INTRODUCTION GENERALYNY

La pollution de I’environnement, sous ses différentes formes, a fait beaucoup de bruit et a fait
couler beaucoup d’ancre ces dernic¢res décennies. Et cela trouve sa justification dans le danger
qui menace notre planéte a tous les niveaux : sol, eau, atmospheére et produits alimentaires. Ce
qui a motivé les chercheurs scientifiques a multiplier les efforts déployés pour résoudre cette

problématique en cherchant des moyens de rétention et d’¢limination de ces polluants.

Dans cette optique, nous nous sommes intéressés a une série de familles englobant ces
différents types de polluants. Et cela a travers une contribution a 1’étude théorique du
comportement de ces polluants dans un milieu acide ou basique ou contenant des complexants
métalliques. Ainsi, dans ce travail nous avons entrepris 1’étude théorique de la protonation et
la complexation de trois familles de polluants, étudiés expérimentalement antérieurement dans

notre laboratoire, a savoir :

-Des polluants du sol : les herbicides (des dérivés d’acide phénoxyacétique)
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-Des polluants des eaux de rivieres: les uraciles (I’uracile, la thymine et les

halogénouraciles).
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-Des polluants des protéines végétales, la 1-canavanine et la 1-arginine.
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Pour ces différentes familles de composés, nous nous sommes interessés a 1’étude théorique
de la protonation, la déprotonation et la complexation avec des métaux lourds tels que Hg(ll)
et Zn(11). Deux aspects essentiels seront abordés : I’aspect structural et 1’aspect énergétique.
Sur le plan structural notre objectif est la détermination de la structure géométrique
d’équilibre correspondant aux conformations les plus stables des molécules neutres, protonées
et complexées afin d’évaluer 1’effet de la protonation et de la complexation sur les parameétres
géomeétriques des molécules neutres.

Quant a I’aspect énergétique, notre but est la détermination des enthalpies de formation des
molécules neutres, déprotonées, protonées et compléxées afin d’examiner leur stabilité et de
chiffrer par la suite les affinités de ces molécules vis-a-vis du proton H* et des ions
métalliques Hg(ll), Zn(ll).

Par ailleurs, sur le plan de la réactivité, nous entammerons notre étude par une analyse
des charges atomiques pour chaque composé des familles considérées afin d’identifier les

sites nucléophiles susceptibles de réagir avec le proton H* et les ions Hg?* et Zn?*.



Pour chacun de ces aspects, nous nous attacherons a établir un parallele entre nos résultats
théoriques et les résultats des travaux expérimentaux disponibles afin d’en dégager des
conclusions concernant la fiabilité de la méthode semi-empirique utilisee AM; dans le
domaine de la protonation et en particulier la complexation avec des métaux lourds qui est, a

notre connaissance, tres peu étudiée théoriquement.

Notre exposé comporte deux parties essentielles :

La premiere partie comporte deux chapitres :

- Le premier chapitre est consacré aux genéralités sur le phénomeéne de la
protonation et la complexation ainsi qu’une mise au point
bibliographique sur les méthodes expérimentales et le formalisme
théorique adoptées pour 1’¢tude de ces deux phénomeénes.

- Le deuxieme chapitre est une présentation des principaux modeéles
théoriques développés dans le cadre de la chimie quantique.Une bonne
partie de ce chapitre présente en particulier la méthode semi—empirique AM1

adoptée pour ce travail.

La deuxieme partie est consacrée aux résultas obtenus dans le cadre de ce travail et elle
est répartie sur trois chapitres relatifs aux trois familles de polluants :

e Le chapitre | concerne les acides phénoxyacétiques (2,4-D; 2,4-MCPA et 2,4- MCPP)
pour lesquels nous examinerons, en particulier, 1’effet de substituant, d’une part, sur
leurs paramétres géométriques et d’autre part sur leur acidité et par la suite sur leur
affinité a 1’état déprotoné au proton H' et aux ions Hg(ll) et Zn(lI).

e Le chapitre Il traite de 1’uracile, la thymine et les halogénouraciles sur le plan
énergétique et structural en fonction de 1’électronégativité du substituant.

e Le chapitre Il est réservé aux acides aminés : La I-canavanine et la I-arginine et dans
lequel nous cherchons, a travers un examen quantique structural et énergétique de leur
protonation et leur complexation, a dégager des parametres permettant leur éventuelle

différenciation vu leur ressemblance structurale.
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A-1-1- LAPROTONATION.
A- 1-1-a- Aspect expérimental
-Propriétés themodynamiques
* Acidité
L’acidité d’'un composé AH, en phase phase gazeuse, est définie

thermodynamiquement comme étant la variation de 1’enthalpie libre de la réaction suivante :

AH —> A + H'

La variation d’enthalpie de cette réaction connue sous le nom de la déprotonation n’est pas

une mesure expérimentale directe. Elle est en fait accessible via le cycle thermodynamique

suivant :
potentiel
H + A > H + A"+ 1
d’ionisation de H* R
énergie de affinité électronique de A*
dissocigtion
de la liaigon A-H
v
enthalpie de
H-A > H" + A

déprotonation

Les énergies de liaison et le potentiel d’ionisation de H' peuvent étre déterminés en

considérant 1’équilibre de transfert du proton suivant :

A+ AH S5 AH + Ay

dont la variation d’enthalpie AH peut étre reliée a 1’énergie de dissociation D(H-A) et a

I’affinité électronique AE (A) par :



AH = D( Ax-H) — AE(A;) — D(As-H) + AE(A))

L’affinité protonique AP (A’) est reliée également a AH par les équations suivantes :

AH = AP (A7) — AP (A7)

AP (A) =D (A-H) - AE (A) + Ip (H)
Ou Ip (H) est le potentiel d’ionisation de I’hydrogéne.

Puisque les énergies de liaisons peuvent étre estimées facilement, et le potentiel d’ionisation
peut étre connu avec exactitude, une bonne mesure de I’affinité électronique est souvent
suffisante pour déterminer 1’enthalpie de déprotonation absolue.

L’enthalpie de déprotonation relative, est obtenue a partir de la variation de
I’enthalpie libre AG® en mesurant les constantes d’équilibre a différentes températures.

Ainsi en considérant plusieurs équilibres de transfert du proton entre les especes

ayant des acidités voisines, qu’une échelle d’acidité en phase vapeur a été établie (1, 2).
*Basicite

La basicité en phase vapeur d’un composé B est définie comme étant 1’enthalpie

libre de la réaction :

BH* » H' +B

L’enthalpie de cette réaction précédée d’un signe moins est appelée affinité protonique de la
base B. Elle est déterminée expérimentalement de la méme maniere que 1’enthalpie de
déprotonation.

Un grand nombre de mesures de basicité a eté réalisé, ceci est d0 au fait que la
formation des ions positifs est facile. Les espéces positives (cations) sont généralement trés
acides et tendent a protoner facilement les especes neutres.

Grace a la disponibilité d’un grand nombre de valeurs expérimentales de basicité en
phase vapeur, plusieurs chercheurs ont pu rassembler dans un contexte plus général des
données intéressantes (3, 4). Cependant, les basicités et les affinités protoniques sont données
avec une précision moins bonne relativement aux acidités. En effet, le cycle
thermodynamique analogue a celui de 1’acidité est incomplet a cause des énergies de liaisons

B"- H qui sont inconnues.



potentiel
B"+H » B +H + 1l
d’ionisation de H

énergie de affinité électronique de A*
dissociation
de la liaigon B*-H

AP(B)

BH' H*

v
w
+

Les affinités protoniques absolues ne sont pas directement mesurables. Elles sont obtenues en
valeurs relatives par rapport a I’affinité protonique absolue d’une autre base dite de référence
préalablement connue.

En effet, la mesure est obtenue en considérant 1’équilibre de transfert du proton suivant :

BlH+ +B, 5 B, + BzH+

La variation de I’enthalpie libre de cette réaction est obtenue par 1’équation :

AG°t= -RTLnK Avec K= M

[B2][B,H"]

La plupart des constantes d’équilibre de ce genre sont mesurées a 60°K par spectrométrie de
masse a haute pression (5, 6).

L’affinité protonique de la base B, est définie comme étant la variation d’enthalpie de la
réaction suivante en phase vapeur :

BzH+ > H+ + B,

Elle peut étre déterminée par I’équation suivante si I’affinité protonique de B; est connue :

AH = AP(B,) - AP(B,)

Dans le but de produire une valeur universelle de 1’affinité protonique absolue de la base de
référence, des efforts considérables ont été déployés car la disponibilité de cette valeur

entraine la détermination de toutes les autres affinités protoniques.
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La valeur généralement utilisée est celle de ’ammoniac. Ainsi, Haney et Franclin (7) ont
mesuré une valeur de (207 £ 3) kcal/mol. Taft et coll. (8), ont attribué a cette derniere une
valeur de (202.3 £ 2) kcal/mol. Mahon et coll. (9) ont publié une valeur de
(203.6 £ 1) kcal/mol.

Par conséquent, la non reproductibilité¢ de cette grandeur, ne permet pas une fiabilité
satisfaisante des affinités protoniques absolues. Cependant, les affinités protoniques relatives
d’un grand nombre de composés ont été déterminées. Par exemple, les composés cycliques
ont connu un grand essor quant a la détermination de leurs affinités protoniques (10).

Les effets de torsion de cycle sur la basicité de ces composés ont été étudiés soit par mesure
de potentiel d’ionisation, qui apparemment se correle bien avec I’affinité protonique, soit par

calcul (11).

- Proprietés cinétiques.

La constante d’équilibre d’une réaction de transfert du proton est une fonction de
I’enthalpie libre relative des réactifs et des produits. La vitesse d’une telle réaction dépend de
I’allure de la surface d’énergie potentielle qui connecte les réactifs aux produits.

Les réactions ions-molécules en phase vapeur, procedent via des intermédiaires
dont I’énergie potentielle est plus basse que celles des réactifs et des produits (12).
Cette stabilisation est probablement due au fait que ces intermédiaires sont liés par une liaison
hydrogéne intramoléculaire. Les réactions de transfert du proton sont généralement tres
rapides. Cette propriété est en accord avec la faible barriére d’activation de transfert du proton
au niveau de I’intermédiaire. Cependant, plusieurs travaux ont montré que la surface de
potentiel peut avoir un double minimum suivant la nature des réactifs (13, 14). A titre
d’exemple, la surface de potentiel de transfert du proton entre I’ion ammonium et I’ammoniac

présente un double minimum avec une barriére de 3.8 kcal/mol (15).

A-1-1-b- Aspect théorique.

L’étude théorique connait un important essor parce qu’elle constitue un outil
préliminaire indispensable a 1’interprétation des résultats expérimentaux. Elle peut apporter
des informations voire des prévisions intéressantes quant aux changements structuraux et
énergétiques.

Cette ¢étude a permis d’accéder aux mesures des constantes des réactions ions-

molécules en phase gazeuse, ou les calculs théoriques ne nécessitent pas la prise en compte de
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I’effet de solvant (16). Ce développement est a ’origine d’une littérature, de plus en plus,
abondante sur le phénomeéne de transfert du proton (17,18, 19, 20).

La mesure théorique de 1’acidité au sens de BRONSTED, c’est a dire définie comme
I’aptitude a donner des protons, peut étre réalisée sur une molécule ou un ion quelconque
suppose isolé dans un gaz parfait. Ceci est obtenu en calculant les énergies totales du systéme
protoné E(A-H) d’une part et du systéeme dans lequel le proton est séparé de la base conjuguée
E(A+H") d’autre part. La différence énergétique entre
(A + H") et A-H est appelée au signe prés I’affinité protonique (AP) de A™ (figure 1.1).

A+H

AE=AP

Figure 1.1. Schéma du processus énergétique de la réaction de déprotonation
de ’acide A-H.
Les études théoriques de la basicité sont analysées a la lumiére de la question générale :
quelle est la basicité intrinséque d’une molécule et quelles propriétés moléculaires peuvent
étre utilisées pour prévoir cette basicité ?
L’affinité protonique est 1’'une des propriétés moléculaires fondamentales. Ainsi, des
différentes approches théoriques ont été développées pour I’interprétation de certains résultats
expérimentaux en faisant appel au calcul de D’affinité protonique, car il permet une
comparaison directe avec l’affinité protonique expérimentale mesurée en phase gazeuse
puisque I’effet de solvant est absent.
Dans le cadre des méthodes semi-empiriques, 1’affinité protonique d’une base B

est calculée selon 1’équation suivante :

AP (B) = -[AHf (BH") - AHf (B) - AH; (H)]

Les réactions de transfert du proton jouent un réle fondamental en chimie et en biochimie
(21). Par conséquent, de nombreux calculs ont été réalisés sur 1’affinité protonique pour des

composés contenant le carbone, 1’hydrogéne, 1’azote et I’oxygene (21, 22, 23).
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A-1-2- LA COMPLEXATION AVEC LES METAUX LOURDS

A- |- 2- a- Métaux lourd
Dans les sciences environnementales, les métaux lourds associés aux notions de
pollution et de toxicité sont généralement Hg (Mercure), Zn (Zinc), Cu (Cuivre), Pb (Plomb),
Cd (Cadnium), etc ...
En ce qui nous concerne nous nous sommes intéressés aux ions du mercure Hg(Il) et

du zinc Zn(I1) dont les principaux caractéristiques sont données dans le tableau I-1.

Tableau I-1 : Les principaux caractéristiques du mercure Hg(l1) et du zinc Zn(ll).

Caractéristiques Concentration

maximale admise (24)

Transforme les composés minéraux dans la

nature en composés organiques tres

toxiques, exemple le méthyle de mercure 0.001mg/I

qui cause la maladie de Minamata (25, 26).

-Présent a 1’état de trace.

-La dose quotidienne nécessaire a I’homme
Zinc (1) | adulte (0.3 mg/kg) (27). Le dépassement
de ce seuil peut aboutir a des effets

néfastes sur les organismes vivants.
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A- - 2- b- Théorie de LEWIS appliquée a ’interaction coordinat-métal.

La théorie de LEWIS a grandement contribué a la compréhension de la complexation
coordinat-métal assimilée a une réaction de neutralisation, ou le coordinat intervient comme
une base de LEWIS, avec ses atomes donneurs de paires d’¢lectrons (N, O, S, etc...), formant
ainsi un complexe de coordination sous forme d’un édifice moléculaire constitué d’un ion
métallique central sur lequel viennent se fixer un certain nombre d’atomes, de molécules
neutres ou d’ions donneurs d’électrons, appelés ligands. Les propriétés chimiques de
I’assemblage qui en résulte dépendent de la nature de la liaison entre 1’ion métallique et les
ligands et de 1’arrangement géométrique de ceux-ci autour de I’ion central, lui-méme contrélé

par les propriétés ¢électroniques de 1’ion et les ligands.

L’approche la plus récente des interactions ion métallique-ligand est fondée sur le concept
d’acides et bases durs et mous, souvent noté HSAB (hard and soft acids and bases) présenté
par Ralph Pearson (28, 29, 30) comme tentative d’unifier la chimie inorganique et organique
de réaction. D’apres la définition de Lewis des acides et des bases qui sont respectivement des
accepteurs et des donneurs d’électrons, les cations sont des bases durs ou mous, tandis que les
ligands sont des bases dures ou molles. L’expérience montre d’une fagon générale que les
complexes les plus stables sont ceux qui contiennent des acides durs avec des bases dures et

des acides mous avec des bases molles.

Les acides durs : sont caractérisés par une faible électronégativité de I’atome accepteur, une
valeur entre 0.7 et 1.6 est caractéristique des acides durs. Ils sont relativement petits, et

relativement chargés (>+3).

Les bases dures: sont caractérisées par un atome donneur de petite taille, ayant une
électronégativité tres élevée (entre 3.4 et 4.0). Ces deux facteurs impliquent un nuage
¢lectronique non polarisable de 1’atome donneur. Les deux seuls atomes donneurs avec des

électronégativités dans I’éventail spécifié sont I’oxygene et le fluor.

Les acides mous : sont caractérises par un atome accepteur de taille importante, ayant une
¢lectronégativité intermédiaire jusqu’a élevée (entre 1.9 a 2.5) et faiblement chargé (+1, +2).
Des exemples d’acides doux incluent Hg**, ces métaux sont tous rassemeblés dans la méme

région du tableau périodique.

Les bases moles : sont caractérisées par un atome donneur dont 1’¢électronégativité est

intermédiaire a élevée (2.1 a 3.0), le volume est grand menant a la polarisabilité.
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En plus des deux catégories fondamentales "durs et doux”, deux catégories supplémentaires

sont utilisées :

Les acides limites : sont intermédiaires entre les acides durs et doux. Donc ils ont tendance a
avoir une charge moins faible et un volume un peu plus grand que les acides durs, et plus
chargé et un volume un peu plus petit que les acides doux. Les ions M?* du bloc d tels que

Fe* et Zn?* sont des acides limites.

Les bases limites : sont intermediaires entre les bases dures et molles. Elles ont tendance a
étre plus volumineuses et moins électronégatives que les bases dures, plus petites et plus
¢lectronégatives que les bases molles. Les bases dont I’atome donneur est 1’azote ou le chlore

sont des bases limites.

Pour notre étude, les métaux choisis ont d’une part un caractére acide mou dans le cas de

Hg?*et un caractére acide limite dans le cas de Zn**.

A- I- 2- c- Complexation.
La formation des espéces complexées, complexes binaires ou ternaires,

MpHqABs est représentée par 1’équilibre treés général :
pM+ gH + rA + sB 8 MpHqArBs

Les activités des constituants, M, H, A, B et MpyHyABs sont reliées entre elles par la loi

d’action de masse, exprimée par la relation :

B _ (MquArBs)
T (MY (H) (A B

Le coordinat étant toujours issu d’un anion A", complexé par g protons, répond a la
formule générale HyA. Les dissociations successives dans des domaines de pH différents,

donnent lieu a 1’équilibre global caractérise par une constante de protonation f:

- + (I IqA)
AT+ gH" S HgA =K1 g e v
+q q By 1( ) H Y
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-Constantes de protonation des ligands

Soit un ligand HgA : composé d’un ion central A, entouré par q protons. Les constantes

de stabilité¢ successives, Kq, ou les constantes de stabilité globale Bq se déduisent aisément

des équilibres suivants :

b e h_ (HA
A+ H" & HA K/ = HIA)

AT RS e = Ay

+ H,A
g-1

v e b (HA)
A+ gH' 5§ HeA )iz = YA

Ky : Constantes de stabilité thermodynamique successive de protonation.

Bq: Constantes de stabilité thermodynamique globale de protonation.

- Constantes de stabilité des complexes :

En présence d’un métal M, le ligand A induit la formation des complexes métalliques :

MA, MA,, ....... , MA,
M+A S MA Bi=k, = _(MA)
(M)(A)
MA + A 8 MA; K, = _(MA) =Ky Ky = (MA2)2
(MA(A) (M)(A)
MAL + A S MA, K=_—MA) k= _(MA)
(MA_)(A) (MA)(A)
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Ki = Constantes successives de stabilité thermodynamique de complexation.

Br = Constantes globales de stabilité thermodynamique de complexation.
En présence d’un autre ligand B ces complexes deviennent tertiaires :

M+rA+sB & MAB;

et par conséquent la constante globale de stabilité thermodynamique Bys devient :

Bz —(MAB,)
© (M)A (B
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CHAPITRE A.ll

PRINCIPAUX MODELELS THEORIQUES
DE LA CHIMIE OUANTIQUE.
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INTRODUCTION

Depuis I’avénement de la mécanique quantique, des bases théoriques de 1’étude de la
structure électronique des molécules sont bien établies. Plusieurs formalismes ont vu le jour.
Mais c’est la méthode de Hartrée-Fock (1) qui a connu le plus grand succes ; surtout grace au
formalisme de Roothan (2) qui définit les orbitales moléculaires comme des combinaisons

linéaires d’orbitales atomiques (LCAO).

La résolution (ab initio) (3) des équations de Hartrée-Fock-Roothan (HFR) passe par un
processus itératif [méthode du champ auto-cohérent ou Self Consistent Field ou (SCF)] et
nécessite le calcul préalable d’un grand nombre d’intégrales mono et bi-électronique dans la
base des orbitales atomiques. Compte tenu du fait que le nombre des intégrales a calculer croit
comme la puissance quatrieme du nombre d’orbitales atomiques de base, ces méthodes de
calcul ab-initio restent applicables a des systemes comportant un nombre relativement limité

d’atomes.

Pour des problémes d’intérét chimique impliquant souvent plusieurs dizaines
d’atomes, des méthodes simplifiées semi-empiriques (4) qui négligent ou paramétrisent un
grand nombre d’intégrales, sont couramment utilisées et permettent une reproduction

satisfaisante des résultats expérimentaux.

Dans les méthodes semi-empiriques la résolution de 1’équation de Schrodinger est
réalisée en considérant uniquement les électrons de valence. Ce qui postule souvent des

simplifications raisonnées et une minimisation du temps et du codt.

A-11-1- Equation de Schrodinger.

L’équation de Schrodinger d’un systeme moléculaire formé de N noyaux et n électrons
en interactions mutuelles se met sous la forme d’une équation aux valeurs propres :
H ¥(r,R) =E ¥(1,R) [1]
Ou H est I"opérateur hamiltonien contenant tous les termes d’énergie (énergies cinétiques et
potentielles des noyaux et des électrons) :
H=Tn(R) + Te(1) + V(r,R) [2]
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Ou Ty (R) et Te(r) désignent respectivement les opérateurs énergie cinétique pour le
mouvement du noyaux et celui de 1’¢lectron :
Tn(R)= i_%AA; Te(r) = Z_zh_ni. i [3]
A=l i=1
A : opérateur Laplacien
Ma et m; : masse du noyau A et de I’électron i
R : coordonnée nucléaire

r : coordonnée électronique

V(r,R) désigne 1’opérateur énergie potentielle d’interaction entre particules (électron-

électron : Ve ; électron-noyau : Vpe et noyau-noyau : Vo, )

V(r,R) = 'Vee(r) + Vne(r,R) + Vnn(R) [4]
En remplacant chaque opérateur par son expression 1’équation [4] devient :

__N n ZLez n_.n e_z N Nﬂ
V(rR) = Z Tai +ZZH] +Z a8 [5]

A=l i=1 i=l i A=l B=1

Le terme de répulsion entre les électrons (eZ/rij) empéche la résolution rigoureuse de
I’équation de Schrodinger. En effet, 1a non séparation des variables des électrons i et j rend la
résolution exacte impossible. Par conséquent, nous recourons a des résolutions approchées

basées sur I’application des méthodes d’approximation.

La premiere étape de résolution de 1’équation [1] consiste a séparer les mouvements

nucléaires et électroniques en appliquant 1’approximation de Born-Oppenheimer (5).

A-11-2- Approximation de Born-Oppenheimer

L’approximation de Born-Oppenheimer consiste & séparer le mouvement des noyaux de
celui des électrons. En effet, les masses des noyaux sont trés élevées par rapport a celles des

électrons; ce qui fait que les amplitudes des mouvements nucléaires sont plus faibles que
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celles des mouvements électroniques. Ainsi, on peut négliger le terme Ty(R) correspondant a
I’énergie cinétique des noyaux dans 1’expression [2] de ’hamiltonien du systéme.

L’équation [2] donnant I’expression de I’hamiltonien de la molécule devient :

H=Te(r) + V(r,R) [6]

L’équation de Schrodinger (1) s’écrit :

[Te(r) + Vee(r) + Vie(r,R) + Vin(R) ] ¥(1,R) = E ¥(r,R) [7]

Une autre conséquence de I’approximation de Born-Oppenheimer est que la fonction d’onde

du systéme peut s’écrire sous la forme :
¥Y(r,R) = Pe(r,R). ¥n(R) [8]

désignons :
He = Te( 1) + Vee(r) + Vie(r,R) [9]

En introduisant [8] et [9] dans 1’équation [7] on obtient :

[I:Ie + Vnn(R)] \Pe(r’R)-TN(R) =E lPe(raR)- lPN(R) [10]

or We(r,R) est la fonction électronique définie comme fonction propre de He :

He We(r,R) = Ee(R) We(r,R) [11]

d’ou la relation [10] devient :

I:Ie\Pe(r’R)-‘PN(R) = [E'Vnn (R)] ‘Pe(l‘,R). \PN(R) [12]

et Ee(R) =E-Vin(R) [13]

C’est I’équation électronique [11] qui est généralement étudiée dans les principaux problémes

de la structure moléculaire.
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A-11-3- Modeéle a particules indépendantes

Dans ce modeéle, les termes d’interaction coulombiénne entre les électrons Vee(r) sont
complétement négligés.
La relation [9] donnante 1’expression de 1’hamiltonien électronique devient :

He = Te (r) + Vne(1,R) [14]

L’équation de Schrodinger électronique s’écrit dans ce cas sous la forme suivante :

N 2
[ YA D% [ we=E,we [15]
i=1 i A

L’énergie électronique totale E. du systéme est donnée par I’expression suivante :

E= Y 26

ou g : est ’énergie monoélectronique de 1’orbitale moléculaire o;

La fonction d’onde totale W, est exprimée sous la forme :

Yo (1,2,3,...0)= [ g [17]

Pour tenir compte du spin de 1’¢électron, on associe a chaque orbitale moléculaire ¥
une fonction de spin. Pour un systéme ayant n électrons la fonction d’onde la plus simple

prend la forme d’un produit de spin-orbitale :

n

We (1,2, 3,...0)=[] ui(i) [18]
i-1
uj (i): est une spin-orbitale définie par le produit d’une fonction de spin par la fonction
d’espace.

ui (1) = @i(i)-Si(i) [19]

Si (i) : est la fonction de spin o ou P.
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La fonction d’onde représentée par 1’équation [18] n’est pas compléte car elle ne tient
pas en compte 1’indescernabilité des électrons. Le principe de Pauli exige que la fonction

d’onde multi-électronique soit antisymétrique par rapport a I’échange de deux électrons.

Le type de fonctions qui prend en considération toutes les permutations (n!
permutations) possibles, entre les particules ainsi que 1’antisymétrisation, est le déterminant

de Slater a I’ordre n défini par :

¥(1,2,3,...n)= % N [20]

A-11-4- Modeéle de Hartrée-Fock

Ce modéle consiste a considérer 1’hamiltonien électronique total He (équation [9]). La
fonction d’onde multiélectronique est définie sous la forme d’un déterminant de Slater
construit a partir de n spin-orbitale, susceptibles de représenter 1’état fondamental d’un

systéeme a n électrons.

Ce modele est basé sur I’application du théoréme des variations (6). Ainsi Fock et Slater
ont développé les équations de Hartrée-Fock (7, 8, 9).
Pour un systeme a couches fermées ‘Closed Schell” ayant 2n électrons, le systéme d’équations

de Hartrée-Fock se simplifie sous la forme suivante :

Figi = € ¢i [21]

Fi : est ’opérateur de Fock
&i : est I’énergie monoélectronique de 1’orbitale moléculaire o;.

L’opérateur de Fock est donné par I’expression suivante :

Fi:ﬁi+z (2jj—Kj) [22]

(. . . ~ . 2
h; étant I’opérateur monoélectronique d’expression :  h;= ‘2—?”2 Al — Z Zr‘f [23]
i
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Cet hamiltonien monoélectronique prend en compte le mouvement de 1’¢lectron et les

interactions électron-noyaux.

Dans ’équation [22] Jj et K; représentent respectivement les opérateurs de coulomb et

d’échange. Les intégrales correspondantes sont les intégrales Jjj et Kj.

Jij = [ * 0, *(2) L0, Qp Mz, [24]
Kij = [0 * Mg, * (2 L0, W dz, [25]

Les intégrales de coulomb et d’échange décrivent les interactions entre les électrons.
L’¢énergie électronique totale est obtenue par la sommation sur toutes les orbitales occupées et

s’écrit dans I’hypothése de couches fermées :

0OCC_ 0cC

E=2) 1+ 3.9(23,-K,) [26]
j=1

ie1 j=1

lj= <§0j @ |hj | ?; @ [27]

Les équations de Hartrée-Fock sont donc un jeu d’équations intégro-différentielles et
peuvent étre résolues par une méthode itérative. Cette méthode consiste a choisir un jeu
d’orbitales d’essai et de construire I’opérateur de Fock.

La résolution de I’équation de Hartrée-Fock conduit a un nouveau jeu d’orbitales et

ainsi de suite. Cette méthode est dite de champ autocohérent (SCF : Self Consistent Field).
Le développement de I’orbitale moléculaire @; dans une base constituée des orbitales

atomiques (Y1, X2, X3......... Xn) de la molécule, pour un systéme a couches fermeées comportant

2n électrons est donnée par I’expression suivante :

(=, Cuiry [28]

pu=1
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Cette relation correspond a I’approximation LCAO-MO.

% - Orbitale atomique qui peut étre une orbitale de type Slater ou des fonctions gaussiennes.
Cu; : coefficient de I’orbitale moléculaire.

Si I’on substitue I’équation [28] dans 1’équation [21] et en multipliant chaque membre de

1’égalité par y, puis en intégrant, on obtient les équations de Hall-Roothan.

FC =SCs [29]

Ou F est la matrice de Fock dont les éléments sont :

Fu = | 2,F 10 [30]
S : est la matrice de recouvrement dont les éléments sont les suivants :
Swv= [ 7,207 [31]

C : est la matrice carrée de coefficient de développement des orbitales moléculaires dans la
base des orbitales atomiques.

¢ : vecteur désignant les énergies des orbitales moléculaires.

L’équation [29] est résolue en considérant une premiere fonction d’essai. La matrice
de Fock est construite et sa diagonalisation fournit de nouveaux coefficients et de nouvelles
énergies. Les coefficients obtenus sont utilisés pour construire une nouvelle matrice de Fock.

L’opérateur est répété jusqu’a la convergence.

A-11-5- Méthodes semi-empiriques.

Pour des problemes d’intérét chimique impliquant souvent plusieurs dizaines d’atomes, des
méthodes simplifiées semi-empiriques, qui négligent ou paramétrisent un grand nombre
d’intégrales, sont couramment utilisées et permettent une reproduction satisfaisante des
résultats expérimentaux.

Nous citons les différentes étapes d’approximation et de paramétrisation depuis CNDO,
INDO, MINDO, MNDO jusqu’a la méthode AM;(Figure d’Hiérarchie des méthodes

quantochimiques).Le développement de ces méthodes semi-empiriques repose sur I’hypothése
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du recouvrement nul « ZDO : Zero Différentiel Overlap » ou on néglige le recouvrement

différentiel entre les orbitales atomiques de base. Cette hypothese conduit & une réduction

considérable du nombre d’intégrales a calculer, en particulier, celui des intégrales

biélectroniques.

CNDO : Complete Neglect of Differential Overlep, c’est la plus ancienne
méthode semi-empirique, elle a été proposée par Pople, Segal et Santry en 1965
et son principal défaut c’est qu’il ne tient pas compte de la régle de Hund.

INDO : Intermediate Neglect of Differential Overlap, proposée par Pople,
Beveridge et Dobosh en 1967 permet de distinguer entre les états singulets et les
états triplets d’un systéme en conservant les intégrales d’échange.

MINDO : Modified Intermediate Neglect of Differential Overlap, proposée
par Bingham, Dewar et Lo en 1975 ou la paramétrisation est effectuée en se
reférant aux résultats expérimentaux et non pas aux résultats ab-initio. De plus
I’algorithme d’optimisation utilisé est trés efficace (Davidon-Fletcher-Powel).
Cependant, elle surestime 1’enthalpie de formation des systémes insaturés et
sousestime celle des molécules contenant des atomes voisins ayant des paires
libres.

MNDO : Modified Neglect of Diatomic Overlap, proposée par Dewar et Thiel
en 1977 est basée sur I’approximation NDDO (Neglect of Diatomic

Differential Overlap) qui consiste a négliger le recouvrement différentiel entre
orbitales atomiques sur des atomes différents. Cette méthode ne traite pas

les métaux de transition et présente des difficultés pour les systémes conjugués.

La méthode AM;

C’est une méthode semi-empirique qui a pour but de corriger certains defauts liés a la

paramétrisation de MNDO (Modified Neglect of Differentil Overlap). En effet cette derniere

reproduit mal les valeurs des liaisons d’hydrogeéne et surestime les énergies d’activation. C’est

pourquoi une nouvelle paramétrisation a été mise au point par Dewar et Coll. (10-12) qui ont

élaboré un nouveau modele moléculaire de la mécanique quantique qui présente I’avantage

de donner des résultats de bonne qualité, souvent comparée aux méthodes plus élaborées ab

initio.
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La méthode AM; permet d’obtenir des chaleurs de formation, des barri¢res d’activation et des
structures géométriques d’équilibre en meilleur accord avec les résultats expérimentaux (13-
15) que ne le faisait la méthode MNDO. Ceci est di essentiellement a I’amélioration apportée
a I’énergie de répulsion entre les noyaux ainsi qu’a la différentiation des exposants des
orbitales s et ceux des orbitales p (en MNDO les deux exposants sont pris égaux).

Cette procédure (AM;) implantée dans le programme AMPAC ou MOPAC (16) s’est
révélée d’une efficacité considérable.

L’introduction d’une pseudo-diagonalisation rapide aux niveaux des itérations SCF et la
précision des résultats obtenus rendent cette méthode largement utilisée dans plusieurs
domaines de la chimie. Ceci en fait actuellement la principale méthode semi-empirique.
L’objectif de cette méthode est de réduire le nombre d’intégrales bi-électroniques a calculer.

Elle est fondée sur les approximations suivantes :

¢ La base d’orbitales utilisée est constituée par les orbitales de Slater
des couches de valence.

¢ Les intégrales de recouvrement sont négligées dans la résolution des
équations SCF.

¢ Toutes les intégrales bi-électroniques, a trois ou quatre centres, sont
supposées nulles. En outre, certaines intégrales bi-électroniques, a un

ou deux centres, sont également négligeées.

¢ Les termes non diagonaux de la matrice « Hamiltonien de cceur » sont
estimés au moyen de relations empiriques qui reposent toutes sur
I’hypothese de proportionnalit¢ de ces intégrales a I’intégrale de

recouvrement des orbitales atomiques concernées.

¢ La plupart des intégrales mono ou bi-électroniques a un centre sont
souvent estimées a partir de données spectrales des atomes ou des ions

des éléments considérés.

Notre travail concerne essentiellement des systemes moléculaires de tailles importantes. Un
calcul de type ab-initio sur ces systémes serait trés lent et tres couteux. C’est pour cela que
nous avons choisi la méthode semi empirique AM; (Austin Model One) qui semble la mieux
adaptée aux types de problémes auxquels nous nous intéressons, a savoir la détermination des
enthalpies de formations (AHg), des affinités protoniques (AP) et les structures géométriques

d’équilibre.
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Hiérarchie des méthodes quantochimiques.
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CHAPITRE B.1

protonation et complexation

des acides phenoxyacétiques
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INTRODUCTION

Un pesticide ou produit phytosanitaire ou agropharmaceutique est une substance
chimique ou micro-organisme qui détruit ou empéche I’ennemi de la culture de s’installer et
par conséquent préserve le potentiel de production, régularise les rendements, ameéliore la

qualité assure la quantité des denrées alimentaires.

L’utilisation de ces produits est ancienne. Depuis 1940, 1’évolution de leur nombre,
leur quantité et leurs marchés (Figure B.1.1 et B.1.2) a connu un essor considérable. En effet,
actuellement il y a environ 34 000 pesticides et leur production mondiale est estimée a

plusieurs millions de tonnes annuellement (1).

Marchés des pesticides (agricoles & de jardins), 2009

Herbiclde
2 Fongicide
Insecticide

Divers

]

b
a

Millions d'euros
3
o

Alamagne Il Popuumetnl  Expagne  Pologoe

Figure B.1.1 : Marchés des pesticides en Europe.

Au Maroc, I’utilisation des pesticides a atteint 9 000 tonnes en 2003 selon le Ministére de

I’Environnement dont la quasi-totalité est importée (70%).

Les pesticides ont des propriétés nuisibles, a cause de leur toxicité aigue (2-4), pour les
systémes aquatiques non seulement a 1’état de coordinats isolés (5-8) mais surtout lorsqu’ils
sont susceptibles de complexer les métaux lourds (9-13). Ces derniers présentent un risque
particulier, contrairement a de nombreux polluants, ils ne sont pas dégrades dans
I’environnement et la charge métallique arrivant dans les bassins d’infiltration se réparti entre
le sol et la nappe phréatique, d’ou le risque pour ’homme par le biais de contamination. Des
études expérimentales importantes realisees sur ces herbicides (TOUYER., 1997, Benoit et al,
1999; Clausen et al., 2001) ont prouvé leur retention par le sol.
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Figure B.1.2 : Evolution de la consommation moyenne d’herbicides en USA, en gramme par
hectare,dans le mais (en haut : A, B), le coton (au milieu : C, D) et dans le
soja (en bas : E, F) conventionnels (ronds, ligne pointillée) et OGM
(organismes génétiqguement modifiés) résistants aux herbicides (carrés, ligne
continue). A gauche (A, C, E), données tirées de Brookes et Barfoot (2009);
et a droite (B, D, F), données tirées de Benbroo (2009).
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Les pesticides utilisés sont en grande partie des composes organiques susceptibles
d’interagir et de se lier aux cations métalliques également présents dans les sols (Decock
et al., 1985; Sheals et al., 2001). Le role joué par ces cations n’est pas a négliger. En effet,
cela peut induire la formation de complexes stables qui modifient alors les propriétés du
pesticide et sa mobilité. Evaluer la capacité des pesticides a former des complexes avec les

métaux apparait donc essentiel.

Pour cela, le calcul de I’affinité protonique et les charges nettes atomiques est nécessaire pour
la détermination des sites les plus actifs vis-a-vis de la protonation ou la complexation avec

des ions metalliques.

C’est dans ce contexte que nous nous sommes intéressés a 1’étude théorique, via la méthode
AMy, de la dissociation protonique d’une série d’acides phénoxyacétiques (tableau I-1) et leur
complexation avec les métaux lourds Hg(ll) et Zn(Il).

Nos calculs sont réalisés sur trois molécules a savoir :

Le 2,4-D, le 2,4 -MCPA et le 2,4 -MCPP (tableau B.1.1).
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Tableau B.I1-1 : Composes de pesticides étudiés (14)

Acide 2-(4-dichlorophénoxy) éthanoique ou 2,4-D utilisé contre les dicotydones pour le
désherbage des céréales, prairies, gazons, mais (sels d’amoniums), arbres fruitiers a
pépins, a noyaux, cultures légumiéres.

Température de fusion : 140,5°C
Solubilité : 900mg/I (eau)

Acide2-(4-chloro-2-méthylphénoxy)éthanoique ou 2,4-MCPA utilisé contre les dicotydones
pour le désherbage des céréales, prairies, gazons, mais (sels d’amoniums), arbres fruitiers
a pépins, a noyaux, cultures légumiéres. Il sert aussi au désherbage du lin et du riz.
Température de fusion : 120°C

Solubilité : 825mg/l (eau)

(llal—lz—COOH

Op

Acide 2-(4-chloro-2-méthylphénoxy) propanoique ou 2,4-MCPP_recommandé contre le gaillet-
gratteron et le mourron, pour le désherbage des blés, orges, seigle, avoine.
Température de fusion : 95°C
Solubilité : 900mg/I (eau)

CHs— CllH —COOH
O
CH;
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B-1-1- PROTONATION DU 2,4-D; 2,4-MCPA ET 2,4-MCPP

L’étude théorique des équilibres de protonation des différents acides nécessite

I’examen de la molécule neutre et déprotonée de chaque acide.

La détermination des paramétres énergétiques, structuraux et électroniques de chaque
molécule est réalisée au moyen de 1’algorithme Davidon-Fletcher-Powell (15) en AM; en
utilisant la version RHF (Restricted Hartrée Fock) du programme MOPAC, version 6.0 avec
le mot clé << PRECISE>>.

Les différents résultats obtenus aprés optimisation de la géométrie de chaque molécule permet
de faire une analyse des charges nettes des hétéroatomes et des atomes d’hydrogéne labile
d’une part et d’autre part calculer les affinités protoniques de chaque acide phénoxyacétique a

partir des enthalpies de formation des especes neutres et déprotonées.

B-I-1-a- Analyse des charges nettes des hétéroatomes
Nous entamons notre étude par une analyse des charges nettes des héteroatomes afin

d’identifier les sites actifs vis-a-vis du proton H* et des ions métalliques Hg(ll) et Zn(ll). En

AM; la charge nette atomique Qx est calculée selon 1’équation :

Qx =Zx-X Pqq avec Pqq=2 Xciq’

Z ¢étant le numéro atomique de I’atome X, Pqq est la population électronique de 1’orbital

atomique q et Cjq est le coefficient du developpement LCAO.

B-1-1-a-a-Molécules neutres

Nous représentons ci-dessous les trois molécules envisagées, avec la charge

nette correspondant a chaque hétéroatome (figure B-1.3).
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-0.286 -0.279 -0.281

* {
(‘3'*2— C?OH CH;— COC+)H CHMe— C?OH
!
-0.223—+ 0.294 551w -0.298 _0.228— -0.300
Cl CH, CH,
0.008—= -0.007= Cl -0.008~ Cl
2,4-D MCPA MCPP

Figure B.1.3 : Charges nettes des hétéroatomes des molécules neutres.

Nous observons une différence notable au niveau des charges atomiques. En
effet, les atomes d’oxygene de la fonction acide présentent les charges négatives les plus
¢levées par rapport aux atomes de chlore et d’oxygene en B du groupement carboxylique.
Pour ce dernier, sa liaison d’hydrogéne avec I’hydrogeéne de la fonction acide, comme le
montre la figure B.I-4 et le tableau B.I-2, est probablement a 1’origine de la dimunition de sa
charge négative. Cela révele donc un caractére nucléophile trés marqué des oxygenes de la
fonction acide ; ce qui leur attribuera une réactivité importante avec des entités chargées

positivement telles que le proton H* et les ions métalliques.

Figure B.1.4 : Liaison d’hydrogéne entre Op et I’hydrogéne

de la fonction acide
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Tableau B.1.2 : Liaison hydrogéne dans 2,4-D
2,4-MCPA et 2,4-MCPP.

Molécule L(O...H) (A)

2,4-D
2,4-MCPA
2,4-MCPP

B-I-1-a-p-Molécules déprotonées

Nous constatons que, comme a 1’état neutre, a 1’état déprotoné les atomes
d’oxygene du groupement carboxylique portent les charges négatives les plus élevées (figure
B.1-5).

Par conséquent, en cas de réactivité avec un cation et en particulier avec un ion métallique, ce

groupement sera le site nucléophile préferentiel.

-0.579 -o 578 -0.577
J oé
C‘:Hz— c?o- CH;— coo- CHMe— COO-
-0.191—+ 0.537 1501 -o 543 _0.207— -o 538
Cl— -0.028 CH,—= -0.157 CH4—-0.158
(2,4-D) (MCPA) (MCPP)

Figure B.1-5 : Charges nettes des hétéroatomes des molécules déprotonées.
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Nous remarquons aussi qu’en comparant les charges des atomes d’oxygene carboxyliques de
chaque acide phénoxyacétique a 1’état neutre et déprotoné, nous constatons que la
déprotonation du groupement OH de la fonction acide provoque une augmentation de la
charge négative des deux atomes d’oxygéne. Ceci suggére que la charge négative n’est pas
localisée sur I’un des deux atomes, mais il existe un phénomene de délocalisation de la charge
négative entre les deux atomes d’oxygene de la fonction carboxylique. C’est I’effet de
conjugaison du systeme m plan schématisé ci-dessous. Ces deux atomes seront donc
équivalents vis-a-vis d’un électrophile.

O

e

,
—c<-
\

\\

O

Par contre, la charge négative de I’atome Og diminue a 1’état déprotoné tout en restant trés
inférieure a celles du groupement carboxylique et par conséquent son caractere nucléophile

est moins marqué que celui des atomes d’oxygene du groupement carboxylique.
B-I-1-b- Charges nettes des atomes d’hydrogéne acides

Nous avons regroupé, dans le tableau B.I-3, les valeurs des charges
atomiques nettes correspondant aux atomes d’hydrogéne labiles des trois molécules de
pesticides ainsi que leur distance interatomique Lo avec les atomes d’oxygeéne du
groupeuent OH de la fonction acide, calculées en AM;.

Il ressort de 1’analyse de ce tableau que 1’atome d’hydrogene de la fonction acide de 2,4-D
porte la charge positive la plus élevée, suivi de celle de 2,4-MCPA et en dernier celle de
2,4-MCPP :
g (H 240) > g (H 24-mcra) > 9 (H 24-mcrp)
Cela conduit a I’ordre de déprotonation suivant :
2,4-D > 2,4-MCPA > 2,4-MCPP

Ce résultat correle bien avec, d’une part, celui obtenu au niveau de 1’ordre de liaison Lo.

Lo+ (2,4-D) > Lo ( 2,4-MCPA) > Loy ( 2,4-MCPP)
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car cet ordre est d’autant plus important que la molécule est plus acide et d’autre part, avec
le résultat expérimental (16) représenté par la constante d’acidité pka puisque elle augmente
en passant de 2,4-D a 2,4-MCPA et & 2,4-MCPP.

Tableau B.1.3 : Charge nette des atomes d’hydrogéne acides Qy et distance
interatomique Lo.y dans 2,4-D; 2,4-MCPA et 2,4-MCPP,
calculées en AM;.

Molécule pKa (exp) (16)

2,4-D
2,4-MCPA
2,4-MCPP

B-1-1-c- CALCUL DES AFFINITES PROTONIQUES (AP) DES COORDINATS.

Notre étude théorique sur les trois acides a pour objectif de chiffrer les valeurs des
affinités protoniques des différents coordinats en se basant sur les résultats de  1’étude
expérimentale réalisée dans notre laboratoire (16). Cette étude a fait ressortir un seul
groupement fonctionnel susceptible d’étre protoné qui est le groupement carboxylique. Ce qui
est en parfait accord avec notre résultat théorique obtenu a partir de I’analyse des charges dans
le paragraphe précédent. Par conséquent, notre examen théorique va porter sur ce groupement
pour chaque molécule des acides envisagés.

L’affinité protonique d’un ligand L est calculée selon 1’équation suivante (17) :

AP = AH; (L) + AHs (H) - AH; (L-H)  [1]
Ou les AH; sont les enthalpies de formation des especes protonees et deprotonées a 1’état isolé
a 298°K. La valeur de AHs (H) est définie par le paramétre Uss, intégrale monocentrique
électronique relative aux orbitales atomiques s, choisie pour mieux reproduire les chaleurs de
formation des hydrocarbures (18). Cette procédure conduit a une valeur de Uss

considérablement différente de celle appropriée a un atome d’hydrogéne isolé.
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Par conséquent, AH; (H") calculée en AM; (314,9 kcal/mol) est trés faible devant la valeur
expérimentale (367,2 kcal/mol) (19). Pour cela, plusieurs auteurs ont basé leur calcul sur
cette valeur expérimentale afin de limiter les erreurs uniquement a celles des enthalpies de
formation de L™ et L-H (19).

La détermination précise des affinités protoniques AP, selon 1’équation [1], nécessite
le calcul des enthalpies de formation AHs des especes neutres et des espéces déprotonées des
molécules que nous avons regroupées dans le tableau B.1.4. Les valeurs de ces affinités sont
celles des groupements carboxyliques puisque expérimentalement (16) et théoriquement selon
I’analyse des charges nettes atomiques c’est ce groupement qui présente un caractére
nucléophile élevé. Ce résultat suggére que 1’affinité protonique du groupement carboxylique

est plus grande que celles des autres hétéroatomes des molécules étudiées.

Tableau B.1.4 : Enthalpie de formation (AHs) a I’état neutre et déprotoné et

affinités protoniques (AP) calculées en AM; (en kcal/mol).

Molécule

2,4-MCPA

2,4-MCPP

Toutefois nous avons calcule les affinités relatives a 1’atome Og (figure ci-dessous) (tableau

B.1-5) afin d’établir une comparaison entre les différents sites au sein de chaque molécule.

CHiRg— COOH

& R=H ou CH
Cl (ortho) - HoutHs
(ou CH3)

Cl
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Tableau B.1.5 : Comparaison des affinités protoniques

calculées en AM; (en kcal/mol).

Molécule AP
(gr. carboxyl)

2,4-D

2,4-MCPA

2,4-MCPP

La comparaison de ces valeurs confirme le résultat que nous avons avancé. En effet, les
affinités protoniques relatives au groupement carboxylique sont beaucoup plus importantes
que celles de ’atome  Og.

Par ailleurs, la variation de I’affinité protonique enregistrée au sein de la série des acides
phénoxyacétiques (tableau B.L.5) laisse apparaitre 1’effet de substituant en position ortho et
celui en position o du groupement carboxylique qui varie en passant de 2,4-D a MCPA et a

MCPP. Cette variation permet de déduire le classement dans 1’ordre croissant, suivant :

AP( 2,4-D) < AP( 2,4-MCPA) < AP( 2,4-MCPP).

Ce classement est en parfait accord avec les résultats expérimentaux (16) étant donné
que I’affinité protonique diminue lorsque I’acidité augmente. Et en terme de pKa 1’affinité
protonique diminue donc quand pKa diminue.

Ce résultat confirme aussi celui du classement de déprotonation obtenu, dans le
paragraphe précedent, a partir de la charge nette atomique de I’hydrogene labile de la fonction
acide et a partir de la distance interatomique Lo. pour les trois molécules.

Et cela peut étre justifié comme suit :
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- L’effet inductif ¢électroattracteur du chlore en position ortho, renforcant ainsi I’effet
électroattracteur du groupe phénoxy, est probablement a 1’origine de ’acidité supérieur de

’acide 2,4-D par rapport a I’acide (2,4-MCPA).

- Quant a I’acide 2,4-MCPP, nous avons deux effets électrodonneurs diis a 1’effet
inductif donneur du méthyl en position ortho et celui du méthyl en position a du groupement
carboxylique. Le premier diminue 1’effet électroattracteur du groupe phénoxy et le deuxiéme

rend la liaison O-H moins fragile et par consequent le 2,4-MCPP moins acide que 2,4-MCPA.

L’ensemble de ces résultats permet de conclure que la méthode AM; reproduit bien,

comme attendu, le phénomeéne de déprotonation et de 1’acidité.

B-1-2-COMPLEXATION BINAIRE DES IONS Hg(ll) et Zn(Il1) AVEC 2,4-D; MCPA
ET MCPP.

Si la complexation d’un certain nombre de dérivés d’acides phénoxyacétiques a
été plus ou moins abordée expérimentalement (16,20), son étude théorique n’a fait état
d’aucune publication. Ainsi notre but est de contribuer a enrichir ce domaine en résultats

théoriques.

L’objectif de notre contribution est aussi I’application des méthodes de la chimie
quantique a I’approche théorique de la réactivité ou I’interaction modelée cation métallique -

ligand, avec les acides 2,4-D; MCPA et MCPP et les ions métalliques Hg®* et Zn*".

Dans cette étude nous allons nous intéresser aux deux aspects énergétique et
structural qui accompagnent ce phénomeéne dans le cas de la série des molécules choisies. Et
cela pour déterminer les formes complexées les plus stables des trois acides étudiés ainsi que

leurs modes de complexation.
B-1-2-a- COMPLEXATION DE Hg(ll)
Le Mercure (I1) a une grande tendance a former des complexes et le nombre de

coordinations caractéristiques et arrangements stéréochimiques sont la coordinence deux

(linéaire) et quatre (tétraédrique).
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Des études de complexation en solution (20), realisees dans notre laboratoire, sur

ces trois acides phénoxyacétiques avec 1’ion métallique mercurique; ont révélé que les
complexes formés sont monodentés et que la complexation avait lieu via I’atome d’oxygéne
du groupement carboxylique (en accord avec ce qu’on a prévu en AM; par analyse des

charges atomiques) et suivant un mode utilisant la coordinence quatre du Mercure.

Cette étude expérimentale a porté sur les espéces complexées susceptibles de se

former en milieu aqueux a savoir :
HgL, HglL,, Hg(OH)L, Hg(OH)L,, Hg(OH),L et Hg(OH),L,.

Ainsi notre examen théorique s’est basé sur les complexes simples et hydroxylés suivants
dans lesquels la présence de molécules d’eau permet de satisfaire la coordinance quatre du

mercure (1) :

HgL(H20)s, HgL2(H20),, Hg(OH)L(H,0),, Hg(OH)L,(H20), Hg(OH),L, et
Hg(OH),L (H,0). (L : 2,4-D; MCPA et MCPP).

(MCPP),Hg(OH)(H,0)

B-1-2-a-a- Structure des complexes mercuriques.

Afin d’examiner, en AM3, le mode de complexation de ces especes mercuriques, nous
avons procédé a I’optimisation de la structure géométrique des différents complexes a partir
des deux structures possibles a savoir la structure plan-carré, en tenant compte des isomeres

cis et trans, et la structure tétraédrique (figure B.1.6).
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'—\Hg/'- '—\Hg/OHz(ouOH)
7 7 N

HO (ou H,0) OH, (uOH)  HO (ouH,0) L

Complexe plan-carré (cis) Complexe plan-carré (trans)

L

l

Hg
/
L "\ 0H (ou H,0)

OH (ouH,0)
Complexe tétraedrique

Figure B.1.6 : Structures carré-plan et tétraédrique des complexes mercuriques.
(L : 2,4-D; MCPA ou MCPP).

Aprés optimisation, les parametres géométriques de ces complexes sous forme plan-carré (cis
et trans), évoluent vers la structure d’un tétredre déformé. En effet, les angles plans o, o et
ag (figure B.1.7) (tableau B.1.6) ont des valeurs variantes entre 73° et 124° et les valeurs des

angles dihedres D; (O,HgL,0,) et D, (L,HgL,01) sont de I’ordre de 120°.

Par contre, a partir d’une structure tétraedrique, 1’optimisation des parametres géométriques
conduit vers une strucure tétraedrique moins déformée et par conséquent plus réguliére
puisque les angles o, oy et az varient entre 109° et 116° et les angles D; et D, sont de I’ordre
de 120° (tableau B.1.7).

O"WH (ou H,0)
%

QA 2

/}H
L

HOp, 2

Figure B.1.7 : Paramétres géométriques au voisinage du site de complexation Hg*".
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Tableau B.1.6 : Angles plans et diedres, optimisés en AM;, au voisinage du site
de complexation (Hg?"), a partir d’une structure plan-carré.
D; = angle (O,HgL,0,) et D, = angle (L,HgL,0;).

Espéces
neutres
ou complexees

2,4-D
(2,4D),Hg(H20)
(2,4D)2Hg(H1)(H20)

MCPA
MCPA),Hg(H-0):
(MCPA);Hg(H1)(H-20)

MCPP
(MCPP),Hg(H20)>
(MCPP),Hg(H-1)(H20 )

Tableau B.1-7 : Angles plans et diédres optimisés en AM;, au voisinage du site
de complexation (Hg®"), a partir d’une structure tétraédrique.
D; = angle (O,HgL,0,) et D,=angle (L,HgL;0;).

neutre
ou complexée

(2,4D),Hg(H20).
(2,4D)2Hg(H 1)(H20)

MCPA
MCPA),Hg(H.0),
(MCPA),Hg(H .1)(H20)

MCPP
(MCPP);Hg(H20)
(MCPP),Hg(H -1)(H20)
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Cette déformation du tétraédre est probablement dde a la présence des doublets libres des
atomes d’oxygeéne qui entourent 1’ion métallique, provoquant des répulsions (figure B.1.8) qui

influencent les angles a;.

Hg
N\
d | . |b
Figure B.1.8 : Répulsion des doublets libres des atomes d’oxygene.
Ces répulsions sont néanmoins compensées par des liaisons hydrogene (figure B.1.9) entre les

atomes d’hydrogéne de la molécule H,O et du groupement OH, avec les atomes d’oxygéne

du groupement carboxylique du ligand.

Figure B.1-9 : Liaisons hydrogéene dans les complexes tétraédriques.
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B-1-2-a-g- Stabilité des complexes mercuriques.

Sur le plan énergétique, 1’étude de la coordination d’un ion métallique avec un
ligand L nécessite le calcul des enthalpies de formation (AH¢) qui sont utiles pour 1’évaluation
de la stabilité¢ des complexes formés. C’est pourquoi nous avons déterminé en AM; les AH;

(tableau B.1.8) des complexes mercuriques envisagés.

L’examen des valeurs de ce tableau nous a permis de déduire des conclusions

intéressantes qui peuvent étre resumées comme suit :
- La stabilité des complexes obeit au classement croissant suivant :
LHg(H20)3<LHgOH(H20)2<LHg(OH)z(H20)<L2Hg(OH)2<L2H9(H20)2<L2HQOH(HzO)

Ce qui signifie que les complexes les plus stables pour les trois acides sont du type
L,Hg(OH)(H,0). C’est donc  (2,4-D),Hg(OH)(H,0), (MCPA),Hg(OH)(H,O) et
(MCPP),Hg(OH)(H20). Ce qui est en désacoord avec le résultat expérimental qualifiant
L,Hg(OH), comme complexes les plus stables (16, 20).

Le résultat théorique peut s’expliquer par la forte polarisation positive des atomes H* et H*
(figure B.1-10) en passant de O**H & H,O®. Ceci peut étre justifié par les interactions
orbitalaires et du transfert électronique qui dérive des interactions intramoléculaires des
atomes d’oxygene, qui ont un caractére nucléophile, avec les atomes d’hydrogene, qui ont un
caractere électrophile. Il y a donc formation de liaisons hydrogéne (tableau B.1.9) pour les
complexes L,Hg(OH)(H,0), ce qui permet leur stabilité. Et pour les complexes L,Hg(OH),,
la formation des liaisons hydrogéne O%-H et 0**-H'® déstabilisent le systéme, et provoque

sa déformation.
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Tableau B.1.8 : Enthalpies de formation des complexes mercuriques

Ligand (L)

2,4-MCPA

2,4-MCPP

calculées en AM;.

Complexes de Hg(l1)

(2,4D)Hg(H20)s
(2,4D)Hg(OH)(H20)
(2,4D)Hg(OH)2(H0)

(2,4D).Hg (H20).
(2,4D).Hg(OH)(H20)
(2,4D),Hg(OH).

(MCPA)Hg(H,0)3
(MCPA)Hg(OH)(H,0),
(MCPA)Hg(OH),(H20)

(MCPA);Hg (H20).
(MCPA),Hg(OH)(H.0)
(MCPA);Hg(OH),

(MCPP)Hg (H20)s
(MCPP)Hg (OH)(H20).
(MCPP)Hg (OH)2(H20)

(MCPP),Hg (H20)
(MCPP),Hg (OH)(H,0)

(MCPP);Hg (OH).
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Figure B.1.10 : Liaisons hydrogenes dans L,Hg(OH)(H,0) et L,Hg(OH),.
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Tableau B.1.9 : Liaisons hydrogene dans les complexes
LzHg(OH)(Hzo) et LzHg(OH)z

Liaisons hydrogéne (A)

L.Hg(OH)(H,0)

L>Hg(OH):

Ce resultat est confirmé également par I’examen des distances interatomiques au voisinage du
site de complexation. En effet, ces distances, sont plus importantes dans le complexe
L,Hg(OH)(H,0) que dans le complexe L,Hg(OH), (figure B.I-11). Il y aura, donc, moins de
répulsion entre les doublets des oxygénes qui entourent 1’ion métallique dans (1) que dans (1)

et par conséquent plus de stabilité dans (II).

L <—%\6—> OH L <_38_> OH,
3?&\ y /T4A ¢\ /40/:\
; 3. 3. 5,&
HO < 35— L O<«—35—1"
A A
Q) (1)

Figure B.1.11 : Distances interatomiques entre les ligands dans les complexes
L,Hg(OH), (1) et L,Hg(OH)(H20) (I1).

-Pour les complexes les plus stables et conformément a 1’expérience, 1’effet donneur du
substituant (substitution d’un atome de chlore ou d’hydrogeéne par un méthyl) augmente la
stabilité en passant de 2,4-D vers MCPA et MCPP pour les complexes L,Hg(OH)(H20) ce
qui signifie que c’est le 2,4-MCPP qui posséde la fonction carboxylique la plus efficace pour
se lier a I’ion mercurique. Cela signifie que la méthode AM;, comme dans le cas de la

protonation, reproduit bien I’effet de substitutant pour la complexation.
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B-1-2-b- COMPLEXATION BINAIRE DE Zn(Il)

Le Zinc est un élément de transition appartenant au groupe du mercure. Ses
coordinences les plus stables et les plus courantes sont 4 et 6. La premiére lui permet une
complexation suivant une configuration tétraédrique et la deuxiéme suivant une configuration

octaedrique.

Sur le plan expérimental, d’apres 1’étude réalisée dans notre laboratoire (16, 20) et comme
dans le cas de la coordination avec 1’ion mercurique, dans les complexes zinciques, les
ligands sont monodentés et la complexation avait lieu via I’atome d’oxygene du groupement
carboxylique (conforme aux prévisions de I’analyse des charges atomiques en AM;) suivant

un mode octaédrique utilisant la coordinance 6 du zinc.

En ce qui nous concerne, nous avons étudié les complexes obtenus avec les deux
coordinences du zinc pour les trois molécules des acides phénoxyacétiques étudiées. Et cela
afin de comparer la stabilité des complexes, d’un c6té, en fonction de la coordinence du zinc

et d’un autre c6té avec celle des complexes mercurigues.

B.1.2.b-a- La coordinance 4.
Les especes susceptibles de se former sont :
LZn(H,0)s, L,Zn(H,0),, LZNOH(H,0),, L,ZnOH(H,0),
LZn(OH),(H,0) et L,Zn(OH),.
Pour une coordinence quatre, la complexation peut donner lieu a deux
arrangements possibles des ligands : tétraédrique ou plan-carré.
De maniere analogue au cas du Mercure, nous avons optimisé les parametres géométriques a

partir de ces deux géomeétries.

L2 (ou HzO)

O\\ O]i(az\ g)H (ou H,0)
c— o 2
/ St

ya
HO/ c/
@ TN

(ou H,0) (0uH,0)

Figure B.1.12 : Parametres géométriques au voisinage du site de complexation Zn(I1).
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Les valeurs des angles plans a;, apres optimisation (tableau B.1.10), sont plus proches de
celles d’un tétraédre que d’un plan-carré puisque, dans les deux cas, la valeur de I’angle o
est plus proche de 109° (valeur caractérisant un tétraédre) que de 180° (valeur caractérisant un
plan-carré). En plus les valeurs des angles dihédres D; = (O,ZnL;0;) et D, = (LoZn L;0,)
sont de I’ordre de 120° (figure B.1.12).

Tableau B.1.10 : Les angles a; pour les configurations plane et tétraédrique
des complexes les plus stables A,Zn(OH)(H0).

Complexesf(2,4D),Zn(OH)(H.0) | (MCPA),Zn(OH)(H2.0) |(MCPP),Zn(OH)(H-0)

plane / tétraédrique | plane / tétraédrique plane /tétraédrique

100.9/ 99.8 105.0/103.7 110.9/112.1

103.4/111.6 106.5/104.2 99.7/110.4

113.1/112.3 106.3/100.7 100.9/111.8

OWH (ou H,0)

a,
4
= Zn
L5 .
Op '

Figure B.1.12 : Parametres géométriques au voisinage du site
de complexation Zn*".

Ainsi, en adoptant la structure tétraédrique pour I’ensemble des complexes zinciques nous
avons calculé leurs enthalpies de formation AH; (tableau B.1.11) pour pouvoir comparer leur

stabilité.
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Tableau B.I1-11 : Les chaleurs de formation calculées en AM; des complexes
LnZNn(OH)p(H-0)g (n=1,2;p=0,1,2etg=0,1, 2, 3).

Ligand (L) Complexes de Zn AH; (Kcal/mol)

(2,4D)Zn(H,0)3
(2,4D) Zn (OH) (H20),
(2,4D) Zn (OH),(H20)

(2,4D)2 Zn(H,0),
(2,4D), Zn (OH )(H,0)

(2,4D), Zn (OH),

(MCPA) Zn(H,0);
(MCPA) Zn (OH)(H20),
2,4-MCPA (MCPA) Zn (OH),(H,0)

(MCPA); Zn(H,0),
(MCPA); Zn(OH)(H.0)

(MCPA); Zn(OH),

(MCPP)Zn(H,0)3
(MCPP) Zn (OH)(H,0),
2,4-MCPP (MCPP) Zn(OH),(H,0)

(MCPP), Zn (H,0),
(MCPP), Zn(OH )(H20)
(MCPP), Zn(OH),

L’analyse des résultats de ce tableau montre que, les especes les plus stables, comme dans le
cas de la coordination avec le mercure, sont du type L,Zn(OH)(H20). En outre, au sein de
cette série des complexes, I’espéce (MCPP), Zn(OH)(H,0) est le plus stable et par
conséquent le ligand MCPP, comme pour le mercure, a le pouvoir chélatant le plus important

vis a vis de I’ion zincique par rapport aux ligands 2,4-D et MCPA.
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B-1-2-b-B- La coordinance 6.

Expérimentalement, d’aprés les études réalisées dans notre laboratoire

(16, 20) en phase aqueuse, I’ion Zn(ll) adopte la coordinence 6 et forme des complexes

octaédriques via 1’atome d’oxygéne du groupement carboxylique. Il génére trois especes
hydroxylées de type LZn(OH)(H;,0)4, L2Zn(OH)(H2,0); et L,Zn(OH)2(H20)..
De notre coté sur le plan théorique, nous avons calculé en AM; les enthalpies de formation

(AHy) de ces trois types de complexes (tableau B.1.12) pour les trois ligands dans les deux

conformations cis et trans (figure B.1.13).

Tableau B.1.12 : Les chaleurs de formation AH; (en kcal/mol) calculées en AM;
des complexes L,Zn(OH),(H20)q (n=1, 2 ; p=1, 2et q=2, 3, 4).

Complexe
LZI’](OH)(HQO)4 LzZI’](OH)(HzO)3

Cis trans | Cis trans

-359.10 -370.86

LgZﬂ(OH)g(HzO)z
Cis trans

-383.46  -395.60

2,4-MCPA . -372.53 -381.91

-415.23 -428.87

2,4-MCPP . -379.61 -397.85

(2,4-D),Zn(0OH),(H,0),
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Figure B.1-13 : Conformations cis et trans des complexes zinciques.

Les valeurs du tableau B.l.12 laissent apparaitre que, d’une part la configuration trans est

nettement plus stable que cis. Et d’autre part, les trois ligands présentent une meilleure
stabilité pour les espéces L,Zn(OH)(H,0); et L,Zn(OH),(H,0),, ce qui est en accord avec les

résultats expérimentaux (16, 20).

56



Par ailleurs, et comme prévu, les complexes du zinc obtenus en coordinence 6 sont
grandement plus stables que ceux obtenus pour la coordinence 4. En effet, cet écart atteint -
140 kcal/mol en faveur des complexes octaedriques.

En analogie avec 1’expérience, les complexes zinciques étudiés sont beaucoup plus stables
que ceux formés avec 1’ion Hg (II) d’environ -80 kcal /mol. Ces ligands (bases dures) ont
donc une préférence marquée pour 1’ion Zn (I1) (acide limite) que pour I’ion mercurique
(acide mou). Ce qui peut se traduire sur le plan environnemental par la facilité de la
dégradation des complexes mercuriques formés avec ces herbicides par rapport aux

complexes zinciques.

Quant a I’effet de substituant, sachant que la configuration des trois molécules, des acides
phénoxyacétiques, différe au niveau des atomes du carbone en position ortho et celui du
méthyl en position o du groupement carboxylique, nous pouvons conclure que les
groupements portés par ces carbones interviennent dans le processus de complexation comme
dans le cas de la protonation. En effet, la substitution de 1’atome de chlore en position ortho
par un méthyl ou un atome d’hydrogéne, en alpha du groupement carboxylique, par un méthyl
augmente de maniere notable la stabilité des complexes zinciques. Cette stabilisation atteint -
33 kcal/mol en passant de 2,4-D a 2,4-MCPA dans le cas des complexes L,Zn(OH),(H,0),.

En ce qui concerne la fiabilité de la méthode de calcul utilisée, I’ensemble de ces résultats
laisse penser que AM; a reproduit avec succés la réactivité du site préférentiel de la
complexation, I’effet de substituant ainsi que la stabilité themodynamique pour les complexes

zinciques.

B-1-2-c- ANALYSE DES PARAMETRES GEOMETRIQUES DES COORDINATS

Pour avoir les structures géométriques d’équilibre en AMj, il est nécessaire de
procéder a une optimisation des parametres structuraux des systemes étudiés.
Notre analyse structurale a porté sur I’ensemble des paramétres géométriques et elle s’est
avéré que c’est au voisinage immediat du site actif vis-a-vis de la complexation, qui est
I’atome d’oxygene du groupement carboxylique, que D’effet de substituant et de la

complexation est important.
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B-1-2-c-a- Espéces neutres

Nous constatons que la longueur de la liaison O-H (tableau B.1.13) diminue
d’environ 0.02 A en passant de 2,4-D vers, respectivement, MCPA et MCPP, confirmant ainsi
les résultats expérimentaux et théoriques concernant 1’acidité de ces espéces. En effet, plus
I’hydrogéne du groupement O-H est acide plus la liaison O-H est fragile, ce qui signifie que
cette derniére est plus longue. Par contre les valeurs des liaisons C=0 et C-O et des angles a

et B, représentés ci-dessous, varient [égerement en passant d’une molécule a une autre.

/O
M
O

Nous pouvons, donc, conclure que I’effet de substituant, qui varie de 2,4-D a MCPA et MCPP

est ressenti surtout au niveau de la liaison O-H de la fonction acide.

Tableau B.1.13 : Parameétres géométriques, a I’état neutre au voisinage du
site de complexation, optimisés en AM;.

Distances (A) et

Espéce
neutre
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B-1-2-c-B- Espéces complexées
i) Liaison ligand-métal (L-M).

La complexation d’un ligand L se traduit par la formation d’une liaison entre
celui-ci et I’ion métallique M. La nature de cette liaison continue a étre un point intéressant de
recherche. Dans cette optique nous allons examiner en AM; I’ordre de cette liaison et ses
effets sur la structure géométrique des différents coordinats qui forment des liaisons
covalentes de coordination (anciennement connue sous le nom de liaison dative, maintenant
obsolete) en intervenant avec un doublet d’électrons libre de I’atome d’oxygéne vis-a-vis de
Hg(ll) et de Zn(ll) posseédant des orbitales atomiques vacantes dans leurs couches de valence

qui sont respectivement 6s°6p° et 4s%4p%4d° (figure B.1.14).

@ @0 (¥

L= Hg

(O.Asp3 de (O.A 6s, 6p)
'atome O)
© 00 §% TH
L —= Zn

(O.A sp3de I'atome O) (O.A 4s, 4p, 4d)

Figure B.1.14: Liaison covalente de coordination (liaison dative)
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i) Effet de la liaison L-M sur la structure geométrique

La formation de cette liaison entraine une réorganisation du nuage électronique et par
conséquent un réarrangement géométrique du systeme moléculaire surtout au voisinage
immédiat du site actif. Et quand on sait que la variation énergétique due a la réorganisation
géométrique constitue une part non négligeable de 1’énergie totale du systéme, il est
nécessaire de procéder a une optimisation des parametres structuraux des systémes étudiés.
Les paramétres géométriques optimises en AM;, correspondants au voisinage du site de
complexation (figure B.I-15), sont consignés dans les tableaux B.I-7 bis et B.I-14 pour les
complexes mercuriques, et les tableaux B.I-15 et B.1-16 pour les espéces zinciques.

()
~\ OH (ouH,0)
p

y >

—

Figure B.1.15 : Parametres géométriques au voisinage du site
de complexation Hg®" et Zn*
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Les valeurs de ces paramétres montrent qu’en passant de la liaison O-H (liaison
covalente) de 1’acide a la liaison O-M (liaison covalente de coordination) du complexe, on
constate un allongement qui atteint 1,39 A dans les complexes mercuriques et 1,37 A dans les
especes zinciques. Ce qui est di aussi au fait que le rayon de I’ion métallique (rpgany= 1,1 Aet
Izaqry = 0,74 A) est supérieur au rayon de 1’atome d’hydrogeéne qu’il substitue (ry = 0,53 A)
Par ailleurs, la longueur des liaisons Hg-O (variant entre 2.22 A et 2.36 A) et Zn-O (variant
entre 2.10 A et 2.34 A), en fonction du substituant, montre que ces liaisons sont rigides. Et on
constate aussi que la liaison Mercure-ligand est plus longue que la liaison Zinc-ligand et par
conséquent moins rigide.

On remarque aussi, qu’en passant de C-OH a C-OM, la liaison C-O subit un raccourcissement
qui atteint, respectivement, 0.067 A et 0.056 A pour C-OHg et C-OZn. Ce qui traduit que
sous I’effet de la complexation, cette liaison devient plus rigide (tableaux B.l.14 et B.1.15).
Ceci confirme que la dégradation des especes complexées est plus difficile que celles des

especes neutres.

Tableau B.1.14 : Longueurs des liaisons (A), optimisées en AMy, au voisinage du site
de la complexation (M = Hg?").

Distances inter- L (O-M) (A)
atomiques

spece
Neutre ou L(M-OL;) | L[M-(OH):] | L(M-OL;) | L[M-(OH);] L (C-OH) | L (C-OM)
Complexée

2,4-D
(2,4D);Hg(H:0)
(2,4D);Hg(H-1)(H.0

MCPA
MCPA),Hg(H,0),
(MCPA),Hg(H-1)(H,0)

MCPP
(MCPP),Hg(H,0),
(MCPP),Hg(H-1)(H,0)
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Tableau B.1-7 bis : Angles plans et diedres optimisés en AM;, au voisinage du site
de complexation (Hg?"), a partir d’une structure tétraédrique.
D; = angle (O,HgL,0;) et D, = angle (L,HgL10,).

Neutre
Ou complexée

(2,4D),Hg(H20)
(2,4D)2Hg(H -1)(H20)

MCPA
MCPA).Hg(H:0)
(MCPA);Hg(H _1)(H20)

MCPP
(MCPP),Hg(H20)>
(MCPP),Hg(H -1)(H20)
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Longueurs
des
liaisons
Espéce
Neutre ou
Complexée

2,4-D
(2,4D)Zn H-,(H20),
(2,4D),Zn H-,(H20)3
(2,4D),Zn H-,(H20)2

Tableau B.1.15 : Longueurs de liaisons au voisinage du site de complexation Zn?".

L(C-OH)
(A%)

L(O-M) (A°)

L[M-(OL).]

L[M-(OH)i]
et'ou M-(H,0)1

2.020/2.136
1.968/2.194
2.007/ 2.353

L[M-(OL).]

L[M-(OH).]
et’ou M-(H,0),

2.241
2.265
2.013/2.301

L[M-(H20)4]

L[M-(H20).]

MCPA
(MCPA)ZnH-;(H20)4
(MCPA),ZnH-,(H20)3

(MCPA),ZnH-, (H20)2

2.090 /2.304
1.958 /2.318
1.954/2.004

2.319
2.336
2.040/2.259

MCPP
(MCPP)ZnH-,(H20)4

(MCPP),ZnH-,(H20)3
(MCPP),ZnH-, (H20)2

1.963 2.314
1.962 /2.330
1.990 /2.334
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iii) Structures géometriques des complexes

Les angles plans et diedres peuvent nous renseigner sur la géométrie exacte des
complexes, et sachant que pour le mercure nous avons conclu précédemment que 1’ion Hg(II)
complexe les acides phénoxyacétiques selon un mode tétraédrique peu déformé, il reste a
analyser les angles relatifs aux complexes zinciques (tableau B.1.16) (figure B.I-16). Pour ces
derniers nous avons adopté la forme octaédrique puisque la coordinance 6 a donné lieu a la
formation des complexes plus stables que ceux de la coordinance 4. Ainsi, les valeurs des
angles plans og, op, o3, o4 et as optimises et variant comme suit: a;(97°—108°), ap(
173°—>176°), a3(74°—84°), 04(98°—102°), 05(99°—102°) et les angles diédres
D1(176°—178°) D,(165°—169°) et D3(174°—178°), montrent que ces complexes ont
sensiblement la géométrie d’un octaedre régulier, car dans ces derniers, les angles plans oy,
o3, 04, 05 sont au voisinage de 90°, oy est de I"ordre de 180° et les angles diedres D1, Dy, D3

sont proches de 180°.

()
1"OH (ou H,0)

—
() OH, o
(ou OH) \
OH, \ v /
(5)
L

Figure B.1-16 : Parametres géométriques au voisinage du site
de complexation Zn**.
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Tableau B.1.16 : Angles plans et diédres, optimisés en AMy, au voisinage du site de complexation Zn?*.
[D1=angle (0,Zn030,), D,= angle (04Zn0,03) et Dz=angle (0sZN0O;05)].

Espéces

neutres
ou
complexées

2,4-D
(2,4D)Zn H-,(H20)4
(2,4D),Zn H-,(H20)3
(2,4D),Zn H-,(H20)2

MCPA
(MCPA)ZnH-,(H20)4

(MCPA),ZnH-,(H20)3
(MCPA),ZnH-, (H20)2

MCPP
(MCPP)ZnH-;(H20)4
(MCPP),ZnH-,(H20)3
(MCPP),ZnH-, (H20)2
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B-1-2-d- COMPLEXATION TERNAIRE DE Hg(l1) AVEC 2,4-D ET 2,4-MCPA

Certaines ¢tudes de 1’adsorption sur le sol, réalisées dans notre laboratoire, ont porté
sur un herbicide sous le nom Bi-HENODAL qui est constitué d’un mélange du 2,4-D et de
2,4-MCPA (21) et qui ont mis en évidence des complexes mixtes ternaires susceptibles de se
former lorsque 1’ion Hg2+ ou Zn** est complexé simultanément par les deux molécules. C’est
pourquoi nous envisageons de compléter cette étude expérimentale par un calcul quantique

qui traite 1’aspect énergétique et structural.

B-1-2-d-a- Aspect structural

D’aprés 1’étude expérimentale réalisée dans notre laboratoire (21), les espéces
complexées mixtes susceptibles d’gtre formées avec les deux ions Hg®* et Zn?* sont
respectivement  (2,4-D)(MCPA)Hg(OH), (1) (2,4-D)(MCPA)Hg(OH)(H,O) ) (I1),
(2,4D)(MCPA)Zn(OH),(H0), (1) et (2,4D)(MCPA)Zn(OH)(H,0)3 (IV).

Les formes complexes (1) pour le mercure et (I\V) pour le zinc sont majoritaires par rapport
aux autres especes (21).

Comme dans le cas de la complexation binaire, nous avons procédé a I’optimisation des
paramétres géomeétriques des complexes mercuriques (figure B.1-17) a partir des deux
géomeétries possibles : carré-plan et tétra¢drique et dans les deux cas la géométrie d’équilibre
des complexes converge vers celle d’un tétraédre. Les résultats obtenus concernant les angles

plans et diedres sont consignés dans le tableau B.1.17.
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(2,4-D)(MCPA)Hg(OH)(H20)

o ()
I OH (ou H, 0)

C
/ \@ Ha )™ B
o g o
L ayyf/{@_»_{/)
o © W N
(ou H,O)

()
21'OH (ou H,O)

B
/O

Figure B.I1-17 : Parametres géomeétriques au voisinage des sites de complexation
Hg(11) et Zn(I1) (L, = 2,4-D et L, = MCPA).
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Tableau B.1.17 : Parametres géométriques optimisés en AM; au voisinage du site de complexation de Hg(l1) et Zn(ll).

Liaisons (A)
et angles (°)

Especes
Neutres et
Complexées

(2,4D)(MCPA)Hg(OH)(H,0)
(2,4D)(MCPA)Hg(OH),

(2,4D)(MCPA)Zn(OH)(H,0);
(2,4D)(MCPA)Zn(OH),(H,0),
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Les valeurs de ces angles sont tres proches des valeurs obtenues dans les cas de la
complexation binaire et par conséquent leur analyse conduit aux mémes résultats a savoir, la
forme d’un tétraédre peu déformé pour les complexes mercuriques et une configuration
octaédrique pour les espéces zinciques (figure B.1-17). Ceci est probablement di a la
ressemblance structurale des complexes L;L,MOHpH,0Oq et LiMOHpH20q die aux ligands
2,4-D et MCPA qui ne different que par le substituant en position ortho sur le groupement

phénoxy.

Le tableau B.l.17 montre aussi que d’une part la longueur de la liaison C=0 est la méme pour
les deux ligands a 1’état neutre et complexé et il en est de méme pour la liaison C-OH. D’autre
part, la liaison C-O, comme dans le cas de la complexation binaire, devient plus rigide sous
I’effet de la complexation. En effet, en passant de la liaison C-OH aux liaisons C-OHg et C-

OZn, on constate un raccourcissement qui vaut respectivement environ 0.06 A et 0.07A.

Par ailleurs, nous avons rapporté dans le tableau B.I-18 les longueurs des liaisons au

voisinage des deux sites de coordination, a 1’état neutre et complexé.

Ainsi, en passant de la liaison O-H dans les espéces neutres a la liaison O-M dans les espéces
complexées, cette derniére dépasse la longueur de la liaison O-H d’environ 1,34 A et 1.36 A
respectivement pour O-Hg et O-Zn. Cet allongement est moins important d’environ 0.4 A que
celui obtenu dans le cas de la complexation binaire. Ce qui signifie que la rigidité des liaisons
O-Hg et O-Zn formées, est meilleure pour la complexation ternaire que binaire.
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Tableau B.1.18 : Longueur des liaisons métal-ligand Ly.o dans les complexes
mercuriques et zinciques mixtes calculées en AM.

Liaisons

Espéces
neutres et
complexées

2,4-D
2,4-MCPA

(2,4D)(MCPA)Hg(OH)(H,0)
(2,4D)(MCPA)Hg(OH),

(2,4D)(MCPA)Zn(OH)(H:0)3
(2,4D)(MCPA)Zn(OH),(H,0),

B-1-2-d-p- Aspect énergétique
Les calculs AM; effectués sur ces complexes nous ont permis la

détermination de leurs enthalpies de formation (tableau B.1.19).

Tableau B.1.19 : Enthalpies de formation des complexes mercuriques
et zinciques mixtes calculées en AM;.

(2,4D)(MCPA)Hg(OH),

(2,4D)(MCPA)Hg(OH)(H20)

(2,4D)(MCPA)Zn(OH)(H20);

(2,4D)(MCPA)Zn(OH),(H,0),
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Les résultats obtenus conduisent a conclure que le complexe (2,4-D)(MCPA)Hg(OH)(H,0),
contrairement a 1’expérience, est plus stable que (2,4- D)(MCPA)Hg(OH),. Cela peut é&tre
expliqué par les m¢mes justificatifs que dans le cas de la complexation binaire ou les especes

L,Hg(OH)(H,0) sont plus stables que les L,Hg(OH), (figure B.1.18).

~—36— O g ~—38—= OH,
3.4A 4.0 A
O<—35—A O<—35—A
A A
(2,4-D)(MCPA)Hg(OH); [1] (2,4-D )(MCPA)Hg(OH)(H20) [11]

Figure B.1-18 : Distances interatomiques (en A) entre les ligands

au voisinage du site de complexation.

Par contre, pour les espéces zinciques, c’est le complexe (2,4D)(MCPA)Zn(OH)(H,0)s, et
conformément a I’expérience, qui est plus stable que (2,4D)(MCPA)Zn(OH),(H,0),. Ce qui
peut étre justifié par ’apparition de plus de liaisons hydrogeéne lorsqu’on substitue un
groupement OH par une molécule H,O (figure B.1.19). En outre ces complexes sont beaucoup
plus stables que ceux obtenus avec I’ion mercurique. Ainsi, comme dans le cas de la
complexation binaire, 1’ion Zn(Il) présente une affinité plus importante que celle de Hg(ll)

envers ce couple d’herbicides.

Enfin nous pouvons conclure, en analogie avec la complexation binaire, que la méthode AM;
reproduit mieux le phénomeéne de complexation des ions zinciques que celui des ions

mercuriques.
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Figure B.1.19 : Liaisons hydrogéne dans (2,4D)(MCPA)Zn(OH)(H,0)3
et (2,4D)(MCPA)Zn(OH),(H,0)..
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CHAPITRE B.11

PROTONATION ET COMPLEXATION DE

L’URACILE, LA THYMINE
ET
DES 5-HALOGENOURACILES
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INTRODUCTION

L’uracile et la thymine, constituants des acides nucléiques I’ADN (abréviation d'acide
désoxyribonucléique et ’ARN (abréviation de 1’acide ribonucléique) (figure B.IL.1), sont
largement abondants aussi bien dans le domaine de la biologie (virus, bactérie, plantes,
animaux et homme) que dans I’environnement puisqu’elles sont présentes dans les eaux
naturelles et les sediments (1). La thymine a été, en effet, mise en évidence dans les eaux de
rivieres (2) et qui a révélé une large gamme d’activités biologiques : antibiotique, analgésique,

anti-inflammatoire, herbicide, pesticide (3).

B Thymine

Uracile

ADN ARN
Figure B.11.1 : Constituants de I’ADN et I’ARN

Le 5-bromouracile et le 5-iodouracile sont produits par une algue marine, Corallina (figure

-

B.IL.2), par halogénation enzymatique de I’uracile (4).

Figure B.11.2 : Algues rouges de I’espéce Corallina
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De plus, le 5-fluorouracile peut remplacer 1’uracile dans I’ARN, du fait de la faible taille de
I’halogéne (5). Quant au 5-chlorouracile, il est actif biologiquement et a des propriétés anti-

tumeurs. Il se trouve dans les eaux naturelles aprés chloration sous I’irradiation U.V (6).

HN X X= H, Me,F,
)\ | Cl, Br, I.
O N
H
Figure B.11.3

Néanmoins ces produits de substitution (figure B.l11.3) indésirables (7-9) ont des
propriétés néfastes pour les systémes aquatiques a 1’état de coordinats isolés, mais surtout
lorsqu’ils sont susceptibles de complexer les métaux lourds. C’est dans ce contexte que nous
nous sommes intéressés, a 1’étude théorique de leur déprotonation et leur complexation. Cette
étude théorique permettra la détermination des structures moléculaires, des affinités
protoniques et I’identification des sites actifs vis-a-vis du proton H* et des ions métalliques
Hg?* et Zn?* & travers une analyse des charges atomiques. Les résultats théoriques, obtenus
par un calcul quantique en utilisant la méthode semi-empirique AM;, seront comparés a ceux
obtenus expérimentalement par deux méthodes analytiques, la potentiométrie et la
spectrophotométrie UV (10,11).

La connaissance de la stabilité des formes tautomeres des bases puriques et
pyrimidiques uracile, thymine est d’une importance fondamentale dans la structure et la
fonction des acides nucléiques (12).

Dans ce contexte, I’équilibre tautomeére entre les deux fonctions lactime —lactame a été

/
NH
ant N/ J
N
Lactime Lactame

considéré dans de nombreuses études antérieures (13,14) afin de proposer six formes
tautomeres pour 'uracile (U1, U2, .....,U6) et ses homologues (XU1, XU2, ...., XU6),
X =F, Cl, Br, I (figure B.11-4).
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Notre choix des formes tautomeres les plus stables des différents systemes envisagés
dans cette étude s’est basé sur une importante analyse bibliographique et qu’on a justifi¢ par

des calculs AM; (tableau B.I1.1).

7 {“ "
X3 F X - X
) CH3 j\ ‘ O)\ ’
NN Y/
O OH

Ul F1,T1 U2, F2,T2 U3, F3, T3

H
J|\ O/)\ =
OH
U4, F4, T4 us, F5, T5 ue, F6, T6

Figure B.11.4 : Formes tautomeéres de I’uracile et ses substituants.

Kwiatkowski (15) a prouvé que le tautomeére dominant pour ces bases en solution ou a 1’état
solide est respectivement (U1, FUL et T1), ce qui est en accord avec les résultats obtenus par

spectroscopie UV et IR en phase gazeuse (16, 17).

Ferenczy et coll. (18) dans une étude de diffraction électronique ont montré que 1’uracile
existe sous forme tautomere dioxo plane ou proche de plane. L’examen des spectres RMN
(19), UV (16, 20, 21) et IR (22, 23) le prouve en présence d’un solvant polaire ou en phase

gazeuse.

D’autres calculs semi-empiriques ont montré la stabilité de la forme dioxo de 'uracile par
rapport aux autres formes AML1 (24), MINDO/3(25), INDO (26). Alors que les méthodes
MNDO (27) et MINDO (28) estiment que la forme tautomere hydroxy est la plus stable.
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Zielinski (28) a montré a 1’aide de la méthode non-empirique ab initio basée sur
I’approximation MP2/6-31G*//HF/6-31G**, que la forme dioxo est toujours la plus stable. La
méme démarche a permis d’aboutir a ’ordre de stabilité suivant pour les six formes taumeres
envisagées (29) :
U1>U3>U6>U2>U5>U4
T1>T3>T6>T2>T5>T4
FU1>FU3>FU6>FU2>FU5>FU4

Les différents travaux réalisés, ont confirmé donc que la forme dioxo est la plus stable :

HN X X= H, Me,F,Cl,Br,l.

A

Auxquels s’ajoute donc notre étude théorique par la méthode AM; (tableau B.II-1) dont les
résultats sont en parfait accord avec ces travaux. En effet, la forme dioxo présente 1’enthalpie
de formation la plus faible et par conséquent c’est la forme la plus stable. Et ce pour les six

produits de substitution.

B-11-1- ANALYSE STRUCTURALE

L’aspect structural est I’un des aspects fondamentaux qui accompagnent le phénomene
de la déprotonation. En effet, la réorganisation du nuage électronique et la rupture de la
liaison induisent obligatoirement un réarrangement géométrique du systeme certainement plus
important au voisinage du site actif. C’est pourquoi nous avons procédé a 1’optimisation, a
I’aide de la méthode AM,, des structures géométriques de toutes les especes étudiées, neutres
et déprotonées.

L’absence des données expérimentales suffisantes concernant la thymine et les 5-
halogénouraciles nous a pousse a traiter ces systemes dans le cadre de série homogene tout en
se référant a I'uracile et a suivre la variation des parameétres structuraux en fonction des

substituants.
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Tableau B.11.1 : Enthalpies de formation calculées en AM;
des tautomeres des différentes molécules.

AHs (kcal/mol)
Molécule

Tautomere 1 Tautomere 2 Tautomere 3 | Tautomére4 | Tautomére5 | Tautomeére 6

Uracile

Thymine

Fluorouracile

Chlorouracile

Bromouracile

5-lodouracile

L’analyse des paramétres géométriques de 1’uracile neutre calculés en AM; (tableau
B.11.2) montre que leurs valeurs sont tres proches des valeurs expérimentales (30). En effet,

les longueurs des liaisons ne différent que de 0.03 A au maximum et les angles de 1° & 4°.

X= H, Me, F, Cl, Br,l.

Il en résulte donc que la méthode AM; est tout a fait fiable pour donner une description

qualitative des structures géométriques de ces composés.
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Les parametres geométriques calculés pour la thymine et les 5-halogénouraciles sont
comparés avec ceux calculés pour I'uracile. Nous constatons que les liaisons N-H sont
pratiqguement inchangées au sein de cette série de molécules. Quant aux autres liaisons, leurs
longueurs sont aussi trés voisines en passant de l'uracile a la thymine ou aux 5-
halogénouraciles. Ce qui signifie que 1’effet de substitution de 1’hydrogéne en position Cs, par
un groupement électro-donneur (cas de la thymine) ou par un groupement électro-attracteur
(cas des 5-halogénouraciles), est trés faible en particulier sur 1’acidité des atomes d’hydrogéne
des deux fonctions amine.

Par ailleurs, ces molécules adoptent des conformations planes. En effet, les angles plans
(H9N1Cg) et (H1oN3C4) sont de I'ordre de 120° et les angles diédres (HgN;iCgCs) et
(H10N3C4Cs) formés entre les atomes d’hydrogéne, portés par les atomes N et N3, et le cycle

pyrimidique des molécules, ont des valeurs de I’ordre de 180°.
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Tableau B.11.2 : Parameétres géométriques des uraciles étudiés calculés en AM;.

(Longueurs des liaisons en A et angles en degrés)

Parameétres J Uracile | Thymine | F-Uracile | Cl-Uracile | Br-Uracile | I-Uracile Valeurs

géométriques || X=H X=CH; X=F X=ClI X=Br X=1 Expérimentales
(30)

N;-C,
C2-N3
N3-C4
C4-Cs
Cs-Cs
Cs-Ny
Cy-0Oy
C4-Og
Cs-X
Ce-H
N1-H
N3-H
(NsCoND)
(O7C2 Ny)
(CaN3Co)
(07C2 Ng)
(HoN1Co)
(H10N3Cy)
(CsC4 N3)
(OaCa N3)
(XC4Cs)
(H11C6Cs)
(HoN1CeCs)
(H10N3C4Cs)
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B-11-2- ANALYSE DES CHARGES

Le calcul des charges nettes de tous les atomes (consignées dans le tableau B.11.3)
montre que les atomes d’hydrogene labiles Hg et Hio des fonctions amine présentent des
valeurs élevées (=~ 0,270e) par rapport a ceux qui sont liés a des atomes de carbone (= 0.100g).
Cette observation nous améne a reconsidérer 1’acidité des atomes d’hydrogéne des fonctions
amines qui présentent des charges atomiques élevées et du méme ordre. Ces charges sont
aussi plus élevées que celles des hydrogenes de la fonction acide de la série des acides
phénoxyacétiques (qmax = 0.246 €) étudiés dans le chapitre précédent. Ce qui est probablement
da a Ieffet attracteur de I’atome d’oxygéne Og transmis par mésomérie pour 1’azote N3 et de

I’atome O pour 1’azote N; (figure ci-dessous).

X= H, Me, F,Cl,Br,I.

Ainsi, si en solution (31), les deux fonctions amine présentent des déprotonations bien
distinctes (tableau B.lI-3) alors, a 1’état isolé la déprotonation serait simultanée pour les deux

centres quelque soit la molécule (tableau B.11-4).

Nous constatons aussi que les atomes d’hydrogene portés par les deux fonctions amine de
I’uracile et la thymine présentent des charges positives plus faibles, donc des acidités plus
faibles que celles des mémes atomes des 5-halogénouraciles. Cela est probablement di a
I’électronégativité de 1’halogéne. En effet, au flr et a mesure que I’électronégativité de
I’halogéne augmente, on remarque une légere augmentation des charges des atomes

d’hydrogene portés par les deux fonctions amine.
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Tableau B.11.3 : pKa des équilibres de dissociation protoniques

déterminées en solution aqueuse (31).

pKaj (protométrie) pKa, (spectromeétrie)

Uracile 9,17 £ 0,01 14,20 + 0,06

Thymine 9,56 + 0,01 14,40 £ 0,06

5-Fluorouracile 7,80 +0,01 12,80 + 0,06

5-Chlorouracile 7,81 +0,01 12,90 + 0,06

5-Bromouracile 7,83+0,01 13,62 + 0,08

5-lodouracile 7,92 +0,01 12,83 + 0,05

Les charges atomiques portées par les hydrogenes acides des différentes molécules

conduisent donc a I’ordre d’acidité, et par conséquent de déprotonation, suivant :

Thymine, Uracile<5-lodouracile<5-Bromouracile, 5-Chlorouracile<5-Fluorouracile

En comparaison avec le résultat expérimental (32), obtenu par potentiométrie, nous constatons

qu’il y’a un changement du classement, uniquement, entre 1’Uracile et la Thymine :

Thymine<Uracile<5-lodouracile<5-Bromouracile, 5-Chlorouracile<5Fluorouracile
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Tableau B.11.4 : Charges nettes des atomes de I’uracile et des produits de substitution.

Atomes

Thymine

X=CH3

I-Uracile
X=1

Br-Uracile
X=Br

Cl-Uracile
X=ClI

F-Uracile
X=F
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L’examen des charges atomiques des différentes molécules étudiées permet de

dégager les remarques suivantes :

i) Les atomes d’oxygéne des systemes ¢tudiés sont trés polarises et présentent

approximativement des charges du méme ordre que celles des atomes d’azote
(9(Os) = g(N1) et q(O7) = g(Ns)).

i) L’effet de substituant est évident sur les charges atomiques des atomes d’oxygene.
Toutefois, il se manifeste beaucoup plus au niveau de I’atome Og que O-. Ce qui est
tout a fait logique vu la proximité de Og du site de substitution. Par contre, pour les
charges des atomes Nj et N3 qui sont a la méme distance de ce site, cet effet est
moins ressenti et il est de méme ordre pour les deux atomes.

iii)  L’atome N3 présente un caractere nucléophile plus marqué que celui de Ny :

0.360e < | q(N3)| < 0,364 ¢ tandis que 0.307e <| q(N1) | <0,318e.
Ceci permet de conclure que N3 se déprotone plus facilement que N; et par

conséquent sera plus réactif vis-a-vis d’un ion métallique M"* en cas de
complexation.

B-11-3-CALCUL DES AFFINITES PROTONIQUES.
Une recherche systématique du centre de déprotonation a été effectuée de la méme fagon
pour toutes les molécules. La méthode suivie a été déja testée, par notre équipe, dans des
travaux antérieurs (33) et consiste au calcul des chaleurs de formation aprés chaque étape de

déprotonation des différents sites a partir de la molécule neutre (figure B.11.5).

(@]
X
o O)\
N
_N3 X H 1 HN3 ‘ X
‘ APl(Ns) H.L AP, (N,) -
N, N,
H HL HL

Figure B.11.5 : Différentes voies de déprotonation de I’uracile et de ses substituants.
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Afin d’¢tablir une comparaison raisonnable entre 1’affinité protonique des groupements
fonctionnels en fonction de 1’état de déprotonation de la molécule, il est nécessaire de

déprotoner ces différents sites a partir de la méme molécule (forme neutre).

Le tableau B.IL.5 laisse apparaitre les affinités protoniques des deux fonctions amines pour

toutes les molécules.

Il ressort de I’analyse de ce tableau qu’au niveau de 1’affinité protonique, comme dans le cas
des charges nettes et dans le cas expérimental (pKa), I’effet de substituant se manifeste peu
en passant de ’uracile a la thymine ou 1’effet donneur augmente et elle en est de méme au
sein de la série des halogénouraciles ou 1’électronégativité varie d’un halogéne a un autre.
Tandis qu’il se manifeste plus en passant de I’effet donneur a I’effet attracteur du substituant

ou I’affinité protonique montre une variation allant jusqu’a 9 kcal/mol.

Nous remarquons également que les affinités protoniques des mémes systemes calculées a
partir des molécules déprotonées, présentent dans tous les cas les valeurs les plus élevées par
rapport a celles calculées a partir des molécules neutres. Ainsi, la premiére déprotonation

provoque la diminution de I’acidité de la molécule vis-a-vis de la deuxiéme protonation.

Nous constatons aussi que les systemes déprotonés sur la fonction N3 présentent des affinités
protoniques plus élevées que ceux déprotonés sur la fonction amine N1, ce qui montre que la
déprotonation ne se fait pas simultanément comme c’était dans le cas des charges atomiques.

Toutefois ce résultat corréle bien avec le résultat expérimental (31).

Une analyse des affinités protoniques de I'uracile et la thymine déprotonées, montre que ces
systemes présentent des affinités plus élevées, donc une basicité plus élevée que celle des 5-
halogénouraciles déprotonés et par suite on en déduit que les molécules neutres, uracile et

thymine, sont moins acides que les 5-halogénouraciles neutres.

A travers ’analyse de ces affinités protoniques nous pouvons donc établir 1’ordre d’acidité

croissant suivant :

Uracile<thymine<5-flurouracile<5-chlorouracile<5-bromouracile<5-iodouracile

Cet ordre est différent de celui donné par 1’expérience en phase aqueuse et par les charges

atomiques des atomes d’hydrogene acides pour les molécules neutres. En effet, vu les valeurs
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tres voisines des pka; du 5-fluorouracile et 5-chlorouracile, nous pouvons considérer 1’ordre
d’acidité en solution aqueuse bien corrélé avec les charges atomiques calculées. Ceci peut
s’expliquer par [D’influence relativement faible de la solvatation sur la distribution
électronique. Par contre, les affinités protoniques sont tres affectées par le phénoméne de

solvatation qui permet une meilleure stabilisation des molécules (34).

Tableau B.11-5 : Affinités protoniques des différentes molécules
calculées en AM;.

AP (N;) (kcal/mol) AP (N3) (kcal/mol)
a partir de H,L a partir de HL™ [ a partirde H,L.  a partir de HL

Molécule

Uracile

Thymine

5-fluorouracile

5-chlorouracile

5-bromouracile

5-iodouracile

Par ailleurs, nous avons calculé les affinités protoniques des atomes d’oxygene O7 et Og afin

de les comparer a celles des atomes d’azote (tableau B.I1.6).

H
Lo Se-x  X= H, MeF ClLBr I
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Tableau B.11.6 : Affinités protoniques (kcal/mol) des sites O; et Og

Molécule AP (O7) (kcal/mol) a partir de AP (Og) (kcal/mol) a partir de
H,L HL(N;) HL(N3) || H.L HL(N;) HL"(N3)

Uracile 325.39 333.44

Thymine 325.55 332.99

5-fluorouracile 319.51

5-chlorouracile 320.10

5-bromouracile 319.46

5-iodouracile 312.24

L’examen de ce tableau, montre qu’a 1’¢tat neutre et a 1’état déprotoné en N3 I’affinité
protonique de I’atome Og dépasse celle de I’atome O7 d’environ 7 kcal/mol. Par contre, a
I’état déprotoné en N; 1’affinité protonique de 1’atome Oy devient supérieure du méme ordre a
celle de I’atome Og. Cela signifie qu’a 1’état déprotoné, respectivement, en Ny et N3 la charge
négative portée par chacun de ces atomes se transmet par conjugaison, respectivement sur Oy
et Og.

Nous constatons aussi que, dans tous les cas, les affinités protoniques des atomes d’oxygene
Oy et Og sont grandement moins importantes que celles des atomes d’azote N et Ng.

Par ailleurs et en comparaison avec la série des acides phénoxyacétiques, étudiée dans le
chapitre précédent, et dont le centre de déprotonation est un oxygene, nous constatons que les
molécules de ’uracile et ses produits de substitution (ou 1’azote est le site de deprotonation)
posseédent, comme prévu, des affinités protoniques beaucoup plus importantes que celles de

ces acides.
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B-11-4- COMPLEXATION BINAIRE DE Hg(l1) ET Zn(l1)
Les bases puriques et pyrimidiques, composantes des acides nucléaires, sont

généralement faibles toutefois elles ont le pouvoir de complexer de nombreux cations tels
que Hg(ll) et Zn(ll) (13-16).

B-11-4-a- Complexation avec Hg (11).

Il existe des interactions métal-coordinat privilégiées avec les ions Hg(ll) dont
I’influence a été notée au niveau de la molécule de la thymine, soit isolée (17), soit remplacee
dans une séquence d’ADN (18-20). L’effet de I’ion mercurique sur I’ADN se traduit par une
modification notable de ses propriétés physico-chimiques (35).

En ce qui concerne particulierement la thymine isolée, les travaux de DAVIDSON et coll.
(17) font état d’une liaison stable avec les ions Hg(Il) par formation d’un seul complexe de
type [Hg(Thy).].

Les quelques données bibliographiques relatives aux complexes du systeme Hg (11)/ uracile
(8, 21, 22) et Hg(ll) / thymine (36, 37) ont identifié deux especes complexes successives
Hg(Thy), Hg(Thy). et Hg(Ur), Hg(Ur)2.

De notre part, 1I’étude expérimentale réalisée dans notre laboratoire (31) a mis en évidence les
différents complexes susceptibles d’étre formés entre Hg(Il) et les molécules de 1’uracile et
ses cinq produits de substitution. Cette ¢étude a montré que, d’une part, une seule
déprotonation est observable dans le domaine de pH (2 a 10) envisagé en protométrie. Et
d’autre part, les complexes les plus stables sont du type Hg(OH)L et Hg(OH)L, et dont les
constantes de stabilité, déterminées par potentiométrie, sont données dans le tableau B.I1.7.

La seule déprotonation observée expérimentalement (16, 31), est celle de ’atome d’azote N3
et par conséquent sera le site le plus actif vis-a-vis de 1’ion Hg(Il). Ce résultat est justifié au
niveau des charges nettes que nous avons calculées en AM; (tableau B.I1-8). En effet, I’atome
N3 porte la charge nette la plus élevée dans les quatres formes de la molécule (neutre,
déprotonée en Ny, deprotonée en N3 et doublement déprotonée en Nj et N3).

X= H, Me, F, Cl, Br,l.
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Tableau B.11.7 : Constantes de stabilite expérimentales (B)
des complexes Hg(OH)L et Hg(OH)L..

Logp (31)

Ligand Thy

Hg(OH)L 2,17£0,04 [2,25+0,04 |1,49+0,03|1,42+0,03|1,55+0,03|1,62+0,04

Hg(OH)L; 6,32+ 0,08 (4,92 +0,07 |4,81+0,06 |5,01+0,08 5,12 + 0,08

Tableau B.11. 8 : Charges nettes Q des atomes de la fonction amine,
de ’uracile et ses substituants, calculées en AM;.

Molécule Forme neutre | Forme déprotonée | Forme déprotonée | Forme doublement
en N; en N déprotonée

Qnz | Ont Onz | Onz Onz Onz Onz

Thymine

5-fluorouracile

5-chlorouracile

5-bromouracile

5-iodouracile
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B-11-4-a -a- Analyse structurale des complexes mercuriques

D’apres 1’étude expérimentale (31) citée ci-dessus, ’atome N3 est le site favorable a
la coordination avec 1’ion Hg(Il) intervenant avec la coordinence quatre et les complexes
formés sont donc monodentés et tétraedriques comme dans le cas des acides
phénoxyacetiques. Pour cette étude nous avons adopté les complexes les plus stables
expérimentalement (31) a savoir : Hg(OH)L(H,0), et Hg(OH)L, (H,0) (figure B.1I-6)
avec L = U, Thy, FU, CIU, BrU et IU.

Hg(OH)L(H20).
H
|9
O N
W
, Ho(b)
123
\gw )\O HO(a)
(C1) (C2)

Figure B.11.6 : Schema des complexes Hg(OH)L(H,0), (C1) et Hg(OH)L,(H,0) (C2).
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Lors de I’optimisation des parameétres géométriques de ces complexes, il s’est avéré, qu’en
partant d’une structure tétraédrique réguliére ou une structure plan-carré, dans les deux cas, le
calcul converge vers une structure tétrédrique déformee. En effet, les angles plans (O.HgO,)
et (N’3HQO,), par exemple, convergent respectivement vers 115° et 117° au lieu de 109° ou
90° et les angles diédres (OcHgO,N3) et (N’3HgOLN3) vers 140° et 135° au lieu de 120° ou
180° et il en est de méme pour (OpHgN3O,) qui converge vers -136° (tableau B.11.9). En
outre, les angles diedres (HgN3sC,N;) et (HgN’3C’,N’;) ayant des valeurs voisines de 180°
montrent que 1’ion Hg(Il) est dans le méme plan que le cycle pyrimidique ainsi que les
valeurs de (O,HgN3C,4) qui montrent que le ligand H,0, est sensiblement dans le méme plan
que le ligand UX et donc avec I’ion Hg(Il) aussi. De méme les valeurs de I’angle diedre
(H9N1C2N3) (-179°) montrent que 1’atome d’hydrogéne reste dans le méme plan que le cycle
pyrimidique aprés la complexation. Toutefois ce dernier a subit une légére déformation du
coté du groupement C,=Og car les valeurs des angles diédres (C4N3C;N;) et (OgCsN3Cy)

passent de 2° et 179° a I’état neutre vers 12° et 168° a I’état complexé.
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Tableau B.11.9 : Les angles diedres (en degrés) au voisinage immédiat du site de
complexation Hg(ll)

Diedres

c1
(HgN3C2N1)<C2

dans Hg(OH)L(H0), (C1) et Hg(OH)L(H,0) (C2).

Uracile

Thy-Uracile

I-Uracile

Br-Uracile

Cl-Uracile

F-Uracile

(HoN,C'.)N') (C,)

c1
(HN1C2N3)<CZ

Cl
OcHgOaN
(OcHgoaNy) {

(ObHgOaN,)(C1)

(OaHgN,C,)
g
° <C2

(N';HgN,Oa) (C2)
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B-11-4-a -p- Liaison ligand-Mercure (L-Hg)

Pour examiner la rigidité des liaisons covalentes de coordination formées entre 1’ion
mercurique Hg(ll) et I’atome d’azote N3 d’une part, et les atomes d’oxygéne du groupement
hydroxyl et des molécules d’eau d’autre part par le biais des doublets d’¢lectrons libres et
I’ion mercurique via les cases vacantes de sa couche de valence (6s6p)(figure B.I1.7), nous
avons rapporté dans les tableaux B.11.10 et B.11.11 les valeurs des longueurs de ces liaisons
(N3-Hg et O-Hg) calculées en AM; pour les complexes Hg(OH)L(H,0), et Hg(OH)L,(H20).

D @0 K

L—= Hg

(O.Asp3de (O.A 6s, 6p)
l'atome N ou O

Figure B.11.7 : Liaison covalente de coordination L-Hg

y
: .
N, Hop) M | X
0@ | ) VAN |

Hg
/ X l N'3/ ‘

Hg )\ H,O
HO/ ‘ ,1 \O 2 (a)
H,0(b) !

Hg(OH)L(H:0). Hg(OH)L2(H:0)
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Tableau B.11.10 : La liaison M-L (en A) dans les complexes Hg(OH)L(H;0)s.

Uracile | Thy-Uracile | I-Uracile | Br-Uracile | Cl-Uracile F-Uracile

Tableau B.11-11: La liaison M-L (en A) dans les complexes Hg(OH)L,(H0).

Uracile Thy-Uracile | I-Uracile Br-Uracile | Cl-Uracile F-Uracile

L’analyse des résultats de ces tableaux permet de conclure que 1’effet de substituant est

faiblement ressenti au niveau de la liaison M-L pour les espéces Hg(OH)L(H.0), ou la
variation de cette liaison ne dépasse pas 0.008 A obtenue pour Hg(OH)FU) tandis que pour
les especes Hg(OH)L,(H20). cet effet devient plus important puisque la variation de la liaison

M-L atteint 0.010 A dans le cas de Hg(OH)(FU),. Ceci laisse penser que 1’électronégativité
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élevée du fluor, transmise par conjugaison a travers le cycle pyrimidique, fragilise 1égérement
la liaison métal-ligand.

D’un autre c6té, la liaison Hg-N est plus courte dans les complexes Hg(OH)L(H20), que dans
les complexes Hg(OH)L,(H,0) et par consequent plus rigide. Ce qui peut entrainer une
différence de stabilité entre ces deux séries de complexes.

Par ailleurs et en comparaison avec les especes mercuriques formées avec les acides
phénoxyacétiques, la liaison O-Hg qui varie de 2.218 A 42364 A est plus rigide que la
liaison N-Hg qui vaut 2.367A 22.382 A

B-11-4-a -y - Analyse énergétique des complexes mercuriques.

Pour I’analyse théorique de la stabilité des complexes Hg(OH)L(H,0); et
Hg(OH)L,(H,0) avec L = U, Thy, FU, CIU, BrU et IU (figure B.11-6 bis) nous avons calculé
leurs enthalpies de formation consignées dans le tableau B.11-12.

HO(b)
!
X | /Hg 8
o
/KO H,0(a)
1
|
H
Hg(OH)L(H20) Hg(OH)L2(H20)

Figure B.11-6 bis : Schéma des complexes Hg(OH)L(H,0), et Hg(OH)L,(H,0).
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Tableau B.11-12 : Les enthalpies de formation AH; (en kcal/mol) des complexes
Hg(OH)L(H,0), et Hg(OH)L,(H,O) calculées en AM;,

Complexes

Hg(OH)L(H20),

Hg(OH)L2(H20)

L’examen de ce tableau laisse apparaitre, et conformément a I’expérience (16), que 1’ion
mercurique donne une meilleure complexation dans les especes Hg(OH)L(H20). que dans les
especes Hg(OH)L,(H,0). Néanmoins, si expérimentalement les différents coordinats
montrent une diminution de la stabilté des complexes en fonction de 1’augmentation de
I’électronégativité du substituant halogéne, alors en AM; la comparaison des AH; des

différents complexes permet de déduire le classement de stabilité croissant suivant :

IU< BrU< U< Thym <ClU< FU

On peut donc conclure que la méthode AM; reproduit mieux 1’effet de substituant dans le cas
de la protonation que pour la complexation.

Nous remarquons aussi que ces complexes sont moins stables que les especes obtenues avec
les acides phénoxyacétiques étudiés. Ce qui peut se traduire par une affinité beaucoup plus
importante de 1I’ion mercurique (acide mou) vis-a-vis de I’atome d’oxygéne (base dure) de ces

derniers qu’envers 1’atome d’azote (base limite) de I'uracile et ses produits de substitution.

B-11-4-b- Complexation avec Zn(ll).

D’aprés les données bibliographiques expérimentales (5, 31, 38, 39) sur la
complexation des molécules de la thymine et des halogénouraciles  avec I’ion Zn(ll)

(coordinance 6), nous avons étudié les complexes du type ZnL(H,0),, ZnL, (H,0); et
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Zn(OH),L, ( L= U, Thy, FU, CIU, BrU et IU) considerés comme étant les plus stables et dans
lesquels la liaison entre I’ion zincique (acide limite) et le ligand s’effectue a travers 1’azote N3
(base limite) et I’oxygéne O; (base dure) (ce que nous avons prévu au niveau des charges
nettes calculées en AM;) et donnant ainsi lieu a des complexes bidendates octaédriques

isolables.

ZnL(H,0), ZnL; (H,0),

B-11-4-b —a- Aspect énergétique

Pour examiner théoriquement la stabilité de ces complexes, nous avons calculé en AM; leurs
enthalpies de formation AHs (tableau B.11.13) (figure B.11.8). Il est a signaler que pour les
complexes ZnL, (H0), et Zn(OH),L, nous avons pris en compte les deux isomeéres de
position (1) et (11).

H20 OHZ
OH,
H
H
OH2(ou oH) ? OHz(ou OH) ? y
* x “7 o
g OHZ(ou OH) y o OHZ("” o 1
(1) cis (11) trans

Figure B.11.8 : Schéma des complexes zinciques octaedriques.
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Les calculs réalisés alors, pour tous ces complexes, ont donné des enthalpies de formation
plus faibles pour I’isomére (II) et par conséquent ce dernier est le plus stable. Ceci peut étre
expliqué, pour I’isomere (I), par la répulsion des doublets électroniques libres des atomes
d’oxygene qui se trouvent du méme c6té et dans le méme plan a cause de 1’hybridation sp, de
I’atome d’oxygene. Par contre, pour la forme (II) ou le doublet libre de ’atome d’azote est en
dehors du plan, puisqu’il est hybridé sps, donc il est plus distant de celui de 1’atome

d’oxygene et par la suite cette répulsion est plus faible.

Tableau B.11.13 : Enthalpies de formation (AH;) des complexes ZnL(H,0)s,
ZnL,(H,0);, et Zn(OH),L calculées en AM;.

AHjs (kcal /mol)
Complexes

ZnL(H,0),

Cis
Zan(HZO)Z

Trans

Cis
Zn(OH)ng
Trans

Il ressort de 1’analyse de ce tableau que la capacité¢ complexante de la thymine et 1’uracile
vis-a-vis du Zn(ll) est plus importante que celle des 5-halogénouraciles. Et que la stabilité des
complexes, en accord avec le résultat expérimental, augmente avec la diminution de
I’¢lectronégativité du substituant. En outre ces ligands montrent une meilleure stabilité dans
les complexes ZnL,(H20), que dans Zn(OH),L,. Ce qui est probablement di au nombre de
liaisons hydrogéne qui est plus important dans ZnL,(H,0), ( 2 liaisons H...O et 2 liaisons
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H...N) que dans Zn(OH),L; ( 1 liaison H...O et 1 liaison H...N) (figure B.I1.9) (tableau B.II-
14).

Figure B.11.9 : Liaisons hydrogéne dans ZnL,(H,0), et ZnL,(OH)s.

Tableau B.11.14 : Liaisons hydrogene dans ZnL,(H;0), et ZnL,(OH)s.

Zn Lz(HzO)z

Zan(OH)z

La méthode AM;, comme dans le cas des acides phénoxyacétiques, est donc plus fiable pour
les especes zinciques qu’avec les complexes mercuriques puisque les calculs AM; n’ont

reproduit que partiellement le sens d’évolution de la stabilité expérimentale de ces derniers en

fonction de I’effet du substituant.
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A la lumiére des valeurs des enthalpies de formation, nous pouvons aussi conclure que les
complexes zinciques sont beaucoup plus stables que leurs homologues mercuriques, sauf
dans le cas du Fluorouracile. En effet, 1’électronégativité élevée du fluor, semble stabiliser les
complexes mercuriques mieux que les espéces zinciques. Ceci signifie que vis-a-vis de ces
molécules (N base limite et O base dure) Zn(ll) (acide limite) est un chélatant meilleur que
I’ion Hg(Il) (acide mou). Et par voie de conséquence, les especes mercuriques seront plus

dégradables dans I’environnement.
Par ailleurs, les complexes zinciques formés avec les uraciles sont beaucoup moins stables

gue ceux obtenus avec les acides phénoxyacétiques. La tension du cycle a quatre centres
formé suite a la coordination avec 1’ion zincique peut étre a ’origine de la destabilisation des
especes zinciques bidendates par rapport aux complexes monodendates formés avec les
pesticides. En effet, les angles (ZnN3C,), (ZnO-C,) et (0O;ZnN3) (figure B.I1.8 bis) valent
environ respectivement 60.3°, 95.4° et 87.3° dans les complexes ZnL(H,0),, ZnL,(H,0), et
ZnLy(OH);.

Ce résultat permet donc d’avancer que 1’ion zincique présente un pouvoir chélatant beaucoup

plus important envers ces herbicides qu’avec ’uracile et ses cinq substituants.

0
OH, X
H,0 | N3
(ou L)\ Zn / z/tj/
— | \ ’ l}ll

OH,
H

Figure B.11.8 bis

B-11-4-b —- Aspect structural

Sur le plan structural, et en ce qui concerne les modifications des paramétres géométriques
subites par les coordinats sous I’effet de la complexation, il est a signaler que c’est surtout la
liaison O7-C, qui a varié vu son voisinage immédiat du site de complexation (tableau B.11.15).

En effet, cette liaison subit un allongement qui atteint 0.046 A pour les halogénouraciles dans

101



le cas de F-Uracile et atteint 0.049 A pour les molécules de I’uracile et la thymine et ce dans
les complexes ZnL et ZnL,. Quant aux angles plans o (O7C2N3) et B (N3C2N;) (tableau
B.IL.16), ils ont varié¢ sans changement d’hybridation pour I’atome de carbone C;, puisque o et
B ont gardé des valeurs de I’ordre de 120° caractérisant 1’hybridation sp, qu’avait cet atome
avant la complexation. Et il en est de méme pour ’angle y (C4N3C>) qui a subit une légére

ouverture tout en restant de 1’ordre de 120°.

(b) OH2 (©) 4
H20 N3
(ou L)
H O
02 (d) H H,O (ouOH) H
(a) (d)

Figure B.11.8 bis

Tableau B.11.15 : Longueurs de liaison O7-C; (en A) a I’état neutre et complexé.

Ligand
Llalson Uracile | Thy-Uracile | 1-Uracile | Br-Uracile | Cl-Uracile | F-Uracile

0:-C, 0+-C, 0:-C; 0:-C, 0:-C; 0:-C,
ou complexee

ZnL(H20)4

Zn L2(H20)2

Zan(OH)z
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Tableau B.11.16 : Angles de liaisons a (O7C;N1), B (N3C2N;) et y (C4sN3C>) (en degrés) a I’état neutre et complexé.

Uracile

Espéce neutre
ou complexée

Thy-Uracile I-Uracile

o B

121.8 118.1 122.8

Br-Uracile

Cl-Uracile

1176 1234

F-Uracile

ZnL(H,0),

1229 120.4 120.9

119.8 121.6

Zan(Hzo)z

1238 121.7 119.1

121.1 119.7

ZnLg(OH)z

1234 121.1 119.7
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Par ailleurs, la coordonnée cartésienne z des atomes, directement liés au centre de
complexation, N3, O;, N’3, O’7, O,, Op, Oc et Oy, montre que la structure octaedrique des
especes ZnL et ZnL, est Iégérement déformeée. Ainsi dans le cas, par exemple, des complexes
(Thy-U)Zn(H20). et (Ul)2Zn(OH); (tableau B.I1.17), I’écart entre les coordonnées Zn3, Zc2,
207, Zzn, Zn'3 €t Zo07 dans (U1),Zn(OH), (respectivement Zys, Zc2 Z07, Zzn, Zoa €t Zop pour
(Thy-U)Zn(H,0), ) des atomes constituant la base de ’octaédre, atteint 0.006 A au lieu d’étre
nul. Et les coordonnées Zo. et Zpg , des atomes situés aux deux sommets de I’octaédre ont des

signes opposés mais leurs valeurs absolues qui devaient étre égales sont différentes.

(©)
Hgg on () A H,O (ou OH) Og
N3
ouL 7\ Zl‘ —
( )
N,' — ‘ \

H o
o ! H H,0 (uOH) H
(@ o) )

Tableau B.11.17: Coordonnée cartésienne z des atomes entourants Zn(ll)
dans (ThyU)Zn(H;0)4et (Ul),Zn(OH),.

Complexe

(Thy-U)Zn(H20)4

(U|)zzn(OH)2
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Quant a I’effet de substitution de 1’hydrogéne en position Cs, du cycle pyrimidique,
par un halogéne ou un méthyl, sur les liaisons Zn-N et Zn-O formées au sein de ces
complexes entre 1’ion Zn(I) et les différents ligands (tableaux B.11.17, B.11.18 et B.11.19), il
parait qu’il se manifeste plus dans les complexes du F-Uracile. En effet, la variation de ces
deux liaisons par rapport a celles de I’Uracile atteignent, respectivement, 0.05 A dans
Zn(UF),(H,0), et Zn(UF),(OH); et 0.015 A dans Zn(UF)(H,0). .

Tableau B.11.17: La liaison M-L (en A) dans les complexes Zn(H,0)4L.

Uracile Thy-Uracile | I-Uracile | Br-Uracile | Cl-Uracile F-Uracile

0
(b) OH; (c) X
HZO\ Z|n — N3 |
2
_— | N N
H,0 ! 1
o OH, |
@ (d) H
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Tableau B.11.18 : La liaison M-L (en A) dans les complexes Zn(H,0),L.

Uracile | Thy-Uracile | I-Uracile | Br-Uracile | Cl-Uracile F-Uracile

()
| H,O (ou OH) Og

o.
/KZIL/ 34|5
N, = N gZ Ny

1

HZO (OU OH) Hg
(d)
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Tableau B.11.19 : La liaison M-L (en A) dans les complexes Zn(OH),L..

Uracile Thy-Uracile | I-Uracile | Br-Uracile | Cl-Uracile F-Uracile

Par ailleurs, dans les espéces ZnL,(H,0), et Zn(OH),L,, les liaisons Nz:-Zn et N3-Zn sont

pratiquement du méme ordre et il en est de méme pour les liaisons O;-Zn et O;-Zn. Et vu

la différence d’électronégativité entre 1’azote et I’oxygene, la rigidité est plus importante pour

Zn-0 que pour Zn-N.

D’un autre coté et en comparaison avec les complexes zinciques obtenus avec les acides
phénoxyacétiques et dans lesquels la liaison Zn-O varie entre 2.095 A et 2.341 A est donc

plus rigide que Zn-O des complexes des uraciles variant entre 2.282 A et 2.394 A,
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CHAPITRE B.111

PROTONATION ET COMPLEXATION

DES ACIDES AMINES
LA L-CANAVANINE ET LA L-ARGININE
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INTRODUCTION

L’utilisation des protéines végétales tend a s’amplifier au fil des années et dans ce
contexte nous nous sommes intéressés a un acide aminé de soja et de luzerne, la I-canavanine.
La I-canavanine ou acide amino-2 (guanidinoxy)-4 butyrique, analogue structural de

la 1-arginine (1, 2) entre dans la composition de certaines plantes et légumineuses telles que

H
T oM
N/O
H“l}l ",H
H H
L-canavanine L-arginine

le soja, la luzerne et le tréfle (3, 4). Elle a été isolée en 1929 a partir de farine « jack bean »
par TOMIYAMA et coll. (5). Spécifiquement, la I-canavanine est un antimétabolite de

la I-arginine. On en trouve dans les plantes du genre Sutherlandia. Elle protége la plante de
divers insectes prédateurs.

Le soja Le soja Laluzerne Laluzerne Sutherlandia
(plante) (grains) (plante) (grains)
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La I-canavanine est généralement présentée comme composé toxique des protéines végétales.
Cette toxicité due a sa ressemblance structurale avec la l-arginine est liee a deux
mécanismes qui sont I’inhibition des enzymes du métabolisme de la l-arginine et la
dénaturation des propriétés fonctionnelles des protéines ou elle se trouve incorporée (2). Elle
induit aussi des lésions analogues a celle provoquées par le cadmium sur les protéines
ribonucléiques (2). Ceci justifie I’intérét du contrdle de qualité qui devrait permettre de
vérifier son absence dans les protéines végétales destinées a 1’alimentation humaine ou
animale.

Si la I-canavanine a été largement étudiée expérimentalement (6-9) alors théoriquement nous
ne disposons d’aucune donnée bibliographique concernant la complexation de ces deux acides

avec les ions métalliques.

C’est dans cette optique que nous nous sommes intéressés a 1’é¢tude théorique de la
dissociation protonique et des interactions de la 1-canavanine et de la 1-arginine avec un
métal de transition essentiel a la vie, le zinc (II) ainsi qu’un ion toxique se trouvant dans le
sol, le mercure (II). Cela apportera des conclusions nécessaires a I’interprétation de la
différence mise en évidence lors de 1’étude expérimentale (4, 10) des équilibres protoniques
en solution de la I-canavanine et de la I-arginine, ce qui nous semble tout aussi important. Et
par conséquent contribuera a enrichir la bibliographie qui est, a notre connaissance, pauvre en
données théoriques sur la complexation avec des métaux lourds.

L’étude expérimentale des équilibres de protonation de la 1-canavanine et de la I-arginine,
réalisée par ALBOURINE (11) a mis en évidence une différence importante au niveau de
I’ordre de protonation des trois groupements fonctionnels (carboxylique, guanidyle et amino)

des deux molécules comme le montre les résultats cités dans le tableau B.111-1 (11).

Tableau B.111-1 : Constantes de stabilité protoniques successives de
la I-canavanine et de la 1-arginine & T = 298K.

Groupement Formule I -cananvanine - arg|n|ne
p |—09 K Log K

Gr. carboxylique

Gr. guanidyle

Gr. amino
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Ce qui permet de donner les ordres de protonation des différents groupements comme suit :
* |-canavanine : gr.amino > gr. guanidyle >gr. carboxylate.

* l-arginine : gr. guanidyle > gr. amino > gr. carboxylate.

Le présent travail vise a compléter cette étude par une approche quantique relative aux
affinités protoniques et métalliques (Hg(ll) et Zn(ll) ) de chaque acide aminé, sous ses
différentes formes protonées et complexées. Aussi, une analyse des charges atomiques a été
menée en comparaison avec les données énergétiques et une analyse structurale en particulier
des liaisons formees entre les sites de complexation et les ions Hg(ll) et Zn(ll). A chaque
étape de calcul, nous nous attacherons a établir une comparaison entre les deux acides
aminés et a interpréter les données électroniques des molécules ainsi obtenues.

Pour chaque étape d’analyse, une étude d’aminoacides simples (glycine et alanine) sera

examinée.

B-111-1- ANALYSE DES AFFINITES PROTONIQUES

B-111-1-a- La glycine et I’alanine

OH
HZN/\(I:L/

Glycine
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Le tableau 111-2 laissent apparaitre les valeurs des affinités protoniques des groupements
carboxylique et aminé de la glycine et d’alanine. On constate que, d’une part, ’affinité
protonique diminue sous I’effet donneur du substituant méthyl, en o de la fonction acide, en
passant de la glycine a I’alinine sauf dans le cas ou I’affinité protonique est calculée a partir
de I’état neutre des molécules ou celle-ci est sensiblement la méme pour la glycine et
I’aniline. D’autre part, 1’affinité de la fonction amine augmente énormément en passant de
I’état neutre a 1’état déprotoné du groupement carboxylique. Cela peut étre justifié par les
liaisons hydrogéne Hg-O; et Hiy-O4 (figure B.IIL1) dans la glycine et 1’alanine,
respectivement qui sont plus rigides a 1’état déprotoné (2.471 A et 1.957 A) qu’a I’état neutre
(2.666 A et 2.551 A) et par conséquent la population électronique de 1’atome d’azote de la

fonction amine augmente.

H

d
H, [
h o/

12

Glycine Alanine
Figure B.111.1

Tableau B.111.2 : Affinités protoniques (AP) calculées en AM;
de la glycine et d’alanine.
AP AP

Moléule (gr. carboxyl) (gr. amine)
MN (%) MD

Glycine 206.86  319.86

Alanine 207.23 309.59

(*) MN : a partir de la molécule neutre.
MD : a partir de la molécule déprotonée.
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B-111-1-b - La I-canavanine et la I-arginine

Vu le phénomeéne de tautomérie au niveau du groupement guanidyl, nous avons comparé la

stabilité de ces deux molécules en tenant compte des formes imino et amino :

SN N4 i

H~ N)J\N _~H N)\N/H
cow L
forme imino forme amino

Ainsi en calculant les enthalpies de formation de la I-canavanine et d’arginine pour les deux
formes, on constate que la stabilité de ces molécules augmente d’environ 12 kcal/mol en
passant de la forme imino a la forme amino. Par conséquent, pour la suite de notre travail
nous allons adopter la forme amino.

Ceci rejoint parfaitement les travaux de Boyar et al. (12) sur les structures a 1’état

solide de ces acides aminés :

NH H,N

: HN HN
I . ta O Lo \
/C\N/ NR — HZN/ N~ SR /C\N/ QR B N/C\\N}{ZR
H,N | HN | H,
y H
L-canavanine L-arginine

Pour les deux molécules, I’équilibre tautomérique évolue vers la forme amino.

Par ailleurs, pour la détermination des affinités protoniques des différents groupements de
la I-canavanine et la l-arginine des calculs antérieurs (13,14) ont montré que lorsque
la molécule est protonée son affinité protonique est faible. Ce résultat conforte celui qu’on a
obtenu dans le cas de la glycine et d’alanine. En effet, I’affinité protonique du groupement

amine a augmenté de plus que 100 kcal/mol lorsque la fonction acide est déprotonée.
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Ceci nous incite a calculer les affinités protoniques des différents groupements a 1’état
déprotoné. Les valeurs obtenues pour chaque site dans les deux molécules sont représentées

dans la figure B.111.2.

(335.3) (341.9)
HN g /05 CH, 11
NP \CHz/ 3 \CH/l\O(soo.gj
H (299.9) 4 12
2N g 2‘
(305.8) NH
10 2
(304.6)
L-canavanine
(337.3)
(310.3) _
HN CH, CH, H
/ 5 .
N, \CHz/ 3 \CH N 3205
i, (8086) Y
(303.8) NH,
10
(307.2)

L-arginine

Figure B.111.2 : Affinités protoniques des différents groupements

de la I-canavanine et la I-arginine (en kcal/mol).

En comparaison avec la glycine et 1’alanine, nous remarquons que la présence du groupement
guanidyl dans la I-canavanine et la l-arginine a diminué leurs affinités protoniques d’environ
18 et 12 kcal/mol, par rapport a la glycine, respectivement pour les groupements carboxylique
et aminé de la l-arginine tandis que la présence de I’atome d’oxygeéne O, dans la I-canavanine
a rendu cette diminution moins importante d’environ 4 kcal/mol pour le groupement carboxyl

et sensiblement du méme ordre pour la fonction amine.
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D’aprés les valeurs des affinités protoniques des trois groupements fonctionnels dans les

deux acides aminés nous pouvons déduire I’ordre de protonation suivant :

gr.carboxylique > gr.guanidyle > gr.aminé

Nous constatons d’une part que nous obtenons le méme ordre pour la 1-canavanine et pour la
1-arginine. Ainsi, I’introduction de I’atome d’oxygéne en o du groupement guanidyle de la 1-
canavanine ne modifie pas I’ordre de protonation de ces groupements par rapport a ceux de

la 1-arginine.

D’autre part I’ordre obtenu en AM; est I’inverse de celui obtenu expérimentalement. Ceci est
probablement di au phénomene de solvatation qui permet une meilleure stabilisation des

molécules ce qui peut inverser 1’ordre des affinités protoniques.

Nous remarquons aussi que vu la proximité du groupement guanidyl de I’atome d’oxygéne O
de la I-canavanine, les affinités protoniques des atomes d’azote de ce groupement sont plus
affectées que celles des fonctions carboxylique et amine en passant de la l-arginine a la I-
canavanine. En effet, la variation de I’affinité protonique atteint 25 kcal/mol pour ’atome N,
tandis que pour les deux autres groupements cette variation ne dépasse pas 4 kcal/mol. En
outre, les atomes Ng et Ng qui sont sensiblement équivalents dans la I-arginine, deviennent

tres différents dans la I-canavanine car la différence de leurs affinités protoniques atteint 30
kcal/mol. Cela met en évidence le transfert de I’effet inductif de I’atome d’oxygene O, Vvers

les atomes Ng et Ng a travers la liaison 7.

Nous pouvons donc conclure que le calcul théorique fait apparaitre une différence entre la 1-
canavanine et la 1-arginine puisque les valeurs des affinités protonigues sont plus ou moins

modifiées suivant la position du groupement considéré dans la molécule.

Et en compraison avec les deux autres familles de polluants, nous constatons que 1’affinité
protonique du groupement carboxylique de la I-canavanine et la I-arginine est plus faible que
celle du méme groupement dans les acides phénoxyacétiques. De méme pour les uraciles, ou
le site de protonation est un atmoe d’azote, I’affinité protonique est largement supérieure a

celle de I’azote des groupements aminé et guanidyl.
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B-111-2 —~ANALYSE DES CHARGES ATOMIQUES.

B-111-2-a—La glycine et I’alanine

En comparant les charges nettes des deus molécules (figure B.111.3), nous constatons que
I’effet donneur du groupement méthyl affecte de maniére assez notable la charge nette de
I’atome d’azote vu leur proximité. Cet effet influence aussi les charges nettes des atomes
d’oxygéne de la fonction acide. Par ailleurs, la charge nette de 1’azote est plus négative que

celle de I’oxygeéne du groupement OH.

-0.282 -0.319
T T
C C
A N\
% 0
NH, -0.385 NH, -0.354
-0.384 -0.333

Figure B.111.3 : Charges atomiques nettes des héteroatomes des molécules neutres.

Par ailleurs, la charge nette de 1’azote est plus négative que celle de I’oxygeéne du groupement
OH. Cela conduit donc a I’ordre protonique suivant :

Gr. carboxylique < gr. amine
qui est, contrairement a 1’affinité protonique, conforme aux résultats expérimentaux

(15-18) (tableau B.I11.3).

Tableau B.111.3 : Charges nettes Q, affinités protoniques AP calculées en AM; et

constantes de stabilité protonique K expérimentales.

AP AP LogK (exp) (15-18)
Molécule (gr. carboxyl) (gr. amine)
MN (%) MD Gr.COOH  Gr.NH,

Glycine | 0384 -0.282 206.86  319.86

Alanine -0.333 -0.319 207.23 309.59
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B-111-2-b- La I-canavanine et la I-arginine

Nous représentons la partie caractéristique des molécules de I-canavanine et de I-
arginine avec la charge de chaque atome (figure B.111.4).

La comparaison des charges atomiques dans les deux molécules a 1’état neutre conduit aux

résultats suivants :

e La charge négative de I’atome Ng de la 1-arginine est beaucoup plus importante que
celle de I’atome Ng de la 1-canavanine, ce qui est probablement di a I’effet inductif
attracteur de 1’oxygeéne O,. Les atomes Ng:;, No- et Njo- de la 1-canavanine présentent
également des charges négatives plus faibles que celles portées par les atomes Ng, Ng et
Njo de la 1-arginine. Et par rapport a la glycine et 1’alanine, il semble que la présence du
groupement guanidyl et de I’atome d’oxygéne Os- affaiblit le caractére nucléophile de la

fonction amine.

-0,344
a8 0,048 5
-0, -0,191 OH (0.226
/C+§56 /CHz\ M c/‘o-zgl( |
9 6 4 AN 12
-0.375  -0.280 -0,182 NH, ~-0,061 - 300
10
L-arginine 033
-0,310
I—bN 8' 1
AN 080 ~0,184 70,159 _/OH (0.245)
O-. CH -0.315
-0.319 /7'\ e N CH, -3 cH /C'so 12
HN ' - !
N 6 4 2 :
9 -0.123 -0,082 | N oo
. N
L-canavanine 10.H2
-0.326
-0.282 -0.319
I [
c C
Q N\
o)
NH, -0.385 NH, -0.354
10.384 -0.333
Glycine Alanine

Figure B.111.4 : Charges atomiques nettes des molécules neutres.
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e Les atomes d’oxygene de la fonction acide portent des charges nettes plus faibles que
celles des groupements amine et guanidyl dans la l-arginine. Par contre dans la I-
canavanine ce classement s’inverse, ce qui montre ’influence de I’atome d’oxygene
Os- sur la succeptibilité nucléophile de ces groupements fonctionnels. Et en
comparaison avec [’alanine, la présence du groupement guanidyle, diminue la
nucléophilie de 1’atome O1; et plus faiblement celle de Oy;- influencé par Os-.

e L’influence de I’oxygéne O, est tres sensible et atteint notamment les atomes
d’hydrogene de la fonction acide des deux molécules. En effet, les charges nettes de
ces atomes sont différentes et valent respectivement 0.248e et 0.226e dans la I-
canavanine et la l-arginine. Cela signifie que la I-canavanine se déprotone plus

facilement que la I-arginine.

La méthode AM; faisant intervenir une fonction d’onde polyélectronique permet donc
d’apprécier I’influence de I’oxygéne O, de la molécule de I-canavanine aussi bien sur

I’affinité protonique des sites nucléophiles que sur les charges électroniques des atomes.

B-111-3-COMPLEXATION AVEC Hg* ET zZn**

B-111-3-a- La glycine et I’alanine

La prévision des sites réactifs vis-a-vis de ces ions métalliques nécessite le calcul
des charges nettes des groupements fonctionnels des molécules a 1’état déprotoné. Ainsi, dans
le cas de la glycine et I’alanine, les charges nettes obtenues en AM; sont représentées sur le

schéma ci-dessous.

-0.549 -0.591
i T
C C
N N\
Yo 0
NH, -0.608 NH, -0.575
-0.314 -0.324

Charges nettes des groupements fonctionnels a I’état déprotoné.
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L’analyse de ces charges permet de conclure que c’est le groupement carboxylique qui sera
plus réactif que la fonction amine, envers les entités positives puisque les atomes d’oxygéne
portent des charges négatives beaucoup plus importantes que celles des atomes d’azote.
Néanmoins des travaux expérimentaux antérieurs (18) ont montré que ces ligands sont
bidentates et forment des complexes binaires stables via les sites d’azote et d’oxygeéne. Nous

allons donc adopter ce résultat pour la suite de notre étude.

B-111-3-a-a- Complexes mercuriques

Les espéces mercuriques succeptibles d’étre formés expérimentalement (18) sont
du type HgL, HgL,, HgL(OH) et HgL(OH), avec L = glycine, alanine (figure B.IIL.5).
L’examen de leurs enthalpies de formation calculées en AM; (tableau B.Il1.4) met en
¢vidence I'influence de I’effet donneur du substituant méthyl sur la stabilité de ces complexes
en passant de la glycine a ’alanine. En effet, les complexes de cette derniere sont plus stables

d’environ -5 Kcal/mol et ce gain de stabilté atteint -11 kcal/mol dans les espéces HgL,.

Tableau B.111.4 : Enthalpies de formation des différents complexes

mercuriques binaires calculées en AM;.

Complexe AH; (kcal/mol)

Glycine Alanine

HgL

HgL(H20),

HgL(OH)(H.0)

HgL (OH);

HgLZ
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Figure B.111.5 : Structures géométriques de I’alanine neutre et complexée
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Par ailleurs, sur le plan structural, il parait, d’une part, que les liaisons N-Hg et O-Hg formées

sont rigides étant donné que leurs longeurs, comme le montre le tableau B.111.5, varient entre
21Aet22A

Tableau B.111-5 : Longueurs des liaisons Hg-O et Hg-N dans les différents
complexes (en A).

Liaison Hg-L L(Hg-OHy'1’ | L(Hg-OH,) '1*

Espece
L(O4-Hion13)
neutre et L(Hg'OH )127 L(Hg_OHZ)nZM

complexée Ou Hg-OH,

CH;NH,CO,H
CH3;CH(NH,)COH

Gly 2.226 2.266

HgL(H-0)>

Ala 2.224 2.264

Gly 2111 2.293
HgL(OH)(H:0)
Ala 2.113 2.285

Gly 2.128 2.138

HgL (OH);

Ala 2138 2.130

D’autre part, dans ces complexes de la glycine et 1’Alanine, 1’1on mercurique ng+ chélate ces
deux ligands suivant une structure tétraédrique plane légérement déformée comme le montre
les angles diedres en rouge consignés dans le tableau B.I11.6.
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Tableau B.111.6 : Angles diedres (en degreés) de la molécule neutre et complexée.

Espéces neutre et complexées
Angles

diedres
HgL (H,0)OH | HgL(OH),

(04C1CoN3)

(OsC1CoNy) I

(O6C1CoNs)

(C6C,CiNs)

(C:C,CiN)

(HgNsC,C,)

(OsHgN3Cy)

(H12NsC;Hg)

(H1sNsC,Hg)

(O1HgN;Cy)

(O17H9OsC)

(H15017HgOs)

(H10017HgOs)

(C15014,HQgOs)

(016C15014H0)

(017015016014)

(N1gHgN3Os)
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B-111-3-a-p- Complexes zinciques

D’apreés des travaux expérimentaux antérieurs (18), la glycine et I’alanine générent
des espéces complexes binaires du type ZnL, ZnL(H;0),, ZnL(OH)(H,0), ZnL (H20)4,

ZnL,(H20), en milieu aqueux :

H
&
H =
H P
17 M
g 3 T——=1
Hw—0 l yd B
19 17, 0
H I
— W
5 14 f o T
= 0 20

=T

EI
TN
T

—'I.I"-\.
b

ZnL(H20)4
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ZnL»(H,0);

Dans ces complexes, la glycine et ’alanine se comportent comme des ligands bidentés en
intervenant avec les deux groupements fonctionnels via les atomes d’azote et d’oxygene
donnants lieu ainsi a des complexes cycliques et bicycliques a cing centres pour lesquels nous
avons calculé en AM; les enthalpies de formation AH¢ (tableau B.I11.7) pour examiner leur

stabilité thermodynamique.
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Tableau B.111.7 : Enthalpies de formation des différents complexes

avec Zn(11) calculées en AM;.

Complexes AH¢ (kcal/mol)
Glycine Alanine

ZnL

Zn L(H20)2

ZnL(OH)(H,0)

ZnlL,

ZnL(H,0)4 -141.34 -143.41

Zan(Hzo) 2 - 253.88 -257.51

Comme dans le cas des especes mercuriques, le passage de la glycine a 1’alanine

s’accompagne d’un apport de stabilté d’environ -5 kcal/mol.

Nous remarquons aussi que la présence des molécules d’eau ou du groupement OHstabilise
grandement ces complexes. Ce gain de stabilité étant plus important lorsque Zn(ll) intervient
avec la coordinence 6 (ZnL(H20)4 et ZnL,(H20),) qu’avec la coordinence 4 ( ZnL(H,0),,
ZnL; et ZnL(OH)(H.0)).

Par ailleurs, pour I’aspect structural, ces complexes ont une structure d’un tétraédre plan
déformé lorsque Zn(II) adopte la coordinence 4 c’est le cas des complexes ZnL(H,0),,

ZnL(OH)(H,0) et ZnL, schématisés ci-dessous pour la glycine.
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Cette déformation est révélée par les valeurs des angles diédres (OsC1C2N3), (ZnN3C,Cy),
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ZnL,

(011ZnN305), (014ZnN30s) et (N15Zn0OsN3) données en rouge dans le tableau B.I111-8.

Et quand Zn(ll) intervient avec la coordinence 6 ces complexes sont octaedriques :
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Tableau B.111-8 : Angles diédres (en degrés) dans les especes zinciques

Angles Espéces neutre et complexées
diedres LZn(H,0), ZnL, | LZn(H:0)s | LaZn(H,0),

(04C1C,N3)

(OsC1C5N;3)

(ZnNsC,Cy)

(Ollzn N305)

(0112n05N3)

(014Zn N305)

(Clellzn N3)

(014ZNN5C») 174.668

(014ZHO5N3)

(C14C12011Zn)

(N15Zn0OsNs)

(Ozozn N3017)

(Oz3ZﬂO5Ozo)

Glycine (LH)
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Dans le complexe ZnL(H,0), la base de I’octaédre est déformée. En effet ses quatre
sommets Os(z = -0.0706), O14(z = 0.9766), O17 (z= 1.9431) et Oz (z = -1.2057 ) et son centre
Zn (z = 0.0680) ont des valeurs différentes pour la coordonnée z qui doit étre la méme si
I’octaédre est régulier. Tandis que dans le complexe ZnL,(H;0), la base de 1’octaédre est
sensiblement plane puisque les atomes Zn (z = 0.0017), N3(z = 0.0990), Os(z =0.1022), O11(z
=-0.1098 ) et N15(z = -0.1078) ont des valeurs pratiquement les mémes pour la coordonnée z.
Ce résultat est conforté par les valeurs des angles plans entre les atomes opposés dans la base

de I’octaédre représentés ci-dessous.

23OH2

0, N
3

175° Zn 176°

2oOH2 Nis S
OH
u =2 OHZ\‘ 200H,
1 124°
ZnL(H20)4 ZnLg(Hzo)g

Quant aux liaisons formées, entre I’ion Zn(II) et les fonctions acide et amine, Zn-O et Zn-N
sont rigides vu leurs valeurs (tableau B.111-9) variant entre 1.985 A et 2.232 A pour Zn-O et
entre 2.065 A et 2.241 A pour Zn-N. Cette rigidité est ralativement plus importante que celle

obtenue dans les complexes mercuriques.
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Tableau B.111.9 : Les liaisons Zn-O et Zn-N (en A) dans les complexes zinciques
calculées en AM;.

Espéces neutres
et
complexées

NH,CH,COOH

NH,CHCH3;COOH

2.083
ZnL(H0), ) i

2.148 2.128
ZnL, 2.146 2.065

2.115 2.132
ZnL(H20)4

2.162 2.163
ZnL 2(H20)2 2.184 2.241

A la lumiere de tous ces résultats obtenus sur la glycine et I’alanine nous allons examiner

I’effet de la présence du groupement guanidyl et de I’atome d’oxygéne dans la 1-canavanine et

la l-arginine sur leur énergie et leur structure.
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B-111-3-b- La I-canavanine et la l-arginine.

Les résultats expérimentaux obtenus par ALBOURINE (11) font apparaitre une
différence notable entre la I-canavanine et la l-arginine au niveau de 1’ordre de protonation
des deux groupements fonctionnels guanidyle et aminé. Dans le cas de la I-canavanine, le
groupement guanidyle (logk = 6.98) (11) se déprotone en effet avant le groupement aminé
(logk = 9.16) (11) alors que pour la l-arginine, il se déprotone bien au-dela (logk = 11.85)
(12).

La conséquence directe de cette différence se traduit par des modes de complexation
différents vis-a-vis des ions métalliques Hg®* et Zn*. Effectivement, pour la I-canavanine, les
trois groupements (carboxyl, amine et guanidyle) se déprotonent dans le domaine de pH de
complexation de Hg?* et Zn** et sont donc susceptibles de participer & la chélation (11). Par
contre dans le cas de la l-arginine, seuls les groupements carboxyl et amino peuvent étre

engages dans la chélation de ces métaux (11).

Sur le plan théorique, d’apres les résultats des calculs AM; que nous avons obtenus pour les
molécules déprotonées, la comparaison des charges portées par les atomes lourds de chaque
groupement fonctionnel montre que 1’atome d’oxygéne (O11 pour la 1-arginine et O,;- pour la
1-canavanine) porte la charge négative la plus élevée et du méme ordre (Qoun= -0.571e et
Qo= -0.577¢). Pour les groupements amino ( Qnio =-0.326e et Q0= -0.320e) et guanidyle (
Qno= -0.320e et Qno: = -0.318¢), ’ordre des charges est aussi du méme ordre sauf pour Ng (-
0.288 e) et N¢- (-0.133e). Cela signifie que théoriquement, pour les deux molécules, les trois
groupements sont susceptibles de participer a la complexation des ions Hg** et Zn**. Ceci est

en parfait accord avec les résultats expérimentaux (11) pour la I-canavanine.
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Figure B.111-6 : Charges nettes des hétéroatomes a I’état déprotoné.
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B-111-3-b- Etude des complexes mercuriques et zinciques.

En ce qui nous concerne, sur le plan théorique nous avons réalisé nos calculs sur des
complexes résultants du mode de complexation issu du résultat expérimental cités ci-dessus.
Ainsi, la I-canavanine a donné des chélates mercuriques bidendates stables, formés par la
contribution des groupements amino et guanidyl, HgCan(H,0),, HgCan, et Hg(OH)(H,O)Can
(figure B.IIL.7) et des chelates zinciques tridendates isolables dans lesquels la molécule
intervient avec les trois groupements fonctionnels ZnCan(H,0); et ZnCan; (figure B.I11.8).

0]
-O
H,N H,N
HN OH, (ou OH
7/ ) \ = , ( ) >/ H,N . NH, 9]
N Hg N \Hg /
e N
o / \ 5 \
NH O, NH,
| 2 NH2 NH2
c° ©
0]

Figure B.111.7 : Complexes mercuriques de la I-canavanine.
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Figure B.111.8 : Complexes zinciques de la I-canavanine.

Quant a la l-arginine, elle a donné lieu par engagement des groupements carboxyl et amino a
des complexes bidendates pour les deux ions Hg(Il) et Zn(ll) : HgArg(H.0)., Hg(Arg).,
HgArg(OH)(H,0), ZnArg(H,0)4 et ZnArg,(H,0), (figure B.111.9).
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Figure B.111.9 : Complexes mercuriques et zinciques de la l-arginine
R = -(CH5)s-NHC(NH2)NH.
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B-111-3-b-a- Aspect énergétique.

L’étude théorique de la stabilité de ces complexes nécessite le calcul de leurs enthalpies de
formation AHs. Ainsi, nous avons regroupé dans les tableaux B.111.10 et B.II1.11 les valeurs

obtenues en AM; pour la I-canavanine et la l-arginine.

Notre objectif est, d’une part, de comparer leurs stabilités relatives a celle obtenue
expérimentalement. Et d’autre part d’examiner si la complexation de ces deux molécules par
un méme ion métallique (Hg®* ou Zn®") constitue une voie de leur distinction vue leur
ressemblance structurale. Et cela permettra par la méme occasion d’examiner la fiabilité de la

méthode AM; en ce qui concerne la coordination métallique.

Tableau B.111.10 : Enthalpies de formation (AHs) des complexes

de la I-canavanine.

L-CANAVANINE

HgCan(H,0),

HgCan,

Hg(OH)(H,0)Can

ZnCan(H,0)3

ZnCan,

L’analyse des deux tableaux permet de mettre en évidence des comportements chélatants
spécifiques a chaque molécule. En effet, les valeurs des AH¢ relatives aux complexes de la I-
arginine montre que ces chelates presentent une stabilité thermodynamique nettement
meilleure que celle des complexes formés avec la I-canavanine vis —a- vis des deux ions

métalliques sauf pour les especes HgCan(H,0), et HgArg(H20), qui ont des AH¢ trés proches.
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Et par voie de conséquence la l-arginine présente donc une meilleure affinité, pour Hg?* et
Zn?*, que la l-canavanine. Ce qui est, d’une part, conforme aux résultats expérimentaux (11)
(tableau B.III.12) pour les complexes mercuriques et d’autre part ce résultat est en désacord
pour les especes zinciques (tableau B.111.13).

Par ailleurs, on remarque que pour la l-arginine qui intervient avec les mémes sites que la
glycine et 1’alanine, ses complexes ont une stabilité comparable a celle des complexes de ces
deux molécules. Par contre, les complexes de la I-canavanine, ou le groupement guanidyl

intervient dans la chélation sont beaucoup moins stables.

Tableau B.111.11 : Enthalpies de formation (AHs) des complexes

de la l-arginine.

L-ARGININE

Complexe AHs (kcal /mol)

HgArg(H:0).

Hg(Arg):

HgArg(OH)(H:0) -148.996

ZnArg(H;0)4 -115.358

ZnArgz(H20); -165.877

Ainsi la complexation, de ces deux acides avec les ions Hg*" et Zn®*, peut étre utile
pour la distinction entre la I-canavanine et la l-arginine.
Il ressort aussi de 1’analyse de ces deux tableaux que, comme pour les acides

phenoxyacetiques et les uraciles, les especes zinciques sont plus stables que les mercuriques.
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Tableau B.111.12 : Constantes de stabilité p et AH; (AM1) des complexes du Hg®*

avec la I-canavanine et la l-arginine.

Complexes Hg(OH)Can HgOHArg

Log B (exp)
(11)

Tableau B.111.13 : Constantes de stabilité p des complexes du Zn**

avec la I-canavanine et la I-arginine.

Complexes

Log B (exp)
(11)

B-111-3-b-p- Aspect structural

Sur le plan structural, Il est interessant d’évaluer ’effet de complexation sur les parametres
géométriques des molécules étudiées en particulier au voisinage immédiat du site de
coordination. La détermination de la distance interatomique métal-ligand formeées (tableaux
B.I11.14 et B.111.15) au sein des complexes (Figures B.111.10, B.I11.11, B.1I1.12 et B.111.13)

entre les ions Hg®" et Zn** et les deux molécules apparait tout aussi important.

i)La I-canavanine

La complexation de la I-canavanine avec Hg** et Zn?* a donné lieu a :

1- Des complexes mercuriques tétraedriques bidendates :
HgCan(H,0), (I), Hg(OH)(H,O)Can (Il) et HgCan, (llI).
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Dans ces complexes, le ligand I-canavanine est bidenté et les sites de complexation sont les

atomes d’azote N; du groupement amino et N, du groupement guanidyl (figure B.111.10).

O

O (@)

¥ HN Z'\f HN NH,
N () OH, (ou OH) N ()

\\\\\ . (C) (4)
/ \ \Hg'

@)
=z
—Z2
I\)I
==\
© /
CAS,

NG Ho N
@)
/N
2 O,
| o

(1)et(1) (1)

Figure B.111.10 : Schéma des complexes mercuriques de la I-canavanine.

L’analyse de la géométrie d’équilibre optimisée, a partir des deux structures possibles plane et
tétraédrique, a révélé que, d’une part I’ion Hg®" est tétracoordonné avec une distorsion
signifiante du tétraedre car les angles de liaisons (N,HgN;), (OpHgN;), (O.HgOyp) et
(NsHgN,) varient entre 96° et 138° au lieu de 109° ou 90°. Cette déformation est plus
importante dans les chélats (1) et (I1) que dans (I11) probablement a cause de la répulsion, di
aux charges négatives des atomes d’oxygene, qui accentue 1’ouverture de ces angles plans et
diminue les angles diedres (Op,HgN;:N,) et (OcHgN2N;) dont les valeurs respectives sont de
I’ordre de -110° et 108° au lieu de -120° et 120° (pour un tétredre réglier) ou 180° (pour un
tétredre plan).

D’autre part, I'influence de la coordination sur la molécule de la l-canavanine, s’est
manifestée par un allongement de ’ordre de 0.030 A des liaisons C-N; et C-N,, une
diminution d’environ 4° des angles de liaisons (N2CN3) et une ouverture qui atteint 6° des
angles (N1CC,) et (N4CC,-). En effet, ces liaisons dans le complexe HgCan(H,0),, par
exemple, sont de ’ordre de, respectivement, 1.443 et 1.399 A dans le ligand libre et passent &
1.474 A et 1.429 A, respectivement, a I’état complexé. L’angle (N,CNs3) est passé de 121.4° a

116.9° tandis que I’angle (N;CC,) ayant 113.6° a I’état neutre, atteint 119.2° a 1’état
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complexé. Par contre, la valeur de 1’angle (04C40) n’a pratiquement pas changé dans les trois
complexes en restant sensiblement égale a 120°.

2- Des complexes zinciques octaédriques ZnCan(H,0); et ZnCans.
Dans ces complexes, ou I’ion Zn(Il) situé dans un état de coordination 6, la I-canavanine,
intervenant dans les complexes mercuriques avec les sites (N;) et (Ny), elle intervient avec un

site de plus qui est I’atome d’oxygeéne O(a) de la fonction acide (figure B.IIL.11).

0
HN / Q
H% He T
NH 0
; \ HN (6) \‘ (1)2 N/
@ z / (1) )2 0 NH “(3)
2-
3 X @) ﬂNHz
|(4C§O NHZ‘“( : @ ow
H,0(b) 2) fé

Figure B.111.11 : Schéma des complexes zinciques de la I-canavanine.

Il ressort de I’analyse des paramétres géométriques, de ces complexes, optimisés en
AM; que I’arrangement octaédrique (Figure B.I11-11) des ligands est rigoureusement distordu,
vraisemblement a cause de la forme tridentée. En effet, dans le complexe ZnCan(H,0)s a titre

d’exemple, la liaison Zn-O, est plus courte de 0.028 A que la liaison Zn-Oy, les liaisons Zn-
N; et Zn-N, différent de 0.008 A et la liaison Zn-Oy4 dépasse Zn-O. de 0.011 A (tableau
B.111.14). Par contre, ces différences sont moins importantes dans ZnCan; et par conséquent la
distorsion y serait plus faible probablement a cause de la symétrie du complexe. En effet, les
liaisons (Zn-Og, Zn-Oy), (Zn-Ny, Zn-N,) et (Zn-N4 et Zn-Ns) ne different respectivement que
de 0.014 A, 0.005 A et 0.003 A. En outre, les angles diédres, des atomes constituants la base
de I’otaédre, (OcZnN3N;) et (OgZnO¢N,) dans ZnCan(H,0); valent respectivement -166.5° et
170.8° tandis que dans ZnCan,, les valeurs de ces angles sont plus proches et sont de I’ordre
de -174.3° et 175.9°. IL en est de méme des angles plans, en effet (N,CN3) et (NsCNg) ont
des valeurs sensiblement égales (respt 119.8° et 120.6°). Et c’est pareil pour les angles

(N1CC,) et (NsCC,) qui sont de I’ordre de 119°.

Par ailleurs, suite a la coordination, les liaisons N;-C et N,-C ont subit un

allongement plus important que celui enregistré dans le cas des complexes mercuriques

141



(environ 0.039 A). Par contre la liaison O,-C a diminué d’environ 0.037 A. Ainsi, dans le cas
du complexe ZnCan(H,0)s, cette derniére vaut environ 1.360 A a I’état neutre et 1.323 A
dans le complexe. Quant aux angles plans, (N>,CNs) ils ont subi une diminution plus
importante d’environ 6° que dans le tétraédre mercurique. Et les angles (N;CCyp),
contrairement au cas de Hg(ll), diminuent de 4°, et cela a cause de l’intervention de
I’oxygéne du carboxyl dans la complexation, tandis que 1’angle (0,C,0) a augmenté

d’environ 8°. En effet, il passe de 120.1° dans la 1-canavanine a 127.9° dans ZnCan(H,0); et
a 128.3° dans ZnCans.

Tableau B.111.14 : La liaison M-L (en A) dans les complexes de la I- canavanine
[M=Hg(ll) ou Zn(I1)] optimisée en AM;.

Complexe
HgCan(H,0), HgCan, HgOHH,OCan ZnCan(H,0)3 ZnCan,

Hg(ou Zn)-N;

Oa'zn

Hg(ou Zn)-N,

Op- Hg(ouzn)

O¢-Hg(ou Zn)

O4-2Zn

N4-Hg(ou Zn)

Ns-Hg(ou Zn)

i) L-arginine
Les espéces résultantes de la coordination de la l-arginine avec les ions Hg®* et Zn**
par le biais de I’atome d’oxygéne de la fonction acide et I’atome d’azote de la fonction amine

sont également :

1- Des complexes mercuriques tétraedriques :
HgArg(H20): (1), HgArg(OH)(H20) (1) et Hg(Arg). (1I1).
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L’optimisation de la géométrie de ces complexes, a partir des deux structures possibles plane
et tétraédrique, laisse apparaitre que dans les espéces (I) et (1) la l-arginine est liée a 1’ion
Hg(ll) suivant un tétraedre déformé tandis que le complexe (1) a une structure tétraédrique
plane. En effet, dans (I) et (II) ’angle de liaison (N1HgO1) n’est que de ’ordre de 75° au lieu
de 109°, ce qui peut étre justifié par la tension du cycle a cing centres formé suite a la liaison
des atomes O et N avec I’ion Hg®*. Quant aux angles (O.HgO,) et (OsHgN;) leurs valeurs
sont d’environ 134°. Cette irrégularité du tétraédre est justifiée aussi par les valeurs des angles
diédres (O,HgN;0;) et (OsHgN10;) qui sont de ’ordre de, respectivement, 110° et -132° au
lieu de 120° et -120°.

Par contre, dans le complexe Hg(Arg),, les angles diedres (N,HgO1N;) et (N3HgN;O,)
tendent respectivement, par optimisation, vers 178.2 ° et -177.9°, ce qui indique le tétredre est
plan. En outre, la coordonnée cartésienne z des atomes constituants le tétraedre N; (Zni=
0.011), O; (Zo1= 0.012), Hg (Zng = 0.013), N2 (Zn2 = 0.011) et Oz (Zos= 0.012) confirme la
forme plane du tétraedre. Par conséquent, ce complexe présente deux isomeéres cis et trans
pour lesquels le calcul des AHs nous a permis de conclure que c¢’est le conformeére trans qui
est plus stable (-161.405 kcal/mol) que cis (-145.211 kcal/mol) et par conséquent nous
I’avons adopté dans notre étude.

Quand a I’effet de la coordination sur la structure géométrique du ligand 1- arginine, nous
remarquons qu’il s’est manifesté surtout au voisinage immédiat du centre de complexation.
En effet, dans le cas du complexe Hg(Arg),, la liaison C-O; s’est racourcit de 0.034 A (en
passant de 1.360° & 1.326 A ) et C-N; s’est allongée du méme ordre ( en passant de 1.443 A &
1.478 A). Ces effets opposés sont probablement dus au phénoméne de la conjugaison © entre
les deux atomes d’oxygene pour la liaison C-O; et a cause de I’effet inductif donneur du
voisinage de I’atome d’azote pour la liaison C-Nj. Des effets analogues sont subits par les
liaisons C-N; et C-Os.

Les angles plans n’ont pas regu une variation importante. En effet, les angles (01C,Cp) et

(N1CpCy) n’ont augmenté, respectivement, que d’environ 3° et 2° car le premier passe de
117.5 a 120.7° et le deuxieme de 112.2 a 113.9° pour HgArg(OH)(H,0). Cette variation est a
peu prés la méme pour Hg(Arg), car (O;C,Cyp) passe de 116.9 a 120.1° et (N;C,C,) de 113.4
a115.3°.
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Figure B.111.12 : Complexes mercuriques de la l-arginine
R = --(CH3)3-NH-C(NH3)NH.

2- Des complexes zinciques octaédriques :

ZnArg(H;0),4 et ZnArgy(H20), (figure B.II1.13) dans lesquels 1’ion zincique est
bicoordiné au ligand l-arginine par le biais des mémes sites atomiques que dans les
complexes mercuriques (O et Ny). Il est a signaler que pour le complexe ZnArg,(H20),, hous
avons adopté I’isomeére trans ayant une stabilité supérieure (AHs = -165.87 kcal/mol) a celle
de cis (-138.34 kcal/mol) en raison de la répulsion des doublets libres des atomes d’oxygéne
qui peut déstabiliser le complexe.

L’optimisation des parametres géométriques de ces complexes a montré que 1’octaedre est
plus déformé au niveau de sa base que dans le cas de la I-canavanine, vraisemblement a cause
de I’homogéneité des constituants de la base de 1’octa¢dre de cette derniére puisque les
quatres sommets sont des atomes d’azote. Par contre la base de 1’octaedre de la 1’arginine est
constituée des atomes d’azote et d’oxygene. Ainsi, la différence de longueurs des liaisons Zn-
O; et Zn-N atteint environ 0.114 A dans le cas de I’espéce ZnArgz(H,0),. Le méme ordre de
différence de longeurs est obtenu pour les liaisons Zn-O3 et Zn-N,. Par contre les liaisons Zn-
0, et Zn-Os, comme dans le cas de la I-canavanine, ne différent que de 0.005 A et 0.009 A
dans ZnArg,(H,0), et ZnArg(H20), respectivement.

Par ailleurs, suite & la coordination du ligand I-arginine avec Zn®', la liaison O;-C s’est
raccourcit d’environ 0.050 A, c’est donc un raccourcissement plus important que celui obtenu
avec Hg(I) (0.034 A), d’une part, et que celui obtenu dans le cas de la I-canavanine (0.037 A)
d’autre part. Tandis que N1-C a subit un allongement, d’environ 0.025 A, qui est inférieur a
celui des complexes mercuriques de la I-arginine (0.034 A) et & celui des espéces zinciques de
la I-canavanine (0.039 A).
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En effet, dans le chélate ZnArg,(H,0),, par exemple, la longueur de la premiere a diminué de
1.345 A (dans le ligand libre) & 1.311 A (dans le complexe) et pour la deuxiéme, la longueur
a augmenté de 1.443 A (a I’état neutre) a 1.468 A (a 1’état complexé). Les liaisons O,-C et N,-
C ont varié du méme ordre que leurs homologues O;1-C et N;-C, ce qui est probablement du a

la symétrie du complexe.

Quant aux angles (O;C,Cyp) et (N1C,C,) ils ont augmenté, respectivement, d’environ 4° et 3°.
Le premier passe de 117.5° a 121.3° et le deuxiéme de 112.2° a 115.1° pour ZnArg(H;0)s.
Cette variation est a peu prés la méme pour ZnArg,(H,0), car (01C,Cp) passe de 117.5° a
121.9° et (N,C,C,) de 112.2° & 115.3°.

Nous pouvons alors conclure que pour la I-arginine, en passant des espéces mercuriques aux
zinciques, les parameétres géométriques voisins des sites de coordination, ont subit les mémes
effets avec des ordres lIégérement différents, tandis que dans le cas de la I-canavanine 1’effet

de la coordination augmente en passant de Hg(ll) a Zn(ll). Ce qui parait normal puisque le

nombre de sites de complexation a augmenté de deux a trois.

()
9, "
( ) (2) (1)
OH, (1) a HZN'/, © -0
" @) R (@)
Zn b) Zn Q
Oz/ \ NH o O/ \ NH, R
o " 0 0
) 2 OH,
. (@)

Figure B.111.13 : Complexes zinciques de la l-arginine
R = -(CH2)3-NH-CNH;NH)
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Tableau B.111.15 : La liaison M-L (en A) dans les complexes de la l-arginine avec
les ions Hg(ll) et Zn(11).

Complexe
HgArg(H.O). || Ha(Arg), I HgArg(OH)(H.O) § ZnArg(H.0), J| ZnArg.(H,0),

Hg(ouZn) -O,

O3 -Hg(ouZn)

Hg (ouZn)-N;

0O,(o0uN,)-Hg(ouzn)

0Os-Zn

Os-Zn

B-111-3-b-y-Liaison métal-ligand

Quant & la liaison formee entre les ligands et les ions métalliques, nous pouvons tirer a
partir des résultats consignés dans les tableaux B.Ill.14 et B.III.15, plusieurs conclusions
importantes :
Dans ces liaisons, il semble qu’il y a un caractere covalent considérable pour les deux
molécules. Elles sont rigides vu I’ordre de leurs longueurs qui vaut 2.208 A comme valeur
minimale de M-L (Zn-O) dans le cas de ZnCan, et atteint 2.406 A pour Hg-N dans
HgArg(H20),.
Dans le cas de la I-canavanine les liaisons formées avec le groupement guanidyle (2.340 A a
2.346 A dans les espéces mercuriques et 2.335 A 4 2.337 A dans les espéces zinciques) sont
plus rigides que celles formées avec le groupement amino (2.366 A 4 2.389 A et 2.343 A a
2.352 A, respectivement, dans les complexes mercuriques et zinciques). Cela est
probablement d a la proximité du groupement carboxyl du groupement amino. Ce qui est
absent dans le cas du groupement guanidyl. En outre, la liaison oxygéne-métal (2.208 A a
2.242 R) formée entre le groupement carboxyl et Zn®*, respectivement dans les complexes
ZnCan(H,0)3 et ZnCan;, est plus courte que celle formée avec le groupement guanidyl (2.335
A et 2.349 A) et que celle formée avec le groupement amino (2.343 A et 2.352 A) et par la
suite plus rigide. Ce qui est logique étant donné que I’atome d’oxygene est plus électronégatif

que I’atome d’azote et donc la liaison Zn-O est plus courte que Zn-N. Cela entraine le
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classement croissant suivant, de la force des trois liaisons formées entre les trois groupements

de la molécule de la I-canavanine et I’ion Zn>" :

amino-Zn®* < guanidyl-Zn?* < carboxyl-Zn*

Pour la l-arginine, dans tous les complexes mercuriques et zinciques la liaison établie avec
I’oxygéne du groupement carboxyl, variant de 2.254 A & 2.285 A, est plus rigide que celle
formée avec 1’azote du groupement amino, allant de 2.351 A & 2.406 A. Néanmoins, cette

liaison est moins rigide dans la I-arginine que dans la I-canavanine ou ces liaisons sont plus
courtes. Cela signifie que la présence de I’atome d’oxygéne O, dans la I-canavanine influence

la liaison amino-métal.

La liaison azote-métal de la fonction amine, dans les complexes d’arginine, qui varie de 2.351
A a 2.372 A dans les espéces zinciques et de 2.377 A a 2.406 A dans les complexes
mercuriques, est moins rigide que celle des complexes de la I-canavanine qui vaut
respectivement  2.343 A 4 2.352 A et 2.366 A 4 2.389 A dans les espéces zinciques et
mercuriques. Cela peut étre expliqué par la tension du cycle a cing centres formé lors de la
complexation de la l-arginine. Et il en est de méme, et probablement pour la méme raison que
la liaison oxygéne-métal de la fonction acide est plus rigide dans la I-canavanine (2.208 A a
2.242 A) que dans la I-arginine (2.254 A 42.285 A).

D’apres les remarques précédentes, les liaisons formées avec 1’ion Zn(II) ont des longueurs
inférieures & celles formées avec 1’ion Hg(II). Ce qui se traduit par une rigidité plus
importante pour la liaison Zn-L par rapport a la liaison Hg-L. Et par la suite une stabilité

meilleure pour les complexes formés avec 1’ion Zn (II) qu’avec Hg(II).
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CONCLUSION GENERALE

L’ensemble des résultats obtenus dans ce travail relativement a chaque groupe de cCOmposes
commentés et discutés progressivement, permet de déduire une conclusion générale
synthétique. Notre contribution repose essentiellement sur une approche théorique utilisant la
méthode semi-empirique AM; qui nous a permis d’identifier les molécules étudiées sur le
plan énergétique, structural et réactionnel vis-a-vis du proton H* et des ions métalliques Hg**
et Zn*" & travers une analyse des charges nettes des sites atomiques actifs dans chaque

COMPpOsé.
1) CHARGES NETTES DES SITES ATOMIQUES ACTIFS.

Les charges nettes calculées en AML1, pour chaque composé des familles considérées,
nous a permis de déterminer les sites les plus actifs envers le proton H* et les ions Hg”" et
Zn?*. Ainsi, les acides phénoxyacétiques présentent un seul site, qui est I’atome de I’oxygéne
de la fonction acide. Les uraciles possédent deux sites: un atome d’azote et un atome
d’oxygeéne, dont le caractere nucléophile est plus marqué dans I’atome d’azote.
Quand a la I-canavanine et la I-arginine, possédant trois sites, la comparaison de leurs charges

nettes pour les deux molécules montre que leur nucléophilie varie comme suit :

gr. guanidyle > gr.carboxylate > gr. amino

2) AFFINITE PROTONIQUE

Le travail réalisé nous a permis de mettre en évidence I’effet de substituant sur
I’affinité protonique, d’une part, au sein de la série des acides phénoxyacétiques (substitution
d’un atome du chlore ou d’hydrogéne par un méthyl) qui se manifeste, conformément aux

résultats expérimentaux, comme suit :
AP (2,4-D) < AP (MCPA)< AP (MCPP)
avec AP variant entre 340 kcal/mol a 392 kcal/mol.

D’autre part, pour les uraciles (432 kcal/mol a 461 kcal/mol), la substitution des atomes
d’hydrogéne en position o du groupement carboxyl ou en position ortho, par un méthyl ou un

halogene (I, Br, Cl ou F) a donné lieu, pour I’affinité protonique, au classement suivant :
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Uracile>Thymine>flurouracile>chlorouracile>bromouracile>5-lodouracile.

Cet ordre est opposé au classement expérimental a cause, probablement, de 1’effet de solvant

qui n’est pas pris en compte dans les calculs AMI.

En ce qui concerne les acides amines, cette étude nous a permis d’une part de mettre en
évidence une différence notable au niveau de 1’interaction avec le proton H' des trois
groupements fonctionnels communs & la I-canavanine et la l-arginine et d’autre part de
différencier les deux molécules malgrés leur forte ressemblance structurale. Ainsi, le sens

d’évolution de I’ordre de protonation est le méme pour les deux molécules :
AP (gr.carboxylate) > AP (gr. guanidyle) > AP (gr. amino)

Ce classement est I’inverse de celui obtenu expérimentalement, probablement a cause du

phénomeéne de solvatation.

Par ailleurs, les affinités protoniques de la I-canavanine (306 kcal/mol a 342 kcal/mol) sont
supérieures a celles de la I-arginine (304 kcal/mol a 337 kcal/mol). Cette différence atteint 25
kcal/mol dans le groupement guanidyle, par contre pour le groupement amino les AP sont

sensiblement du méme ordre et il en est de méme pour le groupement carboxyl.

L’ensemble de ces résultats permet de dégager une comparaison entre les trois familles de

composés qu’on peut résumer comme suit :

AP (acides aminés) < AP (acides phénoxyacétiques) < AP (des uraciles)

3) LA COMPLEXATION

a-Complexation avec I’ion métallique Hg”*
Les calculs AM; permettent de conclure que les complexes les plus stables sont :

-Du type L,Hg(H.O),, L,Hg(OH), et L,Hg(OH)(H,O) pour les acides
phénoxyaceétiques (L = 2,4-D; MCPA ; MCPP) de structure tétraedrique déformée.

Dans ces complexes les molécules d’acides sont des chélates monodentées, elles interviennent
avec I’atome d’oxygene du groupement carboxyl de la fonction acide. L’effet donneur de
substituant augmente la stabilité de ces complexes en passant de 2,4-D vers MCPA et MCPP
et par la suite la capacité de ces ligands & complexer ’ion Hg?* obeit (en accord avec
I’expérience) a I’ordre suivant : MCPP>MCPA>24-D
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-Du type LHg(OH) et L,Hg(OH) (L : U (uracile), ThymU, FU, CIU, BrU et 1U)
pour les uraciles, avec une stabilité thermodynamique importante pour les complexes
LHg(OH) que les especes L,Hg(OH). Les coordinats sont monodentés et la coordination a
lieu via I’atome d’azote N posseédant la charge négative la plus élevée par rapport aux autres
sites nucléophiles, ce qui est conforté par les résultats expérimentaux. La stabilité de ces
complexes qui ont une structure tétraedrique déformée est influencée par ’effet de substituant
et varie comme suit : U< BrU< U< ClU< Thym< FU.

Ce qui est en désaccord avec I’expérience ou la stabilté diminue avec 1’augmentation de

I’électronégativité du substituant.
-Du type HgCan(H,0),, HgCan,, HgCan(OH)(H,O) pour la I-canavanine
et HgArg(H,0),, Hg(Arg),, HgArg(OH)(H,0) pour la I-arginine.

Dans ces complexes Hg(ll) est aussi tétracoordonné, la I-canvanine et la I-arginine
interviennent comme ligands bidendates avec deux sites de chélation a savoir 1’atome d’azote
de la fonction amine et celui du groupement guanidyl pour la I-canavanine, tandis que pour la
I-arginine c’est I’atome d’oxygéne la fonction acide et I’atome d’azote de groupement amino,
donnant lieu ainsi a des complexes tétraédriques réguliers peux déformés sauf dans le cas de
Hg(Arg). ou le complexe est plan. Néanmoins la I-arginine manifeste une capacité de chélater
I’ion mercurique plus importante que celle de la 1-canavanine. En effet, 1’écart de stabilté
atteint -28 kcal/mol dans le cas des complexes HgArg, et HgCan,, ce qui est en parfait accord

avec les résultats expérimentaux.

La comparaison des résultats de complexation pour les trois familles de ligands
permet de conclure que, vis-a-vis de I’ion mercurique, ce sont les acides phénoxyacétiques qui
ont le pouvoir complexant le plus élevé (-350 kcal/mol<AHs<-361 kcal/mol) suivi des uraciles
(-189 kcal/mol<AH¢<-273 kcal/mol) et en dernier les acides aminés (-30 kcal/mol<AH; <-148

kcal/mol).
b- Complexation avec ’ion métallique Zn**

Dans les complexes succeptibles d’étre formés, pour les trois familles des ligands, 1’ion
zincique est situé dans un état de coordination 6. Ces complexes ont des structures

octaedriques plus ou moins déformées.
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Pour les acides phénoxyacétiques, et conformément a 1’expérience, les complexes
LZn(OH)(H,0)4, L,Zn(OH)(H,0)s et L,Zn(OH)x(H,0), (L : 2,4-D; MCPA et MCPP)
sont les plus stables et ce dans la conformation trans. Dans ces complexes la liaison Zn-L est
formée via I’atome d’oxygéne de la fonction acide et c’est le ligand 2,4-MCPP qui possede le

groupement carboxylate le plus succeptible de chélater 1’ion Zn**:
MCPP >MCPA > 2,4-D

Quant aux uraciles, les especes zinciques éetudiés sont du type ZnL(H,0)4, ZnL,(H,0), et
Zn(OH),L, ( L= U, Thy, FU, CIU, BrU et IU) considérés comme étant les plus stables
expérimentalement et dans lesquels le ligand est bidendate et engage deux atomes N(azote)
et O(oxygene). En AM; la capacité complexante de la thymine et 'uracile vis-a-vis du
zinc(ll) est plus importante que celle des 5-halogénouraciles.

Zn(Thy),(H,0),>ZnU,(H,0),>Zn(Ul),(H,0),>Zn(UBr),(H,0),>Zn(UCI),(H,0),>Zn(UF),(H,0),

En outre, ces ligands montrent une meilleure stabilité dans les complexes ZnL,(H,0), que

dans Zn(OH),L, et ZnL(H,0),. Ce qui est en parfait accord avec les résultats expérimentaux.

Dans le cas de la I-canavanine et la I-arginine, 1’étude des complexes ZnCan(H,0); et
ZnCan,, ZnArg(H,0), et ZnArg,(H,0), dans lesquels la I-canavanine intervient comme un
ligand tridendate par engagement des trois groupements fonctionnels carboxyl, guanidyl et
amine et la I-arginine engage seulement les fonctions acide et amine, a montré que les deux
molécules présentent des pouvoirs chélatants trés différents vis-a-vis de I’ion Zn®* puisque
I’écart entre leurs AH; atteint environ -100 kcal/mol dans le cas des complexes les plus
stables ZnArg, et ZnCan,.

Sur le plan structural, 1’octaédre obtenu dans le cas de la I-canavanine est rigoureusement plus

distordu par rapport a celui de la l-arginine.

L’ensemble des résultats relatifs a la coordination avec I’ion zincique pour les
trois familles de ligands permet de conclure que d’une part ce sont les acides
phenoxyacetiques, comme dans le cas de Hg(ll), qui ont le pouvoir chélatant le plus éleve (-
327< AH;<-441 kcal/mol) par rapport aux uraciles (-236 < AH;<-264 kcal/mol) et aux acides
aminés (-56 kcal/mol<AHs <-165 kcal/mol). D’autre part, les complexes zinciques sont plus
stables que leurs homologues mercuriques. Cette différence de stabilité atteint environ -80

kcal /mol dans le cas des acides phénoxyacétiques.
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Par ailleurs, la longueur de la liaison de coordination covalente métal-ligand formée varie
sous I’effet de substituant. En effet, pour les liaisons Zinc-oxygene et Zinc-azote, respectives,
les valeurs varient entre 2.295 A et 2.341 A pour les herbicides; 2.282 A 4 2.302 A (respt.
2.366 A a2.418 A) pour les uraciles et 2.208 A & 2.242 A (respt. 2.335 A 4 2.352 A) pour la
I-canavanine et 2.254 A a 2.265 A (respt. 2.351 A 4 2.372A) pour la I-arginine.

Ces liaisons sont plus rigides que celles obtenues dans les especes mercuriques des acides
phénoxyacétiques dans lesquelles la liaison Hg-O varie entre 2.220 A et 2.360 A et que ceux
de la canavanine et la I-arginine dont la liaison Hg-N varie, respectivement, de 2.340 A a
2.389 Aetde 2.377 A 22.406 A.

D’autre part ces liaisons Zn-O et Zn-N sont moins rigides que la liaison Hg-O dans la I-
arginine qui varie entre 2.267 A et 2.285 A et que la liaison Hg-N variant entre

2.367 A et 2.382 A dans les uraciles.

L’ensemble de ces résultats conduit a un classement dans le sens croissant du pouvoir

chélatant, des trois familles de polluants étudiées, vis-a-vis des ions métalliques Hg?* et Zn*" :
acides amines < uraciles < herbicides

Nous pouvons donc conclure que ces herbicides a 1’état complexé seront beaucoup moins

dégradables que les uraciles et les acides aminés donc menacants plus 1’environnement.

Quant a la méthode AM; appliquée a 1’étude de la complexation, les résultats obtenus
permettent de confirmer qu’elle reproduit de maniére assez satisfaisante 1’ordre de la stabilté
thermodynamique ainsi que l'ordre de [D’affinité des ligands étudiés envers les ions

métalliques Hg?* et Zn?".
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