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DFT : Density functional theory 

DMF : Diméthylformamide 

DMSO : Diméthylsulfoxyde 
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ESI-MS : Spectrométrie de masse à ionisation par électronébulisation 

et al. : Abréviation du latin « et alii », désignée pour tronquer une liste de personnes 

EXAFS : Extended X-ray absorption fine structure 

G : Gauss 

g : Tenseur 

GC : Chromatographie en phase gazeuse 

Glu : Glutamate 

His : Histidine 

ia : Intensité anodique 

ic : Intensité cathodique 



 

IR : Infra-rouge 

K : Kelvin 

M : molaire ou mol.L-1 

m-CPBA : Acide m-chloroperoxybenzoïque 

mL5
2 : N-méthyl-N,N',N'-tris(2-pyridylméthyl)éthane-1,2-diamine 
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MMOB : Méthane monooxygénase régulatrice 

MMOH : Méthane monooxygénase hydroxylase 

MMOR : Méthane monooxygénase réductase 

NAD(P)+ : Nicotinamide adénine dinucléotide , sous forme oxydée 

NAD(P)H : Nicotinamide adénine dinucléotide (phosphate), sous forme réduite 

NDO : Naphtalène dioxygénase 

nm : Nanomètre 

ORTEP : Oak ridge thermal ellipsoid plot 

Ox : Oxydant 

PCET : Proton-coupled electron-transfer  

pH : Potentiel d’hydrogène 

PhIO : Iodosobenzène, ou iodosylbenzène 

pMMO : Méthane monooxygénase particulaire 

ppm : Partie par million 

R : coefficient de détermination lors d’une régression linéaire 

Red : Réducteur 

RH : Substrat organique 

RMN : Résonance magnétique nucléaire 

RPE : Résonance paramagnétique électronique 

s : seconde 

S : Spin 

SECM : Scanning electrochemical microscopy 

sMMO : Méthane monooxygénase soluble 

SQUID : Superconducting quantum interference device 

t : temps 

T : Tesla 

TauD : Taurine dioxygénase 



 

TBAPF6 : Hexafluorophosphate de tétrabutylammonium 

tBuOK : tert-Butylate de potassium 

TCLM : Transfert de charge du ligand vers le métal 

TCML : Transfert de charge du métal vers le ligand 

Tf : température de fusion 

THF : Tetrahydrofurane 

TON : Turn over number 

TPEN : N,N,N′,N′-Tetrakis(2-pyridylméthyl)éthylènediamine 

TS : Transition state 

Tyr : Tyrosine 

uma : Unité de masse atomique 

UV-vis : Ultra-violet-visible 

V : Volt 

vs : versus 

XANES : X-ray Absorption Near Edge Structure 

ɷ : déplacement chimique (ppm) 

ΔEp : Différence entre les pics anodiques et cathodique 

ɸ : Coefficient d’absorptivité molaire 
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Introduction générale 

 

Le dioxygène a été découvert le 1er aout 1774 par le chimiste anglais Joseph Priestley par la 

dĠĐoŵpositioŶ theƌŵiƋue de l’oǆǇde de ŵeƌĐuƌe HgO. Pour réaliser cela, il utilisa une lentille de 30 cm 

de diaŵğtƌe pouƌ foĐaliseƌ les ƌaǇoŶs du soleil suƌ l’ĠĐhaŶtilloŶ Ƌui doŶŶa la ƌĠaĐtioŶ suivaŶte :      

 

 

Ce nouveau gaz sera dénommé par la suite « oxygène » par le chimiste français Antoine De Lavoisier 

en 1778. 

EŶ ϭ77Ϯ, AŶtoiŶe De Lavoisieƌ avait ƌĠalisĠ les pƌeŵiğƌes ƌĠaĐtioŶs d’oǆǇdoƌĠduĐtioŶ et en proposa 

une première définition : 

Une  oxydation est une « ĐoŵďiŶaisoŶ aveĐ l’oǆǇgène » aloƌs Ƌu’uŶe ƌĠduĐtioŶ est « l’eǆtraĐtioŶ d’uŶ 
métal de son oxyde ». Il a fallu attendre le XXème siècle avec le modèle atomique de Bohr (1913) pour 

Ġtaďliƌ le ĐoŶĐept aĐtuel d’oǆǇdoƌĠduĐtioŶ Ƌui s’eǆpƌiŵe eŶ termes de tƌaŶsfeƌts d’ĠleĐtƌoŶs. 

Plus tard, la théorie des orbitales moléculaire nous renseigna ĠgaleŵeŶt suƌ l’Ġtat de spiŶ triplet (S=1) 

de la ŵolĠĐule de dioǆǇgğŶe Đe Ƌui peƌŵit d’eǆpliƋueƌ la gƌaŶde leŶteuƌ des ƌĠaĐtioŶs ĐhiŵiƋues 
impliquant le dioxygène à température et pression ordinaire.  En effet, la réaction du dioxygène avec 

une autre molécule organique (S=0) est thermodynamiquement favorisée mais cinétiquement difficile 

car elle se fait sans la conservation du spin total de la réaction. 

Le dioxygène est une substance gazeuse dans les conditions normales de température et de pression, 

iŶĐoloƌe, iŶodoƌe et iŶsipide il est pƌĠseŶt à ϮϬ,95% eŶ voluŵe daŶs l’atŵosphğƌe teƌƌestƌe. Il est 
indispensable à la plupart des formes de vie actuelles, auxquelles il fournit le comburant nécessaire au 

fonctionnement des cellules. 

Pour que le dioxygène puisse réagir dans des conditions douces avec des molécules organiques et donc 

pouƌ pouvoiƌ l’utiliseƌ eŶ taŶt Ƌu’oǆǇdaŶt il faut paƌadoǆaleŵeŶt l’aĐtiveƌ eŶ lui fouƌŶissaŶt des 
électrons. On parle alors d’activation réductrice du dioxygène. 

C’est uŶe ŵĠthode tƌğs laƌgeŵeŶt utilisĠe paƌ la Ŷatuƌe dans un grand nombre de métalloenzymes qui 

font intervenir des éléments de transition comme le fer. Dans la chimie contemporaine, la préservation 

des ressources natuƌelles et de l’eŶviƌoŶŶeŵeŶt est deveŶue uŶe pƌĠoĐĐupatioŶ ŵajeuƌe et daŶs Đe 
ĐoŶteǆte, Đe tǇpe de pƌoĐĠdĠ ĐhiŵiƋue est deveŶu uŶ eŶjeu iŵpoƌtaŶt Ƌue l’hoŵŵe a ƌapideŵeŶt 
essaǇĠ de ĐoŵpƌeŶdƌe afiŶ de s’eŶ iŶspiƌeƌ à des fiŶs iŶdustƌielles.  

En effet, les ƌĠaĐtioŶs d’oǆǇdatioŶ ĐatalǇtiƋues oŶt et auƌoŶt uŶ ƌôle iŵpoƌtaŶt à joueƌ Đaƌ elles soŶt 
utilisĠes ĐhaƋue aŶŶĠe pouƌ la sǇŶthğse d’ĠŶoƌŵes ƋuaŶtitĠs de ŵoŶoŵğƌes pouƌ l’iŶdustƌie des 
polǇŵğƌes. La Đhiŵie de l’oǆǇdatioŶ Ŷe Đesse d’Ġvolueƌ Đaƌ elle dĠpeŶd financièrement de tous 

nouveaux enjeux ; durabilité, réduction des déchets, utilisation des matières premières renouvelables, 

ĠĐoŶoŵies d’atoŵes, aŵĠlioƌatioŶ de l’effiĐaĐitĠ ĠŶeƌgĠtiƋue et également de la sélectivité.1 

Ainsi, de nombreux catalyseurs ont été développés au sein de notre équipe de recherche lors de 

travaux réalisés précédemment. L’aĐtivatioŶ du dioǆǇgğŶe paƌ les complexes de FeII développés au 
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laboratoire et la foƌŵatioŶ d’iŶteƌŵĠdiaiƌes ƌĠaĐtioŶŶels oŶt aloƌs ĠtĠ ĠtudiĠes. Ce tƌavail s’iŶsĐrit dans 

la ĐoŶtiŶuitĠ de Đes ƌeĐheƌĐhes : uŶe Ġtude plus dĠtaillĠe de l’aĐtivatioŶ du dioǆǇgğŶe a ĠtĠ ŵeŶĠe, de 
nouveaux intermédiaires issus de ces complexes ont été synthétisés et caractérisés dans le but de 

réaliser de la catalyse électro-assistée.  

Parmi les travaux récents réalisés au sein de l’équipe, l’Ġtude ĠleĐtƌoĐhiŵiƋue de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe 
du dioxygène par des complexes de FeII a été choisie pour être exposée dans ce manuscrit. Les résultats 

de ces travaux sont organisés de la façon suivante : 

 

• Le chapitre I débute par la description de trois enzymes possédant un site actif à FeII non-

hémique, séparés en deux familles : des enzymes à site actif non hémiques mononucléaires, 

comme la naphtalène dioxygénase, l’eŶzǇŵe α-cétoglutarate dépendante (TauD), et une 

enzyme à site actif non hémique binucléaire, la méthane monooxygénase soluble. Cette étude 

est ensuite complétée par une présentation des différentes espèces oxydantes, issues des 

systèmes bio-inspirés et utilisés pouƌ ƌĠaliseƌ la ĐatalǇse d’oǆǇdatioŶ. Ce chapitre se conclue 

suƌ la pƌĠseŶtatioŶ d’uŶe Ġtude aŶtĠƌieuƌe, ƌĠalisĠe au laďoƌatoiƌe, qui a été le point de départ 

des travaux exposés dans ce manuscrit. 

 

• Le chapitre II débute par une étude complète par voltampérométrie cyclique d’un complexe 

de FeII synthétisé au laboratoire. L’ensemble des espèces oxydantes de ce complexe ont 

ensuite été caractérisées par spectro-électrochimie et par RPE. Les informations récoltées 

(potentiels redox, structures des espèces, coŶstaŶtes de vitesses,…) ont servi de données 

foŶdaŵeŶtales pouƌ l’Ġtude pƌĠseŶtĠe au chapitre suivant. 

 

• Le chapitre III s’appuie suƌ les doŶŶĠes ƌeĐueillies au Đhapitƌe pƌĠĐĠdeŶt pour élucider le 

ŵĠĐaŶisŵe de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe réalisée par le complexe de FeII en vue de 

développer des processus de catalyse électro-assistée. Le mécanisme présenté a été 

essentiellement élucidé à l’aide d’uŶe teĐhŶiƋue ĠleĐtƌoĐhiŵiƋue ; la voltampérométrie 

cyclique. 

 

• Les différentes annexes, notées de A à E, ĐoŵplğteŶt l’Ġtude ƌĠalisĠe aux chapitres II et III, 

elles sont regroupées par thématiques de la manière suivante : 

 

A. Synthèse et caractérisations du complexe de FeII utilisĠ pouƌ l’Ġtude. 
B. Synthèse de ses espèces oxydantes et détails du matériel utilisé lors des études  

spectro-électrochimiques à basse température. 

C. IŶtƌoduĐtioŶ à la voltaŵpĠƌoŵĠtƌie ĐǇĐliƋue, ĐoŵplĠŵeŶts suƌ l’Ġtude 
électrochimique réalisée sur le complexe de FeII.  

D. CoŵplĠŵeŶts suƌ les siŵulatioŶs ƌĠalisĠes aveĐ le logiĐiel DigiElĐh pouƌ l’étude du 

ŵĠĐaŶisŵe de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe. 
E. Présentation d’uŶ travail réalisé en parallèle de cette étude mécanistique. 

1. F. Cavani; J. H. Teles. Sustainability in catalytic oxidation: An alternative approach or a structural 

evolution?. ChemSusChem. 2009, 2, 508–534 
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Chapitƌe I : CoŶteǆte de l͛Ġtude, sǇstğŵes Ŷatuƌels et 
ŵodğles sǇŶthĠtiƋues 

 

Le dioxygène est un acteur majeur dans de nombreux processus biologiques, de la métabolisation des 

ŶutƌiŵeŶts jusƋue daŶs la sǇŶthğse d͛uŶ gƌaŶd Ŷoŵďƌe de ďioŵolĠĐules. L͛eŶseŵďle de Đes réactions 

peuvent se produire grâce au ĐaƌaĐtğƌe oǆǇdaŶt du dioǆǇgğŶe. CepeŶdaŶt, à l͛Ġtat foŶdaŵeŶtal, la 
molécule de dioxygène est à l͛Ġtat triplet Đe Ƌui l͛eŵpġĐhe d͛apƌğs les ƌğgles de sĠleĐtioŶ de spiŶ, à 

réagir avec des molécules organique diamagnétiques.1  

La nature a réussi à surmonter cette barrière cinétique en utilisant des ions de métaux de transitions 

doŶt l͛Ġtat de spiŶ peƌŵet d͛aĐtiǀeƌ le dioxygène. Pour cela, l͛ĠlĠŵeŶt Feƌ est particulièrement 

intéressant. Présent chez de nombreuses métalloenzymes, il est extrêmement disponible dans la 

nature et possède un grand nombre de degrés d͛oǆǇdatioŶ et d͛Ġtats de spiŶ. Les métalloenzymes à 

fer peuvent être classées en deux groupes : les métalloenzymes hémiques qui possèdent un site actif 

porphyrinique et les non-hémiques qui possèdent des sites aĐtifs à ƌĠsidus d͛aŵiŶoaĐides. Les 

métalloenzymes de ces deux familles arrivent parfaitement à activer le dioxygène en présence de 

réducteurs pour révéler son caractère oxydant, il s͛agit de l͛aĐtivation réductrice du dioxygène. Au sein 

de la famille des systèmes naturels non-hémiques on distingue les enzymes mono- ou binucléaires de 

feƌ. DaŶs les sǇstğŵes ŵoŶoŶuĐlĠaiƌes, l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe ŶĠĐessite l͛appoƌt d͛ĠleĐtƌoŶs paƌ uŶ 
substrat ou une réductase alors que dans les systèmes biŶuĐlĠaiƌes, Đ͛est le deuǆiğŵe ioŶ FeII qui 

fouƌŶit l͛ĠleĐtƌoŶ ;pƌoǀeŶaŶt d͛uŶe ƌĠduĐtaseͿ ŶĠĐessaiƌe à la foƌŵatioŶ de l͛espğĐe aĐtiǀe. Le 

ŵĠĐaŶisŵe gĠŶĠƌal de l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtrice du dioxygène ŵeŶaŶt à la foƌŵatioŶ d͛iŶteƌŵĠdiaiƌes 
oxydants pour les systèmes mono- et binucléaires est présenté sur la figure I.1 : 

 

 

 

 

Figure I.1 : Activation réductrice du dioxygène par les systèmes mono- et binucléaires. Les 

mécanismes proposés sont inspirés du cytochrome P450 et de la Méthane MonoOxygénase.2,3 

Cette activation est initiée par la coordination du O2 sur un centre de FeII haut spin (S=2) pour former 

un intermédiaire FeII-OO● apƌğs tƌaŶsfeƌt d͛uŶ ĠleĐtƌoŶ du FeII vers O2. Elles partagent également des 

intermédiaires réactionnels similaires qui sont de type Fe-superoxo, Fe-peroxo, Fe-oxo et Fe-

hydroperoxo. Noŵďƌeuǆ d͛eŶtƌe euǆ oŶt dĠjà ĠtĠ sǇŶthĠtisĠs paƌ ǀoie ĐhiŵiƋue à l͛aide de diffĠƌeŶts 
oxydants (PhIO, m-CPBA, H2O2, NaOCl, ROOH) et caractérisés.4  

Les enzymes mononucléaires non-hémiques à fer peuvent être classées en deux familles, en fonction 

de la stratégie utilisée pour activer le dioxygène. Les eŶzǇŵes dĠpeŶdaŶtes d͛uŶ ĐofaĐteuƌ Đoŵŵe les 

dioxygénases α-cétoglutarates dépendantes, les hydroxylases ptérine dépendantes ou encore les 

dioxygénases de Rieske, utiliseŶt les ĠleĐtƌoŶs appoƌtĠs paƌ le ĐofaĐteuƌ pouƌ ƌĠaliseƌ l͛aĐtiǀatioŶ 
réductrice du dioxygène. Inversement, d͛autƌes eŶzǇŵes Ŷ͛utiliseŶt pas de ĐofaĐteuƌs, les suďstƌats 
eux-ŵġŵes ĐoŶtieŶŶeŶt tous les ĠƋuiǀaleŶts ƌĠduĐteuƌs ŶĠĐessaiƌes à l͛aĐtiǀation du dioxygène. Dans 
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d͛uŶ feƌ ĐoŶstituaŶt le Đlusteƌ [ϮFe-2S] de l͛oǆǇgĠŶase. Cette quatrième étape permet la réduction du 

site puis par la suite, la fixation et l͛aĐtiǀatioŶ du dioxygène (Figure I.4 et figure I.5).  

 

 

 

 

 

 

Figure I.5 : Schéma du site actif de la naphtalène dioxygénase adapté de la structure résolue par 

rayon X.18 

Chaque site aĐtif de l͛oǆǇgĠŶase est ĐoŵposĠ d͛uŶ ĐeŶtƌe de ‘ieske ĐoŵposĠ d͛un cluster [2Fe-2S] (en 

vert sur la figure I.5Ϳ, d͛uŶ ĐeŶtƌe ŵĠtalliƋue de feƌ ŶoŶ hĠŵiƋue ;eŶ ǀiolet, saŶs le feuillet αͿ, et d͛uŶ 
résidu aspartique (en rouge) qui sert de pont entre le cluster et le complexe de fer lors du transfert 

électronique.  

Il existe un grand nombre de cluster fer-soufre dans la nature, ils sont classifiés selon leur composition 

atomique. Celui de l͛oxygénase est directement relié à sa protéine par deux cystéines et deux histidines 

(Figure I.5). Deux soufres pontent les deux ions fer et le cluster adopte ainsi une géométrie en losange. 

Le site actif a pour centre métallique un FeII coordiné par deux histidines (His208 et His213), une aspargine 

(Asp362Ϳ et paƌ uŶe ŵolĠĐule d͛eau.16 Les deux histidines et le carboxylate « bloquent » trois sites de 

coordination sur le fer, ce motif porte le nom de triade faciale 2-His-1-carboxylate (en pointillés rouges 

sur la figure I.5), caractéristique des oxydases à centres métalliques non hémiques.19  

 

1.1.3. Mécanisme catalytique de la NDO 

La NDO réalise une réaction de dihydroxylation énantioselective, son équation bilan ainsi que son 

mécanisme sont présentés ci-dessous. 

 

 

 

Figure I.6 : Réaction catalysée par la NDO. 

Le détail complet du mécanisme catalytique de la NDO Ŷ͛a pas ĠtĠ ĠluĐidĠ. Le mécanisme proposé ci-

après sur la figure I.7 a été établi en fonction des études réalisées sur cette enzyme et par analogie 

avec celui du cytochrome P450.  
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Figure I.7: Proposition de mécanisme d’oǆǇdatioŶ ĐatalǇtiƋue pour la NDO.11, 18,20–22 

La première étape du mécanisme débute par le tƌaŶsfeƌt d͛uŶ ĠleĐtƌoŶ de la ferrédoxine sur le cluster 

de Rieske qui se réduit et devient à valence mixte (FeIII-FeII). Le site actif est toujours hexa-coordiné par 

deux histidines, deux molécules d͛eau et paƌ l͛aspaƌtate bidente.  

Ensuite, uŶ ĐhaŶgeŵeŶt de ĐooƌdiŶatioŶ a lieu aǀeĐ le dĠpaƌt d͛uŶe ŵolĠĐule d͛eau lors de l͛aƌƌiǀĠe 
du naphtalène. La présence du naphtalène modifie la conformation spatiale de la protéine et laisse 

une position vacante sur le FeII permettant au dioxygène de venir se coordiner. La réaction avec le 

dioxygène est déclenchée par le substrat et sa présence minimise la formation de dommages oxydants 

sur les ligands. Cette Ġtape est aĐĐoŵpagŶĠe paƌ le tƌaŶsfeƌt d͛uŶ ĠleĐtƌoŶ du Đlusteƌ de ‘ieske ŵeŶaŶt 
à un intermédiaire FeIII-peroxo. Des études cristallographiques sur des cristaux de NDO en présence de 

substrat ont mis en évidence une chélation de O2 sur le centre métallique pour donner un Fe-(ɳ2-O2) 

side-on. La structure correspondante a été résolue par diffraction des rayons X (Figure I.8).20 Les 

atoŵes d͛hǇdƌogğŶe Ŷe soŶt pas ǀisiďles suƌ les structures RX à cause de leur faible densité 

électronique et la stƌuĐtuƌe de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe oďteŶu loƌs de l͛Ġtape         Ŷ͛iŶdiƋue pas si l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe 
FeIII-peroxo est protoné ou non. 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.8 : Structure RX du complexe oxygéné de la NDO en pƌĠseŶĐe d’uŶ aŶalogue du suďstƌat 
;l’iŶdoleͿ.20 
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Deux chemins réactionnels différents sont ensuite possibles (figure I.7) : 

Pouƌ le pƌeŵieƌ eŶ Ŷoiƌ, il s͛agit d͛uŶ ŵĠĐaŶisŵe ƌadiĐalaiƌe aǀeĐ uŶe Đoupuƌe hoŵolǇtiƋue de la liaisoŶ 
O-O. Après attaque du radical hydroxyle, un intermédiaire FeIV-oxo avec un intermédiaire radicalaire 

du substrat est obtenu. La formation du produit a lieu lors de la dernière étape qui consiste en 

l͛oǆǇdatioŶ de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe ƌadiĐal paƌ le FeIV=O. La formation du produit a lieu lors de la dernière 

Ġtape Ƌui ĐoŶsiste eŶ l͛oǆǇdatioŶ de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe ƌadiĐal paƌ le FeIV=O. La réduction du dernier 

intermédiaire de réaction permet de libérer le produit et de boucler le cycle catalytique. 

Le deuxième mécanisme en bleu prévoit une coupure hétérolytique de la liaison O-O et l͛oďteŶtioŶ 
d͛uŶ iŶteƌŵĠdiaiƌe FeV-hydroxo-oxo. L͛oǆǇdatioŶ du suďstƌat paƌ le FeIV=O suiǀie de l͛attaƋue 
nucléophile par le ligand HO- permet de former le dernier intermédiaire commun aux deux 

mécanismes. Il s͛eŶ suit uŶ tƌaŶsfeƌt d͛uŶ ĠleĐtƌoŶ de la feƌƌĠdoǆiŶe suƌ le Đlusteƌ, Ƌui ƌedeǀieŶt à 
valence mixte. 

 

1.2. Les dioǆǇgĠŶases α-cétoglutarates dépendantes 

1.2.1. PƌĠseŶtatioŶ des dioǆǇgĠŶases α-cétoglutarates dépendantes 

Les dioǆǇgĠŶases α-cétoglutarates dépendantes (ou dioxygénases 2-oxoglutarate dépendantes) 

ĐoŶstitueŶt uŶe laƌge faŵille d͛enzymes possédant un site actif mononucléaire à FeII non-hémique.  

PƌĠseŶtes Đhez uŶ gƌaŶd Ŷoŵďƌe d͛ġtƌes ǀiǀaŶts, de la ďaĐtĠƌie jusƋu͛à l͛hoŵŵe, elles interviennent 

dans un grand nombre de processus biologiques Đoŵŵe la ƌĠpaƌatioŶ de l͛ADN et de l͛A‘N, la 
métabolisation des lipides, la biodégradation de composés toxiques, la régulation de la transcription 

et également dans la ďiosǇŶthğse d͛aŶtiďiotiƋues et de métabolites secondaires.23–26 Un 

dysfonctionnement de ces enzymes dans le corps humain peut provoquer de graves maladies comme 

par exemple la cirrhose du foie.27 

Ces enzymes réalisent des ƌĠaĐtioŶs d͛oǆǇdatioŶ eŶ utilisaŶt le dioǆǇgğŶe. Pour cela, elles ont besoin 

d͛uŶ Đo-facteur réducteur, l͛α-cétoglutarate (anion 2-oxopentane-1,5-dioate) noté α-CG qui subit une 

décarboxylation oxydaŶte ĐoŶduisaŶt à l͛aŶioŶ suĐĐiŶate ;aŶioŶ ϭ,ϰ-butanedioate) (Figure I.9). Cette 

enzyme permet ainsi la catalǇse d͛une grande variété de réactions différentes comme des 

halogénations, des réductions et expansions de cycles, des réactions d͛ĠpoǆǇdatioŶ et daŶs la plupaƌt 
des Đas des ƌĠaĐtioŶs d͛hǇdƌoǆǇlatioŶ. 28,29 

 

 

 

 

 

Figure I.9: RĠaĐtioŶ gĠŶĠƌale d’oǆǇdatioŶ ƌĠalisĠe paƌ les enzymes α-cétoglutarates 

dépendantes avec leur co-facteur α-CG.22 

Les dioxygénases α-cétoglutarates dépendantes peuvent avoir des sĠƋueŶĐes d͛aĐides aŵiŶĠs 
diffĠƌeŶtes et soŶt doŶĐ spĠĐifiƋues d͛uŶ suďstƌat doŶŶĠ ŵais elles paƌtageŶt cependant un 

α-cétoglutarate 
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mécanisme commun. Un eǆeŵple ƌepƌĠseŶtatif de Đette faŵille d͛eŶzǇŵe est Đelui de la taurine 

dioxygénase α-cétoglutarate dépendante (TauD) qui se trouve par exemple chez les bactéries Escheria 

coli (TauDEc) et Pseudomonas putida KT2440 (TauDPp). La tauƌiŶe est uŶ dĠƌiǀĠ d͛aĐide aŵiŶĠ ;aĐide Ϯ-

aminoéthanesulfonique) naturellement présent dans le corps humain. Elle est libérée au cours 

d͛effoƌts phǇsiƋues pouƌ ƌĠduiƌe l͛effet des toǆiŶes ŵais aussi au Đouƌs de la digestion. La TauD réalise 

l͛oǆǇdatioŶ de la taurine, son mécanisme a été étudié en détail dans la littérature et sert aujouƌd͛hui 
de ŵodğle pouƌ l͛eŶseŵďle des eŶzǇŵes de la ŵġŵe faŵille. Cet exemple sera conservé pour la suite.  

 

1.2.2. Structure de la taurine dioxygénase α-cétoglutarate dépendante (TauD). 

La structure de la TauD a été résolue par diffraction des rayon X.25,30 Un seul monomère contient 16 

feuillets β et ϭϬ hĠliĐes α. Parmi eux, 8 feuillets β adoptent un arrangement antiparallèle (Figure I.10 

flèche orange) appelé motif « jelly-roll », spécifique à cette famille d͛eŶzǇŵe. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.10 : StƌuĐtuƌe de TauD, les hĠliĐes α soŶt ƌepƌĠseŶtĠes eŶ ƌouge, les feuillets β eŶ jauŶe et les 
boucles en vert, le centre métallique de FeII est représenté sous forme de sphère. 

Le site actif se situe à une des extrémités du motif « jelly-roll ». Initialement, eŶ l͛absence du co-

substrat ;l͛α-cétoglutarate) et du substrat, le centre métallique de FeII est lié à deux histidines et un 

aspartate qui forment la triade faciale 2-His-1-carboxylate caractéristique avec tƌois ŵolĠĐules d͛eau 
pour compléter la sphère de coordination. La triade faciale joue un rôle non négligeable puisqu͛elle ǀa 
restreindre le nombre de ligands exogènes et le nombre de co-substrats pouvant se coordiner au fer 

dans le mécanisme catalytique.  

Deuǆ ŵolĠĐules d͛eau Ƌuittent ensuite la sphère de coordination loƌs de l͛aƌƌiǀĠe du Đo-substrat 

bidente en position tƌaŶs de l͛His251 (et de l͛aspaƌtateͿ daŶs le plaŶ ĠƋuatoƌial. Dans cette famille 

d͛eŶzǇŵe, Đ͛est le Đo-suďstƌat Ƌui fouƌŶit les ĠleĐtƌoŶs ŶĠĐessaiƌes à l͛aĐtiǀatioŶ du dioǆǇgğŶe. 

Le FeII est toujours hexacoordiné et les positions verticales sont à présent occupées par une molécule 

d͛eau et uŶe histidine (Figure I.11).29 
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Figure I.11 : Structure résolue par diffraction à RX du complexe de FeII du site actif de la TauD en 

l’aďseŶĐe de suďstƌat.29 

EŶfiŶ, l͛aƌƌiǀĠe du suďstƌat dans le site actif ǀa ĠliŵiŶeƌ la deƌŶiğƌe ŵolĠĐule d͛eau de la sphğƌe de 
coordination. Cette place vacante permet ensuite au dioxygène de rentrer dans la sphère de 

ĐooƌdiŶatioŶ et d͛iŶteƌagiƌ aǀeĐ le ĐeŶtƌe ŵĠtalliƋue de FeII, le complexe adoptera la structure 

présentée sur la figure I.12 ci-dessous.31. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.12 : Représentation de la triade faciale 2-His-1-carboxylate du site actif de la TauD en 

présence de la taurine et du co-suďstƌat α-KG (structure cristalline PDB 1OS7).31 

 

1.2.3. Mécanisme de l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe par la TauD 

Le mécanisme de la TauD a été étudié en détail ces dernières années car il est représentatif du 

fonctionnement mécanistique général de Đette faŵille d͛eŶzǇŵe.32,33, 42,34–41 

Le rôle de la TauD est de catalyser l͛oǆǇdatioŶ à deuǆ ĠleĐtƌoŶs de l͛aĐide aŵiŶĠ tauƌiŶe ;acide 2-

aminoethanesulfonique) en sulfite et en amine acétaldéhyde (Figure I.13) en utilisant le dioxygène 

doŶt l͛aĐtiǀatioŶ à deuǆ ĠleĐtƌoŶs est ƌeŶdu possiďle grâce à la décarboxylation du co-substrat. 

L͛hǇdƌoǆǇlatioŶ du ĐaƌďoŶe iŶaĐtiǀĠ de la taurine (       sur la Figure I.13) donne un intermédiaire 

instable qui va se décomposer pour donner du sulfite et de l͛amine acétaldéhyde. 
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Figure I.13 : réaction catalysée par la TauD. 

Il eǆiste aujouƌd͛hui Ƌuatƌe mécanismes obtenus et validés par des études DFT couplées à des 

structures cristallographiques. Les quatre mécanismes sont présentés sur la figure I.14 ci-après.31 

Le poiŶt de dĠpaƌt des Ƌuatƌe ĐheŵiŶs ƌĠaĐtioŶŶels est l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe superoxo obtenu après 

coordination du cofacteur et l͛arrivée du substrat dans le site actif. 

Au cours de chacun des mécanismes, la triade faciale 2-His-1-carboxylate est conservée. Son rôle est 

non négligeable dans le cycle catalytique car en bloquant trois positions, elle impose une contrainte 

géométrique au co-substrat, au substrat et au dioxygène. Cela impose une proximité spatiale à ces 

réactifs, ce qui leur permet de réagir plus facilement. Cette caractéristique du site actif est présente 

Đhez uŶ gƌaŶd Ŷoŵďƌe d͛eŶzǇŵes mononucléaires non hémiques comme la naphtalène dioxygénase, 

la tyrosine hydroxylase ou encore la superoxyde dismutase.43,44  

En 2004, Borowski et al. ŵoŶtƌğƌeŶt à l͛aide d͛optiŵisatioŶs de gĠoŵĠtƌie paƌ DFT Ƌue les profils 

d͛eŶthalpie liďƌe oďteŶus peƌŵettaieŶt de ǀalideƌ le mécanisme A Đ͛est-à-dire une activation 

réductrice du dioxygène en passant par un état quintet.45  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Chapitre I – CoŶteǆte de l͛Ġtude, sǇstğŵes Ŷatuƌels et ŵodğles sǇŶthĠtiƋues 

- 17 - 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.14 : Quatre mécanismes de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe réalisée par la TauD, 

comparés par des études DFT. 31 
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Dans ce mécanisme, la décarboxylation oxydante Ŷ͛est possiďle Ƌue paƌ le passage paƌ l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe 

FeIII-superoxo (5I1) (Figure I.14Ϳ, l͛Ġtape suiǀaŶte est l͛attaƋue ƌadiĐalaiƌe de l͛aŶioŶ supeƌoǆǇde 
coordiné au FeIII sur le carbone     de l͛α-cétoglutarate coordiné (Figure I.14). Cela induit ensuite la 

décarboxylation oǆǇdaŶte Ƌui est l͛Ġtape ĐiŶĠtiƋueŵeŶt liŵitaŶte du mécanisme A42 et il se forme un 

intermédiaire peracide de FeII (5I2). La deƌŶiğƌe Ġtape a pu ġtƌe oďseƌǀĠe eǆpĠƌiŵeŶtaleŵeŶt, il s͛agit 
de la coupure hétérolytique de la liaison O—O qui peƌŵet la foƌŵatioŶ de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIV=O 

(5I3).46,47 

La même année, Borowski et al. proposèrent un autre mécanisme qui suggére la formation du 

superoxo FeIII-O2
●- septuplet (7I1)48 suiǀi d͛uŶe dĠĐaƌďoǆǇlatioŶ avec une rupture de la liaison O—O  

concertée (mécanisme B, figure I.14).45,49 Enfin, un croisement inter-système peƌŵet d͛oďteŶiƌ 
l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIV=O (5I3) observé expérimentalement.  

Le mécanisme C a été découvert en 2007, il pƌopose le passage paƌ la foƌŵatioŶ d͛uŶ iŶteƌŵĠdiaiƌe 

superoxo sur le co-substrat (5I5) qui possède, loƌsƋu͛il se dĠgƌade, une ďaƌƌiğƌe d͛ĠŶeƌgie d͛aĐtiǀatioŶ 
plutôt basse de 3,6 kcal.mol-1 lors de la décarboxylation oxydante. 50,51 

Enfin en 2011, Diebold et al., en combinant la spectroscopie RPE, UV-visible, et le dichroïsme circulaire 

avec la DFT, ont suggéré le mécanisme D.52 La première étape est le passage par un intermédiaire à 

l͛état triplet de type FeIV-alkyl-peroxo ponté ((3I4), figure I.14) obtenu après un échange de deux 

électrons du fer vers la molécule de dioxygène. Ils proposèrent que cette espèce évolue ensuite par 

croisement inter-système vers un intermédiaire de FeII-peracide ((5I2), figure I.14), commun au 

mécanisme A, C et D. Ce changeŵeŶt de spiŶ du tƌiplet au ƋuiŶtet est l͛Ġtape ĐiŶĠtiƋueŵeŶt liŵitaŶte 
du mécanisme D.31 

Enfin en 2016, Wojcik et al. ont comparé ces quatre mécanismes en les soumettant chacun aux mêmes 

méthodes de calculs de DFT.31 Cette étude a pu montrer que le mécanisme A est le plus probable en 

comparant les profils énergétiques de chacun des mécanismes, et spĠĐifiƋueŵeŶt loƌs de l͛Ġtape de 
décarboxylation oxydante.  

L͛aǀaŶtage pƌiŶĐipal du mécanisme A est Ƌu͛il permet d͛aďoutiƌ à l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIV=O (5I3) obtenu 

expérimentalement sans croisement inter-système et en seulement deux étapes comparé au 

mécanisme C. De plus l͛Ġtat ƋuiŶtet (5I1) et septet (7I1) de l͛adduit Fe--α-CG--O2 est plus staďle Ƌu͛à 
l͛Ġtat tƌiplet (3I4), ce qui défavorise le mécanisme D qui propose également un croisement inter-

sǇstğŵe loƌs du passage de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe ;7I3) vers (5I3). Le mécanisme B est quant à lui défavorisé 

ĠŶeƌgĠtiƋueŵeŶt loƌs de l͛Ġtape de dĠĐaƌďoǆǇlatioŶ oǆǇdaŶte ((7I1)→(7I3)), les ĐalĐuls d͛optiŵisatioŶ 
de géométƌie ŵoŶtƌeŶt Ƌue l͛Ġtat de tƌaŶsitioŶ loƌs de Đette Ġtape pouƌ le mécanisme B est 0,3 

kcal.mol-1 plus élevé que dans le mécanisme A. Ce dernier est doŶĐ le ŵĠĐaŶisŵe le plus pƌoďaďle d͛uŶ 
poiŶt de ǀue ĠŶeƌgĠtiƋue pouƌ l͛aĐtiǀatioŶ du dioǆǇgğŶe paƌ rapport aux mécanismes B, C et D. 

 

1.2.4. Mécanisme catalytique proposé pour la taurine dioxygénase α-cétoglutarate 
dépendante. 

L͛eŶseŵďle des ŵĠĐaŶisŵes pƌĠĐĠdeŶts ;Figure I.14) aboutissent à un même intermédiaire de type 

TauD-FeIV=O-succinate qui a été détecté pour la première fois chez la TauD par Price et al. en 2003 et 

Ƌui est ƌespoŶsaďle de l͛aĐtiǀitĠ de l͛eŶzǇŵe.34 La suite du mécanisme est donnée sur la figure I.15 ci-

après.53 Le cycle catalytique débute paƌ la suďstitutioŶ des deuǆ ŵolĠĐules d͛eau situĠes daŶs le plaŶ 
équatorial par le cofacteur α-CG. Etant bidente, il se lie au métal pour donner le complexe  enzyme-
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FeII-α-CG (G). Cette espèce est caractérisée par uŶe ďaŶde d͛aďsoƌptioŶ de faiďle iŶteŶsitĠ à ϱϯϬ Ŷŵ 
(ɸ530=180 L.mol-1.cm-1) attribuée à une bande de transfert de charge TCML.39,54 DaŶs Đe Đoŵpleǆe, l͛ioŶ 
FeII est de configuration haut spin et de géométrie quasi-octaédrique.55 L͛Ġtape suiǀaŶte ĐoŶduit à la 

fixation du substrat à proximité du centre métallique et au dĠpaƌt de la deƌŶiğƌe ŵolĠĐule d͛eau ;H) 

(Figure I.15). Le complexe (H) est pentacoordiné et de géométrie pyramide à base carrée. La 

coordination du dioxygène sur la dernière position vacante et conduit à une espèce intermédiaire FeIII-

superoxo end-on (IͿ Ƌui Ŷ͛a pas ĠtĠ eŶĐoƌe ideŶtifiĠe. Il s͛eŶ suit uŶe Ġtape d͛additioŶ radicalaire de 

l͛atoŵe d͛oǆǇgğŶe teƌŵiŶal de ;IͿ suƌ l͛atoŵe de ĐaƌďoŶe     du cofacteur α-CG pour former une 

espèce cyclique FeII–peracide et libérer le CO2 par décarboxylation oxydante pour donner (J). Le 

passage de (J) à (K) implique le transfert de deux électrons du FeII ǀeƌs l͛oǆǇgğŶe pƌoǆiŵal pƌoǀoƋuaŶt 
la rupture hétérolytique de la liaison O-O avec la formation du FeIV=O et du succinate (K). 

Le suivi cinétique de la dégradation du FeIV=O (K) en FeIII-hydroxo (L) montre que la disparition de 

l͛eŶtitĠ ;KͿ est foƌteŵeŶt ƌaleŶtie eŶ pƌĠseŶĐe d͛uŶ suďstƌat deutĠƌĠ. Le rapport des constantes de 

vitesse kH/kD (≈ 37), indique une étape opérant selon un effet tunel. Cet effet isotopique est cohérent 

aǀeĐ l͛aďstƌaĐtioŶ d͛uŶ atoŵe d͛hǇdƌogğŶe du suďstƌat paƌ le FeIV=O (K). 34 L͛eŶtitĠ ;L) est constituée 

d͛uŶ Đoŵpleǆe FeIII-hydroxo (et du radical substrat) qui évolue ensuite par un mécanisme 

d͛hǇdƌoǆǇlatioŶ du suďstƌat eŶ uŶ deƌŶieƌ iŶteƌŵĠdiaiƌe ;MͿ à l͛aide d͛uŶ ŵĠĐaŶisŵe de type « radical 

rebound » analogue à ceux des cytochromes P450. Enfin le cycle catalytique se complète par libération 

du substrat hydroxylé et du succinate, aĐĐoŵpagŶĠ de la ĐooƌdiŶatioŶ de tƌois ŵolĠĐules d͛eau. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.15 : CǇĐle ĐatalǇtiƋue de l’eŶzǇŵe TauD 53,56 
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2.2. Structure de la sMMO et de son site actif binucléaire à fer 

La sMMO est constituée de trois sous-unités représentées sur la figure I.16 ci-dessous : 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.16 : Schéma du mécanisme d’aĐtioŶ ĐoŶĐeƌtĠ des tƌois sous-unités de la sMMO.3 

La Méthane MonoOxygénase Hydroxylase (MMOH) ĐoŶtieŶt le site aĐtif diŶuĐlĠaiƌe de feƌ de l͛eŶzǇŵe 
où s͛effeĐtue l͛oǆǇdatioŶ du ŵĠthaŶe eŶ ŵĠthaŶol paƌ le dioǆǇgğŶe. Il s͛agit d͛uŶ hĠtĠƌodiŵğƌe de Ϯϱϭ 
kDa dont chaque monomère est lui-même constitué de trois sous-unités α, β et ɶ (de respectivement 

60,6 kDa, 45 kDa et 19,8 kDa).64,65 

La Méthane MonoOxygénase Réductase (MMOR) contient un cluster [2Fe-2S] et un cofacteur 

flaviniƋue ;FADͿ, elle peƌŵet de tƌaŶsfĠƌeƌ les ĠleĐtƌoŶs pƌoǀeŶaŶt de l͛oǆǇdatioŶ du NADH eŶ NAD+ 

vers le site actif. Cette ĐoŵposaŶte est la seule de l͛eŶzǇŵe à Ŷe pas aǀoiƌ ĠtĠ ĐƌistallisĠe pouƌ 
l͛iŶstaŶt.66,67 

La protéine B (MMOB) est une protéine régulatrice qui module le potentiel du site dinucléaire de fer 

et faĐilite l͛aĐĐğs du suďstƌat au site aĐtif pouƌ Ƌue l͛aĐtiǀitĠ de l͛eŶzǇŵe puisse ġtƌe effeĐtiǀe.68 

La première structure cristallographique de la MMOH de Methylococcus capsulatus (Bath) date de 

1993,69 d͛autƌes stƌuĐtuƌes aǀeĐ de ŵeilleuƌes ƌĠsolutioŶs oŶt ĠtĠ oďteŶues depuis.70 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.17 : Structure cristallographique de la composante hydroxylase de la MMOH appartenant à 

la bactérie Methylococcus capsulatus (Bath). (A) StƌuĐtuƌe du diŵğƌe de l’hǇdƌoǆǇlase et du site aĐtif 
comprenant le centre binucléaire de fer avec les sous-unités α, β et γ. (B) Représentation de la 

structure du site actif ;d’apƌğs WaŶg et al.). 63 

α 

 

α 

 

β 

β 

γ γ 



Chapitre I – CoŶteǆte de l͛Ġtude, sǇstğŵes Ŷatuƌels et ŵodğles sǇŶthĠtiƋues 

- 22 - 

 

Au seiŶ de l͛hǇdƌoǆǇlase, daŶs ĐhaƋue sous uŶitĠ α se trouve le site actif binucléaire à fer. Ce site existe 

sous trois Ġtats d͛oǆǇdatioŶ : FeIIIFeIII (MMOHox), FeIIIFeII (MMOHmv) et FeIIFeII (MMOHred). Pour la 

souche Methylococcus capsulatus (Bath), deux structures stables ont été obtenues, il s͛agit de la foƌŵe 
oxydée (MMOHox) et réduite (MMOHred), présentées sur la figure I.18 ci-dessous : 

 

 

 

 

 

Figure I.18 : Structures cristallographiques du site actif de la MMOH dans ses formes oxydées 

MMOHox (à gauche) et réduite MMOHred (à droite).69–72 

La forme oxydée FeIIIFeIII de l͛eŶzǇŵe possğde uŶe stƌucture dite « diamond core » dans laquelle les 

deux centres métalliques sont dans un environnement pseudo-octaédrique, reliés entre eux par deux 

ponts hydroxo et un pont carboxylato provenant du résidu glutamate Glu144. La nature des différents 

ponts peut changer selon la souche et les conditions de cristallisation. Sur la structure de la MMOHox 

de la figure I.18, la sphère de coordination du Fe1
III est ĐoŵplĠtĠe paƌ la pƌĠseŶĐe d͛uŶe histidiŶe His147, 

d͛uŶ glutaŵate ŵoŶodeŶte Glu114 et d͛uŶe ŵolĠĐule d͛eau. L͛autƌe ĐeŶtƌe ŵĠtalliƋue est coordiné par 

une histidine His246 et deux glutamates monodentes Glu209 et Glu243. Deux liaisons hydrogène relient la 

ŵolĠĐule d͛eau, coordinée au Fe1
III de gauche, et les résidus des glutamates Glu114 et Glu243. Dans cette 

structure, la distance entre les deux centres métalliques Fe-Fe est de 3,1 Å.70 

Lors de la réduction de la MMOHox en MMOHred, plusieurs changements se produisent                          

(Figure I.18).69–72 Les modifications sont essentiellement structurales, le Fe1
II reste hexacoordiné alors 

que Fe2
II deǀieŶt peŶtaĐooƌdiŶĠ, uŶe gĠoŵĠtƌie plus faǀoƌaďle pouƌ l͛iŶteƌaĐtioŶ eŶtƌe le FeII et O2.  

Lors de la réduction, le glutamate Glu243, lié de façon monodente en position terminale au Fe2
III, se 

déplace en position pontante entre les deux ions FeII selon le mode µ-1,1. La sphère de coordination 

de l͛ioŶ Fe1
II est complétée (coordinence 6) par l͛histidiŶe His147, le glutamate Glu114 et par deux 

ŵolĠĐules d͛eau. Le Fe2
II est ĐooƌdiŶĠ au deuǆiğŵe atoŵe d͛oǆǇgğŶe du glutaŵate Glu243, au glutamate 

monodente Glu209 et à l͛histidiŶe His246. La distance FeII-FeII est de 3,3 Å dans la MMOHred. 

L͛eŶtƌĠe des suďstƌats et la soƌtie des pƌoduits sont régulées par une succession de cavités 

hydrophobes situées dans la sous-unité α reliant la surface de la protéine au site actif. Plusieurs résidus 

d͛aĐides aŵiŶĠs seŵďleŶt ĐoŶtƌƀleƌ l͛aĐĐğs des ĐaǀitĠs eŶ jouaŶt le ƌƀle de « portes ». La protéine 

régulatrice MMOB commanderait la conformatioŶ des aĐides aŵiŶĠs et peƌŵettƌait aiŶsi l͛ouǀeƌtuƌe 
et/ou la fermeture de ces « portes » eŶ foŶĐtioŶ de l͛Ġtat ƌedoǆ du Đlusteƌ ŵĠtalliƋue.68,73 Elle permet 

également de contrôleƌ la ƌĠgiospĠĐifiĐitĠ des ƌĠaĐtioŶs d͛oǆydations catalytiques de la MMOH  en 

faisant varier la rigidité de la cavité de la MMOH, et ainsi la taille des substrats entrant.68   
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2.3. Cycle catalytique de la sMMO  

Le ĐǇĐle ĐatalǇtiƋue Đoŵplet de la sMMO Ŷ͛est pas eŶtiğƌeŵeŶt ĐoŶŶu Đaƌ il s͛agit d͛uŶ sǇstğŵe 
Đoŵpleǆe ĐoŵpƌeŶaŶt plusieuƌs ĐoŵposaŶtes. De plus, l͛aďseŶĐe de stƌuĐtuƌe ĐƌistallogƌaphiƋue de sa 
sous-uŶitĠ ƌĠduĐtase ;MMO‘Ϳ ĐoŵpliƋue l͛Ġtude du transfert intermoléculaire des électrons de la 

ĐoŵposaŶte ƌĠduĐtase ǀeƌs la ĐoŵposaŶte hǇdƌoǆǇlase de l͛eŶzǇŵe. UŶ ŵĠĐaŶisŵe a ĐepeŶdaŶt été 

proposé par Lipscomb et al. (Figure I.19 ).72,74,75 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.19 : CǇĐle ĐatalǇtiƋue pƌoposĠ paƌ LipsĐoŵď et al. pouƌ l’oǆǇdatioŶ du ŵĠthaŶe eŶ ŵĠthaŶol 
par la MMOH.72,74,75 

Le cycle catalytique de la figure I.19 commence par la réduction du centre métallique diferrique FeIIIFeIII 

en cluster diferreux FeIIFeII à l͛aide de deuǆ ĠleĐtƌoŶs appoƌtĠs paƌ la MMO‘. Il s͛eŶsuit une deuxième 

étape avec la coordination du dioǆǇgğŶe paƌ l͛espğĐe FeIIFeII (MMOHredͿ pouƌ foƌŵeƌ l͛espğĐe MMOHP*.  

Paƌ l͛appoƌt de deux électrons supplémentaires des centres FeII au dioxygène, cette espèce évolue 

ensuite en MMOHperoxo.76 Cet intermédiaire a été observé par spectroscopie UV-visible chez                       

M. capsulatus (Bath), il possğde deuǆ ďaŶdes d͛aďsoƌptioŶ à 420 nm (ɸ = ϭϴϬϬ mol.L-1.cm-1) et à 725 

nm  (ɸ = ϰϬϬϬ ŵol.L-1.cm-1), attribuées à un transfert de charge de type TCLM du peroxo vers les FeIII.77 

Des études par spectroscopie Mössbauer ont également permis de valider la présence de deux atomes 

de FeIII haut-spin ayant une géométrie de coordination similaire.77 Des études par calculs DFT prévoient 

la pƌĠseŶĐe d͛uŶ poŶt cis-μ-1,2-peroxo78 ou μ-1,2-peroxo79 entre les deux ions FeIII. Malheureusement, 

la MMOHperoxo Ŷ͛a jaŵais pu ġtƌe ĐaƌaĐtĠƌisĠe paƌ speĐtƌosĐopie ‘aŵaŶ et ŵalgƌĠ l͛appui de la DFT, la 

stƌuĐtuƌe eǆaĐte de l͛espğĐe MMOHperoxo ƌeste pouƌ l͛iŶstaŶt ŶoŶ ƌĠsolue.63  
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Figure I.20 : StƌuĐtuƌes possiďles de l’iŶteƌŵĠdiaiƌe MMOHperoxo.80 

La foƌŵatioŶ de l͛espğĐe MMOHperoxo par voie naturelle (O2 + 2e- + 2H+), peut être court-circuitée par 

l͛utilisatioŶ d͛oǆǇdaŶts chimiques tels Ƌue le peƌoǆǇde d͛hǇdƌogğŶe H2O2, formellement équivalent à 

O2 + 2e- + 2H+. Cette réaction est appelée « peroxide shunt » (en bleu sur la figure I.19).81  

L͛iŶteƌŵĠdiaiƌe MMOHperoxo est Đapaďle d͛oǆǇdeƌ des suďstƌats ƌiĐhes eŶ ĠleĐtƌoŶs.82,83 EŶ l͛aďseŶĐe de 
substrats, la MMOHperoxo évolue spontanément par rupture de la liaison O-O en un complexe 

binucléaire FeIVFeIV à ponts bis-μ-oxo appelé MMOHQ (Figure I.19). Cet intermédiaire possède deux 

atomes de FeIV couplés de façon antiferromagnétique. Dans le cas de M. capsulatus ;BathͿ, l͛espğĐe 
MMOHQ possğde uŶe ďaŶde d͛aďsoƌptioŶ à eŶǀiƌoŶ ϰϮϬ Ŷŵ (ɸ = ϴϰϭϱ ŵol.L-1.cm-1)84 et deux doublets 

Ƌuadƌupolaiƌes d͛iŶteŶsitĠ Ġgale (ɷ = Ϭ,Ϯϭ ŵŵ.s-1 et ΔEQ = 0,68 mm.s-1 ; ɷ = Ϭ,ϭϰ ŵŵ.s-1 et ΔEQ = 0,55 

mm.s-1) en spectroscopie Mössbauer.85  

Des mesures réalisées par EXAF“ pouƌ l͛espğĐe MMOHQ de M. trichosporium OB3b ont montré que les 

deux centres métalliques de Fe possèdent une géométrie et un environnement électronique similaire 

avec une distance Fe--Fe relativement courte de 2,46 Å et des distances FeIV-O de 1,77 et 2,05 Å.86 

Cette particularité a longtemps mis le doute sur la structure exacte de cette espèce mais grâce à des 

mesures de spectroscopie Raman, la structure en « diamond-core » de la MMOHQ a pu être mise en 

évidence (Figure I.19).75  

Une fois le substrat oxydée, la MMOHox est réduite à deux électrons apportés par la MMOR et 

provenant de la NADH, l͛atoŵe d͛oǆǇgğŶe ƌĠŵaŶeŶt est eŶsuite tƌaŶsfoƌŵĠ eŶ ŵolĠĐule d͛eau gƌâĐe 
à l͛appoƌt de deuǆ pƌotoŶs. L͛espğĐe MMOHred est ainsi reformée et prête à interagir à nouveau avec 

O2. 

EŶ l͛aďseŶĐe de suďstƌat, MMOHQ se dégrade en MMOHox paƌ l͛aĐƋuisitioŶ de deuǆ ĠleĐtƌoŶs et deuǆ 
protons. Le mécanisme de cette transformation Ŷ͛est pas encore établit, ŵais il seŵďleƌait Ƌu͛uŶ 
iŶteƌŵĠdiaiƌe Q* ;pƌĠseŶtaŶt uŶ ĠpauleŵeŶt de ďaŶde d͛aďsoƌptioŶ à ϰϱϱ ŶŵͿ ait ĠtĠ ideŶtifiĠ paƌ des 
études cinétiques sur la MMOH de M. capsulatus (Bath).84 
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intermédiaires de type Fe—oǆǇgğŶe, des iŶteƌŵĠdiaiƌes Ƌue les sĐieŶtifiƋues de l͛ĠpoƋue Ŷe pouvaient 

pas isoler mais dont ils soupçoŶŶaieŶt foƌteŵeŶt l͛eǆisteŶĐe.94,95 

A cette époque, malgré le nombre de travaux portant sur ce sujet, les taux de conversion des 

oxydations catalytiques de tels systèmes restaient trop faibles et les études se tournèrent davantage 

vers la compréhension des mécanismes catalytiques des systèmes naturels. Une des premières 

enzymes étudiée a été le cytochrome P450. Il a été isolé dès 1955 par Axelrod et Brodie et al.96,97 Ce 

Ŷ͛est Ƌue ϯϬ aŶs apƌğs Ƌue sa structure a pu être déterminée,98,99 bien après les premières propositions 

d͛uŶ ĐǇĐle ĐatalǇtiƋue.100 La fin des années 70 signe le début de la compréhension des mécanismes 

enzymatiques notamment grâce aux avancées des techniques spectroscopiques. Les chimistes 

essayèrent de les reproduire et se tournèrent vers la synthèse de modèles synthétiques.  

Un des premiers modèles artificiels mono-nucléaires utilisĠ pouƌ ƌĠaliseƌ l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du 
dioxygène était à base de manganèse. Des espèces NaBH4-(tetraphenylporphinato)manganèse(II) 

(abrégé par NaBH4-TPP.MnIII-O2) furent développés par Koga et al. afin de réaliser des réactions 

d͛oǆǇdatioŶ. Ce modèle correspondait par mimétisme, au système NADH-hémoprotéine-O2 du 

cytochrome P450.101,102 En 1981, ce système fut amélioré en utilisant du platine colloïdal en présence 

de dihydrogène, à la place de NaBH4,  pour donner le système bio-inspiré H2-colloïdal-Pt-TPP.Mn-O2, 

plus aǀaŶtageuǆ Ƌue soŶ pƌĠdĠĐesseuƌ Đaƌ il peƌŵet d͛Ġǀiteƌ des réaction secondaires de réductions 

des produits de la catalyse.103   

En 1983, le système GIF vit le jour, il peƌŵettait d͛oǆǇdeƌ des liaisoŶs C—H avec des taux de conversion 

laƌgeŵeŶt supĠƌieuƌ auǆ ĐatalǇseuƌs de l͛ĠpoƋue.104 Ce système élaboré par Barton (Prix Nobel de 

chimie 1969), permettait de réaliser des réaĐtioŶs d͛oǆǇdatioŶ à l͛aide de FeIII, de dioxygène, dans un 

mélange pyridine/acide acétique en milieu aqueux avec du zinc métallique comme réducteur. Le 

mécanisme proposé plusieurs années après par Barton et al. en 1989 est le suivant : 105  

 

 

 

 

Figure I.22 : Proposition de mécanisme par Barton et al. pour le système de GIF.105 

La ƌĠaĐtioŶ Ġtait plus ou ŵoiŶs diffiĐile seloŶ l͛eŶĐoŵďƌeŵeŶt de la liaisoŶ C—H, elle privilégiait les 

carbones secondaires puis les carbones tertiaires et enfin les carbones primaires, une sélectivité 

étonnante. Dans ce mécanisme, les cétones obtenues en grande majorité, ne provenaient pas de la 

suƌoǆǇdatioŶ de l͛alĐool ŵais diƌeĐteŵeŶt de l͛alĐaŶe. Cependant, le mécanisme du système de GIF 

était déjà controversé à l͛ĠpoƋue et certains y voyaient un mécanisme plutôt de type radicalaire.106 

De nombreuses modifications furent ƌĠalisĠes suƌ le sǇstğŵe de GIF afiŶ d͛aŵĠlioƌeƌ la ǀitesse de la 
réaction, le taux de conversion et surtout pour réduire la quantité importante de déchets métalliques 

générés. Trois autres versions améliorées ont été développées ensuite, le GIFII, GIFIII et encore le 

GIFIV.93, 105,107 

En 1986, une variante électrochimique a été développée sur ce système, il s͛agit du premier exemple 

d͛utilisatioŶ d͛uŶe ĠleĐtƌode afiŶ de ƌĠaliseƌ l͛activation réductrice du dioxygène (à la place du zinc 

Đoŵŵe ƌĠduĐteuƌͿ eŶ ǀue d͛effeĐtueƌ des ƌĠaĐtioŶs d͛oǆǇdatioŶ ĐatalǇtiƋue.108 Les résultats obtenus 
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paƌ Đette ŵĠthode Ŷ͛oŶt pas suƌpassĠ Đeuǆ oďteŶus avec l͛eŵploi de ƌĠduĐteuƌs Đhiŵiques mais 

Balavoine et al. ont permis de mettre en évidence le caractère oxydant du superoxyde sur le catalyseur 

de fer.  

Aujouƌd͛hui, le sǇstğŵe de GIF a ĠtĠ dĠlaissĠ ŵais les tƌaǀauǆ daŶs le doŵaiŶe du ďio-mimétisme 

enzymatique oŶt fait d͛ĠŶoƌŵes pƌogƌğs. Les anciennes études dans ce domaine ont été primordiales 

car elles ont permis de poser les bases pour les méthodes et les techniques eŵploǇĠes aujouƌd͛hui 
dans ce domaine. Les modèles fonctionnels les plus récents, imitant les systèmes naturels pouvant 

interagir avec le dioxygène et formant les mêmes intermédiaires seront présentés dans la suite de ce 

chapitre. 

 

3.2. Mécanisme général des systèmes bio-inspirés non-hémiques 

La modélisation des métalloenzymes à feƌ s͛est foƌteŵeŶt dĠǀeloppĠe Đes vingt dernières années 

notamment grâce au développement des techniques spectroscopiques qui ont permis de caractériser 

les intermédiaires réactionnels formés au cours des cycles catalytiques naturels. Cela a permis de 

comprendre les différents mécanismes impliquant ces enzymes. De nombreux modèles bio-inspirés 

ont  été synthétisés depuis et un attrait particulier est porté sur la synthèse et la caractérisation des 

intermédiaires de type « Fe-oxygène » de ces complexes. D͛aďoƌd sǇŶthĠtisĠs à l͛aide d͛oǆǇdaŶts 

chimiques, (PhIO, m-CPBA, tBuOOH, H2O2, …Ϳ les diffĠƌeŶts iŶteƌŵĠdiaires Fe-oxygène (-superoxo, -

peroxo, -hydroperoxo et -oxo) obtenus à partir du dioxygène sont plus aǀaŶtageuǆ d͛uŶ poiŶt de ǀue 
ĠĐoŶoŵiƋue et eŶǀiƌoŶŶeŵeŶtal, à ĐoŶditioŶ Ƌue la souƌĐe d͛ĠleĐtƌoŶs Ŷe gĠŶğƌeŶt pas de sous-

produits nocifs. La formation des intermédiaires Fe-oxygène de ces modèles bio-inspirés suit 

généralement les trois mécanismes présentés sur la figure I.23 ci-dessous.4, 29,109,110  

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.23 : Mécanismes réactionnels envisageables pour l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe par des 

complexes de fer non-hémiques bio-inspirés.1 

L͛Ġtape initiale est la coordination du dioxygène sur le centre métallique de FeII, la liaison Fe—O se 

forme et s͛aĐĐoŵpagŶe d͛uŶ transfert de charge pour donner une espèce FeIII-superoxo. 

L͛ajout d͛uŶ ĠleĐtƌoŶ supplĠŵeŶtaiƌe suƌ l͛espğĐe FeIII-superoxo permet ensuite d͛oďteŶiƌ uŶe espèce 

FeIII-peroxo (non représentée) qui, en présence d͛ioŶs H+ dans le milieu, évolue en FeIII-hydroperoxo 

(Figure I.23). Cette espèce peut évoluer en FeV-oxo-hydroxo selon le chemin A, par rupture 

hétérolytique de la liaison O-O et ĐooƌdiŶatioŶ de l͛aŶioŶ HO- sur le centre métallique.  
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Le chemin réactionnel B passe par le clivage homolytique de la liaison O—O du FeIII-hydroperoxo pour 

aboutir à un intermédiaire de type FeIV-oxo selon un chemin radicalaire. EŶ pƌĠseŶĐe d͛uŶ autƌe 
complexe de FeII, l͛espğĐe FeIII-superoxo peut se dimériser pour former une espèce binucléaire à pont 

peroxo selon le chemin réactionnel C. L͛espğĐe évolue ensuite vers un binucléaire O=FeIV FeIV=O par 

coupure homolytique de la liaison O-O. Les tƌaǀauǆ de ĐaƌaĐtĠƌisatioŶ et d͛utilisatioŶ d͛iŶteƌŵĠdiaiƌes 
Fe-oxygène pouƌ la ĐatalǇse d͛oǆǇdatioŶ sont principalement focalisés sur les intermédiaires Fe-oxo de 

haute valence, mais les chercheurs se tournent également vers la génération et la caractérisation 

d͛iŶteƌŵĠdiaiƌes FeIII-superoxo qui peuvent évoluer en espèces très réactives.111 

 

3.3. Les intermédiaires des modèles bio-inspirés de complexes de fer non-
hémiques  

3.3.1. Les ŵodğles d͛iŶteƌŵĠdiaiƌes FeIII-superoxo (FeIII-O-O●) 

Les FeIII-superoxo dans les systèmes hémiques naturels et synthétiques ont été observés et même 

cristallisés depuis les années 1970.112,113 En revanche, les intermédiaires de FeIII-superoxo synthétiques 

mono-nucléaires non-hémiques ont été observés et cristallisés beaucoup plus tard car ils sont difficiles 

à préparer et très instables. En 2014, Chiang et al. ont été les premiers à observer une telle espèce. Ils 

ont utilisé le ligand BDPP doublement déprotoné (H2BDPP=2,6-bis(((S)-2-(diphenylhydroxymethyl)-1-

pyrrolidinyl)-methyl)pyridine) possédant un motif bis(alcoxyde) encombré stériquement qui stabilise 

le centre FeII en coordinence 5 (Figure I.24).114,115  

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.24 : StƌuĐtuƌe RX ;à gauĐheͿ et sĐhĠŵa ;à dƌoiteͿ du Fe;BDPPͿ, les atoŵes d’hǇdƌogğŶe Ŷe 
sont pas représentés.114 

L͛iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-superoxo de ce complexe a été obtenu directement en faisant barboter du 

dioxygène dans du THF à -80°C pour donner le [FeIII(BDDP)(O2
●)] de couleur jaune brillant. Il a été 

caractérisé par spectroscopie UV-visible (TCLM : ʄmax=330 nm, ɸ=9400 L.mol-1.cm-1), Raman et 

Mössbauer. Cet intermédiaire paramagnétique contient un centre FeIII (S=5/2) couplé au radical O2
●-, 

sa stƌuĐtuƌe ĠleĐtƌoŶiƋue Ŷ͛est pas totaleŵeŶt ĠluĐidĠe et la ƋuestioŶ d͛uŶ Đouplage feƌƌoŵagŶĠtiƋue 
ou antiferromagnétique reste toujours en suspens. Il possède cependant une réactivité intéressante 

Đaƌ il est Đapaďle d͛oǆǇdeƌ le ϵ,ϭϬ-dihydroanthracène en anthracène et cela à -70°C (Figure I.25).114 
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Figure I.25 : Réactivité du complexe [FeIII(BDDP)(O2
●)] en présence de 9,10-dihydroanthracène.1,114 

Les composés FeIII-superoxo des modèles synthétiques sont généralement de nature haut-spin mais 

Oddon et al. ont pu caractériser en 2015, un intermédiaire FeIII-superoxo à caractère bas-spin 

possédant un environnement pentadente composé de cinq groupement azole donneurs. Il a été 

obtenu en assemblant un ligand tridente hydrotris(3,5-dimethylpyrazolyl)borate (TpMe2) et un 

composé bidente imidazole borate sur un centre métallique de FeII, suiǀi d͛uŶ ďaƌďotage de O2 dans le 

THF à -60°C (Figure I.26 ).116 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.26 : Synthèse du composé [FeIII(LPh)(TpMe2)(O2
●)]2+ à l’aide du dioǆǇgğŶe dans le THF à -60°C.116 

L͛iŶteƌŵĠdiaiƌe ;3) est caractérisé par une absorbance aux environs de 350 nm se traduisant par une 

couleur brune pâle. Sa formation est ƌĠǀeƌsiďle Đaƌ eŶ faisaŶt ďaƌďoteƌ de l͛aƌgoŶ à ďasse teŵpĠƌatuƌe 
(-60°C), ou en remontant la température à –20°C, la couleur brune pâle disparait pour retrouver la 

couleur jaune du complexe initial (2) haut-spin (Figure I.26Ϳ. L͛iŶteƌŵĠdiaiƌe ;3) obtenu pourrait être 

de nature diaŵagŶĠtiƋue, paƌ la pƌĠseŶĐe d͛uŶ Đouplage anti-ferromagnétique entre le centre 

métallique de FeIII bas-spin (S = 1/2) et l͛aŶioŶ ƌadiĐalaiƌe supeƌoǆǇde. Cette configuration de spin est 

adoptée par les intermédiaires des systèmes naturels de fer hémiques et chez les composés de Fe-

Bleomycine.9,110,116–121 L͛ajout d͛A)ADOL (2-hydroxy-2-azaadamantane), uŶ doŶŶeuƌ d͛hǇdƌogğŶe 
radicalaire, sur (3) a permis de former le composé [FeIII(LPh)(TpMe2)(OOH)], caractérisé par une bande 

d͛aďsoƌptioŶ eŶ speĐtƌosĐopie UV-visible à 550 nm.  

(1) 

(2) 

(3) 
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En 2014, l͛ĠƋuipe de Naŵ ƌĠussit à cristalliser un intermédiaire FeIII-superoxo mono-nucléaire non-

hémique (Figure I.27).122  

 

 

 

 

 

 

Figure I.27 : Structure résolue par DRX du complexe FeIII-superoxo side-on [FeIII(TAML)(O2
●)]2- avec le 

schéma du ligand TAML=tetraamido macrocyclic ligand.122 

Le complexe [FeIII(TAML)(O2
●)]2- a été obtenu en faisant réagir le complexe Na[FeIII(TAML)] avec du KO2 

daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile à +ϱ°C, en présence de 2,2,2-cryptand, un éther couronne permettant de dissocier 

le KO2. La stƌuĐtuƌe ĐƌistalliŶe de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe supeƌoǆo a ƌĠǀĠlĠ uŶe distaŶĐe de liaisoŶ O—O de 

1,32 Å, ce qui est cohérent avec les autres données reportées dans la littérature.123 

 

3.3.2. Les ŵodğles d͛intermédiaires mono-nucléaires FeIII-peroxo  (FeIII-O-O-) 

Les intermédiaires FeIII-OO- peuvent être générés de trois manières différentes, elles sont présentées 

sur la figure I.28. 

 

 

 

 

 

 

Figure I.28 : DiffĠƌeŶtes voies de sǇŶthğse d’uŶe espğĐe FeIII-OO-à paƌtiƌ d’uŶ Đoŵpleǆe de FeII. 

La première voie de synthèse est la formation du FeIII-OO● suite à l͛iŶteƌaĐtioŶ du FeII et du dioxygène. 

L͛appoƌt d͛uŶ ĠleĐtƌoŶ à l͛aide d͛uŶ ƌĠduĐteuƌ ĐhiŵiƋue ou d͛une électrode permet ensuite de générer 

le FeIII-OO-.  

Une deuxième voie de synthèse permet de générer directement le FeIII-peroxo sans passer par un FeIII-

superoxo en ajoutant directement du KO2 sur un complexe de FeII.  

Enfin la dernière voie de synthèse, souǀeŶt la plus utilisĠe, est la gĠŶĠƌatioŶ d͛uŶ hǇdƌoperoxo puis sa 

dĠpƌotoŶatioŶ à l͛aide d͛uŶe ďase Đoŵŵe la tƌiĠthǇlaŵiŶe.109,124 Les différentes voies de synthèse du 

FeIII-OOH sont détaillées au pargraphe 3.3.4. 

Le premier intermédiaire mono-nucléaire FeIII-OO- a été décrit par Cheng et al. en 1956 dans la revue 

Analytical Chemistry.94 Cette étude était basée sur le titrage par spectroscopie UV-visible de la quantité 
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d͛uƌaŶiuŵ d͛uŶ ĠĐhaŶtillon contenant d͛autƌes ŵĠtauǆ.125,126 Pour complexer les autres métaux afin 

de les sĠpaƌeƌ de l͛uƌaŶiuŵ, l͛EDTA était utilisé eŶ pƌĠseŶĐe d͛eau oǆǇgĠŶĠe en milieu basique. Par 

hasard, Cheng et al. oďseƌǀğƌeŶt loƌs de leuƌs Ġtudes, la foƌŵatioŶs d͛espğĐes ĐoloƌĠes. Ils 
remarquèrent rapidement que la couleur dépendait du métal utilisé et ils réalisèrent les premiers 

spectres UV-ǀisiďles pouƌ Đe tǇpe d͛iŶteƌŵĠdiaiƌes, en utilisant un seul métal à la fois (Figure I.29).  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.29 : SpeĐtƌes d’aďsoƌptioŶ de Đoŵpleǆes de diffĠƌeŶts ŵĠtauǆ eŶ pƌĠseŶĐe d’EDTA et d’H2O2 à 

pH 10. (I : Chrome, II : Fer, III : Cobalt).94 

Pour le complexe de fer en préseŶĐe d͛EDTA, et d͛eau oǆǇgĠŶĠe, uŶ ŵaǆiŵuŵ d͛aďsoƌptioŶ Ġtait 
observé à 580 nm daŶs l͛eau, l͛espğĐe Ġtait décrite comme « stable » tant que H2O2 était ajoutée. Il 

pourrait s͛agiƌ d͛un intermédiaire de type FeIII-hydroperoxo mais ces espèces colorées Ŷ͛Ġtaient pas 

observées lorsque le pH était inférieur à ϭϬ, Đe Ƌui laisse peŶseƌ Ƌu͛il s͛agissait ďieŶ d͛uŶ iŶteƌŵĠdiaiƌe 
de type FeIII-peroxo.94 

En 1988, la première signature vibrationnelle par spectroscopie Raman de la liaison O—O d͛uŶ  
intermédiaire FeIII-OO- fut identifiée par Ahmad et al. à paƌtiƌ d͛uŶ sǇstğŵe FeIII/EDTA/H2O2 en solution 

alcaline à pH 9.127,128 La liaison O-O possède une fréquence de vibration de 815 cm-1 (Figure I.30). Des 

années plus tard Neese et Solomon obtinrent celle de la liaison Fe—O possédant une fréquence de 

résonance à 459 cm-1 pour ce même complexe.129 
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Figure I.30 : Spectre Raman de résonnance de l’iŶteƌŵĠdiaiƌe [Fe;edtaͿ(O-O)]3- ƌĠalisĠ daŶs l’eau et 
daŶs de l’eau lourde à 15 K pour une solution à 50 mM en Fe.128 

En 2011, Nam et al. ont pu isoler et cristalliser un intermédiaire FeIII-OO- side-on [FeIII(14-TMC)(ƞ²-O2)]+ 

(14-TMC : 1,4,8,11-tetramethyl-1,4,8,11-tetraazacyclotetradecane) (Figure I.31), obtenu par réduction 

monoélectronique de l͛espğĐe supeƌoǆo [FeIII(14-TMC)(O2
●)]2+.130 

 

 

 

 

 

 

Figure I.31 : Structure RX du complexe FeIII-peroxo [FeIII(14-TMC)(ƞ²-O2)]+ et schéma du ligand 14-

TMC.130 

Les intermédiaires de type FeIII-OO- des complexes mono-nucléaires de fer non-hémiques sont 

généralement side-on mais un peroxo end-on d͛uŶ Đoŵpleǆe de feƌ hĠŵiƋue a pu être observé en 2010 

par Jin-Gang-Liu et al.131  

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.32 : Schéma des différentes étapes de la formation du FeIII-OO- bas spin end-on (en rouge).131 

[FeII(TMPIm)] 

FeIII-O-O● FeIII-O-O- FeIII-O-OH 
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Figure I.34 : Equilibre entre le complexe [Fe2(Ph-BIMP)(C6H5CO2)][BF4]2 et l’espğĐe [Fe2(Ph-BIMPͿ;μ-

1,2-O2)(C6H5CO2)][BF4] dont la structure a été résolue par diffraction des rayons X.138 

Dans la même année, Que et al. puďliğƌeŶt la stƌuĐtuƌe ĐƌistallogƌaphiƋue d͛uŶe autre espèce μ-

peroxo-FeIIIFeIII (Figure I.35).139 L͛iŶteƌŵĠdiaiƌe [(N-Et-hptb)Fe2(μ-1,2-O2)(OPPh3)2][BF4]3 avait déjà été 

caractérisé six ans auparavant par la même équipe.140 Il a été obtenu à partir du complexe [Fe2(N-Et-

hptb)]3+ à l͛Ġtat FeIIFeII qui se lie quantitativement au dioxygène dans CH2Cl2 ou CH3CN à -40°C, pour 

former de manière irréversible le composé dimère de FeIII à pont μ-peroxo. Cet intermédiaire a une 

durée de vie de quelques heures à -ϰϬ°C daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile. Elle a pu être étendue à quelques semaines 

par l'ajout de 50 équivalents de Ph3PO, Đe Ƌui a peƌŵis de staďiliseƌ l͛espğĐe et d͛eŶ oďteŶiƌ la stƌuĐtuƌe 
cristalline.139  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.35 : Synthèse et structure résolue par diffraction des rayons X du complexe [Fe2(N-Et-hptďͿ;μ-

C6H5CO2)][BF4]2 par Que et al.139 

En 2005, Suzuki et al. oŶt de Ŷouǀeau oďteŶu uŶe stƌuĐtuƌe ĐƌistallogƌaphiƋue d͛uŶe espğĐe peroxo. 

Elle a été obtenue paƌ ajout de peƌoǆǇde d͛hǇdƌogğŶe, à -80°C dans le méthanol, sur le complexe 

[Fe2(6Me2-BPP)2(O)(OH)](OTf) pour former le complexe [Fe2(6Me2-BPP)2(μ-1,2-O2)(O)]B(3-ClPh)4 

(Figure I.36).141 
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Figure I.38 : MĠĐaŶisŵe pƌoposĠ pouƌ l’ĠpoǆǇdatioŶ d’alĐğŶes paƌ H2O2 catalysée par [Fe2(6-HPAͿ;μ-

O)(H2O)2](ClO4)4.146 

La ƌĠaĐtioŶ d͛ĠpoǆǇdatioŶ du ĐǇĐlooĐtğŶe paƌ additioŶ de ϭϱϬ ĠƋuiǀaleŶts d͛H2O2 sur le complexe 

[Fe2(6-HPA)(μ-O)(H2O)2](ClO4)4 présente un rendement de 70%, soit un nombre de cycles catalytiques 

de 105. De ce fait, ce complexe binucléaire à fer (possédant un ligand binucléant) et le plus efficace à 

Đe jouƌ pouƌ ĐatalǇseƌ l͛oǆǇdatioŶ sĠleĐtiǀe du ĐǇĐlooĐtğŶe eŶ ĠpoǆǇĐǇĐlooĐtğŶe, par le peroxyde 

d͛hǇdƌogğŶe. 

Enfin en 2007, Suzuki et al. ont mis en évidence une réactioŶ d͛oxydation iŶtƌaŵolĠĐulaiƌe d͛uŶe liaisoŶ 
C-H aromatique doŶt l͛espğĐe oǆǇdaŶte est uŶ intermédiaire μ-peroxo-FeIIIFeIII.147 En présence de 

dioxygène, le complexe binucléaire [FeII
2(LPh4)(PhCO2)]2+ mène à la formation réversible d͛uŶ 

intermédiaire μ-peroxo-FeIIIFeIII, caractérisé par spectroscopie UV-visible, Raman, Mössbauer et par 

spectrométrie de masse. Cet intermédiaire est stable plusieurs jours à -40°C, mais suite au 

réchauffement de la solution à température ambiante, il provoque l͛hǇdƌoǆǇlatioŶ ƌĠgiosĠleĐtiǀe d͛uŶ 
groupement phényle présent sur le ligand (Figure I.39), une réactivité similaire à celle de la TMOH 

(Toluène Monooxygénase Hydroxylase). 

 

 

 

 

 

Figure I.39 : Interaction du complexe [Fe2(LPh4)(PhCO2)]2+ avec O2 conduisant à une hydroxylation 

régiosélective intramoléculaire du groupement Ph- du ligand LPh4. A droite, structure résolue par 

diffraction des rayons X du complexe [Fe2(LPh4)(PhCO2)]2+.147 

 

3.3.4. Les intermédiaires FeIII-hydroperoxo (FeIII-OOH) 

En 1894, Fenton découvrit que le FeII eŶ pƌĠseŶĐe d͛eau oǆǇgĠŶĠe eŶ ŵilieu aĐide peƌŵettait de 
ƌĠaliseƌ l͛oǆǇdatioŶ de ŵolĠĐules oƌgaŶiƋues.143 Aujouƌd͛hui la Ŷatuƌe eǆaĐte de l͛espğĐe oǆǇdaŶte 
pour ces systèmes ƌeste toujouƌs eŶ dĠďat. L͛espğĐe aĐtiǀe daŶs Đes sǇstğŵes peut ġtƌe le ƌadiĐal 
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HO●148,149 ou bien une espèce FeIV=O,150 pƌoǀeŶaŶt ƌespeĐtiǀeŵeŶt d͛uŶe Đoupuƌe hoŵo- ou 

hétérolytique de la liaison O-O du composé FeIII-OOH (Figure I.40). Des travaux plus récents indiquent 

que les deux espèces peuvent être générées sélectivement selon les conditions expérimentales, 

notamment en modifiant le pH du milieu.151,152 La compréhension de la réactivité du FeII avec H2O2 est 

aujouƌd͛hui esseŶtielle pouƌ le dĠǀeloppeŵeŶt de ŵodğles sǇŶthĠtiƋues des sǇstğŵes Ŷatuƌels. 

Les intermédiaires FeIII-hydroperoxo sont obtenus le plus souvent par voie chimique en faisant réagir 

un complexe de FeII avec un exĐğs d͛eau oǆǇgĠŶĠe seloŶ le mécanisme: 110,153–155 

 

 

 

 

Figure I.40 : MĠĐaŶisŵe de foƌŵatioŶ d’uŶ iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-OOH à paƌtiƌ d’uŶ Đoŵpleǆe de FeII avec 

uŶ eǆĐğs d’H2O2. 

Une autre voie de synthèse a été utilisée par Martinho et al. en 2008 à l͛aide du dioxygène, le complexe 

de FeII est ŵis eŶ pƌĠseŶĐe de dioǆǇgğŶe, d͛uŶ ƌĠduĐteuƌ ĐhiŵiƋue ;-BPh4Ϳ et d͛uŶe souƌĐe de pƌotoŶ, 

ce qui a conduit à la formation du FeIII-OOH (Figure I.41).156  

Une autre possibilité est de faire réagir le complexe de FeII avec du KO2 puis de protoŶeƌ l͛intermédiaire 

FeIII-OO- grâce à une source de proton comme l͛aĐide peƌĐhloƌiƋue ;HClO4).157 Enfin une dernière 

méthode de synthèse utilise le dioxygène pour former le superoxo FeIII-O-O• puis l͛ajout d͛uŶ 
hǇdƌogğŶe ƌadiĐalaiƌe à l͛aide du 2-hydroxy-2-azaadamantane (AZADOL).116 

 

 

 

 

 

 

Figure I.41 : Schéma récapitulatif des diffĠƌeŶtes ŵĠthodes de sǇŶthğse d’uŶ iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-OOH à 

paƌtiƌ d’uŶ Đoŵpleǆe de FeII. 

Les premiers FeIII-OOH caractérisés ont été détectés par ESI-MS en 1994 par Sam et al. pour le 

complexe de Bléomycine de fer (Figure I.42).158  
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Figure I.42 : Schéma de la structure de la bléomycine libre (à droite) et de la bléomycine activée          

(à gauche).158 

Les données obtenues par spectroscopie RPE ĐoŶfiƌŵğƌeŶt la pƌĠseŶĐe d͛uŶ FeIII-OOH de nature bas-

spin avec des valeurs de g caractéristiques (g = 2,26 ; 2,17 ; 1.94). Des études préalables menées par 

Burger et al. en 1979 avaient déjà prouvé par spectroscopie Mössbauer et RPE que le complexe de  

FeII-bléomycine, en présence de dioxygène avec des électrons ou d͛eau oǆǇgĠŶĠe, formait une liaison 

Fe-O pour donner un FeIII-OOH bas-spin. Cet intermédiaire porte le nom de « bléomycine 

activée ».159,160 

La plupart des intermédiaires FeIII-OOH sont de nature bas-spin et leurs ƌĠaĐtioŶs d͛oǆǇdatioŶ sont 

lentes pour certains substrats. Là encore, le rôle du solvant et du ligand sera primordial pour faire 

varier ce paramètre.109,161,162 

Cependant en 2011, Li et al. ont caractérisé le premier intermédiaire FeIII-OOH non-hémique de nature 

haut-spin, il s͛agit du [FeIII(TMC)(OOH)]2+ qui possède une réactivité intéressante notamment pour les 

réactions de sulfoxydation.163  

A ce jour, contrairement aux intermédiaires FeIII-peroxo et FeIII-superoxo, aucun intermédiaire FeIII-

hǇdƌopeƌoǆo Ŷ͛a ĠtĠ ĐƌistallisĠ.  
 

3.3.5. Les intermédiaires FeIV-oxo (FeIV=O) 

Les intermédiaires de type fer-oxo sont les espèces chimiquement actives dans les réactions 

d͛oǆǇdatioŶ ĐatalǇtiƋues de nombreuses enzymes naturelles. Le premier intermédiaire FeIV-oxo 

Ŷatuƌel a ĠtĠ ĐaƌaĐtĠƌisĠ paƌ speĐtƌosĐopie eŶ ϮϬϬϯ Đhez l͛eŶzǇŵe tauƌiŶe dioǆǇgĠŶase α-cétoglutarate 

dépendante.34 Il a été ensuite détecté Đhez de Ŷoŵďƌeuses autƌes eŶzǇŵes Đoŵŵe l͛halogĠŶase “ǇƌBϮ, 
la propyl-4-hydroxylase, chez la phenylanaline hydroxylase, chez les tyrosines hydroxylase et encore 

chez la CytC3.54,164–168 Tous ces intermédiaires possèdent un centre de FeIV de nature haut-spin (S=2) 

daŶs uŶ eŶǀiƌoŶŶeŵeŶt ĐoŶstituĠ d͛uŶe tƌiade faĐiale Ϯ-His-1-carboxylate et du cofacteur α-

cétoglutarate. 

Depuis la ŵise eŶ ĠǀideŶĐe d͛uŶe espğĐe FeIV-oxo avec un complexe synthétique non-hémique par 

l͛ĠƋuipe de Wieghaƌdt eŶ ϮϬϬϬ,169 de grands progrès ont été réalisés dans la chimie des Fe-oxo et un 

grand nombre de modèles synthétiques ont été obtenus. La même année, MacBeth et al. ont réussi à 

synthétiser un complexe de FeIII-oxo stabilisé via des liaisons hydrogène intramoléculaires du ligand.170  
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Le diagƌaŵŵe d͛oƌďitales fƌoŶtiğƌes de la figure I.51 représente les différentes Orbitales Moléculaires 

(OM) frontières de la liaison Fe=O pouvant interagir avec celles de la liaison C-H d͛uŶ suďstƌat. Parmi 

les OM pouvant interagir avec la σC-H figure la π*xz, la π*yz et la σ*z². En revanche, la σ*x²-y² est trop 

localisée sur le plan orthogonal à la liaison Fe=O pour pouvoir interagir avec le substrat. Dans le cas 

d͛uŶ FeIV=O bas-spin, la σ*z² est trop haute en énergie, le tƌaŶsfeƌt de l͛électron sur les π*xz,yz est plus 

aǀaŶtageuǆ d͛uŶ poiŶt de ǀue ĠŶeƌgĠtiƋue et Đela ŵalgƌĠ la diŵiŶutioŶ de l͛iŶteƌaĐtioŶ d͛ĠĐhaŶge. 
DaŶs le Đas d͛uŶ FeIV=O haut-spin, la σ*z² est suffisamment basse en énergie (liaisons Métal-ligand plus 

longues) pour interagir avec la σC-H, ce qui implique un recouvrement des OM σC-H et σ*z² beaucoup 

plus directionnel par rapport au recouvrement σC-H/π*xz,yz. Cet effet stérique provoque une diminution 

de l͛ĠŶeƌgie de l͛Ġtat de tƌaŶsitioŶ 5TSH (cf diagƌaŵŵe d͛ĠŶeƌgie figure I.51Ϳ. De plus le passage d͛uŶ 
électron daŶs l͛oƌďitale σ*z² pƌoǀoƋue uŶe gƌaŶde augŵeŶtatioŶ de l͛iŶteƌaĐtioŶ d͛ĠĐhaŶge, Đe Ƌui 
diminue égaleŵeŶt l͛ĠĐaƌt eŶtƌe les ƌĠaĐtifs et l͛Ġtat de tƌaŶsitioŶ.  

Pouƌ faǀoƌiseƌ la foƌŵatioŶ d͛uŶ FeIV=O haut-spin à géométrie pseudo-octaédrique, la stratégie 

dĠǀeloppĠe a ĠtĠ d͛augŵeŶteƌ considérablement l͛eŶĐoŵďƌeŵeŶt stĠƌiƋue des ligaŶds de façoŶ à 
augmenter la distance de la liaison métal-ligand pour diŵiŶueƌ le Ŷiǀeau d͛ĠŶeƌgie de l͛OM σ*z². (Figure 

I.52) 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.52 : ModifiĐatioŶs stƌuĐtuƌales appoƌtĠes au ligaŶd TPA afiŶ de ŵoduleƌ l’Ġtat de spiŶ d’uŶ 
centre métallique FeIV=O.196,197 

Le schéma de la figure I.52 présente l͛ĠǀolutioŶ des différentes modifications structurales réalisées sur 

le ligand TPA afiŶ de ŵoduleƌ soŶ Ġtat de spiŶ. L͛ajout d͛uŶ gƌoupeŵeŶt ŵĠthǇle puis d͛uŶ phĠŶǇle sur 

une des pyridines a été réalisée par Paine et al.196 Cette ŵodifiĐatioŶ a peƌŵis d͛aŵĠlioƌeƌ la ƌĠaĐtiǀitĠ 
du FeIV=O par rapport au [FeIV(TPA)(MeCN)O]2+ pouƌ les ƌĠaĐtioŶs de tƌaŶsfeƌt d͛atoŵe d͛oǆǇgğŶe 
(OAT) ŵais saŶs ŵodifieƌ l͛Ġtat de spiŶ ;“=ϭͿ. En revanche, le gƌeffage d͛uŶ gƌoupeŵeŶt phĠŶǇle suƌ 
chaque pyridine par Biswas et al.197 a peƌŵis de ŵodifieƌ l͛Ġtat de spin du FeIV=O ;“=ϮͿ et d͛aŵĠlioƌeƌ 

la réactivité du FeIV=O pour les réactions d͛oǆǇdatioŶ de liaisoŶs C-H et C=C par rapport aux complexes 

de cette même famille. 

La pƌeŵiğƌe stƌuĐtuƌe d͛uŶ FeIV=O haut spin (S = 2) a été résolue en 2010 par England et al. (Figure 

I.53).198 Avant cette date, l͛eŶseŵďle les FeIV=O issus de modèles synthétiques non hémiques de fer 

ont toujours été de nature bas spin (S = 1). Un seul exemple de FeIV=O haut spin a été reporté dans la 

littérature avant celui-Đi ŵais il s͛agit d͛uŶe espğĐe [FeIV(H2O)5O]2+ ne possédant pas de ligand 

architecturalement intéressant.199,200 
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Figure I.57 : MĠĐaŶisŵe de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe avec le complexe [FeII(L5
2aH)]2+ en 

pƌĠseŶĐe d’uŶ aĐide et d’uŶ ƌĠduĐteuƌ ĐhiŵiƋue.156 

Cette méthode d͛aĐtiǀatioŶ du dioǆǇgğŶe peƌŵet de gĠŶĠƌeƌ l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-OOH (en conditions 

stœĐhioŵĠtƌiƋuesͿ, d͛uŶe ŵaŶiğƌe siŵilaiƌe auǆ sǇstğŵes Ŷatuƌels Đoŵŵe la ďlĠoŵǇĐiŶe205 ou les 

cytochromes P450.2,206 Le problème appaƌu suite à l͛utilisatioŶ d͛uŶ ƌĠduĐteuƌ ĐhiŵiƋue est la ƌĠaĐtioŶ 
secondaire entre BPh3 et le FeIII-OOH pour donner une espèce verte identifiée comme étant un 

composé de FeIII de nature haut-spin. 

L͛effiĐaĐitĠ et la ǀitesse des réactions catalysées par les modèles synthétiques pourraient être 

largement améliorées si les intermédiaires étaient générés en continu et cela avec un système 

permettant un apport adéquat des électrons, sans générer de sous-produits risquant de réaliser des 

réactions secondaires indésirables.  

UŶe façoŶ de ĐoŶtƌƀleƌ l͛appoƌt des ĠleĐtƌoŶs est d͛utiliseƌ uŶe ĠleĐtƌode. EŶ appliƋuaŶt le potentiel 

idéal, il serait possible de générer les espèces oxydantes et de réaliser des réactions d͛oǆǇdatioŶ 
assistées par une électrode. Cependant, en conditions trop réductrices, les intermédiaires pourraient 

être réduits à l͛ĠleĐtƌode aǀaŶt ŵġŵe de ƌĠaliseƌ la ĐatalǇse d͛oǆǇdatioŶ, Đe Ƌui doit ġtƌe ĠǀitĠ. 
L͛utilisatioŶ d͛uŶe ĠleĐtƌode pƌĠseŶte uŶ avantage double. EŶ plus du ĐoŶtƌƀle de l͛appoƌt d͛ĠleĐtƌoŶs, 

elle peut également servir de sonde mécanistique ce qui permet de recueillir des informations sur la  

formation des intermédiaires actifs en ĐatalǇse d͛oǆǇdatioŶ. 

Des travaux réalisés par Dey et al. ont permis de greffer une porphyrine de FeII sur une électrode 

tournante et d͛identifier par spectroscopie Raman les espğĐes oǆǇdaŶtes gĠŶĠƌĠes à l͛ĠleĐtƌode.207 Ce 

système a peƌŵis d͛aďoutir au mécanisme détaillé de l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe pouƌ le 
complexe porphyrinique utilisé.  

 

4.2. Approche électrochimique du ŵĠĐaŶisŵe de l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du 
dioxygène 

N. Ségaud a été la première à réaliser une étude mécanistique complète par voltampérométrie 

cyclique (CV) de la réaction entre un complexe non-hémique de FeII et le dioxygène en solution.208 

Cette étude a été réalisée avec le complexe [FeII(TPEN)](PF6)2. Le ligand TPEN utilisé est hexadente, il 

complète entièrement la sphère de coordination du centre métallique de FeII (Figure I.58). 

La démarche suivie pour déterminer le ŵĠĐaŶisŵe de l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe par le 

complexe [FeII(TPEN)]2+ se déroule en plusieurs étapes. 
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La première est la synthèse par voie chimique des différents intermédiaires oxydants du complexe 

[FeII(TPEN)]2+ (Figure I.58), afin de les caractériser par spectroscopie mais aussi par CV, de façon à 

dĠteƌŵiŶeƌ leuƌs diffĠƌeŶts poteŶtiels d͛oǆǇdo-réduction.  

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.58 : Intermédiaires du complexe [FeII(TPEN)]2+ oďteŶus à paƌtiƌ d’oǆǇdaŶts ĐhiŵiƋues.208 

La deuxiğŵe Ġtape est l͛Ġtude paƌ CV de l͛interaction entre le complexe de FeII et O2. Le solvant choisi 

pouƌ l͛Ġtude est l͛aĐĠtoŶitƌile, uŶ solǀaŶt possédant une large fenêtre électrochimique et dans lequel 

le comportement du couple O2/O2
●- est connu.209,210 L͛acquisition des CV pour la réaction entre le 

complexe de FeII et O2 est réalisée pour différentes concentrations en FeII, avec une concentration en 

O2 gardée fixe à 1,6 mM, les CV sont enregistrés à 0,1 V.s-1. La présence du complexe de FeII modifie la 

vague redox du couple O2/O2
●- (à gauche sur la figure I.59). En présence de FeII, la vague de réduction 

du dioxygène en superoxyde est pƌĠĐĠdĠe d͛uŶe prévague à -0,76 V/ECS doŶt l͛iŶteŶsitĠ augmente 

proportionnellement avec la quantité de complexe ajoutée. En revanche, la vague retour d͛oǆǇdatioŶ 
du superoxyde en dioxygène diminue en intensité lorsque la quantité de FeII augmente ce qui met en 

évidence que le complexe de FeII réagit à la fois avec O2 et O2
●-. 

La tƌoisiğŵe Ġtape est l͛utilisatioŶ d͛uŶ logiĐiel de siŵulatioŶ de ǀoltaŵpĠƌogƌaŵŵes ĐǇĐliƋues ;CVͿ 
ŶoŵŵĠ DigiElĐh. Ce logiĐiel peƌŵet à l͛utilisateuƌ de pƌoposeƌ uŶ eŶseŵďle d͛ĠƋuiliďƌes ĐhiŵiƋues et 
électrochimiques que le logiciel peut combiner pour en simuler les CV correspondants (à droite sur la 

figure I.59). L͛alluƌe d͛uŶ CV doŶŶe uŶe iŶdiĐatioŶ iŵpliĐite de l͛eŶseŵďle des ĠƋuiliďƌes ĐhiŵiƋues 
et/ou ĠleĐtƌoĐhiŵiƋues Ƌui se pƌoduiseŶt à la suƌfaĐe d͛uŶe l͛ĠleĐtƌode loƌs d͛uŶ ďalaǇage eŶ poteŶtiel. 
En proposant un mécanisme basé sur des données expérimentales cinétiques et/ou 

thermodynamiques (potentiels redox des intermédiaires du mécanisme, coefficients de diffusion, 

constantes de vitesses, constantes d͛ĠƋuiliďƌes ĐhiŵiƋues,…Ϳ, le logiciel permet de générer des CV 

simulés. Ces données expérimentales ont été déterminées préalablement dans la première partie de 

cette démarche mécanistique. Si les CV simulés possèdent une allure similaire aux CV expérimentaux, 

il est possible de valider le mécanisme rentƌĠ daŶs le logiĐiel. Le logiĐiel Ŷe peƌŵet pas d͛oďteŶiƌ uŶ 
ŵĠĐaŶisŵe eǆaĐt ŵais peƌŵet d͛aďoutiƌ à uŶ ŵĠĐaŶisŵe Đoŵplet sous ƌĠseƌǀe de s͛appuǇeƌ sur des 

preuves expérimentales permettant de valider chaque équilibre chimique et électrochimique proposé. 

Les CV eǆpĠƌiŵeŶtauǆ et siŵulĠs pouƌ l͛interaction du complexe [FeII(TPEN)]2+ avec O2 sont présentés 

sur la figure I.59. 
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Figure I.59 : CV du dioxygène à 1,6 mM dans CH3CN en présence de quantités croissantes de 

[FeII(TPEN)]2+ (0,25/0,5/0,75 et 1 eq. vs. O2, lignes rouges à bleues), enregistrés à température 

ambiante à une vitesse de 0,1 V.s-1. Les simulations des CV expérimentaux figurent à droite.208 

La corrélation entre les CV simulés et expérimentaux étant satisfaisante, et cela pour différentes 

proportions FeII/O2, le mécanisme proposé par Ségaud et al. a pu être validé par cette démarche.  

Le mécanisme ne sera pas détaillé ici mais l͛Ġtude de la ƌĠaĐtioŶ FeII + O2 + e- et les simulations des 

voltampérogrammes ont mis en évidence la foƌŵatioŶ d͛uŶ adduit FeII-O2. A son potentiel de 

formation, cette espèce se réduit en FeIII-OO-. L͛iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIV=O Ŷ͛a pas pu ġtƌe ŵis eŶ ĠǀideŶĐe 
dans cette étude, ce qui indique que la formation de l͛espğĐe FeIII-OO- Ŷ͛est pas suiǀie d͛uŶe ƌuptuƌe 
de la liaison O-O, comme observé chez les enzymes de type oxygénases. L͛Ġtude a ŵis eŶ ĠǀideŶĐe Ƌue 
l͛iŶteƌaĐtioŶ eŶtƌe le Đoŵpleǆe de FeII et le dioxygène est défavorisée, en grande partie à cause de la 

deŶtiĐitĠ du ligaŶd TPEN. La foƌŵatioŶ de l͛adduit FeII-O2, qui est le point de départ de l͛aĐtiǀatioŶ 
réductrice du dioxygène, est dĠfaǀoƌisĠe d͛uŶ poiŶt de ǀue eŶtƌopiƋue et enthalpique car une pyridine 

du ligand est obligée de se décoordiner pour laisser la place au dioxygène, un ligand plus faible. (Figure 

I.60) 

 

 

 

 

Figure I.60 : Schéma de l’ĠƋuiliďƌe de la ƌĠaĐtioŶ eŶtƌe le Đoŵpleǆe [FeII(TPEN)]2+ et O2. 

Ces travaux ont pu poser les bases de la démarche à adopter pour élucider un mécanisme réactionnel 

par voltampérométrie cyclique. L͛oďjeĐtif pƌiŶĐipal de Đette étude est de pouvoir réaliser la catalyse 

d͛oǆǇdatioŶ assistĠe paƌ uŶe ĠleĐtƌode. Pouƌ Đela, il est essentiel de choisir le bon modèle synthétique 

et de comprendre la réaĐtiǀitĠ du Đoŵpleǆe liďƌe eŶ solutioŶ loƌsƋu͛il est eŶ pƌĠseŶĐe de dioǆǇgğŶe et 
d͛ĠleĐtƌoŶs.  
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La suite de cette étude sera organisée de la manière suivante : 

• Modification structurale du ligand TPEN afiŶ d͛optiŵiseƌ l͛iŶteƌaĐtioŶ eŶtƌe le ĐeŶtƌe 
métallique de FeII et le dioxygène, choix du ligand et du complexe (Chapitre II) 

• Etude spectroscopique et électrochimique du complexe choisi et de ses intermédiaires 

oxydants. (Chapitre II) 

• Etude par voltampérométrie cyclique de l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe pouƌ le Đoŵpleǆe 
choisi. ElaďoƌatioŶ d͛uŶ ŵĠĐaŶisŵe à l͛aide du logiĐiel DigiElĐh en confrontant expérience et 

simulations (Chapitre III) 

• ValidatioŶ du ŵĠĐaŶisŵe de l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe pouƌ le Đoŵplexe choisi 

(Chapitre III) 
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Chapitre II : Etude spectroscopique et 
électrochimique du complexe [FeII(mL5

2)]2+ et de 
ses espèces oxydantes 

Ce chapitre regroupe les caractérisations spectroscopiques et électrochimiques du complexe 

[FeII(mL5
2)]2+ mais aussi celles de ses intermédiaires oxydants. Elles peƌŵetteŶt à la fois d͛ideŶtifieƌ les 

différents intermédiaires oxydants mais aussi de collecter le plus de données cinétiques et/ou 

thermodynamiques de ces espèces. Ces informations serviront à établir le mécanisme de l͛aĐtiǀatioŶ 
réductrice du dioxygène au chapitre III. Le chapitre II est un pilier essentiel dans cette démarche de 

résolution mécanistique. 

 

1. Modification structurale du ligand TPEN, choix du complexe et des conditions 
de l͛Ġtude 

1.1. Choix du ligand mL5
2 

Le complexe [FeII(TPEN)]2+ présente une interaction assez faible aǀeĐ le dioǆǇgğŶe, l͛ĠƋuiliďƌe de la 

foƌŵatioŶ de l͛adduit [FeII(TPEN)(O2)]2+ reste peu favorisé car un groupement pyridine doit se 

décoordiner du fer pour laisser le dioxygène accéder à la sphère de coordination. (Figure I.60)  

L͛idée est donc de supprimer un bras pyridine du ligand TPEN et de le substituer par un méthyle afin 

de rendre le centre métallique plus accessible. Les pyridines sont des ligands π-accepteurs mais surtout 

de ďoŶs ligaŶds σ-donneurs, elles enrichissent le Fer en électrons. De ce fait, la suppression de ce bras 

pourrait bien augmenter le caractère acide au sens de Lewis du FeII. 

Le ligand choisi est le N-méthyl-N,N',N'-tris(2-pyridylméthyl)éthane-1,2-diamine, nommé plus 

simplement mL5
2 (Figure II.1). Sa synthèse et son étude avec un centre métallique de FeII a été publiée 

pouƌ la pƌeŵiğƌe fois eŶ ϭϵϵϱ paƌ l͛ĠƋuipe de Toftlund.1  

   

 

 

 

 

Figure II.1 : Schéma du ligand mL5
2 et du complexe [FeII(mL5

2)]2+ 

Le nom « mL5
2 » du ligand pƌoǀieŶt d͛uŶe ŶoŵeŶĐlatuƌe pƌopƌe au laďoƌatoiƌe, elle est définie selon 

les caractéristiques suivantes, le « m » provient de la présence du groupement méthyle, le « 5 » 

désigne sa denticité et le « 2 » iŶdiƋue le Ŷoŵďƌe d͛atoŵes de ĐaƌďoŶe de la diamine. Il a été montré 

précédemment au chapitre I que la bléomycine, coordinée à un centre métallique de FeII (Figure I.42), 

forme un complexe pentacoordiné capaďle d͛aĐtiǀeƌ le dioǆǇgğŶe de façoŶ similaire aux oxygénases. 

La structure du ligand mL5
2 a été élaborée de façon à obtenir un modèle simplifié de la bléomycine.2 
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Egalement pentadente, le ligand mL5
2 est un bon candidat pour imiter les propriétés de la bléomycine, 

d͛uŶ poiŶt de ǀue structural mais aussi fonctionnel. Une fois coordiné au fer, le site labile restant 

permet d͛accueillir un ligand monodente, la nature de ce ligand exogène peut moduler fortement les 

propriétés du Đoŵpleǆe ;Ġtat de spiŶ, aĐiditĠ de Leǁis, ƌĠaĐtiǀitĠ, poteŶtiels ƌedoǆ, …Ϳ. 
 

1.2. Choix du ligand exogène 

De façon analogue aux systèmes naturels à base de feƌ Ƌui ƌĠaliseŶt l͛aĐtiǀatioŶ du dioǆǇgğŶe, il serait 

judicieux de travailler avec des modèles synthétiques de nature haut spin et donc avec des ligands 

exogènes à champ faible.  

 

 

 

 

 

Figure II.2 : Différents ligands exogènes sur le complexe [FeII(mL5
2)]2+pouvant moduler l’état de spin 

du centre métallique. 

Sur la figure II.2 ci-dessus, des ligands anioniques comme le chloro rendent le complexe de FeII haut-

spin et donc labile. En revanche, la liaison Fe-Cl est stable, ce qui ne favorise pas la foƌŵatioŶ de l͛adduit 
[FeII(mL5

2)(O2)]2+. DaŶs l͛hǇpothğse d͛uŶe ĐooƌdiŶatioŶ de la molécule de dioxygène au Fer, il en 

ƌĠsulteƌait soit la dĠĐooƌdiŶatioŶ d͛uŶ ďƌas pǇƌidiŶe soit le ƌelaƌgage en solution de chlorures libres, ce 

qui pose un problème pour des études par voltampérométrie cyclique car ces ions sont 

électrochimiquement actifs dans la plage de potentiels étudiés. Paƌ ailleuƌs, la dĠĐooƌdiŶatioŶ d͛uŶe 
pyridine, stabilisée par effet chélate, est aussi peu probable. L͛utilisatioŶ du Đoŵpleǆe [FeII(mL5

2)Cl]+ 

semble donc peu judicieuse. 

Le complexe de nature haut-spin avec le ligand aqua serait un très bon candidat car la ŵolĠĐule d͛eau 
peut se décoordiner facilement pour laisser sa place au dioxygène. Ces complexes avec des motifs Fe-

OH2 sont difficiles à synthétiser et à isoler proprement. Pour preuve, très peu de complexes non-

hémiques monomères de ce type ont pu être cristallisés.1,3–5 De plus, si le complexe est en solution 

dans un solvant coordinant, le ligand aqua a de fortes chances d͛ġtƌe en équilibre avec une molécule 

de solvant. Les protons du ligand aqua ĠtaŶt plus aĐides Ƌue l͛eau, ils peuvent facilement se déprotoner 

pour former un ligand hydroxo, possédant une bonne affinité pour le FeII, ce qui rendrait le complexe 

probablement moins réactif avec O2. De plus, le complexe avec un ligand hydroxo est plus susceptible 

de former des dimères que des monomères.6 Finalement, il a été établi au laboratoire, que les 

complexes du type [FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+ présentent un équilibre de spin en solution.7 Bien que 

majoritairement bas-spin à température ambiante, cet équilibre leur confère une certaine labilité. Par 

ailleuƌs, l͛aĐĠtoŶitƌile est uŶ ŵauǀais doŶŶeuƌ aǀeĐ leƋuel le dioǆǇgğŶe pouƌƌait ƌeŶtƌeƌ eŶ 
compétition. 
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1.3. Choiǆ du solǀaŶt de l͛Ġtude 

L͛Ġtude électrochimique du complexe [FeII(TPEN)]2+ a été réalisée par Ségaud et al.8 dans l͛aĐĠtoŶitƌile, 
un solvant qui présente de nombreux avantages. Il est inerte, peu visqueux et possède une fenêtre 

électrochimique large. De plus, Đ͛est un solvant polaire et aprotique Ƌui gĠŶğƌe autouƌ de l͛ioŶ 
complexe solvaté, un environnement assimilable à celui de la poche enzymatique des systèmes 

naturels, une condition idéale pour la ĐatalǇse d͛oǆǇdatioŶ en chimie bio-inspirée. Comme indiqué 

pƌĠĐĠdeŵŵeŶt, l͛aĐĠtoŶitƌile possğde des ĐaƌaĐtĠƌistiƋues iŶtĠƌessaŶtes eŶ taŶt Ƌue ligaŶd eǆogğŶe. 
Le complexe [FeII(mL5

2)(CH3CN)]2+ a donc été retenu pour cette étude comme modèle synthétique pour 

étudier le ŵĠĐaŶisŵe de l͛aĐtiǀatioŶ du dioǆǇgğŶe. Paƌ la suite, il sera noté de façon plus simplifiée 

« FeII » ou encore « FeII-NCCH3 ». La synthèse du complexe est détaillée daŶs l͛annexe A (Figure A.1), 

sa structure cristallographique présentée ci-après a été résolue avec un facteuƌ d͛aĐĐoƌd ‘ = ϰ,ϭϱ %, 
les cristaux ont été obtenus par diffusion liquide CH3CN/Et2O sous atŵosphğƌe d͛aƌgoŶ. 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.3 : StƌuĐtuƌe ĐƌistallogƌaphiƋue de l’ioŶ Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+ aveĐ l’iŵage d’uŶ 

cristal du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2. 

Le complexe FeII est de couleur rouge brique sous forme de poudre et possède à l͛Ġtat solide, uŶ 
caractère bas-spin Đoŵŵe l͛iŶdiƋue les distaŶĐes N-Fe, voisines de 2 Å.7,9 D͛apƌğs la structure obtenue 

par DRX, le ligand suit un enroulement autour du fer analogue à toutes les structures connues avec ce 

type de ligand.7,10 La description de la structure cristallographique figure en annexe A (Figure A.2). 

A priori, ce type de complexe de FeII bas-spin (S=0) ne peut interagir avec le dioxygène triplet (S=1). 

Pouƌ Ƌue l͛iŶteƌaĐtioŶ eŶtƌe le FeII et O2 puisse se faiƌe, l͛uŶe des ĐoŶditioŶs est Ƌue le Đoŵpleǆe 
présente une transition de spin induite par la température. Cette transition de spin en solution a été 

mise en évidence par RMN, le spectre est disponible en annexe A (Figure A.5). L͛autƌe condition est 

Ƌu͛uŶ ƌĠduĐteuƌ soit pƌĠseŶt peƌŵettaŶt de « tirer » la ƌĠaĐtioŶ daŶs le seŶs de la foƌŵatioŶ de l͛adduit 
FeII-O2, l͛équilibre de spin étant plutôt favorisé dans le sens de la formation du complexe bas spin.11,12 

(Figure II.4) 
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Figure II.4 : SĐhĠŵa ŵĠĐaŶistiƋue de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe paƌ le Đoŵpleǆe FeII. 

De plus, il est ǀƌaiseŵďlaďle Ƌue la foƌŵatioŶ de l͛adduit est liŵitĠe ĐiŶĠtiƋueŵeŶt paƌ l͛ĠƋuiliďƌe 
dynamique entre le FeII et le Ŷoŵďƌe iŵpoƌtaŶt de ŵolĠĐules d͛aĐĠtoŶitƌile à son voisinage ([CH3CN] = 

19,5 mol.L-1). 

En conclusion, le complexe FeII semble être un bon candidat pour étudier sa réaction avec O2 dans 

l͛acétonitrile, il reste cependant à vérifier si cette position vacante dans la sphère de coordination 

améliore effectivement la réactivité du complexe avec O2 par rapport à son homologue [FeII(TPEN)]2+ 

possédant un ligand hexadente. Cette partie sera traitée au chapitre III. La suite du chapitre sera 

centrée suƌ l͛Ġtude paƌ ǀoltaŵpĠƌoŵĠtƌie ĐǇĐliƋue du Đoŵpleǆe FeII et de ses intermédiaires. 

 

2. Etude du complexe FeII par voltampérométrie cyclique  

2.1. Etude par voltampérométrie cyclique du complexe FeII daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile 
en conditions anaérobies 

DaŶs la suite de l͛Ġtude, par souci de clarté, les termes « voltampérométrie cyclique » et 

« voltampérogramme cyclique » seront abrégés CV. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.5 : CV des complexes [FeII(TPEN)]2+, FeII et [FeII(mL5
2)Cl]+ en réduction (gauche) et en 

oxydation (droite) à 1 mM daŶs l’aĐĠtoŶitƌile super sec, sous argon à +20°C avec 0,1 M de TBAPF6 

pour une vitesse de 0,1 V.s-1 

Sur la figure II.5 sont comparés les CV des trois complexes [FeII(TPEN)]2+, FeII et [FeII(mL5
2)Cl]2+ en 

réduction pour les couples redox FeII/FeI (à gauche) et en oxydation pour le couple FeIII/FeII (à droite). 

Le CV du complexe [FeII(TPEN)]2+ en noir est tiré du manuscrit de thèse de Nathalie Ségaud.13 
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Les valeurs des potentiels de pics et de demi-vague pour les couples FeIII/FeII et FeII/FeI des complexes 

de la figure II.5 sont résumées dans le tableau II.1 : 

 

 

 

 

 

 

Tableau II.1 : Valeurs des potentiels standards, des potentiels de pics cathodiques (Epc) et anodiques 

(Epa) pour les couples redox FeIII/FeII et FeII/FeI des complexes [FeII(TPEN)]2+,FeII et [FeII(mL5
2)Cl]+ dans 

l’aĐĠtoŶitƌile à +ϮϬ°C. 

Généralement, pour les complexes avec les ligands mL5
2, les potentiels de réduction du FeII en FeI sont 

très bas en potentiel. Notre étude de la réaction entre le complexe FeII et le dioxygène se limitera en 

réduction à -1,2 V/ECS ;daŶs l͛aĐĠtoŶitƌileͿ car à des potentiels inférieurs et en présence de dioxygène, 

le superoxyde commence à se réduire en espèce O2
2-. Le couple FeII/FeI Ŷ͛iŶteƌǀieŶdƌa doŶĐ pas daŶs 

le ŵĠĐaŶisŵe de l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe. 

Sur les CV de la figure II.5, une différence de potentiel de 400 mV est observée entre le couple FeIII/FeII 

des deux complexes FeII et [FeII(mL5
2)Cl]+. Cette diffĠƌeŶĐe s͛eǆpliƋue paƌ uŶ effet de Đhaƌge, le 

complexe chloré étant chargé « + », il est plus faĐile de lui eŶleǀeƌ uŶ ĠleĐtƌoŶ Ƌu͛au complexe FeII.  

En comparant à présent les potentiels standards des couples FeIII/FeII entre le complexe FeII et 

[FeII(TPEN)]2+, une différence de 200 mV est observée. Cette différence montre que le FeII avec le ligand 

mL5
2 est plus aĐide de Leǁis, l͛aĐĠtoŶitƌile ĠtaŶt uŶ meilleur ligand π-accepteur mais un moins bon σ-

donneur que la pyridine. Cette différence de potentiel est donc a priori un avantage pour le complexe 

FeII par rapport au [FeII(TPEN)]2+ lors de la fixation du dioxygène sur le Fer. 

Cependant, cet avantage sera sans doute perdu après coordination du dioxygène car les espèces 

[FeII(mL5
2)(O2)]2+ et [FeII(TPEN)(O2)]2+ possèdent une même 1ère sphère de coordination, comme le 

montre la figure II.6 ci-dessous. Il est donc vraisemblable que la réduction de ces espèces se produira 

à des potentiels voisins.  

 

 

 

 

Figure II.6 : Les complexes FeII et [FeII(TPEN)]2+ après coordination du dioxygène. 

Le choix du complexe étant établi, il est nécessaire de déterminer expérimentalement un maximum 

de constantes cinétiques et thermodynamiques propres au système étudié afin de faciliter la 

dĠteƌŵiŶatioŶ du ŵĠĐaŶisŵe à l͛aide du logiciel de simulation DigiElch. 

 

Complexe 
Couple 
redox 

Epc 
(V/ECS) 

Epa 
(V/ECS) 

∆E 
(V/ECS) 

E° 
(V/ECS) 

[FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+ 

FeIII/FeII 0,90 0,99 0,09 0,94 

FeII/FeI -1,68 -1,59 0,09 -1,64 

[FeII(mL5
2)Cl]2+ 

FeIII/FeII 0,52 0,61 0,09 0,56 

FeII/FeI -1,90    

[FeII(TPEN)]2+ 
FeIII/FeII 0,70 0,78 0,08 0,74 

FeII/FeI -1,83 -1,76 0,07 -1,8 
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2.2. Détermination de grandeurs thermodynamiques et cinétiques du 
complexe FeII par voltampérométrie cyclique 

2.2.1. Détermination du coefficient de diffusion D 

Les espèces électro-actives possèdent plusieurs modes de transport pour se rendre sur le lieu de la 

ƌĠaĐtioŶ de tƌaŶsfeƌt d͛ĠleĐtƌoŶ, à saǀoiƌ l͛iŶteƌfaĐe ĠleĐtƌode/ĠleĐtƌolǇte. 

Le pƌeŵieƌ ŵode de tƌaŶspoƌt est la ĐoŶǀeĐtioŶ, il est dû à l͛eǆisteŶĐe de gƌadieŶts de ĐoŶĐeŶtƌation, 

de teŵpĠƌatuƌe, de pƌessioŶ ou eŶĐoƌe d͛agitatioŶ ŵĠĐaŶiƋue de la paƌt de l͛utilisateuƌ au seiŶ du 
fluide. Ce dernier mode de tƌaŶspoƌt Ŷ͛iŶteƌǀieŶt pas dans cette étude car la solutioŶ Ŷ͛a jamais été 

agitĠe loƌs de l͛aĐƋuisitioŶ d͛uŶ CV. 

La migration est due à uŶ ŵouǀeŵeŶt d͛espğĐes pƌoǀoƋuĠ paƌ l͛aĐtioŶ d͛uŶ Đhaŵp ĠleĐtƌiƋue Ƌui peut 
apparaitre entre deux électrodes dans une solution. Dans cette étude par voltampérométrie cyclique, 

l͛utilisatioŶ d͛uŶ sel de foŶd peƌŵet de s͛affƌaŶĐhiƌ de Đe phĠŶoŵğŶe. 

Enfin, la diffusioŶ est le deƌŶieƌ ŵode de tƌaŶspoƌt, Đ͛est uŶ ŵouǀeŵeŶt d͛espğĐes sous l͛aĐtioŶ d͛uŶ 
gƌadieŶt de poteŶtiel ĐhiŵiƋue, dû à uŶe diffĠƌeŶĐe de ĐoŶĐeŶtƌatioŶ de l͛espğĐe électro-active entre 

l͛iŶteƌfaĐe et la paƌtie hoŵogğŶe du fluide. Cette gƌaŶdeuƌ est iŶtƌiŶsğƋue à l͛espğĐe ĠtudiĠe, elle 
dépend de sa mobilité et donc de son rayon hydrodynamique. La viscosité du milieu et donc le solvant 

de l͛Ġtude, a également un effet sur cette grandeur. 

Il est important de connaitre le coefficient de diffusioŶ de l͛espğĐe ĠtudiĠe pouƌ les siŵulatioŶs car 

cette grandeur influence l͛alluƌe des voltampérogrammes. Elle est directement ƌeliĠe à l͛iŶteŶsitĠ 
ŵesuƌĠe à l͛ĠleĐtƌode selon l͛ĠƋuatioŶ de ‘aŶdles-Sevcik (Annexe C, figure C.3): 

i = ቌ0,ͶͶ6͵���ܥ√����ቍ√ܦ√� 

L͛iŶteŶsitĠ (i) ŵesuƌĠe est pƌopoƌtioŶŶelle à la ƌaĐiŶe ĐaƌƌĠe du ĐoeffiĐieŶt de diffusioŶ de l͛espğĐe, 
elle dépend aussi de la vitesse de balayage v en V.s-1. En fixant la température (+20°C), l͛eŶƌegistƌeŵeŶt 
des voltampérogrammes du complexe FeII à différentes vitesses de balayage permet de remonter au 

coefficient de diffusion. La ŵesuƌe de l͛iŶteŶsitĠ a ĠtĠ ƌĠalisĠe daŶs le seŶs de l͛oǆǇdatioŶ du FeII en 

FeIII selon la méthode décrite en annexe C (Figure C.2), l͛intensité anodique est notée ia. En mesurant 

l͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue du Đouple FeIII/FeII pour chaque valeur de vitesse, la courbe ia= f(v) a pu être 

tracée :  
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Figure II.7 : A gauche, CV du complexe FeII à 1 mM dans CH3CN super sec avec 0,1 M TBAPF6, à +20°C 

à vitesse de balayage variable. A droite, la courbe rouge indique la dépendance de ia en fonction de la 

vitesse de balayage. 

Expérimentalement, la valeur du coefficient de diffusion pour le complexe FeII vaut :                                  

DFeII = (4,1 ± 0,1).10-6 cm².s-1 à +ϮϬ°C daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile aǀeĐ Ϭ,ϭ M eŶ TBAPF6. 

La même méthode a été utilisée en gardant les mêmes conditions expérimentales pour déterminer le 

coefficient de diffusion du complexe [FeII(TPEN)]2+ (Annexe C, figure C.5). Une valeur de                           

4,1(± 0,1).10-6 cm².s-1 a été trouvée pour le complexe [FeII(TPEN)]2+.  

Les deux complexes possèdent une valeur de coefficient de diffusion identique. Ces résultats sont 

cohérents car ces complexes possèdent la même charge et de par leur structure assez semblable, ils 

peuvent avoir un rayon hydrodynamique assez similaire.  

Le coefficient de diffusion du dioxygène a également été déterminé (Annexe C, figure C.4), il vaut                               

9,4(± 0,1).10-5 cm².s-1, une valeur très proche de celle décrite dans la littérature (9,2.10-5 cm².s-1).14 Ces 

données montrent Ƌu͛uŶe ŵolĠĐule de dioǆǇgğŶe diffuse ǀiŶgt fois plus ǀite à l͛ĠleĐtƌode que le 

complexe FeII. Elle possède en effet un coefficient de diffusion anormalement élevé qui ne peut être 

eǆpliƋuĠ paƌ les thĠoƌies staŶdaƌds de l͛hǇdƌodǇŶaŵiƋue des fluides (relation de Stokes-Einstein). Ce 

phĠŶoŵğŶe s͛eǆpliƋue paƌ la petite taille de la molécule de dioxygène comparé à celle de l͛aĐĠtoŶitƌile, 

le dioxygène peut diffuser « autour » de l͛acétonitrile, il est donc moins affecté par la viscosité du 

solvant.14 Cette différence de coefficient de diffusion entre O2 et le FeII a une influence directe sur 

l͛alluƌe du CV. L͛iŶteŶsitĠ est proportionnelle à la racine carrée du coefficient de diffusion de l͛espğĐe 
électro-active ;d͛apƌğs l͛ĠƋuatioŶ de ‘aŶdles-Sevcik). Ainsi, pour une même concentration en FeII et 

en O2, la ǀague d͛oǆǇdo-réduction du couple O2/O2
●- est plus intense que celle du couple FeIII/FeII. 

Par la suite, il sera fait l͛appƌoǆiŵatioŶ Ƌue les coefficients de diffusion des différentes espèces du Fer 

gĠŶĠƌĠes à l͛ĠleĐtƌode sont identiques à celui du complexe FeII. De même, le coefficient de diffusion 

du superoxyde sera supposé égal à celui du dioxygène. Ces valeurs expérimentales seront utilisées lors 

des simulations avec le logiciel DigiElch. 
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2.2.2. Détermination de la constante de vitesse standard k° de la réaction 
électrochimique à l͛aide du logiĐiel DigiElĐh 

Le déroulement d'une réaction électrochimique peut être schématisé selon les trois étapes suivantes:  

- Diffusion des réactifs de la solution vers l'électrode.  

- Echange d'électron à la surface de l'électrode.  

- Diffusion des produits de l'électrode vers la solution.  

Entre la diffusion des ƌĠaĐtifs ǀeƌs l͛ĠleĐtƌode et l͛ĠĐhaŶge d'ĠleĐtƌoŶ, c'est l͛Ġtape la plus lente qui 

déterminera la cinétique globale de la réaction électrochimique.  

La constante de vitesse d͛ĠĐhaŶge ĠleĐtƌoŶiƋue notée k° caractérise un processus hétérogène, elle est 

hoŵogğŶe à uŶe ǀitesse et s͛eǆpƌiŵe eŶ Đŵ.s-1. Elle dépend du couple oxydant/réducteur, du milieu 

réactionnel (nature du solvant, viscosité du milieu) et aussi de la Ŷatuƌe et de l͛Ġtat de suƌfaĐe de 
l͛ĠleĐtƌode. Il arrive ainsi que pour un même couple redox, la valeur de k° varie de plusieurs ordres de 

grandeurs. Les couples dits « rapides » sont caractérisés par des valeurs de k° supérieures à                        

0,01 cm.s-1 et les couples les plus lents ont des constantes de vitesse standard inférieures à                         

10-10 cm.s-1.15 La valeur du k° a une influeŶĐe diƌeĐte suƌ l͛alluƌe des CV. Ainsi pour un même couple 

redox, plus la valeur de k° est faible et plus la différence entre les potentiels de pics cathodiques (Epc) 

et anodiques (Epa) sera iŵpoƌtaŶte. UŶe autƌe ĐoŶǀeŶtioŶ dĠfiŶit Ƌu͛uŶ Đouple est dit rapide si la 

différence ΔE = Epc - Epa reste inférieure à 60 mV.15  

Après avoir déterminé expérimentalement le coefficient de diffusion du FeII et du dioxygène, il est 

possible de déterminer la constante de vitesse standard de leurs couples respectifs FeIII/FeII et O2/O2
●- 

à l͛aide du logiĐiel de simulation DigiElch. Les valeurs expérimentales des coefficients de diffusion DO2 

et DFeII ont été utilisées lors des simulations de la figure II.8 ci-dessous. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.8 : CV simulés du couple O2/O2
●- à 1,6 mM (gauche) et du couple FeIII/FeII du complexe FeII à 1 

mM (droite), pour différentes valeurs de k°. Les CV expérimentaux représentés en rouge sont réalisées 

dans CH3CN super sec avec 0,1 M TBAPF6 , à +20°C et 0,1 V.s-1. 

Les simulations de la figure II.8 indiquent que lorsque la valeur k° diŵiŶue, l͛ĠĐaƌt eŶtƌe les poteŶtiels 
de pics cathodiques et anodiques augmente, le couple redox devient lent et une surtension anodique 

ou ĐathodiƋue est ŶĠĐessaiƌe pouƌ foƌĐeƌ l͛espğĐe à s͛oǆǇdeƌ ou se ƌĠduiƌe. 
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Les valeurs de k° déterminées pour les couples FeIII/FeII et du couple O2/O2
●- sont respectivement de 

0,009 cm.s-1 et de 0,007 cm.s-1, des valeurs de constantes de vitesse de couples redox relativement 

rapides.  

Le couple O2/O2
●- est plus lent que le couple FeIII/FeII du complexe. Pour le comprendre, il faut savoir 

Ƌue l͛Ġtape du tƌaŶsfeƌt d͛ĠleĐtƌoŶ pour une espèce à l͛ĠleĐtƌode iŶĐlue diffĠƌeŶtes tƌaŶsfoƌŵatioŶs : 

- La réorganisation de la sphère de solvatation  

- La ƌelaǆatioŶ ǀiďƌatioŶŶelle et/ou ƌotatioŶŶelle de l͛espğĐe ĐoŶsidĠƌĠe 

Le dioxygène est une molécule plus petite que le complexe FeII, loƌsƋu͛elle reçoit un électron, le 

passage de O2 vers O2
●- nécessite une réorganisation importante de sa structure et en particulier de 

l͛oƌdƌe de la liaisoŶ O-O. 

 

2.3. IŶflueŶĐe de l͛eau suƌ le complexe, équilibres entre les espèces FeII-
NCCH3, FeII-OH2 et FeII-OH 

En CV, il est très difficile de travailler dans des conditions parfaitement anhydres, même en prenant 

uŶ ŵaǆiŵuŵ de pƌĠĐautioŶs ;solǀaŶt eǆtƌa dƌǇ, ǀeƌƌeƌie à l͛Ġtuǀe, gaƌde à CaCl2, …Ϳ. La ƋuaŶtitĠ d͛eau 
présente dans la cellule électrochimique est un paramètre difficile à contrôler, elle peut atteindre une 

ĐoŶĐeŶtƌatioŶ de l͛oƌdƌe du ŵillimolaire. L͛eau peut jouer le rôle de ligand exogène, elle rentre ainsi 

en compétition avec l͛aĐĠtoŶitƌile. Son influence sur le FeII a été étudiée par CV. Pour cela, des 

ƋuaŶtitĠs ĐƌoissaŶtes d͛eau oŶt ĠtĠ ƌajoutĠes suƌ le Đoŵpleǆe FeII daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile, eŶ l͛aďseŶĐe de 
dioxygène.  

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.9 : Evolution des CV du complexe FeII à 1 mM dans l’acétonitrile super sec pour les couples 

FeII/FeI (à gauche) et FeIII/FeII (à droite), en fonction des ajouts de ƋuaŶtitĠs ĐƌoissaŶtes d’H2O. Les 

acquisitions sont réalisées à +20°C sous argon avec 0,1 M en TBAPF6 pour une vitesse de balayage de 

0,1 V.s-1. 

Les CV de la figure II.9 ont été enregistrés pour des ajouts compris entre 0 et 9000 équivalents d͛eau 
par rapport au FeII. En réduction, la vague du couple FeII/FeI devient de moins en moins réversible 

loƌsƋue la ƋuaŶtitĠ d͛eau augmente. Cette perte de réversibilité lors de la réoxydation du FeI en FeII 

signifie que le FeI est instable eŶ pƌĠseŶĐe d͛eau et que le complexe évolue après réduction. Le 

potentiel de pic cathodique Epc quant à lui Ŷ͛est que très légèrement modifié, il reste stable aux 

alentours de -1,68 V/ECS ŵalgƌĠ l͛ajout de quantités croissantes d͛eau. La vague cathodique du couple 
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plus étroite que celle de l͛aĐĠtoŶitƌile. La diŵiŶutioŶ liŶĠaiƌe du ĐouƌaŶt s͛eǆpliƋue paƌ la diŵiŶutioŶ 
de la ĐoŶĐeŶtƌatioŶ à Đause de l͛augŵeŶtatioŶ du ǀoluŵe paƌ les ajouts ĐƌoissaŶts d͛eau.  

Un potentiel de pic anodique pour le complexe FeII-OH2 peut être proposé à +0,89 V/ECS, soit 100 

mV/ECS en dessous de celui du complexe FeII. Le ligand aqua est principalement σ-donneur alors que  

l͛aĐĠtoŶitƌile est uŶ ligaŶd π-accepteur, le complexe FeII-OH2 possède un potentiel de pic anodique plus 

bas que le complexe FeII, ce qui est en accord avec le décalage observé expérimentalement. 

Sur la figure II.9, l͛alluƌe des CV loƌs des sĐaŶs au ƌetouƌ pour la réduction du FeIII en FeII fournit aussi 

de nombreuses informations. Ainsi, dès les premiers ajouts d͛eau, la ǀague cathodique du couple 

FeIII/FeII perd en réversibilité. L͛eau réagit avec le FeIII et l͛alluƌe de la vague cathodique devient très 

différente de celle de la vague anodique. Plutôt bien définie et « fine », la vague anodique suggère 

l͛oǆǇdatioŶ d͛uŶe espğĐe ďieŶ spécifique contrairement à la vague cathodique, beaucoup plus « large » 

et dont la valeur du poteŶtiel de piĐ diŵiŶue aǀeĐ la ƋuaŶtitĠ d͛eau ajoutĠe. Cette allure de vague large 

et de plus faible intensité est caractéristique d͛uŶ ŵĠĐaŶisŵe EC Đoŵŵe le ŵoŶtƌe la figure II.11 :  

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.11 : Diagramme de zone représentant les différentes allures des voltampérogrammes lors 

d’uŶ ŵĠĐaŶisŵe Electrochimique puis Chimique (EC).16 

EŶ oƌdoŶŶĠe figuƌe le logaƌithŵe de K, Ƌui ĐoƌƌespoŶd à la ĐoŶstaŶte de l͛ĠƋuiliďƌe ĐhiŵiƋue Ƌui suit 
la réaction électrochimique, sa constante de vitesse globale est notée k. Le paramètre adimensionné 

ʄ représente la compétition entre la réaction chimique et la diffusioŶ de l͛espğĐe à l͛électrode, il s͛agit 
d͛uŶ paƌaŵğtƌe puƌeŵeŶt ĐiŶĠtiƋue, dépendant de la vitesse de balayage v. Son expression est la 

suivante :      

     λ= �����  

Sur la figure II.9, après l͛ajout de 500 équivalents d͛eau, la ǀague cathodique du couple FeIII/FeII 

s͛Ġlaƌgie et se dĠĐale ǀeƌs des poteŶtiels plus faiďles, les CV pƌeŶŶeŶt l͛alluƌe d͛uŶ CV se situant dans 

la zone KG ou KE du diagramme. L͛équilibre intervenant après l͛oǆǇdatioŶ du FeII en FeIII est donc plutôt 

rapide. La quantité de FeII récupérée est donc plus faible car une certaine proportion de FeIII est 

impliquée dans un équilibre chimique qui le consomme. Le mécanisme EC débute ainsi paƌ l͛oǆǇdatioŶ 
du FeII en FeIII, il s͛eŶ suit uŶ ĠƋuiliďƌe eŶtƌe les espğĐes FeIII-NCCH3 et FeIII-OH2 comme schématisé ci-

après: 
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Figure II.12 : Schéma du mécanisme EC entre les espèces FeIII-NCCH3 et FeIII-OH2. 

LoƌsƋue la ƋuaŶtitĠ d͛eau ajoutée dépasse 1000 équivalents, les valeurs de K et de k augmentent, les 

allures des CV appartiennent à présent à la zone KP du diagramme de la figure II.11. Ce cas est appelé 

« pure-kinetic », il s͛agit d͛uŶe situatioŶ ou le paƌaŵğtƌe ʄ est suffisamment grand par rapport à K pour 

que seule la cinétique contrôle le potentiel de la réaction.  

EŶ augŵeŶtaŶt la ƋuaŶtitĠ d͛eau, des équilibres supplémentaires s͛ajouteŶt au pƌĠĐĠdeŶt. D͛apƌğs les 
valeurs des potentiels cathodiques observés, il peut s͛agiƌ de la réduction d͛uŶe espèce possédant 

successivement un puis deux ligands anioniques.17 Les seuls ligands anioniques disponibles sont des 

ligands hydroxo. De nouveaux équilibres peuvent s͛Ġtaďliƌ eŶtƌe les espèces FeIII-OH2/FeIII-OH et FeIII-

OH/FeIII-(OH)2. 

Après le dernier ajout d͛eau à ϮϬϳϬϬ ĠƋuiǀaleŶts, une base a été ajoutée afin de pouvoir identifier les 

espèces FeII-OH2 et FeII-OH par CV, les résultats sont présentés sur la figure II.13 : 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.13 : En bleu, CV du complexe FeII à 1 mM dans l’aĐĠtoŶitƌile supeƌ dry en présence de 20700 

ĠƋuivaleŶts d’eau. En rouge, ajout de 0,2 équivalents de tBuOK sur la solution du CV bleu. Les CV sont 

enregistrés en oxydation à +20°C sous argon avec 0,1 M en TBAPF6 et une vitesse 0,1 V.s-1. 

Apƌğs l͛ajout de Ϭ,Ϯ ĠƋuiǀaleŶts de tBuOK, uŶe ďase eŶĐoŵďƌĠe et ŶoŶ ĐooƌdiŶaŶte, la ǀague aŶodiƋue 
à +0,84 V/ECS du complexe FeII-OH2 diminue en intensité et une vague anodique apparait à +0,66 

V/ECS. Cette nouvelle espèce possède un potentiel de pic anodique pour le couple FeIII/FeII proche de 

celui du complexe [FeII(mL5
2)Cl]+, un complexe monochargé et de nature haut-spin. Sur la figure II.13, 

le complexe FeII-OH2
 est en équilibre acido-basique avec l͛espğĐe FeII-OH. Les vagues redox de ces deux 

complexes ne sont pas réversibles, les vagues cathodiques correspondantes sont très faibles en 

intensité. Les espèces FeIII-OH2 et FeIII-OH semblent évoluer spontanément en [FeIII(mL5
2)(OH)2]+, une 

espèce monochargée qui se réduit à +0,24 V/ECS, le FeIII étant un acide de Lewis dur, il possède une 

bonne affinité pour les anions HO-. 
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Le complexe [FeII(mL5
2)(H2O)]2+ a été également caractérisé par spectroscopie UV-visible. Pour cela, le 

complexe FeII daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile a ĠtĠ souŵis à des ajouts ĐƌoissaŶts d͛eau. La figure II.14 ci-dessous 

présente l͛ĠǀolutioŶ de la ďaŶde de tƌaŶsfeƌt de Đhaƌge du ŵĠtal ǀeƌs le ligaŶd (TCML, ʄmax = 387 nm,      

ε = ϲϬϬϬ L.ŵol-1.cm-1), et de la bande d-d (ʄmax = ϱϱϯ Ŷŵ, ε = ϯϬϬ L.ŵol-1.cm-1) du complexe FeII dans 

l͛aĐĠtoŶitƌile pour des ajouts de quantités croissantes en eau. Du TBAPF6 à une concentration de 0,1 

M a été ajouté dans la cuve de façon à garder un milieu identique à celui de l͛Ġtude pƌĠĐĠdeŶte par 

électrochimie. 

La bande TCML est très peu ŵodifiĠe paƌ la pƌĠseŶĐe d͛eau, contrairement à la bande d-d qui subit un 

changement significatif et qui se stabilise aux alentours de 125 L.mol-1.cm-1 pour un nombre 

d͛ĠƋuiǀaleŶt eŶ eau de 14800.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.14 : Spectres UV-visibles enregistrés dans CH3CN avec 0,1 M de TBAPF6 à +20°C dans une 

cuve en quartz de 1 mm, évolution des bandes TCML et des bandes d-d du complexe FeII en présence 

de ƋuaŶtitĠs ĐƌoissaŶtes d’eau. 

La pƌĠseŶĐe de l͛eau ŵodifie les poteŶtiels ƌedoǆ et ĠgaleŵeŶt la ďaŶde de tƌaŶsitioŶ d-d du complexe 

FeII. L͛eŶseŵďle de Đes ŵodifiĐatioŶs pƌouǀeŶt Ƌu͛uŶe Ŷouǀelle espğĐe s͛est foƌŵĠe. Il est légitime de 

proposer que le complexe FeII-OH2 peut se former dans CH3CN eŶ pƌĠseŶĐe d͛eau, Đe tǇpe d͛ĠƋuiliďƌe 
a dĠjà ĠtĠ pƌoposĠ daŶs la littĠƌatuƌe paƌ l͛ĠƋuipe de L. Que.18 

La figure II.15 ci-après permet de doŶŶeƌ uŶe ǀue d͛eŶseŵďle des diffĠƌeŶts Đoŵpleǆes ĠtudiĠs paƌ 
voltampérométrie cyclique dans ce début de chapitre. 
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Figure II.15 : CV des complexes FeII-OH, FeII-OH2 enregistrés à une concentration respective de 0,68 

mM et 0,70 mM pour un mélange 1/3 eau/acétonitrile. En rouge, CV du FeII-NCCH3 à 0,75 mM dans 

l’aĐĠtoŶitƌile supeƌ seĐ. La vitesse de ďalaǇage est de Ϭ,ϭ V.s-1. 

Des données cinétiques et thermodynamiques du complexe FeII ont été déterminées grâce à la 

voltampérométrie cyclique. Le complexe FeII a ĠgaleŵeŶt uŶe ďoŶŶe affiŶitĠ aǀeĐ l͛eau, deuǆ Ŷouǀeauǆ 
complexes ont également pu être caractérisés (FeII-OH et FeII-OH2). L͛eŶseŵďle des données récoltées 

jusƋu͛à pƌĠseŶt seƌoŶt tƌğs utiles pouƌ le chapitre III, lors de l͛ĠlaďoƌatioŶ du ŵĠĐaŶisŵe de l͛aĐtiǀatioŶ 
réductrice du dioxygène avec le complexe FeII.  

 

3. Caractérisation des espèces oxydantes du complexe [FeII(mL5
2)]2+ 

synthétisées par voie chimique 

L͛oďjeĐtif est d͛étudier les propriétés spectroscopiques et électrochimiques des espèces FeIII-OOH et 

FeIII-OO- dans le butyronitrile, et du FeIV=O daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile, daŶs le ďut de ƌĠĐolteƌ des doŶŶĠes 
thermodynamiques et cinétiques de ces espğĐes. Ces doŶŶĠes seƌoŶt utilisĠes daŶs l͛ĠlaďoƌatioŶ du 
ŵĠĐaŶisŵe à l͛aide du logiĐiel DigiElĐh au chapitre III. Le butyronitrile a été choisi comme solvant pour 

ses propriétés physico-chimiques proches de Đelles de l͛aĐĠtoŶitƌile. Les espèces étudiées sont très 

solubles dans ce solvant mais aussi très instables, sa température de fusion (Tf = -112 °C)19 permet de 

descendre à des températures assez négatives pour permettre leurs caractérisations. Le montage 

utilisé pour caractériser les différents iŶteƌŵĠdiaiƌes se Đoŵpose d͛uŶe Đellule à double paroi 

permettant de la relier à un cryostat. Elle peut accueillir trois électrodes aiŶsi Ƌu͛uŶe soŶde à 

immersion reliée par fibre optique à un spectrophotomètre UV-visible. Ce système permet 

d͛eŶƌegistƌeƌ siŵultaŶĠŵeŶt des speĐtƌes UV-visibles et des CV à basse température. Une cellule 

similaire, ne disposant pas d͛eŶtƌĠe pouƌ les ĠleĐtƌodes, a ĠgaleŵeŶt ĠtĠ  ĐoŶçue pouƌ des aŶalǇses 
par spectroscopie UV-visible à basse température. La description détaillée des différentes cellules 

utilisées et du montage de spectro-électrochimie figurent en annexe B. 
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3.1. Caractérisation des espèces FeIII-hydroperoxo et FeIII-peroxo 

3.1.1. Synthèse et caractérisation du FeIII-OOH 

La caractérisation du complexe [FeIII(mL5
2)(OOH)]2+ dans le méthanol a été largement décrite dans la 

littérature.10,20,21 Sa synthèse est généralement réalisée dans le méthanol à partir du complexe 

[FeIII(mL5
2)Cl](PF6) eŶ pƌĠseŶĐe d͛uŶ eǆĐğs d͛eau oǆǇgĠŶĠe. Par ce mode opératoire, la formation du 

FeIII-OOH liďğƌe des ioŶs Đhloƌuƌes et l͛eǆĐğs d͛eau oǆǇgĠŶĠe persiste dans le milieu. Ces deux espèces 

sont électro-actives et posent problème pour la caractérisation du FeIII-OOH par voltampérométrie 

cyclique.  

Pouƌ s͛eŶ affƌaŶĐhiƌ, le FeIII-OOH généré dans le méthanol a été précipité sous forme de poudre par 

ajout d͛Ġtheƌ diĠthǇliƋue diƌeĐteŵeŶt apƌğs sa foƌŵatioŶ. La pƌĠpaƌatioŶ du solide 

[FeIII(mL5
2)(OOH)](PF6)2 a été mis au point par M. Martinho puis améliorée par A. Thibon, sa synthèse 

est détaillée en annexe B.22,23  

La poudre obtenue a ensuite été redissoute dans du butyronitrile, la solution violette obtenue 

contenant l͛espğĐe [FeIII(mL5
2)(OOH)](PF6)2 pure, sera utilisée comme stock solution. Sa concentration, 

de l͛oƌdƌe de ϭ à ϰ mM, a été dosée par spectroscopies RPE et UV-visible lors de chaque expérience. 

La cellule de spectro-électrochimie contenant 0,2 M de TBAPF6 dans 15 mL de butyronitrile a été 

préalablement refroidie à -70 °C . Ensuite, 2 mL de la stock solution de FeIII-OOH ont été ajoutés à froid 

dans la cellule. Les acquisitions ont été réalisées sous atŵosphğƌe d͛aƌgoŶ, les résultats sont présentés 

sur la figure II.16 ci-dessous :  

 

  

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.16 : A gauche, spectre UV-visible du FeIII-OOH à 1 mM dans le butyronitrile enregistré à -70°C 

avec 0,2 M de TBAPF6, superposé au spectre RPE correspondant, enregistré en bande X à 10 K. A 

droite, CV du FeIII-OOH enregistrés simultanément à 0,1 V.s-1 en oxydation (pointillés) et en réduction 

(traits pleins). 

Les spectres UV-visible et RPE de la figure II.16 sont caractéristiques de l͛espèce [FeIII(mL5
2)(OOH)]2+ 

bas spin (S=1/2).21,23 Sa ĐoŶĐeŶtƌatioŶ a ĠtĠ ƋuaŶtifiĠe paƌ ‘PE paƌ iŶtĠgƌatioŶ de l͛aiƌe du speĐtƌe, Đe 
qui a permis de déterminer un ĐoeffiĐieŶt d͛aďsoƌptiǀitĠ ŵolaiƌe de ϭϬϬϬ (±100) L-1.mol.cm-1, une 

valeur identique à celle déterminée par C. Ribal.6 Les valeurs de g observées sur le spectre RPE de la 

figure II.16 résultent de la superposition de plusieurs spectres correspondant aux différents isomères 

de ƌotatioŶ de l͛espğĐe FeIII-OOH comme le montre la figure II.17.23,24 
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Figure II.17 : Schéma des différents isomères de rotation proposés pour l’espğĐe FeIII-OOH, la 

projection de la liaison O-OH dans le plan équatorial est représenté en pointillés rouges. 

En voltampérométrie cyclique, le FeIII-OOH possède un potentiel de pic cathodique à -0,2 V/ECS, 

proche de celui du [FeIII(TPEN)(OOH)]2+ déterminé par N.Ségaud.8 Cette valeur de potentiel sera utilisée 

pour les simulations du chapitre III. Les deux CV de la figure II.16 indiquent que la réduction du FeIII-

OOH en « FeII-OOH » (non caractérisé), génère du FeII-OH à +0,65 V/ECS lors du retour en oxydation. 

Cette ǀague aŶodiƋue Ŷ͛appaƌait pas loƌs d͛uŶe aĐƋuisitioŶ diƌeĐte eŶ oǆǇdatioŶ ;CV eŶ poiŶtillĠͿ. Ce 
point sera traité ultérieurement dans le chapitre III.  

 

3.1.2. Caractérisation du FeIII-OO- 

Le FeIII-OO- est obtenu par déprotonation du FeIII-OOH à l͛aide de ϯ ĠƋuiǀaleŶts de tBuOK à -70°C dans 

le butyronitrile, une base forte et non coordinante. La base a été ajoutée directement après 

l͛aĐƋuisition des deux CV de la figure II.16, la Đouleuƌ de la solutioŶ passe aloƌs d͛uŶ ǀiolet iŶteŶse à uŶ 
vert turquoise. La formation du FeIII-OO- est très rapide et l͛espğĐe foƌŵĠe est instable, même à -70 °C. 

Seuls uŶe dizaiŶe de CV oŶt pu ġtƌe eŶƌegistƌĠs jusƋu͛à la dĠgƌadatioŶ Đoŵplğte de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe. Les 
spectres UV-visibles, RPE et les CV du FeIII-OO-, enregistrés simultanément dès sa formation, sont 

présentés sur la figure II.18 ci-après : 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.18 : A gauche, spectre UV-visible du FeIII-OO- à 0,5 mM dans le butyronitrile à -70°C avec 0,2 

M de TBAPF6 superposé au spectre RPE correspondant, enregistré en bande X à 10 K. A droite, CV du 

FeIII-OO- enregistrés simultanément à 0,1 V.s-1. 

D͛apƌğs le speĐtƌe UV-visible de la figure II.18, l͛intermédiaire FeIII-OO- possède une bande large de 

TCLM centrée à 900 nm. Par déprotonation du complexe [FeIII(mL5
2)(OOH)]2+ dans le MeOH, J. Simaan 

a généré le complexe [FeIII(mL5
2)(ƞ²-O2)]+ dont le spectre UV-visible indique un TCLM à 750 nm (ε = 500 

L.mol-1.cm-1), des données significativement différentes à celles observées ici. Le spectre RPE obtenu 

ici est aussi très différent de celui du FeIII-OO- monomère caractérisé par A. Simaan dans le méthanol 
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(g = 7,5 et g = 5,9 avec E/D = 0,08).21 La résonance observée à g = 4,29 (E/D = 0,33) est attribuée à une 

espèce mononucléaire FeIII haut-spin rhombique provenant de la dĠĐoŵpositioŶ de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe 
peroxo,21 les autƌes ƌĠsoŶaŶĐes à g = Ϯ,Ϭϰ et à g = ϭ,ϵϵ Ŷ͛oŶt pas ĠtĠ attƌibuées. Afin de déterminer 

ƋualitatiǀeŵeŶt la ĐoŶĐeŶtƌatioŶ de l͛espğĐe possĠdaŶt uŶe ƌĠsoŶaŶĐe à g = ϰ,Ϯϵ, le spectre RPE du 

FeIII-OO- a été superposé à celui d͛uŶ ĠtaloŶ de FeIII haut-spin rhombique ([FeIII(EDTA)]-) à 1 mmol.L-1. 

Les résultats sont présentés sur la figure II.19 : 

 

 

 

 

  

 

 

 

Figures II.19 : Spectre RPE du FeIII-OO- superposé à celui du [FeIII(EDTA)- à 1 mM. Les deux spectres 

sont normalisés par rapports aux conditions d’aĐƋuisitioŶ suivaŶtes : 10 K, P = 0,250 mW,         

Amodulation = 8 G, Gain = 44 G 

La comparaison des deux spectres de la figure II.19 permet de conclure que l͛espğĐe ƌĠsoŶŶaŶt à              
g = ϰ,Ϯϵ Ŷ͛est pƌĠseŶte Ƌu͛eŶ tƌğs faiďle ƋuaŶtitĠ, de l͛oƌdƌe du ʅmol.L-1. Ainsi, la quasi-totalité de 

l͛espğĐe foƌŵĠe apƌğs dĠpƌotoŶatioŶ du FeIII-OOH est une espèce silencieuse en RPE. Il s͛agit 
vraisemblablement d͛un complexe FeIII-OO- binucléaire dont les centres métalliques sont impliqués 

dans un couplage antiferromagnétique. Pour la suite de l͛Ġtude, cette espèce sera notée simplement 

« FeIII-OO-».  

En considérant la déprotonation du FeIII-OOH Đoŵŵe totale, il est possiďle d͛attƌiďueƌ à l͛espğĐe FeIII-

OO-, un coefficieŶt d͛aďsoƌptiǀitĠ ŵolaiƌe de ϱϲ0 L-1.mol.cm-1, une valeur de ε supérieure à celle du 

FeIII-OO- binucléaire, ĐaƌaĐtĠƌisĠ daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile par C. Ribal (ε = 460 L-1.mol.cm-1).6  

En voltampérométrie cyclique, le FeIII-OO- possède un potentiel de pic cathodique à -0,7 V/ECS, un 

potentiel plus négatif que celui du [FeIII(TPEN)(ƞ2-O2)]+ déterminé par N. Ségaud (-0,58 V/ECS).8 Cette 

valeur de potentiel sera utilisée pour les simulations du chapitre III. Les deux CV de la figure II.18 

indiquent que lors de la réduction du FeIII-OO- en « FeII-OO- » (non caractérisé), ce dernier évolue en 

une espğĐe Ƌui s͛oǆǇde à +0,68 V/ECS lors du retour en oxydation. Cette vague anodique peut être 

attƌiďuĠe à l͛oǆǇdatioŶ du FeII-OH en FeIII-OH. Une autre espèce, dont le potentiel de pic anodique est 

situé à +0,6 V/ECS, est dĠjà pƌĠseŶte loƌs d͛uŶe acquisition directe en oxydation (CV en pointillé), il 

peut donc s͛agiƌ du pƌoduit de dĠgƌadatioŶ du FeIII-OO-. Sur le CV enregistré en oxydation de la figure 

II.18, l͛iŶteŶsitĠ de la ǀague de ƌĠduĐtioŶ du FeIII-OO- est pratiquement deux fois moins intense que sur 

le CV enregistré pour un départ en réduction, cette observation rend compte de la forte instabilité du 

FeIII-OO-, 15 minutes seulement sépareŶt l͛eŶƌegistƌeŵeŶt des deuǆ CV à une température de -70°C. 

La simulation du CV enregistré en réduction sur la figure II.18 est disponible en annexe D (Figure D.2). 
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Pouƌ l͛iŶstaŶt, la nature exacte du pont peroxo reste incertaine, les structures proposées pour le 

dimère de FeIII-OO- sont représentées sur la figure II.20 ci-après : 

 

 

 

 

Figure II.20 : Schéma des structures possibles pour le dimère de FeIII-OO- 

Dans la littérature, la plupart des dimères à pont peroxo sont des modèles synthétiques de la MMOs, 

ils possèdent généralement un ligand qui structure le dimère en formant un pont de type alkoxo (voir 

chapitre I). Suƌ l͛eŶseŵďle des espğĐes pƌoposĠes Đi-dessus, il est possiďle d͛eŶ eǆĐluƌe certaines à 

l͛aide d͛uŶe eǆpĠƌieŶĐe « simple ».   

3.1.3. Equilibre acido-basique FeIII-OOH/FeIII-OO- 

L͛alteƌŶaŶĐe entre le FeIII-OOH et le FeIII-OO- permet de donner une indication sur la structure du 

dimère FeIII-OO-. En partant initialement du FeIII-OOH, l͛ajout de ďase peƌŵet de gĠŶĠƌeƌ le FeIII-OO-. 

Pour un peroxo similaire aux espèces A et C, l͛ajout d͛aĐide suƌ le FeIII-OO- pour reformer le FeIII-OOH 

devrait se solder par la diminution de moitié de la concentration initiale en FeIII-OOH, puisque ces 

stƌuĐtuƌes Ŷe possğdeŶt Ƌu͛uŶ ŵotif peƌoǆo pouƌ deuǆ centres métalliques. Pour un peroxo similaire 

à l͛espğĐe B, l͛ajout d͛aĐide devrait reformer le FeIII-OOH à une concentration identique à celle de 

départ. EŶ paƌtaŶt d͛uŶe concentration initiale en FeIII-OOH de 0,15 mM à -70°C, l͛alteƌŶaŶĐe FeIII-

OOH/FeIII-OO- a été suivie par spectroscopie UV-visible et par RPE. Les résultats sont présentés sur la 

figure II.21.  

 

 

 

 

 

  

 

 

Figure II.21 : Alternance entre les espèces FeIII-OOH à 0,15 mM (1. puis 3.) et FeIII-OO- à 0,075 mM (2. 

puis 4.) par ajouts successifs de ďase et d’acide, suivi par spectroscopie UV-visible et RPE à -70 °C dans 

le butyronitrile avec 0,2 M de TBAPF6.  

L͛alteƌŶaŶĐe eŶtƌe le FeIII-OOH et le FeIII-OO- a été réalisée par des ajouts successifs de trois équivalents 

de tBuOK et de HClO4. Les spectres RPE de la figure II.21 ont été enregistrés en bande X à 80 K pour 

ceux du FeIII-OOH et à 10 K pour ceux du FeIII-OO-. Les spectres obtenus sont identiques à ceux décrits 

précédemment (Figure II.16 et figure II.18). Les quantifications des spectres ont permis de montrer 
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s͛appƌoĐheƌ au plus pƌğs de sa ĐoŶĐeŶtƌatioŶ ƌĠelle. L͛aiƌe sous la Đouƌďe ǀeƌte correspond à une 

concentration en FeIII haut-spiŶ ƌhoŵďiƋue de Ϭ,ϱϮ ŵM, la ĐoŶĐeŶtƌatioŶ de l͛espğĐe à g = ϰ,Ϯϵ a ĠtĠ 
calculée à 0,1 mM (aire sous la courbe rouge). Ainsi la concentration en FeIII-(ƞ²-O2) est estimée à 0,42 

mM. La concentration totale en espèce FeIII après la déprotonation est inférieure à la concentration 

initiale en FeIII-OOH de l͛ĠĐhaŶtilloŶ. AiŶsi, il reste 0,24 ŵM d͛uŶe espğĐe FeIII silencieuse en RPE, il 

s͛agit doŶĐ du FeIII-OO- (dimère) dont la concentration approche les 0,12 mM.  

L͛ĠƋuiliďƌe entre les trois espèces avec leurs concentrations respectives dans l͛ĠĐhaŶtillon RPE (spectre 

bleu clair de la figure II.26) est représenté sur la figure II.27 ci-dessous. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.27 : SĐhĠŵa de l’ĠƋuiliďƌe entre les espèces FeIII-OOH, FeIII-OO- monomère et FeIII-OO- dimère, 

suite à la déprotonation du FeIII-OOH à l’aide du tBuOK daŶs le MeOH. 

La structure proposée pour le FeIII-OO- est inédite à ce jour dans la littérature pour des dimères de FeIII 

non-hĠŵiƋues, sa stƌuĐtuƌe doit ĐepeŶdaŶt ġtƌe ǀalidĠe à l͛aide d͛autƌes teĐhŶiƋues speĐtƌosĐopiƋues 
comme la spectroscopie Mössbauer, Raman ou encore EXAFS et XANES. Pour cet intermédiaire, la 

pƌĠseŶĐe d͛uŶ solǀaŶt polaire et protique peut modifier sa structure et stabiliser davantage sa forme 

monomère FeIII-(ƞ²-O2). Ce phénomène est intéressant en catalyse car la nature du solvant pourrait 

contrôler la chimio-sélectivité de la réaction.  

 

3.2. Synthèse et caƌaĐtĠƌisatioŶ de l͛espğĐe FeIV-oxo (FeIV=O) 

Le complexe [FeIV(mL5
2)O]2+ a été synthétisé et caractérisé pour la première fois par V. Balland.25 Il a 

été généré dans le méthaŶol à l͛aide de ϭϬϬ ĠƋuiǀaleŶts d͛ion hypochlorite, sa formation a été suivie 

par spectroscopie UV-visible, une bande large centrée à 756 nm a pu lui être attribuée. 

Dans cette étude, la synthèse et la caractérisation du FeIV=O a été réalisée daŶs l͛aĐĠtoŶitrile. Afin 

d͛étudier son comportement par CV, un oxydant chimique non électro-actif a dû être utilisé. La 

pƌĠpaƌatioŶ de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIV=O a été effectuée par ajout de iodosylbenzène solide (abrégé PhIO) 

sur le FeII eŶ solutioŶ daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile à température ambiante. Le mode opératoire est présenté en  

en annexe B. 

ϭϳ ŵL d͛uŶe solutioŶ de [FeIV(mL5
2)O]2+ à 1,6 ŵM daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile avec 0,1 M de TBAPF6 a été placée 

dans la cellule de spectro-électrochimie préalablement refroidie à 0°C, l͛eŶseŵďle des aĐƋuisitioŶs oŶt 
ĠtĠ ƌĠalisĠes sous atŵosphğƌe d͛aƌgoŶ. Les résultats obtenus sont présentés sur la figure II.28 :  
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Figure II.28 : A gauche, spectre UV-visible du FeII à 0,11 mM (+20°C) et du FeIV=O à 1,6 mM dans 

CH3CN super dry (0°C). A droite, CV des complexes FeII à +20°C (rouge) et du FeIV=O (vert) à 0°C, à 1,6 

mM dans CH3CN super sec. Les CV sont enregistrés à 0,1 V.s-1 en présence de 0,1 M de TBAPF6. 

Apƌğs l͛ajout de PhIO suƌ le Đoŵpleǆe FeII, une bande TCLM couplée à une bande d-d, caractéristique 

d͛uŶe espğĐe FeIV=O apparait.26,27 Cette bande est centrée à 730 nm pour une valeur de ε de                   

300 mol-1.L.cm-1. L͛espğĐe est staďle à Ϭ°C, elle se dĠgƌade tƌğs lentement à température ambiante   

(t1/2 = 1H50).  

Les CV verts de la figure II.28 ont été enregistrés diƌeĐteŵeŶt apƌğs l͛ajout de PhIO. La vague de 

réduction irréversible du FeIV=O possède un potentiel de pic à -0,13 V/ECS. L͛iŶteŶsitĠ cathodique 

correspondante est de -17,4 ʅA pour le CV vert, celle du CV rouge correspondant au complexe de FeII 

a été mesurée à -18,5 ʅA. La réduction du FeIV=O semble être mono-électronique et l͛ĠĐaƌt eŶtƌe les 
intensités mesurées peut être due à la différence de température lors de l͛aĐƋuisition des CV (0 et 

20°C). Le comportement du FeIV=O est différent à celui du [FeIV(TPEN)O]2+ étudié par N. Ségaud13 dont 

la réduction, composée de deux transferts d͛ĠleĐtƌoŶs suĐĐessifs et d͛uŶ pƌotoŶ, aďoutit à la foƌŵatioŶ 
d͛uŶe espğĐe FeII-OH Ƌui se ƌĠoǆǇde à l͛ĠleĐtƌode à Ϭ,ϱϭ V/ECS, uŶ ŵĠĐaŶisŵe siŵilaiƌe à Đelui oďseƌǀĠ 
par Wang et al.28 

Sur la figure II.28, au retour de la réduction (CV vert foncé), aucune espèce électro-aĐtiǀe Ŷ͛est 
observée, il en est de même pour le CV vert clair, enregistré directement en oxydation. Les espèces 

issues de la réduction du FeIV=O Ŷ͛oŶt doŶĐ pas pu ġtƌe ideŶtifiĠes, il est doŶĐ diffiĐile d͛eŶ pƌoposeƌ 
un mécanisme.  

Le FeIV=O a également pu être caractérisé par spectrométrie de masse, les résultats sont présentés sur 

la figure II.29, le spectre complet est disponible en annexe B, figure B.2. 
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Figure II.29 : Spectres ESI-MS haute résolution du composé FeIV=O à 0,5 mM dans CH3CN super sec 

comparés aux spectres simulés correspondants. 

Une solution de FeIV=O a été préparée sans sel de fond, à 0,5 mM dans CH3CN, toujours par ajout de 

PhIO solide. Les ĐoŶditioŶs d͛aĐƋuisitioŶ oŶt ĠtĠ optiŵisĠes eŶ diŵiŶuaŶt le ǀoltage et/ou la 
température lors de la foƌŵatioŶ du spƌaǇ de l͛ĠĐhaŶtilloŶ. Il a ĠtĠ ĐoŶseƌǀĠ daŶs l͛azote liƋuide jusƋu͛à 
l͛eŶƌegistƌeŵeŶt du speĐtƌe de la figure II.29. MalgƌĠ la pƌĠseŶĐe d͛uŶ gƌaŶd Ŷoŵďƌe d͛espğĐes sur le 

spectre de masse global (annexe B), deux pics m/z correspondant à l͛espğĐe FeIV=O ont pu être 

identifiés, ils sont centrés autour de 209,567 uma et 564,10 uma. Leurs profils isotopiques sont 

supeƌposaďles auǆ siŵulatioŶs ƌĠalisĠes à l͛aide du logiĐiel liďƌe mMass, ce qui permet de valider la 

pƌĠseŶĐe de l͛espğĐe FeIV=O par cette méthode.  

 

4. Caractérisation des espèces oxydantes du complexe [FeII(mL5
2)]2+ 

synthétisées par voie électrochimique 

4.1. FoƌŵatioŶ d͛uŶe espğĐe FeIII-OO- par voie électrochimique 

L͛oǆǇdaŶt ĐhiŵiƋue le plus effiĐaĐe pouƌ foƌŵeƌ directement une espèce oxydante FeIII-OO- à partir 

d͛uŶ Đoŵpleǆe de FeII est le KO2. Ce sel est cependant très peu soluďle daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile et daŶs le 
butyronitrile, il est souǀeŶt ŶĠĐessaiƌe d͛utiliseƌ le DMSO pouƌ le soluďiliseƌ.29 Il a été vu précédemment 

Ƌue le solǀaŶt pouǀait ŵodifieƌ la stƌuĐtuƌe de l͛espğĐe FeIII-OO-, Đ͛est pouƌƋuoi cet intermédiaire a été 

formé par réaction avec O2
●- généré électrochimiquement par réduction de O2 dans le butyronitrile. 

La synthèse du superoxyde par voie électrochimique a été réalisée pour la première fois en 1965 par 

D. Maricle et al.30 La fiŶ des aŶŶĠes ϲϬ ŵaƌƋue les dĠďuts de l͛Ġtude du ƌôle du superoxyde en 

biologie.31 De nombreuses équipes ont ensuite utilisé cette technique pour générer une source stable 

de supeƌoǆǇde daŶs le ďut de dĠteƌŵiŶeƌ soŶ ĐoeffiĐieŶt d͛aďsoƌptiǀitĠ ŵolaiƌe daŶs diffĠƌeŶts solǀaŶt 
Đoŵŵe l͛aĐĠtoŶitƌile. Des valeurs très différentes de ε pour la bande d͛aďsoƌptioŶ ĠleĐtƌoŶiƋue du 
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superoxyde à 250 nm soŶt ƌĠpeƌtoƌiĠes, elles peuǀeŶt ǀaƌieƌ d͛uŶ faĐteuƌ trois daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile seloŶ 
les ĐoŶditioŶs de l͛ĠleĐtƌolǇse ;sel de foŶd, tƌaĐes d͛eau, ĠleĐtƌode utilisĠeͿ.32–34 

Pouƌ dĠteƌŵiŶeƌ la ǀaleuƌ du ĐoeffiĐieŶt d͛aďsoƌptiǀitĠ ŵolaiƌe du supeƌoǆǇde daŶs le ďutǇƌoŶitƌile, à 
-70°C, en présence de 0,2 M de TBAPF6, la méthode choisie a été de suivre l͛ĠleĐtƌolǇse du dioǆǇgğŶe 
en superoxyde par spectroscopie UV-visible. Pouƌ uŶe ǀaleuƌ d͛aďsoƌďaŶĐe doŶŶĠe de la ďaŶde du 
superoxyde à 250 nm, un prélèvement RPE a permis de déterminer la valeur de ε et ainsi remonter à 

la quantité de superoxyde formée. Le dosage par RPE a été réalisé à partir d͛un étalon interne de 

TEMPO ((2,2,6,6-tétraméthylpipéridin-1-yl)oxyl). La valeur de ε obtenue a été déterminée à 6200 

L.mol-1.cm-1, le détail complet du dosage par RPE est disponible en annexe B.  

Le superoxyde a été généré par électrolyse dans la cellule de spectro-électrochimie, à -70°C dans 18 

mL de butyronitrile et en présence de 0,2 M de TBAPF6. A la fiŶ de l͛ĠleĐtƌolǇse, la solution est dégazée 

pour supprimer toute trace de dioxygène. EŶsuite, ϭ,ϯ ŵL d͛uŶe solutioŶ ĐoŶĐeŶtƌĠe de FeII dans le 

butyronitrile (10 mM, 2,2 équivalents) a été ajouté dans la cellule maintenue à -70°C, contenant la 

solution de superoxyde à 0,32 mM, la concentration totale en fer après réaction est de 0,67 mM. 

L͛Ġtude a ĠtĠ suiǀie par spectroscopie UV-visible, RPE et par CV, les résultats sont présentés sur la 

figure II.30.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.30 : Suivi par spectroscopie UV-visible, RPE et CV de la réaction du complexe FeII sur O2
●- à -

70°C dans le butyronitrile (orange) en présence de 0,2 M de TBAPF6 suivi de l’ajout de ϭ,5 ĠƋuivaleŶts 
de HClO4 (violet). Les spectres RPE sont enregistrés à 10 K en bande X, les CV à une vitesse de 0,1 V.s-1. 
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Dğs l͛ajout du FeII sur O2
●-, la solution prend une couleur orange (le FeII est jaune pâle en solution à 

cette concentration). Le spectre UV-visible de la figure II.30 ƌĠǀğle l͛appaƌitioŶ d͛une bande centrée à 

820 nm, uŶe gaŵŵe de loŶgueuƌ d͛oŶde ĐaƌaĐtĠƌistiƋue d͛uŶe ďaŶde TCLM pouƌ une espèce                      

FeIII-peroxo. L͛espğƌe oƌaŶge gĠŶĠƌĠe est sileŶĐieuse eŶ ‘PE, le spectre obtenu est similaire à celui 

observé pour le peroxo dimère décrit précédemment. En revanche cette espèce possède un potentiel 

de réduction très bas, à -1 V/ECS, soit 300 mV plus négatif que celui du dimère FeIII-OO- décrit 

précédemment. Pouƌ ŵettƌe eŶ ĠǀideŶĐe la pƌĠseŶĐe d͛uŶe espğĐe de type FeIII-OO-, 1,5 équivalent 

d͛aĐide a ĠtĠ ƌajoutĠ daŶs la solutioŶ. Dğs l͛ajout de protons, la solution prend immédiatement une 

couleur violette. La caractérisation de cette espèce par spectroscopie UV-visible, RPE et par CV (en 

violet sur la figure II.30), indique clairement que la pƌotoŶatioŶ de l͛espğĐe oƌaŶge génère l͛espğĐe 

FeIII-OOH décrite précédemment dans ce chapitre (d͛apƌğs le potentiel de pic cathodique, les valeurs 

de g et la bande TCLM). L͛eŶseŵďle de Đes doŶŶĠes peƌŵet d͛affiƌŵeƌ Ƌue la ƌĠaĐtioŶ eŶtƌe le FeII et 

O2
●- génère une espèce binucléaire FeIII-OO- possédant une structure différente à celle du dimère de 

FeIII à double pont peroxo étudié précédemment. Cette espèce orange avait déjà été décrite par C. 

Ribal.6 Pouƌ l͛iŶstaŶt, la nature exacte du pont peroxo reste incertaine. Les structures proposées pour 

le peroxo orange ainsi que le schéma de la réaction de sa formation sont représentées sur la figure 

II.31 ci-après : 

 

 

 

 

 

 

Figure II.31 : SĐhĠŵa de la foƌŵatioŶ de l’espğĐe oƌaŶge et du FeIII-OOH suite à l’ajout d’aĐide, « X » 

représente un ligand exogène quelconque (-OH, -OH2, …Ϳ. 

Lors de la formation du composé orange, le réactif limitant est le superoxyde présent à une 

concentration de 0,3 mM. En supposant la formation de l͛espğĐe oƌaŶge et sa protonation comme 

étant totales, la concentration finale en FeIII-OOH ne peut excéder cette valeur. DaŶs l͛hǇpothğse de la 

formation du peroxo orange C, le ratio de la réaction 2Fe/O2
●- Ŷ͛est pas ŵodifiĠ Đaƌ l͛oǆǇgğŶe du ligand 

(hydroxoͿoǆo a de foƌtes ĐhaŶĐes d͛ġtƌe appoƌtĠ paƌ la pƌĠseŶĐe de tƌaĐes d͛eau ƌĠsiduelles.  

La quantité de FeIII-OOH après protonation a été estimĠe à Ϭ,ϭϱ ŵM d͛apƌğs la ƋuaŶtifiĐatioŶ du 
spectre RPE de la figure II.30. Par rapport à O2

●-, cela correspond à un taux de conversion de 50 %, ce 

qui montre que cette espèce est encore plus instable que le FeIII-OO- étudié précédemment. La 

stƌuĐtuƌe du peƌoǆo oƌaŶge ƌeste pouƌ l͛iŶstaŶt eŶ suspeŶs. Pouƌ ĐaƌaĐtĠƌiseƌ ĐoŵplğteŵeŶt Đes 
iŶteƌŵĠdiaiƌes, l͛utilisatioŶ d͛autƌes teĐhŶiƋues speĐtƌosĐopiƋues est ŶĠĐessaiƌe ;‘aŵaŶ, Mössbauer). 

 

4.2. FoƌŵatioŶ d͛uŶe espğĐe FeIV-oxo par électrolyse 

Le complexe FeII a été dissous daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile supeƌ seĐ (1,6 mM) en présence de 0,1 M de TBAPF6. 

Pouƌ uŶ ďalaǇage jusƋu͛à +Ϯ V/ECS en oxydation, une vague anodique large et très peu intense est 

observée à +1,7 V/ECS.  
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Figure II.32 : CV du complexe FeII à 1,6 mM dans CH3CN super sec avec 0,1 M de TBAPF6 enregistré à 

une vitesse de 0,1 V.s-1. 

A Đes poteŶtiels il pouƌƌait s͛agiƌ de la ǀague d͛oǆǇdatioŶ du FeIII-OH en FeIV=O. Un mécanisme similaire 

a déjà été décrit par Collins et al.18 La vague anodique est très peu inteŶse Đaƌ l͛oǆǇdatioŶ du FeIII-OH 

à +1,7 V/ECS est limitée par la réaction chimique qui le génère, et donc par la concentration en eau, 

uŶiƋueŵeŶt pƌĠseŶte sous foƌŵe de tƌaĐes loƌs de l͛aĐƋuisitioŶ du CV. 

 

 

 

 

 

Figure II.33 : Schéma du mécanisme de la formation du FeIV=O à partir du complexe FeII.18 

Afin de valider cette hypothèse, deux électrolyses successives ont été réalisées à partir du complexe 

FeII à 0,5 mM dans CH3CN. Pour la première, le potentiel a été fixé à +1,1 V/ECS de façon à oxyder le 

complexe FeII en FeIII. ϴϬ ĠƋuiǀaleŶts d͛eau ;ϭϭ,ϰ µL) ont été ensuite ajoutés pour favoriser la formation 

de l͛espğĐe FeIII-OH. Le potentiel de la deuxième électrolyse a été fixé à +1,85 V/ECS, les deux 

électrolyses ont pu être suivie par spectroscopie UV-visible afin de suivre la conversion du FeII en FeIII 

et de détecter la présence du FeIV=O, l͛eŶseŵďle des aĐƋuisitioŶs oŶt ĠtĠ ƌĠalisĠes sous atŵosphğƌe 
d͛aƌgoŶ. Les résultats obtenus sont présentés sur la figure II.34. 
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Figure II.34 : Suivis par spectroscopie UV-visible des électrolyses successives du FeII (courbe rouge) en 

FeIII (courbe bleue), à +1,1 V/ECS et à +20°C, et de l’ĠleĐtƌolǇse du FeIII en FeIV=O (courbe verte) à +1,85 

V/ECS dans CH3CN eŶ pƌĠseŶĐe de 8Ϭ ĠƋuivaleŶts d’eau et à +Ϭ°C. La ĐoŶĐeŶtƌatioŶ iŶitiale eŶ 

complexe FeII est de 0,5 mM dans CH3CN. 

Sur la figure II.34, loƌs de l͛ĠleĐtrolyse à +1,1 V/ECS, la décroissance de la bande d-d du FeII ;ʄ= ϱϱϬ, ε= 
200 L.mol-1.cm-1Ϳ peƌŵet de suiǀƌe l͛oǆǇdatioŶ du complexe FeII en FeIII, sa conversion complète a été 

oďteŶue apƌğs ϭϴ ŵiŶutes. Loƌs de l͛ĠleĐtƌolǇse à +ϭ,ϴϱ V/ECS, l͛iŶteŶsitĠ de la bande couplée     

TCLM/d-d caractéristique de l͛espğĐe FeIV=O identifiée plus haut (ʄ = ϳϯϬ Ŷŵ et ε = ϯϬ0 L.mol-1.cm-1), 

augmente pour se stabiliser après 96 minutes, à une absorbance de 0,16. Une conversion quantitative 

est obtenue. La spectroscopie UV-ǀisiďle peƌŵet aiŶsi de ĐoŶfiƌŵeƌ la gĠŶĠƌatioŶ d͛uŶe espğĐe FeIV=O 

par électrolyse. 

Loƌs des diffĠƌeŶtes Ġtapes de l͛ĠleĐtƌolǇse, la solutioŶ a ĠtĠ aŶalǇsĠe par CV, les résultats obtenus sont 

présentés sur la figure II.35.  

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.35 : CV expérimentaux des espèces FeII, FeIII et FeIV=O, lors des électrolyses successives du 

complexe FeII à 0,5 mM eŶ pƌĠseŶĐe de 8Ϭ ĠƋuivaleŶts d’eau, dans CH3CN à +20°C (CV rouge et bleu) 

et à +0°C pour le CV vert, avec un balayage de 0,1 V.s-1. 

Les trois CV de la figure II.35, décalés en intensité, mettent en évidence la présence des trois états 

d͛oǆǇdatioŶ suĐĐessifs du Đoŵpleǆe au Đouƌs de l͛ĠleĐtƌolǇse. L͛iŶteŶsitĠ de la ǀague ĐathodiƋue du 
FeIV=O (-8,4 ʅAͿ à +Ϭ,ϴ V/ECS est deuǆ fois plus importante que celles des CV bleu et rouge (-ϰ,Ϯ ʅAͿ, il 
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s͛agit d͛uŶe vague de réduction à deux électrons. Celle-ci est également réversible et le complexe FeII 

est ƌĠgĠŶĠƌĠ au ƌetouƌ eŶ oǆǇdatioŶ. EŶ pƌĠseŶĐe d͛eau, le complexe FeIV obtenu par voie 

électrochimique semble présenter un mécanisme de réduction à deux électrons similaire au complexe 

[FeIV(N4Py)(O)]2+ (-0,13 V/ECS), Đoŵŵe l͛aǀait oďseƌǀĠ Collins et al.18 Le mécanisme pour décrire la 

formation et la réduction du [FeIV(mL5
2)(O)]2+ obtenu électrochimiquement est proposé sur la figure 

II.36. 

  

 

 

 
 

 

Figure II.36 : Schéma du mécanisme proposé pour la formation du FeIV=O à partir du complexe FeII.28 
En revanche, la valeur du potentiel de pic cathodique du FeIV=O généré par électrolyse est très 

différente à celle du FeIV=O obtenu par voie chimique, déterminée précédemment à -0,1 V/ECS. Les 

spectres UV-visibles et les CV correspondants aux deux FeIV=O sont comparés sur le figure II.37 ci-

dessous : 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II.37 : Spectres UV-visibles et CV (à 0,1 V.s-1) des espèces FeIV=O obtenus par voie chimique 

(vert foncé, 1,6 mM en FeIV) et par voie électrochimique (vert clair, 0,5 mM en FeIV). Les CV et les 

spectres UV-visibles ont été enregistrés en parallèle, dans CH3CN à 0°C avec 0,1 M TBAPF6. 

Les bandes d͛absorption de la figure II.37 sont identiques pour les deux FeIV=O. Elles sont toutes les 

deux centrées à 732 nm avec une variation de ε non significative (20 L.mol-1.cm-1) entre les deux 

bandes. En comparant les deux CV, la vague cathodique du FeIV obtenue par voie chimique se situe à 

0,9 V/ECS en-dessous du CV vert clair. D͛autƌe paƌt elle Ŷ͛est pas réversible contrairement à celle du 

FeIV obtenu par voie électrochimique qui redonne du FeII au retour en oxydation.  

Le FeIV obtenu par voie chimique ne semble donc pas suivre le même mécanisme de réduction que 

celui obtenu par voie électrochimique. Le couple FeIV=O/FeII-OH devient ainsi réversible en présence 

d͛eau.  
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Les travaux de Wang et al. ont montré que le potentiel de demi-vague du FeIV=O dépendait 

diƌeĐteŵeŶt du pH du ŵilieu de l͛Ġtude : des ajouts ĐƌoissaŶts d͛aĐide tƌifluoƌoaĐĠtiƋue ;jusƋu͛à ϱ MͿ, 
oŶt peƌŵis d͛augŵeŶteƌ la ǀaleuƌ du poteŶtiel ĐathodiƋue de l͛espğĐe [FeIV(N4Py)(O)]2+ de +1 V 

environ.28 La diminution du pH du milieu augmente la valeur du potentiel de demi-vague du FeIV=O. 

Ceci est en accord avec nos observations et le mécanisme proposé à la figure II.36. La réduction du 

FeIV=O en FeIII-OH ĐoƌƌespoŶd à uŶe Ġtape PCET, ƌeŶdue possiďle eŶ pƌĠseŶĐe d͛eau Ƌui joue le ƌôle 
d͛aĐide. Le FeIII-OH ainsi obtenu est en équilibre avec le FeIII-NCCH3 qui se réduit à ce potentiel et 

pƌoǀoƋue fiŶaleŵeŶt le dĠplaĐeŵeŶt Đoŵplet de l͛ĠƋuiliďƌe et la ƌĠduĐtioŶ ďiĠleĐtƌoŶiƋue oďseƌǀĠe. 
 

5. Conclusion et récapitulatif des caractéristiques électrochimiques des 
différentes espèces étudiées 

A travers cette étude, un grand Ŷoŵďƌe d͛espğĐes dĠƌiǀĠes du Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+ ont été 

caractérisées par différentes techniques spectroscopiques (UV-visible, RPE) et par voltampérométrie 

ĐǇĐliƋue. Il a ĠtĠ dĠŵoŶtƌĠ Ƌu͛aǀeĐ uŶ eǆĐğs d͛eau en présence du FeII daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile, il est possible 

d͛oďteŶiƌ uŶe sigŶatuƌe ĠleĐtƌoĐhiŵiƋue du Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)(H2O)]2+ et de sa forme déprotonée 

[FeII(mL5
2)(OH)]+ après ajout de base. 

A l͛aide d͛oǆǇdaŶts ĐhiŵiƋues et paƌ ĠleĐtƌoĐhiŵie, les espğĐes du FeII ont pu être caractérisées. Parmi 

ces espèces, la formation de deux FeIII-OO- dimères a pu être mise en évidence. Leurs structures restent 

inédites à ce jour et des ĐaƌaĐtĠƌisatioŶs ĐoŵplĠŵeŶtaiƌes à l͛aide d͛autƌes ŵĠthodes 
spectroscopiques (Raman, Mössbauer, EXAFS et XANES) permettraient de déterminer leurs structures 

exactes.  

Deux voies de synthèse différentes, en milieu anhydre ou eŶ pƌĠseŶĐe d͛eau, ont permis d͛aboutir à la 

formation de l͛espğĐe FeIV=O, les deux espğĐes gĠŶĠƌĠes paƌtageŶt le ŵġŵe speĐtƌe d͛aďsoƌptioŶ eŶ 
spectroscopie UV-visible mais pas le même potentiel de réduction apparent. En effet, la réduction de 

cette espèce fait intervenir une étape PCET, faǀoƌisĠe eŶ pƌĠseŶĐe d͛eau.  

Cette étude a permis de mettre en évidence deux nouveaux intermédiaires mais surtout de collecter 

un maximum de caractéristiques cinétiques et thermodynamiques de ces espèces (E°, k°, D,…Ϳ, et cela 

dans le but de faciliteƌ les siŵulatioŶs seƌǀaŶt à Ġtaďliƌ le ŵĠĐaŶisŵe de l͛aĐtiǀatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du 
dioxygène par le complexe [FeII(mL5

2)]2+. L͛eŶseŵďle des doŶŶĠes ƌĠĐoltĠes figuƌeŶt daŶs le tableau 

II.2 présenté ci-après. 
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Tableau II.2 : Récapitulatif des données cinétiques et thermodynamiques obtenues par CV, des 

différentes espèces dérivées du complexe [FeII(mL5
2)]2+ pour une température de +20°C dans CH3CN.

  

Molécules 
Couple 
redox 

Epc  
(V/ECS) 

Epa  
(V/ECS) 

E° 
 (V/ECS) 

k° 
(cm.s-1) 

D 
(cm².s-1) 

 O2/O2
●- -0,97 -0,82 -0,90 0,007 9,4.10-5 

 

FeIII/FeII 0,90 0,99 0,94 0,009 4,0.10-6 

 

FeIII/FeII  0,85  ≈0,009 ≈4,0.10-6 

 

FeIII/FeII  0,66  ≈0,009 ≈4,0.10-6 

 

FeIII/«FeII» -0,22   ≈0,009 ≈4,0.10-6 

 

Condition anhydre 

Voie chimique FeIV/Fex -0,13   

≈0,009 ≈4,0.10-6 
EŶ pƌĠseŶĐe d͛eau 

Voie 

électrochimique 

FeIV=O/FeII 0,79   

FeIV=O/FeIII  1,7  

 

FeIII/«FeII» -0,58   ≈0,009 ≈4,0.10-6 

 

FeIII/«FeII» -0,7   ≈0,009 ≈4,0.10-6 

 

FeIII/«FeII» -1,0   ≈0,009 ≈4,0.10-6 
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Chapitƌe III : Etude ĠleĐtƌoĐhiŵiƋue du ŵĠĐaŶisŵe de 
l͛aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe paƌ le Đoŵpleǆe 

[FeII;ŵLϱϮͿ]Ϯ+ 
 

L͛Ġtude du Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+ et de ses espèces oxydantes au chapitre II a peƌŵis d͛oďteŶiƌ 

un grand nombre de données cinétiques et thermodynamiques, déterminées par voltampérométrie 

ĐǇĐliƋue et à l͛aide du logiĐiel de siŵulatioŶ DigiElĐh. Ces données expérimentales sont primordiales 

dans l͛ĠlaďoƌatioŶ du mécanisme réactionnel de l͛aĐtivatioŶ du dioǆǇgğŶe dont la compréhension 

servira à développer uŶ sǇstğŵe de ĐatalǇse d͛oǆǇdatioŶ ĠleĐtƌo-assistée. 

Le logiciel DigiElch reste avant tout un outil permettant de valider un mécanisme sous réserve de 

s͛appuǇeƌ suƌ des pƌeuves expérimentales, il ne permet en aucun cas de déterminer un mécanisme 

exact à lui seul. DaŶs Đe Đhapitƌe, l͛ĠlaďoƌatioŶ du ŵĠĐaŶisŵe est présentée étape par étape. Pour 

chaque étape du mécanisme, l͛eŶseŵďle des équilibres chimiques et électrochimiques ainsi que les 

données cinétiques et thermodynamiques correspondantes, rentrées sur le logiciel, sont disponibles 

en annexe D.  

La technique électrochimique utilisée pour étudier l͛interaction du complexe avec O2 est la 

voltampérométrie cyclique. Les termes « voltampérométrie cyclique » et « voltampérogramme 

cyclique » seront abrégés « CV » par la suite. De la même façon, l͛ioŶ complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+ 

sera noté plus simplement « FeII », FeII-NCCH3 ou encore [FeII]2+ dans ce chapitre. 

L͛ensemble des CV enregistrés ont été réalisés daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile super sec disponible 

commercialement avec une concentration en sel de fond (TBAPF6) de 0,1 mol.L-1, pour une plage de 

poteŶtiel Ƌui s͛ĠteŶd jusƋu͛à -1,2 V/ECS en réduction. En dessous de -1,2 V/ECS, le superoxyde se 

réduirait en O2
2-, la gĠŶĠƌatioŶ de Đet aŶioŶ à l͛ĠleĐtƌode ĐoŵpliƋuerait foƌteŵeŶt l͛Ġtude. 

 

1. FoƌŵatioŶ de l͛adduit [FeII(mL5
2)(O2)]2+ 

Il a été montré au chapitre II que le complexe FeII est impliqué dans un équilibre de transitions de spin 

à teŵpĠƌatuƌe aŵďiaŶte daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile. Le Đoŵpleǆe Ŷe pouvaŶt iŶteƌagiƌ aveĐ le dioǆǇgğŶe Ƌue 
dans son état haut-spiŶ, il est pƌiŵoƌdial de savoiƌ si l͛adduit FeII-O2 peut se former et dans le meilleur 

des cas, être isolé et/ou caractérisé. 

Le complexe FeII a ĠtĠ dissout daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile à une concentration de 1 mM. La solution a été placée 

dans la cuve UV-visible dans laquelle du dioxygène pur est barboté en continu de façon à garder une 

concentration maximale et contrôlée en dioxygène dissout de 8,1 mM (saturation).1 L͛acquisition des 

spectres UV-visible est réalisée pendant 48 heures. Les résultats sont présentés sur la figure III.1 

;gauĐheͿ. L͛Ġtude a également été suivie par CV (Figure III.1 à dƌoiteͿ. Du dioǆǇgğŶe puƌ et de l͛aiƌ oŶt 
été barbotés daŶs la Đellule d͛ĠleĐtƌoĐhiŵie suƌ uŶe solutioŶ de Đoŵpleǆe à 0,2 mM de façon à 

travailler respectivement avec 40 équivalents (8,1 mM) et 8 équivalents (1,6 mM) de dioxygène par 

rapport au Fer. 
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Figure III.1 : A gauche, suivi par spectroscopie UV-visiďle de l’ĠvolutioŶ de la ďaŶde TCML du 

complexe FeII à ϭ ŵM daŶs l’aĐétonitrile à +20°C, sur  48 heures. A droite, CV en oxydation, du 

complexe FeII à Ϭ,Ϯ ŵM daŶs l’aĐĠtoŶitƌile eŶƌegistƌĠs à Ϭ,ϭ V.s-1 sous argon, air et dioxygène pur. 

PeŶdaŶt la duƌĠe de l͛eǆpĠƌieŶĐe, aucune modification de la bande TCML centrée à 390 Ŷŵ Ŷ͛est 
oďseƌvĠe, il Ŷ͛Ǉ a doŶĐ pas d͛iŶteƌaĐtioŶ évidente du FeII avec O2. 

De la même façon, les résultats en CV ne montrent pas de modification de la vague anodique du couple 

FeIII/FeII (Epa = 0,99 V/ECS) en présence de O2. D͛apƌğs Đes résultats, il ne semble pas Ƌue l͛adduit FeII-

O2 se foƌŵe et s͛aĐĐuŵule daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile.  

Cependant, l͛eŶƌegistƌeŵeŶt des CV avec une vitesse de balayage variable, en présence de 40 

ĠƋuivaleŶts d͛O2 (8,1 mM) par rapport au FeII, indique uŶe ŵodifiĐatioŶ de l͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue pouƌ 
le couple FeIII/FeII (Figure III.2) : 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.2 : A gauche, CV en oxydation du complexe FeII à 0,2 mM dans une solution d’acétonitrile 

super sec saturée en O2 à +20°C, pour différentes vitesses de balayage. Les CV sont normalisés par 

rapport à 0,1 V.s-1. A droite, variation de l’intensité anodique normalisée du couple FeIII/FeII, mesurée 

avec la méthode des tangentes, en fonction de la vitesse de balayage. 

L͛eŶseŵďle des voltampérogrammes cycliques de la figure III.2 ont été normalisés par rapport à une 

vitesse de balayage de 0,1 V.s-1. Si une même espèce est sondée par CV à différentes vitesses de 

ďalaǇage et Ƌu͛elle Ŷ͛est pas iŵpliƋuĠe daŶs uŶ ĠƋuiliďƌe ĐhiŵiƋue, les CV obtenus après normalisation 
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doivent être superposables. Sur la courbe de droite de la figure III.2, une augmentation non linéaire 

de l͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue normalisée est observée lorsque la vitesse de balayage augmente. Elle tend 

vers un palier pour les vitesses les plus élevées indiquant que la concentration en FeII augmente 

progressivement avec la vitesse de balayage pour atteindre une valeur maximale. A Đause d͛uŶe foƌte 
ĐapaĐitĠ faƌadiƋue, il est diffiĐile d͛oďseƌveƌ Đette teŶdaŶĐe diƌeĐteŵeŶt sur les voltampérogrammes.  

Ces observations indiquent Ƌue le Đoŵpleǆe suďit uŶe ŵodifiĐatioŶ loƌsƋu͛il est eŶ pƌĠseŶĐe de 
dioxygène, le schéma mécanistique ci-dessous représente les différents équilibres en jeux.  

 

 

 

 

Pouƌ de faiďles vitesses de ďalaǇages, l͛ĠƋuiliďƌe de la foƌŵatioŶ de l͛adduit FeII-O2 a le temps de 

s͛Ġtaďliƌ et seule la proportion de FeII Ƌui Ŷ͛a pas réagi avec O2 s͛aĐĐuŵule à l͛ĠleĐtƌode et s͛oǆǇde à 
0,99 V/ECS. Pour de plus hautes vitesses de balayage, le dioǆǇgğŶe Ŷ͛a pas le teŵps de suďstituer 

l͛aĐĠtoŶitƌile ĐooƌdiŶĠ au fer. Une quantité plus importante de complexe FeII-NCCH3 peut donc 

s͛oǆǇdeƌ à l͛ĠleĐtƌode et une intensité anodique plus importante est mesurée. Cet effet est également 

tƌğs ŵaƌƋuĠ pouƌ l͛iŶteŶsitĠ ĐathodiƋue, la vague du Đouple FeIII/FeII devient plus réversible pour une 

vitesse de balayage élevée et le FeII Ŷ͛a pas le temps de réagir avec O2. 

L͛adduit FeII-O2 ne possède donc pas de signature électrochimique comprise dans la même gamme de 

potentiel que le couple redox FeIII/FeII du complexe, il ne possède pas non plus de signature 

spectroscopique. Malgré cela, l͛ĠvolutioŶ des CV de la figure III.2 est une preuve directe que le 

complexe FeII est en équilibre avec une autre espèce, il s͛agit de l͛adduit FeII-O2. Cette expérience a été 

ĠgaleŵeŶt ƌĠalisĠe sous aƌgoŶ, les valeuƌs d͛iŶteŶsitĠ oďteŶues soŶt ĐoŵpaƌĠes en annexe C avec 

celles de la figure III.2. L͛oǆǇdatioŶ de Đet adduit Ŷ͛a pas été observée sur la fenêtre électrochimique 

de l͛Ġtude ŵais Ƌu͛eŶ est-il de sa réduction ? 

 

2. ‘ĠduĐtioŶ de l͛adduit FeII-O2  

2.1. Modification de la vague de réduction du dioxygène par le complexe 

[FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+ 

Des ajouts suĐĐessifs d͛uŶe solutioŶ ĐoŶĐeŶtƌĠe de FeII daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile oŶt ĠtĠ ƌĠalisĠs suƌ la solutioŶ 
d͛électrolyte à 1,6 mM en dioxygène, les voltampérogrammes enregistrés en réduction pour 

différentes concentrations en complexe FeII sont présentés sur la figure III.3. 

Dès le premier ajout de complexe (0,25 mM ; 0,16 eq), une modification de la vague de réduction du 

dioxygène est observée (CV grise). Une prévague à -0,70 V/ECS apparait, son intensité augmente 

proportionnellement à la quantité de FeII ajoutĠe daŶs la solutioŶ. Ce ƌĠsultat iŶdiƋue Ƌue l͛espèce 

réduite à ce potentiel est dépendante de la quantité de FeII ajoutĠe, il s͛agit de la ƌĠduĐtioŶ de l͛adduit 
FeII-O2 Đoŵŵe l͛oŶt ŵoŶtƌĠ les tƌavauǆ de SĠgaud et al.2 
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Figure III.3 : CV du dioxygène à 1,6 mM daŶs l’aĐĠtoŶitƌile super sec (CV rouge), et en présence de 

quantités variables de complexe FeII ; CV enregistrés en réduction à 0,1 V.s-1 à +20°C, avec 0,1 M en 

TBAPF6. 

L͛appaƌitioŶ de la pƌĠvague Ŷ͛est pas la seule ŵodifiĐatioŶ oďseƌvĠe suƌ la vague ƌedoǆ du Đouple 

O2/O2
●-. Les intensités anodiques et cathodiques du couple O2/O2

●- sont fortement modifiées en 

présence de quantités croissantes en FeII : l͛iŶteŶsitĠ ĐathodiƋue augŵeŶte aloƌs Ƌue l͛iŶteŶsitĠ 
anodique diminue. L͛iŶteŶsitĠ de la vague de ré-oxydation du superoxyde en dioxygène diminue avec 

l͛augŵeŶtatioŶ de la ƋuaŶtitĠ de FeII, ce qui laisse supposer que le superoxyde réagit avec le complexe.  

Ces observations indiquent que le FeII réagit à la fois avec O2 et O2
●-, une réactivité similaire à celle du 

[FeII(TPEN)]2+ qui devra être validée ultérieurement par les simulations.  

Le fait que l͛iŶteŶsitĠ de la vague de réduction du dioxygène augmente avec des quantités croissantes 

de FeII suggğƌe uŶe possiďle ƌĠgĠŶĠƌatioŶ du dioǆǇgğŶe suite à la ƌĠduĐtioŶ de l͛adduit FeII-O2. 

Ce point sera traité par la suite, loƌs de l͛appƌoĐhe ŵĠĐaŶistiƋue à l͛aide du logiciel DigiElch. 

 

2.2. Comparaison de la prévague entre les complexes [FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+ et 

[FeII(TPEN)]2+ 

Les données thermodynamiques et cinétiques déterminées expérimentalement au chapitre II 

permettent de simplifier fortement les simulations en diminuant le nombre de constantes à proposer 

au logiciel DigiElch pour simuler les voltampérogrammes. Il reste cependant à déterminer les 

constantes relatives aux équilibres ci-dessous : 
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E1 O2  +  e-  =  O2°- E° = -0,89 V/ECS k° = 0,007 cm.s-1 

C1 [FeII
 ]2+

  +  O2  =  [FeII-O2]2+ K1 = ? k+ = ? 

E2 [FeIII
 ]+ +  e-  =  [FeII

 ]2+ E° =  0,94 V/ECS k°= 0,009 cm.s-1 

C2 [FeII
 ]2+

 +  O2°-  =  [FeII-O2°-]+  K2 = ? k+ = ? 

E3 [FeII-O2]2+  + e-  =  [FeII-O2°-]+ E° = -0,64 V/ECS k°= 0,009 cm.s-1 

C3 [FeII-O2°-]+ ==>  FeIII-OO- K = 1.1010  k+ = 1,0.1010 M-1.s-1 

E4 FeIII-OO-  +  e-  ==>  FeII-OO- E°app =  -0,7 V/ECS k° = 0,009 cm.s-1 

 

Tableau III.1 : Equilibres chimiques et électrochimiques rentrés sur DigiElch, basés sur le mécanisme 

proposé par N. Ségaud et al.2 Les grandeurs cinétiques et thermodynamiques expérimentales (non 

soulignées) correspondent à celles du complexe FeII déterminées au chapitre II. 

Les constantes cinétiques et thermodynamiques du complexe FeII et de ses espèces oxydantes Ŷ͛aǇaŶt 
pas été déterminées expérimentalement sont soulignées. L͛iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-peroxo choisi pour 

l͛Ġtude est le ďiŶuĐlĠaiƌe de FeIII à double pont peroxo (intermédiaire vert turquoise caractérisé au 

chapitre II), possédant un potentiel de pic cathodique à -0,7 V/ECS. Il sera nommé par la suite « FeIII-

OO- », le choix de cet intermédiaire peroxo sera discuté plus loin dans ce chapitre. Pour les simulations, 

la valeur des potentiels de réduction Epc des intermédiaires FeIII-OO- et FeIII-OOH seront assimilées à 

des valeurs de potentiels standards apparents : Epc ≈ E°app. Les notations « = » et « ==> » représentent 

respectivement des réactions chimiques équilibrées et irréversibles. 

Le mécanisme correspondant aux équilibres chimiques et électrochimiques du tableau III.1 est 

représenté sur la figure III.5 ci-après. La génération du FeIII-OO- est obtenue par réduction de FeII-O2 à 

-0,64 V/ECS (mécanisme CE) ou par réaction du O2
●- avec le FeII (mécanisme ECͿ. L͛Ġtude du FeIII-OO- 

présenté au chapitre II Ŷ͛a pas peƌŵis d͛oďseƌveƌ de vague aŶodiƋue retour au potentiel de -0,6 V/ECS. 

Les tentatives réalisées pouƌ oďseƌveƌ la ƌĠoǆǇdatioŶ de l͛espğĐe gĠŶĠƌĠe à -0,64 V/ECS ont été vaines. 

Comme proposé par N. Ségaud, l͛hǇpothğse est donc faite ici que les chemins CE ou EC conduisent à 

l͛espğĐe FeII-O2
●- qui est une forme mésomère du FeIII-OO-. L͛ĠvolutioŶ ƌapide du FeII-O2

●- en FeIII-OO- 

s͛aĐĐoŵpagŶaŶt d͛uŶe foƌte réorganisation, eŶ paƌtiĐulieƌ de l͛oƌdƌe de liaisoŶ O-O, expliquerait 

pourquoi la vague du couple FeII-O2/ FeII-O2
●- Ŷ͛est pas ƌĠveƌsiďle. 

 

 

 

 

 

Figure III.5 : Schéma du mécanisme n°1 de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe ďasĠ suƌ les ĠƋuiliďƌes 
chimiques et électrochimiques du tableau III.1 et inspiré des travaux de N. Ségaud.2 
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Une fois formé, le FeIII-OO- se réduit à son tour à un potentiel légèrement plus négatif, à -0,7 V/ECS. 

Les deux réductions successives, du FeII-O2 puis du FeIII-OO-, se produisent au niveau de la prévague 

des CV de la figure III.4. 

Les constantes K1 et k+ du tableau III.1 restent à déterminer, elles permettent également de fixer K2 

et k+ par la présence du schéma carré. Ce jeu de données a pu être déterminé en faisant varier k+ tout 

en gardant K1 fixe et inversement, ces simulations sont représentées sur la figure III.6 :  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.6 : CV simulés basés sur les réactions chimiques et électrochimiques du tableau III.1. A 

gauche, variation de K1 avec k+= 1,0.106 M-1.s-1. A droite, variation de k+ avec K1 = 40. En rouge, CV 

expérimentaux du complexe FeII enregistrés pour un rapport équimolaire O2/FeII (1,6 mM), dans 

CH3CN à +20°C avec un balayage de 0,1 V.s-1. 

En comparant pour chaque jeu de données l͛alluƌe de la prévague expérimentale avec celle des 

simulations, les valeurs des constantes thermodynamiques et cinétiques de l͛iŶteƌaĐtioŶ du complexe 

FeII avec O2 et O2
●- ont pu être déterminées avec une bonne précision :  

 

 

 

Figure III.7 : Equilibres chimiques de la réaction du complexe FeII avec O2 et O2
●-, les constantes 

correspondantes ont été déterminées par simulations. 

Les valeurs des ĐoŶstaŶtes d͛ĠƋuiliďƌes K sont légèrement supérieures à celles du complexe 

[FeII(TPEN)]2+ (K1 = 30, k+ = 1.106 M-1.s-1, K2 = 5.105, k+ = 1.108 M-1.s-1), un résultat attendu, qui montre 

que le complexe FeII est légèrement plus réactif avec le dioxygène et le superoxyde que le 

[FeII(TPEN)]2+.  

En injectant les équilibres chimiques et électrochimiques du tableau III.1 et les nouvelles constantes 

déterminées précédemment dans le logiciel de simulations, un premier CV simulé a pu être obtenu, 

les résultats sont présentés sur la figure III.8. 

                                                           
 La valeur du potentiel de réduction du FeII-O2 à -Ϭ,ϲϰ V/ECS a ĠtĠ oďteŶue eŶ ajustaŶt Đette valeuƌ à l͛aide du 
logiciel. Elle est également modulée par la valeur de K1 déterminée ci-dessus. 
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simulations. Le FeII-OOH gĠŶĠƌĠ à l͛ĠleĐtƌode peut ġtƌe oďteŶu paƌ deuǆ ĐheŵiŶs ŵĠĐaŶistiƋues 
différents, soit un mécanisme EC (réduction et protonation) soit un mécanisme CE (protonation puis 

réduction). La valeur du potentiel cathodique du couple FeIII-OOH/FeII-OOH a été déterminée 

expérimentalement au chapitre II (Epc ≈ E°app = -0,2 V/ECS). 

Pour chaque simulation, la pƌĠseŶĐe d͛eau est dĠsoƌŵais pƌise eŶ Đoŵpte à uŶe ĐoŶĐeŶtƌatioŶ fixée à 

2 mM, son coefficient de diffusion est de 1,0.10-5 cm².s-1. 

La siŵulatioŶ oďteŶue à l͛aide du mécanisme n°2 est présentée sur la figure III.10 ci-après : 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.10 : CV simulés basés sur le mécanisme n°1 et le mécanisme n°2. En rouge, CV expérimental 

du complexe FeII pour un rapport O2/FeII de 1/1 (1,6 mM), dans CH3CN à +20°C avec un balayage de 

0,1 V.s-1. 

Les simulations obtenues à l͛aide du mécanisme n°1 ou n°2 sont identiques. Les équilibres acido-

basiques étant rapides, les constantes rentrées dans le logiciel ont été choisies élevées. Elles sont 

dépendantes les unes des autres de par la présence des schémas carrés et quelle que soient les valeurs 

de K5 proposées, le logiciel fixera toujours celle de K4 à une valeur inférieure. Les équilibres chimiques 

en jeu et les valeurs choisies pour ces constantes, apƌğs optiŵisatioŶ à l͛aide du logiĐiel DigiElĐh, sont 

présentés sur la figure III.11 :  

 

 

 

Figure III.11 : Schéma des équilibres acido-basiques Fe-OOH/Fe-OO-. 

Ces valeurs des constantes sont assez intuitives car le FeII-OO-, plus riche en électrons, est une base 

plus forte que le FeIII-OO-. Cependant, le mécanisme CE doit aussi être pris en compte car le FeIII-OOH 

formé se réduit plus facilement (Epc = -0,2 V/ECS) que le FeIII-OO- (Epc = -0,7 V/ECS) ce qui favorise la 

première étape de protonation du FeIII-peroxo au détriment de sa réduction. Il est donc difficile de 

savoir quel est le chemin prépondérant. 
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contraire plus probable d͛apƌğs les siŵulatioŶs (CV rose), même si elle ne suffit pas à reproduire 

l͛intensité cathodique observée. Il est donc nécessaire de valider expérimentalement la réaction de 

dismutation du FeII-peroxo. 

L͛espğĐe FeII-OO- est une espèce instable Ƌui Ŷ͛a pas ĠtĠ ĐaƌaĐtĠƌisĠe, Ŷi isolĠe. Pour étayer l͛hǇpothğse 
de sa dismutation, l͛idĠe a ĠtĠ de paƌtiƌ du FeIII-OO- et d͛ajouter un réducteur chimique à 1 électron, 

de façon à former in-situ le FeII-OO-. Cette réduction contrôlée a été suivie par UV-visible et par 

spectroscopie RPE, afin de détecter la présence de dioxygène.3 

Le réducteur chimique choisi est le cobaltocène, il présente uŶ poteŶtiel staŶdaƌd daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile 
en présence de TBAPF6 de -1,51 V/ECS.4 Cette espèce est donc suffisamment réductrice pour réduire 

le FeIII-OO- en FeII-OO- (Epc = -0,7 V/ECS). Le solvant choisi est le butyronitrile afin de pouvoir travailler 

à des températures inférieures à -45°C (-70°C), ces espèces étant très instables. A ces températures, le 

pƌoduit d͛oǆǇdatioŶ du cobaltocène, le cobaltocénium, précipite avec les ions -PF6 dans le milieu. Pour 

s͛en affranchir, deux équivalents de tetrakis(pentafluorophenyle)borate de potassium (KBArF) doivent 

être utilisés afin de rendre le ŵilieu de l͛Ġtude plus dissociant. 

La solution de FeIII-OOH refroidie à -70°C a été préparée selon le mode opératoire décrit 

précédemment au chapitre II. L͛eŶseŵďle de l͛eǆpĠƌieŶĐe a ĠtĠ ƌĠalisĠe sous fluǆ d͛aƌgoŶ et le FeIII-

OO- a été obtenu par déprotonation du FeIII-OOH à l͛aide de tƌois ĠƋuivaleŶts de tBuOK. Un suivi par 

spectroscopie UV-visible couplé à des prélèvements pour la spectroscopie RPE a permis de déterminer 

la concentration en FeIII-OOH initialement présent dans la cellule et de suivre la conversion du FeIII-

OOH en FeIII-OO-. Les spectres UV-visible et RPE sont présentés sur la figure III.14 ci-dessous : 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.14 : Spectres UV-visibles (à gauche) et RPE (à droite) des espèces FeIII-OOH en FeIII-OO- 

(enregistrés respectivement à 80 K et à 10 K en bande X) à -70°C dans le butyronitrile en présence de 

deux équivalents de KBArF par rapport au Fer. 

Les spectres UV-visibles et RPE permettent de déduire une concentration initiale en FeIII-OOH de 0,62 

mM (ε = 1000 L.mol-1.cm-1), le FeIII-OO- binucléaire est silencieux en RPE et sa formation est supposée 

totale ([FeIII-OO-] = 0,31 mM). Les spectres UV-visibles enregistrés après chaque ajout de cobaltocène 

sur le FeIII-OO- ainsi que les spectres RPE des prélèvements correspondants sont présentés sur la figure 

III.15. 
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Figure III.15 : (A gauche) Suivi par spectroscopie UV-visible de la réduction du FeIII-OO- loƌs d’ajouts 
croissants de cobaltocène à -70°C dans le butyronitrile. (A droite) Spectres RPE des prélèvements 

correspondants enregistrés à 10 K en bande X (mode parallèle). 

Dğs l͛ajout de ĐoďaltoĐğŶe, l͛espğĐe FeIII-OO- est consommée, l͛iŶteŶsitĠ de sa bande TCLM à 830 nm 

diminue. Il est ŶĠĐessaiƌe d͛ajouteƌ plusieuƌs ĠƋuivaleŶts de ĐoďaltoĐğŶe pouƌ ƌĠduiƌe eŶtiğƌeŵeŶt le 
FeIII-OO-. Le spectre RPE eŶƌegistƌĠ avaŶt l͛ajout de ĐoďaltoĐğŶe pƌĠseŶte un signal caractéristique du 

dioxygène solide de faible intensité.5 Lors des ajouts croissants de cobaltocène, aucune modification 

du speĐtƌe du dioǆǇgğŶe Ŷ͛est oďseƌvĠe, la quantité de dioxygène reste donc constante. Ainsi, la 

réduction du FeIII-OO- en FeII-OO- ne libère pas de dioxygène, l͛eǆpĠƌieŶĐe ƌĠalisĠe permet de réfuter 

l͛hǇpothğse de la disŵutatioŶ du FeII-OO-.  

Les réactions de dismutation des espèces FeIII-OO- et du FeII-OO- ne se produisent pas et ne peuvent 

doŶĐ pas eǆpliƋueƌ l͛augŵeŶtatioŶ de l͛iŶteŶsitĠ ĐathodiƋue de la vague du dioǆǇgğŶe. 

b) Dismutation de l’espğce FeII-OOH et formation de O2 à l’Ġlectrode 

Le FeII-OOH est uŶe espğĐe Ƌui Ŷ͛a jamais été isolée ni caractérisée par aucune technique 

électrochimique ou spectroscopique. Sa dismutation pourrait conduire à la génération de O2 selon la 

réaction : 

 

Pour vérifier cette hypothèse, 1,2 équivalents de cobaltocène ont été ajoutés sur une solution de FeIII-

OOH à 0,16 mM dans le butyronitrile, à -ϳϬ°C et eŶ pƌĠseŶĐe de Ϯ ĠƋuivaleŶts de KBAƌF. L͛eŶseŵďle 
de l͛Ġtude a ĠtĠ ƌĠalisĠe sous aƌgoŶ, des pƌĠlğveŵeŶts oŶt ĠtĠ ƌĠalisĠs pouƌ suivƌe paƌ ‘PE l͛ĠvolutioŶ 
de la quantité de dioxygène généré lors de la réduction du FeIII-OOH. Les résultats sont présentés sur 

la figure III.16. 
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Figure III.16 : Suivi  par spectroscopie UV-visible (à gauche) et RPE (à droite en mode parallèle, bande 

X à 10 K) de la réduction du FeIII-OOH avec 1,2 équivalents de cobaltocène, à -70°C dans le 

butyronitrile avec 2 équivalents de KBArF. 

Sur la figure III.16, dğs l͛ajout de ĐoďaltoĐğŶe, la ďaŶde de TCML à 536 nm du FeIII-OOH diminue pour 

se stabiliser après 11 minutes. Lors de la réduction du FeIII-OOH, les spectres RPE indiquent que la 

concentration en dioxygène augmente. Un décalage notable est observé entre la diminution de 

l͛aďsoƌďaŶĐe et l͛augŵeŶtatioŶ du sigŶal du dioǆǇgğŶe paƌ ‘PE. Cette oďseƌvatioŶ suggğƌe d͛uŶe paƌt 
Ƌue l͛espğĐe FeII-OOH Ŷe possğde pas de sigŶatuƌe speĐtƌale et d͛autƌe paƌt que la dismutation 

observée est lente Đaƌ il s͛agit d͛uŶe ƌĠaĐtioŶ ďiŵolĠĐulaiƌe à ďasse teŵpĠƌatuƌe eŶtƌe les deuǆ espğĐes 
FeII-OOH. Les prélèvements effectués pour la spectroscopie RPE ne permettent pas de quantifier la 

concentration de dioxygène mais donnent une indication de la quantité relative d͛O2 formée lors de 

l͛avaŶĐeŵeŶt de la ƌĠduĐtioŶ du FeIII-OOH. Les prélèvements réalisés ont été enregistrés dans les 

mêmes conditions.  

Le dioxygène dissout, présent dans les deux prélèvements RPE a ensuite été éliminé par une méthode 

de « freeze-pump » daŶs le ďut d͛ideŶtifieƌ la pƌĠseŶĐe du FeII-OH à caractère a priori haut-spin. 

Malheureusement, aucun signal correspondant à une espèce FeII haut-spiŶ Ŷ͛a ĠtĠ dĠteĐtĠ paƌ ‘PE. 
Cependant, les travaux de Hendrich et al. ont montré que les paramètres de symétrie E et D de l͛espğĐe 
FeII haut-spin doivent posséder une valeur bien spécifique pour que le complexe puisse être 

caractérisée par RPE.6 L͛absence de signal RPE correspondant à un FeII haut-spin ne peut donc pas 

exclure la présence de FeII-OH dans les deux prélèvements réalisés pour la RPE.  

Ces oďseƌvatioŶs valideŶt l͛hǇpothğse de la disŵutatioŶ de l͛espğĐe FeII-OOH avec libération de O2.   

La dismutation du FeII-OOH a ĠgaleŵeŶt ĠtĠ ŵis eŶ ĠvideŶĐe paƌ CV. ϭϳ ŵL d͛uŶe solutioŶ de FeIII-OOH 

à 0,15 mM dans le butyronitrile et 0,2 M de TBAPF6 ont été placés dans la cellule de spectro-

électrochimie. Le CV a été enregistré en réduction à -70 °C sous atŵosphğƌe d͛aƌgoŶ ;Figure III.17). 
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Figure III.17 : CV du FeIII-OOH à 0,15 mM dans le butyronitrile à -70 °C en présence de 0,2 M de 

TBAPF6 sous argon. 

Le CV de la figure III.17 enregistré en réduction, illustre parfaitement la réaction de dismutation du 

FeII-OOH. Après la réduction du FeIII-OOH à -0,2 V/ECS, le FeII-OOH se dismute pour libérer du dioxygène 

à l’ĠleĐtƌode. L’eŶseŵďle des aĐƋuisitioŶs aǇaŶt ĠtĠ ƌĠalisĠes sous aƌgoŶ, l’oǆǇgğŶe se ƌĠduisaŶt à             
-0,94 V/ECS provient donc exclusivement de la réaction de dismutation. La diminution du potentiel 

cathodique du dioxygène de 0,04 V/ECS (cf tableau II.2 du chapitre II) s’eǆpliƋue paƌ l’acquisition du 

CV de la figure III.17 à basse température (E=f(T), équation de Nernst). Par analogie, la vague anodique 

de faible intensité à +0,62 V/ECS peut ġtƌe attƌiďuĠe à l’oǆǇdatioŶ de l’espğĐe FeII-OH. Elle avait été 

déterminée précédemment au chapitre II à +20°C à Epa = +0,66 V/ECS (Figure II.13). La simulation du 

CV de la figure III.17 est disponible en annexe D. 

La formation de dioxygène lors de la réduction du FeIII-OOH a également pu être mise en évidence à 

l’aide d’uŶe soŶde à fluoƌesĐeŶĐe. Ϯ ŵL d’uŶe solutioŶ de FeIII-OOH à 1,34 mM dans le butyronitrile a 

été ajouté dans une cellule de 23,9 ŵL ĐoŶstituĠe d’uŶe douďle paƌoi peƌŵettaŶt soŶ ŵaiŶtieŶ à -70°C. 

La Đellule est suƌŵoŶtĠe d’uŶ septuŵ assuƌaŶt l’ĠtaŶĐhéité du montage (Annexe B, Figure B.5). La 

sonde à fluorescence possède à son extrémité une aiguille pouvant traverser la paroi du septum. Après 

avoiƌ suppƌiŵĠ toutes tƌaĐes de dioǆǇgğŶe paƌ ďaƌďotage d’aƌgoŶ, ϭ ĠƋuivaleŶt de réducteur 

monoélectronique, le décaméthylferrocène (FeCp2*), a été ajouté au complexe FeIII-OOH dans le 

butyronitrile. Ce réducteur chimique possède un potentiel standard daŶs l’acétonitrile (E°= -0,26 

V/ECS)4 suffisamment négatif pour réduire le FeIII-OOH (Epc ≈ -0,2 V/ECS) et suffisamment élevé pour 

ne pas réduire le dioxygène formé en superoxyde (E°(O2/O2
●-) = -0,9 V/ECS). Les résultats obtenus sont 

présentés sur la figure III.18.  
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Figure III.18 : Mise en évidence de la formation de dioxygène après ajout de 1 équivalent de FeCp2* 

sur une solution de FeIII-OOH à 1,34 mM dans le butyronitrile à -70°C. 

La sonde étant sensible aux solvants organiques, le dioxygène est détecté depuis le volume mort de la 

cellule et non dans la solution. Une photographie du montage utilisé est présentée en annexe B. Sur 

la figure III.18, l͛uŶitĠ de l͛aǆe des oƌdoŶŶĠes, exprimée en µs, représente la duƌĠe de vie de l͛Ġtat 
excité du chromophore. Cet état excité triplet interagit avec O2. Par conséquent, la durée de vie est 

d͛autaŶt plus Đouƌte Ƌue la ĐoŶĐeŶtƌatioŶ eŶ dioǆǇgğŶe est gƌaŶde. Après avoir stabilisé la valeur de τ 

paƌ ďaƌďotage d͛aƌgoŶ, 108 µL de FeCp2* à 0,025 mol.L-1 dans le butyronitrile ont été ajoutés sur la 

solution de FeIII-OOH provoquant la diminution de la valeur de τ iŶdiƋuaŶt uŶe liďĠƌatioŶ de dioǆǇgğŶe 
daŶs le voluŵe ŵoƌt de la Đellule. Apƌğs ϭϱ ŵiŶutes, de l͛aiƌ a ĠtĠ ďaƌďotĠ daŶs la solutioŶ, pƌovoƋuaŶt 
une diminution conséquente de la valeuƌ de τ. Pour le moment, il Ŷ͛a pas ĠtĠ possiďle de ƋuaŶtifier la 

quantité de dioxygène formé. Malgré cela, ces résultats permettent de démontrer que la réduction du 

FeIII-OOH libère du dioxygène. L͛ĠƋuatioŶ de disŵutatioŶ du FeII-OOH a été rajoutée au mécanisme 

n°2. Le mécanisme n°3 qui en résulte est présenté sur la figure III.19.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.19 : Schéma du mécanisme n° 3. (cf tableaux D.3 en annexe D) 
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La réaction de dismutation du FeII-OOH a été rajoutée dans le logiciel de simulation, les CV simulés à 

l͛aide de Đe Ŷouveau ŵĠĐaŶisŵe ;mécanisme n°3), sont présentés sur la figure III.20 ci-dessous : 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.20 : CV simulés basés sur le mécanisme n°2 et le mécanisme n°3 incluant la réaction de 

dismutation du FeII-OOH. En rouge, CV expérimental du complexe FeII enregistré pour un rapport 

équimolaire O2/FeII (1,6 mM), dans CH3CN à +20°C avec un balayage de 0,1 V.s-1. 

Ainsi, le dioxygène initialement capté par le FeII loƌs de la foƌŵatioŶ de l͛adduit FeII-O2 est donc 

régénéré suite à la dismutation du FeII-OOH. Cela iŵpliƋue doŶĐ Ƌue l͛espğĐe FeII-O2 est réduite à 

l͛ĠleĐtƌode pouƌ doŶŶeƌ uŶ iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-OO- (ou que ce dernier est obtenu par réaction entre FeII 

et O2
●-Ϳ et ĐoŶfiƌŵe aussi la pƌĠseŶĐe d͛eau ƌĠsiduelle daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile « extra dry ». A ces potentiels 

très bas, O2 est immédiatemeŶt ƌĠduit, eŶtƌaiŶaŶt l͛augŵeŶtatioŶ de l͛iŶteŶsitĠ de la vague ĐathodiƋue 
du couple O2/O2

●-. Cet effet est observable sur le CV simulé mauve de la figure III.20.  

Lors du balayage retour, entre le mécanisme n°2 et le mécanisme n°3, la vague d͛oǆǇdatioŶ du 
superoxyde en dioxygène est plus intense sur le CV mauve. En effet le dioxygène généré après la 

réduction du FeIII-OOH est réduit en superoxyde entrainant une concentration locale en O2
●- supérieure 

au cas du mécanisme n°2. Il est doŶĐ ĠvideŶt d͛oďseƌveƌ uŶ ĐouƌaŶt aŶodiƋue du Đouple O2/O2
●- plus 

intense au retour en oxydation.  

La réaction de dismutation du FeII-OOH a pu être validée expérimentalement et par simulations, le 

nouveau mécanisme considéré (mécanisme n°3) peut donc être validé. 

c) Le superoxyde, une espèce réductrice 

Sur la figure III.20, en comparant la partie cathodique de la vague du dioxygène du CV simulé mauve 

et du CV expérimental, uŶ ĠĐaƌt sigŶifiĐatif d͛iŶteŶsitĠ peƌsiste, et Đela malgré la prise en compte de la 

dismutation du FeII-OOH. Cette observation laisse supposer qu͛uŶe ƋuaŶtitĠ supplĠŵeŶtaiƌe de 
dioxygène est libérée.  

La figure III.21 doŶŶe uŶe vue d͛eŶseŵďle des poteŶtiels de pics cathodiques des différentes espèces 

iŵpliƋuĠes daŶs le ŵĠĐaŶisŵe de l͛aĐtivatioŶ du dioǆǇgğŶe.  
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Figure III.21 : Diagramme de prédominance de différentes espèces impliquées dans le mécanisme 

n°3, les valeurs de potentiels correspondent aux potentiels de pics cathodiques des espèces. 

Le supeƌoǆǇde ĠtaŶt l͛espğĐe la plus ƌĠduĐtƌiĐe de toutes, il est possiďle Ƌu͛il ƌĠduise uŶe autƌe espğĐe 
et s͛oǆǇde à soŶ touƌ eŶ dioǆǇgğŶe. Cette ƌĠaĐtioŶ ƌedoǆ Ŷ͛auƌait pas lieu diƌeĐteŵeŶt à la suƌfaĐe de 
l͛ĠleĐtƌode ŵais à soŶ voisiŶage. 

A l͛aide des siŵulatioŶs ďasĠes suƌ le mécanisme n°3, il est possible de connaitre le profil de 

concentration des espèces au voisiŶage de l͛ĠleĐtƌode en fonction du potentiel balayé. Les profils de 

concentration des espèces FeIII-OOH et FeII-OOH pouvant être réduites par le superoxyde sont 

présentées sur la figure III.22, ils ont été tracés pour un potentiel fixé à -1,1 V/ECS :  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.22 : Profils de concentration des espèces O2
●-, FeIII-OO- et FeIII-OOH en fonction de la distance 

à l’ĠleĐtƌode à -1,1 V/ECS en réduction. Les simulations sont basées sur le mécanisme n°3. 

Aux alentours de -1,1 V/ECS, le FeIII-OOH et le FeIII-OO- présents au voisiŶage de l͛ĠleĐtƌode, peuvent 

être réduits par le superoxyde, iŵpliƋuaŶt l͛augŵeŶtatioŶ de l͛iŶteŶsitĠ cathodique observée 

expérimentalement. Le mécanisme n°4 proposé sur la figure III.23 ci-après prend en compte ces 

réactions supplémentaires avec les valeurs des constantes cinétiques et thermodynamiques 

optiŵisĠes à l͛aide de DigiElĐh.  
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Figure III.23 : Schéma du mécanisme n°4 (cf tableaux D.4 en annexe D). 

Sur la figure III.24 ci-dessous, le CV simulé basé sur le mécanisme n°4 a été superposé au CV simulé du 

mécanisme n°3 et au CV expérimental. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.24 : CV simulés à l’aide du mécanisme n°3 et du mécanisme n°4. En rouge, CV expérimental 

du complexe FeII pour un rapport équimolaire O2/FeII (1,6 mM), dans CH3CN à +20°C pour une vitesse 

de  balayage de 0,1 V.s-1. 

Comme le montre la figure III.24, Đes deuǆ Ŷouvelles ƌĠaĐtioŶs oŶt peƌŵis d͛aŵĠlioƌeƌ de ŵaŶiğƌe 
sigŶifiĐative l͛alluƌe des CV siŵulĠs. Le superoxyde foƌŵĠ à l͛ĠleĐtƌode, diffusant environ vingt fois plus 

vite que les espèces du Fer, s͛oǆǇde eŶ O2 après avoir réduit les espèces FeIII-OO- et FeIII-OOH au 

voisiŶage de l͛ĠleĐtƌode. Le FeII-OO- étant en équilibre acido-basique avec le FeII-OOH, ce dernier se 

dismute ensuite instantanément pour libérer à nouveau du dioxygène, qui se réduit à son tour pour 

former O2
●-. Cette boucle catalytique se traduit par une augŵeŶtatioŶ de l͛iŶteŶsitĠ cathodique du 

couple O2/O2
●-, l͛effet est oďseƌvaďle à partir de -0,95 V/ECS. La vague retour est également plus 
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« incurvée » lors de la ré-oxydation du superoxyde en O2, reproduisant plus fidèlement l͛alluƌe du CV 
expérimental. 

D͛apƌğs le pƌofil de ĐoŶĐeŶtƌatioŶ de la figure III.22, la concentration en FeIII-OOH au voisinage de 

l͛ĠleĐtƌode est faible. Sa contributioŶ daŶs l͛augŵeŶtatioŶ de l͛iŶteŶsitĠ ĐathodiƋue est ŵoiŶdƌe. Il est 

possiďle d͛affiƌŵeƌ Ƌue le superoxyde réagit majoritairement avec le FeIII-OO- même si ce dernier 

possède un potentiel cathodique plus bas que le FeIII-OOH.  

A l͛aide des siŵulatioŶs, ĐouplĠes à des preuves expérimentales, un mécanisme a pu être validé pour 

l͛aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe paƌ le Đoŵpleǆe FeII. Ce dernier a subit un grand nombre de 

modifications, il est également nécessaire de vérifier si le ŵĠĐaŶisŵe pƌoposĠ pouƌ la ƌĠduĐtioŶ Ŷ͛est 
pas en contradiction avec les CV expérimentaux enregistrés lors du retour en oxydation. 

 

3. Etude du ƌetouƌ de la ƌĠduĐtioŶ de l͛adduit FeII-O2 et pƌopositioŶ d͛uŶ 
mécanisme global 

DaŶs l͛optiƋue de dĠveloppeƌ des systèmes catalytiques, il est indispensable de sonder le complexe 

afiŶ d͛ideŶtifieƌ Ƌuelles ŵodifiĐatioŶs il a pu suďiƌ au ƌetouƌ de l͛aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe. 

Sur la figure III.25 sont présentés deux CV expérimentaux de la vague redox du couple FeIII/FeII du 

complexe FeII : le CV rouge a ĠtĠ eŶƌegistƌĠ au ƌetouƌ de l͛aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe, 
l͛acquisition du CV noir a démarré directement en oxydation. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.25 : En rouge, CV du complexe FeII au ƌetouƌ de l’aĐtivation réductrice du dioxygène, en noir, 

CV du complexe en oxydation, pour un rapport équimolaire FeII/O2 (1,6 mM) dans CH3CN à +20°C à 

une vitesse de balayage de 0,1 V.s-1. 

Une différence d͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue et ĐathodiƋue notable est observée sur les voltampérogrammes 

pour la vague redox du couple FeIII/FeII. Sur le CV rouge, la quantité de FeII pƌĠseŶte à l͛ĠleĐtƌode à 

+0,99 V/ECS est moins importante que sur le CV noir. Au retouƌ de l͛aĐtivatioŶ réductrice du dioxygène, 

de nouvelles espèces apparaissent également sous une vague large entre +0,6 et +0,8 V/ECS. Pour ces 

valeurs de poteŶtiels, il peut s͛agiƌ des vagues d͛oǆǇdoƌĠduĐtioŶ des Đouples FeIII/FeII des espèces 

[FeII(mL5
2)(OH)]+

 et [FeII(mL5
2)(OH2)]2+ déterminées précédemment au chapitre II. Cette proposition est 

en accord avec le mécanisme n°4 pour lequel FeII-OH est l͛espğĐe fiŶale. Il reste cependant à 
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déterminer si les espèces FeII-OH, FeII-OH2 et FeII-NCCH3 sont indépendantes ou peuvent être en 

équilibre entre elles. 

 

3.1. Equilibres FeII-OH / FeII-OH2 / FeII-NCCH3 

Le mécanisme n°4 a peƌŵis de ŵettƌe eŶ ĠvideŶĐe la foƌŵatioŶ de l͛espğĐe FeII-OH provenant de la 

dismutation du FeII-OOH. D͛apƌğs le mécanisme proposé, après réaction du FeII avec O2 et O2
●-, le FeII-

OH ƌeste l͛espğĐe ŵajoƌitaiƌe à l͛ĠleĐtƌode. AiŶsi, suƌ le CV ƌouge de la figure III.25, seule la vague redox 

du couple FeIII-OH/FeII-OH devrait être observée, Đe Ƌui Ŷ͛est pas le Đas. Il reste donc à déterminer la 

provenance de ces différentes espèces et savoir si le FeII diffuse de la solutioŶ veƌs l͛ĠleĐtƌode ou ďieŶ 
s͛il provient d͛un équilibre chimique à partir du FeII-OH.  

A l͛aide des profils de concentration basés sur le mécanisme n°4, il est possible de déterminer si le 

complexe de FeII rediffuse à l͛ĠleĐtƌode au ƌetouƌ de l͛aĐtivation réductrice du dioxygène. Pour cela, le 

potentiel a été fixé à +0,94 V/ECS. Il correspond au potentiel Eo du couple FeIII-NCCH3/FeII-NCCH3 (cf 

figure III.25), les résultats des simulations sont présentés sur la figure III.26.  

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.26 : Profils de concentration du complexe FeII à +0,94 V/ECS, au retour de l’aĐtivatioŶ 
réductrice du dioxygène, pour différentes vitesses de balayage, en fonction de la distance à 

l’ĠleĐtƌode.  

Sur la figure III.26, pour un potentiel de +0,94 V/ECS, au retouƌ de l͛aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe, 
la concentration en complexe FeII est pratiquement nulle à l͛ĠleĐtƌode, et cela pour différentes vitesses 

de balayage. Les profils de concentration basés sur le mécanisme n°4 sont en contradiction avec le CV 

rouge de la figure III.25 car à +0,94 V/ECS, la concentration en FeII à l͛ĠleĐtƌode devƌait ġtƌe Ġgale à la 
moitié de sa concentration totale.7 

Ces résultats peƌŵetteŶt d͛affiƌŵeƌ que le complexe FeII n͛a pas le temps de diffuser de la solution vers 

l͛ĠleĐtƌode au retour de l͛aĐtivatioŶ du dioǆǇgğŶe et cela pour différentes vitesses de balayage. La 

vague redox du complexe FeII observée est donc issue de l͛espğĐe FeII-OH par substitution du ligand 

eǆogğŶe paƌ l͛aĐĠtoŶitƌile. 

La largeur et la forme des vagues anodiques associées aux processus FeII→FeIII (figure III.25) indiquent 

la présence de plusieurs complexes, FeII-OH, FeII-OH2 et FeII-NCCH3, en équilibre acido-basique et/ou 

chimique les uns avec les autres. Ces équilibres sont représentés sur la figure III.27. 
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Figure III.27 : Equilibres chimiques proposés pour expliquer la régénération du complexe FeII dans la 

couche de diffusion, au retour de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe. 

Le ligand hydroxo peut être protoné afin de former un ligand aqua, beaucoup plus labile, qui peut être 

eŶsuite eŶ ĠƋuiliďƌe aveĐ l͛aĐĠtoŶitƌile. Ce tǇpe d͛ĠƋuiliďƌe eŶtƌe deuǆ ligaŶds eǆogğŶes de tǇpe aqua 

et acétonitrile a dĠjà ĠtĠ pƌoposĠ daŶs la littĠƌatuƌe paƌ l͛ĠƋuipe de L. Que.8 

Il est doŶĐ ŶĠĐessaiƌe d͛iŶĐluƌe Đes équilibres dans le mécanisme afin de reproduire les CV 

expérimentaux pouƌ le ƌetouƌ de l͛aĐtivatioŶ du dioǆǇgğŶe. En revanche, pour limiter le nombre de 

paramètres dans les simulations, les espèces FeII-OH et FeII-OH2 seront volontairement confondues par 

la suite et désignées dans les simulations sous la forme globale FeII-OH (couple FeIII-OH/FeII-OH). Il est 

à noter que le logiciel DigiElch impose la valeur du potentiel du couple FeIII-OH/FeII-OH à                                 

E° = 0,81 V/ECS. (cf tableaux D.5 en annexe D). Cette valeur de E° a été imposée car elle est dépendante 

des autres potentiels rentrés préalablement et des différents équilibres des schémas carrés impliquant 

les espèces FeII-OH et FeIII-OH, FeII-NCCH3 et FeIII-NCCH3. 

Il est important de préciser que le mécanisme proposé tient compte de toutes les réactions alors que 

celui rentré dans le logiciel est phénoménologique et ne représente pas la totalité des différents 

pƌoĐessus se pƌoduisaŶt à l͛ĠleĐtƌode. L͛eŶseŵďle des équilibres chimiques et électrochimiques 

rentrés dans le logiciel ainsi que les constantes correspondantes figurent dans les tableaux D.5 en 

annexe D. 

Le nouveau mécanisme proposé (mécanisme n°5) est présenté sur la figure III.28, les espğĐes Ƌui Ŷ͛oŶt 
pas été caractérisées y figurent en rouge. 
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Les CV expérimentaux enregistrés avec des quantités variables de FeII, au ƌetouƌ de l͛aĐtivatioŶ 
réductrice du dioxygène, sont également comparés aux CV simulés sur la figure III.31.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.31 : A gauĐhe, CV eǆpĠƌiŵeŶtauǆ pouƌ diffĠƌeŶts ƌappoƌts stœĐhioŵĠtƌiƋues O2/FeII (6,4 ; 

3,2 ; 2,1 ; 1,6 ; 0,8) avec [O2] = 1,6 mM dans CH3CN à +20°C pour une vitesse de 0,1 V.s-1. A droite, CV 

simulés correspondants, basés sur le mécanisme n°5. Les CV sont enregistrés au retour de l’aĐtivatioŶ 
réductrice du dioxygène.  

Expérimentalement et par simulation, l͛iŶteŶsitĠ de la vague anodique à +0,99 V/ECS du couple FeIII-

NCCH3/FeII-NCCH3 augmente lors des ajouts croissants de FeII. Lorsque le complexe est en excès par 

ƌappoƌt au dioǆǇgğŶe, l͛iŶteŶsitĠ de la vague du Đouple FeIII-NCCH3/FeII-NCCH3 est maximale, elle 

seŵďle ĠgaleŵeŶt plus ƌĠveƌsiďle. Suƌ l͛eŶseŵďle des CV, son intensité reste plus intense que sur les 

simulations.  

Sur les CV expérimentaux, une perte de réversibilité de la vague de réduction du FeIII-NCCH3 en FeII-

NCCH3 indique Ƌu͛uŶe petite partie du FeIII-NCCH3 générée Ŷ͛est pas ƌĠduite en FeII-NCCH3. Cet effet 

est davantage visible pour de faibles concentrations en FeII. Ceci peut être attribué à un mécanisme 

EC, provoquant la transformation du complexe FeIII-NCCH3 gĠŶĠƌĠ à l͛ĠleĐtƌode, eŶ espğĐe FeIII-OH 

et/ou FeIII-(OH)2.  

Si l͛alluƌe gloďale des processus anodiques est bien reproduite par les simulations, les vagues 

cathodiques peinent à reproduire les équilibres chimiques se produisant entre espèces FeIII.  

Le couple FeIII-OH2/FeII-OH2 Ŷ͛a pas ĠtĠ ĐoŶsidĠƌĠ daŶs les siŵulatioŶs. MalgƌĠ Đela, l͛intensité de la 

vague anodique des espèces en équilibre FeII-OH/FeII-OH2 est reproduite de manière satisfaisante. Un 

poteŶtiel staŶdaƌd d͛oǆǇdoƌĠduĐtioŶ à +0,81 V/ECS pour le couple FeIII-OH/FeII-OH a été imposé par le 

logiciel, de par la présence de schémas carrés. Au ƌetouƌ de l͛aĐtivatioŶ du dioǆǇgğŶe, suƌ le CV 
expérimental gris (Figure III.31), enregistré pour une concentration totale en FeII de 0,25 mM, l͛espğĐe 
FeII-OH semble ŵajoƌitaiƌe à l͛ĠleĐtƌode par rapport au FeII-NCCH3. Cet effet s͛iŶveƌse eŶsuite pouƌ des 
concentrations plus importantes en FeII. Cette évolution est également observée sur les simulations. 

Le mécanisme n°5 reproduit donc fidğleŵeŶt les phĠŶoŵğŶes eǆpĠƌiŵeŶtauǆ ƌelatifs à l͛aĐtivation 

réductrice du dioxygène ainsi que ceux impliquant les espèces qui en résultent. Le mécanisme n°5 est 

donc validé pour une vitesse de balayage de 0,1 V.s-1 avec un rapport FeII/O2 variable. 
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Figure III.33 : A gauche, CV expérimentaux du complexe FeII enregistrés à vitesses de balayage 

variables et normalisés par rapport à 0,1 V.s-1, pour un rapport équimolaire O2/FeII, dans CH3CN à 

+ϮϬ°C, au ƌetouƌ de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe. A dƌoite, CV siŵulĠs ĐoƌƌespoŶdaŶts, ďasĠs 
sur le mécanisme n°5. 

Les CV enregistrés à potentiels positifs, au ƌetouƌ de l͛aĐtivatioŶ du dioǆǇgğŶe, sont présentés sur la 

figure III.33. L͛augŵeŶtatioŶ de la vitesse de ďalaǇage Ŷe ŵodifie pas de manière monotone l͛intensité 

des vagues anodiques des espèces FeII-OH, FeII-OH2 et FeII-NCCH3. Pour de faibles vitesses, le complexe 

FeII semble ŵajoƌitaiƌe à l͛électrode, la vague anodique large des espèces en équilibre FeII-OH et FeII-

OH2 aux alentours de +0,78 V/ECS est très faible en intensité. Pour des vitesses plus élevées, une 

diŵiŶutioŶ pƌogƌessive de l͛iŶteŶsitĠ de la vague ƌedoǆ du Đouple FeIII-NCCH3/FeII-NCCH3 est observée. 

Paƌ ailleuƌs, uŶe augŵeŶtatioŶ de l͛iŶteŶsitĠ veƌs Ϭ,ϳ V/ECS est observée jusƋu͛à une vitesse de              

0,5 V.s-1. Pour de plus hautes vitesses, cette vague anodique se décale vers des potentiels plus positifs 

aveĐ uŶe peƌte d͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue.  

Sur les CV simulés, lorsque la vitesse de balayage augmente, la diminution progressive de la vague 

anodique du couple FeIII-NCCH3/FeII-NCCH3 à ≈ 0,95 V/ECS est ďieŶ ƌepƌoduite. L͛ĠvolutioŶ ŶoŶ 
monotone à plus bas potentiels (vague large ≈ 0,78 V/ECS) est aussi reproduite de manière 

satisfaisaŶte, aveĐ uŶe augŵeŶtatioŶ de l͛iŶteŶsitĠ jusƋu͛à uŶe vitesse de Ϭ,ϱ V.s-1. Il s͛eŶsuit un 

dĠplaĐeŵeŶt veƌs des poteŶtiels plus positifs, aĐĐoŵpagŶĠ d͛uŶe ďaisse de l͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue.  

Pour faĐiliteƌ l͛aŶalǇse des CV expérimentaux de la figure III.33, le pƌofil de ĐoŶĐeŶtƌatioŶ de l͛espğĐe 
FeII-OH a été enregistré pour différentes vitesses de balayage au potentiel de +0,78 V/ECS en se basant 

sur le mécanisme n°4 (Figure III.23). Ce mécanisme propose la formation de l͛espğĐe FeII-OH par 

dismutation du FeII-OOH mais sans prendre en compte les équilibres chimiques entre les différents 

complexes FeII-OH/FeII-OH/FeII-NCCH3. Les résultats sont présentés sur la figure III.34. 

 

 

 

 

 

 

-1 10
-5

0

1 10
-5

2 10
-5

0.4 0.6 0.8 1 1.2

0,05 V.s
-1

0,1 V.s
-1

0,2 V.s
-1

0,5 V.s
-1

1,5 V.s
-1

2 V.s
-1

E (V/ECS)

i (A)

Expérience

-1 10
-5

0

1 10
-5

2 10
-5

0.4 0.6 0.8 1 1.2

0,05 V.s
-1

0,1 Vs
-1

 

0,2 V.s
-1

0,5 V.s
-1

1,5 V.s
-1

2 V.s
-1

E (V/ECS)

i (A)

Simulation





Chapitre III – Etude ĠleĐtƌoĐhiŵiƋue du ŵĠĐaŶisŵe de l͛aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe paƌ le Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+

 

- 130 - 

 

 

 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 

Figure III.35 : CV expérimentaux et simulés (basés sur le mécanisme n°5) de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du 
dioxygène, enregistrés en réduction pour différentes valeurs de potentiels. Les CV expérimentaux ont 

été enregistrés dans CH3CN super sec à +20°C, avec une vitesse de balayage de 0,1 V.s-1 pour un 

rapport équimolaire O2/FeII (1,6 mM). 

Sans dépasser la prévague, pour des poteŶtiels eŶ ƌĠduĐtioŶ jusƋu͛à -0,85 V/ECS, les vagues anodiques 

des espèces FeII-OH et FeII-OH2 Ŷ͛appaƌaisseŶt pas de manière très significative lors du retour en 

oǆǇdatioŶ. Pouƌ des poteŶtiels plus ŶĠgatifs, Đes deuǆ espğĐes s͛aĐĐuŵuleŶt clairement à l͛ĠleĐtƌode 
et leurs vagues anodiques augmentent en intensité pour des potentiels compris entre +0,6 et +0,8 

V/ECS. Plus le potentiel est négatif et plus l͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue de Đes deuǆ espğĐes est iŵpoƌtaŶte au 
ƌetouƌ eŶ oǆǇdatioŶ, Đe Ƌui iŵpliƋue de ŵaŶiğƌe atteŶdue, uŶe diŵiŶutioŶ de l͛iŶteŶsitĠ de la vague 
du couple FeIII-NCCH3/FeII-NCCH3 à +0,99 V/ECS sur la partie anodique et cathodique.  

Ces observations, lors du retour en oxydation, ŵetteŶt eŶ ĠvideŶĐe Ƌue la ďaisse d͛iŶteŶsitĠ de la 
vague du couple FeIII-NCCH3/FeII-NCCH3 et l͛augŵeŶtatioŶ de la quantité de FeII-OH et FeII-OH2 reliées 

à la dismutation de FeII-OOH, dépendent essentiellement de la quantité de superoxyde généré à 

l͛ĠleĐtƌode. La valeur de K2 est 17 000 fois plus grande que celle de K1 (Figure III.7), le complexe FeII est 

beaucoup plus réactif vis-à-vis du superoxyde Ƌu͛aveĐ le dioǆǇgğŶe. La quantité de FeIII-OO- généré à 

partir de O2
●- + FeII semble donc plus importante que par réduction de FeII-O2. 

Cet effet s͛oďseƌve ĐlaiƌeŵeŶt suƌ les CV eǆpĠƌiŵeŶtauǆ et siŵulĠs de la figure III.35. Dès que le 

supeƌoǆǇde est gĠŶĠƌĠ à l͛ĠleĐtƌode, apƌğs la pƌĠvague, Đe deƌŶieƌ va immédiatement réagir avec le 

FeII et les espèces FeII-OH et FeII-OH2 Ƌui eŶ ƌĠsulteŶt s͛aĐĐuŵuleŶt à l͛ĠleĐtƌode. Les CV expérimentaux 
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Figure III.38 : Echelle de potentiels cathodiques des différents intermédiaires de type FeIII-peroxo 

déterminés au chapitre II. 

AfiŶ de dĠteƌŵiŶeƌ l͛iŶflueŶĐe de la valeuƌ du poteŶtiel du FeIII-OO- impliqué dans le mécanisme n°5, 

les trois potentiels cathodiques ci-dessus ont été utilisés indépendamment dans les simulations basées 

sur le mécanisme n°5, tout eŶ fiǆaŶt la valeuƌ du poteŶtiel de ƌĠduĐtioŶ de l͛adduit FeII-O2 à                             

-0,64 V/ECS. Les CV simulés obtenus sont présentés sur la figure III.38 ci-dessous.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.39 : CV simulés basés sur le mécanisme n°5 en modifiant la valeur du potentiel de réduction 

du FeIII-OO-. Les CV sont enregistrés en réduction pour une concentration en FeII de 1,6 mM. 

En fixant le poteŶtiel de ƌĠduĐtioŶ de l͛espğĐe FeIII-OO- à -1 V/ECS, l͛allure du CV simulé est modifiée 

(Figure III.39). Le CV simulé orange possède ainsi une prévague moins intense que le CV expérimental, 

son intensité cathodique pƌovieŶt eǆĐlusiveŵeŶt de la ƌĠduĐtioŶ de l͛adduit FeII-O2. En effet, la 

réduction du FeIII-OO- se produit à -1 V/ECS, impliquant une circulation supplémentaire d͛ĠleĐtƌoŶs qui 

se superpose au courant cathodique du couple O2/O2
●-. Ce résultat permet ainsi d͛eǆĐluƌe le FeIII-OO- 

binucléaire orange du mécanisme n°5.  

En fixant à présent le potentiel de réduction du FeIII-OO- à -0,58 V/ECS (FeIII-(ƞ²-O2)), l͛allure du CV 

simulé bleu reste quasi-identique à celui du CV vert. Ce résultat est attendu car même si le FeIII-OO- se 

ƌĠduit plus faĐileŵeŶt Ƌue l͛adduit FeII-O2 (E° = -0,64 V/ECS), le pƌoĐessus d͛aĐtivatioŶ du dioǆǇgğŶe est 

eŶĐleŶĐhĠ paƌ la ƌĠduĐtioŶ de l͛adduit, la réduction du FeIII-OO- Ŷe peut se pƌoduiƌe Ƌu͛à paƌtiƌ de Đet 
évènement. 

Ces simulations ont permis de valideƌ la pƌĠseŶĐe de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe ďiŶuĐlĠaiƌe FeIII à double pont 

peroxo dans le mécanisme n°5. En revanche, la présence de l͛espğĐe FeIII-(ƞ²-O2) dans le mécanisme 

Ŷ͛est pas exclue pour autant, il est possible que cet intermédiaire se forme et soit impliqué dans un 

équilibre monomère/dimère avec l͛espğĐe ďiŶuĐlĠaiƌe à douďle poŶt peƌoǆo (cf chapitre II). Par soucis 

de simplification, seule l͛espğĐe ďiŶuĐlĠaiƌe se réduisant à -0,7 V/ECS, sera considérée lors des 

simulations.  
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assistée car le superoxyde y est absent. Lors de la catalyse, l͛agitatioŶ ŵĠĐaŶiƋue devrait « éjecter » le 

FeIII-OO- formé, de la couche de diffusion vers la solution, ce qui lui permettrait de réagir avec le 

substrat à uŶe distaŶĐe suffisaŵŵeŶt gƌaŶde de l͛ĠleĐtƌode pouƌ Ġviteƌ sa ƌĠduĐtioŶ.  

 

4. Conclusion : MĠĐaŶisŵe de l͛aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe paƌ le 
complexe [FeII(mL5

2)]2+ 

La voltaŵpĠƌoŵĠtƌie ĐǇĐliƋue est uŶe teĐhŶiƋue puissaŶte ŵais Ƌui  ŶĠĐessite l͛utilisatioŶ d͛uŶ logiĐiel 
de simulation pour extraire toutes les informations mécanistiques présentes dans les 

voltampérogrammes. L͛ĠleĐtƌode joue aiŶsi uŶ douďle ƌôle, elle seƌt à la fois de ƌĠaĐtif, eŶ fouƌŶissaŶt 
les électrons, mais aussi de sonde mécanistique. Cette Ġtude a peƌŵis d͛ĠluĐideƌ le ŵĠĐaŶisŵe de 
l͛aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioxygène par le complexe [FeII(mL5

2)]2+ libre en solution (sans substrat), dans 

le but de réaliser de la ĐatalǇse d͛oǆǇdatioŶ ĠleĐtƌo-assistée.  

La réaction entre le complexe [FeII(mL5
2)]2+ et O2 eŶ pƌĠseŶĐe d͛ĠleĐtƌoŶs fouƌŶis paƌ uŶe ĠleĐtƌode a 

peƌŵis de ŵettƌe eŶ ĠvideŶĐe la foƌŵatioŶ de l͛adduit FeII-O2, dont la réduction à -0,64 V/ECS génère 

(majoritairement) un intermédiaire binucléaire de FeIII à double pont peroxo. Cette espèce est 

cependant iŶstaďle à Đe poteŶtiel Đaƌ sa pƌotoŶatioŶ paƌ les tƌaĐes d͛eau ƌĠsiduelles ĐoŶduit à la 
foƌŵatioŶ de l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-OOH qui se réduit spontanément (Epc = -0,2 V/ECS). Il s͛agit de la 
pƌiŶĐipale diffiĐultĠ ƌeŶĐoŶtƌĠe daŶs l͛utilisatioŶ du sǇstğŵe [FeII(mL5

2)]2+ + O2 pour la catalyse électro-

assistée car les espğĐes oǆǇdaŶtes gĠŶĠƌĠes à l͛ĠleĐtƌodes sont susceptibles de se réduire après leur 

formation, ce qui risque de compromettre l͛oǆǇdatioŶ du suďstƌat. CepeŶdaŶt, l͛Ġtude des pƌofils de 
ĐoŶĐeŶtƌatioŶ iŶdiƋue Ƌue l͛oǆǇdatioŶ d͛uŶ suďstƌat paƌ le FeIII-OO-, généré à un potentiel compris 

entre -0,5 et -0,7 V/ECS, est envisageable. 

Un autre point fort de cette étude est la mise en évidence de la libération de O2 après réduction du 

FeIII-OOH. L͛hǇpothğse a ĠtĠ faite Ƌue l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe FeII-OOH obtenu se dismutait pour former à la 

fois O2 et FeII-OH.  

Il reste cependant à quantifier la quantité de dioxygène libéré pour valider définitivement cette 

observation qui reste inédite à ce jour pouƌ Đe tǇpe d͛iŶteƌŵĠdiaiƌe. D͛autƌes Ġtudes oŶt ŵoŶtƌĠ Ƌue 
l͛iŶteƌŵĠdiaiƌe [FeIV(N4Py)O]2+ oxyde H2O2 pour former O2.10,11 La rupture hétérolytique de FeII-OOH 

ĐoŶduiƌait à l͛espğĐe FeIV=O (+HO-). Par analogie avec les études publiées, il est envisageable que le 

complexe FeIV=O oxyde un équivalent de FeII-OOH selon le mécanisme de la figure III.42 ci-dessous. 

 

 

 

 

Figure III.42 : SĐhĠŵa du ŵĠĐaŶisŵe pƌoposĠ pouƌ la disŵutatioŶ de l’espğĐe FeII-OOH.  

Pour conclure cette étude, le mécanisme simplifié de l͛aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioxygène réalisée par 

le complexe [FeII(mL5
2)]2+ est résumé sur la figure III.43. 
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Figure III.43 : Mécanisme simplifié de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe ƌĠalisĠe paƌ le Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+ en l’aďseŶĐe de suďstƌat.
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CoŶĐlusioŶ et peƌspeĐtives 
 

Le projet de cette thèse était d’Ġtudieƌ la réaction du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+ avec le dioxygène 

en présence d’ĠleĐtƌoŶs, daŶs le ďut de ƌĠaliseƌ de la ĐatalǇse d’oǆǇdatioŶ ĠleĐtƌo-assistée. Les 

électrons ont été fournis par une électrode, une source propre qui ne génère aucun sous-produit 

ƌisƋuaŶt d’iŶteƌfĠƌeƌ aveĐ le sǇstğŵe ĠtudiĠ. L’utilisatioŶ d’uŶe ĠleĐtƌode a présenté un double 

avantage, elle a servi de ƌĠaĐtif eŶ fouƌŶissaŶt les ĠleĐtƌoŶs ŶĠĐessaiƌes à l’aĐtivatioŶ du dioǆǇgğŶe 
mais elle a également permis de recueillir les informations mécanistiques du système étudié. 

L’eŶseŵďle de l’Ġtude a aiŶsi peƌŵis d’aďoutiƌ à uŶ ŵĠĐaŶisŵe gloďal de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du 
dioxygène impliquant le complexe [FeII(mL5

2)(CH3CN)]2+ liďƌe eŶ solutioŶ, Đ’est-à-dire, sans substrat.  

Ce travail a débuté par la synthèse et la caractérisation des différents intermédiaires du complexe 

[FeII(mL5
2)]2+. Parmi les espèces étudiées, deux nouveaux intermédiaires binucléaires de type FeIII-

peroxo ont pu être identifiés. Cependant, des caractérisations spectroscopiques complémentaires 

(Mössbauer, Raman, EXAFS et XANES) sont nécessaires afin de pouvoir valider complètement leurs 

stƌuĐtuƌes ƌespeĐtives. Il seƌa ĠgaleŵeŶt iŶtĠƌessaŶt d’effeĐtueƌ des tests en catalyse avec ces 

composés afin de déterminer leurs pouvoirs oxydants.  

L’Ġtude paƌ voltaŵpĠƌoŵĠtƌie ĐǇĐliƋue des diffĠƌeŶtes espèces issues du complexe [FeII(mL5
2)]2+ 

réalisée au chapitre II a permis de collecter un grand nombre de données cinétiques et 

thermodynamiques de ces espèces pouvant intervenir dans le mécanisme. Ces données ont permis de 

faĐiliteƌ et d’optiŵiseƌ gƌaŶdeŵeŶt les siŵulatioŶs réalisées au chapitre III.  

Dans le chapitre III, à l’aide du logiĐiel de siŵulatioŶ DigiElĐh, uŶ ŵĠĐaŶisŵe gĠŶĠƌal de l’aĐtivatioŶ 
réductrice du dioǆǇgğŶe à l’aide du Đoŵpleǆe [FeII(mL5

2)]2+ libre en solution a pu être déterminé. Du 

mécanisme n°1 au mécanisme n°5, chaque équilibre chimique ou électrochimique proposé a pu être 

siŵulĠ et validĠ aveĐ l’appui de pƌeuves eǆpĠƌiŵeŶtales.  

Une des étapes clés du mécanisme est la rupture de la liaison O-O, qui a pu être confirmée 

eǆpĠƌiŵeŶtaleŵeŶt et à l’aide des siŵulatioŶs. Il s’agit d’uŶe Ġtape tƌğs iŵpoƌtaŶte daŶs les 
mécanismes catalytiques des sǇstğŵes Ŷatuƌels puisƋu’elle peƌŵet la gĠŶĠƌatioŶ d’iŶteƌŵĠdiaiƌes à 
haut degré d’oǆǇdatioŶ, ƌespoŶsaďles de l’oǆǇdatioŶ de petites ŵolĠĐules.  

Les siŵulatioŶs soŶt d’uŶe aide pƌĠĐieuse pouƌ la ĐoŵpƌĠheŶsioŶ d’uŶ ŵĠĐaŶisŵe ƌĠaĐtioŶŶel, elles 
permettent également, grâce aux profils de concentration, de déterminer la nature des intermédiaires 

pouvant s’aĐĐuŵuleƌ à l’ĠleĐtƌode, à soŶ voisiŶage, et pour quelles valeurs de potentiels. Ces 

informations peƌŵettƌoŶt d’optiŵiseƌ les ĐoŶditioŶs eǆpĠƌiŵeŶtales pour effectuer de la catalyse 

d’oǆǇdatioŶ ĠleĐtƌo-assistée. 

Cependant, plusieuƌs pƌoďlğŵes appaƌaisseŶt pouƌ l’utilisatioŶ de Đe sǇstğŵe en catalyse. 

PƌeŵiğƌeŵeŶt, le ŵĠĐaŶisŵe dĠteƌŵiŶĠ pƌĠĐĠdeŵŵeŶt iŶdiƋue Ƌue l’iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-OO-, généré 

apƌğs la ƌĠduĐtioŶ de l’adduit FeII-O2 (Epc = -0,64 V/ECS) est instable à ce potentiel car sa protonation 

paƌ les tƌaĐes d’eau ƌĠsiduelles ĐoŶduit à la foƌŵatioŶ de l’iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-OOH qui se réduit 

spontanément (Epc = -0,2 V/ECS). En effet, une étape du mécanisme proposé est suspectée de faire 

intervenir un mécanisme de type PCET, ce qui exclue l’utilisatioŶ de l’iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-OOH comme 

espèce oxydante lors de la catalyse car cette espèce ne peut s’aĐĐuŵuleƌ daŶs le milieu sans être 

réduite (figure III.43). La pƌĠseŶĐe d’eau daŶs le ŵilieu peut donc être un facteur limitant Ƌu’il est 
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nécessaire de contrôler. Le mode opératoire utilisé pour la catalyse (choix des électrodes, système 

d’agitatioŶ) devra être ainsi optiŵisĠ pouƌ eŵpġĐheƌ l’espğĐe FeIII-OO- de se ƌĠduiƌe à l’ĠleĐtƌode tout 
eŶ lui peƌŵettaŶt de s’aĐĐuŵuleƌ le plus possible dans le milieu afin de pouvoir réagir avec le substrat.  

EŶsuite, le poteŶtiel de ƌĠduĐtioŶ de l’adduit FeII-O2 est trop proche de celui du dioxygène, ce qui risque 

de générer du superoxyde pouvant oxyder le substrat à la place du complexe lors de la catalyse électro-

assistée. Pour résoudre ce problème, la solution la plus intuitive est l’utilisatioŶ d’uŶ Đoŵpleǆe Ƌui 
formerait un adduit FeII-O2 plus faĐileŵeŶt ƌĠduĐtiďle. L’oďjeĐtif seƌait de ŵodifieƌ le ligaŶd ŵL5

2 en lui 

greffant des groupements attracteur afiŶ d’appauvrir le FeII, ce qui le rendrait également plus acide au 

sens de Lewis. Cependant, ce problème est plus compliqué car il nécessite de considérer les deux 

formes mésomères de l’espğĐe issue de la réaction entre le FeII et O2, ces formes mésomères sont 

influencées par la nature des groupements présents sur le ligand comme le montre la figure III.44.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III.44 : A gauche, réaction globale de l'activation du dioxygène par un complexe de FeII, à 

dƌoite, influence de la natuƌe du ligand suƌ la stƌuctuƌe ĠlectƌoniƋue de l’espğce issue de la ƌĠaction 
entre le complexe de FeII et O2. 

DaŶs le Đas d’uŶ ligaŶd possĠdaŶt des gƌoupeŵeŶts doŶŶeuƌs, un ligand riche en électrons va stabiliser 

davantage l’espèce issue de réaction du FeII et O2 sous sa forme FeIII-OO● (FeIII-supeƌoǆo) aloƌs Ƌu’aveĐ 
un ligand appauvri en électrons,  la forme FeII-O2 sera stabilisée. Toute la difficulté réside donc dans la 

ƌeĐheƌĐhe d’uŶ ligaŶd peƌŵettaŶt au ĐeŶtƌe FeII d’ġtƌe suffisamment réducteur tout en étant un bon 

acide au sens de Lewis afin de capter plus facilement le dioxygène. 

Dans le cas du ligand mL5
2, il serait donc intéressant d’ajouteƌ des gƌoupeŵeŶts doŶŶeuƌs                          

(Me-O, Me, …) sur les pyridines de façoŶ à dĠplaĐeƌ le poteŶtiel de ƌĠduĐtioŶ de l’espğĐe FeII-O2 vers 

des potentiels moins négatifs et aiŶsi favoƌiseƌ la foƌŵatioŶ d’uŶe espğĐe de tǇpe FeIII-OO● (FeIII-

superoxo). Ces modifications concernent uniquement la première sphère de coordination.  

Notƌe ĠƋuipe de ƌeĐheƌĐhe s’iŶtĠƌesse à pƌĠseŶt au développement de nouveaux ligands possédant 

des bras benzylamines ou encore des groupements hydroxo pouvaŶt staďiliseƌ l’adduit FeII-O2 à l’aide 
de liaisoŶs hǇdƌogğŶes aveĐ l’oǆǇgğŶe distal ou pƌoǆiŵal du dioǆǇgğŶe (Figure III.45). L’utilisatioŶ de 
la seĐoŶde sphğƌe de ĐooƌdiŶatioŶ peut s’avĠƌeƌ plus effiĐaĐe Đaƌ elle agit diƌeĐteŵeŶt suƌ le dioǆǇgğŶe 
et non pas à travers les liaisons chiŵiƋues sous foƌŵes d’effets ĠleĐtƌoŶiƋues. Des pƌeŵieƌs tests tƌğs 
ĐoŶĐluaŶts oŶt ĠtĠ ƌĠalisĠs au seiŶ de l’ĠƋuipe, Đe Ŷouvel aǆe de ƌeĐheƌĐhe seŵďle doŶĐ très 

prometteur.  
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Figure III.45 : Stratégie adoptée pour utiliser la seconde sphère de coordination lors de l’activation 
du dioxygène par le FeII. 

La voltampérométrie cyclique est une technique d’aŶalǇse puissaŶte loƌsƋu’elle est ĐouplĠe à uŶ 
logiciel de simulation. C’est une méthode qui possède également ses limites. En effet, elle est 

essentiellement sensible aux équilibres chimiques et électrochimiques prédominants et ne permet pas 

de déceler la présence des espèces possédant une durée de vie très courte. Il existe pour cela la 

voltampérométrie cyclique ultrarapide, cette technique électrochimique peut récolter des 

informations sur une échelle de temps proche de la nanoseconde avec des vitesses de balayage 

pouvant dépasser les 1000 V.s-1. L’utilisatioŶ de Đette technique permettrait de vérifier si le mécanisme 

pƌoposĠ Ŷe passe pas paƌ d’autƌes Ġtapes supplémentaires faisant intervenir des intermédiaires 

hautement instables.  

De plus, il seƌait eǆtƌġŵeŵeŶt iŶtĠƌessaŶt de pouvoiƌ ĐaƌaĐtĠƌiseƌ les espğĐes foƌŵĠes à l’Ġlectrode de 

manière directe, sans passer paƌ uŶ logiĐiel de siŵulatioŶ. Il eǆiste aujouƌd’hui uŶ gƌaŶd Ŷoŵďƌe de 
techniques spectroscopiques couplées à la voltampérométrie cyclique (EXAFS et XANES, RPE, RAMAN), 

ou encore la SECM (Scanning electrochemical microscopy) peƌŵettaŶt d’obtenir des informations sur 

l’espğĐe foƌŵĠe à l’ĠleĐtƌode eŶ teŵps ƌĠel.  
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AŶŶeǆe A - SǇŶthğse et ĐaƌaĐtĠƌisatioŶs du Đoŵpleǆe 
[FeII;ŵLϱϮͿ;CHϯCNͿ];PFϲͿϮ 

 

La synthèse du ligand N-méthyl-N,N',N'-tris(2-pyridylméthyl)éthane-1,2-diamine (mL5
2), a été mise au point 

pour la première fois eŶ ϭϵϵϱ paƌ l’ĠƋuipe de Toflund1, elle a ensuite été optimisée par C. Ribal2. Le même 

mode opératoire a été utilisé pour la synthèse du ligand mL5
2, il ne sera pas détaillé ici. 

 

1. Synthèse du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 

L’ĠƋuatioŶ ďilaŶ de la sǇŶthğse du Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 (FeII) est représentée sur la figure A.1 : 

 

 

 

 

 

 

 

Figure A.1 : SĐhĠŵa de l’ĠƋuatioŶ ďilaŶ de la sǇŶthğse du Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 à partir du 

chlorure de FeII dihydraté. 

La synthèse du complexe FeII est réalisée en deux étapes, la première étape est la synthèse du complexe 

[FeII(mL5
2)Cl](PF6), isolé sous forme de poudre. La deuxième étape est une réaction de substitution du ligand 

chloro par uŶe ŵolĠĐule d’aĐĠtoŶitƌile, à l’aide d’AgPF6. L’eŶseŵďle de la sǇŶthèse a été réalisée en Schlenk 

et sous atmosphère d’aƌgoŶ. 

Dans un tube de Schlenk, 235 mg de FeIICl2,2H2O (1 eq) ont été dissous dans 20 mL de MeOH distillé, 

préalablement dégazé. Le sel de FeII en solution a ensuite été ajouté sur 512 mg de ligand mL5
2 (1,05 eq) 

préalablement dissous dans 5 mL de MeOH distillé. La solution homogène obtenue prend immédiatement une 

teiŶte jauŶe. L’eŶseŵďle est agitĠ sous fluǆ d’argon pendant 2 heures. Ensuite, 370 mg d’AgPF6 (1 eq.) dans le 

MeOH sont ajouté. La solution devieŶt tƌouďle, iŶdiƋuaŶt la foƌŵatioŶ du sel d’aƌgeŶt AgCl iŶsoluďle daŶs le 
MeOH. Elle est agitée pendant 1 heure puis filtƌĠe à l’aide d’uŶ sǇstğŵe de ĐaŶule filtƌaŶte (papier filtre) afin 

d’ĠliŵiŶeƌ le précipité d’AgCl. La solutioŶ est alors jaune et limpide. Le complexe [FeII(mL5
2)Cl](PF6) en solution 

daŶs le MeOH est eŶsuite pƌĠĐipitĠ à l’aide de 6Ϭ ŵL d’Ġtheƌ diĠthǇliƋue. La poudƌe oďteŶue est de Đouleuƌ 
jauŶe poussiŶ, elle est lavĠe tƌois fois à l’Et2O puis sĠĐhĠe à l’aide de la ƌaŵpe à vide. Le ƌendement de la 

première étape est de 75 % (634 mg de complexe [FeII(mL5
2)Cl](PF6)). 

Pour la deuxième étape, la totalité du complexe [FeII(mL5
2)Cl](PF6) obtenu a été placé dans un Schlenk et 

dissout dans 20 mL de CH3CN super sec. 301 mg d’AgPF6 (1,1 eq.) ont ensuite été ajoutés. La solution change 

immédiatement d’aspect et de couleur pour passer d’uŶ jauŶe liŵpide à uŶ rouge foncé trouble. Le mélange 

est agité pendant deux heures puis concentré par évaporation du solvant sous la rampe à vide. La solution 

concentrée est placée au congélateur à -ϮϬ°C peŶdaŶt toute uŶe Ŷuit. Le leŶdeŵaiŶ, uŶ pƌĠĐipitĠ ďlaŶĐ s’est 



Annexe A - Synthèse et caractérisations du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 

- 148 - 
 

foƌŵĠ suƌ les paƌois du SĐhleŶk, le ŵĠlaŶge est filtƌĠ à l’aide d’uŶe ĐaŶule filtƌaŶte. La solutioŶ est eŶĐoƌe 
concentrée puis à nouveau placée au congélateur pendant toute une nuit. Le lendemain, la solution est filtrée 

à l’aide d’uŶ filtƌe à seƌiŶgue eŶ tĠfloŶ de porosité 0,45 µm. Cette dernière filtration élimine les dernières 

traces d’AgPF6. Le complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 daŶs l’aĐĠtoŶitƌile est ensuite précipité par addition 

d’Ġtheƌ diĠthǇliƋue. Il est lavĠ tƌois fois à l’Ġtheƌ diĠthǇliƋue. La poudƌe oďteŶue est eŶsuite sĠĐhĠe, elle est 
de couleur rouge brique, le rendement de la synthèse est de 86 %. (500 mg de complexe 

[FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2).  

Malgré les précautions prises lors de la synthèse (solvants aŶhǇdƌes, atŵosphğƌe iŶeƌte,…Ϳ le Đoŵpleǆe oďteŶu 
Ŷ’est toujouƌs pas suffisamment pur. Il est donc nécessaire de le cristalliser par une méthode de diffusion 

liquide/liquide ou par diffusioŶ vapeuƌ. Le solvaŶt utilisĠ est l’aĐĠtoŶitƌile avec de l’Ġtheƌ diéthylique comme 

contre solvant. Apƌğs avoiƌ eŶgagĠ l’eŶseŵďle de la poudƌe oďteŶue pouƌ la ĐƌistallisatioŶ, eŶviƌoŶ Ϯ20 mg de 

cristaux du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 sont obtenus.  

Le rendement total de la synthèse du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 est donc de 20%. 

 

2. Caractérisation par diffraction des rayons X 

Un monocristal du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 a été analysé à l’aide d’un diffractomètre Bruker KAPPA 

X8 APPEX II à détecteur CCD. Les données cristallographiques ont été enregistrées à 100 K, la structure 
présentée sur la figure A.2 a été résolue par Régis Guillot.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 

 

Figure A.2 : StƌuĐtuƌe de l’ioŶ Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+ résolue par diffraction des rayons X à 100 K. 

Les distances mesurées entre le FeII et les atomes coordinants du ligand indiquent que le complexe présente 
un caractère bas-spin, les distances FeII-N étant inférieures à 2 Å.3,4 L’aŶgle ŵesuƌĠ eŶtƌe les atoŵes N4-Fe1-N6 
est l’aŶgle le plus oďtus (177,03(7)°), il peƌŵet doŶĐ de dĠfiŶiƌ l’aǆe pƌiŶĐipal du Đoŵpleǆe FeII, celui-ci passe 
par ces trois atomes, il est représenté sur la figure A.2. 

 

 

Liaison Distance (Å) 
N1-Fe1 1.9595(15) 

N2-Fe1 1.9909(16) 

N3-Fe1 1.9668(16) 

N4-Fe1 1.9945(16) 

N5-Fe1 2.0466(17) 

N6-Fe1 1.9333(17) 

Groupe d’espace P2(1)/n 

a 16.4343(4) Å 

b 20.4024(5) Å  

c 17.2272(5) Å 

α 90 ° 

β 91.7290(10) ° 

γ 90 ° 

Volume de la maille 5773.6(3) Å3 
Axe 

principal 
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3. Caractérisation par ESI-MS 

Les cristaux du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 ont été dissous daŶs de l’aĐĠtoŶitƌile supeƌ seĐ. La solutioŶ 

de complexe à 0,5 mM a ensuite été analysée par ESI-MS, les résultats sont présentés sur la figure A.3. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure A.3 : Spectres ESI-MS haute résolution du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 à 0,5 mM dans CH3CN 

super sec, comparés aux spectres simulés correspondants. 

Par spectrométrie de masse, deux pics m/z issus du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+ ont pu être identifiés, 

respectivement à m/z = 201,567 uma et 448,143 uma. Leurs profils isotopiques sont superposables aux 

simulations. MalgƌĠ l’optiŵisatioŶ des ĐoŶditioŶs d’aĐƋuisitioŶ ;diŵiŶutioŶ du voltage et/ou de la température 

loƌs de la foƌŵatioŶ du spƌaǇͿ, il Ŷ’a pas ĠtĠ possiďle d’oďseƌveƌ le piĐ ĐoƌƌespoŶdaŶt au Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+  

liĠ à uŶe ŵolĠĐule d’aĐĠtoŶitƌile. Le pic ĐeŶtƌĠ à ϰϰϴ,ϭϰϯ uŵa ĐoƌƌespoŶd à l’espğĐe [FeII(mL5
2)(HCO2)]+, l’ioŶ 

formiate pƌovieŶt du ĐaliďƌaŶt utilisĠ pouƌ ƌĠgleƌ l’appaƌeil ;foƌŵiate de sodiuŵͿ. L’appaƌeil utilisĠ pouƌ les 
analyses est un spectromètre Bruker MicroTOF-Q possédant une source electrospray (ESI) et un analyseur 

quadripôle couplé à un temps de vol (Q-TOF). Les analyses ont été effectuées par Lysianne Champion et Tanya 

IŶĐeoglu du seƌviĐe de speĐtƌoŵĠtƌie de ŵasse de l’ICMMO. 
 

4. Propriétés magnétiques du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 

4.1. A l’Ġtat solide, analyse du complexe FeII par Superconducting QUantum 

Interference Device (SQUID) 

Les mesures magnétiques du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 ont été réalisées par Eric Rivière avec un 

magnétomètre SQUID MPMS-5 de la marque Quantum Design, sur une plage de température allant de 10 à 

300 K. Les résultats sont présentés sur la figure A.4. 

Meas. m/z Formule brute err [ppm] mSigma 

201,5726 C21H25FeN5 0,9 19,4 

448,1440 C22H26FeN5O2 -2,1 2,1 

200 200.5 201 201.5 202 202.5 203 203.5

m/z

201,5667

202,0708

202,5763200,5638

Expérience

201,0694 203,0625

200 200.5 201 201.5 202 202.5 203 203.5

m/z
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202,0740

202,5748
203,0755201,0760

200,5748

Simulation

446 447 448 449 450 451

m/z

448,1500

449,1333

450,1500
446,1500
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447,1333
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m/z

448,1430

449,1459

450,1479
451,1499447,1507

446,1477
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Figure A.4 : Mesures magnétiques effectuées sur la poudre du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 pour une 

plage de température comprise entre 10 et 300 K. 

La courbe χT=f(T) permet de confirmer le caractère bas-spin donc diamagnétique du complexe 

[FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 sur toute la gamme de température, à l’Ġtat solide.  

 

4.2. En solution, par Résonance magnétique Nucléaire (RMN) 1H 

Une solution du complexe FeII à ϯϬ ŵM daŶs l’aĐĠtoŶitƌile deutĠƌĠ a ĠtĠ aŶalǇsĠe paƌ RMN à 300 MHz. La 

solution a été préparée sous argon, le tube RMN a été préalablement dégazé pour éviter toute trace de 

dioxygène. Le spectre RMN 1H est présenté sur la figure A.5. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure A.5 : Spectre RMN 1H du complexe [FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 à 30 ŵM daŶs l’aĐĠtoŶitƌile deutĠƌĠ à 

température ambiante. 

Le spectre RMN 1H de la figure A.5 indique la présence de signaux larges sur la gamme de déplacements entre 

0 et 10 ppm, reflétant la nature diamagnétique du complexe en solution. Certains de ces signaux sont 

relativement larges, suggĠƌaŶt uŶ ĠƋuiliďƌe dǇŶaŵiƋue eŶtƌe la ŵolĠĐule d’aĐĠtoŶitƌile ligaŶd et l’aĐĠtoŶitƌile 
solvant. Des signaux larges et de faibles intensités sont également observés pour des valeurs de δ supérieures 

à 10 ppm, suggĠƌaŶt la pƌĠseŶĐe d’uŶe espğĐe paƌaŵagŶĠtiƋue eŶ solutioŶ. Le complexe FeII est une espèce 

majoritairement diamagnétique mais qui est impliquée en solution, à température ambiante, dans un 
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équilibre avec sa forme haut-spin, labile et donc vraisemblablement responsable de la réactivité avec le 

dioxygène. 

La foƌŵatioŶ de l’adduit FeII-O2 est foƌteŵeŶt dĠfavoƌisĠe paƌ l’Ġtat ďas-spin majoritaire du complexe. 

L’appliĐatioŶ d’uŶ poteŶtiel va permettre de dĠplaĐeƌ l’ĠƋuiliďƌe de la réaction du FeII et du O2 dans le sens de 

la foƌŵatioŶ de l’adduit en réduisant ce dernier. 
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cryotubes. Elle servira de stock solution pouƌ la suite de l’Ġtude. La concentration en [FeIII(mL5
2)(OOH)]2+ de la 

stock solution a été quantifiée par RPE à 1,35 mM. Le rendement moyen de la synthèse est de 56%.   

 

1.2. Synthèse du complexe [FeIV(mL5
2)O](PF6)2 

La synthèse du complexe [FeIV(mL5
2)O](PF6)2 a été ƌĠalisĠe à paƌtiƌ d’uŶ solutioŶ du Đoŵpleǆe 

[FeII(mL5
2)(CH3CN)](PF6)2 daŶs l’aĐĠtoŶitƌile distillĠ.  

La solution de FeII de concentration souhaitée (usuellement 0,5 <[FeII]< 4 mM) est placée dans un pilulier 

possédant un barreau aimanté. Un large excès de PhIO solide1 est ensuite ajouté sur la solution de FeII de 

couleur jaune/orangée, le ŵĠlaŶge est agitĠ vigouƌeuseŵeŶt. Dğs l’ajout de PhIO, la solutioŶ pƌeŶd uŶe teiŶte 
jaune claire qui vire au vert après une minute environ. L’agitatioŶ est eŶsuite aƌƌġtĠe, l’eǆĐğs de PhIO solide 
Ŷ’aǇaŶt pas ƌĠagi avec le FeII est filtƌĠ à l’aide d’uŶe seƌiŶgue ŵuŶie d’uŶ filtƌe eŶ téflon de porosité 0,45 µM. 

La solution de FeIV=O est ensuite refroidie à 0°C, le complexe [FeIV(mL5
2)O]2+ est stable pendant plusieurs 

heures à cette température. 

Le spectre ESI-MS complet du complexe [FeIV(mL5
2)O](PF6)2 est présenté sur la figure B.2 ci-dessous. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure B.2 : Spectre ESI-MS du complexe [FeIV(mL5
2)O](PF6)2 à 0,5 ŵM daŶs l’acĠtoŶitrile. 

 

2. Montages utilisés pour la caractérisation spectroscopique et électrochimique 

des espèces oxydantes du [FeII(mL5
2)(CH3CN)]2+   

2.1. Spectroscopie UV-visible à basse température 

Les études par spectroscopies UV-visible des intermédiaires doivent être réalisées à basse température, la 

Đellule utilisĠe est adaptĠe pouƌ ĐoŶteŶiƌ uŶe soŶde à iŵŵeƌsioŶ ƌeliĠe au speĐtƌophotoŵğtƌe CARY ϲϬ à l’aide 
d’uŶe fiďƌe optiƋue. Elle peut ĠgaleŵeŶt se ďƌaŶĐheƌ à uŶ ĐƌǇostat peƌŵettaŶt de faiƌe ĐiƌĐuleƌ de l’éthanol 

froid au travers de la double paroi de la cellule. 

 





Annexe B - Compléments sur la synthèse et la caractérisation des espèces oxydantes du complexe [FeII(mL5
2)]2+

 

- 158 - 

 

3. DĠteĐtioŶ du dioǆǇgğŶe à l’aide d’uŶe soŶde à fluoƌesĐeŶĐe 

La formation de dioxygène lors de la réduction du FeIII-OOH a pu ġtƌe ŵise eŶ ĠvideŶĐe à l’aide d’uŶe soŶde à 
fluorescence. La cellule utilisée possède une capacité totale de 23,9 ŵL, elle est ĐoŶstituĠe d’uŶe douďle paƌoi 
permettant son maintien à -7Ϭ°C. Pouƌ assuƌeƌ l’ĠtaŶĐhĠitĠ du ŵoŶtage, la Đellule est suƌŵoŶtĠe d’uŶ septuŵ. 
La sonde à fluorescence possède à son extrémité une aiguille pouvant traverser la paroi du septum. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure B.5 : Montage utilisé pour détecter la présence de O2 lors de la réduction du FeIII-OOH. A droite, image 

de la sonde à fluorescence Ocean Optics fonctionnant avec l’interface NeoFox. 

 

4. Synthèse du superoxyde et dosage par spectroscopie RPE et UV-visible 

 

Le superoxyde a été généré par électrolyse d’uŶe solutioŶ d’ĠleĐtƌolǇte (Ϭ,Ϯ M eŶ TBAPF6) dans le butyronitrile 

saturée en dioxygène, à l’aide d’uŶ ďaƌďotage ƌĠgulieƌ eŶ O2. L’ĠleĐtƌolǇse a ĠtĠ ƌĠalisĠe à -70°C dans la cellule 

de spectro-électrochimie sur un volume de 18 mL, le potentiel a été fixé à -ϭ,ϭ V/ECS. L’augmentation de la 

concentration en superoxyde a pu être suivie par spectroscopie UV-visible, cette espèce possède une bande 

d’aďsoƌptioŶ ĠleĐtƌoŶiƋue ĐaƌaĐtĠƌistiƋue, ĐeŶtƌĠe à Ϯ5Ϭ Ŷŵ. L’ĠleĐtƌolǇse a été stoppée après 41 minutes, 

l’eǆĐğs de dioǆǇgğŶe a ĠtĠ eŶlevĠ paƌ ďaƌďotage d’aƌgoŶ et uŶ spectre RPE a été réalisé sur un prélèvement. 

Les résultats sont présentés sur la figure B.6 (en rouge). 
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Figure B.7 : Aquarelle de la salle RPE de l’ICMMO avec le spectroŵğtre RPE Bruker Elexsys E500, dessinée par 

Charlotte Bonneau. 
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2. LeĐtuƌe d͛uŶ voltaŵpĠƌogƌaŵŵe ĐǇĐliƋue 

Le voltampérogramme cyclique de la figure C.2 pƌĠseŶte l͛oǆǇdatioŶ ƌĠveƌsiďle du Đoŵpleǆe 
[FeII(mL5

2)(CH3CN)]2+ (FeII) en [FeIII(mL5
2)(CH3CN)]3+ (FeIII) à une vitesse de balayage de 0,1 V.s-1. Les profils de 

concentration des deux espèces eŶ foŶĐtioŶ de la distaŶĐe à l͛ĠleĐtƌode ont été tracés pour différentes valeurs 

de potentiels. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Mesure du courant par la méthode des tangentes : Sur un voltampérogramme cyclique, la mesure du courant 

anodique (ia) et du courant cathodique (icͿ est ƌĠalisĠe à l͛aide de la ŵĠthode des taŶgeŶtes. Le ĐouƌaŶt ia est 

mesuré entre la droite (AA’) et le point C, le courant ic est mesuré entre la droite (DD’) et le point F                

(Figure C.2). 
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1,6 mM, enregistré en oxydation à 0,1 V.s-1. 

 



Annexe C - CoŵplĠŵeŶts suƌ l͛Ġtude du Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+ par voltampérométrie cyclique 

- 167 - 

 

3. Equation de Randles-Sevcik 

L͛ĠƋuatioŶ de ‘aŶdles-Sevcik est détaillée sur la figure C.3 ci-dessous, elle ƌelie l͛iŶteŶsitĠ ŵesuƌĠe à 
l͛ĠleĐtƌode avec la vitesse de balayage et du ĐoeffiĐieŶt de diffusioŶ de l͛espğĐe ĠleĐtƌoaĐtive: 

 

i = ቌ0,ͶͶ6͵���ܥ√����ቍ√ܦ√� 

i = courant anodique ou cathodique en Ampères 

n = nombƌe d͛ĠleĐtƌoŶs iŵpliƋuĠs dans le processus électrochimique (usuellement 1) 

A = suƌfaĐe de l͛ĠleĐtƌode en cm² (usuellement 0,0707 cm²) 

F = constante de Faraday en C.mol−1 (96500) 

D = coefficient de diffusion en cm².s-1 

C = concentration en mol.cm-3 

ν = vitesse de balayage  en Volt.s-1 

R = constante universelle des gaz parfaits 8,314 J.K−1.mol−1 

T = température en Kelvin 
 

Figure C.3 : Equation de Randles-Sevcik 
 

La prédiction de cette équation semble contre-intuitive, c'est-à-dire que l'intensité i augmente avec la vitesse 

de balayage. Il est important de se rappeler que le courant, i, représente la variation de charge (ou la quantité 

d͛ĠleĐtƌoŶsͿ paƌ uŶitĠ de teŵps (à travers une surface donnée). En voltampérométrie cyclique, le courant 

tƌaveƌsaŶt l'ĠleĐtƌode est liŵitĠ paƌ la diffusioŶ des espğĐes à la suƌfaĐe de l'ĠleĐtƌode. Ce fluǆ d͛espğĐes est 
influencé par le gradient de concentration près de l'électrode. Le gradient de concentration, à son tour, est 

influencé par la concentration de l'espèce à l'électrode et la vitesse à laquelle l'espèce peut diffuser dans la 

solution. En faisant varier la tensioŶ de l͛ĠleĐtƌode, la ĐoŶĐeŶtƌatioŶ de l'espğĐe à la suƌfaĐe de l'ĠleĐtƌode est 
ĠgaleŵeŶt ŵodifiĠe ;d͛apƌğs l͛ĠƋuatioŶ de NeƌŶstͿ. Paƌ ĐoŶsĠƋueŶt, uŶ ďalaǇage de teŶsioŶ plus ƌapide 
provoque un gradient de concentration plus important près de l'électrode, ce qui se traduit par un courant 

plus élevé. 

 

4. Détermination des coefficients de diffusion 

La diffusioŶ ƌepƌĠseŶte uŶ ŵouveŵeŶt d͛espğĐes sous l͛aĐtioŶ d͛uŶ gƌadieŶt de poteŶtiel ĐhiŵiƋue, dû à uŶe 
diffĠƌeŶĐe de ĐoŶĐeŶtƌatioŶ de l͛espğĐe électro-aĐtive eŶtƌe l͛iŶteƌfaĐe et la paƌtie hoŵogğŶe du fluide. Cette 
gƌaŶdeuƌ est iŶtƌiŶsğƋue à l͛espğĐe ĠtudiĠe, elle dĠpeŶd de sa ŵoďilitĠ et doŶĐ de soŶ ƌaǇoŶ hǇdƌodǇŶaŵiƋue. 
La visĐositĠ du ŵilieu et doŶĐ le solvaŶt de l͛Ġtude, a ĠgaleŵeŶt uŶ effet sur cette grandeur. 

Il est iŵpoƌtaŶt de ĐoŶŶaitƌe le ĐoeffiĐieŶt de diffusioŶ de l͛espğĐe ĠtudiĠe pouƌ les siŵulatioŶs Đaƌ Đette 
gƌaŶdeuƌ iŶflueŶĐe l͛alluƌe des voltaŵpĠƌogƌaŵŵes. Elle est diƌeĐteŵeŶt ƌeliĠe à l͛iŶteŶsitĠ ŵesuƌĠe à 
l͛ĠleĐtƌode seloŶ l͛ĠƋuation de Randles-Sevcik. 

 

4.1. Détermination du coefficient de diffusion du dioxygène dans 

l͛aĐĠtoŶitƌile à +ϮϬ°C 

La ŵesuƌe du ĐoeffiĐieŶt de diffusioŶ du dioǆǇgğŶe a ĠtĠ ƌĠalisĠe daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile à uŶe teŵpĠƌatuƌe de 
+ϮϬ°C. UŶe solutioŶ d͛ĠleĐtƌolǇte à Ϭ,1 M (TBAPF6) daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile supeƌ seĐ a été saturée en air, la 

concentration en O2 est de 1,6 mM. Les CV enregistrés en réduction pour différentes vitesses de balayage sont 

présentées sur la figure C.4.   



Annexe C - CoŵplĠŵeŶts suƌ l͛Ġtude du Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+ par voltampérométrie cyclique 

- 168 - 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure C.4 : A gauche, CV du dioxygène à 1,6 mM dans CH3CN super sec avec 0,1 M de TBAPF6, à +20°C à 

vitesse de balayage variable. A droite, la courbe rouge indique la dépendance de ic en fonction de la vitesse 

de balayage. 

L͛iŶteŶsitĠ ĐathodiƋue du Đouple O2/O2
●- a été mesurée pour chaque CV à l͛aide de la ŵĠthode des taŶgeŶtes 

présentée sur la figure C.2. A l͛aide de l͛ĠƋuatioŶ de ‘aŶdles-SevĐik pƌĠseŶtĠe pƌĠĐĠdeŵŵeŶt et de l͛ĠƋuatioŶ 

déduite de la courbe ic = f(v) de la figure C.4, la valeur du coefficient de diffusion du dioxygène a pu être 

déterminée. Sa valeur est de : DO2 = (9,4 ± 0,1).10-5 cm².s-1 à +ϮϬ°C daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile aveĐ Ϭ,ϭ M eŶ TBAPF6. 

 

4.2. Détermination du coefficient de diffusion du complexe [FeII(TPEN)]2+ 

daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile à +ϮϬ°C 

La mesure du coefficient de diffusion du [FeII(TPEN)]2+ a ĠtĠ ƌĠalisĠe daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile à uŶe teŵpĠƌatuƌe de 
+ϮϬ°C. UŶe solutioŶ d͛ĠleĐtƌolǇte à Ϭ,ϭ M ;TBAPF6Ϳ daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile supeƌ seĐ a ĠtĠ saturée aveĐ de l͛aƌgoŶ, 

avec une concentration en [FeII(TPEN)]2+ de 1,0 mM. Les CV enregistrés en oxydation pour différentes vitesses 

de balayage sont présentées sur la figure C.5.   

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure C.5 : A gauche, CV sous argon du [FeII(TPEN)]2+ à 1,0 mM dans CH3CN super sec avec 0,1 M de TBAPF6, 

à +20°C à vitesse de balayage variable. A droite, la courbe rouge indique la dépendance de ia en fonction de 

la vitesse de balayage. 
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L͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue du Đouple [FeIII(TPEN)]3+/[FeII(TPEN)]2+ a été mesurée pour chaque CV à l͛aide de la 
ŵĠthode des taŶgeŶtes. A l͛aide de l͛ĠƋuatioŶ de ‘aŶdles-SevĐik pƌĠseŶtĠe pƌĠĐĠdeŵŵeŶt et de l͛ĠƋuatioŶ 
déduite de la courbe ia = f(v) de la figure C.5, la valeur du coefficient de diffusion du [FeII(TPEN)]2+ a pu être 

déterminée. Sa valeur est de : D[FeII(TPEN)]²+ = (4,1 ± 0,1).10-6 cm².s-1 à +ϮϬ°C daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile aveĐ Ϭ,ϭ M eŶ 
TBAPF6. 

 

4.3. Détermination du coefficient de diffusion du complexe [FeII(mL5
2)]2+ dans 

le butyronitrile à -70°C 

La mesure du coefficient de diffusion du [FeII(mL5
2)]2+ a été réalisée dans le butyronitrile à une température 

de -70°C. UŶe solutioŶ d͛ĠleĐtƌolǇte à Ϭ,ϭ5 M (TBAPF6) dans le butyronitrile préalablement passé sur silice et 

alumine sèche a été saturée aveĐ de l͛aƌgoŶ, avec une concentration en [FeII(mL5
2)]2+ de 1,0 mM. Les CV 

enregistrés en oxydation pour différentes vitesses de balayage sont présentées sur la figure C.6. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure C.6 : A gauche, CV sous argon du [FeII(mL5
2)]2+ à 1,0 mM dans le butyronitrile avec 0,15 M de TBAPF6, à 

-70°C à vitesse de balayage variable. A droite, la courbe rouge indique la dépendance de ia en fonction de la 

vitesse de balayage. 

L͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue du Đouple [FeIII(mL5
2)]3+/[FeII(mL5

2)]2+ a ĠtĠ ŵesuƌĠe pouƌ ĐhaƋue CV à l͛aide de la 
ŵĠthode des taŶgeŶtes. A l͛aide de l͛ĠƋuatioŶ de ‘aŶdles-Sevcik présentée précĠdeŵŵeŶt et de l͛ĠƋuatioŶ 
déduite de la courbe ia = f(v) de la figure C.6, la valeur du coefficient de diffusion du [FeII(mL5

2)]2+ a pu être 

déterminée à basse température. Sa valeur est de : D[FeII(mL52)]²+ = (4,5 ± 0,1).10-7 cm².s-1 à -70°C dans le 

butyronitrile avec 0,15 M en TBAPF6. 

A l͛aide du logiĐiel de siŵulatioŶ, apƌğs avoiƌ dĠteƌŵiŶĠ eǆpĠƌiŵeŶtaleŵeŶt le ĐoeffiĐieŶt de diffusioŶ du 
complexe [FeII(mL5

2)]2+ à basse température, il est possible de déterminer la valeur de la constante de transfert 

électronique k° du couple FeIII/FeII. 

 

 

 

 

-2 10
-5

-1 10
-5

0

1 10
-5

2 10
-5

3 10
-5

0.4 0.6 0.8 1 1.2 1.4

0,025 V.s
-1

0,05 V.s
-1

0,1 V.s
-1

0,2 V.s
-1

0,5 V.s
-1

1 V.s
-1

1,5 V.s
-1

2 V.s
-1

E (V/ECS)

i (A)

0

5 10
-6

1 10
-5

1.5 10
-5

2 10
-5

2.5 10
-5

0 0.5 1 1.5 2 2.5

E (V/ECS)

i
anodique

 (A)

i
a
 = 1,55.10

-5
.v

1/2

R = 0,9994



Annexe C - CoŵplĠŵeŶts suƌ l͛Ġtude du Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+ par voltampérométrie cyclique 

- 170 - 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure C.7 : Détermination de la constante de transfert électronique du couple FeIII/FeII à -70°C dans le 

butyronitrile. 

La valeur du coefficient de diffusion du complexe [FeII(mL5
2)]2+ à -70°C dans le butyronitrile ainsi que celle de 

la constante k° du couple FeIII/FeII ont été utilisée pour les simulations des vagues cathodiques des 

intermédiaires FeIII-OO- et FeIII-OOH présentées en annexe D. 

 

5. CaƌaĐtĠƌisatioŶ de l͛adduit FeII-O2 par voltampérométrie cyclique 

Les CV normalisés (par rapport à 0,1 V.s-1) de la figure III.2 pƌĠseŶteŶt uŶe ĠvolutioŶ ŶoŶ liŶĠaiƌe de l͚iŶteŶsitĠ 
anodique du couple FeIII/FeII. La concentration en complexe FeII est de 0,2 mM pour une concentration en O2 

de 8,ϭ ŵM. Cette ŵodifiĐatioŶ de l͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue aveĐ la vitesse de ďalaǇage est due à l͛ĠƋuiliďƌe eŶtƌe 
le complexe FeII et l͛adduit FeII-O2.  

Les valeurs des intensités anodiques normalisées (Figure III.2), divisĠes paƌ l͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue ŵesuƌĠe à 
une vitesse de 0,1 V.s-1, ont été tracées en fonction de la vitesse de balayage pour donner la courbe rouge de 

la figure C.8.  

Parallèlement, les CV du complexe FeII à ϭ ŵM daŶs l͛aĐĠtoŶitƌile oŶt ĠtĠ eŶƌegistƌĠs à diffĠƌeŶtes vitesse sous 
atŵosphğƌe d͛aƌgoŶ. Les CV ŶoƌŵalisĠs paƌ ƌappoƌt à uŶe vitesse de Ϭ,ϭ V.s-1 sont présentés sur la figure C.8 

(gauche). Les intensités anodiques normalisées de chaque CV ont été également divisées paƌ l͛iŶteŶsitĠ 
anodique du CV enregistré à 0,1 V.s-1, ces valeurs ont été tracées en fonction de la vitesse de balayage pour 

donner la courbe bleue de la figure C.8. Suƌ la Đouƌďe ďleue ;sous aƌgoŶͿ, l͛iŶteŶsitĠ est ƋuasiŵeŶt ĐoŶstaŶte, 
reflétant un couple FeIII/FeII réversible. Sur la courbe rouge (sous O2), la vaƌiatioŶ de l͛iŶteŶsitĠ aŶodiƋue est 
importante. Cela suggère que le couple FeIII/FeII est en équilibre avec une autre espèce, il s͛agit 
vraisemblablement du FeII-O2. 

 

 

 

 

 

 

Paramètres et conditions: 
 

Vitesse de balayage : v = 0,1 V.s-1  

Solvant : butyronitrile 

Température : -70°C  

Concentration en TBAPF6 : 0,15 M  
Concentration en complexe : C0 = 1 mmol.L-1

 

Potentiel standard : E°= +0.92 V/ECS 

Coefficient de diffusion : DFe = 4,5.10-7 cm².s-1
 

Coefficient de transfert : α = 0.5 

 

CoŶstaŶte de tƌaŶsfeƌt électƌoŶiƋue 
déteƌŵiŶée : k° = Ϭ.ϬϬ3 cŵ.s-ϭ
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Figure C.8 : Mise eŶ ĠvideŶce de la vaƌiatioŶ de l’iŶteŶsitĠ aŶodiƋue de la vague ƌedoǆ du couple FeIII/FeII pour 

différentes vitesses de balayage entre une acquisition en milieu anaérobie (gauche, [FeII] = 1 mM ) et en 

pƌĠseŶce d’uŶ eǆcğs de dioǆǇgğŶe ;dƌoite, [FeII] = 0,2 mM)). Les CV normalisés (à 0,1 V.s-1) ont été enregistrés 

en oxydation dans l’acĠtoŶitƌile supeƌ sec eŶ pƌĠseŶce de Ϭ,ϭ M eŶ TBAPF6. 

 

Méthode générale pour normaliser un CV par rapport à une vitesse de 0,1 V.s-1 
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6. Matériel utilisé 

L͛eŶseŵďle des CV ont été enregistrés avec des potentiostats de la marque AUTOLAB présentés sur la figure 

C.9, le logiciel utilisé est NOVA 1.11.   

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure C.9 : Potentiostats de la marque AUTOLAB modèles PGSTAT302 (gauche) et PGSTAT204 (droite) 

utilisaŶt l’iŶteƌface NOVA ϭ.ϭϭ. 
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AŶŶeǆe D - MĠĐaŶisŵe de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du 
dioǆǇgğŶe paƌ le Đoŵpleǆe [FeII;ŵL52Ϳ]2+ :  

EƋuiliďƌes ĐhiŵiƋues et ĠleĐtƌoĐhiŵiƋues ƌeŶtƌĠs daŶs le 
logiĐiel DigiElĐh 

 

Cette annexe présente les différentes équations rentrées dans le logiciel DigiElch pour les simulations 

des voltaŵpĠƌogƌaŵŵes ĐǇĐliƋues loƌs des diffĠƌeŶtes Ġtapes de l’ĠlaďoƌatioŶ du ŵĠĐaŶisŵe de 
l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe. Les équilibres chimiques sont notés Cx et les équilibres 

électrochimiques sont notés Ex. Les constantes cinétiques et thermodynamiques déterminées 

expérimentalement figurent en bleu, les constantes déterminées par les simulations figurent en noir, 

celles imposées par le logiciel de par la présence de schémas carrés, figurent en gris. La surface de 

l’ĠleĐtƌode a ĠtĠ fiǆĠe à 0,07 cm², le coefficient de transfert électronique α a été fixé à 0,5 pour chaque 

réaction électrochimique. Les simulations des CV de la figure II.18 et de la figure III.17 sont présentées 

à la fiŶ de l’annexe D. 

 

1. Mécanisme n°1 
 

 Equilibre (électro)chimique 
[E°] = V/ECS 

[K] = sans unité 
[k°] = cm.s-1 

[k+] = M-1.s-1 

E1 O2  +  e-  =  O2°- E° = -0,89  k° = 0,007  

C1 [FeII
 ]2+

  +  O2  =  [FeII-O2]2+ K1 = 40 k+ = 1.106 

E2 [FeIII
 ]+ +  e-  =  [FeII

 ]2+ E° =  0,94  k°= 0,009  

C2 [FeII
 ]2+

 +  O2°-  =  [FeII-O2°-]+ K2 = 6,7.105 k+ = 1.108 

E3 [FeII-O2]2+  + e-  =  [FeII-O2°-]+ E° = -0,64  k°= 0,009  

C3 [FeII-O2°-]+ ==>  FeIII-OO- K = 1.1010 k+ = 1,0.1010  

E4 FeIII-OO-  +  e-  ==>  FeII-OO- E° =  -0,7  k° = 0,009  

 

 

 

 

 

 

Tableaux D.1 : Equilibres chimiques et électrochimiques du mécanisme n°1 rentrés sur DigiElch avec 

les constantes cinétiques et thermodynamiques des espèces correspondantes. (cf figure III.5) 

 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

[FeII-O2]2+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2°-]+
 0 4,1.10-6 

FeIII-OO-   0 4,1.10-6 

FeII-OO-
 0 4,1.10-6 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

O2 1,6 9,4.10-5 

O2
●- 0 9,4.10-5 

[FeII
 ]2+ 1,6 4,1.10-6 

[FeIII
 ]+ 0 4,1.10-6 



Annexe D - MĠĐaŶisŵe de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe paƌ le Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+ : 

équilibres chimiques et électrochimiques rentrés dans le logiciel DigiElch 

- 176 - 

 

2. Mécanisme n°2 

 

 

 Equilibre (électro)chimique 
[E°] = V/ECS 

[K] = sans unité 
[k°] = cm.s-1 

[k+] = M-1.s-1 

E1 O2  +  e-  =  O2°- E° = -0,89  k° = 0,007  

C1 [FeII
 ]2+

  +  O2  =  [FeII-O2]2+ K1 = 40 k+ = 1.106 

E2 [FeIII
 ]+ +  e-  =  [FeII

 ]2+ E° =  0,94  k°= 0,009  

C2 [FeII
 ]2+

 +  O2°-  =  [FeII-O2°-]+ K2 = 6,7.105 k+ = 1.108 

E3 [FeII-O2]2+  + e-  =  [FeII-O2°-]+ E° = -0,64  k°= 0,009  

C3 [FeII-O2°-]+ ==>  FeIII-OO- K = 1.1010 k+ = 1,0.1010  

E4 FeIII-OO-  +  e-  ==>  FeII-OO- E° =  -0,7  k° = 0,009  

C4 FeIII-OO- + H2O = [FeIII-OOH]2+ K4 = 3,5.105 k+ = 1,0.1014 

E5 [FeIII-OOH]2+ + e- ==> [FeII-OOH]+ E° = -0,2 k° = 0,009 

C5 FeII-OO- + H2O = [FeII-OOH]+ K5 = 1.1014 k+ = 1,0.1014 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Tableaux D.2 : Equilibres chimiques et électrochimiques du mécanisme n°2 rentrés sur DigiElch avec 

les constantes cinétiques et thermodynamiques des espèces correspondantes. (cf figure III.9) 

 

 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

O2 1,6 9,4.10-5 

O2
●- 0 9,4.10-5 

[FeII
 ]2+ 1,6 4,1.10-6 

[FeIII
 ]+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2]2+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2°-]+
 0 4,1.10-6 

FeIII-OO-   0 4,1.10-6 

FeII-OO-
 0 4,1.10-6 

[FeIII-OOH]2+ 0 4,1.10-6 

[FeII-OOH]+ 0 4,1.10-6 

H2O 2,0 1,0.105 
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3. Mécanisme n°3 

 

 Equilibre (électro)chimique 
[E°] = V/ECS 

[K] = sans unité 
[k°] = cm.s-1 

[k+] = M-1.s-1 

E1 O2  +  e-  =  O2°- E° = -0,89  k° = 0,007  

C1 [FeII
 ]2+

  +  O2  =  [FeII-O2]2+ K1 = 40 k+ = 1.106 

E2 [FeIII
 ]+ +  e-  =  [FeII

 ]2+ E° =  0,94  k°= 0,009  

C2 [FeII
 ]2+

 +  O2°-  =  [FeII-O2°-]+ K2 = 6,7.105 k+ = 1.108 

E3 [FeII-O2]2+  + e-  =  [FeII-O2°-]+ E° = -0,64  k°= 0,009  

C3 [FeII-O2°-]+ ==>  FeIII-OO- K = 1.1010 k+ = 1,0.1010  

E4 FeIII-OO-  +  e-  ==>  FeII-OO- E° =  -0,7  k° = 0,009  

C4 FeIII-OO- + H2O = [FeIII-OOH]2+ K4 = 3,5.105 k+ = 1,0.1014 

E5 [FeIII-OOH]2+ + e- ==> [FeII-OOH]+ E° = -0,2 k° = 0,009 

C5 FeII-OO- + H2O = [FeII-OOH]+ K5 = 1.1014 k+ = 1,0.1014 

C6 [FeII-OOH]+ + [FeII-OOH]+ ==> A + O2 K = 1,0.1010 k+ = 1,0.1010 

C7 A ==> [FeII-OH]+ + [FeII-OH]+ K = 1,0.1016 k+ = 1,0.1016 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Tableaux D.3 : Equilibres chimiques et électrochimiques du mécanisme n°3 rentrés sur DigiElch avec 

les constantes cinétiques et thermodynamiques des espèces correspondantes. (cf figure III.19) 

DaŶs le logiĐiel DigiElĐh, il est iŵpossiďle de faiƌe appaƌaitƌe des ĐoeffiĐieŶts stœĐhioŵĠtƌiƋues. Il Ġtait 
donc nécessaire de faire iŶteƌveŶiƌ l’espğĐe « A » représentant les espèces « [FeII-OH]+ +  [FeII-OH]+ ». 

AfiŶ de faiƌe ĐoƌƌespoŶdƌe l’espğĐe « A » avec « [FeII-OH]2+ + [FeII-OH]2+ », un équilibre rapide et 

irréversible a été rentré dans le logiciel. Les valeurs des constantes correspondantes ont été choisies 

arbitrairement mais l’alluƌe des CV siŵulĠs ďasĠs suƌ le mécanisme n°3 Ŷ’est pas ŵodifiĠe si leuƌs 
valeurs sont augmentées. 

 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

O2 1,6 9,4.10-5 

O2
●- 0 9,4.10-5 

[FeII
 ]2+ 1,6 4,1.10-6 

[FeIII
 ]+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2]2+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2°-]+
 0 4,1.10-6 

FeIII-OO-   0 4,1.10-6 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

FeII-OO-
 0 4,1.10-6 

[FeIII-OOH]2+ 0 4,1.10-6 

[FeII-OOH]+ 0 4,1.10-6 

H2O 2,0 1,0.105 

A 0 4,1.10-6 

[FeII-OH]+ 0 4,1.10-6 



Annexe D - MĠĐaŶisŵe de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe paƌ le Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+ : 

équilibres chimiques et électrochimiques rentrés dans le logiciel DigiElch 

- 178 - 

 

4. Mécanisme n°4 
 

 

 Equilibre (électro)chimique 
[E°] = V/ECS 

[K] = sans unité 
[k°] = cm.s-1 

[k+] = M-1.s-1 

E1 O2  +  e-  =  O2°- E° = -0,89  k° = 0,007  

C1 [FeII
 ]2+

  +  O2  =  [FeII-O2]2+ K1 = 40 k+ = 1.106 

E2 [FeIII
 ]+ +  e-  =  [FeII

 ]2+ E° =  0,94  k°= 0,009  

C2 [FeII
 ]2+

 +  O2°-  =  [FeII-O2°-]+ K2 = 6,7.105 k+ = 1.108 

E3 [FeII-O2]2+  + e-  =  [FeII-O2°-]+ E° = -0,64  k°= 0,009  

C3 [FeII-O2°-]+ ==>  FeIII-OO- K = 1.1010 k+ = 1,0.1010  

E4 FeIII-OO-  +  e-  ==>  FeII-OO E° =  -0,7  k° = 0,009  

C4 FeIII-OO- + H2O = [FeIII-OOH]2+ K4 = 3,5.105 k+ = 1,0.1014 

E5 [FeIII-OOH]2+ + e- ==> [FeII-OOH]+ E° = -0,2 k° = 0,009 

C5 FeII-OO- + H2O = [FeII-OOH]+ K5 = 1.1014 k+ = 1,0.1014 

C6 [FeII-OOH]+ + [FeII-OOH]+ ==> A + O2 K = 1,0.1010 k+ = 1,0.1010 

C7 A ==> [FeII-OH]+ + [FeII-OH]+ K = 1,0.1016 k+ = 1,0.1016 

E6 [FeIII-OH]2+ + e- = [FeII-OH]+ E° = -0,81 k° = 0,009 

C8 FeIII-OO- + O2°- = FeII-OO- + O2 K8 = 1,62.103 k+ = 500 

C9 [FeIII-OOH]2+ + O2°- = [FeII-OOH]+ + O2 K9 = 4,58.1011 k+ = 500 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Tableaux D.4 : Equilibres chimiques et électrochimiques du mécanisme n°4 rentrés sur DigiElch avec 

les constantes cinétiques et thermodynamiques des espèces correspondantes. (cf figure III.23) 

 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

O2 1,6 9,4.10-5 

O2
●- 0 9,4.10-5 

[FeII
 ]2+ 1,6 4,1.10-6 

[FeIII
 ]+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2]2+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2°-]+
 0 4,1.10-6 

FeIII-OO-   0 4,1.10-6 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

FeII-OO-
 0 4,1.10-6 

[FeIII-OOH]2+ 0 4,1.10-6 

[FeII-OOH]+ 0 4,1.10-6 

H2O 2,0 1,0.105 

A 0 4,1.10-6 

[FeII-OH]+ 0 4,1.10-6 

[FeIII-OH]2+ 0 4,1.10-6 
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5. Mécanisme n°5 

 

 Equilibre (électro)chimique 
[E°] = V/ECS 

[K] = sans unité 
[k°] = cm.s-1 

[k+] = M-1.s-1 

E1 O2  +  e-  =  O2°- E° = -0,89  k° = 0,007  

C1 [FeII
 ]2+

  +  O2  =  [FeII-O2]2+ K1 = 40 k+ = 1.106 

E2 [FeIII
 ]+ +  e-  =  [FeII

 ]2+ E° =  0,94  k°= 0,009  

C2 [FeII
 ]2+

 +  O2°-  =  [FeII-O2°-]+ K2 = 6,7.105 k+ = 1.108 

E3 [FeII-O2]2+  + e-  =  [FeII-O2°-]+ E° = -0,64  k°= 0,009  

C3 [FeII-O2°-]+ ==>  FeIII-OO- K = 1.1010 k+ = 1,0.1010  

E4 FeIII-OO-  +  e-  ==>  FeII-OO E° =  -0,7  k° = 0,009  

C4 FeIII-OO- + H2O = [FeIII-OOH]2+ K4 = 3,5.105 k+ = 1,0.1014 

E5 [FeIII-OOH]2+ + e- ==> [FeII-OOH]+ E° = -0,2 k° = 0,009 

C5 FeII-OO- + H2O = [FeII-OOH]+ K5 = 1.1014 k+ = 1,0.1014 

C6 [FeII-OOH]+ + [FeII-OOH]+ ==> A + O2 K = 1,0.1010 k+ = 1,0.1010 

C7 A ==> [FeII-OH]+ + [FeII-OH]+ K = 1,0.1016 k+ = 1,0.1016 

E6 [FeIII-OH]2+ + e- = [FeII-OH]+ E° = -0,81 k° = 0,009 

C8 FeIII-OO- + O2°- = FeII-OO- + O2 K8 = 1,62.103 k+ = 500 

C9 [FeIII-OOH]2+ + O2°- = [FeII-OOH]+ + O2 K9 = 4,58.1011 k+ = 500 

C10 [FeII
 ]2+

  +  H2O  =  [FeII-OH]+ K = 50 k+ = 100 

C11 [FeII
 ]2+

  +  H2O  =  [FeIII-OH]2+ K = 4,58.1011 k+ = 500 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Tableaux D.5 : Equilibres chimiques et électrochimiques du mécanisme n°5 rentrés sur DigiElch avec 

les constantes cinétiques et thermodynamiques des espèces correspondantes. (cf figure III.28). 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

FeII-OO-
 0 4,1.10-6 

[FeIII-OOH]2+ 0 4,1.10-6 

[FeII-OOH]+ 0 4,1.10-6 

H2O 2,0 1,0.105 

A 0 4,1.10-6 

[FeII-OH]+ 0 4,1.10-6 

[FeIII-OH]2+ 0 4,1.10-6 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

O2 1,6 9,4.10-5 

O2
●- 0 9,4.10-5 

[FeII
 ]2+ 1,6 4,1.10-6 

[FeIII
 ]+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2]2+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2°-]+
 0 4,1.10-6 

FeIII-OO-   0 4,1.10-6 



Annexe D - MĠĐaŶisŵe de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe paƌ le Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+ : 

équilibres chimiques et électrochimiques rentrés dans le logiciel DigiElch 

- 180 - 

 

6. Simulations des vagues cathodiques des intermédiaires FeIII-OOH et 

FeIII-OO- 

6.1. SiŵulatioŶ de la vague ĐathodiƋue de l’iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-OOH 

La vague cathodique du FeIII-OOH du CV de la figure III.17 a été simulée à l’aide du mécanisme n°5, en 

fixant la concentration en H2O à 2mM et celle du FeIII-OOH à 0,2 mM. Cette valeur a été estimée par la 

mesure du courant cathodique du CV expérimental (ic = -8,9.10-7 A). Toutes les autres concentrations 

ont été fixées à 0 mM. La concentration obtenue à partir des simulations est proche de la concentration 

réelle (0,15 mM en FeIII-OOH). Les résultats sont présentés sur la figure D.1. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure D.1 : CV expérimental de la vague cathodique du FeIII-OOH à 0,15 mM dans le butyronitrile à -

70°C en présence de 0,2 M de TBAPF6, enregistré à 0,1 V.s-1. En rose clair figure le CV simulé 

correspondant basé sur le mécanisme n°5. (Figure III.17) 

La ŵesuƌe de l’iŶteŶsitĠ ĐathodiƋue du CV eǆpĠƌiŵeŶtal de la vague de réduction du dioxygène à -0,98 

V/ECS Ŷ’est pas pƌĠĐise ŶotaŵŵeŶt à Đause de l’alluƌe de la vague et de l’appƌoǆiŵatioŶ ƌĠalisĠe suƌ 
les coefficients k° et D du couple O2/O2

●- à Đette teŵpĠƌatuƌe. Cette ŵĠthode Ŷ’a doŶĐ pas peƌŵis de 
Đoŵpaƌeƌ l’iŶteŶsitĠ Đathodique expérimentale du dioxygène avec celle du CV simulé et donc de 

quantifier avec précision la quantité de O2 libérée. 

Cependant, la siŵulatioŶ ƌepƌoduit ĐoŶveŶaďleŵeŶt le CV eǆpĠƌiŵeŶtal, il s’agit d’uŶe pƌeuve 
supplémentaire de la validité du mécanisme n°5. L’eŶseŵďle des paƌaŵğtƌes ;ĠƋuiliďƌes et ĐoŶstaŶtesͿ 
rentrés dans le logiciel figurent dans les tableaux D.6. 
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 Equilibre (électro)chimique 
[E°] = V/ECS 

[K] = sans unité 
[k°] = cm.s-1 

[k+] = M-1.s-1 

E1 O2  +  e-  =  O2°- E° = -0,89  k° = 0,007  

C1 [FeII
 ]2+

  +  O2  =  [FeII-O2]2+ K1 = 40 k+ = 1.106 

E2 [FeIII
 ]+ +  e-  =  [FeII

 ]2+ E° =  0,94  k°= 0,003  

C2 [FeII
 ]2+

 +  O2°-  =  [FeII-O2°-]+ K2 = 6,7.105 k+ = 1.108 

E3 [FeII-O2]2+  + e-  =  [FeII-O2°-]+ E° = -0,64  k°= 0,003  

C3 [FeII-O2°-]+ ==>  FeIII-OO- K = 1.1010 k+ = 1,0.1010  

E4 FeIII-OO-  +  e-  ==>  FeII-OO E° =  -0,7  k° = 0,003  

C4 FeIII-OO- + H2O = [FeIII-OOH]2+ K4 = 3,5.105 k+ = 1,0.1014 

E5 [FeIII-OOH]2+ + e- ==> [FeII-OOH]+ E° = -0,2 k° = 0,003 

C5 FeII-OO- + H2O = [FeII-OOH]+ K5 = 1.1014 k+ = 1,0.1014 

C6 [FeII-OOH]+ + [FeII-OOH]+ ==> A + O2 K = 1,0.1010 k+ = 1,0.1010 

C7 A ==> [FeII-OH]+ + [FeII-OH]+ K = 1,0.1016 k+ = 1,0.1016 

E6 [FeIII-OH]2+ + e- = [FeII-OH]+ E° = -0,81 k° = 0,003 

C8 FeIII-OO- + O2°- = FeII-OO- + O2 K8 = 1,62.103 k+ = 500 

C9 [FeIII-OOH]2+ + O2°- = [FeII-OOH]+ + O2 K9 = 4,58.1011 k+ = 500 

C10 [FeII
 ]2+

  +  H2O  =  [FeII-OH]+ K = 50 k+ = 100 

C11 [FeII
 ]2+

  +  H2O  =  [FeIII-OH]2+ K = 4,58.1011 k+ = 500 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Tableaux D.6 : Equilibres chimiques et électrochimiques du mécanisme n°5 rentrés sur DigiElch avec 

les constantes cinétiques et thermodynamiques des espèces correspondantes pour la simulation de la 

vague de réduction du FeIII-OO-. (cf figure III.17) 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

O2 0 9,4.10-5 

O2
●- 0 9,4.10-5 

[FeII
 ]2+ 0 4,1.10-6 

[FeIII
 ]+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2]2+ 0 4,1.10-6 

[FeII-O2°-]+
 0 4,1.10-6 

FeIII-OO-   0 4,1.10-6 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

FeII-OO-
 0 4,1.10-6 

[FeIII-OOH]2+ 0,2 4,1.10-6 

[FeII-OOH]+ 0 4,1.10-6 

H2O 2,0 1,0.105 

A 0 4,1.10-6 

[FeII-OH]+ 0 4,1.10-6 

[FeIII-OH]2+ 0 4,1.10-6 



Annexe D - MĠĐaŶisŵe de l’aĐtivatioŶ ƌĠduĐtƌiĐe du dioǆǇgğŶe paƌ le Đoŵpleǆe [FeII(mL5
2)]2+ : 

équilibres chimiques et électrochimiques rentrés dans le logiciel DigiElch 

- 182 - 

 

6.2. SiŵulatioŶ de la vague ĐathodiƋue de l’iŶteƌŵĠdiaiƌe FeIII-OO- 

La vague cathodique du FeIII-OO- du CV de la figure II.18 a ĠtĠ siŵulĠ à l’aide du mécanisme n°5 en 

fixant la concentration en H2O à 2 mM et celle du FeIII-OO- à 1,1 mM en Fe par la mesure du courant 

cathodique du CV expérimental (ic = -3,6.10-6 A). Un résultat très proche de la concentration réelle en 

FeIII-OO- binucléaire (0,5 mM en FeIII-OO- binucléaire, et 1 mM en Fe). Toutes les autres concentrations 

ont été fixées à 0 mM. Les résultats sont présentés sur la figure D.2. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure D.2 : CV expérimental de la vague cathodique du FeIII-OO- à 0,5 mM dans le butyronitrile à -

70°C en présence de 0,2 M de TBAPF6, enregistré à 0,1 V.s-1. En bleu clair figure le CV simulé 

correspondant basé sur le mécanisme n°5. (Figure II.18) 

Le CV expérimental de la figure D.2 a été enregistré à -70°C, la constante k° et le coefficient de diffusion 

des espèces du Fer à -70°C dans le butyronitrile (déterminées en annexe C, cf tableaux D.7) ont été 

rentrées dans le logiciel, Đe Ƌui a peƌŵis d’affiŶeƌ les siŵulatioŶs.  

La vague cathodique du FeIII-OO- est convenablement reproduite par la simulation. Sur le CV 

expérimental et le CV simulé (bleu clair en pointillés), une vague cathodique de faible intensité est 

présente respectivement à 0 V/ECS et à -0,2 V/ECS. Cette valeur de potentiel correspond au potentiel 

de pic cathodique du FeIII-OOH en FeII-OOH rentré dans le logiciel DigiElch. Pourtant, la concentration 

en FeIII-OOH a été fixée à 0 mM dans la simulation. 

Ainsi, d’apƌğs les siŵulatioŶs, le FeIII-OO- se protone aux alentours de -0,2 V/ECS, tout en gagnant un 

électron. La vague cathodique observée à 0 V/ECS sur le CV expérimental, possède la même allure et 

la même intensité que celle du CV simulé. Par analogie, il pouƌƌait s’agiƌ d’uŶ tƌaŶsfeƌt de pƌotoŶ sur 

le FeIII-OO- aveĐ uŶ tƌaŶsfeƌt d’ĠleĐtƌoŶ selon un mécanisme PCET. 

La simulation reproduit ĐoŶveŶaďleŵeŶt le CV eǆpĠƌiŵeŶtal, il s’agit d’uŶe pƌeuve supplĠŵeŶtaiƌe de 
la validité du mécanisme n°5. L’eŶseŵďle des paƌaŵğtƌes ;ĠƋuiliďƌes et ĐoŶstaŶtesͿ ƌeŶtƌĠs daŶs le 
logiciel figurent dans les tableaux D.7. 
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 Equilibre (électro)chimique 
[E°] = V/ECS 

[K] = sans unité 
[k°] = cm.s-1 

[k+] = M-1.s-1 

E1 O2  +  e-  =  O2°- E° = -0,89  k° = 0,007  

C1 [FeII
 ]2+

  +  O2  =  [FeII-O2]2+ K1 = 40 k+ = 1.106 

E2 [FeIII
 ]+ +  e-  =  [FeII

 ]2+ E° =  0,94  k°= 0,003 

C2 [FeII
 ]2+

 +  O2°-  =  [FeII-O2°-]+ K2 = 6,7.105 k+ = 1.108 

E3 [FeII-O2]2+  + e-  =  [FeII-O2°-]+ E° = -0,64  k°= 0,003  

C3 [FeII-O2°-]+ ==>  FeIII-OO- K = 1.1010 k+ = 1,0.1010  

E4 FeIII-OO-  +  e-  ==>  FeII-OO E° =  -0,7  k° = 0,003  

C4 FeIII-OO- + H2O = [FeIII-OOH]2+ K4 = 3,5.105 k+ = 1,0.1014 

E5 [FeIII-OOH]2+ + e- ==> [FeII-OOH]+ E° = -0,2 k° = 0,003 

C5 FeII-OO- + H2O = [FeII-OOH]+ K5 = 1.1014 k+ = 1,0.1014 

C6 [FeII-OOH]+ + [FeII-OOH]+ ==> A + O2 K = 1,0.1010 k+ = 1,0.1010 

C7 A ==> [FeII-OH]+ + [FeII-OH]+ K = 1,0.1016 k+ = 1,0.1016 

E6 [FeIII-OH]2+ + e- = [FeII-OH]+ E° = -0,81 k° = 0,003 

C8 FeIII-OO- + O2°- = FeII-OO- + O2 K8 = 1,62.103 k+ = 500 

C9 [FeIII-OOH]2+ + O2°- = [FeII-OOH]+ + O2 K9 = 4,58.1011 k+ = 500 

C10 [FeII
 ]2+

  +  H2O  =  [FeII-OH]+ K = 50 k+ = 100 

C11 [FeII
 ]2+

  +  H2O  =  [FeIII-OH]2+ K = 4,58.1011 k+ = 500 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Tableaux D.7 : Equilibres chimiques et électrochimiques du mécanisme n°5 rentrés sur DigiElch avec 

les constantes cinétiques et thermodynamiques des espèces correspondantes pour la simulation de la 

vague de réduction du FeIII-OO-. (cf figure II.18) 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

O2 0 9,4.10-5 

O2
●- 0 9,4.10-5 

[FeII
 ]2+ 0 4,5.10-7 

[FeIII
 ]+ 0 4,5.10-7 

[FeII-O2]2+ 0 4,5.10-7 

[FeII-O2°-]+
 0 4,5.10-7 

FeIII-OO-   1,1 4,5.10-7 

Espèce 
C 

(mmol.L-1) 

D 

(cm².s-1) 

FeII-OO-
 0 4,5.10-7 

[FeIII-OOH]2+ 0 4,5.10-7 

[FeII-OOH]+ 0 4,5.10-7 

H2O 2,0 1,0.105 

A 0 4,5.10-7 

[FeII-OH]+ 0 4,5.10-7 

[FeIII-OH]2+ 0 4,5.10-7 
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Synthesis and Characterization of Iron(II) Complexes with a
BPMEN-Type Ligand Bearing π-Accepting Nitro Groups
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Abstract: In this paper, we describe the synthesis, characteriza-
tion, and stability studies of new FeII complexes prepared with
the ligand N,N′-dimethyl-N,N′-bis(4-nitropyridin-2-ylmethyl)eth-
ane-1,2-diamine (L42NO2). The properties of these complexes
were probed by magnetic, spectroscopic, and electrochemical
techniques and compared with those of the parent complexes

Introduction

The variety of reactions catalyzed by iron and the mild condi-
tions under which they operate has motivated numerous mod-
eling studies.[1–5] Mononuclear nonheme enzymes generally
contain an FeII center surrounded by the so-called 2-his-1-carb-
oxylate facial triad[6] with very rare structural deviations.[7] Nev-
ertheless, most modeling studies have focused on functional
synthetic models rather than structural ones, and chemical
oxidants (hydrogen peroxide, peracids, etc.) have been imple-
mented instead of O2.[8] Notable examples of systems that use
O2 are found in the series of iron(II) trispyrazolylborate com-
plexes, as these ligands leave the FeII center coordinatively un-
saturated and reactive towards molecular oxygen.[9–12] On the
other hand, it has been demonstrated that broadly studied FeII

complexes with amine/pyridine ligands can activate O2 in the
presence of an acid and an electron source in a way reminiscent
of those of P450 enzymes or Rieske dioxygenases.[13–17] A thor-
ough mechanistic investigation of this reaction through cyclic
voltammetry revealed that the coordination of O2 to an FeII

center, which leads to a putative FeIII–superoxo intermediate,
is disfavored with this family of polydentate aza ligands.[18] To
develop more reactive FeII precursors that facilitate the forma-
tion of the FeIII–superoxo intermediate and avoid the reduction
of the latter, it appeared crucial to make the metal center more
Lewis acidic.[19,20] Herein, we report the synthesis, characteriza-
tion, and stability studies of FeII complexes prepared with the
ligand N,N′-dimethyl-N,N′-bis(4-nitropyridin-2-ylmethyl)ethane-
1,2-diamine (L42NO2), in which the pyridyl rings are functional-
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prepared with the unsubstituted ligand N,N′-dimethyl-N,N′-
bis(pyridin-2-ylmethyl)ethane-1,2-diamine (BPMEN or L42). The
para functionalization of the pyridine moieties with π-accepting
nitro groups increases the ligand-field strength and the Lewis
acidity of the metal center without altering the stability of the
complex.

ized with electron-withdrawing para-nitro groups to provide
the desired electronic effects without impacting the accessibil-
ity to the metal center. The electronic properties and stabilities
of these new complexes are compared with those of the parent
complexes of the unsubstituted ligand N,N′-dimethyl-N,N′-
bis(pyridin-2-ylmethyl)ethane-1,2-diamine (abbreviated BPMEN
or L42).

Results and Discussion

Synthesis of the Ligand

The synthesis of L42NO2 was achieved by adapting the classical
procedure[21] for the synthesis of L42, as nitro groups are sensi-
tive to the NaBH4 reductant. Moreover, to simplify the purifica-
tion procedure, it was necessary to perform the reductive
amination of 4-nitro-2-pyridinecarboxaldehyde in two steps.[22]

As depicted in Scheme 1, the condensation reaction between
2 equiv. of 4-nitro-2-pyridinecarboxaldehyde[23] and ethylenedi-
amine in 1,2-dichloroethane with trimethyl orthoformate as a
desiccant led to N,N′-bis(4-nitropyridin-2-ylmethylene)ethane-
1,2-diamine, which was treated with NaBH(OAc)3 in the pres-
ence of AcOH to afford N,N′-bis(4-nitropyridin-2-ylmethyl)-

Scheme 1. Synthesis of L42NO2.
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ethane-1,2-diamine. Subsequent nucleophilic substitution with
methyl iodide yielded the target ligand L4

2NO2.

Synthesis and Solid-State Characterization of FeII

Complexes

The complexes (L42NO2)FeCl2 (1-Cl2), (L42)FeCl2 (2-Cl2),
[(L42NO2)Fe(CH3CN)2][PF6]2 [1-(CH3CN)2(PF6)2], and [(L42)Fe-
(CH3CN)2][PF6]2 [2-(CH3CN)2(PF6)2] were synthesized by adapt-
ing previously reported methods,[24–27] as described in the Sup-
porting Information. FeCl2·2H2O was used as the FeII salt for the
synthesis of all of the complexes. For 1-(CH3CN)2 and 2-
(CH3CN)2, chloride abstraction was performed in acetonitrile
with AgPF6, and counteranion exchange was performed with
NaPF6.

Complexes 1-(CH3CN)2(PF6)2, 2-(CH3CN)2(PF6)2, and 1-Cl2
were structurally characterized by X-ray crystallography at 100 K
(cf. Figure 1). As observed for the related compounds
[Fe(L42)(CH3CN)2][ClO4]2 at 293 K[28] and [Fe(L42)(CH3CN)2]-
[SbF6]2 at 213[25] and 100 K,[29] the ligand wraps around the
metal center in a cis-α configuration to leave two equatorial
coordination sites in cis positions. For 1-(CH3CN)2(PF6)2 and 2-
(CH3CN)2(PF6)2, the coordination sphere is completed by two
exogenous CH3CN ligands, whereas two chlorido ligands are
present in 1-Cl2. Complex 1-Cl2 exhibits long Fe–N bond
lengths of ca. 2.24 Å (Table 1), which are indicative of a high-
spin FeII center. The large Cl–Fe–Cl angle (102.2°) and small N–
Fe–N angles (78.9 and 170.3° for Nam and Npy, respectively) may
be attributed to cis effects triggered by the bulky chlorido li-
gands. For the two former complexes, the Fe–N bond lengths
of ca. 1.99 Å (Table 1) are indicative of a low-spin FeII center
and consistent with a high ligand-field strength induced by the
π-accepting character of both the pyridine and CH3CN li-
gands.[30,31] Note that the latter conclusions are true under the
experimental conditions of X-ray diffraction, that is, at 100 K. A

Figure 1. ORTEP drawing of molecular complexes 1-Cl2 (left), 1-(CH3CN)2 (middle), and 2-(CH3CN)2 (right). Thermal ellipsoids are shown at the 30 % level.
Hydrogen atoms, solvent molecules, and counteranions have been omitted for clarity.
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comparison of the Fe–Npy bond lengths of 1-(CH3CN)2 and 2-
(CH3CN)2 shows that those of 1-(CH3CN)2 are slightly shorter,
which is consistent with a higher π-accepting character of the
4-nitropyridine ring with respect to the 4-unsubstituted one.
Similarly, Furukawa et al. showed that the Fe–Npy bond lengths
in FeII–TPA-type [TPA = tris(pyrid-2-ylmethyl)amine] complexes
become shorter if NO2 groups are introduced at the para posi-
tions of the pyridine rings.[32] They rationalized these observa-
tions on the basis of stronger π-backbonding interactions be-
tween the Fe t2g orbitals and the π* orbitals of 4-nitropyridine
compared with those for the unsubstituted ones.

Table 1. Selected bond lengths (Å) and angles (°) for 1-Cl2, 1-(CH3CN)2(PF6)2,
and 2-(CH3CN)2(PF6)2.

1-Cl2 1-(CH3CN)2(PF6)2 2-(CH3CN)2(PF6)2

Fe–Namine 2.264(2) 2.0387(17) 2.038(3)
2.251(2) 2.048(3)

Fe–Npy 2.216(2) 1.9816(18) 1.997(3)
2.211(2) 1.998(3)

Fe–NMeCN – 1.9531(18) 1.943(3)
1.945(3)

Fe–Cl 2.4158(8) – –
2.3742(8)

Npy–Fe–Npy 170.30(9) 179.01(10) 178.53(9)
Namine–Fe–Namine 79.83(9) 85.51(10) 86.36(11)
NMeCN–Fe–NMeCN – 89.83(11) 93.17(10)
Cl–Fe–Cl 102.20(3) – –

The �MT = f(T) curve of 1-(CH3CN)2(PF6)2 between 10 and
400 K exhibits a near-zero and almost constant value between
10 and 250 K and a steep increase of �MT at higher temperature
to reach a value of ca. 3.33 cm3 mol–1 K–1 at 400 K (cf. Figure 2).
This curve is characteristic of a spin-crossover transition be-
tween S = 0 and S = 2 states and confirms that the metal center
is in a low-spin configuration at 100 K, as determined by X-ray
crystallography. From these data, one obtains a T1/2 value of ca.
330 K.
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Figure 2. Plots of �MT as a function of temperature for 1-(CH3CN)2(PF6)2 (pink
dots) and 2-(CH3CN)2(PF6)2 (orange circles).

The �MT = f(T) curve of 2-(CH3CN)2(PF6)2 displays similarities
to those of 1-(CH3CN)2(PF6)2 and [Fe(L42)(CH3CN)2][SbF6]2,[29] as
it also reveals a spin-state conversion between S = 0 and S = 2
at low and high temperature, respectively. However, this con-
version is uncomplete owing to the thermal degradation of 2-
(CH3CN)2(PF6)2 above 350 K (data not shown). In addition, the
�MT value of 0.27 cm3 mol–1 K–1 below 200 K indicates the pres-
ence of a paramagnetic species, that is, the dinuclear ferrous
complex {[FeII(L42)(μ-O2PF2)]2}2+, which always cocrystallized
with 2-(CH3CN)2(PF6)2 (see Supporting Information, Figures S1
and S2, for the crystal structure of this complex and its mag-
netic properties).[33] Furthermore, a T1/2 value of ca. 295 K can
be estimated for 2-(CH3CN)2(PF6)2. Thus, the higher π-accepting
character of the 4-nitropyridine ring effectively induces a
stronger ligand field for L42NO2 than that for L42 and signifi-
cantly stabilizes the low-spin S = 0 state in 1-(CH3CN)2(PF6)2
with respect to that of 2-(CH3CN)2(PF6)2.

Characterization of the FeII Complexes in Solution

As demonstrated for related complexes, analysis of the elec-
tronic absorption spectra and cyclic voltammograms readily
provides evidence of the first coordination sphere of the metal
center.[26,27]

When dissolved in acetonitrile, 1-Cl2 displays a blue color,
whereas 1-(CH3CN)2 is pink. For each complex, the electronic
absorption spectrum exhibits a band in the visible region re-
lated to FeII t2g-to-pyridine π* metal-to-ligand charge-transfer
(MLCT) transitions, which are responsible for the color of the
solution (cf. Figure 3). This feature is observed at λ = 635 (ε =
1850 M–1 cm–1) and 495 nm (ε = 8100 M–1 cm–1) for 1-Cl2 and
1-(CH3CN)2, respectively. For the parent complexes 2-Cl2 and
2-(CH3CN)2, the spectral features were observed at λ = 410 (ε =
1100 M–1 cm–1) and 373 nm (ε = 4100 M–1 cm–1), respectively,
and these values are consistent with the data reported previ-
ously for the same or related complexes.[26,29,34,35] The redshift
observed for the L4

2NO2 complexes relative to the L4
2 com-

plexes can be attributed to the greater π-accepting character
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of the L4
2NO2 ligand. The same trend has already been re-

ported for FeII–TPA-type complexes containing 4-nitro-
pyridines.[36] The low extinction coefficients observed for 1-Cl2
and 2-Cl2 indicates that these complexes are in a high-spin (S =
2) configuration. However, the highest extinction coefficient ob-
served for the t2g-to-pyridine π* MLCT of 1-Cl2 reflects an in-
creased charge-transfer probability with the stronger π-accept-
ing L4

2NO2 ligand. The larger extinction coefficients of 1-
(CH3CN)2 and 2-(CH3CN)2 compared with those of the chloro
complexes indicates that they are in a low-spin (S = 0) state or
predominantly in a low-spin configuration. Indeed, a spin-state
equilibrium in solution has been reported for 2-(CH3CN)2.[34,37]

Finally, the overall increases in the λmax values and extinction
coefficients from the L4

2 complexes to the L4
2NO2 ones reflect

a stronger ligand field with electron-withdrawing ligands.

Figure 3. Visible absorption spectra of 1-Cl2 (blue), 2-Cl2 (green), 1-(CH3CN)2
(pink), and 2-(CH3CN)2 (orange) in acetonitrile.

Complexes 1-Cl2 and 1-(CH3CN)2 present reversible FeIII/FeII

redox signatures at E = 0.38 and 1.34 V versus the saturated
calomel electrode (SCE), respectively (Figure 4). These signals
are similar to the reversible FeIII/FeII waves observed for 2-Cl2
and 2-(CH3CN)2 (0.19 and 1.12 V vs. SCE, respectively) but are
shifted by ca. 200 mV towards higher potentials as the result of
the π-accepting character of the L4

2NO2 ligand. Such shifts are
compatible with the 100–200 mV difference observed between
the L4

2 and L4
2NO2 Mn complexes.[38] Together with the UV/Vis

spectroscopy study (see above), these electrochemical data al-
low us to conclude that the structures of 1-Cl2 and 1-(CH3CN)2
observed in the solid state (Figure 1) are preserved in solution.
This conclusion is also strengthened by the exogenous ligand-
exchange experiments described below.

In the negative-potential range, the cyclic voltammograms
of 1-Cl2 (Figure S3) and 1-(CH3CN)2 (data not shown) display
quasireversible cathodic peaks at –0.70 and –0.60 V, respec-
tively. By comparison with those of the free L4

2NO2 and L4
2

ligands, these signals can be attributed to the reduction of the
nitro groups. Indeed, no signal is observed for L42, whereas a
reversible wave is observed at E = –0.92 V for L4

2NO2 (Fig-
ure S3).
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Figure 4. Left: cyclic voltammograms of 1-Cl2 (blue) and 2-Cl2 (green). Right: cyclic voltammograms of 1-(CH3CN)2 (pink) and 2-(CH3CN)2 (orange). Concentra-
tions 1 mM in 0.1 M TBAPF6/CH3CN (TBA = tetrabutylammonium) at a glassy carbon electrode and a scan rate of 0.1 V s–1, room temp.

Exogenous Ligand Exchange between 1-Cl2 and 1-(CH3CN)2

The addition of increasing amounts of AgPF6 to 1-Cl2 in aceto-
nitrile (up to 3 equiv. vs. FeII) leads to (1) the progressive de-
crease of the FeIII/FeII reversible wave together with (2) the pro-
gressive increase/decrease of a quasireversible wave with Epa =
+0.97 V and (3) the progressive increase of a reversible wave
at E = +1.34 V versus SCE, which finally remains predominant
(Figure 5). This latter feature is attributed to 1-(CH3CN)2 (Fig-
ure 4, right, pink trace), which is formed by the coordination of
acetonitrile to the FeII center after the abstraction of a Cl– ion
by the Ag+ ion. Logically, the wave with an intermediate poten-
tial at 0.97 V can be assigned to the [(L42NO2)FeIIICl(CH3CN)]2+/
[(L42NO2)FeIICl(CH3CN)]+ couple. This assignment is compatible
with the values reported by Mekmouche et al. for (L42)Fe-type
complexes with acetonitrile, chlorido, or both as exogenous li-
gands.[39]

The results for the same experiment with 2-Cl2 are displayed
in Figure 5, right. As observed for 1-Cl2, three redox features
are observed with a similar evolution between them, and a final
feature at E = 1.13 V versus SCE corresponds to 2-(CH3CN)2. As
expected, all of these waves are shifted toward cathodic poten-

Figure 5. Left: cyclic voltammograms of 1-Cl2 (blue) in the presence of increasing amounts of AgPF6 dissolved in acetonitrile: 1 equiv. (black), 2 equiv. (dashed
line), 3 equiv. (pink). Right: cyclic voltammograms of 2-Cl2 (green) in the presence of increasing amounts of AgPF6 dissolved in acetonitrile: 1 equiv. (black),
2 equiv. (orange). Fe concentration 1 mM in 0.1 M TBAPF6/CH3CN at a glassy carbon electrode, 0.1 V s–1.
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tials by ca. 200 mV with respect to those of the L4
2NO2 com-

plexes. Indeed, the intermediate [(L42)FeIIICl(CH3CN)]2+/
[(L42)FeIICl(CH3CN)]+ redox couple exhibits an anodic peak at
Epa = +0.78 V. Interestingly, the almost complete abstraction of
the two chlorido ligands from 1-Cl2 or 2-Cl2 requires 3 or
2 equiv. of Ag+ ions, respectively. This clearly reflects the harder
Lewis acidity of the FeII center when it is coordinated to the
electron-withdrawing L4

2NO2 ligand. As stated above, such a
property is required for a more efficient coordination of dioxy-
gen to the FeII center and an easier subsequent activation.[19,20]

Stability of 1-(CH3CN)2 in Solution

The chelation ability of the L4
2NO2 ligand could be estimated

by monitoring the value of the extinction coefficient of the t2g-
to-pyridine π* MLCT as a function of the initial concentration
of the complex with Equation (1), in which εML is the molar
extinction coefficient of the complex, C0 is its initial concentra-
tion and Kd is its dissociation constant (see Supporting Informa-
tion for details).
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(1)

As shown in Figure 6 for 1-(CH3CN)2, the evolution follows a
saturation behavior with a constant ε value of ca. 8100 M–1 cm–1

down to a concentration of 0.25 mM, at which it then gradually
decreases for more dilute solutions. The observation of a very
similar behavior for 2-(CH3CN)2 indicates that the two com-
plexes have similar stabilities in solution. Indeed, the estimated
dissociation constants Kd for the two complexes are both close
to 10–6 M (see Supporting Information). Therefore, the strong
electron-withdrawing groups on the pyridine rings of L42NO2

do not impact significantly the stability of the metal complex,
at least for the FeII state. This is an important requirement if
one wants to implement 1-(CH3CN)2 in catalysis.

Figure 6. Apparent extinction coefficients of the MLCT bands as a function
of concentration for [1-(CH3CN)2(PF6)2] (pink dots, λ = 495 nm) and [2-
(CH3CN)2(PF6)2] (orange dots, λ = 373 nm). Numerical simulations of a satura-
tion curve to estimate the dissociation constants are displayed as black lines.

Finally, the nitro substituents in L4
2NO2 clearly modulate the

electronic properties of the metal center. Additionally, their para
arrangement is not expected to affect the steric properties by
comparison with those of the parent ligand L4

2. As suggested
by Hitomi et al.,[40] this may have a beneficial impact on the
catalytic properties of the complexes.

Conclusions

The L4
2NO2 ligand has been synthesized as a strong π-accept-

ing alternative of the well-known L4
2 (or BPMEN) ligand without

modifying the steric congestion at the metal center. This ligand
has been used to prepare [(L42NO2)FeCl2] (1-Cl2) and
[(L42NO2)Fe(CH3CN)2]2+ [1-(CH3CN)2]. By comparison with those
of the parent complexes obtained with the L4

2 ligand, the elec-
tronic structures of these complexes were probed by magnetic,
spectroscopic, and electrochemical techniques, which revealed
a stronger ligand field owing to the electron-withdrawing
groups bore by the pyridine rings as well as a more acidic FeII

center. In addition, the new bis(acetonitrile) complex 1-
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(CH3CN)2 exhibits a similar stability to that of its parent. These
characteristics make this complex a potentially interesting cata-
lyst, the properties of which deserve to be studied in future
work.

Experimental Section

Commercially available chemicals were used without further purifi-
cation unless stated otherwise. The solvents for electrochemical and
spectroscopic measurements were purified by distillation under
argon over CaH2 for acetonitrile and over Mg for methanol. The
ligands and complexes were synthesized under an argon atmos-
phere (vacuum line or glovebox).

L4
2NO2: To a solution of 4-nitro-2-pyridinecarboxaldehyde (4.7 g,

31 mmol) in 1,2-dichloroethane (50 mL), ethylenediamine (113 μL,
36 mmol) and trimethyl orthoformate (10 mL) were added succes-
sively. The mixture was stirred overnight, and then the solvent was
removed under vacuum. The recrystallization of the crude solid in
Et2O yielded N,N′-bis(4-nitropyridin-2-ylmethylene)ethane-1,2-di-
amine as a white solid (62 %). 1H NMR (CDCl3, 250 MHz): δ = 4.14
(s, 4 H, NCH2CH2N), 8.00 (dd, J = 5 Hz and J = 2 Hz, 2 H, m-Hpy),
8.50 (s, 2 H, N=CHPy), 8.67 (d, J = 2 Hz, 2 H, m′-Hpy), 8.90 (d, J =
5 Hz, 2 H, o-Hpy) ppm. To a solution of N,N′-bis(4-nitropyridin-2-
ylmethylene)ethane-1,2-diamine (0.5 g, 1.5 mmol) in distilled di-
chloromethane (15 mL), NaBH(OAc)3 (1.4 g, 6.5 mmol) and AcOH
(190 μL, 3.4 mmol) were added. The mixture was stirred at room
temperature for 90 min, and a saturated Na2CO3 solution (40 mL)
was added. The compound was extracted with dichloromethane.
The organic layer was dried with Na2SO4, and the solvents were
evaporated to yield a brown oil. Purification by column chromatog-
raphy [neutral alumina, dichloromethane (DCM) to DCM/MeOH
99.5:0.5 v/v] afforded N,N′-bis(4-nitropyridin-2-ylmethyl)ethane-1,2-
diamine as an orange oil (41 %). 1H NMR (CDCl3, 250 MHz): δ = 2.12
(br s, 2 H, NH), 2.87 (s, 4 H, NCH2CH2N), 4.10 (s, 4 H, CH2py), 7.90
(dd, J = 6 Hz, J = 2 Hz, 2 H, m-Hpy), 8.13 (s, J = 2 Hz, 2 H, m′-Hpy),
8.86 (d, J = 6 Hz, 2 H, o-Hpy o) ppm. Finally, in a round-bottomed
flask equipped with a refrigerant, N,N′-bis(4-nitropyridin-2-yl-
methyl)ethane-1,2-diamine (0.9 g, 2.7 mmol), K2CO3 (7.5 g,
54 mmol), and KI (0.27 g, 1.6 mmol) were degassed. Tetrahydrofuran
(THF, 20 mL), CH3CN (20 mL), and CH3I (406 μL, 2.7 mmol) were
added under argon. The mixture was heated under reflux for 4 d.
After cooling, the heterogenic solution was filtered through Celite,
and the solvents were removed under vacuum. The crude product
was purified by column chromatography (neutral alumina, DCM to
DCM/MeOH 99:1 v/v) to afford N,N′-dimethyl-N,N′-bis(4-nitro-
pyridin-2-ylmethyl)ethane-1,2-diamine (L42NO2) as a yellow oil
(40 %). 1H NMR (CDCl3, 360 MHz): δ = 2.30 (s, 6 H, CH3), 2.66 (s, 4
H, NCH2CH2N), 3.82 (s, 4 H, CH2py), 7.85 (d, 2 H, J = 5 Hz, m-Hpy),
8.21 (s, 2 H, m′-Hpy), 8.79 (d, 2 H, J = 5 Hz, o-Hpy) ppm. 13C NMR
(CDCl3, 360 MHz): δ = 43.6 (CH3), 56.0 (NCH2CH2N), 64.1 (CH2py),
114.7 (m-CHpy), 115.5 (m′-CHpy), 151.7 (o-CHpy), 155.0 (Cpy-NO2),
164.3 (Cpy) ppm. HRMS (ESI): calcd. for C16H21N6O4 [M + H]+

361.1619; found 361.1609; calcd. for C16H20N6NaO4 [M + Na]+

383.1438; found 383.1414.

1-Cl2: In a glovebox, to a solution L4
2NO2 (50.0 mg, 139 μmol) in

MeOH (2.5 mL), FeCl2·2H2O (20.6 mg, 126 μmol) in MeOH (1.5 mL)
was added dropwise. The solution was stirred for 30 min at room
temperature. Complex 1-Cl2 was precipitated by the addition of
Et2O and washed with Et2O to yield a night blue solid (63 %). HRMS
(ESI): calcd. for C16H20ClFeN6O4 [M – Cl]+ 451.0579; found 451.0570.
The slow diffusion of Et2O into a methanol solution of the complex
yielded crystals suitable for X-ray diffraction.
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1-(CH3CN)2(PF6)2: Under argon, to a solution of 1-Cl2 (28.2 mg,
58 μmol) in CH3CN (6 mL), AgPF6 (38.2 mg, 150 μmol) in CH3CN
(8 mL) was added. The solution changed from blue to pink. The
silver chloride was removed by filtration through a 0.2 μm nylon
membrane. The removal of the solvent led to a pink crystalline solid
(50 %). The slow diffusion of Et2O into an acetonitrile solution of
this solid yielded crystals suitable for X-ray diffraction. HRMS (ESI–):
calcd. for C16H20F18FeN6O4P3 [M – 2(CH3CN) + PF6]– 850.9826; found
850.9884. HRMS (ESI+): calcd. for C16H20FeN6O4 [M – 2(CH3CN) –
2PF6]2+ 208.0447; found 208.0427.

2-(CH3CN)2(PF6)2: Under argon, to a solution of 2-Cl2 (250 mg,
630 μmol) in CH3CN (50 mL), AgPF6 (350 mg, 1.39 mmol) in CH3CN
(10 mL) was added. The color of the solution changed from yellow
to red-orange. After the evaporation of half of the solvent, the silver
chloride was removed by filtration through a 0.2 μm nylon mem-
brane. Complex 2-(CH3CN)2(PF6)2 was precipitated by the addition
of Et2O and was washed with Et2O to yield a red solid (80 %). The
slow diffusion of Et2O into an acetonitrile solution of the complex
yielded red crystals of 2-(CH3CN)2(PF6)2 suitable for X-ray diffraction.
HRMS (ESI–): calcd. for C16H22F18FeN4P3 [M – 2(CH3CN) + PF6]–

761.0125; found 761.0199. HRMS (ESI+): calcd. for C16H22FeN4 [M –
2(CH3CN) – 2PF6]2+ 163.0591; found 163.0585.

{[FeII(L4
2)(µ-O2PF2)]2}(PF6)2: The dinuclear [{FeII(L42)(μ-O2PF2)}2]-

[PF6]2 complex was obtained as small yellow single crystals covering
the red crystals of 2-(CH3CN)2(PF6)2 (Figure S1). The crystals of each
of these complexes were sorted manually before X-ray analysis and
magnetic measurements.

X-ray Diffraction: The data for 1-(CH3CN)2(PF6)2, 2-(CH3CN)2(PF6)2,
1-Cl2, and [FeII(L42)(μ-O2PF2)]2 were collected with a Bruker Venture
Photon100 CMOS diffractometer with a Microfocus IuS source
(Mo-K

α
radiation). The X-ray diffraction data for [{FeII(L42)-

(μ-O2PF2)}2][PF6]2 were collected with a Bruker Kappa X8 APPEX II
CCD diffractometer with graphite-monochromated Mo-K

α
radiation.

The crystals were mounted on a CryoLoop (Hampton Research) with
Paratone-N (Hampton Research) as a cryoprotectant and then flash-
frozen in a nitrogen-gas stream at 100 K. The temperature of the
crystal was maintained at the selected value (100 K) with a 700
series Cryostream cooling device to within an accuracy of ±1 K. The
data were corrected for Lorentz polarization and absorption effects.
The structures were solved by direct methods with SHELXS-97[41]

and refined against F2 by full-matrix least-squares techniques with
SHELXL-2014[42] with anisotropic displacement parameters for all
non-hydrogen atoms. The hydrogen atoms were located in the dif-
ference Fourier maps and introduced into the calculations in a rid-
ing model with isotropic thermal parameters. All calculations were
performed with the WINGX software package.[43] The crystal data
collection and refinement parameters are given in Table S1.

CCDC 1510313 [for 1-(CH3CN)2(PF6)2], 1509260 [for 2-(CH3CN)2-
(PF6)2], 1519849 (for 1-Cl2), and 1534319 [for {[FeII(L42)(μ-O2PF2)]2}-
(PF6)2] contain the supplementary crystallographic data for this pa-
per. These data can be obtained free of charge from The Cambridge
Crystallographic Data Centre.

Supporting Information (see footnote on the first page of this
article): Crystallographic data and complementary magnetic and
electrochemical studies.
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