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Introduction : 

 

Le dioxygène est une molécule composée de deux atomes d’oxygène, noté O2. Il a été 

découvert en 1774 par le chimiste anglais Joseph Priestley. 

Le dioxygène (O2) est l’oxydant principal de la biochimie aérobie. Il est abondant et peu 

coûteux. Ses interactions avec certaines enzymes font partie intégrale des mécanismes de 

l’évolution des organismes aérobies.  

 

Après l’oxygène (50 %), le silicium (26 %) et l’aluminium (8 %), le fer est le quatrième 

élément le plus représenté sur terre (5 %). On le trouve principalement dans la nature sous 

forme de minerais ou sous forme de composés chimiques comme les hydroxydes de fer. Ce 

sont des composés particulièrement insolubles, générés par la réactivité du fer vis-à-vis de 

l’oxygène et de l’eau. Les minerais contenant du fer sont constitués d’oxydes et d’hydroxydes 

de fer plus ou moins hydratés. Les plus courants sont la limonite contenant jusqu’à 60 % de 

fer, la magnétite (Fe3O4) contenant 72 % de fer, l’hématite (Fe2O3) contenant 70 % de fer, ou 

encore la sidérite (FeCO3) contenant 48 % de fer.  

 

******************** 

 

On connaît l’importance de l’oxygène dans les processus de respiration. On sait également 

que cette petite molécule diatomique est mise en œuvre dans de nombreuses réactions 

d’importance fondamentale en chimie du vivant : réactions d’oxydation (biosynthèse des 

pénicillines par exemple), d’hydroxylation aromatique (biosynthèse de la sérotonine à partir 

du tryptophane), ou encore hydroxylation de liaisons C-H inactivées (biosynthèse du 

méthanol), pour ne citer que quelques exemples [1,2]. 

 

Pourquoi faire intervenir un métal dans la chimie de l’oxygène ? 

Il semble évident que les réactions de transfert d’atome d’oxygène sur un substrat organique à 

partir d’oxygène moléculaire nécessitent le clivage de la liaison O-O, qui est une réaction 

exothermique favorable. Toutefois, la réactivité chimique du dioxygène avec les molécules 

organiques à température ambiante est faible. Si ce n’était pas le cas, le dioxygène oxyderait 

spontanément les composés organiques, et serait donc nocif ou mortel plutôt qu’utile dans la 
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vie. Cette basse réactivité cinétique du dioxygène est due à son état fondamental triplet : c’est 

en effet un biradical. 

Il faut alors considérer que la majorité des composés organiques stables présente un état 

singulet c'est-à-dire que tous leurs électrons sont appariés. Les réactions directes entre les 

molécules à l’état triplet et les molécules à l’état singulet pour donner des produits à l’état 

singulet sont normalement interdites, elles ne sont autorisées que si les produits de réactions 

ont eux-mêmes un état triplet, mais elles sont alors extrêmement endothermiques. On 

comprend donc bien cette relative inertie de l’oxygène moléculaire. Pour contourner ce 

problème, on peut imaginer l’activation du dioxygène afin de le faire réagir, c'est-à-dire 

changer son état de spin, mais une quantité considérable d’énergie est exigée. Par exemple, 

l’état de plus basse énergie d’un des deux états singulet du dioxygène avec deux électrons 

appariés dans une orbitale antiliante (1Δg) est situé à 48 kJ au-dessus de l’état triplet ; il faut 

encore ajouter 63 kJ pour atteindre l’état 1∑+
g [3] : 

 
Pour surmonter cette barrière cinétique élevée inhérente aux réactions de l’oxygène à l’état de 

spin triplet, la nature a trouvé un moyen efficace en utilisant des métalloprotéines dont le site 

actif est constitué d’ions métalliques tels que le fer, le cuivre, manganèse, etc… Ces métaux 

de transition possèdent des degrés d’oxydation appropriés, et peuvent réagir directement avec 

le dioxygène à l’état triplet pour former une espèce activée qui peut effectuer dans des cas 

précis et de façon spécifique certaines oxydations biologiques.   

 

******************** 
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Si le dioxygène présente une réactivité faible en l’absence d’activation, il n’en va pas de 

même pour ses formes réduites qui s’avèrent très souvent toxiques vis-à-vis des milieux 

biologiques. A partir de l'oxygène moléculaire O2, divers radicaux (O2
•–, HOO•, HO• ...) 

peuvent être formés aussi bien in vitro qu'in vivo par réduction pour générer des espèces très 

réactives [4,5] (Schéma 1).  

 

 
 

Schéma 1 : Réduction de l’oxygène en H2O par étapes monoélectroniques 

 

En situation physiologique normale la concentration de ces espèces est contrôlée par divers 

enzymes (SOD, catalases, peroxydases ...) et antioxydants endogènes (ascorbate, vitamine E, 

acide urique...). Si l'équilibre entre les espèces oxydantes (radicaux oxygénés, H2O2 ...) et les 

espèces antioxydantes est rompu, on se trouve dans une situation de "stress oxydant" qui peut 

occasionner ou aggraver une pathologie. Inversement, il peut arriver que dans certains cas 
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particuliers, la production de radicaux soit bénéfique : il a été montré chez les mammifères 

que la surproduction de superoxyde par les macrophages est une étape clé dans le processus 

de phagocytose qui permet l'élimination de corps étrangers (ex : bactéries, particules 

diverses...) [6].  

 

Le radical hydroxyle et le peroxyde d'hydrogène sont des oxydants puissants (E° H2O2 / H2O 

= 1,35 V à pH = 7 [5,7] ; E° HO• / OH– = 1,77 V à pH = 7 [8]), alors que le superoxyde est un 

bon réducteur (E° O2(aq) / O2
•– = -0,16 V à pH = 7 [8]), un oxydant doux (E° O2

•– / H2O2 = 

0,94 V à pH = 7 [8]), mais peut initier lui aussi une réaction en chaîne [9].  

 

Les radicaux oxygénés ont en général une très grande réactivité, ce qui leur confère une durée 

de vie très brève (de quelques secondes de demi-vie pour ROO• à 10-9 s pour HO•) dans les 

tissus ou les milieux biologiques. Le radical anion superoxyde peut se dismuter spontanément 

ou être éliminé par une superoxyde dismutase (SOD) (Schéma 2) [4,10,11]. 

 

H2O22O2 + O2+2H+
kSOD (Cu-Zn)

kSOD ~ 2.109 M-1.s-1
 

Schéma 2 : Formation de peroxyde d’hydrogène 

 

Le peroxyde d'hydrogène formé lors de la dismutation du superoxyde est en principe éliminé 

naturellement de la cellule par voie enzymatique (catalases et peroxydases). Mais si, pour des 

raisons diverses, ce peroxyde d'hydrogène ne peut être éliminé, son excès peut entraîner la 

formation de radical hydroxyle (HO•) [12]. Il existe deux principales réactions pouvant induire 

la formation de (HO•). Elles sont représentées dans le Schéma 3. 

 

Fe3+ + HO  + HOH2O2 + Fe2+

(2)H2O2 + O2

(1)

O2 + HO  + HO  
 

Schéma 3 : Réactions de formation du radical hydroxyle 
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La réaction (1) est connue sous le nom de réaction de Fenton [13,14]. La réaction (2) est connue 

sous le nom de réaction d'Haber-Weiss [15]. Elle peut être catalysée par des ions métalliques 

libres ou complexés (par exemple Fe3+, Cu2+) puisqu’elle est trop lente (k ≈ 0,13 M-1.s-1) pour 

être prise en considération en l'absence de catalyseur [3,16,17].  

En réalité, la réaction de Fenton et la réaction d’Haber-Weiss sont liées par l’interaction 

métal/espèces oxygénées (Schéma 4).  

 

(2)

(1)

Fe3+ + O2 O2 + Fe2+

Fe3+ + OH  + OHH2O2 + Fe2+

H2O2 + O2
Catalyseur

métallique

Réaction
de Fenton

Réaction 
d  'Haber-WeissO2 + OH  + OH

 
 

Schéma 4 : Décomposition de la réaction d’Haber-Weiss 

 

 

******************** 

 

L’extension et le développement à des fins de synthèse des réactions mises en jeu dans les 

systèmes biologiques constitue encore à l’heure actuelle un défi majeur pour les chimistes. 

C’est dans cet esprit que continue à se développer la chimie biomimétique de l’interaction fer-

dioxygène.  

 

Des systèmes réactionnels basés sur l’utilisation de sels de fer en milieu réducteur ont été 

développés par le passé : on pense en particulier à la chimie dite « de Gif-Orsay » [18]. 

La question de la coordination directe du dioxygène sur le métal s’est rapidement posée. Si 

cette coordination était bien connue en chimie des porphyrines, elle n’a été démontrée avec 

les systèmes non hémiques que de façon indirecte en chimie de synthèse. 

Les travaux récents issus de notre laboratoire ont marqué une avancée significative [19-21]. 

Mais encore à l’heure actuelle la caractérisation entière d’une espèce ferreuse adduite du 

dioxygène est encore inconnue. 
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Par ailleurs, une fois coordiné, que devient le dioxygène ? 

Des travaux antérieurs au laboratoire ont montré qu’à l’échelle intramoléculaire, des réactions 

telles que la déshydrogénation oxydante des amines [22], l’O-déméthylation [21] ou le clivage 

des esters [19] peuvent avoir lieu par simple réaction de O2 sur un centre ferreux. C’est ici le 

ligand qui est transformé. 

Peut-on transposer ces réactions à l’échelle préparative ? Peut-on réaliser l’activation C-H 

d’hydrocarbures légers dans des conditions douces ? Quelles sont les caractéristiques 

mécanistiques des systèmes dits « de Gif-Orsay » ? 

 

Les travaux présentés dans ce manuscrit s’inscrivent dans ce contexte. Depuis une dizaine 

d’années, les ligands les plus étudiés dans notre groupe présentent le squelette de base tris(2-

pyridylméthyle)amine, reproduit ci-dessous :  

 

N N

N

N

 
 

Nous souhaitons étudier plus en détail les facteurs structuraux régulant la réactivité du centre 

métallique. La substitution progressive des ligands par les halogènes Fluor, Chlore, Brome    

et Iode, permet à priori d’aborder ces questions. 

 

Pratiquement, nos travaux ont mis en jeu des synthèses de ligands, de la chimie de 

coordination et des études de réactivité en absence et en présence de substrats organiques, que 

nous présentons dans ce mémoire. La corrélation structure/réactivité est au cœur de nos 

préoccupations. 

      

******************** 
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Ce manuscrit comporte cinq chapitres : 

 

Dans le premier chapitre de cette thèse, nous décrivons quelques exemples de 

métalloprotéines à fer non-hémique, actives vis-à-vis du dioxygène. Nous revenons ensuite 

sur les principaux résultats décrits dans la littérature relatifs à l’interaction fer-dioxygène en 

chimie non porphyrinique et plus particulièrement quelques exemples de réactivité avec O2 en 

présence de substrat à oxyder. 

 

Dans le deuxième chapitre, nous décrivons la synthèse des ligands simples à squelette TPA, 

dont l’un ou l’autre des bras pyridines est substitué en position α de l’azote par des halogènes. 

Nous avons aussi synthétisé un ligand di-bromé en position γ par rapport à l’azote, 

particulièrement utilisé pour comparer la réactivité du complexe correspondant avec son 

homologue à ligand α-bromé [23]. 

 

Dans le troisième chapitre, nous avons traité respectivement la chimie de coordination des 

ligands synthétisés vis-à-vis du chlorure ferreux et du triflate ferreux. Y sont décrites toutes 

les caractérisations réalisées sur ces complexes, tant à l’état solide qu’en solution. 

 

Dans le quatrième chapitre, nous abordons la réactivité des complexes préparés vis-à-vis du 

dioxygène (et du peroxyde d’hydrogène) en absence et en présence de substrats organiques. 

Les considérations mécanistiques sont discutées. 

 

Ayant montré qu’il était possible de mettre en évidence une espèce intermédiaire par 

oxygénation de complexes à ligands encombrés, nous avons, au cours du cinquième chapitre 

tenté de caractériser cette espèce par une gamme élargie de techniques spectroscopiques. A 

l’heure actuelle, nous postulons la présence d’une forme associant un centre à fer avec une 

molécule d’oxygène réduite.  

 

Quant à la conclusion générale, elle reprend les principaux résultats obtenus au cours de ce 

travail : préparation d’une série de nouveaux complexes à ligands halogénés ; étape commune 

de coordination du fer à l’oxygène, dans la dichotomie Métal-oxo/voie radicalaire en chimie 

biomimétique d’oxydation ; importance cruciale de l’environnement sur la réactivité              

et probablement importance de la combinaison transfert de protons/transfert d’électrons.  
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Présentation générale : 

 

Ce chapitre est constitué de deux parties. 

Dans un premier temps, nous présentons quelques exemples d’utilisation de l’oxygène 

moléculaire par des métalloprotéines à fer non héminique. Ce domaine est particulièrement 

vaste et documenté [1,2], nous aborderons en détail dans cette présentation trois exemples de 

systèmes naturels à fer mononucléaire indiqués ci-dessous :  

• Enzymes à cofacteur α céto-glutarate 

• Hydroxylases Ptérines Dépendantes 

• Dioxygénase de Rieske 

 

Dans un second temps, nous présentons certains résultats importants de la littérature 

concernant l’interaction fer-dioxygène en chimie de synthèse non-porphyrinique. Y sont 

décrits des aspects structuraux mais aussi des résultats de réactivité avec quelques systèmes 

actifs en présence de O2. 
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1. Systèmes biologiques et naturels à fer mononucléaire : 

 

1.1. Présentation générale des métalloprotéines mononucléaire à fer non hémique 

impliquées dans des réactions d’oxygénation 

 

De nombreuses réactions d’oxydation présentes dans le monde du vivant sont catalysées par 

des métalloprotéines contenant un site actif mononucléaire à fer, réagissant sur l’oxygène 

moléculaire. De nouvelles structures sont régulièrement mises à jour, correspondant à des 

fonctions variées. Nous avons choisi de présenter ci-dessous quelques-uns parmi les plus 

connus des sites actifs présents au sein de ces protéines. Quelques exemples de réactivité sont 

donnés sur le Schéma I.1. 

 

 
Schéma I.1 : Quelques exemples d’activation de l’oxygène moléculaire par des 

métalloprotéines à fer non hémique [3]. 

 

Toutes ces métalloprotéines à fer non hémique ont un environnement autour du métal 

semblable qui est constitué de deux histidines, de trois molécules d’eau. La sphère de 

coordination est complétée soit par un aspartate soit par un glutamate. On parle alors de triade 

2-His-1-carboxylate. 
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Nous abordons ci-dessous en détail trois métalloprotéines à fer dont l’activité implique la 

coordination du dioxygène au métal : les enzymes de type α-cétoglutarates, les hydroxylases 

ptérines-dépendantes et les dioxygénases de Rieske. 

 

1.2. Enzymes à cofacteur α-cétoglutarate : 

 

Certaines enzymes utilisent des co-substrats de type α-céto acides pour réaliser un grand 

nombre de transformations métaboliques importantes. Les oxygénases α-cétoglutarates 

constituent une large famille d’enzymes qui catalysent un grand nombre de réactions 

d’hydroxylation de liaisons C-H non activées, en utilisant des cofacteurs de type α-céto 

carboxylate (α-KG).  

Le centre métallique active le dioxygène et réalise une décarboxylation du cofacteur (α-KG) 

(Schéma I.2) ainsi qu’une oxydation à deux électrons du substrat. 

 

 
 

Schéma I.2 : Décarboxylation du cofacteur α-KG par les dioxygénases α-cétoglutarates 

couplée à l’hydroxylation d’une liaison C-H. 

 

Des exemples de réactivité sont donnés sur le Schéma I.3. Il faut aussi noter que la réactivité 

n’est pas limitée à l’hydroxylation de la liaison C-H : des réactions de cyclisation, 

d’expansion de cycles ou de désaturation ont également été décrites [2,4-6]. 

 

Le site actif des enzymes α-cétoglutarates contient un centre FeII non-hémique qui est lié à 

deux histidines et un carboxylate provenant d’un aspartate ou d’un glutamate.  
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Schéma I.3 : Aperçu des réactions catalysées par des dioxygénases α-cétoglutarates [2] 

 

Le mécanisme proposé par Bollinger et al. [7,8] chez la taurine α-cétoglutarate oxygénase est 

présenté dans le Schéma I.4. L’activation du dioxygène conduit à la formation d’un 

intermédiaire FeIV=O (S = 2) qui est l’espèce active responsable de l’insertion de l’atome de 
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d’oxygène dans le substrat. La première étape du mécanisme a lieu par fixation chélatante du 

cofacteur α-KG à l’ion FeII. L’étape suivante est l’interaction du substrat proche de l’ion 

métallique, sans se lier directement au métal. Il s’ensuit un départ de la molécule d’eau de la 

sphère de coordination laissant un site vacant qui sera utilisé pour l’addition du dioxygène.  

Le dioxygène se lie alors en mode « end-on » pour former l’intermédiaire I.  

Solomon et al. [9] proposent que cet intermédiaire soit décrit comme une espèce FeIII-

superoxo.  

 

L’intermédiaire I réalise une attaque nucléophile sur le carbone de la fonction carbonyle du 

cofacteur α-KG, dont l’atome d’oxygène est lié au centre métallique, pour former l’espèce II 

qui contient un dérivé bicyclique. L’étape suivante est la décarboxylation du cofacteur α-KG 

et la coupure de la liaison O-O pour former l’intermédiaire J.  

Cet intermédiaire à valence élevée a été détecté grâce aux techniques d’absorption X, 

Mössbauer et par RPE [7,10,11].  

 

Les résultats spectroscopiques (Mössbauer, Raman de résonance et EXAFS) sont en accord 

avec une espèce FeIV-oxo haut spin (S=2). L’abstraction d’un atome d’hydrogène du substrat 

par cet intermédiaire est donc postulée. L’intermédiaire IV, FeIII-OH et un radical, seraient 

alors formés. La formation de l’intermédiaire V constitue l’étape finale dans laquelle le 

produit hydroxylé est encore proche du site métallique.  

L’espèce de départ est enfin régénérée grâce à trois molécules d’eau. 
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Schéma I.4 : Mécanisme réactionnel proposé pour la réaction catalysée par les enzymes               

α-cétoglutarates, adapté au cas de la Taurine/α-cétoglutarate oxygénase [8]. 

 

Ce sont essentiellement des études par marquage isotopique qui ont confirmé que les atomes 

d’oxygène incorporés dans le substrat et dans le produit de réaction du 2-oxoglutarate 

(succinate ou 4α-carbinolamine) proviennent bien du dioxygène [8].  

 

1.3. Les hydroxylases ptérines-dépendantes : 

 

Les hydroxylases ptérines dépendantes sont une petite famille d’enzymes essentielles à la 

physiologie des mammifères, qui utilisent le co-facteur tétrahydrobiopterine (BH4) comme 

source de deux électrons [2]. Cette classe d’enzyme inclut les phénylalanine (PAH), tyrosine  et 

tryptophane hydroxylases, qui effectuent des réactions d’ hydroxylations spécifiques des 

aromatiques des acides aminés correspondants [1]. Au plan de la caractérisation, les structures 

par diffraction des rayons X sont disponibles pour chacune de ces trois enzymes issues des 

mammifères [2,12]. Ces trois métalloprotéines renferment sur leur site actif un fer 

mononucléaire et utilisent le dioxygène et la tétrahydrobiopterine comme réactif et cofacteurs 
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respectivement dans la réaction d’hydroxylation. Une représentation (Schéma I.5) du site 

actif est donnée ci-dessous. 

Fe

N
N

OH2O

H2O

N

N

O  
Fe(His)2(Glu).2H2O 

 
Schéma I.5 : Site actif des oxygénases ptérines-dependantes 

 

Dans cette partie, nous allons détailler un exemple de ces hydroxylases ptérines-dépendantes, 

il s’agit de la phénylalanine hydroxylase (PAH) [13]. L’enzyme PAH catalyse la conversion de 

la L-phénylalanine en L-tyrosine, en utilisant le BH4 comme cofacteur. Cette réaction est 

indiquée sur le Schéma I.6.  
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BH4: tétrahydrobioptérine
4α-OH-BH2: 4α-hydroxydihydrobioptérine

L-Phenylalanine L-Tyrosine

PAH

 
 

Schéma I.6 : Transformation de L-phenylalanine en L-tyrosine 

par la phenylalanine hydroxylase (PAH). 
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Le cofacteur tétrahydrobioptérine est indispensable à cette enzyme, puisqu’il est source 

d’électron. Le BH4 est oxydé en quinoïde dihydrobioptérine qui est ensuite réduit par un 

ensemble de réactions pour régénérer l’espèce de départ [14,15]. 

 

La structure par diffraction des rayons X de la phenylalanine hydroxylase montre que le site 

actif de cette enzyme (Schéma I.7) est constitué d’un centre métallique FeII, lié à deux 

histidines (His285, His290), un carboxylate provenant du Glu330 (triade 2-His-1-carboxylate) et à 

trois molécules d’eau.  

Le co-facteur BH4 se trouve à proximité du centre métallique. La distance entre le site de 

réaction du BH4 (C4α) et le centre métallique (FeII et FeIII) est de 5.9 Å. 

 
 

Schéma I.7: Structure du phenylalanine hydroxylase: (A) complexe FeII en présence de BH4 

(B) complexe FeIII en présence de BH4 et de L-thienylalanine [16]. 

 

Les données structurales et spectroscopiques connues sur les intermédiaires réactionnels des 

hydroxylases ptérines-dépendantes servent de base pour proposer un mécanisme d’activation 

du dioxygène [10,17,18]. Mais celui-ci est encore mal compris.  

Un mécanisme postulé d’activation du dioxygène par les hydroxylases ptérines-dépendantes 

est proposé sur le Schéma I.8 [2,19]. Le ligand Glu330 est monodente dans le complexe de 

départ (Schémas I.7 A et I.8 A). Lors de l’interaction avec le substrat, le ligand Glu330 devient 

bidente après élimination de deux molécules d’eau de la sphère de coordination. L’ion 

métallique se place alors en coordinence 5 et adopte une géométrie pyramidale à base carrée, 

ou bipyramidale trigonale (Schémas I.7 B et I.8 B). Le cofacteur BH4 se rapproche du centre 

métallique (la distance Fe-C4α passe de 5.9 à 4.5 Å). Une molécule de dioxygène est insérée 

et l’on postule la formation d’un adduit entre le complexe de FeII et le co-facteur BH4 qui est 

décrit comme un complexe FeII-peroxoptérine (C).  
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La liaison O-O est coupée de manière hétérolytique pour former la 4α-hydroxyptérine 

(BH3OH) et une espèce FeIV=O (D), cette dernière pouvant être responsable de 

l’hydroxylation de l’acide aminé (substrat). Cette hypothèse a été aussi validée à la suite 

d’expériences de marquage isotopique qui montrent l’incorporation quasi-quantitative de 18O 

dans l’acide aminé et le cofacteur. A la fin du cycle catalytique, le site actif revient à son état 

FeII (F→A). 

 
Schéma I.8 : Mécanisme proposé pour l’activation de O2  

    par les hydroxylases ptérines-dépendantes [2] 

 

1.4. Les dioxygénases de Rieske : 

 

De nombreux composés aromatiques simples tels que le benzène, le toluène, le xylène, l’acide 

benzoïque sont dégradés par des bactéries présentes dans le sol. Mais la stabilité d’un cycle 

benzénique, relativement à un triéne cyclique, est supérieure d’environ 150 kJ.mol-1. Afin de 

dégrader le cycle benzénique, cette énergie de stabilisation doit être surmontée [20].  

En milieu aérobie, les bactéries oxydent certains cycles aromatiques en composés 

dihydroxyaromatiques (catéchol ou une hydroquinone) grâce aux enzymes répondant à 

l’appellation de « Dioxygénases de Rieske ». Ces enzymes sont constitués de deux 
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composantes : une oxygénase (site d’hydroxylation des aromatiques par le dioxygène) et un 

ensemble de relais permettant d’acheminer les électrons (réductase et ferrédoxine) nécessaires 

au fonctionnement du système catalytique. 

La dioxygénase de Rieske la mieux étudiée est la naphtalène 1,2-dioxygénase, qui catalyse la 

cis-dihydroxylation du naphtalène vers le cis-dihydrodiol en utilisant O2. 

La réduction de l’oxygène est effectuée en utilisant deux électrons fournis par le NADH 

(source extérieure). Le site actif de cette enzyme est constitué d’un atome de fer lié à deux 

résidus d’histidines (His208 et His213) et un aspartate (Asp362), ce dernier étant lié de façon 

bidente. Le mécanisme réactionnel des dioxygénases de Rieske est résumé sur le Schéma I.9. 

L’étape initiale est probablement la coordination du dioxygène au métal. Ainsi que les 

caractéristiques à l’état solide le suggèrent, il y aurait coordination de l’oxygène au fer sous 

forme réduite dans l’enzyme, conduisant après protonation à une espèce ferrique 

hydroperoxyde. Cette espèce serait responsable de l’hydroxylation du naphtalène. Il est à 

noter que cette réaction est stéréospécifique, seule la cis-dihydroxylation étant obtenue.  

 

Schéma I.9 : Mécanisme proposé pour l’activation du dioxygène par la dioxygénase de 

Rieske, ici le cas du naphtalène 1,2-dioxygénase [3]. 
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2. Interaction fer-oxygène avec des systèmes synthétiques non-porphyriniques : 

 

Contrairement à la fixation du dioxygène aux porphyrines ferreuses, qui est connue depuis 

environ 35 ans [21,22], la réactivité des systèmes synthétiques non-porphyriniques a été 

beaucoup moins étudiée.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
Schéma I.10 : Coordination du dioxygène aux porphyrines conduisant  

        aux espèces µ-oxo diferriques [23]. 

 

La mise évidence de façon directe de la coordination du dioxygène à un centre mononucléaire 

de fer en chimie non-porphyrinique a pourtant été tentée il y a une quinzaine d’années [24], 

mais les résultats issus d’études spectroscopiques sont restés controversés.  

 

2.1. Complexes modèles et ligands non innocents : 

 

Le schéma I.10 qui s’applique à la chimie des porphyrines a été repris par plusieurs auteurs 

pour rendre compte de faits réactionnels :  

C’est le cas de l’article relatant la réactivité du dérivé [TPAFe(Sar)]+ , Sar = mésityl thiolate, 

(Schéma I.11) qui réagit avec l’air à basse température pour générer une espèce bleu-verte 

métastable correspondant à la formation d’un composé ferrique [25]. Ce dernier a été 

caractérisé en tant que tel par spectroscopie RPE et UV visible, et le fait que seulement 26 % 

d’équivalent molaire en dioxygène soit nécessaire à la réaction a conduit les auteurs à postuler 

le mécanisme indiqué sur le Schéma I.12. 
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Schéma I.11: Le complexe [TPAFe(Sar)]+ , Sar = mésityl thiolate. 

 

Il ne s’agit ici que d’un mécanisme postulé : aucune des étapes intermédiaires n’est 

caractérisée. Même le dérivé final est instable et évolue en une espèce mal caractérisée. Il a 

été suggéré que cette dernière puisse être un composé µ-oxo diferrique sur la base du fait 

que : i) deux absorptions sont observées en spectroscopie UV visible à λ = 500 et 600 nm 

(mais cet argument nous semble peu convaincant), et ii) que des signaux sont présents dans 

une gamme de 30 ppm en RMN 1H.  

  
 

Schéma I.12 : Réaction de [TPAFe(Sar)]+ avec le dioxygène [25].  

 

Ce qui est sûr, c’est que le produit de départ, de géométrie bipyramide à base trigonale, est 

coordiné par un thiolate (lui même en soi réactif vis à vis du dioxygène) et réagit rapidement 

sur l’oxygène moléculaire dans la proportion de 4 eq. de complexe pour 1 eq. de O2.  

Plus récemment, un complexe à ligand substitué par un thiolate s’est avéré réactif vis-à-vis de 

O2, le produit final étant un dérivé µ-oxo diferrique [26]. 

 

Par ailleurs, l’activité des enzymes α-cétoglutarate a également fait l’objet d’études mettant 

en jeu des analogues de synthèse.  

N

N

N

N
Fe S
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Le complexe [LFe(BF)]+, BF = benzoylformate, L = 6-Me3TPA, 5-Me3TPA et TPA, (Schéma 

I.13) réagit lui aussi sur le dioxygène [27]. On note qu’il y a ici décarboxylation d’un ligand α-

cétobenzoate.  

 
 

Schéma I.13 : Mécanisme postulé de la réaction de [LFe(BF)]+ avec O2 [27], S = PPh3. 

 

La réaction est lente : avec L = 6-Me3TPA, cette réaction, suivie par RMN 1H, prend une 

semaine et le produit final obtenu est le dérivé ferreux coordiné par un benzoate. Dans les 

autres cas, il ne suffit que de deux jours de temps réactionnel pour parvenir finalement à 

détecter la présence d’un dérivé µ-oxo diferrique.  

Une fois encore ce mécanisme est un mécanisme postulé. Le dérivé oxo ferryl obtenu après 

l’étape (e) du schéma n’a pas été caractérisé, mais sa structure assumée sur la base du fait 

qu’il réagit avec PPh3 pour donner l’oxyde de phosphine correspondant. L’utilisation 

d’oxygène marque 18O2 a pour effet un taux d’incorporation maximum de 60 à 85 % de 

l’isotope 18O dans l’oxyde de phosphine. Des études plus poussées ont montré qu’en présence 

d’eau, il pouvait y avoir échange entre les atomes d’oxygène du ligand benzoate, mais pas au 

niveau de l’oxyde de phosphine.  

Notons que dans le premier cas mentionné ci-dessus, le ligand thiolate n’est pas innocent. Il 

suffit de considérer le fait que le tétramésityl thiolate de sodium ou de potassium s’oxyde très 

bien en solution sans apport de métal pour donner le disulfure correspondant. Dans le second 

cas, nous avons affaire à une réaction très lente. 

  



                                                                                                                                Premier chapitre 

  24

2.2. Fixation d’oxygène avec des complexes à ligands non fonctionnalisés : 

 

Le premier exemple d’accès à un complexe µ-oxo diferrique par action d’oxygène 

moléculaire sur un complexe ferreux à ligand simple (ou non fonctionnalisé) a été décrit par 

notre laboratoire, grâce à l’utilisation du ligand F3TPA [28].  

Le schéma réactionnel publié faisait directement référence à celui publié en chimie des 

porphyrines il y a plus de 30 ans (Schéma I.10). Ce schéma a ensuite été validé lors d’une 

étude impliquant le ligand TPA et toute la série des dérivés fluorés α-substitués [29]. 

  

 
 

Schéma I.14 : Caractère général de la conversion FeII => FeIII-O-FeIII en chimie des 

complexes dichloroferreux à ligands TPA. 

 

Le schéma publié en 1977 en chimie des porphyrines (Schéma I.10) est maintenant 

régulièrement adapté sous formes diverses : dans un article publié en 2005, mais bizarrement 

à partir de complexes ferriques (FeIII), et avec des ligands à structure diamide [30] :  
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Le fait que cette réaction soit conduite à partir de complexes ferriques est surprenant : en 

conséquence, les espèces postulées sur ce schéma possèdent toutes un degré d’oxydation de 

plus que si la réaction avait été menée à partir du complexe ferreux. La stabilité du composé 

µ-oxo est surprenante. De plus il permet de convertir les alcools benzyliques en aldéhydes à 

des températures modérées.  

 

Egalement en 2005, la réaction du dioxygène sur un complexe ferreux coordiné au 

tétraméthyle cyclame (TMC) a été décrite, selon le même schéma [31] : 

 

 
 

Dans ce cas, l’article mentionne aussi la conversion du thioanisole ou de l’alcool benzylique 

en méthyle phényle sulfoxyde et benzaldéhyde.  

 

Toujours en chimie des complexes de ligands polyamines macrocycliques, la réduction du 

dioxygène a également été décrite à partir d’un complexe à ligand triméthyle cyclame 

substitué [32] :  

 

 
 
Ce schéma implique donc forcement la coordination préliminaire du dioxygène sur le métal.  
 

 



                                                                                                                                Premier chapitre 

  26

Par ailleurs on note qu’avec des ligands macrocycliques à fonction amide les complexes 

ferreux à ligands sont également transformés en complexes µ-oxo diferriques [33] :  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

On remarque dans ce schéma l’absence de formation de complexe FeIV=O : nous sommes ici 

en milieu protique et l’espèce LFeIII-O2-FeIIIL doit être extrêmement sensible à la protonation. 

 

2.3. Dioxygène et complexes ferreux à ligands de type TPA fonctionnalisé : 

 

Les trois exemples qui suivent sont tirés de l’activité de notre laboratoire et concernent des 

transformations intramoléculaires de ligands déclenchées par réaction du dioxygène sur des 

complexes ferreux.  

 

Une réaction de déshydrogénation oxydante [34] a été observée par réaction de O2 sur le 

complexe à ligand pentadentate comme décrit sur le Schéma I.15 :  

 

 
 

Schéma I.15 : Réaction de déshydrogénation oxydante 
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Une réaction d’O-déméthylation [35] a été observée par réaction de O2 sur le complexe à 

ligand TPA bisubstitué par deux groupes o-o’ bismethoxy phényle, figure ci-dessous :  

 

 
 

Il faut signaler que ces deux types de réaction sont connues en chimie du vivant : des 

réactions de déshydrogénation oxydantes sont mise en jeu par action d’oxygène sur des sites à 

fer sont suspectées comme étant responsables du vieillissement cellulaire [36]. Quant aux 

réactions d’O-déméthylation, elles constituent l’un des maillons clé des processus de 

métabolisme des médicaments survenant au cours des cycles catalytiques d’enzymes à fer 

utilisant O2 et impliquées dans la détoxification tels que les cytochromes P-450 [37,38].  

 

Le troisième exemple est une réaction d’hydrolyse d’ester [39] qui a été observée par réaction 

de O2 sur un complexe à ligand TPA avec une fonction ester : 

 

 
 
Dans ce cas de figure, nous avons constaté la perte d’une fonction pivaloyle. En phase 

homogène, ce type de conversion se produit généralement en milieu basique : 
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Il se pourrait qu’après coordination au métal, le dioxygène ait été réduit, et que c’est une 

forme réduite, le radical anion O2
•– ou encore son produit ultime de décomposition l’ion 

hydroxyle OH–, qui soient responsables de l’hydrolyse de la fonction ester du ligand : 

   

 
 

2.4. Systèmes actifs fer-oxygène pour l’activation de substrats organiques : 

 

Les oxydations catalytiques et sélectives de molécules organiques sont parmi les réactions les 

plus importantes en chimie. C’est pourquoi la mise au point de nouveaux systèmes 

métalliques capables de catalyser de telles réactions a connu un développement considérable 

depuis plus de trente ans. Dans les milieux biologiques, on retrouve de façon récurrente deux 

classes de métalloprotéines à Fer impliquées dans les réactions d’oxydation de substrats 

organiques : les métalloenzymes hémiques comme les cytochromes P-450, et les 

métalloenzymes non-hémiques. Nous en avons présenté quelques exemples en début de ce 

chapitre, appartenant à la classe des enzymes mononucléaires. Il en existe d’autres, 

binucléaires, dont le plus représentatif est sans doute la Méthane Monooxygénase. On trouve 

également plusieurs systèmes synthétiques non porphyriniques qui ont été développés pour 

mimer la réactivité de la MMO [40-43]. 

 

Depuis les travaux décrits en 1894 par H. J. H. Fenton [44] et repris en 1934 par F. Haber et J. 

Weiss [45], on sait que la catalyse d’oxydation peut être réalisée en utilisant la voie de 

détournement peroxydique, dite « shunt reaction ».  

Cela consiste à utiliser un hydroperoxyde ou un peroxyde à la place du système O2 + 

réducteur : on utilise une forme déjà réduite de l’oxygène. 

Espèce (super)oxydique réactive !
O2

• – : base forte 
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C’est en général cette approche qui est mise en œuvre dans la plupart des processus de chimie 

d’oxydation biomimétique [2,42,46-49] faisant intervenir des complexes de fer.  

 

Les substrats les plus couramment utilisés pour tester l’efficacité d’un complexe en catalyse 

d’oxydation sont le cyclohexane et le cyclohexène. D’autres substrats comme l’adamantane, 

le toluène ou l’éthylbenzène sont aussi employés car ils servent respectivement à déterminer 

les réactivités relatives carbone tertiaire/carbone secondaire ou carbone benzylique/carbone 

aromatique et l’énantiosélectivité éventuelle d’un catalyseur. 

 

Le démarrage de la chimie dite « de Gif-Orsay » [50-54] a pourtant permis dans le milieu des 

années 1980 d’envisager l’utilisation de l’oxygène moléculaire. Il s’agissait de réaliser de la 

chimie d’oxydation de substrats organiques par des catalyseurs métalliques en milieu 

réducteur, et en présence d’acide. 

Quelques uns des systèmes décrits sont représentés dans le Tableau I.1. Il s’agit ici de 

l’activation de la liaison C-H du cyclohexane, permettant sa conversion en un mélange 

cyclohexanol/cyclohexanone. 

 
 

Système Pré-catalyseur Oxydant Réducteur Solvant 

GifI - O2 Fe0/Na2S py/AcOH (10:1 v/v) 

GifII - O2 Fe0/H2S py/AcOH/H2O 

GifIII - O2 Fe0 py/AcOH/H2O 

GifIV FeII/III  * O2 Zn py/AcOH/H2O 

GO FeII/III  * O2 Hg cathode py/CF3COOH 

 

Tableau I.1 : Quelques systèmes Gif de Barton [51] 
* [Fe3O(OAc)6(py)3]•0.5py. 

 

Au plan mécanistique, c’est la voie métal-oxo qui a été initialement privilégiée par rapport à 

un mécanisme radicalaire [54]. Après des années de controverse, l’hypothèse de la voie 

radicalaire s’est avérée la plus plausible [51]. 
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Les différences mécanistiques induisent des changements majeurs au niveau de la distribution 

des produits d’oxydation. On estime en général que la conversion cyclohexane => 

cyclohexanone procède via un mécanisme radicalaire. La présence dans le milieu de 

cyclohexylhydroperoxide conforte cette hypothèse. 

La conversion en alcool serait due à l’attaque du fragment oxo sur le substrat, par un 

mécanisme du type « rebound ». 

Dans certains cas, une oxydation supplémentaire de l’alcool en cétone serait observée. 

 

 

On note par ailleurs d’autres systèmes actifs tels que : O2/Zn/AcOH de Christou [55] et celui de 

Kitajima [56] (Tableau I.2). 

 

Le complexe [FeIII
2O(HBpz3)2(OAc)2] catalyse l’oxydation d’hydrocarbures en présence 

d’oxygène et les donneurs d’électrons (Zn) et de protons (AcOH ou Hhfacac) sont 

indispensables à la réaction. Le système [FeIII
2O(HBpz3)2(OAc)2]/Zn/AcOH oxyde le 

cyclohexane en alcool et en cétone sans sélectivité (Tableau I.2, entrée 2) [56].  

Si l’acétate du complexe est remplacé par l’anion hfacac, la réaction est plus efficace et on 

note un rapport alcool/cétone de 22,5 (Tableau I.2, entrée 3) [56]. 

Le complexe [Fe2O(bipy)2(OAc)2Cl2] catalyse, quant à lui, l’oxydation du cyclohexane en 

cyclohexanone uniquement [55]. 

 
Produits d’oxydation 

Entrée Complexes Système 
TNCyOH TNCyO A/K 

TNtot. 
temps 

de 
réaction 

Réf 

1 [Fe2O(bipy)2(OAc)2Cl2] Zn/AcOH* - 2,5 - 2,5 72 h 55 

2 [Fe2O(HBpz3)2(OAc)2] Zn/AcOH§ 1 1 1 2 30 h 56 

3 [Fe2O(HBpz3)2(hfacac)2] Zn/Hhfacac§ 4,5 0,2 22,5 5 30 h 56 

 

Tableau I.2 : Oxydation du cyclohexane catalysée par des complexes binucléaires de fer  
    en présence de O2 à température ambiante. 

        hfacac = hexafluoroacétylacétonate 
      CyOH : Cyclohexanol ; CyO : Cyclohexanone ; HBpz3  
      TN : Nombre de turnover ; A/K : rapport alcool/cétone 

    Solvant : § CH2Cl2 ; * CH3CN 
 

 

 

= 
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Nous allons pour notre part présenter en chapitre 4 dans ce travail l’activité catalytique d’un 

système O2 + réducteur en présence des complexes mononucléaires de fer non hémique 

synthétisés dans notre laboratoire. Nous nous intéresserons à leurs propriétés catalytiques 

ainsi à la différence de sélectivité en fonction du solvant. 

 

*************** 

 

Ces dernières années on a vu apparaître un certain intérêt des questions relatives à la réactivité 

et à la fixation biomimétique du dioxygène au fer, en particulier au niveau des processus 

d’activation des hydrocarbures légers qui présente un intérêt économique majeur. Mais est ce 

que tous les complexes ferreux réagissent de la même manière sur le dioxygène ? La réponse 

est évidemment négative. Alors, quels sont les paramètres qui régulent la réactivité ? Quelles 

sont les espèces actives détectables et responsables du transfert d’oxygène ? C’est en partie 

pour aborder cette question que nous avons entrepris le travail qui va maintenant être décrit 

dans les prochains chapitres.  
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Synthèse des ligands de type tris(2-pyridylméthyle)amine 
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Généralités : 

 

Les premières synthèses de ligands présentant un motif aminométhyle pyridine datent de la 

fin des années 60 avec la description de la synthèse des ligands bis(2-pyridyl méthyle)amine 

DPA, et tris(2-pyridyl méthyle)amine TPA en 1967 et 1968, et la présentation des propriétés 

de quelques complexes correspondants [1-4]. C’est la capacité d’obtention de complexes 

stables avec les métaux de transition tout comme avec les lanthanides ou les actinides qui fait 

que la chimie des TPA s’est développée si activement depuis une vingtaine d’années. Il faut 

aussi rajouter que les ligands de ce type sont d’accès très facile [5]. 

 

Squelette de base : ligands à motifs aminométhyle pyridine. 

Pour synthétiser un ligand tridente à motif aminométhyle pyridine, deux voies sont en général 

suivies. La première (voie A) consiste à faire réagir une pyridine carboxaldéhyde sur une 

amine primaire, puis à réduire l’imine obtenue par du borohydrure de sodium par exemple. Il 

existe plusieurs exemples de recours à cette voie [6,13]. Cette méthode est en général efficace 

puisqu’un rendement de plus de 90 % est obtenu avec DPA (Schéma II.1 voie A). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Schéma II.1 : i) CH2Cl2, MgSO4. ii) NaBH4 ou H2/Pd, dans l’éthanol. iii) Reflux dans 

l’éthanol pendant 15h. 

 

La seconde voie (voie B) consiste à faire réagir une aminométhyle pyridine sur un dérivé de la 

pyridine présentant une position benzylique halogénée. Pour la préparation de DPA, il faut 

travailler avec un léger excès d’amine, que l’on peut facilement éliminer par distillation 

(Schéma II.1 voie B). 
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Les rendements obtenus sont généralement voisins de 90 % pour la DPA. C’est la méthode 

historique de préparation des DPA et TPA [1-4]. 

 

Les ligands tripodes tétradentes de structure TPA sont ensuite préparés par condensation de 

dérivés halométhyle pyridines (préalablement fonctionnalisés ou non) sur le motif de base 

DPA selon le schéma donné ci-dessous (Schéma II.2).  

 

 

 

Schéma II.2 : i) : Na2CO3, EtOH, 12h . 

 

Signalons aussi que ces réactions peuvent être conduites en solvants organiques (alcools par 

exemple) tout comme en milieu aqueux [7,8]. Les rendements sont en général compris entre 40 

et 80 %. 

 

Méthodologie générale mise en œuvre pour la préparation des ligands de structure TPA. 

 

Nous souhaitons obtenir des composés halogenés mono, bi ou tri α-substitués de structure 

TPA. Ceci implique la préparation de produits de départ nécessaires pour mener à bien le 

schéma de synthèse tel qu’il est décrit ci-dessous (Schéma II.3).  

Nous avons également préparé un dérivé γ-substitué du TPA afin d’évaluer l’effet de 

l’encombrement stérique sur les complexes. Nous y reviendrons ultérieurement. 

Nous utilisons la voie d’accès mettant en jeu la condensation de dérivés halométhyle pyridine. 

Certains produits ne sont pas commerciaux. Il est donc nécessaire de les préparer.  
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Schéma II.3 : Méthodologie suivie pour préparer les ligands de structure TPA décrits au 

cours de ce travail. Sur fond coloré : réactifs de base préparés. 
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1. Préparation des réactifs de base nécessaires à la conduite de ce travail : 

 

1.1. Réactions de substitution d’halogène (réaction de Finkelstein) : 

 

Cette réaction a été effectuée selon la procédure décrite dans un article publié en 2002 [9].  

 

NBr NI

i

 
 

Schéma II.4 : i) NaI, (CH3)3SiCl, propionitrile, reflux, 4 jours 

 

Il s’agit d’une réaction d’échange d’halogénure aromatique classique en présence du 

chlorotrimethylsilane. Le composé iodé est purifié par chromatographie sur colonne de silice 

puis caractérisé par RMN1H. 

 

 
 

Figure II.1 : Spectre RMN1H du 2-iodo-6-méthyle pyridine dans CDCl3 
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1.2. Réactions de bromation radicalaire : 

 

Ces réactions ont été effectuées selon les procédures décrites dans la bibliographie [10,11].  

N MeR NR
Br

i

R = Cl, I, Br  

N Me N
Br

i

R = Br

R R

 
Schéma II.5 : i) NBS, dibenzoylperoxyde, CCl4, reflux, 4h  

 

Il s’agit de réactions de bromation radicalaire, réalisées avec du N-bromo-succinimide en 

présence de peroxyde de benzoyle utilisé comme initiateur de radicaux. 

Ces réactions radicalaires ne sont pas sélectives et les produits sont obtenus en présence de 

dérivés di et tribromés. Ils sont purifiés facilement par chromatographie sur colonne de silice. 

Les composés ont été caractérisés par RMN1H. 

NCl
Br

NI
Br

N
Br

Br

ββ'
γ γββ'

β
γ

β' γ β' β

β β'

α

ββ'α

 
 

Figure II.2 : Spectres RMN1H dans CDCl3 des précurseurs préparés dans notre étude 

     Le signal des protons CH2Br apparaît invariablement à δ = 4.5 ppm 
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2. Préparation de ligands de type tris (2-pyridylméthyle) amine α-substitués :  

 

2.1. RTPA : tripodes mono substitués : 

 

Les ligands RTPA sont synthétisés selon une réaction SN2 généralement dans l’éthanol 

suivant le Schéma II.6. Ces produits, dont la synthèse est décrite dans la partie expérimentale, 

sont des solides blancs obtenus avec un rendement de 44% pour le ClTPA, 40% pour le ITPA. 

Ils sont caractérisés par RMN1H. 

N

N

N

N

R

NR
Br

N

N

N

H

 NaHCO3 , EtOH

Reflux, 16h

+

R = Cl, I  
Schéma II.6: Synthèse des ligands RTPA. 

 

2.2. R2TPA : tripodes di-substitués : 

 

Les ligands R2TPA sont synthétisés selon une réaction SN2 dans l’éthanol en présence de 

carbonate de sodium, tel que décrit ci-dessous, Schéma II.7. 

 Na2CO3 , EtOH, Reflux, 16hi)

N

N

N

N

R

NR
Br

N NH2

+

R = Cl, I, Br R

2 1 i

 

N

N

N

N

N
Br

N
NH2

+2 1 i

Br
Br

Br

 
Schéma II.7: Synthèse des ligands R2TPA en présence de carbonate de sodium. 
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Ces produits se présentent sous forme de solides blancs, γ-Br2TPA possédant une couleur 

blanc jaunâtre. La synthèse de ces ligands est décrite dans la partie expérimentale et seul le        

α-Br2TPA était connu dans la bibliographie [8].  

Ces produits sont caractérisés par RMN1H, ils sont obtenus avec des rendements de 70% pour 

γ-Br2TPA, 40% pour Cl2TPA et 30% pour I2TPA.  

I2TPA

 
 

α-Br2TPA

γ-Br2TPA

 
 

Figure II.3 : Spectres RMN1H dans CDCl3 des ligands di-substitués 
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2.3. R3TPA, R = Cl, I : trisubstitution des tripodes par des halogènes : 

 

Cette réaction est particulièrement simple à mettre en œuvre puisqu’elle nécessite seulement 

un lavage à l’eau pour éliminer les sels formés, et une recristallisation pour obtenir le ligand, 

le produit de départ non réagi étant récupéré propre dans les eaux mères de recristallisation.  

Une méthode (Schéma.II.8) permettant l’accès à ces dérivés symétriques à été décrite 

précédemment au laboratoire [12]. 

NX
Br

 NH4Cl / NaOH

THF / H2O
T.A. 5 jours

N

N

N

N

X

X

X

X = Cl, I  
Schéma.II.8: Préparation de ligands tris α-substitutés en série halogénée. 

 

Il s’agit de faire réagir en flacon étanche un dérivé bromométhyle- ou chlorométhyle- pyridine 

substitué avec de l’ammoniac généré in situ par action de soude sur du chlorure d’ammonium. 

Les rendements en produits obtenus sont de 58% pour I3TPA et 23% pour Cl3TPA. 

Cette méthode est limitée aux pyridines substituées par des groupements déficients en 

électrons. 
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3. Effet de l’halogénation des ligands : 

 

On peut apprécier le caractère riche/pauvre en électron d’un ligand par simple étude de 

voltampérométrie cyclique en solution. 

Chaque fois qu’on introduit un halogène en position α sur le ligand, le potentiel d’oxydation 

(Figure II.4) de l’amine centrale augmente Le pouvoir électro-attracteur augmente et le 

ligand devient donc de plus en plus pauvre en électrons. 

 

L’aspect des voltampérogrammes est présenté sur la figure ci-dessous pour la série de ligands 

chlorés. La série iodée présente qualitativement les mêmes caractéristiques. 

 

           

-2,0E-05

-1,0E-05

0,0E+00

0,00,20,40,60,81,01,21,41,61,8
 

             Ea, V / ECS, vitesse de balayage : 200 mV/s, TBAPF6 0.1M 

Figure II.4 : Oxydation irréversible de l’amine centrale du tripode telle qu’elle apparaît en 

voltampérométrie cyclique : cas des ligands chlorés 
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Les valeurs des potentiels correspondants ainsi que ceux des dérivés iodés sont regroupés 

dans le tableau suivant : 

 

 Ea, V / ECS ΔEa (Ln – Ln-1) , mV 

L0 = TPA 1.118 / 

FTPA 1.166 48 

L1 = ClTPA 1.182 64 

L1’ = ITPA 1.121 3 

F2TPA 1.236 70 

L2 = Cl2TPA 1.248 66 

Br2TPA 1.163 / 

L2’ = I2TPA 1.142 21 

F3TPA 1.281 45 

L3 = Cl3TPA 1.305 57 

L3’ = I3TPA 1.192 50 

 

En grisé sont données les valeurs obtenues pour la série de ligands α-Fluorés [14], et pour le 

composé α-Br2TPA. 

Il apparaît très nettement que les ligands chlorés sont plus électrodéficients que leurs 

analogues iodés : ceci est attendu compte tenu de la différence d’électronégativité entre ces 

deux halogènes. 
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Discussion : 

 

Nous avons décrit dans ce chapitre la préparation de ligands tripodes azotés à motifs tris(2-

pyridylméthyle)amine. Tous les produits de départ décrits dans cette partie ont été synthétisés 

dans notre laboratoire à partir de produits commerciaux et les méthodes de synthèse utilisées 

sont bien connues et d’accès aisé. La série de ligands bromés et fluorés est déjà connue et ce 

travail vient donc compléter l’accès à toute la gamme des ligands TPA α-halogénés. 

 

Les mesures électrochimiques confirment qu’il est possible de moduler la basicité des ligands 

en jouant sur l’α-substitution du tripode. 

Il faut noter que l’introduction d’un atome d’iode présente peu d’effet sur le tripode, ceci rend 

ce ligand peu différent électroniquement du composé parent non substitué. Mais évidemment, 

il existe une différence majeure, liée au volume du substituant. C’est donc pour étudier 

précisément un effet stérique que ce tripode sera utilisé. 

 

Dans ce travail nous avons décrit la préparation d’un ligand bi-substitué en position γ, afin de 

pouvoir comparer ultérieurement la réactivité vis-à-vis de l’oxygène entre deux complexes qui 

ne diffèrent que par la position des bromes sur leur squelette. 

Nous reparlerons de ce ligand dans le chapitre traitant de la détection des intermédiaires fer-

oxygène en chimie non porphyrinique. 
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Troisième chapitre 
 
 

Chimie de coordination des complexes des ligands 
TPA halogénés 

 
1) Cas des complexes au chlorure de fer 
2) Cas des complexes au triflate de fer 
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Généralités : 

 

Les ligands synthétisés au laboratoire ont été métallés en utilisant deux sels de fer anhydre 

différents : le chlorure de fer et le triflate de fer Fe(OTf)2.  

La réaction générique de métallation est très simple et implique l’emploi d’un excès de 10% 

de ligand par rapport au sel métallique, dans des conditions rigoureusement anhydres et sous 

atmosphère inerte. Les solvants sont ainsi fraîchement distillés sur desséchants appropriés,    

et subissent avant emploi un dégazage cryogénique poussé. Les rendements de ces réactions 

sont généralement quantitatifs. (Ci-dessous l’exemple du chlorure ferreux) 

L + FeCl2 LFeCl2
THF ou CH3CN

Ar, minimum 4 heures  
En ce qui concerne les complexes Fe(OTf)2, nous savons que les contre-ions triflates sont 

beaucoup plus labiles que les chlorures. On peut donc avoir des modifications de coordination 

entraînant des processus de changement du champ de ligand en fonction du  solvant utilisé. 

Une attention particulière leur sera accordée dans la deuxième partie de ce chapitre. 

Plus généralement, les géométries quant à elles dépendent du mode de coordination du 

ligand : si ce dernier coordine de façon tétradente, c’est en général une géométrie octaédrique 

déformée qui est observée. Dans le cas d’une coordination tridente, on observe dans la plupart 

des cas un environnement bipyramide à base trigonale [1,2]. Il existe un cas connu de géométrie 

de type pyramide à base carrée, résultant d’un empilement particulier [3].  

 

N Fe(II)

Cl

Cl
N

N

Fe(II)

N

N Cl

Cl

N

N
Fe(II)

N

N N

Cl

Cl

N
N

 
 

Dans ce chapitre, nous décrivons la chimie de coordination des ligands chlorés et iodés dont 

la synthèse a été présentée précédemment ; quelques travaux ont été déjà entrepris dans le 

laboratoire pour des ligands substitués par des halogènes tels que le brome et le fluor [2,4,5] ou 

des groupements électroattracteurs tels que les nitriles [6].  
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Tous les complexes sont obtenus après traitement post-métallation à l’état de poudre solide, 

ils sont généralement suffisamment solubles dans les nitriles pour pouvoir être étudiés en 

solution dans ces solvants. 

La méthodologie employée pour leur caractérisation est relativement simple et consiste à 

utiliser les techniques suivantes : 

  Spectroscopie d’absorption UV-visible 

  Résonance magnétique Nucléaire Paramagnétique 

  Mesures électrochimiques par voltampérométrie cyclique 

  Diffraction des rayons X sur monocristaux lorsque cela est possible 

 

Evidement, seule la diffraction des rayons X peut donner une indication univoque quant à la 

géométrie à l’état solide d’un complexe. 

En absence d’information à l’état solide, on verra ainsi dans ce chapitre qu’à partir de données 

spectroscopiques combinées, on peut estimer la géométrie des complexes en solutions. 

Pour le cas délicat de certains complexes triflates, on montrera que la RMN du 19F s’avère une 

technique de choix pour estimer les géométries au site métallique. 
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1. Complexes dichloroferreux des ligands TPA halogénés: 

 

1.1. Série Chlorée : 

 

Trois géométries possibles peuvent être postulées pour les complexes dichloroferreux à 

ligands chlorés (Figure III.1) en fonction du degré de substitution et de l’encombrement en 

halogène aux alentours du site métallique.  
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Cl
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Cl

  

N

N
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N

N

N

Cl

Cl
Fe

Cl

Cl

N

Cl

 
               (1)       (2)               (3) 

 

Figure III.1 : Les géométries postulées pour les complexes mononucléaires de Fer 

 

Pour un faible encombrement stérique on s’attend plutôt à une structure octaédrique 

déformée (1) ; pour un fort encombrement à une configuration bipyramidale à base trigonale 

BPT (3) où on évoque une troisième pyridine totalement décoordinée et se trouvant hors du 

plan équatorial. 

Logiquement on peut aussi imaginer un cas particulier de structure dans laquelle une pyridine 

s’est décoordinée, mais reste orientée en direction du métal  (2). 

 

1.1.1 Structures obtenues par diffraction des rayons X sur des monocristaux : 

 

La technique utilisée pour obtenir des monocristaux est celle de la diffusion du diéthyle-éther 

(généralement utilisé comme non solvant) dans une solution limpide et concentrée de 

complexe avec un solvant bien approprié ; tout se passe sous la rampe à l’abri de l’oxygène 

dans des tubes de verre scellé. 

Les structures par diffraction des rayons X ont été résolues après analyse des monocristaux 

obtenus.  

Les représentations structurales sont illustrées et explicitées dans la suite. 
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Les cristaux du complexe ClTPAFeIICl2 ont été obtenus par diffusion de l’éther dans une 

solution de dichlorométhane, il cristallise dans un système monoclinique, dans le groupe 

d’espace P21/c, a = 10.2750 (4), b = 13.5295 (5), c = 16.2447 (4) Å, β = 94.919 (2)°. Le 

volume de la maille est V = 2249.95 (13) Å3 avec quatre motifs présents Z = 4. 

Le centre métallique est situé au sein d’un environnement octaédrique déformé dont la sphère 

de coordination est constituée de quatre atomes d’azote du tripode et les deux ions chlorures. 

Le ligand ici est complexé de façon tétradentate. 

Une représentation du complexe hexacoordiné ClTPAFeIICl2 est donnée sur la Figure III.2, 

ainsi qu’un tableau regroupant toutes les distances atomiques et angles principaux mesurés 

directement à partir de la structure résolue (Tableau III.1). 

 
Figure III.2 : Représentation « Wire frame » obtenue par le logiciel Mercury  

du complexe ClTPAFeIICl2 

ClTPAFeCl2 
Les distances (Å) Les angles 

Fe1-N4 = 2.340 (2) Å 

Fe1-N2 = 2.225 (2) Å 

Fe1-N3 = 2.203 (2) Å 

Fe1-N1 = 2.281 (2) Å 

Fe1-Cl1 = 2.4307 (7) Å 

Fe1-Cl2 = 2.3692 (7) Å  

N1 Fe1 N2    73.58° (8) 
N1 Fe1 N3    76.33° (8) 
N1 Fe1 N4    74.23° (8) 
N2 Fe1 N3    92.09° (8) 

  N2 Fe1 N4    147.68° (8) 
N3 Fe1 N4    77.56° (8) 

    N1 Fe1 Cl1   92.39° (6) 
  N1 Fe1 Cl2   164.26° (6) 
N2 Fe1 Cl1   96.58° (6) 
N2 Fe1 Cl2   94.40° (6) 

    N3 Fe1 Cl1   163.26°(6) 
N3 Fe1 Cl2   94.37° (6) 
N4 Fe1 Cl1   87.57° (6) 

  N4 Fe1 Cl2   116.64° (6) 
Tableau III.1 : Distances atomiques et angles principaux du complexe ClTPAFeIICl2 
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Les cristaux du complexe Cl2TPAFeIICl2 ont été obtenus par diffusion de l’éther dans une 

solution d’acétonitrile. Ce composé cristallise dans un système monoclinique, dans le groupe 

d’espace Cc, a = 9.1920 (5), b = 15.5454 (10), c = 15.1189 (8) Å, β = 106.520 (3)°. Le 

volume de la maille est V = 2071.2 (2) Å3 avec quatre motifs présents Z = 4. 

 

Une représentation du complexe Cl2TPAFeIICl2 est donnée sur la Figure III.3 ainsi que le 

tableau correspondant des distances atomiques et angles principaux (Tableau III.2). 

 

 
 

Figure III.3 : Représentation « Wire frame » obtenue par le logiciel Mercury 

 du complexe Cl2TPAFeIICl2 

 

Cl2TPAFeCl2 

Les distances (Å) Les angles 

Fe1-N3 = 2.373 (3) Å 

Fe1-N4 = 2.498 Å 

Fe1-N2 = 2.144 (3) Å 

Fe1-N1 = 2.263 (3) Å 

Fe1-Cl1 = 2.4063 (9) Å 

Fe1-Cl2 = 2.3312 (8) Å 

N1 Fe1 N2    77.97° (11) 
N1 Fe1 N3    72.85° (11) 
N2 Fe1 N3    82.31° (11) 

   N1 Fe1 Cl1   89.80° (8) 
N1 Fe1 Cl2   172.38° (8) 
N2 Fe1 Cl1   167.76° (8) 

   N2 Fe1 Cl2   96.38° (8) 
   N3 Fe1 Cl1   93.56° (8) 

N3 Fe1 Cl2   111.75° (8) 
 

Tableau III.2 : Distances atomiques et angles principaux du complexe Cl2TPAFeIICl2 

 

 dFe1-N4 = 2.50 Å
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Au premier abord, cette structure (Figure III.3) ressemble beaucoup à la précédente. 

Toutefois, on remarque une élongation notable entre l’atome d’azote N4 et le fer, puisque la 

distance est dFe-N4 = 2.5 Å. En conséquence, on observe une diminution des tensions internes 

du ligand, rendant les atomes Cl1, Cl2, N2 et N1 presque coplanaires (Figure III.4). 

 

 
Figure III.4 : Arrangement structural autour du métal dans les 

complexes Cl1TPAFeCl2 et Cl2TPAFeCl2 

 

On peut presque parler de géométrie pyramidale à base carrée dans ce cas. Il s’agit toutefois 

d’une géométrie très déformée, puisque l’angle ∠ N1 - Fe - N3 = 72.85°, donc bien différent 

de 90°. Il s’agit donc ici d’un cas limite entre penta et hexacoordination du centre métallique. 

 

 

Les cristaux du complexe Cl3TPAFeIICl2 ont été obtenus par diffusion de l’éther dans une 

solution de nitrométhane. Ce composé cristallise dans un système triclinique, dans le groupe 

d’espace P-1, a = 8.6446 (5), b = 11.4985 (9), c = 13.3214 (9) Å, α = 86.774 (3)°, β = 75.367 

(4)°, γ = 78.051 (4)°. Le volume de la maille est V = 1253.42 (15) Å3 avec deux motifs 

présents Z = 2. 

Le centre métallique de fer est situé au sein d’un environnement bipyramidal à base trigonale : 

le plan équatorial est constitué des deux atomes de chlore et de l’amine tertiaire, et les 

positions axiales sont occupées par deux atomes d’azote provenant des pyridines. Le ligand 

est ici complexé de façon tridente. 

 

Une représentation du complexe pentacoordiné Cl3TPAFeIICl2 est donnée sur la Figure III.5 

ainsi que le tableau correspondant des distances atomiques et angles principaux mesurés 

(Tableau III.3). 
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Figure III.5 : Représentation « Wire frame » obtenue par le logiciel Mercury  

du complexe Cl3TPAFeIICl2 

 

Cl3TPAFeCl2 

Les distances (Å) Les angles 

Fe1-N4 = 2.249 (3) Å 

Fe1-N3 = 2.250 (3) Å 

Fe1-N1 = 2.178 (4) Å 

Fe1-Cl4 = 2.2959 (11) Å 

Fe1-Cl5 = 2.3697 (10) Å 

N1 Fe1 N4    77.68° (12) 
N1 Fe1 N3    76.97° (12) 

  N4 Fe1 N3    154.25° (13) 
N1 Fe1 Cl4   111.83° (9) 
N1 Fe1 Cl5   107.39° (9) 

   N4 Fe1 Cl4   96.97° (9) 
   N4 Fe1 Cl5   91.05° (9) 
   N3 Fe1 Cl4   96.56° (9) 
   N3 Fe1 Cl5   92.20° (9) 
 

Tableau III.3 : Distances atomiques et angles principaux du complexe Cl3TPAFeIICl2 

 
En observant les distances entre le centre métallique et les azotes pour ces trois complexes de 

fer (II), on constate qu’elles sont toutes supérieures à 2.0 Å ce qui laisse présumer d’un état 

spin fort (champ faible).  

L’augmentation du nombre de chlore en α-substitution induit suffisamment de gêne stérique 

pour provoquer la décoordination d’un des bras du tripode. 

 

1.1.2 Mesures obtenues par spectroscopie UV-visible : 

 

Les mesures d’absorption UV-visible (Figure III.6) ont été effectuées dans l’acétonitrile à 

température ambiante. Les spectres du ClTPAFeCl2 et Cl2TPAFeCl2 présentent des 
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caractéristiques qualitativement semblables tandis que pour Cl3TPAFeCl2 la bande large entre 

350 et 450 nm est pratiquement inexistante. 
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Cl2FeCl2

Cl3FeCl2

 
Figure III.6: Spectres UV-vis normalisés des complexes LFeCl2 de la série chlorée 

 

Les spectres présentent deux types de transitions différentes dans l’UV-visible. L’absorption 

intense située dans le domaine de l’UV correspond à une transition à caractère ligand  π => π* 

prédominant. Les coefficients d’extinction molaire varient entre 8.3 et 13.3 103 cm2 mmol-1. 

Dans ce type de complexe, une seconde absorption plus faible est généralement observée sous 

forme d’une bande large qui peut déborder dans le domaine du visible ; elle caractérise la 

coordination des pyridines au métal.  

Cette absorption est attribuée à une transition de type MLCT entre les orbitales métalliques du 

fer à caractère « t2g » et les orbitales π* de la pyridine [7]. 

Un récapitulatif des valeurs numériques (Tableau III.4) des différentes transitions observées 

pour les complexes de fer de la série chlorée est présenté ci-dessous. 

 
 ClTPAFeCl2 Cl2TPAFeCl2 Cl3TPAFeCl2 

π = > π* 259 (8.3) 267 (9.4) 269 (13.3) 

MLCT 392 (1.2) 373 (0.6) / 

 
Tableau III.4: Longueur d’onde en nm, (coefficients d’extinction molaire: 103 cm2 mmol-1) 
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Pour le complexe Cl3TPAFeCl2 le signal MLCT est moins marqué (très peu visible)               

et l’intensité n’est pas quantifiable. Ceci dénote une coordination différente autour du métal. 

 

1.1.3 Mesures obtenues par spectroscopie RMN 1H paramagnétique : 

 

Cette technique est assez bien documentée et à l’état actuel est essentiellement utilisée en 

chimie bioinorganique [8] pour caractériser et évaluer le comportement magnétique des centres 

métalliques. 

Les paramètres les plus affectés par le paramagnétisme du centre métallique sont le 

déplacement chimique et la largeur des raies à mi-hauteur, à partir de laquelle on peut, en 

principe, estimer le temps de relaxation du noyau étudié. 

Ces paramètres mesurés doivent en principe fournir des informations permettant d’apprécier 

la symétrie du complexe, d’avoir une idée sur la sphère de coordination du métal et de 

considérer la distance du noyau étudié (1H ou 19F pour les triflates) par rapport au centre 

paramagnétique ce qui pourra nous aider à assigner les pics.  

Les spectres RMN 1H des complexes ClnTPAFeCl2 ont été enregistrés dans l’acétonitrile 

deutérié et ils sont illustrés et explicités dans la suite. L’attribution des signaux obtenus pour 

le complexe ClTPAFeCl2 (Figure III.7) a été réalisée en les comparant avec d’autres spectres 

de produits connus au laboratoire, en particulier le complexe BrTPAFeCl2 [2]. 

 

 
Figure III.7: Spectre RMN 1H du complexe ClTPAFeCl2 dans CD3CN à Tamb 
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Dans ce cas de figure de géométrie octaédrique déformée, on observe deux types de signaux 

qui apparaissent en zone paramagnétique : des résonances fines présentant des largeurs à mi-

hauteur comprises entre 20 < Δν1/2 < 60 Hz, qui sont attribuées aux protons β et γ des 

pyridines coordinées. Les résonances plus larges correspondent aux protons α des pyridines 

non substituées et à ceux des méthylènes (CH2) qui sont plus proches du centre 

paramagnétique. 

Dans ce cas, on observe donc des signaux RMN bien définis avec de pics assez fins                

et l’assignation est aisée. 

 

Pour les deux cas des complexes Cl2TPAFeCl2 et Cl3TPAFeCl2 (Figure III.8 et 9) les 

résonances observées en zone paramagnétique sont larges : 210 < Δν1/2 < 580 Hz pour le cas 

du complexe à ligand di-substitué. 

Le complexe à ligand tri-substitué quant à lui présente des raies extrêmement larges et très 

mal définies ; il n’est pas évident dans ce cas d’apprécier ou estimer les largeurs à mi-hauteur. 

 

 
 

Figure III.8: Spectre RMN 1H du complexe Cl2TPAFeCl2 dans CD3CN à Tamb 

 

La structure dessinée ici pour le complexe Cl2TPAFeCl2 est celle estimée en solution :         

cf. partie discussion. 
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Figure III.9: Spectre RMN 1H du complexe Cl3TPAFeCl2 dans CD3CN à Tamb 

 

L’attribution des signaux observés pour ces deux cas de figure n’est pas du tout évidente. Le 

spectre du Cl2TPAFeCl2 rappelle celui de Br2TPAFeCl2, qui présente de façon indiscutable à 

l’état solide et en solution une géométrie de type bipyramide à base trigonale [2,9]. Nous 

pensons a priori que la géométrie observée à l’état solide de ce complexe n’est pas maintenue 

en solution. On envisage un équilibre de coordination des deux différentes formes, selon que 

l’on se trouve en solution ou à l’état solide. 

Pour le Cl3TPAFeCl2 la transition MLCT très peu marquée en UV-vis en solution suggère la 

coordination seulement de deux pyridines et donc la géométrie bipyramide à base trigonale. 

On s’attend à un spectre très mal défini, et de fait, il est voisin de celui décrit avec 

Br3TPAFeCl2 [10]. 

 

1.1.4 Mesures électrochimiques par voltampérométrie cyclique: 

 

Les mesures de voltampérométrie cyclique (Figure III.10) ont été réalisées dans une solution 

d’acétonitrile 0.1M en hexafluorophosphate de tetrabutylammonium comme électrolyte 

support ; les potentiels sont mesurés sur une électrode tournante de platine par rapport à une 

électrode de référence au calomel saturé.  

En fin de mesure, les potentiels sont calibrés par ajout d’une petite quantité de ferrocène 

utilisé comme référence (E½ Fc/Fc+ = 380 mV/ECS) [21]. 
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Figure III.10: Voltampérométrie cyclique des complexes Cl1-3TPAFeCl2 à Tamb  

             dans TBAPF6/CH3CN et calibrée au ferrocène,  
             vitesse de balayage : 200 mV/s 

 

On constate qu’il y a une grande différence sur les potentiels d’oxydation des complexes entre 

une géométrie octaédrique et une géométrie bipyramide à base trigonale : il est tout à fait 

logique qu’un FerII hexacoordiné soit plus difficile à oxyder qu’un FeII pentacoordiné tout en 

rappelant que les pyridines sont des groupements π-accepteurs d’électrons. 

On peut également apprécier une légère variation du potentiel d’oxydation en fonction du 

caractère électroattracteur du ligand pour un même degré de coordination : c’est le cas entre 

les deux complexes Cl2TPAFeCl2 et Cl3TPAFeCl2 en solution. 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

On voit qu’il y a une seule pyridine chlorée liée au métal pour le Cl2TPAFeCl2 tandis que 

pour Cl3TPAFeCl2 il y en a un chlore en plus sur la deuxième pyridine liée ; ce dernier subit 

donc un effet électroattracteur un peu plus élevé et par conséquent son potentiel d’oxydation 

FeII/FeIII est légèrement supérieur : l’ajout d’un chlore sur le ligand augmente le potentiel de 

42 mV. 
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1.2. Série Iodée : 

 

1.2.1 Structures obtenues par diffraction des rayons X sur des monocristaux : 

 

Les cristaux du complexe ITPAFeIICl2 ont été obtenus par diffusion de l’éther dans une 

solution d’acétonitrile, il cristallise dans un système triclinique, dans le groupe d’espace P-1,  

a = 8.9812 (3), b = 13.7106 (3), c = 16.7178 (7) Å, β = 105.3400 (10)°. Le volume de la 

maille est V = 1979.72 (11) Å3 avec quatre motifs présents Z = 4. 

 

Le centre métallique est situé au sein d’un environnement octaédrique déformé dont la sphère 

de coordination est constituée de quatre atomes d’azote du tripode et les des ions chlorures. 

Le ligand ici est complexé de façon tétradentate. 

On constate que dans la maille, il existe deux molécules qui ne diffèrent que par la valeur des 

distances Fe – N, et qui présentent des déformations différentes (ITPAFeCl2 (r) pour la forme 

relâchée, et ITPAFeCl2 (d) pour la forme déformée). (cf. discussion : paragraphe distorsion 

trans-équatoriale). 

Une représentation du complexe hexacoordiné ITPAFeIICl2 le plus déformé (d) est illustrée 

sur la Figure III.11, ainsi qu’un tableau regroupant toutes les distances atomiques et angles 

principaux mesurés directement à partir de la structure résolue (Tableau III.5). 

 

 
 

Figure III.11 : Représentation « Wire frame » obtenue par le logiciel Mercury  

du complexe ITPAFeIICl2 (d) 
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ITPAFeCl2 (d) 
Les distances (Å) Les angles 

Fe2-N8 = 2.342 (3) Å 

Fe2-N6 = 2.246 (3) Å 

Fe2-N7 = 2.178 (3) Å 

Fe2-N5 = 2.275 (4) Å 

Fe2-Cl3 = 2.3514 (11) Å 

Fe2-Cl4 = 2.4677 (12) Å 

N5 Fe2 N6    75.10° (13) 
N5 Fe2 N7    77.42° (13) 
N5 Fe2 N8    71.04° (13) 
N6 Fe2 N7    80.44° (13) 

  N6 Fe2 N8    145.34° (13) 
N7 Fe2 N8    85.19° (13) 

  N5 Fe2 Cl3   169.07° (10) 
   N5 Fe2 Cl4    90.76° (10) 

 N6 Fe2 Cl3    94.75° (10) 
  N6 Fe2 Cl4    100.98° (10) 
   N7 Fe2 Cl3    97.14° (10) 
   N7 Fe2 Cl4    167.38° (10) 
  N8 Fe2 Cl3   118.34° (10) 

   N8 Fe2 Cl4    86.79° (9) 
 

Tableau III.5 : Distances atomiques et angles principaux du complexe ITPAFeIICl2 (d) 
 

 

 

Les cristaux du complexe I2TPAFeIICl2 ont été obtenus par diffusion de l’éther dans une 

solution de dichlorométhane. Il cristallise dans un système monoclinique, dans le groupe 

d’espace P 21/c, a = 8.1785 (2), b = 15.2004 (5), c = 21.2058 (6) Å, β = 106.957 (2)°. Le 

volume de la maille est V = 2521.62 (13) Å3 avec quatre motifs présents Z = 4. 

Le centre métallique de fer est situé au sein d’un environnement bipyramidal à base trigonale 

et le plan équatorial est constitué des deux atomes de chlore et de l’amine tertiaire, et les 

positions axiales sont occupées par deux atomes d’azote provenant des pyridines, le ligand est 

ici complexé de façon tridente.  

 

Une représentation du complexe pentacoordiné I2TPAFeIICl2 est illustrée sur la Figure III.12 

ainsi que le tableau correspondant des distances atomiques et angles principaux mesurés 

(Tableau III.6). 
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Figure III.12 : Représentation « Wire frame » obtenue par le logiciel Mercury  

du complexe I2TPAFeIICl2 

 

I2TPAFeCl2 

Les distances (Å) Les angles 

Fe1-N2 = 2.194 (5) Å 

Fe1-N3 = 2.253 (5) Å 

Fe1-N1 = 2.170 (5) Å 

Fe1-Cl1 = 2.2883 (18) Å 

Fe1-Cl2 = 2.3258 (18) Å 

N1 Fe1 N2    77.03° (19) 
N1 Fe1 N3    77.91° (19) 

   N2 Fe1 N3    154.9° (2) 
  N1 Fe1 Cl1   116.47° (14) 
  N1 Fe1 Cl2   100.69° (14) 
   N2 Fe1 Cl1    93.36° (15) 
 N2 Fe1 Cl2    95.07° (15) 

   N3 Fe1 Cl1    96.74° (14) 
   N3 Fe1 Cl2    90.65° (14) 

 

Tableau III.6 : Distances atomiques et angles principaux du complexe I2TPAFeIICl2 

 

Une caractéristique particulière de cette structure est l'empilement marqué de deux molécules 

adjacentes de ce complexe dans la maille.  

Les iodopyridines décoordinées sont ordonnées de manière coplanaire et parallèle, comme le 

montre la Figure III.13.  

On note un effet de π-stacking avec une distance interplanaire de 3.47 Å. 
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Figure III.13 : Empilement en π-stacking dans la maille du complexe I2TPAFeIICl2 

 

 

 

Nous n’avons pas pu obtenir de bons cristaux exploitables pour le complexe I3TPAFeCl2 à 

cause de sa solubilité qui est très faible. 

 

1.2.2 Mesures obtenues par spectroscopie UV-visible : 

 

Les mesures d’absorption UV-visible (Figure III.14) ont été effectuées dans l’acétonitrile à 

température ambiante. Par analogie, on s’attend à des spectres qui sont approximativement de 

la même allure que la série chlorée.  

En effet, les spectres du ITPAFeCl2 et I2TPAFeCl2 présentent des propriétés à peu près 

similaires tandis que pour I3TPAFeCl2 la bande MLCT large entre 350 et 450 nm est 

quasiment invisible. 
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Figure III.14: Spectres UV-vis normalisés des complexes LFeCl2 de la série iodée 

 

Un récapitulatif des valeurs numériques (Tableau III.7) des différentes transitions observées 

pour les complexes de fer de la série iodée est présenté ci-dessous. 

 
 ITPAFeCl2 I2TPAFeCl2 I3TPAFeCl2 

π = > π* 258 (5.6) 246 (7.1) 276 (14.3) 

MLCT 375 (0.99) 370 (0.52) / 

 
Tableau III.7: Longueur d’onde en nm, (coefficients d’extinction molaire: 103 cm2 mmol-1) 

 

On note également une modification remarquable de la bande π = > π* avec le degré de       

l’α-substitution du ligand. 

 

1.2.3 Mesures obtenues par spectroscopie RMN 1H paramagnétique : 

 

Les spectres RMN 1H des complexes InTPAFeCl2 ont été effectués dans l’acétonitrile deutérié 

et ils sont illustrés et explicités dans la suite (Figure III.15 et 16). 

On s’attend à des spectres RMN très voisins de ceux obtenus pour la série chlorée. 
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Figure III.15: Spectre RMN 1H du complexe ITPAFeCl2 dans CD3CN à Tamb 

 

 

 
Figure III.16: Spectre RMN 1H du complexe I2TPAFeCl2 dans CD3CN à Tamb 
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L’attribution du spectre de ITPAFeCl2 est assez facile. Qualitativement, ce spectre ressemble 

à celui de ClTPAFeCl2. I2TPAFeCl2 présente un spectre où toutes les raies, à l’exception 

d’une seule (δ = 55 ppm), sont significativement élargies. 

Les mesures d’élargissement spectral montrent qu’on a des valeurs de largeur à mi-hauteur 

des pics fins comprises entre : 40 < Δν1/2 < 90 Hz pour ITPAFeCl2 et 100 < Δν1/2 < 300 Hz 

pour le complexe I2TPAFeCl2. Ces valeurs sont tout à fait compatibles avec le maintien en 

solution des géométries obtenues pour ces deux complexes lors de leur étude à l’état solide. 

On a signalé au début que le complexe I3TPAFeCl2 n’est pas très soluble ; on n’a donc pas pu 

obtenir un spectre significatif : pour avoir un bon signal en RMN paramagnétique il faut que 

la solution soit assez concentrée. Cependant les données spectroscopiques en UV-vis 

montrent qu’il s’agit plutôt d’un complexe de fer pentacoordiné à géométrie bipyramide à 

base trigonale. 

 

1.2.4 Mesures électrochimiques par voltampérométrie cyclique: 

 

Les mesures de voltampérométrie cyclique ont été réalisées dans les mêmes conditions que la 

série chlorée : une solution de sel de fond 0.1M TBAPF6/CH3CN et les potentiels sont 

mesurés sur des électrodes de platine en utilisant une électrode au calomel saturé comme 

référence. 

Les données correspondantes aux trois complexes étudiés sont présentées à la Figure III.17. 

 

 

Figure III.17: Voltampérométrie cyclique des complexes I1-3TPAFeCl2 à Tamb  

            dans TBAPF6/CH3CN. Les valeurs ont été obtenues après  

calibration avec du ferrocène (vitesse de balayage : 50 mV/s) 

 

Pour le complexe ITPAFeCl2, on observe une vague d’oxydation FeII/FeIII présentant un 

certain critère de réversibilité et la valeur du potentiel E½ = 210 mV suggère la coordination 
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de trois pyridines : il y a donc accord avec les données structurales obtenues par diffraction  

des rayons X. 

Pour le complexe I2TPAFeCl2, la voltampérométrie cyclique indique une vague d’oxydation à 

E½ = 44 mV. Ceci caractérise bien les complexes dont le métal n’est coordiné qu’à deux 

pyridines. 

Pour le complexe I3TPAFeCl2, un signal assez semblable est obtenu à E½ = 54 mV. Ici aussi, 

il semble que le métal ne soit coordiné qu’à deux pyridines. 

 

Nous présentons ci-dessous (Figure III.18) le voltampérogramme obtenu à partir de 

I2TPAFeCl2 lorsque l’on balaye une plus large gamme de potentiel. La présence de deux 

autres vagues sera évoquée dans la partie discussion de ce chapitre. 

          
Figure III.18: Voltampérogramme de I2TPAFeCl2 avec un balayage entre -0.2 et 1.2 V  

 

 

1.3. Complexe dichloroferreux du ligand γ-Br2TPA : 

 

Nous n’avons pas pu obtenir la structure par diffraction des rayons X malgré plusieurs 

tentatives de cristallisation de ce complexe ; cependant nous avons pu le caractériser par 

d’autres méthodes analytiques afin d’estimer de façon claire sa géométrie.   

 

1.3.1 Mesures obtenues par spectroscopie UV-visible : 

 

Les mesures d’absorption UV-visible (Figure III.19) ont été effectuées dans l’acétonitrile à 

température ambiante. 
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Figure III.19: Spectre UV-vis du complexe dichloroferreux du ligand γ-Br2TPA 

 

Le spectre obtenu montre qu’on observe une bande de transfert de charge MLCT bien 

marquée et la valeur du coefficient d’extinction molaire suggère plutôt un centre 

hexacoordiné avec une géométrie octaédrique ; ceci va être confirmé à la suite par RMN       

et électrochimie. 

    

 

1.3.2 Mesures obtenues par spectroscopie RMN 1H paramagnétique : 

 

Le spectre RMN 1H paramagnétique du complexe dichloroferreux du ligand γ-Br2TPA  

(Figure III.20) a été enregistré dans l’acétonitrile deutérié à température ambiante et il est 

illustré et attribué par la suite. 

MLCT 
ε445 = 1.7 103 cm2 mmol-1 

π => π* 
ε259 = 7.5 103 cm2 mmol-1 
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Figure III.20: Spectre RMN 1H du complexe γ-Br2TPAFeCl2 dans CD3CN à Tamb 

 

La première évidence ici est de constater le caractère paramagnétique des signaux, qui 

apparaissent pour ce complexe entre 20 et 150 ppm.  

Les protons α des pyridines apparaissent sous forme d’un signal faible et très large à 130 ppm. 

Les protons β apparaissent sous forme de quatre signaux assez fins à 50 ppm (Δν1/2 = 47 Hz),  

47 ppm (Δν1/2 = 93 Hz), 43 ppm (Δν1/2 = 73 Hz) et 24 ppm (Δν1/2 = 25 Hz). 

Le dernier proton γ est très mal marqué ici, il résonne très probablement dans la zone 

diamagnétique. 

Nous n’observons pas la présence de protons CH2 dans ce spectre. Ils doivent en principe 

résonner sous forme d’un signal extrêmement élargi. Le cas présent est à rapprocher de celui 

de TPAFeCl2, pour lequel ces signaux n’apparaissent pas.  

 

Globalement, le spectre est bien résolu, et les valeurs des largeurs à mi-hauteur suggèrent 

fortement une géométrie octaédrique pour ce complexe en solution.  
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1.3.3 Mesures électrochimiques par voltampérométrie cyclique: 

 

Les mesures de voltampérométrie cyclique pour ce complexe (Figure III.21) ont été réalisées 

dans les mêmes conditions que précédemment : une solution de sel de fond 0.1M 

TBAPF6/CH3CN et les potentiels sont mesurés sur des électrodes de platine, en utilisant 

l’électrode au calomel saturé comme référence. En fin de mesure, les électrodes sont calibrées 

avec du ferrocène.  

 

 
Figure III.21: Voltampérométrie cyclique du complexe γ-Br2TPAFeCl2 à Tamb  

            dans TBAPF6/CH3CN et calibrée au ferrocène, 
            vitesse de balayage : 200 mV/s 

 

Le voltampérogramme du γ-Br2TPAFeCl2 est particulièrement simple et on constate qu’on a 

une seule vague d’oxydation FeII/FeIII qui présente un caractère de réversibilité très bien 

marqué et la valeur du potentiel E½ est de 200 mV. 

Cette valeur se trouve dans la gamme attendue pour les complexes à ligand tétradente, de 

géométrie octaédrique déformée. Ceci confirme l’hypothèse d’une telle géométrie pour ce 

complexe. 

 

 

 

-1,0E-05

0,0E+00

1,0E-05

-0,5-0,4-0,3-0,2-0,10,00,10,20,30,40,5

C
ur

re
nt

 (A
)

Potential (V)

I vs E (def) Cycle #1

x 

γ-Br2TPA.FeCl2 
E½ = 200 mV 



                                                                                                                             Troisième chapitre 

 72

2. Complexes triflates des ligands TPA chlorés: 

 

Les ligands chlorés dont les synthèses sont désormais bien connues au laboratoire ont été 

métallés par du triflate de fer anhydre, spécialement préparé à cet effet [12]. 

 

La réaction générique est très simple et suit la méthode développée avec le chlorure ferreux. 

Elle implique l’emploi d’un excès de 10% de ligand par rapport au sel métallique, dans des 

conditions rigoureusement anhydres et sous atmosphère d’argon. Les solvants sont ainsi 

fraîchement distillés sur desséchants appropriés, et subissent avant emploi un dégazage 

cryogénique poussé. La méthodologie utilisée est celle dite « technique de schlenk ». 

 

Cette réaction est mise en œuvre dans de l’acétonitrile, dont on sait déjà qu’il s’agit d’un 

solvant qui peut facilement déplacer les contre-ions triflates lorsque ceux ci sont coordinés. 

En général, dans l’acétonitrile, une coloration rouge-orange se développe au début de la 

réaction. Le complexe est obtenu sous forme solide par précipitation avec de l’éther. Il est 

alors séché à la rampe à vide, et devient clair. Ce solide clair redonne par dissolution dans 

l’acétonitrile la couleur rouge-orange observée lors de la métallation ; en revanche, lorsqu’on 

le dissout dans le dichlorométhane, la couleur obtenue est jaune pâle. Il y a donc 

manifestement processus de changement de champ de ligand en fonction du solvant.  

 

De telles observations ont été précédemment décrites et rationalisées selon le schéma 

classique indiqué ci-dessous [14,15].          

 

L  +   Fe(OTf)2                          [ LFe(CH3CN)2]++, (OTf-)2                              LFe(OTf)2
CH3CN

+ 2 CH3CN

- 2 CH3CN

 

OTf = SO3CF3  : 

 

Nous nous proposons d’élargir cette étude aux complexes à ligands chlorés, et d’utiliser pour 

ce faire la méthodologie habituellement développée dans notre laboratoire, à savoir le 

croisement d’analyses provenant de techniques spectroscopiques variées. 

S

O

O

CF3

O

R



                                                                                                                             Troisième chapitre 

 73

Nous présenterons la caractérisation des composés obtenus en fonction du solvant d’étude, 

technique par technique, soit : Diffraction des rayons X, spectroscopie UV-visible, 

spectroscopie RMN1H et 19F.  

 

2.1. Structure obtenue par diffraction des rayons X sur des monocristaux : 

 
La technique utilisée pour obtenir des monocristaux pour le ClTPAFe(OTf)2 est celle de la 

diffusion du diéthyl éther dans une solution limpide et concentrée de ce complexe dans le 

dichlorométhane, à l’abri de l’oxygène dans des tubes de verre scellé. 

 

Le complexe ClTPAFe(OTf)2 cristallise dans un système monoclinique, dans le groupe 

d’espace P 21/c, a = 8.9123 (2), b = 15.0687 (6), 19.6923 (6) Å, α = 90°, β = 102.908 (2)°, γ = 

90°. Le volume de la maille est V = 2577.78 (14) Å3 avec quatre motifs présents Z = 4. 

Une représentation du complexe hexacoordiné ClTPAFe(OTf)2 est illustrée ci-dessous sur la          

Figure III.22. 

 
Figure III.22 : Représentation « Wire frame » obtenue par le logiciel Mercury  

du complexe ClTPAFe(OTf)2 

Le centre métallique est situé dans un site octaèdrique déformé, dont la sphère de coordination 

est constituée de quatre atomes d’azote de tripode coordiné de façon tétradentate, et des 

anions trifluorométhanesulfonate. 

La déformation par rapport à la géométrie octaédrique idéale apparaît dans les angles de 

liaisons formés par les anions en position trans, N1-Fe-O4 : 163.71°, N2-Fe-O1 : 167.11°      

et N4-Fe-N3 : 150.40°, qui sont tous significativement différents de 180 °. 
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Les distances métal-azote sont toutes supérieures à 2.0 Å, laissant présumer un état de spin 

fort du métal. La distance Fe-Nam = 2.240 (3) Å, et les distances Fe-N4 = 2.223 (2) Å, Fe-N3 

= 2.198 (2) Å, Fe-N2 = 2.155 (2) Å. Les distances métal-triflate sont : Fe-O1 = 2.163 (2) Å    

et Fe-O4 = 2.060 (2) Å qui est la plus courte observée par rapport aux autres distances métal-

ligand. Ceci est probablement dû à l’effet trans de l’amine tertiaire.  

 

2.2. Mesures obtenues par spectroscopie UV-visible : 

 
Les mesures d’absorption UV-visible ont été effectuées à température ambiante dans deux 

solvant différents : l’acétonitrile (Figure III.23) et le dichlorométhane (Figure III.24). 
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Figure III.23: Spectres UV-vis normalisés des complexes LFe(OTf)2  

        de la série des ligands chlorés dans CH3CN 

 
Un récapitulatif des valeurs numériques des différentes transitions observées pour ces 

complexes dans : l’acétonitrile (Tableau III.8) et le dichlorométhane (Tableau III.9). 

 
Complexe – CH3CN ClTPAFe(OTf)2 Cl2TPAFe(OTf)2 Cl3TPAFe(OTf)2 

π = > π* 258 (10.2) 264 (8.5) 268 (9.4) 

MLCT 354 (1.3), 415 (sh.) 351 (0.6) 344 (0.6) 

 

Tableau III.8: Longueur d’onde en nm, (coefficients d’extinction molaire: 103 cm2 mmol-1) 
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Figure III.24: Spectres UV-vis normalisés des complexes LFe(OTf)2  

        de la série des ligands chlorés dans CH2Cl2 

 
 
Complexe – CH2Cl2 ClTPAFe(OTf)2 Cl2TPAFe(OTf)2 Cl3TPAFe(OTf)2 

π = > π* 259 (5.5) 263 (9.0) 269 (4.0) 

MLCT 375 (0.8) 365 (0.6) 355 (0.4) 

 

Tableau III.9: Longueur d’onde en nm, (coefficients d’extinction molaire: 103 cm2 mmol-1) 
 

Les transitions intenses de plus haute énergie (250 – 270 nm) sont attribuées à des transitions 

de type π => π* correspondant au ligand. Dans la zone intermédiaire (320-420 nm) les 

absorptions sont assignées à des transitions issues de transfert de charge entre le Fer (II) et les 

pyridines [16].  

 

Dans CH2Cl2, on remarque que l’allure des spectres est très semblable aux spectres observés 

avec les complexes ClnTPAFeCl2. Toutefois, en présence du solvant CH3CN on note un 

changement majeur avec un épaulement au niveau de la bande de transfert de charge qu’on 

voit ici très marqué notamment pour ClTPAFe(OTf)2. 
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En présence de solvant non coordinant (CH2Cl2 dans notre cas), on observe très souvent une 

coloration typiquement jaune qui se manifeste pour les complexes FeIITPA de haut spin [14]. 

 

D’après l’allure des bandes MLCT de ces spectres UV-vis, on note qu’il existe quand même 

des différences notables dépendant du ligand donné et aussi de la nature du solvant utilisé. 

 

2.3. Mesures obtenues par spectroscopie RMN paramagnétique : 

 

2.3.1. RMN 1H : 

 

Nous avons déjà vu au début de ce chapitre que la géométrie en solution des complexes 

dichloroferreux peut être estimée au regard de la largeur à mi-hauteur des signaux 

correspondant aux protons β et γ [2].  

La première information est que tous les spectres détaillés dans la suite présentent 

majoritairement un très fort caractère paramagnétique et ce quel que soit le solvant d’étude. 

La seconde information est que pour les deux complexes à ligand monochloré et dichloré, les 

valeurs des résonances des raies couvrent une plus large gamme de fréquence lorsque les 

spectres sont enregistrés dans CD2Cl2.  

Le complexe à ligand trichloré n’est pas assez soluble pour avoir un spectre RMN significatif 

dans CD2Cl2.  

 

Les acquisitions RMN 1H paramagnétique du complexe triflate à ligand ClTPA ont été 

effectuées à température ambiante dans les deux solvants deutériés : CD2Cl2 (Figure III.25) 

et CD3CN (Figure III.26) ; les spectres sont illustrés et attribués par la suite. 
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Figure III.25: Spectre RMN 1H du complexe ClTPAFe(OTf)2 dans CD2Cl2 à Tamb 

 

 
 

Figure III.26: Spectre RMN 1H du complexe ClTPAFe(OTf)2 dans CD3CN à Tamb 
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Il semble que pour le ClTPAFe(OTf)2, l’attribution puisse être réalisée de la même façon 

qu’avec les complexes dichloroferreux octaédriques.  

 

Dans les deux spectres, les deux protons α des deux pyridines non substituées apparaissent 

sous forme d’un signal de faible intensité et unique à 136 ppm dans CD2Cl2 et à 105 ppm dans 

CD3CN. Les protons méthylènes sont détectés sous forme de trois signaux larges et faibles en 

intensité dans les deux solvants. Les protons β, β’ et γ sont des signaux assez fins et résonnent 

entre -4 et 56 ppm dans CD3CN et entre 9 et 58 ppm dans CD2Cl2.  

 

Les acquisitions RMN 1H paramagnétique du complexe triflate à ligand Cl2TPA ont été 

enregistrées dans les mêmes conditions à température ambiante et dans les deux solvants 

deutériés : CD2Cl2 (Figure III.27) et CD3CN (Figure III.28) ; les spectres sont illustrés        

et assignés ci-dessous. 

 

 
 

Figure III.27: Spectre RMN 1H du complexe Cl2TPAFe(OTf)2 dans CD2Cl2 à Tamb 
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Figure III.28: Spectre RMN 1H du complexe Cl2TPAFe(OTf)2 dans CD3CN à Tamb 

 

Pour le complexe Cl2TPAFe(OTf)2 dans CD2Cl2, on voit que les résonances entre 30 et 60 

ppm sont élargies (100 < Δν1/2 < 250 Hz). Le spectre rappelle celui obtenu à partir de 

Cl2TPAFeCl2. Nous ne l’avons pas assigné.  

Cependant dans le cas de CD3CN, on voit apparaître les protons β, β’ sous forme de quatre 

pics fins, distincts et bien définis (61, 55, 56 et 43 ppm), les protons γ à -4.7 ppm et on a des 

largeurs à mi-hauteur comprises entre 40 < Δν1/2 < 70 Hz. 

On observe probablement des changements de coordination au niveau du site métallique de ce 

complexe quand on change de solvant (cf. RMN 19F).  

  

Pour des raisons de solubilité, seul CD3CN a pu être utilisé pour le complexe triflate à ligand 

trichloré (Figure III.29). Ce solvant dissociant est réputé fournir des complexes bis adduits de 

l’acétonitrile, bicationiques [11]. 

Les deux signaux intenses à 40 et 60 ppm sont assez fins (70 < Δν1/2 < 150 Hz) et ils semblent 

correspondre aux protons β et β’ de ce complexe qui parait symétrique. 
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Figure III.29: Spectre RMN 1H du complexe Cl3TPAFe(OTf)2 dans CD3CN à Tamb 

 

2.3.2. RMN 19F : 

 

La spectroscopie RMN 19F est particulièrement utile pour déterminer si les anions triflates 

sont coordinés au centre métallique.  

En général, sur des molécules organiques, le fluor résonne vers – 70 ppm par rapport à CFCl3. 

Les complexes diamagnétiques des métaux de transition contenant un ion triflate présentent 

des résonances légèrement déplacées entre – 70 et – 80 ppm, pour des largeurs de raies assez 

fines, comprises entre 10 et 50 Hz dans le cas où l’anion triflate n’est pas en équilibre. Ceci 

est également le cas de complexes paramagnétiques dans lesquels l’ion triflate n’est pas lié au 

centre métallique [19]. 

 

Evidemment, si le contre-anion triflate est lié à un centre paramagnétique, la résonance est 

profondément modifiée et les résonances sont très déplacées et élargies. Dans le cas du Fe (II) 

spin fort, les ions triflates terminaux sont en général observés entre -20 et -40 ppm, et les ions 

triflates pontants vers – 48 ppm (Δν1/2 = 900 Hz) [19,20]. Un exemple tiré des expériences 

réalisées au laboratoire est présenté sur la Figure III.30.  
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Figure III.30: Différence qualitative entre un ion triflate terminal et un ion triflate libre.  
 

Nous avons donc entrepris une étude systématique sur ces complexes triflates préparés, et les 

résultats sont regroupés sur le Tableau III.10. Deux exemples de spectres expérimentaux de 

RMN 19F sont donnés sur la Figure III.31. 

 
 19F CD2Cl2 19F CD3CN 

Complexes δ (ppm) ν1/2 (Hz) δ (ppm) ν1/2 (Hz) 
[ClTPAFe(OTf2)] -36 226 -72 44 
[Cl2TPAFe(OTf2)] -50 362 -74 96 
[Cl3TPAFe(OTf2)] – – -74 282 

 
Tableau III.10: Déplacements chimiques mesurés et largeur à mi-hauteur pour les complexes 

[ClnTPAFe(OTf2)] dans CD2Cl2 et CD3CN. 

 
                

 

Figure III.31 : Spectre RMN 19F du complexe ClTPAFe(OTf)2 à Tamb 

CD3CN 

CD2Cl2 
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Il est facile de constater que dans l’acétonitrile, les déplacements chimiques sont relativement 

invariants, et correspondent à la présence d’ions triflate non coordinés. 

 

Dans CD2Cl2, les triflates sont coordinés. Toutefois, une différence significative est observée 

selon le cas avec un ligand monochloré ou bichloré. A priori, les ions triflates coordinent de 

façon terminale le métal avec le ligand monochloré. Le déplacement chimique observé avec le 

ligand dichloré suggère, soit un mode de coordination pontant, soit un environnement 

différent autour du métal.  
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Discussion : 

 

Complexes au chlorure de fer 

 

La chimie des complexes dichloroferreux est bien connue dans notre laboratoire. Nous savons 

que l’affinité des ions chlorures pour le fer est importante, et que le déplacement spontané de 

chlorures par de l’acétonitrile est peu probable à l’exception de quelques cas particuliers de la 

série des ligands TPA méthylés [11].  

 

A l’état solide 

 

Les complexes préparés sont stables thermiquement et ont pu être caractérisés à l’état solide 

par diffraction des rayons X. On distingue deux types de géométrie distincts et une situation 

intermédiaire : 

 

• Géométrie octaédrique déformée 

 

On a vu que les ligands monosubstitués conduisent généralement à un type de coordination 

tétradente au niveau du site métallique avec une géométrie octaédrique déformée.  

Nous disposons dorénavant de la série complète des complexes XTPAFeCl2, où X est un 

halogène : F, Cl, Br, I. Nous pouvons donc tenter d’établir des comparaisons structurales. 

Tout d’abord, il apparaît évident que la pyridine substituée se présente systématiquement en 

position équatoriale, et non axiale. Ceci reflète certainement un gain en stabilité dû à la 

minimisation des contraintes stériques. On donne ci-dessous le tableau des distances Fe-Npy 

de tous les complexes XTPAFeCl2 avec le rayon de covalence de l’halogène correspondant : 

 dFe-N(py-nonsubst) dFe-N(py-subst) dFe-Naxiale 
Rayon de covalence  

de l’halogène 
Réf. 

FTPAFeCl2 2.2015 (17) 2.3775 (18) 2.1766 (16) 68.1 5 

ClTPAFeCl2 2.225 (2) 2.340 (2) 2.203 (2) 99.4 - 

BrTPAFeCl2 2.249 (4) 2.354 (4) 2.169 (4) 114.2 2 

ITPAFeCl2 (d) 

ITPAFeCl2 (r) 

2.246 (3) 

2.240 (4) 

2.342 (3) 

2.402 (4) 

2.178 (3) 

2.194 (4) 
133.3 - 

 
Tableau III.11: Distances Fe-N des complexes XTPAFeCl2 et rayon de covalence de X 
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On pourrait s’attendre à une augmentation de la distance Fe-N de la pyridine substituée avec 

l’augmentation du rayon de covalence du substituant. On constate qu’il n’en est rien ! 

La distance Fe-NSubst au sein du complexe FTPAFeCl2 est supérieure à celles mesurées dans 

ClTPAFeCl2 et BrTPAFeCl2, et égale à la moyenne des valeurs des deux formes de 

ITPAFeCl2 (r : relachée et d : déformée). 

On ne peut pas non plus établir de corrélation avec les autres distances Fe-N. 

 

Il faut maintenant rappeler que pour essayer de caractériser l’effet de l’encombrement stérique 

des complexes octaédriques, il avait été défini au laboratoire un paramètre ρ qui est l’indice 

de distorsion trans-équatorial (ρ = φ x θ) [5]. 

 

   
 

 

La valeur de φ représente l’angle dièdre entre les deux plans moyens des deux pyridines trans-

équatoriales et θ est l’angle de torsion entre ces deux unités pyridyles. 

Une comparaison des valeurs de distorsion trans-équatoriale pour les complexes octaédriques 

à ligands halogénés a été établie dans le tableau suivant (Tableau III.12). 

 
 φ (angle dièdre) θ (angle de torsion) ρ = φ x θ  

TPAFeCl2 6.75 3.08 20.8 
FTPAFeCl2 11.97 2.53 30.3 
ClTPAFeCl2 21.15 3.54 74.8 
BrTPAFeCl2 31.69 2.10 66.5 

ITPAFeCl2 (d) 28.39 2.97 84.3 
ITPAFeCl2 (r) 7.9 6.6 52.1 
F2TPAFeCl2 19.02 9.26 176.1 

Cl2TPAFeCl2 * 31.84 0.15 4.7 
 
Tableau III.12: Indice de distorsion angulaire trans-équatoriale des complexes octaédriques 

       * (cf. cas intermédiaire) 

φ (angle dièdre Pyl – Pyr) / ° θ (angle de torsion Ca–Nb–Nc–Cd) / ° 
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Ce paramètre reflète la déstabilisation du polyèdre de coordination par rapport à une situation 

idéale.  

On remarque que plus le volume atomique de l’halogène est important, plus la distorsion 

trans-angulaire est accentuée. Il semble ici qu’il y ait meilleure corrélation. 

Rappelons que la distorsion axiale semble pouvoir se corréler avec la longueur des liaisons 

équatoriales : les liaisons équatoriales les plus courtes induisent un basculement de la pyridine 

axiale par un simple effet mécanique : la distorsion axiale augmente [5]. 

Ceci est bien illustré dans les deux formes de la structure de ITPAFeCl2. 

 

 
• Géométrie bipyramide à base trigonale BPT 

 

Pour les complexes pentacoordinés on peut également observer les phénomènes de répulsion 

stérique par une simple comparaison (Tableau III.13) de l’angle d’ouverture entre le fer et les 

deux chlorures ∠Cl1-Fe-Cl2. 

 
 Br2TPAFeCl2 F3TPAFeCl2 Cl3TPAFeCl2 I2TPAFeCl2 

∠Cl1-Fe-Cl2 130.75 130.79 140.78 142.84 

 
Tableau III.13 : Comparaison des angles de répulsion Cl1-Fe-Cl2 

 

L’angle d’ouverture est d’autant plus élevé que l’est le stress stérique aux alentours du métal. 

 

 
• Cas intermédiaire 

 

Au fur et à mesure que l’on augmente le degré de substitution, ces complexes LFeCl2 ne 

peuvent plus tolérer la gène stérique surtout quand il s’agit d’halogène de volume atomique 

un peu élevé. 

 

Le cas du complexe dichloré Cl2TPAFeCl2 est une situation intermédiaire entre le complexe 

fluoré (rayon de covalence du fluor* : 68 pm) F2TPAFeCl2 : géométrie octaédrique [5] et le 

complexe bromé (rayon de covalence du brome* : 114 pm) Br2TPAFeCl2 : géométrie BPT [2].  
* Sanderson R. T., J. Am. Chem. Soc., 1983, 105, 2259-2261 
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On a une distance entre le fer et l’azote de la troisième pyridine de 2.5 Å. Il s’agit ici d’une 

pseudo liaison équatoriale relativement longue et on voit bien que la torsion équatoriale (cf. 

Tab III.12) est presque nulle. On note quand même une coordination tridente du centre 

métallique avec une géométrie qui se rapproche du type pyramide à base carrée. 

 

En solution 

 

Nous avons aussi montré dans ce chapitre qu’on peut prévoir dans la plupart des cas la 

géométrie attendue des complexes à partir des données spectroscopiques en solution. 

 

On peut donc apprécier la géométrie, le degré de coordination ainsi que la symétrie des 

complexes par l’exploitation directe des valeurs des coefficients d'extinction molaire obtenus 

par UV-vis, les mesures d’élargissement spectral au niveau de la RMN et finalement le 

potentiel E½ des vagues d’oxydation FeII/FeIII avec leurs caractères de réversibilité.  

 

Nous souhaitons revenir ici sur deux points particuliers: 

 

- Cl2TPAFeCl2 : nous avons montré qu’à l’état solide, le centre métallique présente une 

structure intermédiaire entre la géométrie octaédrique déformée et la géométrie BPT.  

En solution le spectre RMN 1H présente des largeurs à mi-hauteur entre 210 < Δν1/2 < 580 Hz 

peu compatibles avec une géométrie octaédrique déformée, mais rappelant fortement les 

données mesurées sur des complexes à géométrie BPT tels que Br2TPAFeCl2 et I2TPAFeCl2. 

Par ailleurs, la voltampérométrie cyclique permet de mesurer un signal à un potentiel 

correspondant à la coordination de seulement deux pyridines. Rappelons l’effet π-accepteur 

des pyridines, dont la coordination a pour effet principal d’appauvrir le centre métallique en 

électrons. Avec un potentiel E½ = 48 mV/ECS, nous pouvons aisément assurer que seulement 

deux pyridines sont coordinées.  

 

Ainsi pour ce complexe, nous avons très probablement un équilibre de coordination 

dépendant de l’état du composé : 
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Equilibre de coordination entre l’état solide et en solution. 

 

 
- I2TPAFeCl2 : lorsque l’on balaye une large gamme de potentiel, nous observons la présence 

de deux vagues supplémentaires en voltampérométrie cyclique, à des potentiels plus élevés. 

Une observation similaire avait été faite à partir du complexe Br2TPAFeCl2, et interprétée en 

terme d’équilibre, en milieu dissociant, entre une forme neutre à bas potentiel, et une forme 

binucléaire bicationique à potentiel plus élevé [10]. 

Ces processus de dissociation de ligands halogénés, combinés à une dimérisation des centres 

métalliques ont par ailleurs été confirmés structuralement par diffraction des rayons X [3]. 

Nous présentons sur le schéma ci-dessous (Figure III.32) l’hypothèse retenue permettant 

d’expliquer l’allure du voltampérogramme obtenu :  
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Figure III.32: Hypothèse de dissociation des complexes dichloroferreux  
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Structures des complexes au triflate de fer 

 

En ce qui concerne les complexes triflates, nous savons qu’il s’agit d’un contre anion très 

faiblement coordinant et facilement déplaçable en milieu dissociant. 

 

En fonction du solvant, nous pourrons avoir une variété potentielle de structures différentes 

les unes des autres. L’occurrence de ces structures dépend de paramètres stériques 

(coordination tétradente / tridentate), mais aussi très probablement de facteurs électroniques 

tels que l’acidité de Lewis du centre métallique, favorisant plus ou moins la dissociation.  

 

Les spectres des bications de structure TPAFe(CH3CN)++, 2X- sont bien caractéristiques avec 

des bandes larges, asymétriques et intenses [14]. Les complexes dans lesquels le triflate est 

coordiné de façon terminale présentent des spectres dont l’absorption MLCT n’est pas très 

différente qualitativement de celle observée avec les composés TPAFeCl2 
[14]. Pour ces 

derniers complexes, la corrélation entre l’intensité de cette absorption et le nombre de 

pyridines coordinées, c’est-à-dire à l’hapticité du tripode, est excellente. Nous ne possédons 

pas suffisamment de données structurales pour étendre cette corrélation aux dérivés du 

triflate, toutefois nous postulons que la tendance doit être similaire, à savoir que l’intensité 

due à un tripode coordiné de façon tétradente est supérieure à celle observée si le ligand est 

tridente.  

 

Il est évident que la technique de choix concernant l’étude d’anions fluorés tels que les 

triflates repose sur l’exploitation des données RMN 19F de ces complexes [20].  

Pour une coordination de façon terminale à des complexes ferreux paramagnétiques on 

évoque des déplacements chimiques qui sont en général voisins de - 30 ppm. Toutefois, il 

existe un exemple d’étude en solution d’un complexe dont la structure à l’état solide est 

binucléaire [20] avec un déplacement chimique de - 47.9 ppm. 

 

Ainsi, nous présentons dans la suite un tableau dans lequel nous indiquons sur la base des 

techniques spectroscopiques utilisées les structures qui nous semblent les plus probables en 

solution pour les deux solvants étudiés (Figure III.33).  
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Figure III.33: Les modes de coordination du triflate en fonction du solvant. 
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Quatrième chapitre 
 
 

Réactivité des complexes de fer à ligand TPA halogénés: 
 

1) en absence de substrat  
2) en présence de substrat 
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Généralités : 

 
Il a déjà été montré dans des études antérieures du laboratoire que de nombreux complexes 

dichloroferreux réagissent avec l’oxygène [1,2,28,29].  

 

Le barbotage d’oxygène sec dans des solutions de complexes en absence de substrat conduit 

en général à la formation de complexes à structure µ-oxo diferrique. En fonction de 

l’encombrement du ligand en position α de l’atome d’azote de la pyridine, ce complexe peut 

présenter une structure symétrique, ou dissymétrique, telles que celles présentées ci-dessous.  
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Figure IV.1 : l’oxygénation de complexes dichloroferreux produit en général des complexes 

à structure µ-oxo diferrique, symétriques ou non. 

 
 
On suit en général l’évolution de la réaction par spectroscopie UV-visible : la formation des 

composés µ-oxo s’accompagne de l’émergence de deux transitions LMCT O2- => FeIII 
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observées vers 320 et 380 nm. L’exemple de l’oxygénation de TPAFeCl2 est présenté ci- 

dessous :  

0
0,2
0,4
0,6
0,8

1
1,2
1,4
1,6
1,8

225 275 325 375 425 475 525 575
Wavelength, nm

A
bs

or
ba

nc
e

 
Figure IV.2 : Suivi par spectroscopie UV-visible multi longueur d’onde de la réaction 

                    d’oxygénation du complexe TPAFeCl2, CH3CN, température ambiante. 

 
On peut également réaliser des mesures de variation de densité optique à mono longueur 

d’onde ; on a montré que pour les complexes octaédriques, on obtient des courbes pouvant 

être cinétiquement déconvoluées en deux exponentielles [2] :  

 

Figure IV.3 : Suivi par spectroscopie UV-visible mono longueur d’onde de la réaction 

d’oxygénation du complexe FTPAFeCl2, CH3CN, température ambiante. Déconvolution de la 

courbe expérimentale (en haut à gauche) en deux exponentielles. 

 

L’équation générale est alors du type :  

 
D.O. = Ainfini + A1 exp(-k1t) + A2 exp(-k2t) 

 

Il y a donc deux étapes cinétiquement bien distinctes, la première étant approximativement 

dix fois plus rapide que la seconde. Une étude comparative avec des complexes à tripodes 

323 379

A
bs

 

Temps (h) 



                                                                                                                             Quatrième chapitre 

 95

fluorés suggère que la réaction est d’autant plus rapide que le caractère acide de Lewis du 

centre métallique est marqué [2].   

 

Ainsi nous postulons l’existence d’un schéma (Figure IV.4), correspondant au mécanisme 

probable indiqué ci-dessous :  

 

LnFeCl2 LnFeCl+(O2), Cl-

step 1 step 2

LnFeCl+, Cl-

O2K
k1

[LnFeCl2]2-O or LnFeCl-O-FeL3

k2 FastFast pre-
equilibrium

[LnFeCl+]2-O2  
 

Figure IV.4 : Mécanisme proposé à deux étapes cinétiquement distinctes 

 

Ce mécanisme implique ainsi en première étape rapide la coordination du dioxygène au centre 

métallique et une deuxième étape lente de formation du dérivé µ-oxo.  

 
 
Présentation du chapitre 

 

Nous avons décrit dans les chapitres précédents la synthèse de ligands chlorés et iodés, et la 

préparation de complexes de fer correspondant à partir des sels FeCl2 et  Fe(OTf)2.  

L’objet de ce chapitre est de présenter la réactivité des complexes par rapport au dioxygène,  

et ce, dans deux types de conditions : 

 

1) en absence de substrats, nous souhaitons étendre les études cinétiques 

préalablement réalisées au laboratoire. L’approche UV-visible sera privilégiée, mais nous 

montrerons qu’on peut suivre ces réactions également par RMN 1H. 

Nous examinerons la réactivité des complexes dans lesquels le ligand est coordiné au triflate 

de fer et nous montrerons que la réactivité est bien différente de celle observée en chimie des 

complexes dichloroferreux.  

Finalement, à titre d’information, nous étudierons brièvement l’action du peroxyde 

d’hydrogène sur nos complexes. 
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2) en présence de substrats organiques à oxyder, en prêtant une attention particulière à 

l’activation de la liaison C-H. Nous montrerons que nous sommes capables, à petite échelle, 

de réaliser une catalyse d’oxydation biomimétique en utilisant une source de protons et un 

agent de réduction comme dans les systèmes biologiques. Un important effet de solvant sera 

présenté. 

A titre de comparaison, une étude en présence de peroxyde d’hydrogène sera décrite. 
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1. Etude de la réactivité de quelques complexes de fer en absence de substrat : 

 
1.1. Etude de l’oxygénation des complexes dichloroferreux : 

 
1.1.1 Suivi par spectroscopie UV-visible : 

 
Cas des complexes octaédriques ou hexacoordinés 
 
L’oxygénation des complexes octaédriques s’effectue de façon douce et lente. Le profil des 

cinétiques observées est presque similaire et ils sont enregistrés de manière générale à une 

durée d’acquisition de 48h ou plus, ce qui place donc ces complexes dans la catégorie des 

espèces peu réactives. On note la disparition de l’absorption MLCT qui s’accompagne 

généralement de l’apparition de deux bandes entre 320 et 380 nm, ce qui suggère la présence 

d’une espèce µ-oxo diferrique. 

On note aussi la présence d’un point isobestique indiquant que des intermédiaires, s’ils se 

forment, n’ont pas de durée de vie suffisamment longue pour être détectés. 
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Figure IV. 5 : Suivi par spectroscopie UV-visible de la réaction d’oxygénation de   

                   ClTPAFeCl2 (C = 1.8 mM) dans CH3CN à température ambiante 

          Cinétique mono longueur d’onde à 380 nm en haut à droite 

Abs vs. Temps (min) 
λ = 380 nm 

Paramètres d’acquisition 
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Figure IV. 6 : Suivi par spectroscopie UV-visible de la réaction d’oxygénation  

des complexes ITPAFeCl2 et γ-Br2TPAFeCl2 dans CH3CN 

     à température ambiante. 

ITPAFeCl2 + O2 
C = 1.4 mM 

γ-Br2TPAFeCl2 + O2 
C = 0.3 mM 
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Nous avons répertorié les valeurs des constantes cinétiques (Tableau IV. 1) obtenues par la 

déconvolution des cinétiques mono longueur d’onde, en suivant notre postulat par lequel il 

s’agit bien d’un mécanisme à deux étapes qui se produit pour ce type de complexes 

octaédriques. 

Complexes k1 [h-1] k2 [h-1] 
TPAFeCl2 0.68 0.087 

γ-Br2TPAFeCl2 0.23 (± 0.01) 0.0298 (± 0.0002) 
ClTPAFeCl2 0.385 (± 0.008) 0.0519 (± 0.0009) 

FTPAFeCl2 (réf. 2) 0.49 0.094 
ITPAFeCl2 5.18 (± 0.25) 0.40 (± 0.04) 

F2TPAFeCl2 (réf. 2) 7.90 0.61 
 

Tableau IV.1 : Valeurs des constantes cinétiques de déconvolution k1 et k2 en h-1 

 
De point de vue cinétique la réactivité des quatre premières espèces dans le tableau reste 

comparable mais passant au composé à ligand α-iodé ou α-difluoré, on remarque que la 

vitesse est à peu près 10 fois plus élevée.  

En regardant les valeurs des distorsions trans-équatoriales dans le chapitre 3, on voit 

clairement que parmi les composés monohalogénés, l’espèce iodée possède la distorsion la 

plus importante, ρ = 84.3˚² qui passe à 176.1˚² pour F2TPAFeCl2. On pense qu’une telle 

distorsion peut déstabiliser la liaison Fe–Cl en solution et favoriser donc la dissociation 

d’halogénure Cl- (pré-équilibre rapide avec constante de stabilité K, Figure IV.4). 

La réactivité serait ainsi liée non seulement à des considérations électroniques (acidité de 

Lewis), mais aussi à des facteurs structuraux.          

 

Cas des complexes pentacoordinés 

 

Les réactions d’oxygénation de ces complexes sont plus rapides puisqu’elles s’achèvent 

habituellement au bout de 24 heures, voire même quelques heures pour les complexes à 

ligands trihalogéno-substitués qui sont les plus sensibles à l’oxygène. 

Des essais préliminaires d’ajustement des cinétiques mono-longueur d’onde révèlent que les 

courbes sont déconvoluables en un minimum de trois exponentielles. 

 

La signature spectroscopique du produit d’oxydation obtenu par les complexes bisubstitués 

présente parfois des caractéristiques spectroscopiques finales qui sont différentes de celles 
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généralement observées à partir des complexes octaédriques dont l’oxygénation conduit le 

plus souvent à un complexe FeIII µ-oxo binucléaire symétrique (Figure IV.1). 

Les variations spectroscopiques relatives à l’oxygénation des complexes X2TPAFeCl2, X = Cl 

et X = I sont données en Figures IV. 7a et b. Les modifications sont importantes et se 

produisent au final dans une gamme de temps comprise entre 24 et 36 heures. 

Le spectre d’oxygénation de Cl2TPAFeCl2 met en évidence la présence d’une forte et large 

absorption entre 320 et 360 nm. 

Le spectre final obtenu à partir de I2TPAFeCl2 est plus classique, et présente les bandes 

caractéristiques d’un segment FeIII-O-FeIII (LMCT). La baisse d’intensité s’explique par la 

précipitation du composé dans la cuve que l’on peut observer à l’œil nu. 
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Figure IV. 7a : Suivi par spectroscopie UV-visible de la réaction d’oxygénation  

             du complexe Cl2TPAFeCl2 dans CH3CN à Tamb 
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Figure IV. 7b : Suivi par spectroscopie UV-visible de la réaction d’oxygénation  

             du complexes I2TPAFeCl2 dans CH3CN à Tamb 

 

L’examen attentif de la région située entre 320 et 360 nm montre que l’on peut visualiser 

deux étapes spectroscopiquement différentes : un premier processus assez rapide au bout 

d’une heure, et qui évolue sur 24 heures pour donner un spectre stable. 

De façon qualitative, le premier processus semble durer plus longtemps avec I2TPAFeCl2.  

Il y aurait donc dans ce cas une espèce intermédiaire détectable avec un temps de vie plus 

élevé.    

Il semble que l’augmentation de l’encombrement stérique en passant du chlore (Cl : rc = 99 

pm) vers l’iode (I : rc = 133 pm) de rayon de covalence nettement plus grand [33] pourrait être 

à l’origine de la stabilisation d’un possible intermédiaire réactionnel.  

 

Une étude plus approfondie à basse température sera décrite dans le chapitre 5 afin de tenter 

de caractériser une éventuelle espèce intermédiaire en solution. 

 
La réactivité des complexes à ligands trihalogéno-substitués est présentée dans la figure 

suivante : 
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Figure IV. 8 : Suivi par spectroscopie UV-visible de la réaction d’oxygénation  

        des complexes Cl3TPAFeCl2 et I3TPAFeCl2 dans CH3CN à Tamb 
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Objectivement, il s’agit des complexes qui réagissent le plus rapidement et l’évolution de 

l’oxygénation montre une première étape tellement courte qu’on passe immédiatement en 

quelques minutes vers le début de la formation du produit µ-oxo final. 

Les spectres n’évoluent quasiment plus après 5 heures de temps réactionnel. 

 

1.1.2 Suivi par RMN 1H paramagnétique : 

 

Cas des complexes hexacoordinés 
 

Dans le cas des complexes hexacoordinés, la réaction a aussi été suivie par RMN 1H 

paramagnétique. La Figure IV.9 montre l’évolution en fonction du temps du spectre RMN du 

complexe ITPAFeCl2. A t = 0 h, le même spectre que celui présenté au chapitre III est 

observé. Le barbotage d’oxygène sec a pour effet de diminuer considérablement l’intensité 

des raies paramagnétiques et de faire apparaître des résonances faibles souvent observées 

entre 10 et 20 ppm. Ceci correspond en général à la signature d’un complexe µ-oxo 

diferrique : les deux atomes de fer sont couplés de façon antiferromagnétique et apparaissent 

sous formes de raies larges proches de la zone diamagnétique. 

On note que le µ-oxo est de manière générale moins soluble que le complexe réduit, ce qui le 

rend délicat à observer par cette technique. 

 

 

Figure IV. 9 : Suivi par RMN 1H paramagnétique de la réaction d’oxygénation  

            du complexe ITPAFeCl2 dans CH3CN à Tamb 
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Dans le cas présenté, ITPAFeCl2, on observe qu’au bout de 6h il reste 7 % du produit de 

départ qui n’a pas été converti en µ-oxo. Par contre, il a fallu 3 jours pour avoir environ cette 

même quantité restante au niveau du complexe ClTPAFeCl2 qui présente le même 

comportement. Ces effets observés en RMN corroborent les données cinétiques rapportées 

dans la partie UV-vis.  

 
Cas des complexes pentacoordinés 

 
La différence majeure entre les spectres observés avec les complexes hexacoordinés et les 

complexes pentacoordinés dans ce travail est la mise en évidence d’un spectre intermédiaire 

différent de celui du produit de départ (Figure IV. 10 et 11). 

 

La Figure IV.10 présente les résultats observés lors de l’oxygénation du complexe 

Cl2TPAFeCl2, dans la zone paramagnétique (A) et diamagnétique (B). 

 
• Très rapidement, il apparaît que le spectre du complexe initial est modifié, les 

principales raies étant déplacées. Il y a donc détection d’une nouvelle espèce qui n’est 

ni le complexe de départ, ni le complexe µ-oxo final. 

• Ce complexe µ-oxo final se forme, et on peut le voir apparaître dès 10 minutes 

d’acquisition sous formes de raies larges entre 10 et 20 ppm. 

• L’examen de la zone diamagnétique montre la formation de ligand libre, au fur et à 

mesure de l’avancement de la réaction. Il est ainsi très probable que le complexe        

µ-oxo final présente une structure asymétrique. 

 

On notera ici qu’au delà de 50 minutes l’acquisition a du être arrêtée en raison de la 

précipitation considérable de complexe µ-oxo final. 
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Figure IV. 10 : Suivi par RMN 1H de l’oxygénation du Cl2TPAFeCl2 dans CD3CN à Tamb 

Harom Py non coordinée 

Vraisemblablement du ligand qui se libère 
à partir de la formation du µ-oxo 

(B) 

IInntteerrmmééddiiaaiirree  eennttrree  llee  ccoommpplleexxee  iinniittiiaall    
eett  llee  pprroodduuiitt  ooxxyyddéé ffiinnaall  µµ--ooxxoo  µµ--ooxxoo 

(A) 
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La Figure IV.11 met en évidence un comportement tout à fait similaire pour I2TPAFeCl2. 

Dans ce cas, il a été possible d’observer l’évolution sur une période de 6 heures, la formation 

du produit final étant plus lente que dans le cas du complexe dichloré. Les différences 

cinétiques par rapport aux études en UV-visible s’expliquent par l’utilisation de 

concentrations plus élevées en complexe. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure IV. 11 : Suivi par RMN 1H de l’oxygénation du I2TPAFeCl2 dans CD3CN à Tamb 
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Les raies observées dans la zone paramagnétique sont déplacées et élargies. Ceci nous oriente 

encore vers l’appréciation d’espèce intermédiaire issue de la première étape rapide telle 

qu’elle est décrite en UV - vis. 

 

Enfin seule l’évolution du complexe Cl3TPAFeCl2 vis-à-vis de l’oxygène est présentée 

(Figure IV. 12), le complexe tri-iodé étant trop peu soluble pour pouvoir acquérir un spectre 

RMN 1H paramagnétique. 

 
 

Figure IV. 12 : Suivi par RMN 1H de l’oxygénation du Cl3TPAFeCl2 dans CD3CN à Tamb 

 

On note aussi dans ce cas que le spectre est sensiblement modifié au bout de quelques 

minutes, signifiant qu’on a très probablement une espèce différente du produit de départ.  

Mais après 10 minutes, celle-ci disparaît rapidement et le spectre devient identique à celui 

observé au bout de 24h. Ainsi, après 10 minutes tout le produit est pratiquement converti vers 

le µ-oxo confirmant donc les résultats obtenus en UV-vis. 
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1.2. Etude de l’oxygénation des complexes triflates : 

 

Nous discutons dans cette partie la réactivité des espèces suivantes, caractérisées au chapitre 

précédent : 
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(Structures à l’état solide) 

 

En pratique, le dioxygène sec est introduit à la solution de complexe dans le dichlorométhane 

et dans CH3CN, et la réaction est suivie par les techniques spectroscopiques habituelles : UV-

visible, RMN 1H paramagnétique. 

NB : Nous n’avons pas testé le complexe Cl3TPAFe(OTf)2 dans le dichlorométhane à cause 

sa très faible solubilité dans ce solvant. 

 

1.2.1. Etude en solution dans l’acétonitrile : 

 

Nous avons fait la réaction d’oxygénation de ces complexes dans CH3CN mais ces complexes 

sont restés pratiquement inertes.  

A titre d’exemple, nous présentons ici le cas du complexe ClTPAFe(OTf)2, mais les 

observations présentées ci-dessous s’appliquent également aux autres complexes.  

Ces complexes restent insensibles à l’oxygène dans CH3CN. 

 

Le barbotage d’oxygène sec dans une solution du complexe ClTPAFe(OTf)2 dans CH3CN n’a 

aucune influence sur la couleur de la solution même après 24 heures.  

Les spectres UV-vis et RMN 1H sont illustrés sur la Figure IV. 13. 
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Figure IV. 13 : Suivi par RMN 1H de l’oxygénation du ClTPAFe(OTf)2 dans CD3CN à Tamb 

      Cinétique multi longueur d’onde en haut à gauche sur 24h 

 

Nous observons qu’il n’y a quasiment aucun changement spectroscopiquement notable, le 

complexe n’évoluant pas en présence d’oxygène. 

 

1.2.2. Etude en solution dans le dichlorométhane : 

 

Dans le cas du ClTPAFe(OTf)2, la réaction a aussi été suivie par UV-vis et RMN 1H. La 

Figure IV.14 montre l’évolution spectroscopique en fonction du temps. 

 

Le barbotage d’oxygène sec a pour effet de modifier légèrement l’allure des spectres qui 

restent quand même caractéristiques d’une espèce FeII spin fort. 

 

 

ClTPA.Fe(CH3CN)2
++, 2 (OTf )

UUVV--vviiss  __OO22__2244  hh  

OO22__2244  hh  

tt00  
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Figure IV. 14 : Suivi par RMN 1H de l’oxygénation du ClTPAFe(OTf)2 dans CD2Cl2 à Tamb 

      Cinétique multi longueur d’onde en haut à gauche sur 24h 

 

On observe de très faibles modifications avec une légère augmentation progressive de la 

densité optique entre 300 et 380 nm, sans qu’il semble particulièrement y avoir d’espèce 

intermédiaire détectée. Plus aucun changement spectroscopique n’est observé après 24 heures. 

Tout se passe comme s’il y avait une réaction très lente se bloquant au bout de quelques 

heures. Seule, la présence d’une espèce µ-oxo diferrique est mise en évidence, en très faibles 

quantités.  

 
 
Dans le cas du Cl2TPAFe(OTf)2, la réaction a aussi été suivie par UV-vis et RMN 1H. La 

Figure IV.15 montre l’évolution spectroscopique en fonction du temps. 

Après le barbotage d’oxygène sec et au bout de 24 heures, nous avons observé qu’il n’y a 

pratiquement aucun changement ni au niveau de la largeur des pics ni au niveau des 

déplacements chimiques. 

 

ClTPA.Fe(OTf)2 

OO22__2244  hh  

tt00  

UUVV--vviiss  __OO22__2244  hh  
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Figure IV. 15 : Suivi par RMN 1H de l’oxygénation du Cl2TPAFe(OTf)2 dans CD2Cl2 à Tamb 

      Cinétique multi longueur d’onde en haut à gauche sur 24h 

 

Ainsi dans le dichlorométhane, le complexe Cl2TPAFe(OTf)2 ne réagit pas de façon 

significative avec le dioxygène même après 24 heures. 

 

1.3. Réactivité des complexes de fer avec H2O2 en absence de substrat : 

 

Nous avons été amenés à étudier la réactivité de nos complexes avec le peroxyde d’hydrogène 

comme moyen de comparaison avec l’oxygène moléculaire en absence de substrat. Il s’agit ici 

de détecter la présence d’éventuelles espèces intermédiaires de structure hydroperoxyde 

ferrique, et d’en apprécier la stabilité. 

 

Pour suivre l’évolution spectroscopique en absence de substrat, on travaillera avec H2O2 à 

basse température comme il s’agit d’un oxydant plus puissant que l’oxygène.    

Les spectres de réactivité en UV-vis sont illustrés et explicités dans la suite. 

 

Cl2TPA.Fe(OTf)2 

UUVV--vviiss  __OO22__2244  hh  

tt00  

OO22__2244  hh  
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Cas des Complexes ClnTPAFeCl2 
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Figure IV. 16 : Suivi par spectroscopie UV-visible de la réaction avec H2O2  

        des complexes TPAFeCl2 et ClTPAFeCl2 dans CH3CN à -40 °C 

 TPAFeCl2     1eq    (C = 2.4 mM) 
 CH3CN, 233K, 4h 
 H2O2    0.5 eq = Quantité optimale 

ClTPAFeCl2     1eq   (C = 2.2 mM) 
CH3CN, 233K, 2h 
H2O2   0.5 eq = Quantité optimale 

Paramètres d’acquisition 

Paramètres d’acquisition 
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L’évolution des spectres des complexes à géométrie octaédrique (Figure IV. 16) montre 

qu’on a une évolution qualitativement semblable à celle observée avec l’oxygène : on observe 

une décroissance de la bande du Fer (II) suivi par la formation du µ-oxo binucléaire, tout se 

passe sans que l’on puisse détecter de quelconque intermédiaire réactionnel : on voit très bien 

un point isobestique bien défini. 

 

En ce qui concerne le complexe Cl2TPAFeCl2 (Figure IV. 17), on remarque au bout de 20 

minutes la formation rapide d’une espèce stable : le spectre reste identique et il n’évolue pas. 
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Figure IV. 17 : Suivi par spectroscopie UV-visible de la réaction avec H2O2  

         du complexes Cl2TPAFeCl2 dans CH3CN à -40 °C 

 

Le suivi de cette même réaction avec le Cl3TPAFeCl2 (Figure IV. 18), montre cette fois-ci la 

présence d’une espèce intermédiaire qui est moins stable et qui évolue vers le produit oxydé 

final. 

Cl2TPAFeCl2     1eq   (C = 2 mM) 
CH3CN, 233K, 20min 
H2O2   0.5 eq = Quantité optimale 
 
1 scan / 90s pendant 20min 
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Figure IV. 18 : Suivi par spectroscopie UV-visible de la réaction avec H2O2  

         du complexes Cl3TPAFeCl2 dans CH3CN à -40 °C 

 
Ce dernier présente les caractéristiques d’une espèce µ-oxo diferrique mais une abondante 

précipitation se produit dans la cuve : cette faible solubilité explique la relative faible intensité 

du spectre. 

  

Cas des Complexes ClnTPAFe(OTf)2 
 

La majeure différence observée entre la réactivité des complexes chlorures et triflates, c’est 

que les triflates ont tendance à former de manière générale avec les peroxydes des espèces 

intermédiaires FeIII alkyl ou hydro peroxo dans CH3CN à -40 °C [4]. 

NB : Aux températures basses, les bandes MLCT sont différentes de celles décrites au 

chapitre précédent. Ceci est attribué au phénomène de conversion de spin bien connu sur les 

complexes à ligands TPA [4].  

Les deux spectres de la Figure IV. 19 correspondent à l’oxydation à basse température avec 

H2O2 des complexes [TPAFe(CH3CN)2]2+ et [ClTPAFe(CH3CN)2]2+ et montrent l’apparition 

d’une bande large entre 450 et 650 nm dont les propriétés spectroscopiques caractérisent une 

espèce intermédiaire de type [TPAFe(OOH)]2+ [5]. 

Cl3TPAFeCl2     1eq   (C = 1.9 mM) 
CH3CN, 233K, 19h 
H2O2   0.5 eq = Quantité optimale 
 
1 scan / 3min pendant 1h 
1 scan / 10min pendant 18h 
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Figure IV. 19 : Suivi par spectroscopie UV-visible de la réaction avec H2O2  

        des complexes TPAFe(OTf)2 et ClTPAFe(OTf)2 dans CH3CN à -40 °C 

ClTPAFe(OTf)2     1eq   
(C = 1.5 mM) 
CH3CN, 233K, 3h 
H2O2   2.5 eq 

TPAFe(OTf)2     1eq   
(C = 1.5 mM) 
CH3CN, 233K, 4h 
H2O2   2 eq 

0

0,05

0,1

0,15

420 470 520 570 620 670 720

Réf : Lawrence Que, JACS 1997, 119, 5964 - 5965 

0

0,05

0,1

420 520 620 720

1 scan / 3min pendant 30min 
1 scan / 10min pendant 3h 30min 

1 scan / 3min pendant 30min 
1 scan / 10min pendant 2h 30min 
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Figure IV. 20 : Suivi par spectroscopie UV-visible de la réaction avec H2O2  

       des complexes Cl2TPAFe(OTf)2 et Cl3TPAFe(OTf)2 dans CH3CN à -40 °C 

Cl2TPAFe(OTf)2     1eq       
(C = 1.4 mM) 
CH3CN, 233K, 6h 
H2O2   2.5 eq 

Cl3TPAFe(OTf)2     1eq   
(C = 1.3 mM) 
CH3CN, 233K, 4h 
H2O2   3 eq 

0

0,05

0,1

480 530 580 630 680

1 scan / 3min pendant 30min 
1 scan / 10min pendant 5h 30min

1 scan / 3min pendant 30min 
1 scan / 10min pendant 3h 30min 
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Avec TPAFe(OTf)2, nous confirmons les spectres publiés par l’équipe de L. Que Jr. [5] qui 

présentent une absorption à λ = 538 nm, caractérisant l’espèce instable TPAFeIII(OOH). 

L’introduction d’halogènes sur le ligand permet de mettre en évidence la présence 

d’absorptions peu intenses et légèrement déplacées vers le rouge entre 550 et 600 nm. 

 

Des mesures complémentaires, en particulier par RPE, permettraient de confirmer que ces 

absorptions correspondent à des espèces hydroperoxydiques ferriques.  

Si tel est bien le cas, il semblerait que la génération de tels intermédiaires soit défavorisée 

avec des ligands électrodéficients.  

 

2. Réactivité des complexes de fer en présence de substrat : 

 

2.1. Réactivité avec H2O2 : 

 

Les conditions standard pour les réactions d’oxydation biomimétique impliquent de manière 

générale les peroxydes comme donneur d’oxygène [6].  

On a ainsi testé l’activité catalytique de nos composés en présence du peroxyde d’hydrogène 

et on comparera aussi la réactivité des complexes Cl0-3TPAFeCl2 et Cl0-3TPAFe(OTf)2.  

La réaction d’oxydation en présence de cyclohexane comme substrat est illustrée dans la 

Figure IV.21 : 

O

H2O2

ClnTPAFeX2 c.a. 0.2%

Solvant CH3CN

OH

 
 

Figure IV.21 : Conversion du cyclohexane en cyclohexanol/one avec H2O2 

 

Le Tableau IV.2 nous donne un aperçu sur les quantités (en équivalent TON) en terme de 

produits d’oxydation obtenus en utilisant nos complexes en tant que catalyseurs. 
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Complexe Cyclohexanol Cyclohexanone Total A/K 

X Cl OTf Cl OTf Cl OTf Cl OTf 

TPAFeX2 18.90 25.0 9.80 7.4 28.70 32.4 1.93 3.38 

ClTPAFeX2 18.10 15.9 7.80 3.9 25.90 19.8 2.32 3.84 

Cl2TPAFeX2 9.30 9.80 5.70 4.60 15.00 14.40 1.63 2.13 

Cl3TPAFeX2 1.20 2.70 1.10 1.20 2.30 3.90 1.09 2.25 

FeX2 3.50 13.50 2.20 4.30 5.70 17.80 1.59 3.14 

 
Tableau IV.2: Nombre de Turnover TON (produit. equiv./complexe. equiv.) 

           Cyclohexane/H2O2/complexe: 500/500/1. Temps d’addition H2O2: 4h30 

 

Nous avons choisi de travailler en gros excès d’oxydant, afin d’obtenir le maximum de 

turnover. Ce point sera abordé en partie discussion. 

On note que les complexes à contre-anions faiblement coordinants tels que les triflates ou les 

perchlorates sont généralement les plus utilisés en catalyse biomimétique avec H2O2 [6,7].  

En effet, on remarque que certains de nos complexes triflates semblent donner un rendement 

légèrement supérieur aux complexes chlorures. 

On note aussi qu’une étude précédente a répercuté l'effet de la γ-nitro substitution du ligand 

sur l'activité des complexes de fer. Une diminution de l'activité du catalyseur est observée [3]. 

Nous avons ainsi suivi la même démarche pour la série des complexes ClnTPAFeCl2              

et ClnTPAFe(OTf)2 et nous observons une même tendance, c'est-à-dire une diminution de 

l'activité avec l’augmentation du degré de substitution, s’accompagnant d’une légère 

augmentation du rapport A/K (Alcool/Cétone) en utilisant les ligands monosubstitués.  

 

2.2. Réactivité avec l’oxygène moléculaire O2 : 

 

La réactivité de systèmes actifs en catalyse impliquant le couple Fe(II)/H2O2 est très bien 

documentée dans la littérature [5,6,9,10], et on s’intéresse dans notre laboratoire plutôt à la 

chimie biomimétique mettant en jeu l’oxydation de substrats directement avec l’oxygène. 

C’est une chimie qui est restée pendant des années très contreversée surtout au niveau des 

considérations mécanistiques. A l’origine la chimie dite de GifIV (système Fe/Zn/Pyridine) 

était présumée mettre en œuvre des espèces métal-oxo. Il a par la suite été montré qu’il s’agit 

d’un processus radicalaire [8,11,12]. Ceci la différencie de nombreuses réactions d’oxydation de 
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substrats organiques par des protéines contenant des sites actifs à centre métallique, en 

particulier à fer non hémique [13-16]. 

 

2.2.1. Influence du changement de solvant sur la réactivité avec O2 : 

 

Vu que les complexes triflates apparaissent inertes vis-à-vis de l’oxygène en spectroscopie 

UV-visible, seuls les complexes dichloroferreux seront testés. 

 

Réactivité avec O2 dans l’acétonitrile 

 

Les complexes Cl0-3TPAFeCl2 étant sensibles à l’oxygène, leur réactivité a été donc testée en 

présence de cyclohexane. Le complexe parent TPAFeCl2, octaédrique et sensible à l’oxygène, 

a été aussi étudié. On dissout une quantité de 3 µmol de chaque complexe dans 2 mL de 

CH3CN distillé et dégazé. On introduit par la suite 0.35 mL de cyclohexane en présence de 

dioxygène pendant 5 heures. Trois conditions différentes ont été examinées : i) le mélange a 

été gardé sous agitation pendant le temps de la réaction ; ii) deux gouttes d'amalgame de zinc 

ont été introduites avant l'addition de O2 ; iii) 50 µL d'acide acétique puis deux gouttes 

d'amalgame de zinc ont été ajoutés avant l'addition de O2. À la fin du temps de la réaction le 

mélange a été filtré et analysé par chromatographie en phase gazeuse. 

Dans les conditions i) et ii), seulement des quantités minimes de produits d'oxydation à l’état 

de trace sont aperçues dans la limite de détection de la GC, indiquant la quasi-absence de 

réaction. 

En présence simultanée d'amalgame de zinc et d’acétique acide, c'est-à-dire les conditions iii), 

on observe une conversion du cyclohexane (Figure IV.22) en un mélange de cyclohexanol   

et de cyclohexanone. 

 

O

O2

ClnTPAFeCl2 c.a. 0.1%

CH3CN, AcOH, red

OH

 
 

Figure IV.22 : Conversion du cyclohexane en cyclohexanol/one en présence de O2, 

          AcOH, ZnHg (red) et ClnTPAFeCl2 (0 ≤ n ≤ 3). 
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Même si TPAFeCl2 et ClTPAFeCl2 donnent une transformation sensiblement sur- 

stoechiométrique, cette réaction ne peut pas être qualifiée comme "catalytique" au sense 

habituel du terme. Comme indiqué dans le Tableau IV.3, une petite quantité significative du 

substrat est convertie par les deux complexes TPAFeCl2 et ClTPAFeCl2 qui possèdent une 

géométrie octaédrique en solution et avec lesquels on a observé une réactivité lente avec le 

dioxygène en absence de substrat. Pour les complexes pentacoordinés Cl2TPAFeCl2              

et Cl3TPAFeCl2 cinétiquement plus réactifs avec le dioxygène, on remarque qu’ils sont moins 

efficaces et moins sélectifs. On note aussi qu'une réactivité très limitée a été observée en 

utilisant  directement le sel de fer FeCl2. Finalement, une expérience à blanc a été effectuée en 

absence de complexe de fer : aucune conversion n'a été observée. 

 
Complexe Cyclohexanol Cyclohexanone Total A/K 

TPAFeCl2 1.57 0.50 2.07 3.14 

ClTPAFeCl2 0.84 0.30 1.14 2.80 

Cl2TPAFeCl2 0.35 0.18 0.53 1.94 

Cl3TPAFeCl2 0.31 0.15 0.46 2.06 

FeCl2 0.23 0.06 0.29 3.83 

 

Tableau IV.3 : Nombre de Turnover TON (produit. equiv./complexe. equiv.) observé avec la 

                     réaction O2/ZnHg. Cyclohexane/AcOH/complexe: 1100/300/1. TRéaction: 5 h. 

 
On remarque ici qu’on a qualitativement la même tendance observée avec la réaction au 

peroxyde d’hydrogène à savoir la décroissance de l’activité en fonction de l’augmentation du 

degré de substitution du ligand.  

 

Réactivité avec O2 dans la pyridine 

 

Nous venons de montrer que la présence simultanée d’une source de proton et une source 

d’électron est indispensable pour mettre en œuvre une réactivité avec l’oxygène moléculaire. 

Cette réactivité reste toutefois assez limitée et il nous a semblé intéressant de nous placer dans 

des conditions comparables à celles décrites dans les systèmes dits "de Gif". Nous avons 

simplement remplacé l’acétonitrile par de la pyridine (Tableau IV.4). Ce faisant, on observe 

un changement majeur au niveau du taux de conversion et de la distribution des produits 

d’oxydation. 
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Complexe Cyclohexanol Cyclohexanone Total A/K 

TPAFeCl2 2.04 13.09 15.13 0.15 

ClTPAFeCl2 3.38 14.98 18.36 0.22 

Cl2TPAFeCl2 2.66 21.04 23.70 0.12 

Cl3TPAFeCl2 2.88 23.40 26.28 0.12 

FeCl2 0.48 2.86 3.34 0.16 

Tableau IV.4 : Nombre de Turnover TON (produit. equiv./complexe. equiv.) observé avec la 

                     réaction O2/ZnHg/Pyridine. Cyclohexane/AcOH/complexe: 1100/300/1. TR: 5 h. 

 

Trois points importants à noter : 

1) l’efficacité (le taux de conversion) est largement accrue ; passant de 2 à 15 TON de 

l’acétonitrile à la pyridine pour TPAFeCl2. 

2) l’effet inverse de celui précédemment décrit avec O2 est observé, à savoir que 

l’activité augmente avec le degré de substitution du ligand. 

3) enfin, on note une inversion de sélectivité et une production de cétone favorisée, avec 

un rapport cétone/alcool supérieur à 6 (A/K = 0.15).  

 

Nous avons aussi travaillé dans une situation intermédiaire, et testé la réactivité du complexe 

TPAFeCl2 dans l’acétonitrile comme solvant, en présence d’un mélange Pyridine/AcOH 1:1 

pour voir simplement l’influence de l’acétate de pyridinium sur le cours de la réaction 

(l’acétate de pyridinium est un composé mal défini en équilibre avec ses formes acide/base 

conjuguées [20,21]). 

 

La variation de la distribution et le taux de conversion des produits d’oxydation entre ces 

différentes conditions sont ainsi récapitulés dans le schéma de la Figure IV.23. 
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Figure IV.23 : Variation de la distribution et le taux de conversion entre cyclohexanol/one 

 

Les valeurs des turnovers observées pour cette réaction pour le complexe TPAFeCl2 dans ces 

différentes conditions expérimentales sont regroupées dans le Tableau IV.5. 

 
Complexe Cyclohexanol Cyclohexanone Total A/K 

TPAFeCl2/CH3CN 1.57 0.50 2.07 3.14 

TPAFeCl2/CH3CN (*) 
+ PyHOAc 

1.41 1.60 3.01 0.88 

TPAFeCl2/pyridine 2.04 13.09 15.13 0.15 

FeCl2/CH3CN 0.23 0.06 0.29 3.83 

FeCl2/pyridine 0.48 2.86 3.34 0.16 

 
Tableau IV.5 : Nombre de Turnover TON observé dans le système O2/AcOH/ZnHg (red) 

      avec TPAFeCl2 et FeCl2 en fonction des conditions du solvant 

    (*) : Cyclohexane/AcOH/pyridine/complexe: 1100/300/300/1 

 
On note que quand on travaille dans l’acétonitrile comme solvant en présence d’un mélange 

équimolaire de pyridine et d’acide acétique, il en résulte une très légère augmentation de 
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l’activité. On observe également un changement significatif de la sélectivité et la balance 

cyclohexanol/one atteint approximativement la valeur de 1/1. 

 

2.2.2. Régiosélectivité et réactivité avec O2 en présence de l’adamantane : 

 

On peut avoir une idée sur la nature de certaines espèces oxydantes par l’étude de la réaction 

de compétition intramoléculaire dans l’oxydation de l’adamantane (Figure IV.24). Cet alcane 

contient des liaisons C-H portées par des carbones secondaires et tertiaires.  

La régiosélectivité est paramétrée comme un rapport de réactivité du carbone tertiaire sur le 

carbone secondaire : 3°/2°. Celui-ci est obtenu en divisant la quantité de 1-adamantanol par la 

somme de 2-adamantanol et 2-adamantanone, résultat ensuite multiplié par 3 pour normaliser 

la valeur au nombre total de C-H secondaires [9]. 

 

OOH
OH

TPAFeCl2 0.1 %, Zn/Hg, AcOH
+ O2

 
 

Figure IV.24 : Oxydation de l’adamantane dans le système O2/AcOH/ZnHg 

 
 
Pour cela, nous avons choisi de travailler avec le complexe parent TPAFeCl2 comme 

référence. Les résultats sont indiqués dans le Tableau IV.6 : 

 
 1-adamantanol 2-adamantanol 2-adamantanone 3°/2° 

TPAFeCl2/CH3CN 2.51 0.74 0.58 5.7 

TPAFeCl2/pyridine 2.60 0.69 3.47 1.8 

 
Tableau IV.6 : Nombre de Turnover TON observé pour l’oxydation de l’adamantane  

  dans le système O2/AcOH/ZnHg avec le complexe TPAFeCl2  

  3°/2° = 3 x (1-adamantanol)/(2-adamantanol + 2-adamantanone). 

 

Le rapport 3°/2° = 5.7 dans CH3CN avec le système O2/AcOH/ZnHg diffère significativement 

de celui obtenu quand on a un mécanisme faisant intervenir les radicaux OH•  [17,18] où la 

valeur du rapport est typiquement proche de 2 [19].  
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Par ailleurs la présence d’une grande quantité de 2-adamantanone lorsque la pyridine est 

utilisée suggère fortement l’implication dans ce cas d’un mécanisme radicalaire. 

 

2.2.3. Système O2/AcOH/ZnHg avec un piège à radicaux (spin trap) en RPE : 

 

Afin de mieux comprendre les mécanismes de la réaction, nous avons effectué l'oxygénation 

dans l’acétonitrile et dans la pyridine en présence de 5,5-dimethyl-1-pyrroline-N-oxide 

(DMPO), un piège à radicaux généralement utilisé en RPE pour détecter la présence des ions 

superoxyde O2
•– ou de radicaux OH• [22,23], comme indiqué ci-après dans le schéma de la 

Figure IV.25 : 

 

 
 

Figure IV.25 : Spectre RPE à température ambiante obtenu pour notre système en présence  

         de DMPO comme piège à radicaux. Ratio DMPO:complexe = 50:3 

L’expérience a été élaborée avant (spectre vert) et après barbotage de O2 (spectre rouge) 

 

Nous avons ajouté à la solution contenant le substrat du DMPO puis barboté de l’oxygène 

dans le milieu. Le mélange a été gardé sous agitation pendant cinq minutes puis on a prélevé 
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50 µL de la solution dans un capillaire placé immédiatement dans la cavité du dispositif RPE. 

Les mesures ont été réalisées à température ambiante.  

Les résultats de la Figure IV.25 montrent que l’on n’observe aucun signal significatif en 

absence d'oxygène, dans les deux cas étudiés. Objectivement, aucune espèce radicalaire 

persistante n’est détectée dans l’acétonitrile après l'introduction d'oxygène. Cela n’est pas le 

cas lorsqu’on travaille dans la pyridine : un signal intense est mis en évidence, correspondant 

à une espèce active oxygénée piégée par le DMPO, indiquant la présence conjointe d'anion 

superoxyde O2
•–, de radical OH• et d’éventuels produits de conversion. 

 

Des expériences RPE ont été aussi réalisées à basse température mais n'ont permis la 

détection d'aucun composé paramagnétique, tel qu’une éventuelle espèce hydroperoxyde 

ferrique.  

Alors que nous n’envisagions pas de détecter la présence de telles espèces dans la pyridine, 

leur absence dans l’acétonitrile n’est pas non plus surprenante, du fait de leur caractère 

instable dans ces conditions [5]. 
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Discussion : 

Réactivité sans substrat 

Nous venons de  montrer dans la 1ère partie de ce chapitre que nous disposons d’une gamme 

de complexes de fer qui présentent des réactivités tout à fait différentes vis-à-vis de l’oxygène 

moléculaire en terme de cinétique d’une part, et d’aptitude à former des espèces 

intermédiaires d’autre part.  

Nous avons mentionné en introduction de ce chapitre la présence, au sein de complexes 

dichloroferreux hexacoordinés, de deux étapes cinétiques dans la conversion en complexe      

µ-oxo diferrique. 

Des résultats récents du laboratoire montrent que la coordination de l’oxygène au métal est un 

pré-requis, et que dans le cas de complexes hexacoordinés, celle-ci requiert la dissociation 

d’une des liaisons métal-ligand (probablement la liaison Fe-Cl) [29]. 

L’un des premiers acquis de ce travail est de pointer la corrélation entre les valeurs des 

constantes cinétiques et les paramètres de distorsion (Tableau IV.7). 

 
Complexes k1 [h-1] k2 [h-1] ρ = φ x θ 
TPAFeCl2 0.68 0.087 20.8 

FTPAFeCl2 (réf. 2) 0.49 0.094 30.3 
ClTPAFeCl2 0.38 0.052 74.8 
ITPAFeCl2 5.18 0.40 84.3 

F2TPAFeCl2 (réf. 2) 7.90 0.61 176.1 
 

Tableau IV.7 : Paramètre de distorsion ρ et les valeur des constantes cinétiques k1 et k2 

 

Il y a donc, dans la réactivité, importance de l’acidité de Lewis du centre métallique, mais les 

paramètres structuraux sont loin d’être négligeables ! Ils influent sur la dissociation du 

polyèdre de coordination. 

 

Un autre acquis de ce travail est de pointer la différence de réactivité entre complexes hexa   

et pentacoordinés : de façon attendue les seconds réagissent plus vite, mais il semble qu’il soit 

possible de mettre en évidence la présence d’une étape intermédiaire détectable 

spectroscopiquement lors du processus d’oxygénation.  

Nous y reviendrons dans le chapitre suivant. 
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Enfin, nous confirmons l’absence de réactivité sur O2 des complexes à ligands triflate : dans 

l’acétonitrile, des espèces cationiques insensibles à l’oxygène sont obtenues ; dans le 

dichlorométhane, la réactivité s’avère trop faible. 

 

Le mécanisme général que nous postulons pour la formation des espèces µ-oxo binucléaires a 

été adapté à partir du schéma (Figure IV.26) publié en chimie des porphyrines [1, 2, 24]. 

 

Figure IV.26 : Adaptation du schéma d’autooxydation des complexes TPA sensibles à O2 

Les quatre étapes clés dans ce mécanisme sont : i) la formation d’un adduit fer-dioxygène, 

désigné intermédiaire "oxy" A ; ii) la formation des espèces µ-peroxo diferrique B par 

réaction de l'oxy avec 1 eq. du précurseur ferreux ; iii) le clivage de la liaison O-O dans le µ- 

peroxo diferrique pour donner 2 eqs. de Fe(IV)=O présentés comme espèces oxo ferryl  C ; et 

iv) la réaction d'un oxo ferryl avec un précurseur ferreux pour donner finalement le composé 

µ-oxo diferrique. Nous avons déjà démontré qu'en présence d'amalgame de zinc, le µ-oxo 

diferrique peut être aisément transformé en composé ou précurseur ferreux mononucléaire 

initial [2].  

 

Trois espèces dans ce mécanisme sont potentiellement intéressantes pour la réactivité : a) 

l'oxo-ferryl, avec un pouvoir oxydant important et qui pourrait réaliser l'activation des liaisons 

C-H sans protons ; b) la moitié du µ-peroxo pourrait être converti en hydroperoxyde ferrique, 

et avec l'apport d'une source de proton peut certainement devenir réactif ; c) la forme oxy, qui 

conduit après protonation à un composé ferrique et un radical HO2
•,  donnant donc une chimie 

radicalaire. 
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Réactivité avec substrat 

 

Nous avons testé l’activité catalytique de nos complexes avec le peroxyde d’hydrogène en 

présence de cyclohexane. Nous avons obtenu des résultats qui sont conformes à ce qui est 

publié dans la littérature, avec d’autres complexes analogues, au niveau de l’activité 

catalytique et de la sélectivité [3].  

Nous avons constaté qu’il n’y pas une grande différence d'efficacité entre les complexes 

FeCl2 et les complexes triflates qui sont légèrement meilleurs dans notre cas. 

A première vue, ceci contredirait une étude qui a reporté qu’il peut y avoir une grande 

différence de sélectivité entre certains complexes à ligands chlorures et quelques complexes 

bicationiques à contre-anion faiblement coordinant [30] ; mais il est utile ici de rappeler que la 

diminution de la sélectivité comme une conséquence directe de l’augmentation de la quantité 

d'oxydant est bien connue dans la littérature [5]. Ainsi, cette faible différence d'activité entre 

ces deux types de complexes est certainement due à l'utilisation du gros excès d’oxydant. 

 

On a ensuite étudié la réactivité des complexes au chlorure de fer qui sont sensibles à 

l’oxygène en présence de cyclohexane dans un système Complexes/O2/AcOH/ZnHg. On a 

signalé au début que la présence conjointe d’une source de protons et d’électrons était cruciale 

pour avoir une réactivité correcte. On a montré que dans l’acétonitrile, on a des conversions 

relativement faibles majoritairement vers la forme alcool du substrat ; les complexes 

octaédriques donnent des rendements sur-stoechiométriques tandis que les autres complexes 

pentacoordinés ont une réactivité médiocre.  

Par ailleurs, en travaillant dans la pyridine on a des conversions modérées avec une inversion 

de la sélectivité pour donner préférentiellement la forme cétone. 

 

Notre investigation s’est ensuite dirigée vers les considérations mécanistiques. L’oxydation de 

l’adamantane nous a permis de confirmer la présence d’un important effet de solvant. 

Dans un deuxième temps, nous avons tenté de détecter des espèces intermédiaires par RPE. 

L’effet de solvant est ici particulièrement évident ; dans la pyridine, et seulement dans ce 

solvant, des radicaux oxygénés sont détectés. Rien de tel n’est visible dans l’acétonitrile. 

Il y a donc deux mécanismes réactionnels différents. 
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- Rôle des protons : 

Sachant qu’il nous faut : un réducteur, de l’oxygène et des protons, nous nous sommes posés 

la question de savoir quelles espèces pourraient être sensibles aux protons dans notre milieu. 

 
i) la forme mésomère de l’adduit oxygéné A peut s’écrire comme une espèce superoxyde 

ferrique selon le schéma de la Figure IV.27 : 

 
Figure IV.27 : Les formes “oxy-Fe(II)” peuvent aussi s’écrire comme des espèces  

                     “superoxo-Fe(III)” conduisant au radical HO2
• en milieu protique 

La présence donc d'une source de protons dans le milieu causera la protonation de l'ion 

superoxyde pour donner lieu au radical HO2
• ; et dans ce cas on aura une contribution qui sera 

absolument radicalaire. 

ii) les espèces intermédiaires µ-peroxo B, dont les formes mésomères peuvent être formulées 

comme indiqué dans la Figure IV.28, sont aussi probablement protonées pour donner la 

forme hydroperoxyde D : 

 
Figure IV.28 : Le µ-peroxo diferrique peut aussi être écrit sous la forme  

“ Fe(III)-peroxoferrique ” donnant deux espèces après protonation :  
un composé hydroperoxoferrique D, et un autre dérivé ferrique 
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Les espèces hydroperoxyde ferrique D sont connues dans la littérature, elles sont 

généralement obtenues à partir de H2O2 et de complexes Fe(II) ou Fe(III) et peuvent parfois être 

spectroscopiquement détectées à basse température [5-7,10,25]. 

Considérant l'oxygène moléculaire, deux rapports récents décrivent la caractérisation 

spectroscopique de ces espèces à partir de O2, de protons et un réducteur externe [26,27]. Nous 

pensons ainsi dans notre cas, que la protonation du µ-peroxo B donnant les espèces D 

potentiellement actives (et d’autre composé ferrique) semble être une hypothèse crédible. 

Par ailleurs, on peut aussi écrire la forme mésomère de l'espèce D hydroperoxyde ferrique 

comme un composé ferrique plus la première forme déprotonée du peroxyde d’hydrogène : 

 

La chimie du peroxyde d’hydrogène est bien connue dans la littérature [31] et il est très 

important de rappeler ici que dans la pyridine, pas dans l’acétonitrile, l'anion hydroperoxyde 

se décompose en O2
•– et HO• [32] selon la réaction suivante : 

 

 HO2
-  + H2O2                               O2

.-+ OH. + H2O
pyridine

 
 

Nous venons de voir que notre milieu réactionnel contient des espèces peroxydiques, des 

anions hydroperoxydes et aussi éventuellement des traces d’eau oxygénée, provenant de la 

réduction d’oxygène coordinné en milieu protique. Ainsi dans la pyridine, on peut ici 

expliquer clairement la voie radicalaire avec la formation de cétone comme produit 

majoritaire. 

 

 

- Proposition de mécanisme : 

Le résultat principal de cette étude concerne donc le transfert d’atome d’oxygène à partir 

d’oxygène moléculaire O2 vers un substrat inactivé. 

 

Le schéma de la Figure IV.29 représente les différents mécanismes possibles qui sont 

compatibles avec nos observations expérimentales. 

LnFe(III)(O2H) [(LnFe(III))+, (HO2
-)]
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Figure IV.29 : Autooxydation de composés ferreux en absence de protons (en jaune) et les 

deux différents mécanismes de chimie radicalaire et de conversion de cyclohexane en 

cyclohexanol/one en présence de protons. 

 
 

En absence de protons et malgré l’existence des espèces C oxo-ferryl potentiellement actives 

on n’a rien d'autre que la formation de l’espèce µ-oxo diferrique (voie I : inactivation par 

formation de µ-oxo). En présence d'acide,  on a une certaine conversion : qualitativement 

(mais non quantitativement), une réactivité similaire à celle à partir de H2O2 est observée dans 

l’acétonitrile. Ceci suggère l’implication d’espèces actives analogues, de type 

hydroperoxydique D. La voie II dite « biomimétique » est alors favorisée. 

 

Finalement, la présence de pyridine a pour effet d’initier une réaction de type radicalaire. La 

voie III est ici observée. 

 

Pourquoi et comment la pyridine réagit-elle sur les hydroperoxydes pour générer des 

radicaux ? Est-ce une question de basicité, de coordination au métal dans notre cas, ou 

d’autres considérations doivent-elles être prises en comptes ? 
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Dans la pyridine, tout l’acide acétique est sous forme d’acétate de pyridinium. Ceci n’est pas 

le cas lorsque l’on travaille en présence d’une petite quantité d’un mélange 1:1 

AcOH/pyridine, dans lequel l’acide est partiellement dissocié.  

 

Peut-on jouer sur la basicité de la pyridine et, par exemple, travailler dans la 

pentafluoropyridine, nettement moins basique ? 

La chimie de Gif semble encore garder ses secrets… 
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Cinquième chapitre 
 
 

Détection et caractérisation d’une espèce intermédiaire  
dans la conversion LFeII  LFeIII-O-FeIIIL 
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Introduction : 

 

Nous avons montré dans le chapitre précèdent que l’autoxydation des complexes ferreux de 

types TPA implique la coordination de l’oxygène au métal, sachant que la  simple réduction 

du dioxygène (E° = - 0.73 V) par sphère externe est totalement exclue [1] en considérant les 

couples rédox de nos complexes qui sont largement positifs. 

 

Une fois l’oxygène coordiné, plusieurs espèces actives peuvent être mises en jeu telles qu’un 

adduit oxy fer-oxygène, ou des espèces µ-peroxo diferriques ainsi que cela est montré à la 

Figure IV.26. 

Des espèces (hydro)peroxo ferriques ont été aussi décrites dans plusieurs études pour 

représenter l’état oxygéné du pigment respiratoire de l’hémérythrine par exemple [2-4].  

Dans le développement de stratégies pour la synthèse de modèles à bas poids moléculaire 

d’hémoglobines et de myoglobines, il a été évoqué que la protection stérique du site ferreux 

était utile pour empêcher une autoxydation passant par le biais des intermédiaires µ-peroxo 

Fe-OO-Fe [5]. 

 

Par ailleurs, les exemples d’espèce FeII-O2 mononucléaire non hémique sont quasiment 

inconnus dans la littérature. Nous connaissons par contre plusieurs modèles [7-10] issus de la 

chimie des porphyrines, mimant l’oxyhémoglobine et l’oxymyoglobine où il a été démontré 

que la géométrie « side on » 

Fe
O

O envisagée par Griffith était exclue au niveau des dérivées 

FerII porphyriniques pour des raisons stériques et électroniques favorisant plutôt la 

conformation angulaire Fe O

O

 « end on » proposée par Pauling [6].      

 

Pour revenir à notre étude, nous avons vu au cours du chapitre précédent que dans le cas des 

complexes à géométrie encombrée par α-substitution du ligand avec des halogènes, 

l’évolution du spectre UV-visible observée dans la réaction d’oxygénation ne se produit pas 

de façon monotone : tout se passe comme si une espèce intermédiaire pouvait être détectée. 

En gardant cette observation en mémoire, nous avons utilisé le complexe α-Br2TPAFeCl2, 

bien connu au laboratoire, pour tenter de comprendre un peu mieux cette réaction 

d’oxygénation.   
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Nous essayons donc dans ce chapitre d’étudier les conditions expérimentales qui permettent la 

détection et la stabilisation d’une espèce intermédiaire. 

 

Nous utilisons pour ce faire la gamme de techniques spectroscopiques accessibles au 

laboratoire, ainsi que, par l’intermédiaire de collaborations, la spectroscopie Infra-Rouge et la 

spectrométrie Mössbauer. 

 

Au final, nous comparons les données cinétiques de α-Br2TPAFeCl2 avec celles issues du 

complexe γ-Br2TPAFeCl2, qui ne diffère du premier que par la position des atomes de brome 

sur le tripode. 
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1. Quelles sont les conditions qui peuvent favoriser la détection et la stabilisation 

d’espèce intermédiaire : Etude du complexe α-Br2TPAFeCl2 en UV-vis et choix du 

solvant : 

 

1.1. Généralités : 

 

Plusieurs solvants organiques ont été utilisés pour effectuer des tests préliminaires et évaluer 

le comportement en solution du complexe ; le but étant d’avoir un compromis entre une bonne 

solubilité pour pouvoir étudier ce complexe par d’autres méthodes spectroscopiques qui 

nécessitent des concentrations plus élevées, et de ne pas avoir une absorbance importante dans 

la gamme de longueur d’onde des transitions métal-ligand.     

Il nous a donc fallu préparer des solutions saturées de complexe. Notre choix s’est porté sur 

six solvants organiques très courants : l’acétonitrile, le nitrométhane, le dichlorométhane, 

l’acétone, le DMSO et le tétrahydrofurane (THF). 

L’estimation des valeurs de la concentration maximale en fonction du solvant est donnée dans 

le tableau suivant :  

 

Solvant Estimation de Cmax 
(mmol.L-1) 

THF 0.46 

DMSO 153 

Dichlorométhane 13.30 

Nitrométhane 14.40 

Acétonitrile 0.41 

Acétone 6.40 

 

Tableau V.1 : Concentration maximale du complexe α-Br2TPAFeCl2 en fonction du solvant 

 

Les solvants DMSO, nitrométhane et acétone, absorbent en UV-vis entre 200 et 300 nm. Les 

études spectroscopiques seront donc limitées à l’observation des transitions MLCT dans ces 

solvants. On note que le complexe présente une très bonne solubilité dans le nitrométhane, 

dichlorométhane, le DMSO et l’acétone. 
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On a ensuite testé la réaction d’oxygénation du complexe en enregistrant l’évolution des 

spectres multi-longueur d’onde dans ces différents solvants. 

Les spectres sont illustrés et explicités dans la suite. 

 

1.2. Evolution dans le dichlorométhane et le nitrométhane 
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Figure V.1 : Evolution avec O2 dans le dichlorométhane (A)  

  et le nitrométhane (B) à température ambiante 
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Pour la cinétique d’oxygénation du complexe Br2TPAFeCl2 dans le dichlorométhane, on a 

une augmentation de la densité optique entre 300 et 450 nm avec un plateau situé entre 320 

nm et 350 nm, mais au bout d’une heure, on observe une décroissance de l’absorbance due à 

la précipitation de  l’espèce finale μ-oxo qui est faiblement soluble. 

Il y a une évolution monotone du spectre. 

Pour le nitrométhane, la saturation du signal entre 270 et 360 nm ne permet pas d’observer 

une évolution claire du spectre au cours de la réaction. 

 
Nous ne pouvons rien dire pour le moment sur la présence ou non d’une espèce intermédiaire 

lors de l’oxydation du complexe dans CH2Cl2 et le CH3NO2. La même étude sera menée 

ultérieurement par RMN 1H paramagnétique. 

 

1.3. Evolution dans le diméthylsulfoxyde 

 

 
 
 

Figure V.2 : Evolution avec O2 dans le diméthylsulfoxyde 
 
 
La réaction d’oxygénation du complexe dans le DMSO est très rapide. Elle se déroule en une 

seule étape avec l’apparition d’une nouvelle espèce au bout de quelques minutes. On observe 

la formation de bandes à 326 et 386 nm qui sont caractéristiques d’une espèce μ-oxo.  

Longueur d’onde (nm) 

DMSO 

1 scan / 3 minutes sur 1 heure 
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Le DMSO est un solvant dissociant qui est très difficile à sécher. Il faut noter que nous avons 

utilisé un solvant commercial, certainement contaminé par de l’eau. 

 

1.4. Evolution dans l’acétone et le THF 

 
 
 

 
 

 
Figure V.3 : Evolution avec O2 dans l’acétone (A) et le THF (B) 

 

La réaction d’oxydation dans l’acétone est très limitée, on n’a aucun changement dans l’allure 

du spectre pendant 12h. La saturation du signal due au solvant nous empêche d’observer les 

(A) 

(B) 

Longueur d’onde (nm) 

Longueur d’onde (nm) 

Acétone 

THF 

Spectre invariable pendant 12 heures 
après oxygénation 

1 scan / 3 minutes sur 1 heure 

1 scan / 15 minutes sur 1 heure 
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bandes se trouvant en dessous de 310 nm. Dans le cas du THF, la réaction est rapide et on 

commence déjà à voir l’apparition du µ-oxo au bout de quelques minutes avec la formation de 

bandes à 270 et 370 nm. On observe une évolution en une seule étape sans intermédiaire 

réactionnel spectroscopiquement détectable. 

 

1.5. Evolution dans l’acétonitrile 

 

1.5.1. Evolution à température ambiante 

 

Il s’agit ici du solvant le plus courant, utilisé en chimie d’oxydation biomimétique. Ces 

conditions ont été extensivement étudiées au laboratoire. 

 

 
Figure V.4 : Evolution avec O2 dans l’acétonitrile 

 

L’évolution nous montre que la réaction d’oxygénation du complexe se déroule en deux 

étapes spectroscopiquement distinctes. On détecte la présence d’un spectre intermédiaire très 

similaire à ceux observés à partir des complexes à ligands dichloré et diiodé.  

Nous allons essayer dans la suite de stabiliser et caractériser cette espèce par différentes 

techniques spectroscopiques. 
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1.5.2. Evolution à T = - 10 °C 

 

Afin de tenter la stabilisation de cette espèce dans l’acétonitrile, nous avons travaillé à basse 

température en UV-vis. 

 

 
Figure V.5 : Evolution avec O2 dans l’acétonitrile à -10 °C 

 

La Figure V.5 montre qu’on arrive à bloquer la première étape à -10 °C. On note que cette 

espèce stabilisée est très sensible aux traces d’acides dans la cuve.  

Ainsi, l’addition d’un équivalent d’acide acétique à cette espèce à 263 K permet-elle de la 

convertir immédiatement en complexe µ-oxo diferrique.  

 

Ceci est très important et nous indique qu’il s’agit donc d’une espèce à caractère basique qui 

sera instantanément convertie en produit binucléaire final µ-oxo en cas de présence de proton 

dans le milieu ainsi qu’on peut le voir sur la Figure V.6. 
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Figure V.6 : Evolution de la forme intermédiaire à -10 °C en présence d’acide acétique 

 

 

 

2. Tentatives de détection d’espèce intermédiaire par d’autres spectroscopies : 

 

2.1. Spectroscopie RMN 1H paramagnétique : 

 

Nous avons entrepris le suivi de la cinétique d’oxygénation en RMN du complexe à ligand α-

Bromé afin de mettre en évidence ou non la présence d’une espèce intermédiaire entre le 

complexe α-Br2TPAFeCl2 et le dérivé µ-oxo final. 

 

Nous utiliserons les solvants CD2Cl2, CD3NO2 et CD3CN. Ces mesures en RMN 

paramagnétique vont nous permettre éventuellement d’avoir une idée sur l’état de spin du fer 

se trouvant dans cet intermédiaire s’il est détectable. 
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2.1.1. Evolution dans le dichlorométhane et le nitrométhane deutériés 

 

Les évolutions spectroscopiques sont présentées ci-dessous : 

 

Figure V.7a : Evolution avec O2 dans le CD2Cl2 (A) pendant 3 heures  

 

 
Figure V.7b : Evolution avec O2 dans le CD3NO2 (B) pendant 4 heures 

(A) 

(B) 
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Dans le cas du CD2Cl2 on observe au cours de la cinétique une légère diminution de 

l’intensité des signaux paramagnétiques, mais nous n’avons pas de réel changement entre le 

spectre de départ et le spectre au bout de 3 heures. 

Par ailleurs dans CD3NO2, on observe aussi la diminution des signaux paramagnétiques 

jusqu’à leur disparition totale. On observe l’élargissement des signaux et un très léger 

déplacement (Δδ ∼ 2 à 3 ppm) vers les champs faibles entre le spectre à t = 0 min et les 

spectres qui suivent. 

La valeur de la variation Δδ est presque du même ordre de grandeur que la limite de la 

résolution d’un spectre RMN paramagnétique ; ces petits changements restent quand même 

peu significatifs. La diminution des signaux reflète la formation de l’espèce finale µ-oxo. 

Mais il y reste encore ambiguïté quant à savoir s’il existe vraiment un intermédiaire 

réactionnel entre t = 0 et t = 4h.  

 

2.1.2. Evolution dans l’acétonitrile deutérié 

 

Nous avons ici volontairement travaillé à température ambiante. Les spectres sont présentés 

sur la Figure V.8. 

 
Figure V.8 : Evolution avec O2 dans le CD3CN 

avant oxydation 

1 h O2 

6 h O2 

18 h O2 

24 h O2 

100 % 

8 % 

3 % 

1 % 

1 % 

µ-oxo,  
complexe asymétrique 
Augmente avec le temps 

Ressemble plus à Fe(II) qu’à Fe(III)! 
Disparaît avec le temps.   
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On constate que la cinétique dans l’acétonitrile est totalement différente de ce qui est observé 

dans les autres solvants étudiés précédemment.  

 

On peut distinguer entre le premier spectre qui correspond à l’espèce réduite et les autres 

spectres qui suivent un véritable changement avec un déplacement des pics vers les champs 

faibles qui est significativement marqué.  

On a toujours une diminution des pics dans la zone paramagnétique et on voit apparaître la 

formation de l’espèce finale µ-oxo sous forme de bandes larges dans la zone diamagnétique.  

 

Ce déplacement des pics dans la zone paramagnétique montre a priori qu’il s’agit d’une 

nouvelle espèce paramagnétique intermédiaire formée en première étape lors de la réaction 

d’oxygénation du complexe α-Br2TPAFeCl2 dans l’acétonitrile.  

 

Le fait que le signal est encore détectable au bout d’une heure nous permet d’être optimiste 

quant à l’étude de cette espèce par spectrométrie Mössbauer et, spectroscopie infra-rouge. 
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2.2. Spectrométrie Mössbauer : 

 

Cette étude est ici seulement brièvement mentionnée. Elle a été réalisée de façon préliminaire 

par Olaf Rotthaus, en collaboration avec le laboratoire LCBM du CEA à Grenoble « Équipe 

Physicochimie des Métaux en Biologie » dirigé par le Dr. J. -M. Latour, et demande à être 

confirmée. L’expérience développée lors de la mise au point des conditions optimales de 

détection de l’espèce intermédiaire devrait permettre d’obtenir des résultats fiables. 

  

Un échantillon de complexe α-Br2TPA57FeCl2 en solution dans l’acétonitrile à -10°C a été 

soumis à barbotage d’oxygène pendant 20 secondes. L’échantillon a été gelé, et le spectre 

Mössbauer correspondant est présenté à la Figure V.9. 

 

 
 

Figure V.9 : Spectre Mössbauer obtenu de la réaction α-Br2TPA57FeCl2 + O2 à -10 °C 

     En haut à droite : résultat de la simulation des données expérimentaux 

 

Dans ces conditions, deux composantes sont mises en évidence : environ 60 % du complexe 

de départ est présent, mais le reste correspondrait à une espèce ferreuse spin fort.  

Ces résultats restent toutefois à confirmer.  
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2.3. Spectroscopie Infrarouge : 

 

Les spectroscopies vibrationnelles (Infra-rouge, Résonance Raman), sont des techniques de 

choix permettant de vérifier la présence d’oxygène coordiné, par la détection de vibrations   

νO-O ou νFe-O. Ces techniques permettent également d’appréhender la nature même de 

l’oxygène au sein d’un complexe : oxygène « oxydé » (oxonium), ou réduit (superoxyde ou 

peroxyde). L’ordre de grandeur des vibrations observées est bien connu [11] : 

 

 
 

En chimie des porphyrines [12], les composés oxygénés ont également été bien étudiés : 

 
 

En chimie non-hémique, le composé oxygéné de l’hémérythrine présente une valeur de νO-O 

témoignant de la présence d’une forme peroxydique de l’oxygène coordiné [13].    

 

 

 

Oxy-hémérythrine (peroxyde)Oxy-Myoglobine Oxy-porphyrine de synthèse

νO-O: 1105 cm-1 

 
 
νFe-O: 572 cm-1 

 

νO-O: 844 cm-1 

 
 
νFe-O: 503 cm-1 

 

ν16O-16O: 1139 cm-1 

ν18O-18O: 1076 cm-1 

 
νFe-O: 568 cm-1 
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Grâce à la collaboration avec le Laboratoire de Spectroscopie Vibrationnelle et Electrochimie 

des Biomolécules dirigé par Madame Petra Hellwig, et avec le concours de Monsieur Frédéric 

Melin, nous avons tenté d’observer la signature IR de l’espèce détectée par les techniques 

décrites précédemment. 

 

Nous nous sommes heurtés à de réelles difficultés : 

1) d’ordre technique : il nous fallait introduire sous atmosphère inerte, une très faible 

quantité de produit 

2) l’introduction se faisant en solution, il était souhaitable d’évaporer le solvant avant de 

procéder à la mesure (forte absorption du solvant dans la région spectrale 

d’investigation). 

Mais alors comment s’assurer que tout le solvant s’est bien évaporé ? 

On a donc adapté le flux de gaz en fonction de la nature de l’espèce à étudier : Argon 

pour le produit réduit et O2 pour le produit oxygéné qu’il nous a fallu préparer au 

préalable et transporter à -10 °C.  

3) Afin de tenter de réaliser des spectres différentiels avec une même ligne de base, il 

nous a fallu étudier l’oxygénation « à sec » du complexe α-Br2TPAFeCl2, puisque 

c’était sur un échantillon solide, sur le cristal ATR, qu’elle devrait être réalisée. 

 

 

Il est apparu rapidement que si l’introduction sous atmosphère inerte posait peu de problème, 

l’évaporation du solvant et l’oxygénation « à sec », n’allaient pas de soi, et donnaient des 

résultats peu reproductibles pour le composé oxygéné. 
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A première vue (Figure V.10), des modifications majeures et faciles à détecter se produisent : 

 
1) apparition d’un signal à υ = 856 cm-1 correspondant à l’élongation antisymétrique du 

segment Fe-O-Fe du µ-oxo final 

2) formation d’un peu de ligand libre 

3) au lointain infra-rouge (Figure V.10b), modification importante de la fréquence υFe-Cl : 

de 365 cm-1 dans le complexe réduit, cette valeur passe à 358 cm-1 dans l’espèce 

oxygénée, pour terminer à 375 cm-1 dans le complexe µ-oxo final, ce qui est une 

valeur attendue.    

 
 

 
 

Figure V.10a : Spectres différentiels Moyen InfraRouge avec 16O2 
 

(A) 
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Figure V.10b : Spectres Lointain InfraRouge avec 16O2 
 

 

Nous souhaitons, à l’origine de cette étude, mettre en évidence une interaction Fer-oxygène, 

et ce de façon directe. Il faut ici signaler que les signaux attendus sont de faible intensité au 

regard de l’ensemble des autres vibrations présentes au sein de la molécule dans la région 

considérée. Mais nous allons quand même détailler les travaux réalisés. 

 

Au final, deux types de mesures sont ici décrites : 

1) celles réalisés en solution dans l’acétonitrile : l’oxygénation a alors été réalisée en 

solution avant l’introduction du mélange réactionnel sur le cristal ATR.  

Le produit oxygéné est alors séché in situ par un flux de O2. 

2) celles réalisées par oxygénation directe « à sec » sur des produits réduits déposés sur le 

cristal ATR.     

 

 

(B) 
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Figure V.11 : Spectres Moyen IR avec 16O2 et 18O2  
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D’après le premier spectre de la Figure V.11, on voit apparaître une petite bande d’absorption 

en dessus de 1000 cm-1, cette bande disparaît quand on met une goutte d’une solution diluée 

d’acide acétique. On a reproduit cette expérience plusieurs fois, et mis en évidence cette 

bande exactement à 1009 cm-1. Le deuxième spectre de la Figure V.11 montre la disparition 

de cette bande quand on utilise l’oxygène marqué 18O2. Ceci montre bien qu’on a une 

vibration sensible à l’effet isotopique. 

 

 
Figure V.12 : Spectres différentiels en Moyen IR avec 16O2  

 

 

On a également effectué l’oxygénation « à sec » sur le produit réduit (enregistré comme ligne 

de base) et on a procédé à l’acquisition des spectres différentiels qui sont présentés sur la 

Figure V.12. On montre ici que cette petite bande observée précédemment existe bien et qu’a 

priori elle commence à apparaître au bout d’environ 2 heures de temps réactionnels. Ceci est 

tout à fait logique puisque la cinétique de la réaction est ralentie à l’état solide. 
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Nous avons aussi entrepris la même procédure en lointain IR et les spectres sont illustrés ci-

dessous (Pour des raisons techniques, les mesures par oxygénation « à sec » n’ont pas été 

réalisées en lointain IR). 

 

 
 

Figure V.13 : Spectres Lointain IR avec 16O2 et 18O2  
 

On montre ici l’apparition d’une bande à 511 cm-1 avec 16O2, qui se déplace à 482 cm-1 avec 
18O2, on a environ un shift de 30 cm-1, ce qui n’est pas très éloigné (valeur théorique 

attendue : υ = 490 cm-1) de nos estimations calculées à partir de la loi de Hooke des masses 

réduites. 

Ces effets restent néanmoins faibles. 
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3. Etude du complexe γ-Br2TPAFeCl2 en UV-vis dans l’acétonitrile : 

 

Nous venons de montrer qu’une espèce intermédiaire est détectable par oxygénation du 

complexe α-Br2TPAFeCl2. 

Si l’on réfère aux spectres d’oxygénation des complexes α-Cl2TPAFeCl2 α-I2TPAFeCl2 

donnés en chapitre IV, on constate un comportement similaire.  

Pour une géométrie octaédrique déformée et dans le cas de α-F2TPAFeCl2 [1], une observation 

similaire peut être faite. 

Y a-t-il relation entre l’encombrement stérique du ligand (et par conséquence la géométrie du 

complexe réduit) et la possibilité ou non de pouvoir détecter un intermédiaire ? 

C’est pour tenter de répondre à cette question que nous avons étudié l’oxygénation du 

complexe γ-Br2TPAFeCl2 décrit au chapitre III. 

Il s’agit simplement ici d’un isomère du composé α-Br2TPAFeCl2. La différence de réactivité 

entre ces deux complexes est spectaculaire :     

 

 
 

Figure V.14 : Oxygénation du complexe γ-Br2TPAFeCl2 dans CH3CN 

 

3 jours

2 heures 
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Le suivi de l’oxygénation par UV-vis de ce complexe γ-Br2TPAFeCl2 (Figure V.13) montre 

qu’on a une conversion à température ambiante vers un complexe µ-oxo binucléaire 

symétrique qui a eu lieu sans aucun intermédiaire spectroscopiquement détectable avec un 

point isobestique très bien défini à 414 nm. 

 

On montre ici un résultat intéressant qui reflète l’importance de l’environnement au voisinage 

du métal : nous pensons en effet que l’encombrement dû au brome en position α par rapport à 

l’azote est déterminant et permet probablement la protection de la sphère de coordination au 

niveau du site actif. 
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Discussion : 

 
- Conditions de détection d’un intermédiaire dans l’oxygénation de α-Br2TPAFeCl2 : 

 
Un tableau récapitulatif des différentes observations en fonction des solvants utilisés est 

illustré ci-dessous :  

 
UV-vis / Solvant THF DMSO Acétone CH3CN CH2Cl2 CH3NO2

λmax (nm) à t = 0 min 380 384 358 368 350 396 
Temps réactionnel 

estimé (fin d’évolution 
du spectre) 

2h 1h Aucune 
réaction 13h 5h 3h 

Présence d’un 
intermédiaire Non Non Non Oui non 

défini 
non 

défini 
 

     Tableau V.2 :          Présence d’intermédiaire dans l’acétonitrile 

                                                  Informations insuffisantes pour confirmer un intermédiaire 
 

Notons que nous avons réussi à stabiliser un intermédiaire à -10 °C dans l’acétonitrile. Cet 

intermédiaire semble être stable à cette température. Il nous semble important d’insister sur 

son extrême sensibilité aux acides : il est instantanément converti en dérivé µ-oxo diferrique 

par protonation à basse température. Cette espèce présente donc un certain caractère basique. 

 

- Caractéristiques spectroscopiques : 

 
• Le spectre d’absorption électronique ne présente pas de caractérisation particulière : 

une augmentation presque monotone de la densité optique est observée entre 400       

et 300 nm. Ce spectre est différent de celui obtenu par action d’eau sur le complexe. 

• Le spectre RMN 1H permet de suggérer la présence d’une espèce paramagnétique, a 

priori ferreuse avec 30 < δ < 100 ppm. 

• Le spectre Mössbauer présente des paramètres correspondants assez bien à un état FeII 

spin fort (δ = 1.121 mm.s-1, ΔEQ = 3.218 mm.s-1). 

• Si la principale information issue de la spectroscopie Infra-rouge est la conversion en 

µ-oxo diferrique avec au cours du processus, modification de l’interaction Cl-Fe, il y a 

toutefois suspicion de présence d’un faible signal à υ = 1009 cm-1 et  υ = 511 cm-1. 

L’examen des valeurs décrites dans la bibliographie suggérerait la présence d’une 

forme superoxyde. 
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- Oxygénation de γ-Br2TPAFeCl2 : 
 
Le fait marquant n’est pas que la cinétique soit plus lente qu’avec α-Br2TPAFeCl2. Ceci est 

attendu compte tenu de la géométrie du complexe de départ. 

L’important est ici de constater qu’en absence de contrainte ou protection stérique au 

voisinage du métal, aucun intermédiaire n’est détecté.  

Tout se passe comme si la présence d’halogènes encombrés protégeait une forme 

intermédiaire. 

 

 
A ce stade, il faut bien émettre une hypothèse de travail concernant la nature de l’espèce mise 

en évidence. 

On aimerait penser à la présence d’une forme adduite de l’oxygène : Fe(II)(O2) même si la 

stabilisation d’une telle espèce en chimie mononucléaire semble encore inaccessible.  

L’autre hypothèse serait la présence d’une espèce µ-peroxo diferrique Fe(III)O-OFe(III).  

 

Examinons ces deux hypothèses :  

 

Fe(II)(O2) Fe(III)+(O2
.-)

(a) (b)  
 

Le paramagnétisme du composé intermédiaire, observé en RMN 1H, nous force à admettre un 

état de spin fort du métal, que ce soit dans la forme ferreuse (a) ou ferrique (b). Contrairement 

à la chimie des hémoprotéines, ceci est parfaitement envisageable avec des centres non-

hémiques : un récent article fait état, chez une catéchol dioxygénase, d’une espèce dans 

laquelle un centre ferrique de spin S1 = 5/2 est couplé au radical anion superoxyde de spin S2 

= 1/2 pour générer un état de spin total St = 2 [14]. 

 

En général, les centres ferriques en interaction avec des formes réduites du dioxygène 

présentent des absorptions de type LMCT marquées en spectroscopie UV-visible. Mis à part 

en chimie des porphyrines, domaine bien documenté, le seul exemple connu à ce jour est une 

espèce binucléaire du fer, présentant une absorption intense à λ = 325 nm [15]. 

Il est postulé qu’un superoxyde soit lié de façon terminale avec un centre ferrique.  

Avec les données atypiques que nous observons dans notre cas, nous semblons ici assez 

éloignés d’une telle forme !  
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La spectrométrie Mössbauer, que nous devrions toutefois réentreprendre pour confirmer les 

anciens résultats, est en faveur de la présence d’une forme Fe(II) spin fort, en accord avec les 

données mentionnées ci-dessus.  

 

Il nous reste à examiner les résultats issus de la spectroscopie Infra-Rouge. Nous avons 

évoqué les difficultés techniques rencontrées pour obtenir des données exploitables : de fait, 

en souhaitant détecter une vibration mettant en jeu la liaison O-O, nous recherchons un signal 

d’intensité très faible dans une région déjà saturée de bandes d’origine diverses.  

Néanmoins et même si l’évidence reste faible, il se passe quelque chose à 1009 et 511 cm-1 : 

de très faibles signaux, sensibles à l’effet isotopique sont détectés. Si l’on se réfère aux 

références indiquées en partie résultats de ce chapitre, une valeur de 1009 cm-1 se 

rapprocherait de celle attendue pour une forme O2
•– (superoxyde). A priori, ceci viendrait 

contredire les résultats précédents, plutôt en faveur d’une forme Fe(II)(O2).  

A ce point, il y a lieu d’évoquer ici la détection en chimie binucléaire d’une vibration assignée 

à la présence d’un superoxyde lié de façon terminale à un centre ferrique, à une fréquence de 

1310 cm-1 [15], ce qui constitue une valeur très différente de celle attendue !  

Les valeurs tabulées doivent donc être considérées comme indicatives, c’est à dire non figées. 

On sait par ailleurs que les modes vibrationnels ne sont jamais purs, et sont la plupart du 

temps affectés par l’environnement.  

Est ce suffisant pour imaginer qu’un très faible signal à 1009 cm-1 puisse correspondre à la 

vibration νO-O de O2 coordiné ?  

La réponse est probablement négative, mais le doute subsiste… 

 

 

Fe(III)-O-O-Fe(III) 
 

Il existe des arguments spectroscopiques et structuraux forts pour écarter cette hypothèse :  

 
• Il existe des précédents de complexes binucléaires à pont µ-peroxo : ils présentent tous 

un état fondamental diamagnétique, issu du couplage antiparallèle entre les deux 

métaux. Ils présentent également des absorptions LMCT intenses et bien définies en 

UV-visible. De plus, le métal est ici dans un degré d’oxydation +III (ce qui n’est pas 

notre cas), et enfin, les fréquences de vibration νO-O apparaissent en général aux 

alentours de 850 cm-1 [15].  
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• Dans notre étude, l’encombrement stérique est une donnée nécessaire à la détection de 

cette espèce intermédiaire. Ceci est compatible avec la protection d’un site actif isolé. 

Mais cela semble moins vrai dans le cas d’une interaction entre deux centres 

impliquant une binucléarisation.  

Citons ici l’un des composés µ-peroxo diferrique connu en chimie des ligands TPA 

non encombrés : obtenu par action de H2O2, il présente une distance Fe-Fe de 3.14 Å 

[15]. Cette distance reste très courte ! Or les résultats de notre laboratoire montrent que 

dès que la tension stérique augmente un peu, les composés µ-oxo diferriques (dans 

lesquels la distance Fe-Fe est voisine de 3.5 Å) perdent l’un de leurs ligands [1]. Dans 

ces conditions et même à -10°C, il est peu vraisemblable qu’une espèce µ-peroxo 

diferrique se forme.  

Rappelons enfin qu’il a été montré en chimie des porphyrines qu’un encombrement 

stérique important autour du métal est peu compatible avec la présence d’une espèce 

µ-peroxydique [5].  

 

 

Pour ou contre une forme adduite du dioxygène ? Un adduit mononucléaire pouvant être 

formulé Fe(II)(O2) doit résulter de la coordination du dioxygène au centre métallique. Or 

l’hypothèse de coordination du dioxygène au métal a été récemment validée par des travaux 

antérieurs réalisés au laboratoire [1,16,17]. Ce même adduit est postulé lors des discussions de la 

fin du Chapitre 4 de ce manuscrit. Objectivement, il doit bien se former !  

 

Sa stabilisation par modification de l’environnement du ligand est une des pistes envisagées 

pour réussir à le caractériser de façon univoque.  
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Il nous semble tout d’abord important de rappeler le contexte général de notre étude avant 

d’en présenter les conclusions :  

 

Il avait été montré au laboratoire que la conversion d’une espèce ferreuse en complexe 

µ-oxo diferrique selon le schéma : LFeII  LFeIII-O-FeIIIL est une réaction générale en 

chimie des complexes dichloroferreux à ligands de type TPA ne comportant pas de groupes 

fonctionnels particuliers. Cette réaction implique nécessairement la coordination de O2 au 

métal : ainsi pour les dérivés dans lesquels le ligand est tétradente, il faut passer par la 

dissociation du polyèdre de coordination (très vraisemblablement d’un ion chlorure) avant 

coordination au fer du dioxygène. Il semble également que l’acidité de Lewis du centre 

métallique soit un paramètre important quant à la fixation du dioxygène sur le métal.  

 

Que devient l’oxygène une fois coordiné ? Les travaux récents du laboratoire montrent 

qu’en utilisant des ligands non innocents, on observe une réactivité du ligand lui-même 

impliquant la présence d’une espèce où l’oxygène est sous forme réduite :  

 

 
 

Ainsi, il peut y avoir à l’échelon intramoléculaire une réactivité biomimétique, en ce 

sens où les réactions observées sur les ligands correspondent à des processus rencontrés en 

chimie bioinorganique.  

 

Est-il alors possible de transposer ces réactions à l’échelon préparatif, et surtout sur des 

substrats variés ? C’est aussi pour tenter de répondre à cette question que le présent travail a 

été entrepris.  

Réaction générale :  

Formation de l’espèce binucléaire Fer(III) µ-oxo 

 

Avec des ligands non innocents : 

 Déshydrogénation oxydante 

 O- Déméthylation 

 Hydrolyse d’esters 

 …………… 
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Le travail décrit dans cette thèse s’inscrit essentiellement dans deux directions : 

 

 

 

- L’étude de la relation structure / activité de complexes ferreux à ligands TPA 
 

- L’étude d’une possible mise au point de systèmes biomimétiques fonctionnels 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

******************** 

 

 

 

- Chimie inorganique structurale : 

 

La série des ligands TPAs halogénés est dorénavant complètement accessible selon des 

procédures synthétiques simples et faciles à mettre en œuvre. Les complexes ferreux à ligands 

chlorure ou triflate sont aisément obtenus, et bien caractérisés. De plus, pour la plupart d’entre 

eux, les structures par diffraction des rayons X sont disponibles.  

 

L’α-substitution permet de moduler les contraintes stériques mais aussi la basicité des ligands. 

Ceci se retrouve forcément au sein des complexes qui présentent des propriétés sensiblement 

variables en terme de contraintes stériques ou de densité électronique du métal.  

Le principal effet de l’encombrement stérique n’est pas l’élongation de la distance Fe-N(py-

subst), mais plutôt la fragilisation de l’ensemble du polyèdre de coordination par une 

déformation bi-, voire tri- dimensionnelle (distorsion trans-équatoriale). 

Chimie inorganique structurale Réactivité Chimique  
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Réactivité chimique et activation du dioxygène : 

 

Pour que le dioxygène se coordine au métal, il faut lui assurer l’accès au fer : ceci s’avère 

quasi-impossible dans les complexes triflates : dans le dichlorométhane, solvant peu 

dissociant, les contre anions restent liés. Dans l’acétonitrile, c’est le solvant qui se coordine   

et qui ne peut plus être déplacé par un ligand aussi faible que l’oxygène. Ces espèces 

bicationiques sont pratiquement insensibles à l’air.  

Les complexes dichloroferreux sont sensibles à l’oxygène. Il est clair qu’une géométrie 

coordinativement insaturée de type BPT permet une réaction très rapide.  

Pour les complexes à ligands tétradentes, de géométrie Oh déformée, nous avons montré 

qu’avec des halogènes encombrants on favorise la déstabilisation du polyèdre de coordination 

ce qui accélère les cinétiques de coordination avec O2.  

Nous montrons ainsi l’importance des paramètres structuraux (l’acidité de Lewis, même s’il 

s’agit d’une donnée importante, n’est pas le seul critère à prendre en considération). 

 

 

Réactivité chimique avec O2 en présence de substrats : 

 

1) L’étude montre qu’on a un effet très important du solvant :  

Dans l’acétonitrile on met en évidence une très faible (mais significative) réactivité 

biomimétique basée sur la présence d’intermédiaires de type métal-oxo ; dans la pyridine on a 

principalement une chimie dite « de Gif », dont nous montrons bien qu’il s’agit d’un 

processus radicalaire.  
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Les raisons de l’effet de la pyridine dans le milieu sont encore obscures. Pour apporter 

quelques éléments de réponse, plusieurs pistes peuvent être envisagées : le changement de 

basicité de la pyridine et la possibilité de coordination de ce solvant au métal sont d’éventuels 

éléments de réponse qui pourront être abordés dans l’avenir. 

On rappelle aussi que le couplage entre le transfert de protons et le transfert d’électrons est un 

point crucial en chimie bioinorganique. C’est peut être de ce coté qu’il faut chercher si l’on 

veut rationaliser les différences entre la chimie « biomimétique » et celle dite « de Gif » !  

 

 

 

 

2) Nous postulons la présence d’intermédiaires-clés dans ces réactions, qui ont cependant 

en commun le fait de mettre en œuvre des espèces dans lesquelles l’oxygène est 

coordiné au métal, et réduit par sphère interne.  

L’objectif de réussir à piéger une espèce intermédiaire est extrêmement ambitieux. 

Mais ce n’est pas une raison pour ne pas essayer, surtout lorsqu’un comportement 

inhabituel est observé en spectroscopie. Les considérations mécanistiques évoquées 

dans ce travail ainsi que le croisement des données spectroscopiques convergent vers 

la présence d’une forme adduite de l’oxygène sur un centre métallique, qu’il n’est pas 

complètement illusoire de réussir à caractériser un jour…  

 

******************** 
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Perspectives 

 

Nous sommes dans une démarche fondamentaliste qu’il faudrait développer pour atteindre un 

niveau de réactivité acceptable. Nos systèmes sont (très) peu efficaces !  

On pourrait toutefois se poser la question de l’efficacité d’un système biologique à fer non 

hémique, étudié in vitro, dans des conditions artificielles et en particulier en absence de toute 

la structure protéique. L’efficacité serait elle au rendez-vous ? La réponse n’est pas connue.  

 

De façon plus pratique, quels peuvent être les freins à l’approche que nous avons 

développée ? 

- La désactivation du site métallique 

- La faible activité intrinsèque du complexe. 

 

- Désactivation :  

 

Pour tenter de freiner la formation du segment µ-oxo Fe-O-Fe, nous pourrions envisager 

d’incorporer les complexes dans des matrices : nous pourrions avoir recours à l’usage de 

systèmes inorganiques tels que les résines ou les matériaux poreux ; mais nous pourrions aussi 

mettre en œuvre des systèmes protéiques, au sein desquels nos complexes seraient protégés 

par des structures polypeptidiques. Il existe un champ d’investigation important dans le 

domaine des protéines artificielles.  

 

- Faible activité intrinsèque :  

 

Les ligands TPA sont utilisés depuis une quinzaine d’années mais plutôt pour faire des 

modèles structuraux ! Au début de leur usage, ces complexes de TPA donnaient une activité 

très faible vis-à-vis de H2O2. On a vu par la suite que sur la base des travaux pionniers, des 

nouveaux ligands plus actifs ont été mis au point. En fait, les ligands à structure TPA ne sont 

peut-être pas les meilleurs candidats pour préparer des complexes permettant une extension 

pratique de la réactivité. Pourquoi ne pas imaginer des ligands mixtes à fonction amine/amide 

par exemple ?   

Une fois de plus, on peut dire que le champ d’investigation reste encore ouvert ! 

 



 



 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Partie expérimentale 
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Généralités : 
 
 
Les produits chimiques ont été achetés en général chez Aldrich Chemicals et ont été utilisés 

tels quels. Les ligands DPA bis(2-pyridylméthyle)amine et TPA sont préparés selon des 

procédures déjà publiées : G. Andregg, F. Wenk, Helv. Chim. Acta, 1967, 50, 2330 ; M. S. 

Nelson, J. Rodgers, J. Chem. Soc. A, 1968, 272 ; M. M. Da Mota, J. Rodgers, S. M. Nelson, J. 

Chem. Soc. (A), 1969, 2036 – 2044. Tous les solvants utilisés pendant les réactions de 

métallation ont été distillés et séchés selon les procédures décrites dans : W. L. F. Armarego., 

D. D. Perrin, Purification of laboratory Chemicals, 4th ed., Pergamon Press : Oxford, 1997. 

 

Le FeCl2 anhydre a été obtenu sous forme d’une poudre blanche en faisant réagir de la poudre 

de Fer (ACS grade) avec l’acide chlorhydrique en présence de méthanol sous atmosphère 

d’argon. La préparation et la manipulation de tous les complexes ont été réalisées sous 

atmosphère d’argon, en employant la technique de Schlenk, suivant les procédures standard. 

La pureté du dioxygène sec est de 99.99999 % (grade 5). La préparation de l’amalgame de 

Zinc est décrite comme suit : 200 g de mercure sont mélangés avec 2 g de Zinc dans 100 cm3 

d’acide sulfurique (25 %). Le mélange est laissé sous agitation jusqu’à ce que tout le Zinc ne 

soit plus visible. A l’issue, on sépare la phase acide et l’amalgame est lavé à l’eau distillée 

jusqu’à pH neutre. On ajoute encore 5 cm3 de mercure et on procède à une filtration sur du 

papier filtre. L’amalgame est lavé plusieurs fois au THF puis séché sous vide pendant 24 h.   

 

Les analyses élémentaires ont été effectuées par le Service de Microanalyses de l’Institut de 

Chimie, Université de Strasbourg, France. 

Les spectres de masse ont été réalisés par le Service Commun de Spectrométrie de Masse de 

l’Institut de Chimie, Université de Strasbourg, France. 

La détermination des structures des complexes a été réalisée par le service de diffraction des 

rayons X de l’Institut de Chimie, Université de Strasbourg.   
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Méthodes physiques :  
 
 
Les données de RMN1H ont été enregistrées dans CD3CN pour les complexes et CDCl3 pour 

les ligands à température ambiante sur un spectromètre Bruker AC 300 fonctionnant à 

300.1300 MHz, en utilisant le signal résiduel du CD2HCN (CHCl3) comme référence pour le 

calibrage. Les spectres RMN19F ont été enregistrés sur le même appareil fonctionnant à 

282.4045 MHz en utilisant le signal de CFCl3 pour la calibration. 

 

Les spectres UV-visible ont été enregistrés sur un spectrophotomètre Varian CARY 05E UV-

vis-NIR, équipé d’un cryostat Oxford Instruments DN 1704, utilisant des cellules optiquement 

transparentes de type Schlenk. 

 

Les données cinétiques sont analysées à partir du logiciel commercial IGOR pro version 

4.0.8.0, Wavemetrics inc., USA, 2003. 

 

Les mesures de conductimétrie sont obtenues sous argon à 20 °C avec un conductimètre CDM 

210 Radiometer Copenhagen, utilisant une électrode Tacussel CDC745-9. 

 

Les mesures de voltampérometrie cyclique ont été obtenues à partir d’un potentiostat- 

galvanostat Princeton Applied Research modèle 173 A dans une solution d’acétonitrile de 0.1 

M de TBAPF6 (électrolyte de support), à l’aide des électrodes en platine (travail et auxiliaire) 

et de l’électrode au calomel saturée comme référence. Après chaque mesure, le potentiel a été 

recalibré par l’addition d’un peu de ferrocène (FC/FC
+= 0.380 V/SCE) dans la cellule. 

 

La chromatographie en phase gaz a été effectuée avec un appareil Varian GC3900 équipé 

d’une colonne capillaire (CP-Wax 52 CB, 15 m x 0.25 mm x 0.39 mm), utilisant un détecteur 

à ionisation de flamme et de l’hélium comme gaz vecteur.  

 

Les spectres RPE ont été enregistrés avec un spectromètre EMXplus Xband à onde continue 

(Bruker Biospin GmbH, Germany) équipé d’un résonateur à haute sensibilité (4119HS-W1, 

Bruker). 
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Synthèses des ligands :  
 

Synthèse du 2-iodo-6-méthyle pyridine [1] : 

 

A une solution de 4.3 g (25 mmoles) de 2-bromo-6-méthyle pyridine 

dans 150 mL de propionitrile, sont rajoutés 11.24 g (75 mmoles) de 

NaI et 2.72 g (25 mmoles) de chlorotriméthylsilane. Le mélange est 

porté à reflux à 110°C pendant 4 jours. Le mélange est repris par 100 mL d’une solution 

aqueuse 2M de NaOH contenant 100 g de glace. Le produit est extrait plusieurs fois avec 

l’éther, ensuite la phase éthérée est lavée à l’eau distillée puis avec de l’eau salée et séchée sur 

MgSO4. Après filtration, la phase éthérée est concentrée puis purifiée sur une petite colonne 

de chromatographie montée au gel de silice/toluène. L’élution au toluène conduit au produit 

désiré à la dernière fraction qui est une huile brunâtre séchée sous vide pendant 1h.  

3 g (13.7 mmoles) sont obtenus, ce qui correspond à un rendement de 54.8 % de 2-iodo 6-

méthyle pyridine.  

 
RMN 1H (CDCl3), δ (ppm):  7.46 (d, 1H) ; 7.14 (t, 1H) ; 7.05 (d, 1H) ; 2.45 (s, 3H) 

 

Synthèse du 2-iodo-6-bromométhyle pyridine : 

 
A une solution de 4 g (18.26 mmoles) de 2-iodo-6-méthyle pyridine 

dans 200 mL de tétrachlorure de carbone CCl4, sont ajoutés 3.6 g (20 

mmoles) de N-bromo-succinimide et 180 mg (0.7 mmoles) de 

peroxyde de benzoyle. Le mélange est porté à reflux à 90°C pendant 5 

heures et puis refroidi à température ambiante. Le solvant est évaporé 

à sec et le résidu est extrait au toluène. Après filtration, la solution au toluène est lavée avec 

de l’eau distillée puis séchée sur MgSO4. La phase concentrée au toluène est purifiée sur une 

colonne de chromatographie montée au gel de silice/toluène. L’élution au toluène conduit au 

produit désiré à la troisième fraction, qui est un solide blanc. 1.44 g (4.8 mmoles) sont 

obtenus, ce qui correspond à un rendement de 26.5 % de 2-iodo 6-bromométhyle pyridine.  

La suite de l’élution au toluène permet de récupérer le reste du produit de départ de la réaction 

de bromation radicalaire.  

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 7.64, (d, β-CH, 1H) ; 7.43 (d, β-CH, 1H) ; 7.32 (t, γ-CH, 1H) ; 

4.48, (s, CH2, 2H) 

NI

Br

NI
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Synthèse du chlorure de picolyle [2] : 

 

Dans un ballon bicol, 10 g (92.5 mmoles) de 2-aminométhyle pyridine sont 

solubilisés doucement dans 100 mL de HCl tout en gardant une 

température du mélange ajustée à -6 °C à l’aide d’un bain de glace sous 

agitation mécanique (moteur extérieur). 7.3 g (106 mmoles) de NaNO2 en 

solution dans 200 mL d’eau distillée sont alors ajoutés progressivement au mélange précédant 

à l’aide d’une ampoule à addition. Cette opération est exothermique et dure 1h, et l’on vérifie 

régulièrement que la température ne dépasse pas -6°C à l’intérieur. A l’issue,  une solution 

jaune brunâtre très claire est obtenue. Le mélange est ensuite neutralisé à l’aide d’une solution 

de 200 g de K2CO3 dans 100 mL d’eau. Le produit est extrait plusieurs fois avec l’éther, puis 

la phase éthérée est séchée sur MgSO4, filtrée et concentrée. On obtient une huile rouge qui 

est  purifiée sur une petite colonne de chromatographie montée au gel de silice/CH2Cl2. 

L’élution à l’éther conduit au produit désiré à la première fraction. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 8.46 (d, 1H) ; 7.6 (td, 1H) ; 7.35 (d, 1H) ; 7.12 (m, 1H) ; 4.57 (s, 

2H) 

 

 

Synthèse de 2-bromo-6-bromométhyle pyridine [3,4] : 

 

A une solution de 10.4 g (60 mmoles) de 2-bromo-6-méthyle 

pyridine dans 300 mL de tétrachlorure de carbone CCl4 sont 

introduits 11.83 g (66 mmoles) de N-bromo-succinimide et 600 mg 

(2.4 mmoles) de peroxyde de dibenzoyle. Le mélange réactionnel est 

porté à reflux à 90°C pendant 5 heures. A l’issue, la solution est 

évaporée à sec. Le produit est repris par 300 mL de toluène. Le précipité qui se forme est 

filtré et la solution de couleur jaune est concentrée. Le produit est purifié sur une colonne de 

chromatographie montée au gel de silice/toluène. La séparation est suivie par 

chromatographie en couche mince (CCM). C’est la troisième fraction qui contient le produit 

désiré. Le produit 2-bromo-6-bromométhyle pyridine est un solide blanc, on obtient 6 g  soit 

un rendement de 60 %. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 7.53-7.58 (t, 1H) ; 7.39-7.42 (d, 2H) ; 4.49 (s, 2H).  

NBr

Br

N

Cl



                                                                                                                           Partie expérimentale 

 174

Synthèse de 4-bromo-2-bromométhyle pyridine: 

 

A une solution de 1 g (5.8 mmoles) de 4-bromo-2-méthyle pyridine dans 

300 mL de tétrachlorure de carbone CCl4 sont introduits 1.12 g (6.3 

mmoles) de N-bromo-succinimide et 56 mg (0.23 mmoles) de peroxyde de 

dibenzoyle. Le mélange réactionnel est porté à reflux à 90°C pendant 5 

heures. A l’issue, la solution est évaporée à sec. Le produit est repris par 

300 mL de toluène. Le précipité qui se forme est filtré et la solution de 

couleur jaune est concentrée. Le produit est purifié sur une colonne de chromatographie 

montée au gel de silice/toluène. La séparation est suivie par chromatographie en couche 

mince (CCM). C’est la troisième fraction qui contient le produit désiré. Le produit 4-bromo-2-

bromométhyle pyridine est une huile de couleur beige, on obtient 320 mg  soit un rendement 

de 22 %. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 8.39 (d, α-CH, 1H) ; 7.63 (d, β-CH, 1H) ; 7.39 (dd, β-CH, 1H) ; 

4.5 (s, 2H). 

 

Synthèse du 2-chloro-6-bromométhyle pyridine : 

 

A une solution de 4 g (30 mmoles) de 2-chloro-6-méthyle pyridine 

dans 200 mL de tétrachlorure de carbone CCl4, sont ajoutés 6 g (30 

mmoles) de N-bromo-succinimide et 300 mg (1.25 mmoles) de 

peroxyde de dibenzoyle. Le mélange est porté à reflux à 90°C 

pendant 5 heures et puis refroidi à température ambiante. Le solvant 

est évaporé à sec et le résidu est extrait au toluène. Après filtration, la solution au toluène est 

lavée avec de l’eau distillée puis séchée sur MgSO4. La phase concentrée au toluène est 

purifiée sur une colonne de chromatographie montée au gel de silice/toluène. L’élution au 

toluène conduit au produit désiré à la troisième fraction, qui est un solide blanc pâle. 2.22 g 

(10 mmoles) sont obtenus, ce qui correspond à un rendement de 34 % de 2-chloro 6-

bromométhyle pyridine.  

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 7.66 (t, γ-CH, 1H) ; 7.38, (d, β-CH, 1H) ; 7.25 (d, β-CH, 1H) ; 

4.48, (s, CH2, 2H) 

 

N

Br

Br

NCl

Br
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Synthèse de bis(2-pyridylméthyle)amine (DPA) [5] : 
 
 

5 g (39,2 mmoles) de chlorure de picolyle sont solubilisés 

dans 120 ml d’éthanol. 8.84 g  (81.8 mmoles) de 2-

aminométhyle pyridine sont ensuite ajoutés. Le mélange 

réactionnel est porté à reflux pendant 12 heures à 85°C. La solution obtenue est reprise avec 

une solution aqueuse de K2CO3, puis par du dichlorométhane. La phase organique est ensuite 

lavée puis séché sur  du MgSO4, filtré et évaporée  à sec. Le produit est distillé sous 1 à 2 

mmHg et deux fractions sont collectées: une distillant entre 45 et 55 °C correspondant au 2-

aminométhyle pyridine et l’autre distillant entre 139-141°C correspondant au bis(2-

pyridylméthyle)amine avec un rendement de 80%. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 7.6-6.8 (m, 6H) ; 8.5 (dd, 2Harom) ; 3.82 (s, 4H) 

 

Synthèse de tris(2-pyridylméthyle)amine TPA [6] : 

 

A une solution de 1 g (7.8 mmoles) de chlorure de 

picolyle dans 200 mL d’éthanol sont ajoutés 1.56 g (7.8 

mmoles) de bis(2-pyridylméthyle)amine et 2 g (23.8 

mmoles) de NaHCO3. Le mélange réactionnel est 

maintenu sous agitation et porté à reflux à 90 °C pendant 

16h. A l’issue, la solution est filtrée et l’éthanol est 

évaporé à sec. La solution est reprise avec du 

dichlorométhane et lavée à l’ampoule à décanter avec de l’eau distillée. La phase organique 

est récupérée, séchée sur MgSO4 puis concentrée. L’huile obtenue est extraite à l’éther chaud. 

La phase éthérée est placée au congélateur à -30 °C ce qui permet la précipitation du produit 

désiré qui est filtré et séché sous vide. On obtient 1.6 g  d’un solide brunâtre soit un 

rendement de 70 %. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 8,49 (d, 3Harom) ; 7,7-7,5 (m, 6Harom) ; 7,1 (t, 3Harom) ; 3.85 (s, 

6H). 
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Synthèse de (bis(2-bromo-6-méthylpyridyle) [2-méthylpyridyle]amine) Br2TPA [7] : 

 

A une solution de 2 g (11.1 mmoles) de 2-bromo-6-

bromométhyle pyridine dans 200 mL d’éthanol sont 

ajoutés 430 mg (3.98 mmoles) de 2-aminométhyle 

pyridine et une spatule de Na2CO3. 

Le mélange réactionnel est porté à reflux à 90 °C 

pendant 16h. A l’issue, la solution jaune est évaporée à 

sec, l’huile obtenue est reprise par une solution 

basique, et ensuite séchée sur MgSO4, filtrée et concentrée. Le filtrat est alors purifié par 

chromatographie sur colonne d’alumine montée à l’éther. Après lavage de la colonne à 

l’éther, l’élution par un mélange éther-acétone (50/50) conduit au Br2TPA désiré. On obtient 

1.23 g  d’un solide blanc soit un rendement de 49 %. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 8.53-8.54 (d, 1H) ; 7.10-7.66 (m, 9H) ; 3.89 (s, 2H) ; 3.87 (s, 4H). 

 

Synthèse de (bis(4-bromo-2-méthylpyridyle) [2-méthylpyridyle]amine) Br2TPA: 

 

A une solution de 320 mg (1.27 mmoles) de 4-bromo-2-

bromométhyle pyridine dans 200 mL d’éthanol sont 

ajoutés 68 mg (0.63 mmoles) de 2-aminométhyle 

pyridine et une spatule de Na2CO3. 

Le mélange réactionnel est porté à reflux à 90 °C 

pendant 16h. A l’issue, la solution est évaporée à sec, le 

solide obtenu est repris par 100 mL de CH2Cl2 et puis par 

50 mL d’eau distillée et le mélange est versé dans une ampoule à décanter. On extrait la phase 

CH2Cl2 et on procède à la diminution de la basicité de cette phase par simple ajout d’eau 

distillée dans l’ampoule. A l’issue, la phase organique est séchée sur MgSO4, filtrée               

et concentrée. La récupération du ligand se fait par simple extraction au pentane et la solution 

obtenue est concentrée puis séchée sous vide. On obtient finalement 0.20 g d'un solide blanc 

jaunâtre soit un rendement de 70 %. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 8.54 (d, 1H) ; 8.33 (d, 2H) ; 7.10-7.74 (m, 7H); 3.89 (s, 2H); 3.87 

(s, 4H).  
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Synthèse de (bis(2-méthylpyridyle) [2-iodo-6-méthylpyridyle]amine) I1TPA : 

 

A une solution de 0.5 g (1.67 mmoles) de 2-iodo-6-

bromométhyle pyridine dans 200 mL d’éthanol, sont 

ajoutés 0.33g (1.65mmoles) de bis(2-pyridylméthyle)amine 

et 0.85g (0.01 moles) de NaHCO3. Le mélange est porté à 

reflux à 90°C pendant 16 heures. A l’issue, le solvant est 

évaporé à sec, de l’eau distillée est rajoutée puis on procède 

à une extraction au dichlorométhane. Après décantation, la phase organique récupérée est 

séchée sur MgSO4, filtrée et concentrée. L’ajout de pentane à la phase organique concentrée 

permet la précipitation du produit désiré qui est filtré et séché sous vide. On obtient 

finalement 0.28 g d'un solide blanc soit un rendement de 40 %. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm):  8.54 (m, α-CHarom, 2H) ; 7.7-7.5 (m, CHarom, 6H) ; 7.28 (t, 

CHarom, 1H ) ; 7.15 (m, CHarom, 2H) ; 3.89 (s, CH2, 4H) ; 3.87 (s, CH2, 2H). 

Analyse élémentaire de C18H17N4I: calc. (%): C: 51.9; H: 4.1; N: 13.4. Exp. (%): C: 51.7; H: 

4.2; N: 13.3.  

 

Synthèse de (bis(2-iodo-6-méthylpyridyle) [2-méthylpyridyle]amine) I2TPA : 

 

A une solution de 0.5 g (1.67 mmoles) de 2-iodo-6-

bromométhyle pyridine dans 200 mL d’éthanol, sont 

ajoutés 0.09 g (0.83 mmoles) de picolylamine et 1.2 g 

(0.01 moles) de Na2CO3. Le mélange est porté à reflux à 

90°C pendant 16 heures. A l’issue, la solution est 

évaporée à sec, le brut obtenu est repris par du CH2Cl2 

puis chromatographié sur colonne de silice montée à 

l’éther. L’élution par un mélange éther-acétone (50/50) conduit au ligand I2TPA désiré qui est 

concentré puis séché sous vide. On obtient 0.26g d’un solide blanc soit un rendement de 30%. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 8.53 (m, α-CHarom, 1H) ; 7.7-7.5 (m, CHarom, 6H) ; 7.28 (t, CHarom, 

1H) ; 7.15 (m, CHarom, 1 H) ; 3.88 (s, CH2, 2H) ; 3.85 (s, CH2, 4H). 
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Analyse élémentaire de C18H16N4I2: calc. (%): C: 39.8; H: 2.9; N: 10.3. Exp. (%): C: 39.7; H: 

3.3; N: 10.0.  

 

Synthèse de tris(2-iodo-6-méthylpyridyle)amine I3TPA : 

 
Cette synthèse est réalisée dans un ballon fermé de façon 

hermétique pendant tout le temps de la réaction. A une 

solution de 1.45 g (4.8 mmoles) de 2-iodo-6-

bromométhyle pyridine dans un mélange de THF/H2O 

90:10 (150 mL), sont ajoutés (96 mg, 1.6 mmoles) de 

chlorure d’ammonium NH4Cl. Le pH de la solution est 

ajusté à 10 par addition d’une solution de NaOH aqueux. Le mélange est porté sous agitation 

à température ambiante pendant 4 jours. A l’issue le THF est évaporé, le mélange est déversé 

dans CH2Cl2 et la phase organique séparée, lavée avec de l’eau, est séchée sur MgSO4. 

L’ajout d’hexane froid sur la phase organique concentrée permet d’obtenir 0.63 g d’un solide 

blanc, correspondant à un rendement de 58 %. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 7.6-7.5 (m, CHarom, 6H) ; 7.28 (t, CHarom, 3H) ; 3.85 (s, CH2, 6H). 

Analyse élémentaire de C18H15N4I3: calc. (%): C: 32.3; H: 2.2; N: 8.3. Exp (%): C: 32.4; H: 

2.7; N: 8.2.  

 
Synthèse de (bis(2-méthylpyridyle) [2-chloro-6-méthylpyridyle]amine) Cl1TPA : 

 
A une solution de 0.5 g (2.42 mmoles) de 2-chloro-6-

bromométhyle pyridine dans 200 mL d’éthanol, sont 

ajoutés 0.48g (2.41mmoles) de bis(2-pyridylméthyle)amine 

et 0.85 g (0.01 mmoles) de NaHCO3. Le mélange est porté 

à reflux à 90°C pendant 16 heures. A l’issue, le solvant est 

évaporé à sec, de l’eau distillée est rajoutée puis on procède 

à une extraction au dichlorométhane. Après décantation, la 

phase organique récupérée est séchée sur MgSO4, filtrée et concentrée. L’ajout de pentane à la 

phase organique concentrée permet la précipitation du produit désiré qui est filtré et séché 

sous vide. On obtient finalement 0.34 g d'un solide blanc soit un rendement de 43.5 %. 
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RMN 1H (CDCl3), δ (ppm):  8.54 (m, α-CHarom, 2H) ; 7.60 (m, CHarom, 6H) ; 7.15 (m, CHarom, 

3H) ; 3.89 (s, CH2, 4H) ; 3.87 (s, CH2, 2H).  

Analyse élémentaire de C18H17N4Cl: calc. (%): C: 66.5; H: 5.2; N: 17.2. Exp. (%): C: 66.0; H: 

5.4; N: 17.0.  

 

Synthèse de (bis(2-chloro-6-méthylpyridyle) [2-méthylpyridyle]amine) Cl2TPA : 

 
A une solution de 1.5 g (7.3 mmoles) de 2-chloro-6-

bromométhyle pyridine dans 200 mL d’éthanol, sont 

ajoutés 0.39 g (3.6 mmoles) de picolylamine et 1.5 g 

(14.15 mmoles) de Na2CO3. Le mélange est porté à 

reflux à 90°C pendant 16 heures. On suit le même 

traitement que celui décrit précédemment pour la 

formation du ligand Cl1TPA. 

On obtient finalement 0.59 g d'un solide blanc soit un rendement de 40 %. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 8.54 (m, α-CHarom, 1H) ; 7.68-7.50 (m, CHarom, 6H) ; 7.17 (m, 

CHarom, 3H) ; 3.89 (s, CH2, 2H) ; 3.87 (s, CH2, 4H). 

Analyse élémentaire de C18H16N4Cl2: calc. (%): C: 60.1; H: 4.4; N: 15.6. Exp. (%): C: 59.6; 

H: 4.9; N: 15.3.  

 

Synthèse de tris(2-chloro-6-méthylpyridyle)amine Cl3TPA : 

 
Cette synthèse est réalisée dans un ballon fermé de 

façon hermétique pendant tout le temps de la réaction. 

A une solution de 1.5 g (7.3 mmoles) de 2-chloro-6-

bromométhyle pyridine dans un mélange de THF/H2O 

90:10 (150 mL), sont ajoutés (145 mg, 2.43 mmoles) de 

chlorure d’ammonium NH4Cl. Le pH de la solution est 

ajusté à 10 par addition d’une solution de NaOH aqueux. Le mélange est porté sous agitation 

à température ambiante pendant 4 jours. A l’issue le THF est évaporé, le mélange est déversé 
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dans CH2Cl2 et la phase organique séparée, lavée avec de l’eau, est séchée sur MgSO4. 

L’ajout d’hexane froid sur la phase organique concentrée permet d’obtenir 0.22 g d’un solide 

blanc, correspondant à un rendement de 23 %. 

 

RMN 1H (CDCl3), δ (ppm): 7.62 (t, γ-CHarom, 3H) ; 7.50 (d, β-CHarom, 3H) ; 7.19 (d, β-CHarom, 

3H) ; 3.87 (s, CH2, 6H). 

Spectroscopie de Masse: ES+, m/z: 393.0347 (Cl3TPAH+), 395.0318 (Cl3TPAH+). Répartition 

isotopique conforme aux calculs prenant en compte la présence des deux isotopes du chlore 

dans C18H15Cl3N4H+.   

Analyse élémentaire de C18H15N4Cl3: calc. (%): C: 54.9; H: 3.8; N: 14.2. Exp (%): C: 54.3; H: 

4.1; N: 14.6.  
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Préparation des complexes : 
 

1. Procédure commune de métallation de tous les ligands au chlorure ferreux FeCl2 : 

 

Le principe de cette réaction est d’opposer un équivalent de chlorure ferreux à un équivalent 

de ligand. En pratique, on utilise un léger excès de ligand (de 5 à 10 %) : ceci permet 

d’assurer la complexation totale du métal, et l’excès de ligand est facile à éliminer par lavage 

à l’éther. Cette réaction se fait à l’abri de l’air en tube de Schlenk. Les solvants utilisés sont 

tous distillés et dégazés avant emploi. Les filtrations sont réalisées en surpression au moyen 

de canules filtrantes. 

 

Cette procédure est détaillée ci-dessous pour le complexe Cl1TPAFeCl2 et s’applique à tous 

les autres produits : 

 

Dans un Schlenk contenant une solution de 150 mg (0.46 mmol) de ligand Cl1TPA dans 20 

mL de THF distillé et dégazé, est ajoutée par canule sous argon une solution (dans un autre 

Schlenk) de 55 mg (0.43 mmol) de chlorure ferreux anhydre dans du 10 mL de THF distillé  

et dégazé. Le milieu réactionnel est maintenu sous agitation toute la nuit à température 

ambiante. Le solvant est ensuite évaporé sous vide et le complexe est extrait à l’acétonitrile. 

Après filtration et concentration, un solide jaune est obtenu par addition de diéthyléther. Le 

solide ainsi obtenu peut être relavé par ajout d’éther. Après séchage à la pompe à vide, on 

obtient 180 mg (86 %) de Cl1TPAFeCl2 propre.  

 

2. Procédure commune de métallation des ligands au triflate de fer Fe(OTf)2 : 

 

Cette procédure est ici détaillée pour le complexe TPAFe(OTf)2, et s’applique à tous les 

autres produits : 

 

Dans un Schlenk contenant une solution de 150 mg (0.51 mmol) de ligand TPA dans 20 mL 

de THF distillé et dégazé, est ajoutée par canule sous argon une solution (dans un autre 

Schlenk) de 204 mg (0.46 mmol) de triflate de fer anhydre dans du 10 mL de THF distillé     

et dégazé. Le milieu réactionnel est maintenu sous agitation toute la nuit à température 

ambiante. Le solvant est ensuite évaporé sous vide et le complexe est extrait à l’acétonitrile. 
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Après filtration et concentration, un solide rouge-brunâtre est obtenu par addition de 

diéthyléther. Le solide ainsi obtenu peut être relavé par ajout d’éther.  

Après séchage à la pompe à vide, le produit apparaît sous forme d’un solide rouge foncé, et on 

obtient 280 mg (84 %) de TPAFe(OTf)2 propre.  

 

Il est supposé que ces complexes puissent être formulés sous la forme FeII(TPA)(SO3CF3)2 . 

Cependant, le groupement triflate est assez labile et on peut avoir un changement de 

coordination selon la nature du solvant utilisé en caractérisation ou en catalyse. Dans CH2Cl2 

(solvant non dissociant), la structure n’est pas modifiée. En revanche, dans l’acétonitrile, un 

ou deux des ions triflates peuvent être déplacés. 
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Etudes de réactivité : 
 

 

1. Conditions de la réaction de conversion avec ClnTPAFeCl2 / O2 / Zn/Hg / 

CH3CO2H dans l’acétonitrile :  

 

Toutes les réactions sont réalisées au minimum cinq fois, donnant des résultats reproductibles. 

La valeur moyenne du nombre de turnover est donnée avec une incertitude de ± 5-8 %. 

 

Dans un petit tube de Schlenk contenant deux gouttes d’amalgame de Zinc, on introduit sous 

argon une solution de 1.2 – 1.7 mg de complexe (1 eq.) dans 2 mL d’acétonitrile distillé et 

dégazé. 0.35 mL (1100 eq.) de cyclohexane et 0.05 mL (300 eq.) d’acide acétique sont 

ajoutés, et le mélange réactionnel est agité à température ambiante. On barbote ensuite de 

l’oxygène pendant 5 secondes, et on garde le milieu sous pression d’oxygène pendant 5h par 

le biais d’une baudruche connectée au Schlenk et remplie en O2. La couleur de la solution vire 

progressivement du jaune à l’orange et puis vers le brun. A la fin de la réaction, le mélange se 

présente sous forme de suspension d’un solide grisâtre dans une solution marron pâle.  

Enfin, on introduit une quantité bien déterminée d’acétophénone comme étalon externe pour 

la quantification, on arrête l’agitation et le solide se dépose en bas du Schlenk.  

Un échantillon de la suspension liquide est injecté à l’appareil de GC. 

 [Equilibrage de masse : la quantité de cyclohexane perdue par évaporation due au barbotage 

d’oxygène est estimée à environ 2 % (1080 équivalents restants à partir de la quantité initiale 

1100 eq.] 

Seuls le cyclohexanol (temps de rétention : 6 min. à 96 °C) et le cyclohexanone (temps de 

rétention : 4.5 min. à 78 °C) ont pu être détectés par GC (temps d’acquisition : 12 min) et par 

spectrométrie de masse). 

 

Tentative de détection de cyclohexyl hydroperoxyde : On a suivi la procédure décrite par 

Shul’pin et al. [8]. Nous n’avons pas trouvé de changements au niveau du profil de la réaction 

quand on ajoute du PPh3 au mélange réactionnel juste avant injection. En fait, cette procédure 

a été mise au  point pour la chimie d’oxydation utilisant les hydroperoxydes. 

Dans notre cas, nous travaillons en présence d’oxygène moléculaire et d’un réducteur, ce 

dernier peut éventuellement réagir avec ces espèces cyclohexyl hydroperoxydes si présentes.   
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En absence d’agent réducteur et/ou de source de protons, on observe une réaction peu 

significative avec de très faibles traces de produits d’oxydation du cyclohexane qui sont 

inférieures à la limite de détection de la GC.  

 

 

2. Conditions de la réaction de conversion avec TPAFeCl2 / O2 / Zn/Hg / 

CH3CO2H/Pyridine (1/1) dans l’acétonitrile :  

 

Toutes les réactions sont réalisées en minimum cinq fois, donnant des résultats reproductibles. 

La valeur moyenne du nombre de turnover est donnée avec une incertitude de ± 5-8 %. 

 

Dans un petit tube de Schlenk contenant deux gouttes d’amalgame de Zinc, on introduit sous 

argon une solution de 1.2 mg de TPAFeCl2 (1 eq.) dans 2 mL d’acétonitrile distillé et dégazé. 

0.35 mL (1100 eq.) de cyclohexane, 0.05 mL (300 eq.) d’acide acétique et 0.07 mL (300 eq.) 

de pyridine sont ajoutés. Le mélange réactionnel est agité à température ambiante. On barbote 

ensuite de l’oxygène pendant 5 secondes, et on garde le milieu sous pression d’oxygène 

pendant 5h par le biais d’une baudruche connectée au Schlenk et remplie en O2. Initialement 

de coloration jaune, la solution vire progressivement à une couleur jaune verdâtre. A la fin de 

la réaction, le mélange se présente sous forme de suspension d’un solide grisâtre dans une 

solution jaune verdâtre. 

Après, on suit exactement la même procédure analytique comme elle est décrite dans le 

paragraphe précédent § 1.    

 

 

3. Conditions de la réaction de conversion avec TPAFeCl2 / O2 / Zn/Hg / CH3CO2H 

dans la pyridine :  

 

Toutes les réactions sont réalisées en minimum cinq fois, donnant des résultats reproductibles. 

La valeur moyenne du nombre de turnover est donnée avec une incertitude de ± 5-8 %. 

 

Dans un petit tube de Schlenk contenant deux gouttes d’amalgame de Zinc, on introduit sous 

argon une solution de 1.2 mg de TPAFeCl2 (1 eq.) dans 2 mL de pyridine distillée                  

et dégazée. 0.35 mL (1100 eq.) de cyclohexane et 0.05 mL (300 eq.) d’acide acétique sont 

ajoutés. Le mélange réactionnel est agité à température ambiante. On barbote ensuite de 
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l’oxygène pendant 5 secondes, et on garde le milieu sous pression d’oxygène pendant 5h par 

le biais d’une baudruche connectée au Schlenk et remplie en O2. La couleur de la solution vire 

progressivement de l’orange vers le jaune. A la fin de la réaction, le mélange se présente sous 

forme de suspension d’un solide grisâtre dans une solution jaune pâle. 

Après, on suit exactement la même procédure analytique comme elle est décrite dans le 

paragraphe § 1.    

 

Tentative de détection de cyclohexyl hydroperoxyde : On a suivi la procédure décrite par 

Shul’pin et al. [8]. Nous n’avons pas trouvé de changements au niveau du profil de la réaction 

quand on ajoute du PPh3 au mélange réactionnel juste avant injection. En fait, cette procédure 

a été mise au  point pour la chimie d’oxydation utilisant les hydroperoxydes. 

Dans notre cas, nous travaillons en présence d’oxygène moléculaire et d’un réducteur, ce 

dernier peut éventuellement réagir avec ces espèces cyclohexyl hydroperoxydes si présentes.   

 

 

4. Conditions de la réaction de conversion de l’adamantane avec TPAFeCl2 / O2 / 

Zn/Hg / CH3CO2H dans l’acétonitrile ou la pyridine :  

 

Toutes les réactions sont réalisées en minimum cinq fois, donnant des résultats reproductibles. 

La valeur moyenne du nombre de turnover est donnée avec une incertitude de ± 5-8 %. 

 

Dans un petit tube de Schlenk contenant deux gouttes d’amalgame de Zinc, on introduit sous 

argon une solution de 1.2 mg de TPAFeCl2 (1 eq.) dans 2 mL d’acétonitrile ou de pyridine 

distillés et dégazés. 0.45 g d’adamantane et 0.05 mL (300 eq.) d’acide acétique sont ajoutés. 

Le mélange réactionnel est agité à température ambiante. On barbote ensuite de l’oxygène 

pendant 5 secondes, et on garde le milieu sous pression d’oxygène pendant 5h par le biais 

d’une baudruche connectée au Schlenk et remplie en O2. La couleur de la solution vire 

progressivement du jaune vers une coloration rose beige. A la fin de la réaction, le mélange se 

présente sous forme de suspension d’un solide grisâtre dans une solution rose beige claire. 

Après, on suit exactement la même procédure analytique comme elle est décrite dans le 

paragraphe § 1. 
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5. Tentative de conversion de cyclohexanol en cyclohexanone avec TPAFeCl2 / O2 / 

Zn/Hg / CH3CO2H dans l’acétonitrile : 

 

Toutes les réactions sont réalisées en minimum cinq fois, donnant des résultats reproductibles. 

La valeur moyenne du nombre de turnover est donnée avec une incertitude de ± 5-8 %. 

 

On a utilisé la même procédure décrite pour le cyclohexane (§ 1), en remplaçant le 

cyclohexane par du cyclohexanol. L’équilibrage de masse et l’analyse par GC montrent 

qu’aucune conversion n’a été observée.   

 

 

6. Conditions de la réaction de conversion avec H2O2 :  

 

Toutes les réactions sont réalisées en minimum cinq fois, donnant des résultats reproductibles. 

La valeur moyenne du nombre de turnover est donnée avec une incertitude de ± 5-8 %. 

   

6.1. Avec les complexes ClnTPAFeCl2 : 2.0 ml d’une solution 2.5 M (5 mmols) de 

H2O2 (diluée d’une solution aqueuse à 33%) dans CH3CN (25 °C) est délivrée par 

un pousse seringue pendant 4h30 à une solution (5 mL) vigoureusement agitée 

dans un Schlenk contenant Cl0-3TPAFeCl2, (10 µmols) et du cyclohexane (5 

mmols).  

A la fin de la réaction, on arrête l’agitation et on introduit une quantité bien 

déterminée d’acétophénone comme étalon externe. 

40 µl du mélange brut est dilué dans 1 ml CH3CN et un échantillon de cette 

solution est injecté à l’appareil de GC. 

Cette même expérience a été aussi réalisée sous atmosphère d’oxygène : on a 

barboté de l’oxygène pendant 5 secondes avant addition de H2O2. Aucun 

changement significatif du profil de la réaction n’a été observé. 

 

6.2. Avec les complexes ClnTPAFe(OTf)2 : 2.0 ml d’une solution 2.5 M (5 mmols) de 

H2O2 (diluée d’une solution aqueuse à 33%) dans CH3CN (25 °C) est délivrée par 

un pousse seringue pendant 4h30 à une solution (5 mL) vigoureusement agitée 

dans un Schlenk contenant Cl0-3TPAFe(OTf)2, (10 µmols) et du cyclohexane (5 

mmols).  
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A la fin de la réaction, on arrête l’agitation et on introduit une quantité bien 

déterminée d’acétophénone comme étalon externe. 

40 µl du mélange brut est dilué dans 1 ml CH3CN et un échantillon de cette 

solution est injecté à l’appareil de GC. 

 

 

7. Expérience de RPE avec un piège à radicaux (spin trap) :  

 

Dans un petit tube de Schlenk contenant deux gouttes d’amalgame de Zinc, on introduit sous 

argon une solution de 1.2 mg de TPAFeCl2 (1 eq.) dans 2 mL de solvant distillée                   

et dégazée (acétonitrile ou pyridine). 0.35 mL (1100 eq.) de cyclohexane et 0.05 mL (300 eq.) 

d’acide acétique sont ajoutés. Le mélange réactionnel est agité à température ambiante. 25 µL 

d’une solution 2M dans H2O distillée, de 5,5-dimethyl-1-pyrroline-N-oxide (DMPO, acheté 

chez Sigma Aldrich) ont été introduites au milieu réactionnel. On barbote ensuite de 

l’oxygène pendant 5 secondes, et le mélange est agité pendant 5 minutes. 

Une prise 50 µL de la solution dans un capillaire, est placée immédiatement dans la cavité du 

dispositif RPE. 

Les paramètres d’acquisition sont : gain 40 dB, modulation d’amplitude de 0.5 à 1G, 

puissance des micro-ondes 1.8 mW, constante de temps : 20.48 ms, temps de conversion : 30 

à 60.1 ms. Le champ central est ajusté à 3532 G, avec un balayage de 200G à 60 sec par scan. 

Toutes les mesures ont été élaborées à température ambiante (295 ± 1K). 

 

Une tentative de piégeage d’espèce hydroperoxyde ferrique a été élaborée selon la même 

procédure décrite précédemment : l’échantillon est directement placé cette fois sur un tube 

RPE en quartz de 4mm (au lieu du capillaire), et immédiatement gelé. 

Les acquisitions ont été réalisées à 100 K. Aucune espèce paramagnétique n’a été observée 

dans ces conditions.   
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Résumé 
 
Ce travail de thèse s’inscrit dans la problématique de l’activation du dioxygène par des complexes 
moléculaires ferreux en série non-porphyrinique.  
 
Deux nouvelles familles de ligands tripodes azotés de structure tris(2-pyridylméthyle)amine (TPA), 
dans lesquels la pyridine est substituée en position α respectivement par des atomes de chlore et 
d’iode, ont été préparées. En série des ligands chlorés, les complexes dichloro- et ditriflato- ferreux ont 
été préparés. Avec les ligands iodés, seuls les dérivés dichloroferreux ont été synthétisés. Les 
structures des complexes sont présentées tant à l’état solide qu’en solution grâce au recours à une 
gamme étendue de techniques spectroscopiques.  
 
La réactivité des complexes vis-à-vis du dioxygène est étudiée. En absence de substrats, la conversion 
des complexes dichloroferreux en composés µ-oxo diferriques est observée, et le rôle de la 
déformation du polyèdre de coordination est discuté. En présence de cyclohexane, celui ci est oxydé 
avec une efficacité faible dans l’acétonitrile, mais plus importante dans la pyridine. Cet effet de 
solvant se retrouve aussi dans la distribution des produits d’oxydation. Un mécanisme réactionnel 
rendant compte de cet effet est discuté et met en jeu la coordination initiale du dioxygène au métal.  
 
Lorsque l’environnement autour du métal est encombré, un intermédiaire réactionnel est détecté lors 
de la réaction d’oxygénation des complexes dichloroferreux. Une tentative de caractérisation de cet 
intermédiaire est présentée en fin de ce manuscrit, et la possibilité de présence d’une forme adduite du 
dioxygène est discutée.  
 
Mots clés :  Tripodes azotés  Complexes ferreux Activation du dioxygène 
  Oxydation biomimétique Chimie inorganique bioinspirée  
 
 

Abstract 
 
In the present work, we address the question of activation of molecular oxygen by Fe(II) complexes in 
non-porphyrinic chemistry.  
 
Two new series of nitrogen-containing tripods with the tris(2-pyridylmethyl)amine skeleton, in which 
the pyridine is α-substituted by chlorine and iodine atoms respectively, have been prepared. Within the 
chloro- substituted series, the FeCl2 and Fe(OTf)2 complexes have been prepared. With iodo-
substituted ligands, only the FeCl2 complexes are reported. The structures of the complexes are 
reported, in solid state and in solution using a broad array of spectroscopic techniques.  
 
Reactivity studies have been performed. In the absence of substrates, the conversion of Fe(II) 
complexes into µ-oxo diferric species is observed, and the importance of the distortion of the 
coordination polyhedron is discussed. In the presence of cyclohexane, this alkane is oxidized, with low 
efficiency in acetonitrile, and in a much more efficient way in pyridine. The distribution profile of the 
oxidation products is also dependent on the reaction solvent. A reaction mechanism supporting these 
findings is discussed. It involves coordination of molecular oxygen to the metal centre as the initial 
step.  
 
In the case of a crowded environment around the metal centre, a transient species is detected during 
the oxygenation reaction of the Fe(II) complexes. An attempt of characterization of the reaction 
intermediate is reported, and the possible occurrence of a dioxygen adduct species is discussed.  
 
Keywords:  Nitrogen-containing tripods Fe(II) complexes Oxygen activation 
  Biomimetic oxidation Bioinspired inorganic chemistry 
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