amide —>cuivre du type
amide eBlgCu“ (21) est située entre 295 et 350 nm. Ces résultats sont tout
a fait compatibles avec ceux de 1'étude thermodynamique montrant la non
déprotonation de la fonction amide qui aurait fait intervenir la formation
d'un chélate & 8 chainons instable (complexe : Cu, amine, amide). Les
complexes (Cu, amine, carboxylate) monochélate 1:1 et bischélate 2:1
existants avec le modeéle NIBL forment des chélates & 5 chainons bien stables.

Ainsi, nous proposons les mod&les suivants pour les complexes NIBL-cuivre :.

S MM
DN ' C 0 CH
/! l il 3
Cu\\\\: 9—(CH2)4-NH-C-$H (équatorial)
' H CH
/ A ]
Complexe 1:1
H H 0
C3‘CH§HN(CH) : 0 NH, ¢
o’ 24T S ST 8 9 ciy
3 C HZN./.-_.E.O " Nc-(CH,),-NH-C-CH
& | H éH3

Complexe 2:1
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2 - Etude dichroique de PENML seul

- ———— - - - - - . S A S - - - ——————

Le spectre de PENML non complexé entre 300 et 190 nm (figure 41) a
la méme allure générale que celui du modele & NIBL (figure 33) avec la
présence de trois bandes que nous attribuons aux mémes transitions. Comme
dans le cas du modele,  l'ionisation perturbe les spectres surtout au-delad de

pH 9, lors de la déprotonation de la fonction amine.

Ag
-1+ 0,6
4+0,2
250
4-0,2
pH
3’65 ———— ——
10,65 —— -
1,91 ——e—o
4-06
-4 -1
- -1,2
4-14

Figure 41 _
Spectresdichroiquesde PENML dans l'eau i différents pH.
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Dans la suite, le domaine de longueurs d'onde inférieures a 220 nm,
qui concerne des transitions intraligands,ne sera pas examiné en détail. Nous
nous contenterons de noter si la complexation apporte des perturbations dans

cette région.

4_-_Etude de PeNML complexé avec le cuivre
L'étude spectroscopique de PENML avec le cuivre est plus délicate que
I'étude du modeéle car nous nous sommes souvent heurtés a un probléme de

précipitation des complexes polymere-métal.
La complexation entraine plusieurs effets :

- une diminution du nombre des groupes chargés qui assurent Ila
solubilité (a4 R=2, la formation d'un complexe CuL., concerne tous les groupes
complexants),

- une augmentation de la masse moléculaire, surtout s'il y a des

liaisons interchaines par l'intermédiaire du cuivre.

La précipitation est d'autant plus importante que le rapport est faible
et 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 !'ordre
de 15. Cependant, certaines mesures ont été faites a des rapports 1 et 2 en
se limitant aux pH les plus faibles ou la précipitation ne se produit pas
encore (pH ¢ 3,5).

Spectres d'absorption

Les spectres d'absorption de PENML/Cu(R=15)dans le visible subissent
une nette modification dés le pH=3,5. Les bandes d-d du cuivre sont
déplacées vers les plus hautes énergies (figure 42), A = 620 nm et & = 80 a
105 1.M~1 cm-l. L'énergie de cette bande suggeére l'existence d'une espeéce

a 2 azotes qui semble étre majoritaire & tous les pH > 3,5.

Le spectre obtenu 2 pH 3,5 n'a pas la méme allure et semble contenir
une contribution d'un complexe 1/1 CuL.

En U.V. (figure 43), les bandes & transfert de charge apparaissent ici,
non comme une bande distincte (voir modele) mais comme un épaulement

situé vers 250 nm. Les valeurs de & sont comparables i celles du modéle.
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Ces bandes a 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).

€ /Cu”‘ |

=

OO OO AN
-
VTV =3 ON=0\V1 W1\

100 -

-

-

-

90 |-

-— D
- -

- -

80
70
60 [ .

50

30 |-

500 600 700 800 Anm

Figure 42
Spectres d'absorption de PENML
[PeNML]/[Cu] = 15, [Cu] = 10—3 M 171 dans 1'eau & différents pH




-108-~

Figure 43

Spectres d'absorption de PE%IML

[PENML]/[Cul=15, [Cu]=10"
dans 1'eau a différents pH

Figure 44

Spectres différentiels d<3_+P£NM13 1
[PeNML}/[Cul=15, [Cu""]=10" M1~
dans l'eau & différents pH
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Spectres dichroiques

Dans le visible, les résultats confirment les conclusions tirées des
spectres d'absorption. On obtient, d&s pH 3,5 pour R=15, une bande centrée 2a
615 nm, attribuée & la transition E pour le complexe CuL2 (deux amines,
deux carboxylates). A& est maximum vers pH 11,5 : A& = - 0,29. La

transition B est vers 760 nm avec un & maximum de + 0,052 (figure 45).

Ac/Cu??

. |
~\{+0,045
4/:"\ .

Tl e saee

~0,045
- 0,09
oo - 0,136

- 0,182

- 0,22

\'\&_,- -1 - 0,273
Figure 45 o

Spectres dichroiques de PENML
[PENML/[Cu] = 15, [Cu] = 1073 M 17}
dans 1'eau & différents pH

Aux rapports R=1 et R=2, avant le pH de précipitation, les spectres
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obtenus sont tout & fait semblables. On peut donc dire que quelque soit le
pH ou le rapport, l'espeéce CuL, est toujours prédominante, contrairement &

ce qui a été trouvé pour le modele,

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 cette bande est quasi-constante entre pH 3,8 et
10,7. On trouve dans ce domaine les diverses transitions déja évoquées pour le

modéle avec en particulier une faible bande vers 280-300 nm due

probablement au transfert de charge acide -3 cuivre.

Ae/Cu®!
+0,4
+0,17
~017
~0,4
Figure 46 ]
Spectres dichroiques de PENML 7

3

[PeNMLY/[Cu] = 15, [Cu] = 1073 M 17!

dans l'eau a différents pH.

Aucun signal dichroique n'est observé dans le domaine 290-350 nm, ol
on trouve généralement les bandes caractéristiques des transferts de charge
amide — cuivre. Cela confirme donc, comme pour le modeéle & NIBL, qu'il
n'y a pas ici de déprotonation de la fonction amide contrairement & ce qui a
pu étre observé pour différents systdmes comme poly(L lysine)n (n=4 et
n=15) -Cu (22) poly LD-lysine-Cu (23) ou polyornithine-Cu (24).




-111-

Les tableaux XIX et XX résument les caractéristiques des spectres

d'absorption et de dichroisme circulaire pour le rapport R=15.

pH : Am (nm): & (M_llcm'l): Attribution : 'g]}(;rr’:pldeie:
e e e o o o e !
3,56 640 80 d-d
235 5200 Transfert de charge CuL2
NHZ }-—’)Cu
____________________________________ BOPN ST . e
80 620 4 104 : d-d
23 Uk 5200 : Transfert de charge : CuL2
COOH
NH - Cu
________________________________________ - SO R
3 U5 R - 84 - d-d :
X35t 7900 : Transfert de charge : CuLz@
: : COOH : :
NH, {cu

Tableau XIX
Caractéristiques des spectres d'absorption PENML + CUIVRE.

v

pH :'Lm (nm): 433 (M_llcm-l): attribution : C’Ic;}r’np:lec:(ee:
b e S o i s e iy o o e S o il A o o g e e e 5 1 e B o 4
i B i - A + 0,015 : B2g CuL2
610 . - 0,155 3 Eg
260 = : - 0,40 : Transfert de charge
' + (COOH, NH,) ->Cu
i + 0,040 : Bzg : Cul,
610 : -.0,26 g Eg
260 - : - 0,58 : Transfert de charge
: (COOH, NH,)—Cu
778.0 .} + 0,052_ : B,g : Cul,
610 : - 0,29 - Eg
60 3 - 0,54 : Transfert de chargé
: (COOH, NH,)— Cu
Tableau XX i

Caractéristiques des spectres dichroiques PeNML+CUIVRE.
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Les valeurs sont en bon accord avec celles publiées pour le systéme

arginine-Cu (13).

Effet de 1la nature polymére du ligand

Nous venons de voir que le complexe CuL2 est largement favorisé dans

les systémes PENML-Cu méme & bas pH. Ceci est confirmé par la figure 47
qui montre les spectres dichroiques des systémes PENML-Cu et ENIBL-Cu au

'~ méme rapport R=2 et au méme pH 3,5. Il apparait nettement que dans le
premier cas le complexe CuL2 est largement majoritaire (bande a 610 nm)

alors que pour le modele on est en présence du complexe CuL (bande & 710
nm).

ﬂAAs/Cuz"'
ENIBL et —
PEN ML

d+2.1072

4-2.10"2

—4.107?

1

4-6.10"2

Figure 47

Comparaison des spectres dichroiques

entre le polymeére et la molécule modele & pH 3,5 et R=2

Le tableau XXIqui donne différents parameétres ( £ ou O E ) pour le
systéme PENML-Cu & pH 3,6 & différents rapports R, confirme ce résultat.
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R=1 R=2 R=15
A - 620 630
max
& - 44 60

AE’610 : -004 : -006 : - 0,13
70 Gt 0,005 : + 0,000 : + 0,012
&35 ¢ - : 6400 : 6500

DE, o i - 0,15 :-0,3-0,4 : -0,35-0,48 :

Tableau XXI

On constate en particulier que & AEélO et 05—770 augmentent en

valeur absolue lorsque R augmente, indiquant une tendance 3 former CuL.,,.

Enfin, la figure 48 montre la variation de A€ 4 610 nm (CuLz) en
fonction du pH. Pour le modele, la formation de CuL2 dépend fortement du
rapport choisi. Pour le polymere, cette dépendance est beaucoup moins nette

(tout au moins avant la précipitation) et le complexe CuL, est totalement
formé a pH 5.

MO— R_:15
ae/Cu | Mo— R_2
Ma— 2=1
0,3 |- ' Pe—R=—15
PA—_R=2
=] Pa_R=1

M

0,2
Figure 48

OE /Cu (610 nm) de PENML etéNIBL

* P : polymére - M : modele -

0,1 =3 précipitation

a différents rapports en fonction du pH
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Les modeles proposés sont représentés dans la figure 49. A rapport
faible (R=1, R=2), les complexes 2:1 intermoléculaires sont probablement

favorisés, ce qui expliquerait les problémes de précipitation que nous avons

rencontrés.
CHy CHy CH,
¢ CH,, ¢ CHy —C__
-0 C=0 ¢-0
| | \
NH HN o NH
(CH,) (cH,),” O N (CH,)
oty 21y c-0 NH, 77204
CH N 7 ~. 7~ £
N CH ) C u\ /CH
/ =0 ™ NH, 0—C
HoN 0 u
2N, 0
/Cu
0 \NH2
|
0=C
\ /
CH
CH
(CHy )y
NH
0=C
— CH,=C CHy —
i,
Figure 49

Modélisation de PENML + Cu
(Complexe 2:1)

Conclusion

L'étude optique confirme pour &NIBL, 1'étude potentiométrique. Il
existe deux types de complexes, Cul et CuLZ. Nous n'avons pu mettre. en
évidence la aéprotonation de 1'amide qui impliquerait la formation d'un cycle
a2 8 chainons beaucoup moins stable que le cycle & 5 chainons formé avec les

fonctions NH2 et COOH.

Avec le polymere, le complexe CuL, est largement dominant quel -

que soient les conditions. Ceci est di a l'accumulation des sites complexants
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le long de la chaine macromoléculaire, conduisant & une concentration locale
élevée de ces sites complexants. Nos résultats sont tout & fait 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'a pH 6 et rapport élevé, supérieur i 20.

Lorsque la formation de CuL2 engage deux chaines latérales voisines,
le chélate & 21 chainons ainsi obtenu est trés stable. Il est trés probable
qu'il se forme également des chelatés de taille beaucoup plus grande entre
deux résidus éloignés de la méme chaine ainsi que des liaisons interchaines

par l'intermédiaire du cuivre.

B - SYSTEMES €NIBL-NICKEL ET P¢NML-NICKEL

1 - SYSTEME &NIBL-NICKEL

———— - — —— = - T ————

Spectres d'absorption

Les figures 50a et50b montrent les spectres d'absorption entre 300 et
750 nm pour le rapport R=2 (les résultats sont voisins pour les autres
rapports que nous avons étudiés). Lorsque le pH augmente, les valeurs de &
passent de 4 a 18 mole'1 1 cm™! environ. Lors de la formation des
complexes NilL & partir de pH 6, et NiL2 a partir de pH 7 (voir étude
potentiométrique), la bande située initialement & A= 390 nm se déplace vers
‘A = 365 nm avec augmentation de £. De méme, la bande située & 650 nm
pour pH 5,3 se déplace a 640 nm lorsque le pH augmente, avec augmentation
de &£ trés nette au dela de pH 7. La position de ces bandes ( A = 365 nm et
A = 640 nm) et les valeurs de & sont ‘caractéristiques de complexes
octaédriques. Ces valeurs sont en accord avec celles relevées dans |la
littérature (26,27) pour d'autres syst®mes amino-acides-nickel ou pour des
complexes du type Ni(NI—I3)68r2 (28).

La serumalbumine humaine donne également avec le nickel des

complexes octadriques (29) ainsi que le glutathion (30).

Spectres dichroiques.

La figure 51 montre que pour le systéme £NlBL-Nicke.l‘ R=2, l'activité
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36 |-
pH
I\ J—
3 ——
8,12 —f—
978 '—‘D“—
24
18 |-
12 -
6 |-
] | | —
300 350 400 450 Anm
Figure 50a
Spectres d'absorption de ENIBL-Ni dans 1'eau
MNIREI/INGT = 2 ¢ [Nil = 3.3 1073 M !
e/ Ni2* ‘
pH
12 |- 5,36 —O—
6,95 —————
7,50

1 ] 1 1 l 1 | 1 1 1 i | ——

750 Anm

Figure 50b
Spectres d'absorption de ENIBL + Ni
[NIBL/[Ni**] = 2 ([Ni**] = 3,33 1073 m 17}
dans l'eau a différents pH
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Ae/Ni**
x 10~3

Figure 51
Spectres dichroiques de ENIBL-Ni dans 1'eau
[eNIBLY/[Ni] = 2 & différents pH ; [Ni] = 3,3 107> M 171

optique dans le domaine visible n'apparait qu'au dela 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 Ni-COO qui
pourrait se former juste avant l'apparition du chélate ne présente pas

d'activité optique.

Il apparait trois bandes positives vers 440, 490 et 650-660 nm ainsi
qu'une bande négative vers 560 nm. Toutes ces bandes deviennent beaucoup

plus intenses a partir du pH 9 lorsque le complexe NiL2 est majoritaire. Des
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résultats similaires ont été obtenus pour la complexation d'une série
d'amino-acides et amino-alcools avec le nickel (31)(32). La bande négative a
560 nm existe encore a pH 10. Or cette bande est -caractéristique du
complexe 1:1 (31). On a donc & ce pH et & ce rapport, un mélange des deux
complexes. Ceci a été déja montré par 1'étude potentiométrique (chapitre II).
Dans le domaine U.V. (figure 52) appariait une bande négative 2 220 nm i
partir de pH 7,2. L'inversion de signe dichroique aux alentours de 220 nm ne
peut étre due i l'ionisation car les spectres de ¢NIBL seul (figure 53) ne
présentent pas cette caractéristique, qui a également été relevée pour les
complexes histidine-nickel (33). La bande & 220 nm peut é&tre die soit 2 la
transition n —» M * de l'amide fortement perturbée par le voisinage du
complexe, soit a4 des transitions de transfert de charge acide —»nickel et
amine—>nickel. Nous penchons pour la seconde hypothése car l'inversion de

signe dichroique n'est pas observé pour les complexes avec le cuivre.

Les tableaux XXII,et XXIII,résument les caractéristiques des spectres
d'absorption et spectres . dichroiques avec 1'attribution des principales

transitions.

A titre de comparaison, les valeurs obtenues avec l'alanine (26) sont
également indiquées. (tableaux XXIIb et XXIIIb).

pH (nm) Attribution : Espéce majeure :
. 695 : 640 s 3aLF) L T, (@)
’ YA 1g .
3 3 ) :
385 11 : TAL(F) > Tlg(P) : NiL
220 1100 : Transfert de charge
. COOH Ni
. 2
: F ; :
8,5 : 630 : 9 : "A(F) —> T, (F):
! 2 1g
a
. ] .3 3 o .
98 : 365 : 17 : "Ay(F) —> Tlg(P) : NiL.,
220 4500 : Transfert de charge
; COOH T 5 Ni
NH,

ENIBL + NICKEL

Tableau XXIIa
Caractéristiques des spectres d'absorptionéNIBL + Ni




+05

-05

Ag

-119-

pH

6,30 ——
7,20 ——~
© 8,66 ——
9,23 .............
10,16 —o—

350 400
I _'___'__u.“.l>)\nm

Figure 52

Spectres dichroiques de £NIBL-Ni dans 1'eau @3
- - LILLE ¢
[ENIBLI/[Ni] = 2 5 [Ni] = 3,3 1073 m 17! E
1 O
+ S
pH
2,59 —O—
4,63 ————
8,40 —a—
11,5 ——

Figure 53

Spectres dichroiques de ENIBL dansl'eau
- [eNsBL] = 2 1072 M 17!
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Alanine + Nickel

pH A m . Emhiem™! Attribution : Espéce majeure :
(nm)
_________ 3 3 L
7 636 3,5 : PAL(F) AF):  NiAla
NiAla
3 3
380 6,2 : *A,(F) Ty :
9 . 610 : 52  : AL(F) 3T, (F) :
: : , A, 1gF) :
i Ni(Ala)2
360 : 8,8 : "AL(F) lg(P) :

Tableau XXII b
Caractéristiques des spectres d'absorption: alanine + Ni

ENIBL. + Nickel

-
e v e " e - - Y = = " o L o > A " T N S " T 0 S T " T W Al AT e e e L S e

pH Am AS Attribution Espéce majeure
(nm) )
72 665 + 3110
3 3.
555 - 0,8 1072 : NiL.
222 : - 0,30 : Transfert de charge
_ COOH Ni
' NH } - Ni
. 2
922 : 655 : +10 107> :
: A, = T (F)
-3 g
558 : - 210
* ' NiL
1400-440 : + 31070 : OAL(F) —> 3T1g(P): 2
218 : - 0,60 : Transfert de charge
_ COOH Ni
' NH, } —

P Tableau XXIII a
Caractéristiques des spectres dichroiqueséNIBL + Ni
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Tableau XXIIIb

Alanine + Nickel

-—————_.._._———_-_._-—.-_——————————.—-_——-——-—-—_-—._..___-.-..——._....._.__——__..-.._,

pH é";n) SE Attribution Espéce majeure
———————— -‘——————_--——-———————-'_‘-3_'——————--———————-—-————-——————————---————-
6 660 +52 10 7
: : Ni Ala
570 : - 17 1073:

Caractéristiques dichroiques : alanine + Ni

L'étude spectroscopique du systéme ZNIBL -Nickel n'a mis en évidence
aucune caractéristique de la participation de la fonction amide a la
complexation, Comme c'est le cas pour les peptides (34)(35). Cela montre
qu'un cycle & 8 chainons ne se forme pas avec le Nickel. Seuls les
monochelates 1:1 et les bischelates 2:1 & cinq chainons se forment comme
dans le cas des complexes amino-acides simples. Nous proposons une

structure octaédrique des complexes 1:1 et 2:1 (figure 54).

o
W
CH 0 HN= - - —-0-C 0
3 \ P 2, / \ 1 /CH3
“SCH-C -HN- (CH,) ,CH i s CH-(CH2)4-—NH-C -CH
CH3 - \C O£~/——-\\JH CH3
0
——————— 0- c o
[] [ H
/  _Ni /,; /CH -(CH ) -NH 8-(:!—(
. H,
.'.../_. - ._\ NH,

Figure 54
Complexe Ni+NIBL (1:1)
Modélisation de ENIBL + Ni (21) et 1:1)
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Comme dans le cas du systéme PENML-Cuivre, nous nous sommes
heurtés 4 des problémes de précipitation pour les rapports faibles
[ligand 1/[nickel]. Ici encore, cela provient de la formation de complexes Nil,
interchaines. Nous avons dii travailler & un rapport R=15 afin de pouvoir
étudier le systéme PENML-nickel par spectroscopie et dichroisme circulaire,
dans toute la gamme de pH.

‘La figure 55 montre les spectres d'absorption que nous avons obtenus.
IIs sont trés semblables & ceux du systéme NIBL-Nickel, avec dés pH 7,5
une bande & 600 nm environ et une bande vers 360 nm ayant toutes deux des
coefficients d'extinction - faibles. Ces grandeurs sont tout a fait caracté-

ristiques de complexes octaédriques (30)(31)(32).

Les spectres dichroiques (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 deuxi®me bande positive vers 650 nm. Ce spectre
est caractéristique d'un complexe 1:1 (31). A partir de pH 8, un autre type
de courbe apparait avec des bandes positives & 440, 490 et 690 nm et une
bande négative vers 600 nm, typiques d'un complexe 2:1 (31). Comme dans le
cas du modele, 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 dichroiques.

pH : é\r;n) : £ : Attribution : Espéce majeure :
55 : 610 65 -—3;_(_1;)—:3-1:“(;)“\;5- —————— NL
S5 : , A, g 5
380 : 16 . 3A.(F) =31, () VO
: : 2 1g 3
98 : 610 : 11,2 vg
‘ NiL
360 : 20 : v‘; 2
11,5 : 610 : 16 : vg
360 : 20 : " V‘;'

Tableau XXIV
Principales bandes d'absorption Ni+PENML.
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4,29
ana————-. 6,76
8,08
—o— 10,50

Figure 57
Spectres dichroiques de PENML

Ae/Ni

+0,1

+ 0,05

~0,05

—0,1

[PENMLY/[Ni] = 15 (Ni = 10'3 Ml'l) dans 1'eau & différents pHi

pH (m;n) : Le : Attribution : Espéce majeure :
429 : 650 2,5 1073
: A, (F) —°T (F):  NiL
-3 g
550 : -4,9 10
' ' ' -3 3 3 .
:piy5,5  :680-690 : (5 a 10)10 : AZ(F) - Tlg(F) : NiL.,
1600-620 :(0,52-10)1072 : A, (F) —> 3'1"1g(1:):
:440-500 :+(2,525)107% : A (®) —> 31 (P)
: ou NiL,

3a,(F) —> 1, (F)

220  :-0,37 & -0,5

Tahleau XXV
Principales bandes dichroiques de PENML
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La figure 58 présente les modeles proposés pour les complexes PENML-
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Complexe 21

CH, - &-CH
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L

Figure 58
Modelisation de PENML + nickel
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Conclusion

La complexation de NIBL avec le nickel fait apparaitre comme dans
le cas du cuivre deux complexes 1:1 (1 amino et 1 COO™ pour 1 nickel) et
21 (2 amino =t 2 COO~ pour 1 nickel). Ces complexes différent néanmoins

par leur géométrie plan carré ou octaédrique et leur pH de formation.

En ce qui concerne PE&NML, sa complexation par le nickel fait
également intervenir les complexes 1:1 (vers pH 5) et 21 (& pH élevé > 7,5)
alors que dans le cas du cuivre, le complexe 21 est toujours largement

dominant méme & 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 1'étude de la complexation de NIBL et
de PENML par le palladium, mais avons rencontré de sérieux problémes de

précipitation méme A rapport élevé (R=50) et & pH acide (pH ¢
3,5).

C - SYSTEMES NIBASN-CUIVRE ET PNMASN-CUIVRE

- o T = ——— = — — - - - - - -

CH, /COOH
/\CH-ICl-NH-C{i
0

L'étude potentiométrique a montré que cette molécule a un pouvoir
complexant faible. II se forme un complexe 1:1 (CuL) de constante de
formation = 10. Ce systéme ne peut étre étudié qu'avant pH 6,5 car
au-deld se produit la précipitation de Cu(OH)Z. |
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Spectrnes d'absorption

Dans le domaine visible (figure 59), 1'augmentation du pH entraine un
déplacement de la longueur d'onde du maximum d'absorption de 800 & 760

1 em~L Cedi indique une

nm avec un augmentation de £ de 13 & 25 1 mole”

simple complexation du cuivre avec un groupe carboxylate, comme dans le

Liem™t et A de 800 &
max

750 nm)(40). Des résultats tout & fait semblables ont é&té également obtenus

cas de l'acide butyrique. ( £ de 12 & 25 mole”

pour la complexation de la N-méthacryloyl-L-alanine (42).

Dans 1'U.V., un épaulement situé vers 250 nm apparait dés pH 3,8
(figure 60a). On trouve dans ce domaine les bandes A transfert de charge
acide . cuivre. Ces bandes apparaissent plus nettement sur le spectre
différentiel (figure 60b). La valeur & = 1700 mole'1 | cm'1 est tout a fait

compatible avec celle de la littérature ( € = 2000 M-1 1 cm_l' a 245 nm
pour l'acide butyrique (36) par exemple Y-
pH
2,55 —A—
3320 _O—
T R——
e/Cu®) 53 5,70 ===
‘ 4,25 i

I ] t | y

o
700 800 Anm
Figure 59.
Spectres d'absorption de NIBAsn
[NiBAsn)/[Cu] = 8, [Cu] = 4,5 1073 M 171

dans 1'eau & différents pH
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350 450 A nm
Figure 60a
Spectres d'absorption de NiBAsn ; [NiBAsn]/[Cu] = 8 dans l'eau
a différents pH

Figure 60b

Spectres différentielsde NIBAsn dans 1'eau ; [NIBAsn] = 5 10~
a différents pH
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Speetrnes dichroiques
et oHD

L

Dans le domaine visible, le corﬁ{;‘lexe NiBAsn-Cu ne présente aucune
activité optique décelable. Ceci confl\)rme qu'il n'existe qu'une simple liaison
Cu-COO”~ (absence de chelate).. ;{a N

‘Dans le domaine UV.,leBAsg sgﬁﬁg “ne’ ,présente aucune activité
optique au-dela de 250 nm (fxguref Q#) En présence de cuivre et pH 4,5 deux
bandes apparaissent vers 245 et 260 nm ( A £ maximum = -0,3). Elles
correspondent & la transition n —=» Tl * de la fonction amide secondaire
amplifiée par la complexation et éiﬂ’ly‘é. ﬁt‘r‘é}?ﬁﬁtiom de transfert de charge acide
—~ycuivre (17 36, 37).
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Figure 62

Les résultats expérimentaux n'ont pas mis en évidence pour le systéme :

NIBAsn-cuivre de déprotonatron de la fonction amide. Cela sngmfre que la
fonction carboxy_le, ‘dans la molécule, n'est pas un point d'ancrage

suffisamment fort pour fixer le cuivre et permettre la déprotonation de

1'amide (qm condmrart a un chelate A cinq chainons) avant la précipitation
de 1'hydroxyde de cuwre (37) 4

~ L'étude potentiométrique' a montré potrr ce systdme une forte
constante de formation K =5 108 pour le complexe 2C00/1 cuwre)
contrairement A ce qui a été observé pour le modele.

| Les mesures ont été faites au rapport R=8, comme pour le modgle. I
n'y a pas ici de précrprtatron d'hydroxyde du cuivre et l'étude a pu étre
faite dans toute la gamme de pH Jusqu'h 12 environ. ‘

Spectres d'absorpition

Jusqu'a pH 4,5-5, les spectres d'absorptron visible (fig 63) sont

semblables a ceux du modéle avec une bande principale vers 750 nm

~ (complexe 1COO~/1Cu). Au deld, cette bande se déplace vers 710 nm avec

augment_atron de 2 de 40 2 54 mole 1 cm -1 . Ces valeurs sont typiques d'un
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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 & nouveau vers 690
nm et diminue d'intensité ( € = 36 mole™! cm_l). Cette longueur d'onde

correspond & un complexe & deux azotes.

pH
C/Cu2+A [Cu++] SEUTL eeeereuene
B ——
7,2 —teee
9,7 —0
10,2 e
60 |- 1,7 —o—

Figure 63
Spectres d'absorption de PNMAsn dans l'eau a différents pH
[PNMAsn]/[Cu*™*] = 8 ; [cu**] = 3,5 1073 m 1L,

Dans l'ultra-violet, (figure 64) on observe les mémes bandes 2
transfert de charges que pour le modeéle vers 250 nm (figures 64 et 65). 1l y
a de plus une absorption assez importante entre 300 et 350 nm, & partir de

pH 6 environ, qui correspond & un transfert de charge amide — cuivre.

On remarque qu'a haut pH, les bandes a transfert de charge acide —
cuivre vers 250 nm tendent & disparaitre alors que celles vers 300-350 nm

sont conservées.
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e/Cu”A '

pH
hho ——-—-
6,25 ——dh—
13—
1,0 ——
12,4 —p—
PNMAsn seul pH 5,5 ........

o 1
-
450 Anm
Figure 64
2 ‘Spectresd'absorption de PNMAsn dans l'eau
10°x 15 |- -+ _3 -1
~ [PNMAsn)/[Cu**]=8 ; [PNMAsn]=3,5 10°° M 17",
[\ a différents pH
pH
6,5 —
7,2 — e
8-9 —b—
M ————
12 —0—
-
Anm

Figure 65

Spectresd'absorption différentielle de PNMAsn
[PNMAsn}/[Cu] = 8 ; [PNMAsn] = 3,5 103 u -1
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Spectres dichnroilques

Dans le visible, (figure 66) 1'activité optique apparait a partir de pH 5
environ. Il apparait alors une bande positive vers 635 nm (transition E), une
bande négative assez intense & 770 nm (transition B) avec un épaulement 2
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.

Ae/Cu
x10-2

3,2

4,8

Figure 66
Spectres dichroiques de PNMAsn

[PNMAsn)/[Cul = 8 ; [Cu) = 1073 M -1 a différents pH
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Dans 1'U.V. (figure 67), 1'activité optique est nulle & bas pH au dela
de 250 nm. A partir de pH 5’3 apparaissent & 20 et 310 nm deux bandes
négatives qui n'ont pas été observées dans le cas de la molécule modéle.
L'une au moins de ces bandes (310 nm) doit-étre attribuée & un transfert de
charge amide —s cuivre (17, 40, 39, 41, 42). Celle 2 20 nm pourrait étre
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 trés perturbées.

Ces résultats peuvent étre interprétés par la formation dans la zone de
pH 5-7 d'un chelate & 5 chafnons (complexe 1Cu, 1IN, 1CO07) avec dépro-
tonation de la fonction amide : complexe I, figure 68b(la potentiométrie a
montré qu'a ce pH, le cuivre arrache un proton supplémentaire). Cela explique
4 la fois 1'activité optique maximum & pH 6,8 dans le visible et 1'apparition
de bandes 3 transfert de charge dans les spectres U.V. (absorption et
dichroisme). L'absence d'activité 6ptique 3 pH ¢ 5 suggeére la formation de
complexes Cu-carboxylates (Vfig_, 68a). |

7
n
w

..............

Ve
7’
o O

8
5

\ 9,5 c— —
1,5 ——

Figure 67
Spectres dichroiques de PNMAsn dans 1'eau
[PNMAsn]/[Cu] = 8 & différents pY
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f - CH2—————
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2 2 \
C
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07 %
Complexe 1
Figure 68 b

Entre pH 7 et 9, un deuxidme proton est arraché par le cuivre
(potentiométrie), les bandes dichroiques vers 250 nm changent de signe,
I'activité optique dans le visible diminue et les bandes 2 transfert de charge
amide —> cuivre sont conservées. Ceci peut étre expliqué par la formation

du complexe suivant (complexe II, figure 69).
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A§“3 i”3
C CH
2
(L,\=0 O=/é
0 N 0

H2N-E-CH2-Cg \C /l\ H-CH -‘C—NH
\ u 2 2
oﬁgh’// \\*6£*0

Complexe I1I

Figure 69

A haut pH, P'activité optique dans le visible disparait ce qui indique
que le carbone asymétrique n'est plus inclus dans un chelate. Les bandes
d'absorption & 680 nm et vers 320 nm (figure 63 & 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 différe du complexe II que par la rupture des liaisons

cuivre-carboxylate.

-

UE {Hs
¢ CHy ¢
¢=0 -0
0 N Cu N
it ) t i
HoN-C -CH,-CH _CH-C00
| Ncoo” CH,
c=0
7
NH,

Complexe III

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.
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Conclusion

Dans le systéme PNMAsn-Cu, la déprotonation de l'amide est possible
alors qu'elle n'est pas observée pour le systéme NIBAsn-Cu. Il est connu que
la molécule complexante doit comporter un site de fixation basique (une

ancre) pour permettre la déprotonation ultérieure de 1'amide (37).

Dans la molécule modéle, la fonction acide ne peut jouer ce rble.
Dans le cas du polymere, les interactions entre groupes chargés rendent plus
difficile 1'ionisation des carboxyles & mesure que le degré d'ionisation
augmente, et donnent & la fonction COOH un caractére de moins en moins
acide qui lui permet de jouer un rdle d'ancrage. Par ailleurs, le cuivre est
fortement complexé dés les pH-acides ce qui empéche sa précipitation sous

forme hydroxyde.

D-SYSTEME NIBASN-PdET PNMASN-Pd

1 - Modile NiBAsn-Pd

Nous rappelons que lors de la complexation de NIBAsn avec le cuivre,
seules les fonctions acides participent & la formation des complexes. Aucune
activité optique NiBAsn-Cu n'est décelable. Cette étude spectroscopique de
NiBAsn + Pd*% est marquée par l'apparition de 1'activité optique des
complexes NiBAsn-Pd. Cela suggére que d'autres fonctions interviennent dans
la formation des chelates en plus des fonctions acides. Ces fonctions sont
probablement des fonctions amides qui forment des complexes & 5 chainons

avec les fonctions acides et le métal.

I est connu, par ailleurs, que le palladium peut déprotoner les
fonctions amides primaires (45). Nous serons donc amenés i envisager la
formation de cycle 4 6 chainons entre le métal et 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

dichroisme circulaire) et sur des références bibliographiques de produits
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analogues en attribuant les différentes bandes énergétiques aux complexes

existants.

Nous avons étudié les complexes NiBAsn + Pd en R.M.N. du proton.
Malheureusement, le déplacement chimique du proton en C o coincide  avec

I'absorption de l'eau et aucune exploitation des résultats n'a été possible.

D'autre part, 1'étude potentiométrique des complexes palladiés n'est
généralement pas présentée dans la littérature car les équilibres de
complexation avec le palladium sont lents & s'établir. De plus, 2 haut pH, se
produit 1'hydrolyse de pd*t.

Spectrnes d'absorption

Les figures 71 et 72 donnent les spectres d'absorption U.V. et visible
pour NiBAsn/Pd au rapport 2 Les résultats obtenus au rapport 1 sont tout 2
fait semblables.

Les spectres d'absorption & pH acide (pH 1) présentent une bande &

A =450 nm (&= 130 M7
PdCl 4=. L'intensité de cette transition des complexes chloropalladiés est bien

connue (46-47). De pH=1 & 3,5, on observe un déplacement de \ o vers le

bleu. La bande 2 A = 42 ( &€ = 190 M™" em™' 1) a été attribuée 2 un

complexe de type PdClz(HzO)2 (48) qui se forme par substitution de deux

atomes de chlore par 2 molécules d'eau sur le palladium.

-1 . e .
cm 1) qui est caractéristique de l'absorption de

Lorsque le pH augmente, a partir de pH=4, nous remarquons un
déplacement de A m Vvers les plus faibles longueurs d'ondes et une
augmentation du coefficient d'extinction molaire (£). Les valeurs de &
comprises entre 200 et 600 M™L cm™! 1 laissent prévoir des complexes & un
ou 2 atomes d'azote amide avec participation éventuelle des carboxylates

comme le cas des complexes peptides-palladium (49)(18).

Dans 1'U.V., a bas pH, apparaissent deux bandes & 280 et 22 nm. La
premiere correspond a4 un transfert de charge Cl —> Pd (TlCl —> Pd) la
seconde au transfert de charge CI — Pd (S'Cl —> Pd) et a4 des transitions
intraligands du chlore (50-51-52). A trés bas pH, le NiIBAsn ne complexe pas,
lorsque le pH augmente, la diminution des bandes a 280 nm et 220 nm
indique une substitution de chlore par H,0 (ou OH™ & haut pH) ou d'autres

ligands tels que COO™ ou l'amide (53-54). A partir de pH 6, aucun extrémum
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A | Spectresd!' a3bsorption NiBAsn + Pd*" [NiBAsn]/[Pd]=2
[Ad**]=10 dans l'eau & différents pH

Figure 72

Spectres absor tion de NiBAsn + Pd¥
P

‘Ad]=10"

200

Anm

* [NIBAsn]/[Pd])=2
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——x— 1,07
—a— 1,32
—— 1,72
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—0— 3,38
.......... 6 38,7
—a— 11,5
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n'apparait dans les bandes d'absorption ce qui implique que le spectre

recouvre de nombreuses transitions.

Am & Am £
pH (nm) (M 1cm 11) pH (nm) (M-lcm 1l)‘
1,07 450 130 1,07 20 12 000
22 19 800
3,49 42 190 :
: 4,5 v 235 : 9 800
4,18 : 400 : 530 %0 : 2 400
: : : >S5 : pas
1
£ 6529 : 400 : 650 d'extremum
11,5 : 400 : 600

Tableau XXVI

Caractéristiques des spectres d'absorption U.V. de NiBAsn+Pd "

Spectres dichrnoiques

A partir du pH 3,5 (figure 73), on a une apparition d'activité optique.
Cela suggére cue le palladium est complexé aux chromophores amide et acide

avec formation d'un chélate plan-carré (de symétrie D4h).

Le premier complexe se forme & partir de pH 3,5 et atteint son
maximum & pH 4,5. 11 est prédominant jusqu'a pH 6,5 environ. Il est
caractérisé par .une bande positive & 400 nm ( o€ = + 0,9) attribuée a la
transition A (Alg-—-> A2g)’ et une bande négative & 345 nm ( ©& = - 0,4)
attribuée 3 la transition E (A1g — Eg)‘ Ces bandes, qui ont été observées
pour des complexes peptides-Pd (18) caractérisent le complexe 1 azote, 1

carboxylate qui a probablement la structure figure 74.
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Ae/pd?t
pH
3,6 —O—
4,57 e
+01}- 6,55 ieennen
8,50 e
0,5 e
12 —a—
+05 |-

u.-.‘.. . e " -:.-’
o4 l *~———~1se=ié\i:ffff:;q;:::f“
0 T==2500 Anm
70_“_.\-'_/0,{ 400 =g
eveseer .......--- /

-05 |-

Figure 73
Spectres dichroiquesde NIBAsn + Pd**
[NIBAsnl/[Pd]=2 ; [Pd**1=10"3 M 1! dans l'eau 2 différents pH

0
NH /
2020 ¢oo cl
CH
2\CH/ Ny
VAN
Y Cl
CHy
~cH-4-0
CH,”
3
Figure 74

A pH élevé (pH 12), il n'existe qu'une bande positive 2 340 nm (4&

= + 0,51). Cette bande contient les transitions A et E pour un complexe

N

a

deux azotes. Ce complexe fait trés probablement intervenir la fonction amide

primaire. En effet, on sait que :
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- les liaisons carboxylates-palladium sont coupées & haut pH (55),

- le palladium est capable de déprotoner la fonction amide primaire
(45),

- les cycles formés avec le palladium et deux azotes sont trés stables,
méme les cycles & 6, 7 ou 8 chainons (ou forme ici un cycle a 6
chainons}. Ils sont en particulier plus stables que les cycles incluant

un carboxylate.

A ce pH, les deux autres sites de coordination sur le palladium sont
occupés par des hydroxy"les. Il n'y a pas d'indication pour la formation de
complexe 2 quatre azotes. Cela peut s'expliquer par des pontages OH-Pd
(figure 75a).

too
00C \ OH TR
TN N o Y,
WoC Pd\ Pd Pl
2 H
(l:‘_NH/ OH/ \w}\coo'
0 C=0
C
AR
CHy  “CHy
Figure 75a
HO HN 0
NP
//,Pd\\\ ~ cH,
CH
HO N Ncoo”
tao
CH
/N
HaC CHy

Figure 75b
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Entre pH 6,5 et 12, on passe progressivement du complexe IN (figure
74) au complexe 2 N(figure 75). On n'observe pas de point isodichroique car
il se produit en méme temps des substitutions de Cl~ par HZO puis de HZO

par OH qui se traduit aussi par des déplacements de maxima.

b

L'inversion de signe de la bande & 345 nm doit étre reliée a la

libération des carboxylates lors de la formation du complexe Z N,

Dans le cas du systéme propyléne diamine-palladium (56), il a été
montré que le complexe du type 75a est prépondérant & pH 7 et le complexe

N

du type 75b estprépondérant & pH 12 Il est possible que nous ayons la méme

répartition.

Les spectres dichroiques dans 1'U.V. montrent essentiellement deux
bandes (figure 76), 1'une & 245 nm que l'on peut attribuer & des transitions
n-»T\* amide activée par la complexation, l'autre 2 270 nm, maximale a4 pH

4,6 certainement diie au transfert de charge Neolm = Pd (57).

Ae /Pd*™
o)
-0,2
-0,4}
-0,6
-0.8}- / 2,08
e e
-1 L 2:23 .........
Figure 76 10,48 —p—

12 ————

Spectresdichroiques de NIBAsn + Pd
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2 - PNMAsn + Pd*

—— - ——— - - = — -

Spectrnes d'absonption

En comparant les valeurs et les longueurs d'onde maxima des
transitions spénifiques des orbitales d-d du méral, (figure 77 et tableau
XXVII) on observe un net déplacement des énergies de ces transitions vers
les plus courtes longueurs d'onde, ce qui révele la formation de complexes
impliquant le PNMAsn. D'autre part, la variation énergétique des transitions
en fonction du pH laisse prévoir que les sites occupés par les ions Cl™ sont

2O ou OH™ (53-54).

\\ \ \ \ pH
| | —a— 1,90
\ ., . )

remplacés partiellement ou totalement par H

| 1

300 400 500 Anm
A Figure 77 '
Spectresd'absorption de PNMAsn - [PNMAsn}/[Pd]=2 ;.[Pd]=10"3 M 1"1
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Comme nous l'avons défini pour les complexes NiBAsn+Pd, la bande
d'absorption & pH (acide) = 1,9, Am =475 m (€ =170 M1 1 em™D)
correspond a une simple absorption de PdCl4’ ce 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

e/ Pd 2+‘
x 10° A
18
pH
1,70
2,05
16 4,78
5,78
8
14 11,9
12
10
8
6
4
2
—
200 250 300 Anm

Figure 78 |
Spectresd'absorption de PNMAsn : [PNMAsn]l/[Pd**]=2; [Pd**]=10"3 mi~!
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disparition des bandes d'absorption PdCl 4= 4 220 nm et 280 nm indique que
le chlore est substitué par d'autres fonctions (H 20 ou OH). La persistance
d'une absorption dans cette région méme & un pH neutre ou basique avec & >
1000 M1 1 em™! laisse supposer la présence de plusieurs transitions dies &

'existence des complexes puisque le polymere seul n'absorbe pas dans cette
région. |

Visible U.V.

r pH A E@A'llcm 9 pH r\m &
s L ws . m  am - oz owow
3,3 410 250 275 5 900
5,5 : 385 : 340 : 205 235 13 000
1,7 : 380 : 350 275 2 200

98 : 370 : 430

(épaulement) : > 25 : pas d'extrémum
10,5 : 370 : 500

(épaulement)

Tableau XXVII v e+
Caractéristiques des spectres d'absorption U.V. de PNMAsn+Pd

Spectrnes dichrnoilques

Dans le domaine visible (figure 79), l'ac tivité optique des complexes
apparait & un pH plus acide (pH 2) que dans le cas des complexes formés
avec NIBAsn-Pd. Cela est probablement dit & l'effet de la chaine polymeére.
Son champ électrostatique élevé retient les ions Pd2+ au voisinage des ligands

et facilite la formation ultérieure des complexes.

A pH compris entre 2,3 et 3,5, il apparait principalement une bande
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Ae/Pd?

+0,1} O'\ ,

Figure 79
Spectresdichroiques de PNM Asn+Pd*"
R=2; [pd] = 1073 m 17t

positive a /\m = 445 nm ( AE = + 0,1) attribuée a la transition A. Cette
longueur d'onde est caractéristique d'un complexe un azote, un carboxylate
tel que nous 1'avons défini pour la molécule modetle. Ce complexe est

représenté figure 80.

?H
— - CH2
t=0
]
0 N cl
i SN S
H2N-C-CH2-CH Pd
N 7N
040-0 cl
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Lorsque le pH est compris entre 4 et 9, les spectres présentent deux
bandes : une & effet cotton positif vers 450 nm et l'autre a effet cotton
négatiff\mg 380 nm. Ces deux bandes sont attribuées aux transitions A+E,
pour un complexe & deux azotes et deux carboxylates avec formation de deux
cycles a cing chainons (figure 81) comme dans le cas des complexes mixtes
Pd-asparagine-histidine (58). Le palladium relie alors deux chainons latérales

du polymere.

H H

E 3 ‘é 3
—C —CHa =€ —
| 2
C=0 C=0
\ {
? N N\ U
N /

Figure 81

Le complexe & 2 azotes est différent de celui que nous avons proposé
pour le systéme NiBAsn-Pd (fig 75). Dans ce cas, nous avons supposé la
coordination du palladium avec les deux azotes de l'amide primaire et de
I'amide secondaire d'une méme molécule. En effet, le passage du complexe a
un azote aux complexes 2 azotes ne peut se faire que par déprotonation de
I'amide primaire qui est la seule & proximité. A partir du pH 6, on forme
alors un nouveau chélate & 6 chainons. Dans le cas du polymére, d'autres
fonctions amides secondaires sont & proximité dans d'autres chaines 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 a 5
chainons trés stables.

Les 2 complexes 1 azote et 2 azotes sont en équilibre entre pH 4 et
pH 8, on observe en effet un point isodichroique vers 330 nm. Quand le pH '~
est supérieur & 9, on a une diminution des intensités des bandes dichroiques

jusqu'a disparition totale de l'activité optique vers pH 12
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Cela indique la disparition des chelates existants dans le complexe a
deux azotes. Or & ce pH se produit l'hydrolyse des liaisons palladium-
carboxylates qui sont remplacées par des liaisons palladium-hydroxyle (57).

Nous sommes donc amenés & envisager la formation du complexe suivant
(figure 82) :

CH CHoy
. CHy— :
¢=0 t-o
| on l 0
0 N—pPd — N {_,-
H2N-t—CHz~tH b by
N
R CH, - -NH,
VA 0
0
Figure 82 |

Dans des complexes analogues (complexes mixtes acide-aminé palladium
asparagine (58)) une interaction entre le carboxylate et l'amide primaire a
été mise en évidence par une étude aux rayons X. Il est possible qu'une telle

interaction existe dans notre cas.

Les spectres U.V. (figure 83) montrent 2 bandes principales : l'une a

25 nm (n — 1 * amplifiée), l'autre & 270 nm est die au transfert T . —>Pd

. Elle disparait & haut pH quand le chlore est totalement substitué.

Conclusion

Dans le cas de la molécule modéle comme du polymeére avant pH 4, il
existe un méme complexe dans lequel le palladium est coordonné a la

fonction carboxylate et a l'azote de l'amide secondaire.

Au dela du pH 4, les complexes obtenus différent selon qu'on examine
le systéme NIBAsn-Pd ou PNMAsn-Pd. Pour le modeéle, on obtient un
complexe a 2 azotes avec l'amide primaire et 1'amide secondaire de la méme

molécule, les autres sites de coardmnation étant occupé par les ions hydroxyles.
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Pour le polymeére, la proximité d'autres ligands portés par les chaines
latérales voisines favorise la déprotonation d'une seconde fonction amide
secondaire. Le complexe & deux azotes et 2 carboxylates = ainsi formé est
ensuite hydrolysé & haut pH pour conduire & un complexe a 2 azotes et 2
hydroxyles qui ne présente plus d'activité optique. C'est la nature polymeére

de PNMAsn qui est & l'origine de ces différences.
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Anm

—e— 2,29
3, bk
4,5
5,k
. 6,55
8,02
—_—eeee 10,5
— 12,5

Figure 83

Spectres dichroiquesde PNMAsn+Pd

[PNMAsn)/[Pd] = 2; [Pd] = 10

-3

M 17! dans 1'eau 2 différents pH
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Les études potentiométriques et spectroscopiques nous ont permis de
préciser la notion des complexes formés aussi bien pour les molécules
modeles que' pour les polyméres. Dans ce dernier cas, cependant il est
difficile d'en déduire si les complexes de types 2 : 1 font participer deux
chaines latérales voisines, deux chaines latérales éloignées de la méme

macromolécule ou 2 chaines latérales de deux macromolécules différentes.

Nous avons mené une étude viscosimétrique pour tenter de préciser ce
point. Nous l'avons complétée par quelques dosages conductimétriques car la
conductivité d'une solution dépend i la fois de la charge ‘et de la mobilité

des espéces présentes et doit donc étre sensible 4 la complexation.

I - SYSTEME P¢NML-CUIVRE

L'ionisation de PENML peut étre schématiquement représentée ainsi :

e e b

+H+

/\ PH=3 /\ PH=10 /\

@
HOOC NH3 coo0~ NH3 co
I I IT1

La complexation par le cuivre, et en particulier la formation du

complexe 21 largement dominant amé&ne les effets suivants :

- la charge nette diminue. En effet, le complexe a une charge globale
nulle alors que le ligand de départ & une charge +1 ou zéro selon le pH. Ceci
doit entrainer une diminution de viscosité (par diminution des répulsions
électrostatiques). La conductivité tend & augmenter par augmentation de la

mobilité. Cet effet est d'autant plus marqué que le rapport R est faible.
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- si le complexe se forme entre 2 chaines de polyméres (complexation
intramoléculaire) la masse moléculaire apparente augmente fortement. Ceci

doit augmenter la viscosité et diminuer la conductivité.

- si le complexe se forme entre deux chaines latérales de la méme
macromolécule plus ou moins éloignées (complexation intramoléculaire) ceci
tend % diminuer le rayon de giration donc a diminuer la Vviscosité et
augmenter la mobilité. Cet effet sera peu marqué si deux chaines latérales

voisines participent au méme complexe.

La figure 84 montre le comportement viscosimétrique de PENML en
absence et en présence de NaClO4 0,1 M et a différents rapports R.

En absence de NaClO4 et de cuivre, le comportement de PENML est
celui d'un polyélectrolyte. La viscosité augmente lentement entre pH 3 et 8
ot la charge nette est faible (forme II). Au dela de la déprotonation de la
fonction Ntl3 se produit la forme III. La charge nette augmente et les
répulsions électrostatiques augmentent la viscosité. Nous devrions observer
également une augmentation de viscosité a bas pH pour les mémes raisons
(forme I dominante) mais il faudrait pour cela un pH trés acide, bien

inférieur au pK de la fonction carboxyle.

En présence de Na ClO4 0,1 M, nous observons un net effet de sel,
c'est-a-dire une forte diminution de viscosité (effet d'écran). Dans toute la
gamme de pH, la forme Il prédomine jusqu'a pH 8. Auparavant, la viscosité
augmente légerement par augmentation de la charge nette.

L'addition de cuivre [Cu++] = 10"3 M conserve l'allure de la courbe

mais diminue encore la viscosité d'autant plus fortement que le rapport est
faible. Il est clair que le cuivre qui est cent fois moins concentré que
NaClO4 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
(3 bas ou & haut pH) est d'ailleurs trés 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 étre  interprétés

essentiellement par l'effet de diminution de la charge nette.
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t-to
t,C

(cm3g-i)

300 |-

200 |-

100 |-

4 6 8 10 12

— —0— PeNML. seule
" e PENM |+ s€I
—e—— R =15 4 ¢
—a—R =7y

Figure 84
Variation de la viscosité réduite en fonction du pH

pour PENML en absence et en présence de cuivre
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_ Figure 85 ‘
Dosage conductimétrique du polymere PENML

en présence et en absence du cuivre
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A R=7 et & pH inférieur & 7,5, la macromolécule est compacte,
globalement peu chargée et devient insoluble. Elle redevient soluble en-
dessous du pH 4 lorsque la charge nette réaugmente (on sort alors du

domaine iso-électrique).

Toutes les courbes de dosage conductimétrique ont la méme allure
(figure 85). En absence du cuivre, la conductivité diminue jusqu'a pH 4,5 au
cours de l'ionisation des carboxylates entre pH 4,5 et 8,6 car la charge nette
diminue. La conductivité est minimale (forme II, charge nette nulle). Au
dela, la déprotonation de +NH3 a lieu et la charge nette croit ainsi que la
conductivité. Lorsqu'on 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 méme volume de
NaOH, ce qui confirme que seuls les protons normalement ionisables sont

neutralisés (il n'y a pas déprotonation de I1'amide).

L'addition du cuivre augmente la conductivité au point équivalent or le
cuivre est entierement fixé. L'existence des ions ClO4_ amends par Cu(ClO4)2
ne peut expliquer & elle seule cette augmentation. Il est possible qu'elle
résulte d'une augmentation de mobilité diie & une diminution du rayon de

giration de la macromolécule.

En conclusion, nous pouvons dire que la majorité des complexes 21
dans le systdme PENML-Cu se fait entre deux chaines latérales voisines ou

‘assez proches : schéma ci-dessous :

L
|
o)
U
HoN o-—c\
HC/ \Cu/\ /CH
\ﬁ"‘O/ NH,
(o}

PENML:Cu - Complexe 21
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Nous avons 3 faire dans ce cas & un polyacide simple dont 1'ionisation

est schématiséepar :

COOH
t_t'o- )
toc ™
(cm3g-1)
3U
U 150 |-
100 |
50

— + HY
€00
O~
’
A N
/ “ou _
] =====0
!
I
!
-
!
!
]
, .
d PNMAsn seule _
I PNMAsn + sel __x__
! R=10+ / -
" R=5, ) —a—
!
I -
!
I
!
|
l
i
|
o]
i
|
|
|
|
]
]
i

1 [ -

1
6 8 10 12 pH

Figure 86
Variation de la viscosité réduite en fonction du pH

pour PNMAsn en absence ou en présence de cuivre
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La figure 86 montre que le comportement viscosimétrique de PNMAsn
en absence de NaClO4 et de cuivre est bien celui d'un polyélectrolyte : la
viscosité augmente fortement a partir du pH 4, c'est-a-dire au deld du pK,
pour étre maximum vers pH 7. Audel 1'addition de titrant en excés diminue
un peu la viscosité car les ions Na* jouent le role d'écran électrostatique
entre ces charges. En présence du sel NaClO4 (NaClO4 0,1 M) le
comportement est semblable mais les viscosités sont toujours plus faibles
qu'en absence du sel. En présence de NaClO4 et du cuivre a 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)é:u mais & 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 viscosimétrique.

A partir du pH 7, pour le rapport 10, la viscosité décroit. A ce pH

commence a se former le complexe 21 avec 2 azotes amides et 2

carboxylates.
C=0 /C:O
N\, /
0 0
i /\Cu/ \ il
H,N-C-CH, -CH ,/°\\ CH-CH,-C-NH
- \
C/ C

La diminution de la viscosité indique que les 2 azotes amides
n'appartiennent pas & 2 chaines latérales voisines. Il se forme des pontages

intra-moléculaires qui rendent la macromolécule plus compacte.

Au deld de pH 7, les liaisons cuivre-carboxylates sont coupées et le

complexe suivant se forme :
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=0 | £=0
|
l:l Cu g‘l
o CH
-00C \ Ncoo-
Qﬂf /CH2
(l:=0 O:(':
NH, NH,

La viscosité augmente alors & 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'a partir du pH 8-9 lors de la
f"ormétion du dernier complexe. Avant ce pli, 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 et 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 caractére acide du polymere par déplacement d'équilibre d'ionisation.

2RCOOH + Cu®* > (RCO0),Cu + 2H*

2

La conductivité diminue donc au début 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 & pH 4,6, la conductivité
devient constante. Cela résulte de 2 phénomeénes : l'ionisation des fonctions
COOH continue et augmente la conductivité. En méme temps, le complexe
R(COO)ZCu continue 2 se former et le chélate & un azote commence 2a

apparaitre. Cela contribue & diminuer la conductivité. Entre le point a et b
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(pH 4,6 a 7) le chélate & un azote est progressivement remplacé par le

complexe avec deux azotes et 2 carboxylates sans changement important de
la conductivité.

Par contre, aprés le point b, elle augmente & nouveau lors de la
coupure des liaisons cuivre-carboxylate. Le comportement conductimétrique
est donc en accord avec les résultats de viscosité. Le volume équivalent est
supérieur au volume équivalent obtenu en absence du cuivre et correspond i

un nombre de protons ny+ = R+2 Cela confirme la déprotonation de 2 azotes
amides.

ChurS
350 |- PNMAsP seule ——a—

R4 ———o—

325

- C/pS

300 4\
<4190

4180
275 | 4170
| {160
1150

250

4140

i !

0 | 1 2 , 3 Vcm:NaOH
" Figure 87 ' '

Dosage conductimétrique de PNMAsn

en présence et en absence du cuivre
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Le principal objectif de ce travail était de préciser le rble joué par
I'environnement macromoléculaire lors des réactions de coordination entre un
métal et un ligand porté par le polymere hydrosoluble. La présence du
polyélectrolyte modifie en effet considérablement l'environnement des sites
de coordination en créant un champ électrostatique important. De plus, la
fixation des ligands sur une chaine macromoléculaire crée une concentration

locale élevée en sites de coordination.
Nous avons donc synthétisé deux polymeres et les molécules modeles.

L a poly(N&€méthacryloyl-L-lysine)(PENML) porte une fonction amino et
une fonction carboxyle dans sa chaine latérale et présente donc un caractére
de poiyampholyte. La poly(Nméthacryloyl-L-asparagine)(PNMAsn) porte dans
sa chaine latérale une fonction carboxyle et une fonction amide primaire. Ce

polymeére a un comportement de polyélectrolyte simple.

Les deux polymeres et les molécules modeéles (&N-isobutyroyl-L-lysine
et N-isobutyroyl-L-asparagine, & NIBL et NIBAsn, respectivement) portent
également une fonction amide secondaire susceptible de se déprotoner sous
certaines conditions, en présence du métal. Les méthodes d'études utilisées,
principalement la potentiométrie, la microcalorimétrie, la spectroscopie
électronique et le dichroisme circulaire et en second lieu la viscosimétrie et
la conductimétrie, ont permis de définir la nature des complexes formés avec
le cuivre, le nickel et le palladium. Dans le cas des systémes lysine-cuivre,
polymére ou modele, les mémes complexes 1:1 et 21 faisant intervenir des
chélates entre le métal, l'amine et le carboxylate, ont été décrits. Les
résultats expérimentaux montrent qu'il n'y a pas, dans ces deux cas de
déprotonation de la fonction amide. L'"effet polymere"  se manifeste
seulement par une modification des domaines de prédominance de chacun des
complexes. Pour le sytéme PENML-cuivre, en effet, le complexe 21 est

largement favorisé, en raison de 1'accumulation des sites complexants le long
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de la chaine macromoléculaire. Cependant, le complexe 1:1 apparait dans un
étroit domaine, 4 bas pH, comme le montre une étude par résonance
paramagnétiqﬁe électronique actuellement en cours. La viscosité suggere que
le complexe 21 implique deux chaines latérales voisines de la méme chaine

polymeére.

Pour le systéme P¢NML-nickel et £ NIBL-nickel, les résultats sont assez
semblables avec formation de complexes 1:1 et 21 octaédriques, moins
stables qu'avec le cuivre. La prédominance du complexe 21 dans le systéme
P&NML-nickel est cependant moins marquée qu'avec le cuivre. L'"effet
polymere" apparait de fagon plus flagrante lorsqu'on passe aux systémes &
base d'asparagine, avec le cuivre ou le palladium. Dans le systéme
NiBAsn-cuivre, on forme un seul complexe peu stable entre le métal et la
fonction carboxyle. La fonction amide n'est pas déprotonée. Par contre, on
observe pour le polymére PNMAsn-cuivre, une série de complexes successifs
tout d'abord, la présence de plusieurs fonctions carboxyles voisines permet la
formation d'un chélate stable entre deux fonctions COOH de deux chaines
latérales du polymeére. Ceci facilite la déprotonation ultérieure de la fonction
amide qui conduit & un chélate & cinqchainons tr&s stable,dans une méme
chaine latérale. On déprotone ensuite une deuxiéme fonction amide d'une
autre chaine latérale avec formation successive de deux complexes faisant
participer ou non les fonctions carboxylates. La viscosimétrie suggére qu'on

forme alors des pontages intramoléculaires.

Dans ce cas la fonction amide primaire n'est jamais impliquée dans les
complexes. Le palladium, plus encore que le cuivre peut déprotoner la
fonction amide secondaire. Il est également capable de déprotoner l'amide
primairé. c'est ainsi que méme avec la molécule modéle NIBAsn, le
palladium forme plusieurs complexes : 1'un entre la fonction carboxyle et
I'amide secondaire, puis un autre a 2 azotes entre l'amide primaire et
1'amide secondaire. Les premiers résultats d'une étude de ce systéme par

R.M.N. du carbone 13 confirment cette conclusion.

Lorsque le ligand est porté par le polymére (PNMAsn) le complexe & 2
azotes qui se forme en dernier lieu se forme avec une deuxidme fonction
amide secondaire d'une autre chaine latérale au lieu d'utiliser la fonction

amide primaire de la méme chaine qui se déprotone moins facilement.

Ces résultats montrent qu'on ne peut envisager 1'étude de 1la

coordination d'un métal avec un ligand porté par le polymeére, sans tenir
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compte de l'influence de l'environnement macromoléculaire. Ceci permet dans
certains cas la formation de complexes qui n'existent pas avec la molécule
modele simple et modifie dans tous les cas, la nature et le domaine

d'existence des complexes.
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Résumé

L'objectif de ce travail est 1'étude de la complexation de
polyméres porteurs d'aminoacides, par des cations métalliques tels que
Cuz", Niz", sz". Nous avons cherché A définir les modifications
apportées par l'environnement macromoléculaire dans la nature des

complexes formés et leurs conditions de formation.

Dans ce but, nous avons synthétisé deux polymeéres et leurs
molécules modéles :

- la poly(N € méthacryloyl-L-lysine) et la N € isobutyroyl-L-

lysine, contenant des fonctions amine, acide et amide

secondaire et présentant un caractére ampholyte.

- la poly(Nméthacryloyl-L-asparagine) et la N-isobutyroyl-L
-asparagine, portant des fonctions acide, amide primaire

et amide secondaire.

L'étude de la complexation de ces molécules par potentiométrie,
microcalorimétrie, spectroscopie électronique, dichroisme circulaire,
viscosimétrie et conductimétrie a montré que 1'accumulation des sites
complexants sur la chaine polymere modifie les conditions de formation
des complexes et permet également dans certains cas, 1'apparition de
complexes différents de ceux obtenus avec les petites molécules

modeles (cas des systémes & base d'asparagine).
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