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Que ce soit du fait de I’augmentation de la population mondiale ou de la croissance
économique, il est indéniable que la consommation globale d’énergie va augmenter
considérablement dans les prochaines années.' En 2006, la consommation mondiale d’énergie
primaire a été de 498 10'® J ce qui correspond & une puissance moyenne de 15,8 TW.? Cette
énergie provenait principalement des combustibles fossiles (86 %) avec environ a parts
égales, le pétrole (36 %), le charbon (27 %) et le gaz naturel (23 %), tandis que 6 %
provenaient du nucléaire, et les 8 % restants des énergies renouvelables et autres. Divers
modeles basés sur une consommation modérée supposent que la puissance nécessaire en 2050
devrait étre d’environ 27,5 TW ;’ les nouveaux besoins se feront surtout dans les pays
émergents hors OCDE.* Les spécialistes s’accordent sur le fait que les ressources en
combustibles fossiles sont suffisantes pour subvenir a ces nouveaux besoins.” Cependant, le
probléme vient du fait qu’une telle progression de 1’utilisation de ces ressources énergétiques
augmenterait considérablement les émissions de gaz a effet de serre et notamment du dioxyde
de carbone. Ainsi, si de nouvelles sources ¢énergétiques ne sont pas valorisées, la
concentration en dioxyde de carbone atmosphérique atteindra des niveaux jamais atteints
depuis plus de 650 000 ans,” voire davantage. Et il a été démontré que les variations
climatiques étaient largement corrélées aux fluctuations historiques de dioxyde de carbone
atmosphérique.® Une telle augmentation des émissions de gaz a effet de serre favoriserait
donc le réchauffement climatique avec des effets pervers déja observés (fonte des glaces aux
poles d’ou une hausse du niveau de la mer, disparition d’especes animales et végétales...). Il
est donc urgent de trouver d’autres sources €nergétiques qui ne libérent pas de dioxyde de
carbone. La solution la plus raisonnable serait d’avoir davantage recours aux énergies
renouvelables, et celle qui semble la plus adaptée est 1’énergie solaire puisqu’en une heure, la
Terre regoit I’équivalent de I’énergie consommée par I’humanité en un an.’ Il est donc

nécessaire de trouver le moyen de tirer profit de cette énergie gratuite et inépuisable.

On peut alors s’inspirer de la nature et plus particulierement de la photosynthése qui permet
aux plantes vertes et aux algues de convertir 1’énergie solaire en molécules organiques et
dioxygene a partir d’eau et de dioxyde de carbone.” ® L’énergie solaire est absorbée par des
pigments tels que la chlorophylle, au niveau du photosystéme II (PS II) ou peut ainsi avoir
lieu I’oxydation de deux molécules d’eau couplée a la réduction de deux plastoquinones (PQ)
sous forme de plastoquinol (PQH,) qui sont ensuite transférées au sein du photosysteme I,
permettant la réduction de la nicotinamide adénine dinucléotide phosphate (NADP") en

NADPH grace a I’énergie solaire. L’énergie ainsi stockée sous forme chimique est ensuite



utilisée pour la synthése de sucres a partir du dioxyde de carbone atmosphérique selon le

cycle de Calvin (figure 1).
énergie NADPH C C02
(CH,0)

PQH,
<umiére

H,0
P680*
%0,

PS1I

Figure 1 : Schéma simplifié de fonctionnement de la photosynthése.”

La partie intéressante pour la production d’énergie utilisable par ’homme correspond a
I’oxydation de I’eau qui a lieu au sein du PS II. Celui-ci permet la production de dioxygene et
de proton. Si on la combine a un systéme permettant la réduction des protons en dihydrogéne
tel que le fait I’hydrogénase, il sera ensuite possible de recombiner le dioxygéne et le

%1911 est donc utile de

dihydrogéne produit afin d’obtenir de 1’eau et libérer de 1’énergie.
comprendre le fonctionnement du PS II jusqu’a un niveau moléculaire afin de pouvoir
concevoir des systemes catalytiques bio-inspirés et produire ainsi de 1’énergie propre, sans

dégagement de dioxyde de carbone.

Figure 2 : Représentation du photosystéme II selon Boussac et Rutherford."'
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La détermination de la structure cristallographique et les données obtenues par des méthodes
spectroscopiques ont permis de déterminer le mode d’action du PS II % ' '? représenté sur la
figure 2. L’excitation lumineuse de la chlorophylle P680 conduit & une séparation de charge,
c’est-a-dire a la formation de la paire d’ions P680™"-Pheo™, ou Pheo est une molécule de phéo-
phytine. Pheo™ réduit ensuite une quinone Q. On obtient ainsi le systéme P680™"-Pheo-Q™. Le
P680™ est alors capable d’oxyder la fonction phénol du résidu tyrosine (Tyrz) dont le proton
est capté par I’histidine (His) voisine. Le radical Tyr; permet d’oxyder le cluster de
manganese (complexe MnsO4Ca nommé OEC pour « Oxygen Evolving Complex ») de I’état
S a I’état S;. Le radical Q™ transfert un électron a une seconde quinone. Ce processus est
répété quatre fois pour permettre la formation d’une molécule de dioxygene a partir de deux
molécules d’eau (figure 3). Le complexe OEC passe par différents états d’oxydation S, (n
correspondant au nombre d’électrons ayant quitté I’OEC) ou les transferts d’électron sont
couplés a des transferts de proton. Ce cycle catalytique est connu sous le nom de cycle de

Kok.'

N 0,
N ;
LR A7 om0
u?/- P60 / -
P6EO ‘*"/2/
Y~
) Y P68O
68
d Y
ANV vl
P6R0"* 3: . )ﬁﬁ
Y, NN
Ty ) PGS0~
PGRO '-\\
Y, Y7T  dark stable state
hv \/
TN
P630°*  P6RO

Figure 3 : Cycle de Kok.”

On s’attache dans cette thése a la compréhension du transfert d’électron et de proton au
niveau de la tyrosine lors de son oxydation. Il s’agit d’une réaction termoléculaire : la
tyrosine, le radical P680™ accepteur d’électron et I’histidine qui capte le proton. Plusieurs
mécanismes sont envisageables. On peut par exemple avoir un mécanisme séquentiel avec le
transfert d’électron suivi du transfert de proton, ou I’inverse c’est-a-dire le transfert de proton
suivi du transfert d’électron. Mais un autre type de mécanisme est possible ou transfert

d’électron et de proton se font en une seule étape ¢lémentaire. Et ce dernier type de

11
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mécanisme est de plus en plus mis en avant dans la littérature'*'°

ce qui permettrait
d’expliquer I’efficacit¢ du PS II. Le passage par des intermédiaires réactionnels haut en
énergie serait ainsi évité. Cette hypotheése est 1égitime du fait de la proximité architecturale
entre la tyrosine et I’histidine.

D’autre part, il est a noter que I’oxydation de molécules de type phénol intervient dans de
nombreux autres systemes biologiques. Dans tous les organismes, les ribonucléotides
réductases catalysent la transformation des nucléotides.'” Ces enzymes jouent un role
essentiel dans la replication et la réparation de I’ADN. Il en existe trois classes et pour la
classe I, le mécanisme fait intervenir un radical tyrosyl résultant de I’oxydation d’une
tyrosine.'® On peut aussi citer le cas de la formation de la lignine."” ?° Celle-ci est un
polymeére naturel; c’est I'un des principaux composants du bois, avec la cellulose,
I’hémicellulose et les matiéres extractibles. Elle confére une certaine rigidité, une
imperméabilité a I’eau et une grande résistance a la décomposition. La lignine résulte du
couplage oxydatif de dérivés phénoliques. On cherche a tirer profit de son abondance en tant
que carburant ou pour fabriquer des bioplastiques.”' Les dérivés phénoliques ont également
des propriétés anti-oxydantes qui protégent les organismes vivants des molécules oxydantes
responsables du vieillissement cellulaire. On peut ainsi citer I’exemple des hydroxychalcones
qui sont des polyphénols présents dans les plantes et qui en plus d’avoir une activité anti-
oxydante peuvent également étre utilisés comme anti-cancéreux.”>*

Ces divers exemples auquel on peut ajouter des applications en synthése organique® illustrent

I’intérét qu’il y a a élucider le mécanisme de 1’oxydation de dérivés phénoliques au cours de

laquelle il y a transfert d’un électron et d’un proton.

De nombreuses études ont déja été menées sur les bouleversements moléculaires que connait
une molécule lors du transfert d’un €lectron, que ce soit lors d’une réaction d’oxydation ou de
réduction. On peut par exemple penser au cas ou la réaction de transfert d’électron est couplée
a une rupture de liaison entre deux atomes lourds. Deux mécanismes sont envisageables.” *’
Ou bien le mécanisme est séquentiel et la premiére étape correspond au transfert d’électron
suivie de 1’étape correspondant a la rupture de la liaison, ou bien le mécanisme est concerté et
dans ce cas, transfert d’¢lectron et rupture de liaison se font en une seule étape, sans passage
par un intermédiaire réactionnel. La théorie développée pour décrire ce processus n’est pas
applicable au cas présent, a savoir au couplage entre transfert d’électron et transfert de proton.

En effet, le proton est un atome léger et en suivant I’approximation de Born-Oppenheimer, sa

position est rapidement ajustable par rapport aux mouvements des atomes lourds.

12



e transfert couplé un électron - un proton a déja fait I’objet de nombreuses études. Dans la
Le transfert couplé slect prot déja fait I’objet d b tudes. Dans 1
premiére moitié du XX“™ siécle, le Professeur Pourbaix a ainsi construit les diagrammes
portant aujourd’hui son nom qui représentent le potentiel d’oxydoréduction en fonction du

. . . . . i 28 ;
pH pour les réactions ayant lieu en milieu aqueux a une température donnée.” Ils sont tracés

pour une concentration en substrat C° et pour les équilibres engageant deux espéces dissoutes
(ce qui sera toujours le cas dans cette thése), on acceptera pour convention de frontiere
I’égalité des concentrations des especes dissoutes ; la frontiere correspond donc au potentiel
standard apparent pour le couple d’oxydoréduction considéré. Comme on peut le voir sur la
figure 4, ces diagrammes permettent de définir les domaines de prédominance des différentes
especes oxydées ou réduites, protonées ou non. O correspond a la forme oxydée déprotonée, P
a la forme réduite déprotonée, Q a la forme oxydée protonée et R a la forme réduite protonée.

La droite horizontale pour les pH les plus acides correspond au couple rédox Q / R

indépendant du pH pour lequel les deux espéces oxydée et réduite sont protonées ; on peut

alors définir le potentiel standard E; de ce couple. De la méme maniére, la droite horizontale
pour les pH les plus basiques correspond au couple rédox O / P indépendant du pH pour
lequel les deux especes oxydée et réduite sont cette fois-ci déprotonées et on définit alors le
potentiel Eg de ce deuxieme couple d’oxydoréduction. La diagonale correspond au systeme
rédox O / R pour lequel la réaction d’oxydation est couplée a une réaction de déprotonation et
la réaction de réduction est couplée a une réaction de protonation. K,, et K,, correspondent

respectivement aux constantes d’acidité des deux couples acido-basiques Q/ O et R/ P.

E pK

pK

a2
Figure 4 : Diagramme de Pourbaix pour un transfert 1 électron — 1 proton.
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On peut alors représenter cette réaction de transfert d’un électron couplé a la réaction de

transfert d’un proton par le schéma carré suivant :

-C
R < > Q
A E} A
+ +
-H K., Kas -H
v o v
P < > O
E;

Figure 5 : Schéma carré pour un transfert un électron — un proton

Le Professeur Laviron a démontré que ce schéma carré était équivalent a un simple couple

rédox monoélectronique avec un potentiel standard apparent dépendant du pH donné par

I’équation :

0 0 -pH
Egpp _ E +E; N RT In Ky [ 10 h + Ko (1)
2 F Ky 10777 + K,

ou R correspond a la constante des gaz parfaits, T a la température et F a la constante de

Faraday.***

Les grandeurs thermodynamiques (potentiels standards E° et pK,) de tels systémes sont

ainsi fixées mais on peut s’interroger quant a la description cinétique du processus. Il est alors
nécessaire de déterminer comment s’effectue le transfert de 1’électron et du proton a 1’échelle
microscopique. Plusieurs possibilités sont envisageables. Le mécanisme peut étre supposé
séquentiel : soit il y a transfert d’électron puis transfert de proton (mécanisme EPT pour
« Electron Proton Transfer »), soit c’est le transfert de proton qui a lieu dans un premier
temps suivi du transfert d’électron (mécanisme PET pour « Proton Electron Transfer »). Mais
un autre type de mécanisme est possible pour lequel transferts d’électron et de proton sont
concertés (mécanisme CPET pour « Concerted Proton Electron Transfer »), c'est-a-dire qu’il
n’y a pas passage par un intermédiaire réactionnel, il s’agit d’une seule étape élémentaire. De

A LN ororox s . . 4
tels systémes ont déja été étudiés a plusieurs reprises.”>

La réduction de quinones a ainsi
fait ’objet de plusieurs publications.”>’ Il a été montré que si un acide est ajouté au milieu,

les réactions de réduction sont couplées a des réactions de protonation. Et si ’on considére

14



uniquement les mécanismes séquentiels, il est impossible de rendre compte des observations
expérimentales. Ceci a été rationalisé par le passage par un mécanisme concerté, ou transfert
d’¢électron et de proton se font au cours d’une seule étape élémentaire. Le méme type de
raisonnement a été proposé pour interpréter les résultats expérimentaux observés lors des
réactions de réduction de benzophénones.”® Des études ont également été faites sur des
complexes des métaux de transition en milieu aqueux.””™® De la méme facon que
précédemment, il est parfois nécessaire d’évoquer le passage par un mécanisme concerté afin
d’expliquer les résultats expérimentaux et les parameétres favorisant tel ou tel mécanisme ont
été mis a jour. Des théories ont donc été développées afin d’expliquer ces réactions de
transfert d’électron associé a un transfert de proton.

Pour les mécanismes séquentiels, on peut supposer que les réactions de transfert de proton
sont a 1’équilibre et c’est donc I’étape du transfert d’électron qui est cinétiquement
déterminante. On se place dans le cadre de 1’approximation de Born-Oppenheimer qui permet
de découpler les mouvements des électrons et des noyaux en supposant que les électrons
s’ajustent infiniment rapidement au mouvement des noyaux. La dynamique du transfert
d’¢électron est donc gouvernée par la dynamique nucléaire qui comprend la réorganisation
intramoléculaire et la réorganisation du solvant. On utilise alors le modéle de Hush-Marcus.**
* Les énergies du réactif et du produit sont représentées par des paraboles en fonction de la
coordonnée réactionnelle du fait de 1’approximation harmonique effectuée pour traiter les

mouvements intramoléculaires (figure 6).

A

produits

>

coordonnée de réaction

Figure 6 : Modéle de Hush-Marcus.

La différence des minima correspond & la force motrice de la réaction (~AG°). Il y a tout
d’abord pré-organisation des atomes afin de rendre possible le transfert électronique a

I’intersection des deux paraboles puis relaxation, pour atteindre le minimum énergétique
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correspondant au produit. La barriére d’enthalpie libre a franchir pour que la réaction ait lieu

est donnée par I’expression :

2

A, AG’

AG” == 1+ (2)
4 A

ou A correspond a I’énergie de réorganisation, somme de I’énergie de réorganisation interne

/; et de I’énergie de réorganisation du solvant Ag .

Pour ce qui est du mécanisme concerté, de nombreuses ¢études théoriques ont été menées

47-50

. 1-
notamment par les Professeurs Cukier °1-33

et Hammes-Schiffer et ont pu étre appliquées a
I’é¢tude de systémes homogenes. Cependant, du fait de la complexité de telles théories, une
autre plus simple, a été développée en paralléle.”® Comme pour les mécanismes séquentiels,
les enthalpies libres des réactifs et des produits sont décrites par des modes harmoniques
(figure 7). On se place toujours dans le cadre de 1’approximation de Born-Oppenheimer et la
dynamique de 1’¢lectron et du proton (atome léger) est controlée par la réorganisation des
atomes lourds et du solvant. La coordonnée de réaction est donc constituée de trois

parametres : une coordonnée interne représentant tous les changements de distances, d’angles

et d’angles diedres entre les atomes lourds, un nombre de charge fictif représentant la

réorganisation du solvant ﬂﬂET lors du transfert d’électron et un indice de variation de dipole

représentant la réorganisation du solvant /?QPT lors du transfert de proton. Il est possible de
séparer les deux coordonnées correspondant au solvant en utilisant un mode¢le €lectrostatique.
Les deux énergies de réorganisation du solvant ( Ag = ZOET +/10PT) sont alors données pas les

. . 56
expressions suivantes :

e e (1 1)L
Ay { ]2a A3)

4rg,

Ep  Es
2
ﬂOPT = 1 85_1 _ gop_l (ﬂR_ﬂP) (4)
4rey |\ 265 +1) | 2¢,, +1 a’

ou e est la charge élémentaire, ¢, est la permittivité du vide, &,, et &5 sont les constantes

p
di¢lectriques optique et statique du solvant, a est le rayon de la sphére équivalente du réactif
et ug et up sont respectivement les moments dipolaires des réactifs et des produits. La

barriere d’enthalpie libre dans le cas du mécanisme concerté est alors donnée par

I’expression :

16



2
A, AG°
AG” == 1+ (5)
A
formellement identique a celle obtenue pour les mécanismes séquentiels.
L’énergie de réorganisation totale A correspond a la somme de 1’énergie de réorganisation

interne et de 1’énergie de réorganisation du solvant due au transfert d’électron et au transfert

de proton. AG® correspond a I’enthalpie libre standard de la réaction. Au niveau de I’état de
transition, électron et proton sont transférés. Une deuxiéme approximation de Born-
Oppenheimer peut alors étre faite. L’électron étant beaucoup plus léger que le proton, il sera
transféré beaucoup plus rapidement. On peut alors représenter les deux états électroniques en
fonction de la coordonnée rendant compte du transfert de proton. Le transfert d’électron a lieu
au croisement de ces deux états et le transfert de proton se fait entre les états vibrationnels des

réactifs et des produits (figure 7).

réactifs

>

coordonnée du proton

produits

>

coordonnée de réaction

Figure 7 : Modéle théorique simple a deux états pour le mécanisme concerté, inspiré
du modele de Hush-Marcus.

La constante de vitesse de la réaction s’exprime alors par :°’

k=2 exp(— AR(ii ] (6)

Dans une approche simplifiée, le facteur pré-exponentiel Z est le produit Z=vx y de la

fréquence de vibration nucléaire effective v et du coefficient de transmission y donné dans

une approche de type Landau-Zener par :
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ou p correspond a la probabilité du transfert d’¢lectron et du transfert de proton au niveau de
I’état de transition. Lorsque y vaut 1, le transfert est dit adiabatique alors que s’il est

inférieur a 1, on parle de transfert non-adiabatique.

Finalement, les expressions de la barriére d’enthalpie libre pour les mécanismes séquentiels et
concerté sont formellement identiques. La différence vient du fait que les valeurs d’énergie de
réorganisation sont différentes. Dans le cas du mécanisme concerté, la réorganisation est plus
importante et on s’attend donc a des vitesses de réactions plus faibles. D’autre part, si les
expériences sont menées en milieu deutéré, on s’attend a observer un effet isotopique
cinétique dans le cas d’un mécanisme concerté car le transfert de proton intervient dans
I’étape cinétiquement déterminante ce qui n’est pas le cas pour un mécanisme séquentiel.
L’observation ou non d’un effet isotopique cinétique sera donc un indice important pour

déterminer le mécanisme suivi.

La réaction d’oxydation de composés phénoliques en milieu aqueux a déja fait 1’objet de
diverses études. Deés les années 1970, le groupe du Professeur Evans s’était intéressé a
I’oxydation électrochimique du 2,4,6-tri-tert-butylphénol dans [’acétonitrile et dans un
mélange eau / éthanol.” Dans ce dernier cas, un comportement différent selon le pH a été
relevé ; & pH basique, on observe une vague réversible monoélectronique relativement
rapide qui devient lente et quasi-irréversible lorsque le pH diminue et se décale vers les
potentiels positifs. De plus, les voltamogrammes sont trés peu reproductibles entre eux. Le
groupe des Professeurs Meyer et Thorp a étudié la réaction d’oxydation de la tyrosine en
milieu aqueux par catalyse électrochimique.”” ® Une espéce d’un couple d’oxydoréduction
réversible et rapide, appelé catalyseur ou médiateur, réagit a la surface de 1’¢lectrode pour
ensuite oxyder (ou réduire) le substrat étudi¢ qui est inerte vis-a-vis de la surface
d’¢lectrode aux potentiels considérés; la réaction du substrat est donc homogene. Ils ont
observé que la quantité de base du tampon en solution était un facteur déterminant et ont
conclu qu’apres pré-association entre le dérivé phénolique et la base du tampon, il y a
compétition entre deux mécanismes : soit le phénol est tout d’abord déprotoné puis oxydé,
soit I’¢lectron et le proton sont transférés de facon concertée (figure 8). Il semble que les

vitesses de réaction dépendent du pK, du couple acido-basique et de la force motrice de la

réaction (c’est-a-dire du potentiel standard du catalyseur) mais pas du pH . Le proton est

capté par la base du tampon et n’est pas libéré au sein du solvant.
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TytOH + OPO,H®* ———» TyrOH ... OPOH*

<—
+os(bpy‘)3;/' '\T
TyrOH ... OPO,H* , Os(bpy);" TyiO" + HOPOH'
CPET eT | +Os(bpy);’
TyrO* + Os(bpy);" + HOPO,H" TyrO* + Os(bpy);" + HOPO,H’

Figure 8 : Mécanisme réactionnel supposé par Meyer et Thorp pour la réaction
d’oxydation de la tyrosine par catalyse rédox.”

Le groupe du Professeur Hammarstrdom a quant a lui étudi¢ le méme type de réaction mais

61-65 ..
Le mécanisme semble

cette fois-ci en générant I’accepteur d’¢lectron photochimiquement.
différent selon la quantité de base du tampon présente en solution. Et a tres faible quantité de
tampon, il a été remarqué que la vitesse d’oxydation du composé phénolique dépend du pH .
Cependant, I’interprétation affirmant que le potentiel standard dépend du pH est

. 66, 67
fondamentalement incorrecte.”™

On voit donc que le mécanisme suivi lors de la réaction d’oxydation de composés phénoliques
ou il y transfert d’un ¢lectron et d’un proton n’est pas clairement établi. S’agit-il d’un
mécanisme séquentiel ou d’un mécanisme concerté ? Qu’advient-il du proton libéré ? Est-il
capté par la base du tampon ? Et en ’absence de tampon ? Si le proton est directement libéré
dans I’eau, il est nécessaire de s’interroger quant a 1’organisation qui se fait autour de cette
charge. En effet, on ne trouve pas de simples ions H' ou H;O" ; il faut au contraire considérer
plutot des complexes faisant intervenir plusieurs molécules d’eau.®*”™ Cette spécificité du
proton dans I’eau aura certainement un effet sur la cinétique de la réaction d’oxydation du

dérivé phénolique.

On s’est donc intéressé dans cette thése a la compréhension d’un tel mécanisme. Et nous nous
sommes attachés plus particuliérement a I’étude de I’oxydation du 2,4,6-tri-tert-butylphénol™

et du phénol”

en milieu aqueux. Dans un premier temps, nous verrons que 1’électrochimie
directe nous a permis de déterminer les grandeurs thermodynamiques, en milieu tamponné. Le

passage en milieu non-tamponné nous a amené a considérer un mécanisme ou le proton est

19



directement libéré au sein de la solution, avec toutes les réorganisations que cela implique.
Ces résultats ont été confirmés par des méthodes d’oxydation homogene telles que la catalyse
électrochimique, les transferts électroniques photoinduits et le « stopped-flow ».”® Enfin, nous
avons voulu comparer I’eau comme accepteur de proton a d’autres accepteurs de proton plus
classiques tels que les bases du tampon. Une étude plus approfondie en milieu tamponné a
donc été nécessaire avant de pouvoir donner les caractéristiques de ces différents accepteurs

de proton.
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CHAPITRE I

ETUDE THERMODYNAMIQUE
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Afin de mieux comprendre le mécanisme d’oxydation des dérivés phénoliques en milieu
aqueux, nous avons choisi d’étudier deux composés en particulier, le 2,4,6-tri-tert-
butylphénol et le phénol lui-méme. Avant de pouvoir établir sans ambiguité le mécanisme

suivi au cours de cette réaction ou il y a transfert d’un électron et d’un proton, il est nécessaire
d’évaluer les grandeurs thermodynamiques (potentiels standards E° et pK, ) qui caractérisent

ces systémes. L’¢tude a été faite par voltamétrie cyclique. Cette méthode électrochimique
consiste a appliquer un balayage linéaire de potentiel a une électrode fixe de surface
constante, puis un balayage linéaire retour jusqu’au potentiel de départ.”” Le courant est
enregistré en fonction du potentiel sous forme de voltamogrammes ce qui permet d’avoir des
informations quant a la cinétique du processus global déclenché par le transfert électronique
entre 1’¢lectrode et I’espéce électroactive, qui comprend aussi la diffusion des especes de et
vers [’¢lectrode. Aprés avoir déterminé les conditions expérimentales permettant de
considérer 1’¢lectrode comme un simple accepteur ou donneur d’électron de type sphere
externe, sans autre interaction avec le substrat ou les produits résultant de la réaction
¢lectrochimique, on pourra tracer le diagramme de Pourbaix pour les deux molécules qui nous
intéressent et ainsi déterminer les grandeurs thermodynamiques recherchées. Différents

mécanismes pourront alors étre envisageés : séquentiels ou concerté.

. Réponse électrochimique du 2,4,6-tri-tert-butylphénol en milieu tamponné

L’une des complications lorsque I’on étudie ’oxydation des dérivés phénoliques est
I’obtention de radicaux phénoxyl, espéces extrémement réactives qui vont pouvoir former des
dimeres voire des polymeres. De plus, ces produits auront tendance a interagir avec la surface
de I’¢lectrode comme nous le verrons plus loin dans le cas du phénol. L’introduction de trois
groupements tert-butyl en position 2, 4 et 6 permet d’éviter ces réactions parasites du fait de
I’encombrement stérique. Le 2,4,6-tri-tert-butylphénol apparait alors comme un bon candidat
pour cette étude ; d’ailleurs, le radical obtenu apres oxydation est le radical phénoxyl le plus
stable connu.” Ceci avait déja été mis a profit par le Professeur Evans™® dans les années 1970
pour tenter de mieux comprendre le mécanisme d’oxydation des dérivés phénoliques, réaction
qui joue un rdle central dans divers processus biologiques comme cela a été dit en
introduction.

Cependant, ce composé n’est pas soluble dans I’eau; il a donc fallu avoir recours a un

mélange eau / éthanol (50 / 50 en volume) comme 1’avait suggéré le Professeur Evans dans
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son ¢étude. Les expériences de voltamétrie cyclique sont faites en milieu tamponné grace au
tampon universel Britton-Robinson. Ce dernier est constitué d’un mélange d’acide citrique,
d’acide phosphorique et d’acide borique et permet ainsi de tamponner le milieu pour des pH
compris entre 1 et 13. La figure 9a présente le voltamogramme obtenu a pH = 10,1 a une
vitesse de balayage de 0,1 V s”'. Il s’agit d’une vague réversible dont I’intensité permet
d’affirmer qu’un électron est transféré au cours de la réaction, par comparaison avec
I’intensité de pic obtenue pour la vague d’un substrat de référence (le ferrocene méthanol) que

I’on sait monoélectronique. Le potentiel standard apparent Egpp est estimé a 0,41 V vs. ENH,

en faisant la demi-somme des potentiels des pics anodique et cathodique. Cette expérience est
répétée a différents pH afin de pouvoir tracer le diagramme de Pourbaix du 2.,4,6-tri-tert-
butylphénol qui correspond au graphique représentant le potentiel standard apparent en
fonction du pH (figure 9b). On observe une variation linéaire du potentiel standard apparent
en fonction du pH avec une pente d’environ - 60 mV, ce qui est caractéristique du transfert
couplé d’un électron et d’un proton. En effet pour une réaction d’oxydoréduction avec
¢change d’un électron et d’un proton, la loi de Nernst relie le potentiel aux concentrations des

réactifs et des produits selon I’équation :

Ox|| H;0" 0
E= ng/Red ﬂln [ ][ d ] = Ezgpp +ﬂln —[ X] 3
F [Red]Cs F | [Red]
RT [[H,0"] RT In10
avee EO = ng/Red +—In| =—|= gx/Red T = pH
P F Cq F
ou Cg est la concentration standard égale a 1 mol L™ et m =0,059 Va2s5°C.

[Ox] et [Red] correspondent respectivement aux concentrations des espéces oxydées et

réduites du couple considéré, et EJ ... est leur potentiel standard. On peut noter que dans

toute la these, pour les especes dissoutes (c’est-a-dire toutes, excepté le solvant), on assimilera
activité et concentration.

Il y a donc bien formation du radical phénoxyl apres transfert d’un électron et d’un proton, et
celui-ci est stable, du moins a I’échelle de temps de 1’expérience de voltamétrie cyclique,

puisqu’une vague retour correspondant a la réduction du radical est observée.
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Figure 9 : a. Voltamogramme du 2,4,6-tri-tert-butylphénol (C° = 0,2 mmol L) dans
un mélange eau / éthanol (50 / 50 en vol.), tampon Britton-Robinson (0,05 mol L™),
KNO; (0,5 mol L"), pH =10,1, v =0,1 Vs™. b. Diagramme de Pourbaix en milieu

tamponné Britton-Robinson (0,05 mol L) du 2,4,6-tri-tert-butylphénol (mémes
conditions que a.).

Malheureusement, les grandeurs thermodynamiques, a savoir les potentiels standard E° et les
pK, des différents couples de ce systéme ne sont pas accessibles a partir du diagramme de
Pourbaix tracé précédemment. En effet, celui-ci ne montre pas de stabilisation du potentiel
standard apparent correspondant a la zone de stabilit¢ de I’ion phénoxyde qui permettrait

d’obtenir une valeur précise du pK, du couple ArOH / ArO" (ou Ar désigne le cycle
aromatique substitué par les trois groupements tert-butyl). Du fait de la gamme de pH

explorée, cette valeur doit donc étre supérieure a 13, ce qui correspond a une valeur beaucoup

plus importante que dans le cas du phénol non-substitué pour lequel le pK, vaut 10.” Ceci ne

peut étre uniquement expliqué par 1’effet électronique donneur des trois substituants tert-butyl

qui est trop faible ; cette grande différence dans les valeurs de pK, est plutot due a la géne

stérique de ces groupements volumineux qui empéche la bonne solvatation de la charge
négative portée par I’atome d’oxygeéne par des molécules d’eau. Par la suite, cette valeur de

13 sera choisie comme valeur du pK, du couple ArOH / ArO".

Ces problemes d’accessibilité expérimentale aux données thermodynamiques et le fait qu’il
faille travailler dans un mélange eau / éthanol nous ont incité a considérer un autre dérivé
phénolique : le phénol a ainsi été choisi bien qu’il présente d’autres inconvénients (voir plus
loin). L’¢tude du 2.4,6-tri-tert-butylphénol nous permettra toutefois de faire une étude

qualitative du transfert couplé électron / proton comme on le verra par la suite.
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1. Réponse électrochimique du phénol en milieu tamponné
1. Détermination des conditions expérimentales

Nous nous sommes donc intéressés au phénol lui-méme, qui est largement soluble dans I’eau.
Il est cependant apparu une importante inhibition de 1’¢lectrode lors de 1’enregistrement des
voltamogrammes durant les premicres expériences réalisées. Il a donc été nécessaire de
déterminer les conditions expérimentales pour lesquelles 1’¢lectrode peut €tre considérée
comme un simple accepteur ou donneur d’électron sans interaction avec le substrat ou les
molécules résultant de la réaction électrochimique, permettant d’avoir accés aux données
thermodynamiques du systéme plus simplement.

Contrairement au cas du 2,4,6-tri-tert-butylphénol, on observe cette fois-ci une vague
irréversible. Ceci vient du fait que le radical obtenu aprés oxydation n’est pas stable et subit
des réactions de dimérisation, voire d’oligomérisation ou de polymérisation pour des
concentrations initiales importantes. Et ceci n’est pas sans conséquence sur les
voltamogrammes. En effet, comme le montre la figure 10, les voltamogrammes enregistrés

successivement pour une concentration en phénol de 1 mmol L' aun pH de 10,7 ne sont pas

superposables. On observe une importante diminution de l’intensit¢ du pic ainsi qu’un
¢largissement de la vague sur les voltamogrammes successifs. L’¢lectrode semble donc étre
inhibée du fait de ’accumulation a sa surface de radicaux, de dimeres, d’oligoméres ou de
polymeéres obtenus lors de la réaction d’oxydation du phénol. Ce phénomene a déja été

/ .7 1
largement étudié.®* ®

Des méthodes ont alors été¢ proposées pour éliminer efficacement le
film phénolique et ainsi renouveler la surface de I’électrode.®*™ Au contraire, certains
groupes de recherche ont tenté de tirer profit de ce film® et 1’ont caractérisé. La structure du
film a pu étre déterminée par microscopie par effet tunnel.*® 11 a alors été possible de prédire
la réponse d’un tel systéme et ainsi déterminer les parameétres mécanistiques et cinétiques de
la réaction d’auto-inhibition a partir des données expérimentales, notamment dans le cas de la
polarographie. Il est cependant plus compliqué d’arriver a de telles conclusions lors de I’étude
par voltamétrie cyclique excepté dans des cas particuliers tels que 1’électrodéposition
réversible d’un substrat,®” ou la formation irréversible d’espéces inhibitrices qui soit
s’adsorbent a la surface de I’¢électrode, soit réagissent en solution via une réaction du premier
ordre.® On s’est donc attaché ici a déterminer des conditions expérimentales permettant de

pouvoir négliger ces phénoménes d’auto-inhibition et ainsi avoir acces plus facilement aux

grandeurs thermodynamiques qui gouvernent la réaction d’oxydation du phénol.
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Figure 10 : Voltamogrammes successifs (premier : noir, deuxiéme : rouge, troisiéme :
bleu) du phénol (C° = 1 mmol L) en milieu tampon Britton-Robinson (0,05 mol L™),
KNO; (0,5 mol L), pH = 10,7. La grandeur numérique indiquée sur chaque graphe
correspond 4 la vitesse de balayage en V s™'.
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Figure 11 : Voltamogrammes du phénol en milieu tampon Britton-Robinson (0,05
mol L"), KNO; (0,5 mol L"), pH =10,7. La valeur numérique indiquée sur chaque
graphe correspond 4 la concentration initiale en phénol en mmol L. Les intensités ont
¢té normalisées par rapport a la vitesse de balayage et la concentration.
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La figure 11 représente les voltamogrammes obtenus a diverses concentrations initiales C° en
phénol et diverses vitesses de balayage pour lesquels le courant a été normalisé par rapport a
ces deux variables. On rappelle que pour des réactifs libres de diffuser, le courant de pic est

proportionnel a la racine de la vitesse de balayage.* Pour les concentrations en phénol les

plus faibles (C° < 2,0 mmol L™), le courant de pic est & peu prés proportionnel a N , ce qui
est en accord avec un substrat, ainsi que le produit correspondant, libres de diffuser. Ceci
n’est plus du tout vrai pour des concentrations supérieures ce qui indique un phénomene
d’adsorption a la surface de I’électrode des produits de la réaction électrochimique qui tend a
faire diminuer la surface électro-active de 1’électrode par passivation. La diminution du
courant normalisé lorsque la concentration augmente, 1’élargissement des vagues et 1’absence
de point d’inflexion pour le balayage retour vont également dans ce sens. On peut donc en
conclure que les phénomenes d’inhibition de la surface d’électrode par la formation d’un film

passivant di a I’accumulation des produits de la réaction électrochimique sont d’autant plus

marqués que la concentration en phénol C° est importante.
D’autre part, il a été montré que pour un transfert rapide d’un électron et d’un proton suivi

d’une dimérisation (étape cinétiquement déterminante), le potentiel de pic obéit a

1’équation ;2
0
E, = Egpp +O,9O3E— RT lnlO10 2RT 2k, C ©)
F 3F 3F v
ou Ky, correspond a la constante de vitesse de la réaction de dimérisation. On doit donc

observer dans ce cas, une variation linéaire du potentiel de pic en fonction du logarithme
décimal de la vitesse de balayage avec une pente égale a environ 20 mV et de la méme fagon,
une variation linéaire du potentiel de pic en fonction du logarithme décimal de la
concentration initiale en phénol avec une pente de — 20 mV. Expérimentalement, on remarque
que la premiére condition est vérifiée jusqu’a une concentration de 2 mmol L™ en phénol pour
les différentes vitesses de balayage sondées (figure 12a) et la seconde, uniquement pour des
concentrations inférieures 4 1 mmol L' pour une vitesse de balayage de 0,2 V s alors que
c’est toujours le cas pour une vitesse de balayage plus élevée, 10 V s ici (figure 12b).

Finalement, on en conclut que les effets dus a I’inhibition de 1’électrode peuvent étre négligés
pour des concentrations en phénol inférieures 2 1 mmol L' et des vitesses de balayages
supérieures a 0,1 V s Sinon, il y a formation d’un film passivant & la surface de I’électrode
et ce phénomene est d’autant plus important que la vitesse de balayage est faible et la

concentration en réactif élevée.®®
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Figure 12 : Analyse des voltamogrammes du phénol obtenus en milieu tamponné
Britton-Robinson a pH = 10,7 a. Variation du potentiel de pic en fonction de la

vitesse de balayage a différentes concentrations en phénol (noir: 0,1, rouge: 1,1,
bleu: 2,0, vert: 12,2 et orange : 36 mmol L'l). b. Variation du potentiel de pic en
fonction de la concentration en phénol a deux vitesses de balayages (noir : 10, rouge :
0,2 Vsh.

Il a donc été choisi d’enregistrer les voltamogrammes correspondant a 1’oxydation du phénol

a une concentration C° de 0,2 mmol L' et une vitesse de balayage v de 0,2 V s™' afin de

pouvoir déterminer les grandeurs thermodynamiques en milieu tamponné. La figure 13

permet de s’assurer que ces conditions expérimentales sont valides. On observe bien une

pente d’environ 20 mV pour la variation du potentiel de pic en fonction de logv pour des

vitesses de balayage comprise entre 0,1 et 1 V s et ce sur une large gamme de pH , ce qui

correspond bien a une réaction de transfert électronique rapide suivi d’une étape de

dimérisation. La dimérisation du radical phénoxyl a déja été étudiée par Schuler.”” ** 11 se

forme principalement les diméres 2,2°-, 2,4’- et 4,4’-dihydroxybiphényl et la constante de

dimérisation est évaluée a k

dim

=1,310° Lmol' s
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Figure 13 : Vérification de I’absence d’auto-inhibition pour C° = 0,2 mmol L.
Variation du potentiel de pic en fonction de la vitesse de balayage a différents pH (de

hautenbas:3,4,5,6,7,8,9,10et 11).

2. Grandeurs thermodynamiques pour la réaction d’oxydation du phénol

Du fait du déplacement de la vague d’oxydation vers les potentiels positifs lorsque le pH
diminue et de 1’observation d’une oxydation partielle du solvant aux pH les plus positifs, le

courant obtenu sans phénol a été systématiquement soustrait du courant obtenu en présence de

phénol (figure 14).

20 14
1i(wA) a 11 ®A) b
4 12 4
15 ]
] 10 4
] 8
104 ]
] 6
51 47
] 2
%] =y 0
] E(Vvs.ENH)| -2- E (V vs. ENH)
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04 05 06 07 08 09 10 11 1.2 04 05 06 07 08 09 1,0 11 1.2

Figure 14 : a. Voltamogrammes obtenus en milieu tampon Britton-Robinson (0,05
mol L"), KNO; (0,5mol L) 20,2 V.s'a pH =4,0 en présence de phénol (C° = 0,2
mmol L) (noir) et sans phénol (rouge). b. Voltamogrammes soustrait de la ligne de
base dans les mémes conditions que a.
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Les voltamogrammes résultant obtenus sur une large gamme de pH sont représentés sur la
figure 15a. Le tracé du potentiel de pic anodique en fonction du pH (figure 15b) a 1’allure
d’un diagramme de Pourbaix. Pour des pH inférieurs a 10 ( pK, du phénol) on observe une
variation linéaire avec une pente d’environ - 60 mV et pour les pH supérieurs a 10, le

potentiel de pic est constant. Ayant vérifié I’hypothése selon laquelle la réaction de transfert
d’¢électron et de proton est a I’équilibre quel que soit le mécanisme suivi et que 1’étape de
dimérisation est cinétiquement déterminante comme cela a ét¢ vu dans le paragraphe

précédent (pente de 20 mV pour la variation du potentiel de pic en fonction du logarithme de

la vitesse de balayage, figure 13), on peut alors calculer le potentiel standard apparent Egpp

connaissant K. et ainsi tracer le diagramme de Pourbaix (figure 15¢).

dim

RT RTInl0 2RT 2k, C°
top = lo L J (10)

Eanp = Ep —0,903—+ diny
F 3F 3F

Les zones de stabilité¢ thermodynamiques des différentes espéces sont ainsi mises a jour. La

valeur du pK, pour le couple PhOH / PhO" est bien trouvée égale a 10 et la valeur pour le

couple PhOH™" / PhO’ est prise égale a — 2, d’aprés la littérature.”
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Figure 15 : a. Voltamogrammes du phénol (C° = 0,2 mmol L") en milieu tamponné
Britton-Robinson (0,05 mol L), KNO3 (0,5 mol L") 4 0,2 V s a différents pH (de

droite a gauche : 3, 4, 5,6, 7, 8,9, 10, 11 et 12). b. Variation du potenticl de pic en
fonction du pH . c. Diagramme de Pourbaix du phénol.

Nous avons ainsi obtenu les grandeurs thermodynamiques intervenant lors de 1’oxydation du
phénol. A partir de ces données, il est maintenant possible de discuter le mécanisme suivi lors

du transfert couplé électron / proton.

I11.  Différents mécanismes possibles

Que ce soit pour le 2,4,6-tri-tert-butylphénol ou pour le phénol, les diagrammes de Pourbaix
ont été construits. Ils correspondent dans les deux cas a un transfert couplé un électron / un
proton dans une large gamme de pH . On peut alors imaginer différents mécanismes. Dans
un premier temps, on peut penser a un mécanisme séquentiel. Soit il y a tout d’abord transfert

d’¢lectron suivi du transfert de proton, mécanisme nommé EPT pour « Electron Proton
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Transfer », soit c’est le tranfert de proton qui précéde le transfert d’électron, mécanisme PET

pour « Proton Electron Transfer ». Ceci peut étre représenté par un schéma carré :

_e'
ArOH >  ArOH*
A Eger  Ks'' A
_e'
H || K, Ke|[-HF <& A +—=2 B
EO kapp
app S
v e v
A0" > A0
ESET kSPET

Figure 16 : Schéma carré pour la réaction d’oxydation des composés phénoliques.

Dans le cas du 2,4,6-tri-tert-butylphénol, le radical obtenu est stable, alors que pour le phénol,
la réaction d’oxydation est suivie d’une réaction de dimérisation dont on connait la constante
de vitesse.

Ce type de réaction a précédemment été étudié par le Professeur Laviron et il a été démontré

que ce systeme ¢€tait équivalent a un simple transfert électronique avec un potentiel standard

apparent Egpp égal a %

E0 Egpr + Eper +ﬂln Kay [ 107" + K, (11)
o 2 F Ko L107P7 £ K,

Les données expérimentales ou de la littérature nous permettent alors de déterminer les
grandeurs thermodynamiques intervenant dans le schéma carré pour chacun des deux

systémes grace au diagramme de Pourbaix tracé préalablement (tableau 1). Le potentiel
standard EgET associ¢ au mécanisme PET correspond au potentiel standard apparent obtenu
pour des pH supérieurs au pK, du couple ArOH / ArO" c¢’est-a-dire 13 pour le 2,4,6-tri-tert-
butylphénol et 10 pour le phénol. Le pK, du couple ArOH™ / ArO’ est égal a — 2 pour le

phénol, et a partir de cette valeur on en déduit celle pour le couple correspondant au 2,4,6-tri-
tert-butylphénol, qui est alors estimée a — 5 du fait de la géne stérique pour la solvatation

comme cela a déja été évoqué pour le couple ArOH / ArO". A partir de ces valeurs, le

potentiel standard E(E)PT correspondant au mécanisme EPT peut étre obtenu, puisqu’il s’agit
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du potentiel standard apparent pris au pH correspondant au pK, du couple ArOH™ / ArO",

Les données sont réunies dans le tableau 1.

2,4,6-Tri-tert -butylphénol Phénol
pK,, 13 10,0
PK 42 -5 -2,0
Eler 0,22 V vs. ENH 0,80 V vs. ENH
EX. 1,28 V vs. ENH 1,52 V vs. ENH

Tableau 1 : Grandeurs thermodynamiques intervenant dans le schéma carré des deux
composés phénoliques étudiés.

On peut remarquer que dans le cas du phénol, la valeur du potentiel standard Egp; est

significativement plus petite que celle déterminée précédemment par voltamétrie cyclique”

mais ceci peut étre di au fait qu’il n’avait alors pas été fait attention aux problémes d’auto-
inhibition. D’ailleurs les variations des potentiels de pic en fonction de la vitesse de balayage
ne sont pas en accord avec 1’équation (9) et les résultats obtenus sont donc entachés d’erreurs.
On retrouve par contre une valeur proche de celle déterminée par radiolyse pulsée.’’

Dans le schéma carré de la figure 16 apparaissent les constantes de vitesse standard

¢lectroniques hétérogénes pour chacun des transferts électroniques des deux mécanismes

séquentiels EPT et PET, respectivement ksEF>T et kg T qui sont associées aux potentiels

standard EZo; et Edgr . On peut alors définir une constante de vitesse standard électronique

0

app dcterminé

hétérogéne apparente k™, associée au potentiel standard apparent E

précédemment, et qui dépendra du pH . Son expression est donnée par la formule suivante :*°

PET

k3PP = kEPT [10—9“ + ESEPT ,/KalKazj 1 ! (12)
S

JI0TPH K, 107 4K,

On en déduit que la constante de vitesse standard ¢électronique hétérogéne devient trés faible
quand on s’¢loigne des valeurs des pK,. Pour s’en assurer, on peut étudier plus précisément

le cas du phénol pour lequel il est possible d’avoir acces a la valeur de kSP ET

; ceci a pH
suffisamment basique, c’est-a-dire supérieur a 10 afin que le phénol soit exclusivement sous
forme phénate, et en augmentant la vitesse de balayage pour tendre vers un contrdle cinétique

par I’étape de transfert €lectronique (pente de 60 mV pour la droite E,= f (logv)) et non

plus par I’étape de dimérisation comme c’est le cas a basse vitesse (pente de 20 mV pour la
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droite E, = f (log V)). Les voltamogrammes du phénol ont été enregistrés a pH = 12 pour

des vitesses de balayage variant de 0,1 4 200 V s'. Les valeurs des potentiels de pic ont été
reportées sur la figure 17 en fonction du logarithme de la vitesse de balayage. Des simulations
des voltamogrammes ont été effectuées grace au logiciel DigiSim®® et on a tenté de corréler

les points expérimentaux avec I’abaque donnant le potentiel de pic E, en fonction de logv,

en ajustant la valeur de la constante de vitesse standard électronique hétérogéne. Le

mécanisme pris en compte est le suivant :

- EgET kS . -
PhO <«<———* PhO" + ¢
2PhO° K o dimére

On rappelle que Epz; vaut 0,80 V vs. ENH et kg, 1,3 10° L mol” s”'. La constante de

diffusion du phénol et de ses dérivés est prise égale a 3,65 10° cm” s en accord avec les

intensités de pic observées expérimentalement.

0,84+ E, (Vvs. ENH)
0,82—-
0,80—-
0,78—-
0,76—-

0,74

0,72
1 log v (Vs™)

0,70

15 10 05 00 05 10 15 20 25 30

Figure 17 : Analyse des voltamogrammes du phénate obtenus en milieu tamponné
Britton-Robinson a pH = 12. Variation du potentiel de pic en fonction de la vitesse
de balayage.

PET
kS

On trouve ainsi =1 cms”. On peut alors calculer le paramétre p qui rend compte de la

compétition entre le transfert de charge et la dimérisation :*
— Ks
P= 1/3 0 /7)¢
Dbon (FV/RT)" (4kyinC° /3)

(13)

et on obtient au minimum p = 1,0 (pour la vitesse de balayage la plus élevée soit 200 V s™).

Or le mécanisme global est contrdlé uniquement par le transfert de charge si p est inférieur a
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1. Comme nous ne pouvons pas augmenter la vitesse de balayage au-dela de 200 V s™ pour
des raisons pratiques (plus de pic visible), nous sommes limités a un contréle mixte entre

I’étape de transfert électronique et I’étape de dimérisation ce qui n’empéche cependant pas la
détermination du k{®' . La valeur trouvée est tout a fait cohérente avec un transfert d’électron
par sphere externe. A partir de cette valeur, les variations de la constante de vitesse standard
¢lectronique hétérogéne peuvent étre tracées en fonction du pH en faisant I’hypothése que la
constante de vitesse standard électronique hétérogene pour le mécanisme EPT ksEF>T vaut

également 1 cm s™ (figure 18).

1,0+

1 log kg (cm s™)
05

0,0
0,5
1,03
1,53
2,0
2,57

3,0

SB354+—FT"7FT—"—7T"—"—"T7T"—T"——T——T——T7—
-4 -2 0 2 4 6 8 10 12

Figure 18 : Variations de la constante de vitesse standard électronique hétérogéne en
fonction du pH .

En se plagant par exemple & pH = 4, on en déduit que si un tel mécanisme séquentiel était
suivi, kg devrait valoir environ 2 102 cm s, Or si tel était le cas, dés 0,2 V s, I’étape de

transfert électronique deviendrait cinétiquement déterminante par rapport a I’étape de
dimérisation et 1’équation (9) ne serait alors plus vérifiée, ce qui n’est pas observé. De la
méme fagon, pour le 2,4,6-tri-tert-butylphénol, 1’étape de transfert électronique deviendrait
trés lente et on devrait observer une grande différence entre les potentiels de pics anodique et

cathodique, contrairement a I’expérience.

Les données expérimentales suggerent donc le passage par un autre mécanisme: un
mécanisme concerté pour lequel électron et proton sont transférés au cours d’une seule étape
¢lémentaire. Ce mécanisme a déja été largement évoqué dans la littérarure et notamment pour
des dérivés de phénol pour lesquels I’accepteur de proton est lié au dérivé phénolique

(mécanisme intramoléculaire).'” Dans le cas présent, c¢’est sans nul doute la base du tampon
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qui capte le proton libéré lors de la réaction d’oxydation. Une étude plus approfondie sera
menée sur le role de la base du tampon comme accepteur de proton lors de I’oxydation de
composés phénoliques dans la dernicre partie de ce manuscrit. Nous allons dans un premier
temps étudier ce qui se passe en milieu non-tamponné. En effet, I’eau est omniprésente dans
tous les systémes biologiques du vivant et lors d’un transfert de proton, on peut imaginer que
celui-ci ne soit pas directement capté par une base mais plutot libéré dans 1’eau. Il convient
donc de chercher a déterminer le mécanisme suivi et savoir ou est libéré le proton en

I’absence de tampon.
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CHAPITRE II

ETUDE CINETIQUE
EN MILIEU NON-TAMPONNE
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Les grandeurs thermodynamiques nécessaires a la compréhension des mécanismes
d’oxydation du 2,4,6-tri-tert-butylphénol et du phénol ont ét¢ déterminées dans le chapitre
précédent. Les premiéres expériences menées en milieu tamponné ont par ailleurs suggéré que
le mécanisme suivi était concerté et que le proton libéré était sans doute capté par une des
bases du tampon utilisé. Il s’agit donc de savoir ce qui se passe en milieu non-tamponné. Le
mécanisme suivi est-il séquentiel ou concerté ? Quelle espece capte le proton libéré ? Pour
cela, deux approches ont ¢été envisagées. Dans un premier temps, des expériences
d’¢lectrochimie directe ont ét¢ menées, dans les mémes conditions expérimentales que celles
déterminées au chapitre I. Les résultats obtenus ont ensuite été comparés a ceux d’une
réaction d’oxydation homogene. Trois techniques expérimentales ont alors été mises en
ceuvre : catalyse rédox, transfert électronique photoinduit et « stopped-flow » (variation du
mode de génération de 1’oxydant et du mode de suivi cinétique). Finalement, nous avons
cherché a extraire les paramétres intrinseques qui caractérisent le mécanisme d’oxydation des

dérivés phénoliques en milieu aqueux non-tamponné.

. Etude par électrochimie directe en milieu aqueux non-tamponné

1. Présentation des résultats expérimentaux

a. Cas du 2,4,6-tri-tert-butylphénol

Les voltamogrammes du 2.4,6-tri-tert-butylphénol a 0,1 V s’ obtenus en milieu non-
tamponné dans un mélange eau / éthanol (50 / 50 en volume) a divers pH sont reportés sur la
figure 19. Pour le pH le plus basique (11,7), on observe deux vagues. La premicre,
réversible et monoélectronique, est située au méme potentiel que celle observée en milieu
tamponné. Elle correspond a I’oxydation du dérivé phénolique pour conduire au radical
phénoxyl apres transfert d’un électron et d’un proton. La seconde vague, également présente
en milieu tamponné, est irréversible et correspond a 1’oxydation du radical phénoxyl obtenu
aprés la premiére vague, en cation qui réagit alors irréversiblement avec I’eau du solvant.
Lorsque le pH diminue, I'intensité de la premiére vague diminue et une nouvelle vague
réversible apparait entre les deux observées précédemment. La vague présente aux potentiels

les plus positifs est insensible au pH . La vague qui apparait intermédiairement conduit donc

¢galement a la formation du radical phénoxyl. De plus, la somme des intensités des deux
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vagues aux potentiels les moins positifs correspond au transfert global d’un électron. Il
semble donc qu’il y ait deux mécanismes en compétition selon le pH auquel a lieu la
réaction pour finalement conduire au méme produit, le radical phénoxyl.

6

(T

E (V vs. ENH)

00 02 04 06 08 10 12

Figure 19 : Voltamogrammes du 2,4,6-tri-tert-butylphénol (C° = 0,28 mmol L) dans
un mélange eau / éthanol (50 / 50 en volume) sans tampon, KNOs (0,5 mol L) a
différents pH : 11,7 (noir), 11 (rouge), 10,5 (bleu), 10,1 (vert), 9,6 (orange) et 8,2
(jaune). v =0,1 Vs

b. Cas du phénol

De la méme fagon que pour le 2,4,6-tri-tert-butylphénol, le phénol a été étudié¢ en milieu non-
tamponné. Un comportement similaire a été mis en évidence. En effet, aux pH les plus
basiques, la vague de voltamétrie cyclique se trouve au méme potentiel que celle observée en
milieu tamponné (on rappelle qu’il s’agit d’une vague monoélectronique irréversible du fait
de la dimérisation du radical phénoxyl obtenu apres le transfert électronique). L’intensité de

cette vague diminue lorsque le pH diminue et une nouvelle vague apparait alors a des
potentiels plus positifs. Les voltamogrammes enregistrés aux différents pH 4 0,2 V s a une
concentration en phénol égal 3 C° = 0,2 mmol L™ (aprés soustraction de la ligne de base) sont
représentés sur la figure 20a. Les valeurs des potentiels de pic des vagues ont été reportées sur

la figure 20b ou sont rappelées celles obtenues en milieu tamponné. On note un comportement

différent uniquement pour des pH entre 4 et 10. Hors ce domaine, les données obtenues en

milieu non-tamponné sont superposables a celles obtenues en milieu tamponné.
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Figure 20 : a. Voltamogrammes du phénol (C° = 0,2 mmol L") en milieu aqueux
non-tamponné, KNO; (0,5 mol L") 40,2 V.s™ a différents pH (de droite & gauche : 2,
3,4,5,6,7,8,8,5,9,9,5 (2 fois), 10, 11 et 12). b. Variation du potentiel de pic en
fonction du pH . Cercles : milieu tamponné Britton-Robinson (0,05 mol L™), étoiles :
milieu non-tamponné (mémes conditions que a).

c. Comparaison des deux exemples

Le 2,4,6-tri-tert-butylphénol et le phénol ont donc un comportement similaire. Pour les pH

les plus basiques, la réponse ¢électrochimique obtenue en milieu non-tamponné est
sensiblement la méme que celle observée précédemment en milieu tamponné. Puis, lorsque le
pH diminue, I’intensité de cette vague, réversible dans le cas du 2.4,6-tri-tert-butylphénol et
irréversible pour le phénol du fait de la dimérisation, diminue et une nouvelle vague apparait a
des potentiels plus positifs. Les deux vagues correspondent a la formation du méme produit :
le radical phénoxyl (qui dimérise dans le cas du phénol). Deux mécanismes sont donc en

compétition selon le pH auquel se fait la réaction d’oxydation.

2. Mécanisme PET — HO

La vague qui apparait aux potentiels les moins positifs et qui est superposable a celle observée

en milieu tamponné est étudiée dans un premier temps.
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a. Hypothéses

Cette vague n’apparaissant qu’aux PH les plus basiques et son intensité diminuant lorsque le
pH diminue, on peut formuler I’hypothése selon laquelle les ions hydroxyde interviennent

dans le mécanisme. Ceux-ci peuvent tout d’abord déprotoner le dérivé phénolique avant que
le produit résultant de cette réaction acido-basique ne soit oxydé pour conduire au radical
phénoxyl, stable dans le cas du 2,4,6-tri-tert-butylphénol et qui dimérise dans le cas du
phénol. Il s’agirait donc d’un mécanisme PET, et ce serait les ions hydroxyde en

concentration importante aux PH considérés qui capteraient le proton libéré lors de la

formation de ’anion phénate. Ce mécanisme sera not¢ par la suite PET — HO".
b. Vérification
e Cas du 2.,4,6-tri-tert-butylphénol

Le mécanisme proposé est le suivant :
K%
Ke
ArOH + HOO &——2 ArO" + H,0

ES. k
AI'O_ PET S' A O. + e_

K, correspond a la constante d’acidité du couple ArOH / ArO et K, a la constante
d’autoprotolyse du solvant. Grace aux expériences réalisées en milieu tamponné, la valeur du
potentiel standard Epz; a été déterminée égale a 0,22 V vs. ENH (en supposant que le pK,

du couple ArOH / ArO est égal a 13). Les coefficients de diffusion dans le mélange eau /
éthanol (50 / 50 en volume) des dérivés du tri-tert-butylphénol et des ions hydroxyde sont pris
égaux respectivement 4 2 10° cm? s et 5 10° cm® s”', par ajustement de la hauteur des
vagues de voltamétrie cyclique simulées. La constante de vitesse standard électronique
hétérogéne pour la réaction d’oxydation est ajustée & 1 cm s grice a la simulation des
voltamogrammes réalisées avec le logiciel DigiSim.98

Comme le montre la figure 21 ou sont superposés les voltamogrammes expérimental et

simulé, le mécanisme est en accord avec les données expérimentales.
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Figure 21 : Voltamogrammes expérimental (noir) et simulé (rouge) du 2,4,6-tri-tert-
butylphénol (C° = 0,28 mmol L) en milieu non-tamponné, KNO; (0,5 mol L) a
pH =12. v = 0,1 V s"'. Mécanisme PET — HO (voir texte pour les paramétres de
simulation).

e Cas du phénol

Le mécanisme PET — HO™ est cette fois suivi d’une réaction de dimérisation :
K%
K
PhOH + HO- 4:82 PhO~ + H,O

h _ EgET kS . + -
PhO «——— PhO e

2 PhO’ % dimeére

Lorsque le pH est supérieur a 10 ( pK, du couple PhOH / PhO"), le phénate est I’espece
majoritaire et ¢’est ce composé qui est oxydé. Le voltamogramme obtenu a pH = 12 a donc

été choisi comme référence pour le mécanisme PET — HO', et le rapport de ’intensité de pic

par rapport a celle a ce pH a été tracé en fonction du pH (figure 22).
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Figure 22: Variation de i, normalisée en fonction du pH pour la vague

correspondant au mécanisme PET — HO™ lors de I’oxydation du phénol (conditions de
la figure 20a) : points noirs. Comparaison avec la simulation (voir texte pour les
parametres de simulation) : courbe rouge.

Afin de simuler ce mécanisme PET — HO", on applique les équations de diffusion aux
différents réactifs; les transferts de proton sont considérés a 1’équilibre et le transfert

¢lectronique rapide (annexe I). On définit alors les variables adimensionnelles pour I’intensité
du courant i et le potentiel E, respectivement égales a w =i/ (FSC0 DpronFV/ RT) et
Eim=(F/ RT)(E - ESiE“}) ou S est ’aire de la surface de I’électrode de travail, C° est la

concentration initiale en phénol égale a 0,2 mmol L™, Dpion le coefficient de diffusion de

toutes les espéces dérivées du phénol que 1’on estime a 3,65 10° cm® s, v la vitesse de

balayage (0,2 V s™) et ESfy = Eder —(RT /3F)1n[(2RT /3F)(2kdimC° /v)} = 0,714 V vs.

ENH (d’aprés les valeurs de Epz; donnée par le diagramme de Pourbaix et de Ky, tabulée

dans la littérature). On obtient alors 1’expression intégrale suivante pour la réponse intensité-

potentiel :
exp( ‘):dlm) K K‘a)0 2/3 0
= —ly =y exp(—Sym ) |+ K@ 14
1"‘//—‘//2/3CXP(_§dim) Oho (I-I-KCOO A P(~Sain) (14)
avec :
0
ly = J- 40 dn, ko’ = KaCs = et Kk _ KaC Dpon
Jz?o J(Fut/RT)—7 10 o KDyl

ou D, est le coefficient de diffusion des ions hydroxyde (5,4 10° cm?® s™) et Cs la

concentration standard (1 mol L™). Il est intéressant de noter que cette expression intégrale du
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courant fait intervenir la quantité des ions hydroxyde et leur coefficient de diffusion, ce qui
sera interprété dans le paragraphe suivant.

On peut alors estimer la diminution du courant de pic en fonction du pH pour un tel
mécanisme (courbe rouge sur la figure 22), et on constate qu’il existe un bon accord avec les

points expérimentaux.
c. Interprétation

Les données expérimentales sont en accord avec I’hypothése formulée ci-dessus. La vague
observée aux potentiels les moins positifs correspond bien au mécanisme séquentiel PET —
HO', pour lequel le dérivé phénolique est tout d’abord déprotoné par les ions hydroxyde
largement présents aux pH basiques auxquels apparait cette vague puis I’anion résultant de
cet équilibre acido-basique est oxydé en radical phénoxyl, stable dans le cas du 2,4,6-tri-tert-
butylphénol et qui dimérise dans le cas du phénol. La rapide décroissance de cette vague au
profit d’une nouvelle vague apparaissant a des potentiels plus positifs lorsque le pH

diminue, vient du fait que les ions hydroxyde ne sont plus en quantité suffisante pour
déprotoner le dérivé phénolique et de ce fait, le mécanisme PET — HO™ ne peut plus étre suivi.
Ceci ne pouvait étre observé en milieu tamponné du fait qu’il y a dans ce cas suffisamment de
bases du tampon pour capter le proton, certes un peu moins fortes mais en quantité suffisante.
L’intensité de la vague PET — HO' et a fortiori sa présence résultent donc de la balance entre

la quantité initiale d’ions hydroxyde (donc du pH ) et la concentration initiale en dérivé

phénolique C° puisque chaque molécule oxydée libére un proton ce qui contribue a faire

chuter le pH pendant I’enregistrement du voltamogramme. Il est également primordial de

tenir compte de la diffusion des especes, et notamment des ions hydroxyde. En effet, le milieu
n’étant pas tamponné, ceux-ci doivent diffuser jusqu’a la surface de 1’¢lectrode afin que la

déprotonation puisse avoir lieu, d’ou I’apparition du parametre 0,5 dans I’équation intégrale

(14). Les calculs reportés en annexe I pour I’exemple le plus simple, a savoir pour le 2,4,6-tri-

tert-butylphénol  puisque le radical obtenu est stable, montrent que si
0

[HO_} Do >C"Dyop » alors la concentration en ions hydroxyde est suffisante et une

vague avec une intensité correspondant a 1’échange d’un électron est attendue, alors que si

0
[HO*] Do < C°Dyon » les ions hydroxyde sont en quantité insuffisante, 1’intensité de la
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vague diminuant jusqu’a ce qu’elle disparaisse en milieu trés acide. C’est bien ce qui est
observé expérimentalement. Dans le cas du phénol, du fait de la dimérisation du radical
obtenu aprés oxydation, les expressions des voltamogrammes sont plus complexes (équation
14). Un comportement semblable est attendu, a savoir une diminution de I’intensité¢ de la

vague associé¢e au mécanisme PET — HO™ puis sa disparition lorsque le pH diminue. Il est a
noter que 1’on aurait également pu supposer que le mécanisme d’oxydation a de tels pH était

non pas séquentiel mais concerté, cependant 1’étude de 1’effet isotopique faite plus loin nous

permet de rejeter cette hypothese.

3. Etude de la deuxiéme vague

Que ce soit pour le 2,4,6-tri-tert-butylphénol ou le phénol, la diminution en intensité¢ de la
vague correspondant au mécanisme PET — HO™ se fait au profit de I’apparition d’une nouvelle
vague a des potentiels plus positifs et il a ét€¢ vu que cette vague conduit €¢galement au radical
phénoxyl, que celui-ci soit stable ou qu’il dimérise. Il reste a déterminer le mécanisme

correspondant a cette nouvelle vague.

a. Deux mécanismes envisageables

Le mécanisme séquentiel PET correspondant déja a la vague apparaissant aux potentiels
moins positifs, deux mécanismes sont envisageables pour cette nouvelle vague. S’agit-il du
mécanisme séquentiel EPT pour lequel le transfert électronique précede la réaction de
déprotonation, ou bien du mécanisme concert¢ CPET ou transferts d’électron et de proton se

font au cours d’une seule étape élémentaire ?

b. Simulations des résultats

e (as du 2,4,6-tri-tert-butylphénol

La diminution puis la disparition de la vague réversible PET — HO™ permet le développement

d’une nouvelle vague apparaissant a des potentiels plus positifs.

Afin d’étudier cette nouvelle vague, le balayage en potentiel a été arrété juste avant

I’apparition de la vague correspondant a 1’oxydation du radical phénoxyl. Un pH
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intermédiaire (10,5) auquel les deux vagues correspondant aux deux mécanismes sont

présentes a ¢té choisi. Le voltamogramme est reporté sur la figure 23.

2,04 (WA
1,5
1,0
0,5
0,0

-0,54

E (V vs. ENH)
-1,0 :

00 02 04 06 08 10
Figure 23 : Voltamogramme soustrait de la ligne de base du 2,4,6-tri-tert-butylphénol

(C° = 0,28 mmol L") dans un mélange eau / éthanol (50 / 50 en volume), KNO; (0,5
mol L'l) sans tampon, pH =10,5, v =0,1 V s,

En ce qui concerne le mécanisme séquentiel EPT, un pK, de — 5 (chapitre 1) a été supposé
pour le couple ArOH™ / ArO’ ce qui conduit & une valeur de 1,28 V vs. ENH pour le potentiel

standard EZp; correspondant a ce mécanisme et la constante de vitesse standard électronique

fur \ . P -1 . , .
hétérogéne ks est prise égale 1 cm s, valeur habituelle pour un tel mécanisme comme cela

a été vu dans le cas du phénate (chapitre I). Les constantes de vitesse des réactions de

1 -1
ou s* dans le sens

protonation / déprotonation ont été choisies égales a 10> L mol™ s
thermodynamiquement favorable. La constante d’autoprotolyse dans le mélange eau / éthanol
est prise égale a 1,5 107°,'°! valeur un peu plus faible que dans le cas de 1’eau pure ou elle

-14 L , , . \ . .
vaut 107", Ainsi, au pH auquel est mené I’expérience, a savoir 10,5, la concentration en

protons est égale a 8,3 107! mol L™ et celle en ions hydroxyde a 1,9 10 mol L. Enfin, la

vague la plus positive correspondant a I’oxydation du radical obtenu apres le premier transfert

¢lectronique est simulée a partir des paramétres suivants : E2r0+ o= 0,98 V vs. ENH,
k® =0,05cms’ et k = 10" s™, valeurs non déterminées précisément mais

ArO*/ArO*® ArO* — produits
qui permettent de rendre compte du pied de la vague observée. On remarque alors que les
simulations ne correspondent pas aux observations expérimentales (figure 24). La vague
correspondant au mécanisme EPT apparait a des potentiels beaucoup trop positifs par rapport

a la vague observée expérimentalement. Ce mécanisme EPT est donc a rejeter.
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Seul le mécanisme concert¢ CPET est donc susceptible de rendre compte des données

expérimentales. Malheureusement, le logiciel DigiSim™ ne permet pas de simuler des

réactions termoléculaires, ce qui est le cas ici puisque le mécanisme concerté fait intervenir

trois réactifs : le dérivé phénolique, I’accepteur de proton et 1’¢électrode. La seconde vague

semble donc correspondre a un mécanisme ou 1’électron et le proton sont transférés au cours

d’une seule étape ¢lémentaire et le proton est directement libéré dans 1’eau.

2,04

1,54

1,0 1

0,54

0,04

-0,54

-1,0

i (wA)

E (V vs. ENH)

UBLERL LN B BB ELELELELES BRI B
0,0 0,2 0,4 0,6 0,8 1,0

Figure 24 : Voltamogrammes expérimental (noir) et simulé (rouge, en pointillé : sans

tenir compte de la réaction d’oxydation du radical) du 2,4,6-tri-tert-butylphénol (C° =
0,28 mmol L") dans un mélange eau / éthanol (50 / 50 en vol.), KNO; (0,5 mol L)
sans tampon, pH = 10,5, v = 0,1 V s™. Mécanisme PET — HO™ — EPT (voir texte
pour les paramétres de simulation).

On remarque expérimentalement (figure 25) que cette vague correspondant au mécanisme

CPET — H,O est indépendante du pH en milieu peu acide ( pH supérieurs a 5), puis elle se

décale vers les potentiels plus positifs.

4,0
3,5—-
3,0—-
2,5—-
2,0—-
1,5—-
1,0—-
0,5—-
0,0—-

_0’5_-

i (nA)

E (V vs. ENH)
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————
0,0
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Figure 25 : Voltamogrammes du 2,4,6-tri-tert-butylphénol (C° = 0,28 mmol L) dans
un mélange eau / éthanol (50 / 50 en vol.), KNO; (0,5 mol L") sans tampon, a divers

pH : 7.5 (noir), 6,9 (rouge), 5,0 (bleu), 4,1 (vert) et 3,0 (orange), v = 0,02 Vs™.
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Ceci a pu étre expliqué par la mise en équation de ce mécanisme CPET (annexe I). En effet, il

apparait que la position de la vague correspondant au mécanisme concerté est indépendante
du pH pour des pH supérieurs a —log(CO /Cs/Daron / D, ), c’est a dire environ 5. Ceci

vient du fait qu’en milieu non-tamponné, c’est la production de protons par la réaction
d’oxydation elle-méme qui controle la réaction retour. En effet, alors que la réaction
d’oxydation du phénol par ce mécanisme concerté peut étre considérée comme bimoléculaire
du fait que I’'un des réactifs est le solvant, ceci n’est plus vrai pour la réaction retour. Cette
derniére est clairement termoléculaire et fait intervenir le proton comme réactif, celui-ci
résultant de la réaction aller, étant donné que le milieu est non-tamponné et que la quantité de
protons initialement présente est faible devant celle produite au niveau de la surface de
I’¢électrode. Tout ceci conduit a un potentiel standard apparent indépendant du pH initial :

= =EC0PET+ﬂln C” Puon

e F |G\ D,

(15)

La valeur du potentiel standard correspondant au mécanisme CPET, Elog;, est donnée par la

valeur du potentiel standard apparent donné par le diagramme de Pourbaix a pH = 0 soit
Edoer = 0,98 V vs. ENH.

Pour les pH les plus bas, Egpp varie a nouveau avec le pH , en suivant de nouveau le

diagramme de Pourbaix :

Eanp = Edper —%mlo pH (16)

Ceci s’explique par le fait que pour des solutions aussi acides, la quantité de protons produits
lors de I’oxydation du phénol est négligeable devant celle initialement présente.
La concordance entre les données expérimentales et ce modéle renforce donc I’hypothése

selon laquelle la seconde vague correspondrait au mécanisme concerté CPET.

e (as du phénol
Le méme raisonnement peut étre mené pour I’étude du phénol. La vague observée (figure
20a) conduit au radical phénoxyl aprés la perte d’un proton et d’un électron, qui ensuite

dimérise. Cette vague apparait a des potentiels plus positifs qu’en milieu tamponné pour les

pH inférieurs a 10. Il reste a déterminer le mécanisme correspondant a cette vague :
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séquentiel EPT ou concert¢ (CPET) ? La vague reste pratiquement identique en potentiel
jusqu’a pH =4, puis se déplace a nouveau vers les potentiels plus positifs quand le pH
diminue et finalement se superpose a celle obtenue en milieu tamponné.

Ayant déterminé la valeur du potentiel standard du mécanisme EPT lors du tracé du
diagramme de Pourbaix (EgF>T correspond au potentiel standard apparent a pH =-2,0, pK,

du couple PhOH™ / PhO"), il est possible de simuler la vague que I’on devrait observer pour
un tel mécanisme. Afin de simuler une vague apparaissant a des potentiels les moins positifs
possibles, la réaction de déprotonation par ’eau a été supposée infiniment rapide (10" s™).
Cependant, méme avec de telles valeurs, la vague simulée apparait a des potentiels beaucoup

trop positifs par rapport a la vague expérimentale (figure 26).

104 (WA

E (V vs. ENH)

08 09 10 11 12 13
Figure 26 : Voltamogrammes du phénol expérimental (noir) et simulé selon le

mécanisme EPT (rouge) (C° = 0,2 mmol L") en milieu aqueux non-tamponné, KNO;
(0,5molL)a02Vs"' pH =7.2.

Ces observations poussent donc a rejeter le mécanisme EPT, et seul le mécanisme CPET peut
correspondre a la vague observée. Afin de mieux caractériser le mécanisme concerté (CPET),

des voltamogrammes ont été enregistrés a pH = 7,2 en faisant varier la vitesse de balayage

(figure 27a).
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Figure 27 : a. Voltamogrammes du phénol (C° = 0,2 mmol L") en milieu aqueux
non-tamponné, KNO; (0,5 mol L"), pH = 7,2, a différentes vitesses de balayage : 0,1
(noir), 0,2 (rouge), 0,5 (bleu) et 0,7 V s (vert). b. Voltamogrammes correspondants
simulés (voir texte pour les parametres).

La réaction d’oxydation du phénol selon un mécanisme concerté (CPET) est termoléculaire
dans les deux sens (surface de I’électrode et deux molécules). Cependant, comme 1’eau est le
solvant, son activité et sa concentration sont considérées comme constantes et peuvent ainsi
étre intégrées dans les constantes de vitesse (ceci est exactement comparable au cas ou 1’un
des réactifs est en trés large exces par rapport aux autres et ou il y a de ce fait dégénérescence
de I’ordre par rapport a ce réactif). Comme cela a été démontré,”® ' la loi cinétique pour une
réaction ¢électrochimique de type CPET peut étre décrite par une loi de type Butler-Volmer
avec un coefficient de transfert égal 4 0,5 :

o KSPET ¢ F (E ~ Eceer ) [PhOH], - [Pho.]o [H3O+ :|0 -F (E ~ Eceer ) (17)

X €X
FS T C. P RT

ou [ ] , Teprésente la concentration de I’espece a la surface de I’¢lectrode exprimée en mol L

et Cy est la concentration standard égale & 1 mol L. Elog; est le potentiel standard

correspondant au mécanisme concerté, déterminé grace au diagramme de Pourbaix (potentiel

standard apparent 2 pH =0, pK_ du couple H;0" / H,O) et vaut 1,40 V vs. ENH. Afin de
pouvoir déterminer la constante de vitesse standard électronique hétérogene correspondant a
ce mécanisme CPET, ng’ET, il est nécessaire de s’assurer que I’étape cinétiquement

déterminante est bien 1’étape CPET, et non pas la réaction de dimérisation. A partir des
équations de diffusion des différentes especes, la vague CPET a été mise en équation

(annexe I). Il a été supposé¢ une loi cinétique de type Butler-Volmer pour le transfert
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¢lectronique et des conditions de cinétique pure pour le radical phénoxyl, c¢’est-a-dire que
celui-ci ne s’accumule pas en solution (I’approximation de 1’état quasi-stationnaire peut lui
étre appliqué). Deux cas sont alors envisageables : ou bien la concentration initiale en protons
est suffisante pour considérer que celle-ci n’est pas perturbée par la production de protons
libérés lors de 1’oxydation du phénol, ou bien au contraire, celle-ci est trés faible et ce sont les

protons produits lors de 1’oxydation du phénol qui déterminent le pH a la surface de

I’¢lectrode. Et c’est bien ce dernier cas qui correspond aux expériences réalisées ici. Ceci

conduit a I’expression suivante pour le courant adimensionnel :

v = pexp(f"f][l— ly -y Plyexp(-&i) | (18)

v et ly ont les mémes expressions que celle définies pour le mécanisme PET — HO', a

savoir  =i/(FSC’ /Dy FV/RT ) et 1y = 1 jgt v g,
Jr o J(Fvt/RT)-7
E4m correspond a la variable adimensionnelle du potentiel et est donné par 1’expression :

[2 RT2kdimC°]m

. F 3 Fv
Sam = (B ~ Egeer ) +1n| >— = (19)
C" | Denon
Cs{ Dy
Il apparait le parametre de compétition suivant :
/
KCPET (CO /C, )1 2
p= /4 /4 1/3 0, ~\V0 (20)
(Daon) (D) (Fv/RT)"™ (4ky,C*/3)

Lorsque p tend vers 0, c’est I’étape de transfert d’¢lectron concerté avec le transfert de
proton qui est cinétiquement déterminante alors que si p tend vers oo, c’est la dimérisation

qui est cinétiquement déterminante. Des simulations des voltamogrammes a [’aide de

I’équation (18) (voir annexe I pour la méthode numérique), reportées en figure 27b ont permis

CPET
kS

4 A -1 \ A r c e
d’évaluer la valeur de a25+5cms apres s’étre assuré que la cinétique du processus

n’était pas entierement controlée par la réaction de dimérisation, auquel cas aucune
information relative a la cinétique du transfert couplé électron / proton n’aurait pu étre
extraite. En effet, le paramétre p vaut 1,8 2 0,7 V s™' ce qui correspond bien a un contrdle
mixte entre le transfert d’électron et la dimérisation. Rappelons les valeurs des divers

parametres qui entrent en compte ici : le potentiel standard associé au mécanisme concerté
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CPET est égal a 1,40 V vs. ENH, les coefficients de diffusion des dérivés du phénol et des
protons sont respectivement égaux a 3,65 10” et 9,3 10” cm” s™' et la constante de vitesse de

la dimérisation vaut 1,3 10° L mol™ s7.

c. Role de la dimérisation pour la détermination de k&~

On peut remarquer que la valeur ainsi déterminée pour la constante de vitesse standard
électronique hétérogéne pour le mécanisme concerté (CPET), kSPET, est trés élevée. 11 est

d’ailleurs peu fréquent de pouvoir déterminer des constantes aussi grandes a des vitesses de
balayage aussi modérées. Ceci a été rendu possible du fait de la réaction de dimérisation qui
suit le transfert concerté électron / proton. Et ceci est d’autant plus vrai que 1’on est en milieu

non-tamponné et que le paramétre de compétition p fait, de ce fait, intervenir le coefficient
de diffusion D,,, du proton. En effet, en milieu tamponne, on aurait (fin du chapitre I) :
_ Ks
P=— 1/3
Dbon (FV/RT)" (4k

—
ainC’/3)

qui vaudrait 25 4 0,7 V s, ne laissant ainsi aucune chance a 1’étape de transfert concerté
électron / proton d’étre cinétiquement déterminante. En milieu non-tamponné, la réaction
retour du transfert concerté électron / proton, qui est en compétition avec la dimérisation, est
termoléculaire, ce qui permet d’avoir un contrdle cinétique par cette réaction de transfert de

charge par rapport a 1’étape de dimérisation.
d. Effet isotopique cinétique

Des expériences ont également été réalisées en milieu deutéré afin de confirmer ces résultats.
En effet, méme si les différents isotopes d’'un méme ¢lément peuvent, en premiere
approximation, étre considérés comme présentant les mémes propriétés du point de vue de la
réaction chimique, un examen plus poussé révele que la substitution d’un atome par un de ses
isotopes produit des effets perceptibles thermodynamiquement et cinétiquement. Le principe
de I’effet isotopique cinétique est la comparaison d’une méme réaction chimique avec deux
substrats se différenciant par une modification isotopique. La perturbation isotopique, quoique
faible, est perceptible cinétiquement. Si la liaison molécule - isotope n’est pas affectée par la

réaction ou ne se produit pas au cours de 1’étape cinétiquement déterminante, il n’y a pas
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d’effet isotopique. Au contraire, si la liaison molécule — isotope est affectée durant 1’étape
cinétiquement déterminante, il y a un effet isotopique. Un tel effet est perceptible
expérimentalement uniquement lorsque ce sont les atomes d’hydrogéne qui sont remplacés
par des atomes de deutérium du fait de la grande différence de masse entre ces deux isotopes
(rapport de 2). Ceci est d’autant plus intéressant dans le cas présent puisque selon le
mécanisme suivi, I’étape cinétiquement déterminante fera intervenir le transfert d’un proton
(mécanisme CPET) ou pas (mécanismes séquentiels PET et EPT). En effet, pour les
mécanismes séquentiels PET et EPT, les transferts de proton sont considérés a 1’équilibre
(réactions en solvant aqueux). Les expériences faites précédemment vont donc étre comparées
a celles faites en milieu deutéré. On appelle effet isotopique cinétique le rapport des

constantes de vitesse mesurées en milieu protoné et deutéré.

e Cas du 2.,4,6-tri-tert-butylphénol

Par comparaison des voltamogrammes enregistrés en milieu protoné et deutéré (figure 28), on
remarque que la vague correspondant au mécanisme PET — HO™ n’est pas modifiée, ce qui est
en accord avec le fait que I’étape cinétiquement déterminante, a savoir le transfert d’électron,
ne fait pas intervenir de transfert de proton. Au contraire, la vague correspondant au
mécanisme CPET — H,O est déplacée vers les potentiels positifs et se retrouve mélangée a
celle correspondant a 1’oxydation du radical phénoxyl. Un fort effet isotopique est donc
observé, et celui-ci ne peut étre expliqué que par un mécanisme concerté¢ dans lequel le
transfert de proton a lieu dans 1’étape cinétiquement déterminante, et non pas par un

mécanisme séquentiel EPT. Ceci vient donc renforcer les conclusions précédentes.
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Figure 28 : a. Voltamogrammes du 2,4,6-tri-tert-butylphénol (C° = 0,28 mmol L™)
dans un mélange eau / éthanol (50 / 50 en volume) sans tampon, KNO; (0,5 mol L") a
différents pH : 11,7 (noir), 11 (rouge), 10,5 (bleu), 10,1 (vert), 9,6 (orange) et 8,2
(jaune), v = 0,1 V s'.b. Mémes conditions mais cette fois-ci en milieu deutéré a
divers pD : 11 (noir), 10,5 (rouge), 10 (bleu), 9 (vert), 8 (orange) et 7 (jaune), v = 0,1
Vs

e (as du phénol

Lors des expériences menées en milieu deutéré, la vague attribuée au mécanisme séquentiel
PET — HO n’est pas décalée en terme de potentiel (figure 29, courbes bleues), en accord avec
I’hypothése faite lors de ’analyse de cette premiére vague. La vague attribuée au mécanisme
concerté CPET est quant a elle décalée vers les potentiels positifs (figure 29, courbes rouges).
Cet effet isotopique permet de conforter la conclusion faite précédemment, puisque si le
mécanisme séquentiel avait lieu, aucun effet isotopique ne devrait étre observé du fait que

I’étape cinétiquement déterminante, le transfert d’électron, ne fait pas intervenir de proton. En

faisant varier la vitesse de balayage, une valeur de kSC PET (D) égale a 10 £ 2 cm s a été

trouvée. L’effet isotopique cinétique est donc égal a 2,5.
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E (V vs. ENH)

04 06 08 10 12 14
Figure 29 : Voltamogrammes (normalisés en intensité¢) obtenus pour le phénol en
milieu aqueux non-tamponné protoné (trait plein) et deutéré (trait pointillé¢) & pH (ou
pD) =12 (bleu) et 8 (rouge).

e. Conclusion

Les études faites en milieu deutéré permettent de confirmer les conclusions précédentes, et
notamment en ce qui concerne la vague attribuée au mécanisme PET — HO™ pour le 2,4,6-tri-
tert-butylphénol comme pour le phénol. D’autre part, le mécanisme correspondant a la vague
apparaissant aux potentiels plus positifs est un mécanisme concerté (CPET) pour lequel
¢lectron et proton sont transférés au cours d’une seule étape élémentaire. Ce mécanisme
permet d’éviter le passage par le radical cation, intermédiaire réactionnel dans le mécanisme
EPT et qui est haut en énergie. Le proton produit lors de la réaction d’oxydation est
directement libéré dans le solvant, a savoir le mélange eau / éthanol pour le 2,4,6-tri-tert-

butylphénol et 1’eau pour le phénol. Dans le cas du phénol, il a été possible de déterminer la

valeur de la constante de vitesse standard électronique hétérogéne : kg PET =25+ 5cms™.

4. Conclusion

Les deux exemples étudiés sont cohérents et permettent de tirer des conclusions quant au
mécanisme suivi lors de 1’oxydation électrochimique de composés phénoliques en milieu

aqueux non-tamponné. Sile pH du milieu est suffisamment élevé, c’est-a-dire si la quantité

d’ions hydroxyde est suffisante, la réaction d’oxydation se fait via un mécanisme séquentiel
PET. Le dérivé phénolique réagit dans un premier temps selon une réaction acido-basique

pour conduire a I’anion déprotoné correspondant, avant que celui-ci ne soit oxydé dans une
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seconde étape. Ce mécanisme n’est possible que si la quantité d’ions hydroxyde est suffisante
relativement a celle du dérivé phénolique initialement introduite. Si tel n’est pas le cas, ce
mécanisme n’est plus possible et laisse place progressivement au mécanisme concerté
(CPET). Ceci a ¢été justifié grace a des simulations faites a partir des données
thermodynamiques obtenues en milieu tamponné et par 1’existence d’un effet isotopique
cinétique. En effet, un tel effet, mesuré a 2,5 dans le cas du phénol et certainement encore plus
important dans le cas du 2,4,6-tri-tert-butylphénol (mais il ne peut étre évalué dans ce cas car
la vague correspondant au premier transfert électronique en milieu deutéré est mélangée a
celle correspondant a 1’oxydation du radical phénoxyl) ne peut étre expliqué par un
mécanisme séquentiel pour lequel I’étape cinétiquement déterminante correspond a un simple
transfert d’électron. Au contraire il est cohérent avec le mécanisme concerté pour lequel

¢lectron et proton sont transférés au cours d’une seule étape élémentaire. Dans le cas du
phénol, la constante de vitesse standard ¢électronique hétérogene kg PET a été estimée 4 25 £ 5

cm s™, valeur élevée sur laquelle nous reviendrons plus tard.

Finalement, on remarque que le mécanisme séquentiel EPT n’est pas compétitif par rapport au
mécanisme concerté. Cela peut s’expliquer par le fait que ce mécanisme séquentiel fait
intervenir un intermédiaire réactionnel haut en énergie, le radical cation. Le passage par un
mécanisme concerté permet d’éviter ces intermédiaires réactionnels.

On notera enfin que la voltamétrie cyclique nous a permis de visualiser sur un méme

voltamogramme et pour un pPH intermédiaire bien choisi, la compétition entre deux

mécanismes.

59



1. Résultats obtenus en milieu aqueux non-tamponné par oxydation homogene

Afin de confirmer ces résultats obtenus par électrochimie directe, d’autres méthodes,
homogenes, ont été utilisées pour étudier la réaction d’oxydation des composés phénoliques.
On ne s’est intéressé qu’au cas du phénol, car pour ce substrat, le diagramme de Pourbaix
tracé au chapitre I permet d’accéder a toutes les données thermodynamiques concernant les

différents mécanismes possibles.

1. Catalyse rédox

a. Présentation de la méthode'®

La catalyse rédox consiste a utiliser un couple rédox Nernstien (réversible et rapide) noté P /
Q comme catalyseur (ou encore nommé médiateur) afin d’éviter toute interaction entre le
substrat A que I’on cherche a oxyder et la surface de 1’¢lectrode. C’est le catalyseur qui
s’oxyde a la surface de 1’¢lectrode et la forme oxydée P du couple réagit avec le substrat pour
I’oxyder via une réaction homogeéne, loin de la surface d’électrode. La forme réduite Q du
catalyseur est réobtenue et elle peut a nouveau s’oxyder a la surface de 1’¢lectrode, et ainsi de
suite. Ce mécanisme est schématisé sur la figure 30a. Le substrat que 1’on souhaite oxyder au
départ ne réagit donc pas a la surface de ’¢lectrode et la réaction d’oxydation se fait de fagon
homogene. Il est alors nécessaire de bien choisir le catalyseur. En effet, celui-ci doit s’oxyder
a des potentiels moins positifs que le substrat afin que ce dernier ne puisse réagir directement
a la surface de I’¢lectrode mais 1’écart en potentiel entre les couples rédox du substrat et du
catalyseur ne doit pas €tre trop important de facon a ce que la réaction entre le catalyseur sous
forme oxydée et le substrat soit efficace. La figure 30b présente la réponse électrochimique
observée. La vague réversible noire correspond au catalyseur seul et le voltamogramme rouge
correspond au substrat seul. La vague de catalyse rédox correspond au troisiéme
voltamogramme (bleu). Son allure dépend du rapport des concentrations substrat / catalyseur
et de parametres cinétiques adimensionnels faisant intervenir entre autres la constante de
vitesse de la réaction d’oxydation homogene et la vitesse de balayage. Pour des conditions
bien choisies, on pourra avoir acceés a des informations cinétiques sur la réaction d’oxydation

du substrat.
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électrode solution

QX‘B | |
€ P A

a.

Figure 30 : Catalyse rédox. a. Schéma réactionnel. b. Allure des voltamogrammes.
Noir : catalyseur seul (couple P / Q), rouge : substrat A seul (qui conduit a B puis C),
bleu : catalyseur et substrat.

b. Utilisation d’une électrode ITO

Nous avons utilisé¢ cette technique pour I’étude de 1’oxydation du phénol, ce qui permet
d’éviter tous les problémes d’inhibition de 1’¢lectrode évoqués au chapitre 1.

Le groupe du Professeur Meyer a déja tiré profit de cette méthode pour 1’étude de 1’oxydation
de la tyrosine.”® Une électrode en oxyde d’indium - étain (ITO) a alors été employée comme
¢lectrode de travail. Celle-ci est intéressante car 1’oxydation des dérivés phénoliques y est
fortement limitée. On pourra donc utiliser des catalyseurs avec des potentiels standard élevés
(ce qui est favorable a la catalyse) sans craindre I’oxydation directe du phénol, ce qui n’est
pas envisageable avec une ¢lectrode de carbone vitreux. Les raisons de 1’inhibition de
I’oxydation directe des composés phénoliques sur ce type d’¢lectrode ITO ne sont pas
clairement établies mais il a été proposé que le sel de fond ou le tampon présent dans le milieu
forme une couche protectrice a la surface de I’électrode ITO, empéchant I’approche des

JOR , . . . 103-1
dérivés phénoliques et donc leur oxydation directe.'”'*

c. Oxydation du phénol par catalyse rédox

Le mécanisme d’oxydation du phénol en milieu aqueux non-tamponné a ainsi été étudié,

permettant notamment de caractériser le mécanisme concerté (CPET). Le complexe de

ruthénium Ru(bpy);* est apparu comme un bon candidat au réle de catalyseur étant donné la

. 0 — . ;e
valeur de son potentiel standard (E_ ooy RuCopy 2 1,27 V vs. ENH). Cependant, il a déja
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été remarqué que la constante de vitesse standard électronique hétérogene sur électrode ITO
pour ce couple variait en fonction du pH et que celle-ci diminuait lorsque le pH diminuait
en milieu non-tamponné.'” Les expériences ont donc due étre faites a un pH pas trop acide
pour avoir un catalyseur relativement rapide. D’autre part, le mécanisme concerté qui nous
intéresse ici est en compétition avec le mécanisme séquentiel PET qui est d’autant plus
efficace que la solution est basique. Ainsi, afin de ne pas a avoir a tenir compte du mécanisme
séquentiel PET, le pH ne doit pas étre trop basique. Il a finalement été choisi de faire les
expériences a un pH de 3.4. La figure 31a présente les voltamogrammes du catalyseur seul,
du phénol seul et des deux ensemble. On peut tout d’abord remarquer que dans ces conditions,
aux potentiels considérés, 1’oxydation directe du phénol sur 1’¢lectrode ITO est trés limitée.
La réaction d’oxydation du phénol se fera donc quasi-uniquement par réaction homogene

avec le complexe Ru(bpy);’, généré a I’électrode a partir du Ru(bpy);". On observe une

vague catalytique et des simulations grice au logiciel DigiSim”® vont nous permettre d’avoir
acces a la valeur de la constante de vitesse de la réaction d’oxydation du phénol (figure 31b).
Etant donné qu’il est impossible de simuler des réactions termoléculaires avec ce logiciel,
nous avons choisi de remplacer 1’étape de transfert concerté électron / proton par deux étapes
successives : transfert d’électron suivi d’un transfert de proton extrémement rapide. Le

schéma réactionnel simulé est donc le suivant :

Rubpy?’ +——> Rubpyl’ + ¢

Ru(bpy)}* + PhOH ———2 PhOH* + Ru(bpy)>*
PhOH — PhOH* + €
PhOH"* —> PhO°* + H*
2PhO° *——F dimére

+

+

On s’est assuré que 1’étape de transfert de proton était suffisamment rapide en augmentant les
constantes de vitesse de cette étape et en remarquant qu’il n’y avait aucun effet sur 1’allure
des voltamogrammes. Il est en effet primordial que I’étape de transfert électronique soit
I’étape cinétiquement déterminante pour que le mécanisme simulé soit compatible avec le
mécanisme concerté (CPET). Le potentiel standard associé est celui correspondant au
mécanisme concerté pour I’oxydation du phénol puisque I’on choisit une constante d’équilibre

¢gale a 1 pour I’étape de déprotonation.
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Le catalyseur a été caractérisé (partie expérimentale) par son potentiel standard (1,27 V vs.
ENH) et son coefficient de diffusion a (3,6 10° cm’s™). D’aprés le voltamogramme du
catalyseur seul enregistré sur électrode ITO, on estime sa constante de vitesse standard
électronique hétérogéne a 0,003 cm s'. La surface active de I’électrode ITO est déduite de

I’intensité de pic de la vague réversible du catalyseur, soit 0,25 cm®. Le potentiel standard du

phénol pour le mécanisme concert¢ CPET est égal a 1,40 V vs. ENH, valeur de Egpp a pH =

0 dans le diagramme de Pourbaix tracé au chapitre 1. Pour I’oxydation directe du phénol a
I’¢lectrode ITO, la constante de vitesse standard électronique hétérogeéne a été choisie égale a
0,0007 cm s™', de fagon a reproduire au mieux le signal observé en I’absence de catalyseur. La
constante d’équilibre pour la réaction de déprotonation a été prise €gale a 1 avec une
constante de vitesse aller trés rapide (10 s™). Enfin on rappelle que la constante de
dimérisation est de 1,3 10° L mol" s™. Les coefficients de diffusion des dérivés du phénol
sont tous pris égaux a 3,65 10” cm® s et celui du proton 4 9,3 10 cm” s”'. On trouve ainsi

une constante de vitesse égale 4 3 10° L mol™ s™.

1,5 - 15
11 (wA) i (nA) i
1,0 1,0

a b
0,5 0,5
0,0 0,0
05 E‘ v vs. ENH) E‘ (% vs. ENH) 05

06 08 10 12 14 06 08 10 12 14
Figure 31 : Catalyse rédox du phénol a pH = 3,4 par le Ru(bpy)§+ en milieu aqueux

non-tamponné (KNOs: 0,1 mol L") sur électrode ITO (0,25 cm?). Voltamogrammes
du phénol seul (0,02 mmol L) : noir, du catalyseur seul (0,01 mmol L) : rouge, et
des deux ensemble : bleu. v = 0,2 V s™'. a. Expériences. b. Simulations (voir texte
pour les parametres).

Du fait d’un manque de précision de la méthode, de I’oxydation directe partielle du phénol et

de I’'impossibilité de faire varier le pH , il a été décidé de confirmer ces résultats par une

autre technique d’oxydation homogene.
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2. Transfert électronique photoinduit

L’oxydation du phénol dans I’eau pure non-tamponnée a également été étudiée par transfert

¢lectronique photoinduit. On s’intéresse au transfert électronique entre le phénol et un
complexe de ruthénium, le Ru(bpy)?, celui-ci étant généré par irradiation laser. Les

expériences ont été réalisées par le Docteur Julien Bonin et Mathilde Routier.
L’absorption d’un photon par une espece chimique conduit a la transition d’un ¢électron d’une

orbitale occupée vers une orbitale vacante plus haute en énergie. L’espéce excitée résultante

posséde donc un caractére fortement réducteur. Le complexe Ru(bpy)}” est obtenu par

réaction entre ’état excité du Ru(bpy);', noté *Ru(bpy); et le méthylviologéne MV*". Ce

complexe peut ensuite oxyder le phénol pour conduire apres transfert d’un électron et d’un
proton au radical phénoxyl PhO" qui peut soit dimériser, soit réagir avec le radical cation du

méthylviologéne MV™" comme indiqué sur la figure 32. Selon le pH auquel I’expérience est

réalisée, il est bien sir nécessaire de tenir compte de I’équilibre entre le phénol PhOH et sa

base conjuguée PhO'.

h *
Ru(bpy);' ——— "Ru(bpy)3*

" R Génération de
Ru(bpy)?' + MV —» [Ru(bpy)ng...MV +J Iacce pteur

d’électron

[Ru(bpy)gJ'...MV'J'} — Ru(bpy);” + MV**

k
3+ MV —— 2+ 2+ Réaction d’oxydo-
Ru(bpy);” + Ru(bpy);” + MV réduction retour
k }
3+ — 1 5 2+ . 4+ + 1 ou 2 étapes
Ru(bpy);” + PhOH E——> Ru(bpy);” + PhO H (CPET ou EPT)
a I'équilibre
PhHOH + HO —— PhO° + H,0 PET
k
Ru(bpy);” + PhO" ——— Ru(bpy);" + PhO"
k
. ot b - 2+
PhO + MV k—> PhO"™ + MV Deenir du
2 PhO® dim N dimeére radical

Figure 32 : Mécanisme d’oxydation du phénol par transfert d’électron photoinduit.
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La cinétique de la réaction peut étre suivie par spectroscopie d’absorption UV-visible résolue
en temps. En effet, on peut observer la réapparition du complexe Ru(bpy);' qui absorbe & la
longueur d’onde de 450 nm et la disparition du MV™" a 605 nm. Cette réapparition du
Ru(bpy);~ est due & la réaction d’oxydoréduction retour entre Ru(bpy); et le MV"" qui peut

étre évaluée par le signal associé a la disparition de MV™", et a I’oxydation du phénol. Cette

méthode a déja été utilisée par le groupe du Professeur Hammarstrom.®' %

L’échantillon contenant 50 pmol L de Ru(bpy);” et un large excés (40 mmol L") de

méthylviologéne MV?"est excité par une impulsion laser a 460 nm ayant une largeur

temporelle de 5 ns et éclairé perpendiculairement par une lampe au xénon. Il a alors été
montré que 4 pmol L™ de Ru(bpy);" et de MV™" sont générés 100 & 200 ns aprés I’impulsion

laser.”® En I’absence de phénol et de dioxygéne (ce dernier pouvant réagir avec le radical

MV™), la seule réaction possible est la réaction d’oxydoréduction retour qui redonne
Ru(bpy)g+ et MV*". La constante de vitesse k, de cette réaction a été évaluée a 5 10° L mol™

s, valeur proche de la constante de diffusion limite estimée a 10" L mol™ s™. 1l est donc

possible de suivre la cinétique de la réaction d’oxydation du phénol en s’intéressant a la
réapparition du signal de Ru(bpy)§+ apres 200 ns en tenant compte de toutes les réactions

représentées figure 32. En effet, celle-ci est due a la réaction d’oxydoréduction retour que 1’on
a déja caractérisée et a I’oxydation du phénol.
Etant donné que ’on souhaite que I’eau soit le seul accepteur de proton, il est nécessaire

d’éliminer toute trace de dioxyde de carbone pouvant conduire a la présence de carbonate

dissout en solution. Le phénol est introduit en large excés (C° = 5 mmol L™ au minimum)
afin de pouvoir considérer la somme des concentrations de phénol et de phénoxyde constante.
Comme il a été dit précédemment, 1’oxydation du phénol peut suivre différents mécanismes :
séquentiels EPT ou PET, ou concerté (CPET). Et on s’attend, comme pour 1’¢tude menée par
¢lectrochimie directe a ce que la compétition entre ces mécanismes évolue en fonction du
pH . En supposant que la réaction de dimérisation du radical phénoxyl (réaction du second
ordre) est négligeable du fait de la trés faible quantité de radical formée, que la réaction
d’oxydation concertée est irréversible (réaction retour termoléculaire et réaction de PhO plus
rapide avec MV™") et que les rapports des concentrations en phénol et phénate par rapport a la
concentration totale en phénol sont constants malgré 1’absence de tampon, le schéma

mécanistique complexe décrit ci-dessus peut étre simplifié pour conduire aux équations
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suivantes donnant les concentrations en MV"™ et en Ru(bpy)g+ en fonction du

temps (annexe 1) :

1 1
= + kit 22
v T
Ru(bpy);" |
3+ [ 3
oo = e o (e 0l ) 2
PhO"
avec: k, = [PhOH] k, + [ } k, = 17 k, + 1 —K, (24)
[PhOH] , ~ [PhOH] , = 1+10P" P " 1410PKe~PH

qui doivent étre vérifiées par les absorbances enregistrées a 605 (détection de MV™) et 450
nm (disparition de Ru(bpy)?) en fonction du temps.

Le premier terme dans 1’expression de K, correspond au passage par un mécanisme EPT et /
ou CPET (constante de vitesse k,), alors que le second correspond au passage par le
mécanisme PET (constante de vitesse K,), qui est d’autant plus favorable que le pH

augmente. Afin de s’assurer de la validité des hypothéses faites précédemment, les traces
cinétiques expérimentales donnant I’absorbance en fonction du temps ont été superposées aux

courbes représentant les équations théoriques (figures 33).

0,06 0,06

i Mo Asos

0,05 7 0,05 ]

o,o4-f o,o4-f

003 a 003 b

o,oz-f o,oz-f

0,01-f 0,01-f

o,oo-f W o,oo-f o
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50 0 50 100 150 200 200 0 200 400 600 800 1000

Figure 33 : Etude de I’oxydation du phénol par Ru(bpy)g+ photogénéré a pH = 3,2.
Traces cinétiques (noir) obtenues a 450 nm (a) et 605 nm (b). Superposition aux
courbes (rouge) obtenues a partir des équations 23 (a) et 22 (b).

66



On observe une excellente concordance pour le signal correspondant a la disparition de
Ru(bpy)g+ (450 nm) qui va permettre d’évaluer la constante de vitesse d’oxydation du

phénol, alors que pour le MV (605 nm), la courbe théorique décroit plus lentement que la
courbe expérimentale aux temps longs. Ceci est dii a la réaction de dimérisation du radical
phénoxyl que I’on a négligée dans le modéle. On vérifie également que la constante de vitesse
de la réaction d’oxydation du phénol est bien du pseudo-premier ordre en s’assurant qu’elle
est proportionnelle a la concentration en phénol (figure 34a). Enfin, on s’assure grace a des
simulations avec un logiciel de simulation de réactions d’oxydoréduction homogenes que sur
la gamme de temps de 1’expérience, les rapports des concentrations en phénol et en phénate

par rapport & la concentration totale en phénol sont bien constants a divers pH (figure 34b).”

7 T 1,005
1 "“pseudo premier ordre (XlOOOOS ) ) [PhOH]/[PhOH]tOlaI
6 -
5 ]
| 1,000
4 ]
3 ] b
| 0,995
21 ]
14
1 [PhOH] (mmol L) ' Ut
ofX———— 1777 090 4+———7T—7 77
0 20 40 60 80 100 120 0,0 0,2 0,4 0,6 0,8 1,0

Figure34: a. Constante de vitesse de la réaction d’oxydation du phénol
k. [PhOH]

rapport [PhOH]/ [PhOH]total en fonction du temps a différents pH : 2,4, 3,2, 4,0, 5,1,
6,0, 6,2, 6,3 (noir), 6,7 (rouge), 7,1 (bleu) et 7,9 (vert).

en fonction de la concentration en phénol a pH = 3. b. Constance du

On peut ainsi avoir acces a la valeur de la constante K, a divers pH , ce qui est représenté sur
la figure 35 en milieu protoné et deutéré. k, a une valeur a peu prés constante pour les pH

inférieurs a 6 puis augmente. Ces variations sont compatibles avec 1’expression déterminée
précédemment en ajustant les valeurs de k, 4 5,0 10° L mol™ s™ et k, a 10'° L mol” s™ en
milieu protoné et k 41,6 10° L mol™ s™ et kY 48 10° L mol™ s™' en milieu deutéré. Il est a
noter que K, correspond a la constante de vitesse correspondant a 1’oxydation du phénol selon

un mécanisme séquentiel EPT ou concerté (CPET). On retrouve pour k; des valeurs

67



compatibles avec celle obtenue par catalyse rédox (constante de vitesse environ égale & 3 10°

L mol” s™' en milieu protoné acide).

1 log k, (L mol* s
10 gk, ( )

54 pH (pD)

0o 2 4 6 8 10 12
Figure 35 : Variation de la constante de vitesse K, en fonction du pH en milieu

aqueux non-tamponné protoné (noir) et deutéré (rouge) pour la réaction d’oxydation
du phénol par Ru(bpy)g+ photogénéré. Cercles : expériences, courbes : simulations
selon I’équation 24.

La méme méthode a été appliquée avec un autre complexe de ruthénium, le Ru(4,4’-CO,Et-

bpy)a(bpy)*"  noté Ru(bpy)(ester-bpy);” par la suite. Ce complexe est généré

photochimiquement a partir du Ru(bpy)(ester—bpy)g+ de la méme fagon que précédemment.
Cependant, dans ce cas, la réaction de transfert d’électron inverse entre le complexe de
Ru(bpy)(ester-bpy)3" et le radical du méthylviologéne MV"" est plus favorable (rendement de

sortie de cage plus faible) et ainsi la concentration effective aprés le flash laser est de 0,88
pmol L™ (par rapport 4 4 umol L™ avec le complexe précédent).’® La réaction d’oxydation du

phénol est par contre plus rapide car le potentiel d’oxydoréduction du couple

Ru(bpy)(es‘[er—bpy)g+ / Ru(bpy)(ester—bpy)%+ (Egu (bpy )ester_bpy)3" / Ru(bpy yester _bpy)3* 1,47 V vs.

ENH) est supérieur a celui du couple Ru(bpy);"/ Ru(bpy);™ (E ooyt Rucopy ~ 127 V VS,
3 3

ENH) ce qui oblige a utiliser une concentration initiale en phénol plus petite (inférieure a 1
mmol L™). Celui-ci est toutefois toujours en large exces.

Comme précédemment, on peut alors obtenir k, a différents pH , en milieu protoné et
deutéré (figure 36). On en déduit la valeur de k;, 1,0 10° L mol™ s en milieu protoné et 4,0
10’ L mol” s™ en milieu deutéré (les valeurs de k, sont les mémes que celles déterminées

dans le cas précédent).
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Figure 36 : Variation de la constante de vitesse k, en fonction du pH en milieu
aqueux non-tamponné protoné (noir) et deutéré (rouge) pour la réaction d’oxydation
du phénol par Ru(bpy)(ester-bpy)s" photogénéré. Cercles : expériences, courbes :
simulations selon 1’équation 24.

3. Stopped-flow

En cherchant a utiliser d’autres complexes permettant de faire varier la force motrice de la
réaction d’oxydation du phénol, il a fallu avoir recours a une autre méthode. En effet, si la
vitesse de réaction devient trop faible, la méthode expérimentale de transfert électronique

photoinduit décrite précédemment n’est plus applicable car le temps de détection est limité a

la seconde au maximum. C’est ce qu’il advient avec le complexe de Ru(méthyl-bpy):~ dont le

. 0 _ B A
potentiel standard vaut E_ (méthyL-bpy)?" / Ru(méthylbpydt 1,09 V vs. ENH. On s’est alors tourné

vers la technique dite « stopped-flow », déja mise a profit par le groupe du Professeur

Stanbury pour étudier ’oxydation du phénol par le complexe d’iridium IrCIZ (EI0 Bl
rile /1rtle

0,89 V vs. ENH).'*

Dans un premier temps, un pré-mélange est réalisé entre le Ru(méthyl-bpy)i+ et le complexe

de cérium IV, Ce(SO4);H , en milieu acide sulfurique afin de générer Ru(méthyl-bpy)g+ trés

rapidement par réaction d’oxydoréduction entre les deux complexes, grace a la grande
différence entre les valeurs de potentiels standard des deux couples mis en jeu. Ensuite, le

phénol est ajouté et la cinétique de la réaction d’oxydation de ce dernier par le complexe
Ru(méthyl-bpy):" est suivie en enregistrant I’absorbance du mélange & 438 nm en fonction du

temps, cette longueur d’onde correspondant au maximum d’absorption du complexe
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Ru(méthyl-bpyﬁ+ . Le complexe de Ce'" précipitant pour des pH inférieurs a 3, I’étude a été
limitée a un seul pH (1,3). Une valeur de 4,7 10° L mol™ s est obtenue pour la constante de

vitesse de la réaction d’oxydation du phénol en milieu protoné et 2,0 10° L mol™ s en milieu

deutéré (figure 37).76
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Figure 37 : Etude de I’oxydation du phénol par Ru(méthyl-bpy)g+ par la méthode
« stopped flow » a pH = 1,3. Traces cinétiques obtenues a 438 nm en milieu protoné
(noir) et deutéré (rouge). Expériences : points, simulations : courbes.

4. Discussion

Avec les trois méthodes expérimentales mises en ceuvre précédemment, catalyse rédox,
transfert électronique photoinduit et « stopped flow », il nous a été possible de mesurer la

constante de vitesse de la réaction d’oxydation du phénol k, par transfert d’électron
homogene en milieu aqueux non-tamponné. Du fait de 'utilisation de différents complexes
ayant des valeurs de potentiels standard différentes, la force motrice de la réaction a pu étre
modulée. Quand cela a été possible, I’étude a été faite sur une large gamme de pH . Dans
chacun des cas, pour les solutions les plus acides, on remarque que K, est indépendant du
pH et correspond alors a la constante de vitesse k; du mécanisme séquentiel EPT ou du
mécanisme concerté¢ (CPET) d’apres le modele développé précédemment. Lorsque le pH
augmente et au-dela d’une certaine valeur dépendant du complexe utilisé, la constante de

vitesse k, augmente. Ceci est attribué a la prédominance du mécanisme PET — HO pour

I’oxydation du phénol. La quantité en ions hydroxyde devient alors suffisante pour permettre

le passage par un tel mécanisme. En effet, plus le pH augmente, plus la quantité d’ions

hydroxyde est importante et permet la déprotonation du phénol avant que celui-ci ne soit
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oxydé. Le groupe du Professeur Hammarstrom avait déja observé une augmentation de la

\

constante de vitesse de la réaction d’oxydation de la tyrosine attachée a un complexe de

ruthénium ou de rhénium par augmentation du pH en milieu aqueux tamponné ou non.®"

% Leurs résultats avaient alors été expliqués en supposant que le mécanisme suivi était
concerté (CPET) et que la force motrice de la réaction variait en fonction du pH . Or la force
motrice dépend exclusivement du potentiel standard du couple accepteur d’électron et du
potentiel standard associé au mécanisme concerté CPET, Elogr , qui lui-méme ne dépend pas
du pH puisqu’il est donn¢ par I’expression suivante :

FEcper = /1,(_)|+ +ﬂgho- ~ Hphow —,Ul(—)izo (25)
H 66 67

ou les x° correspondent aux potentiels chimiques standard, indépendants du p

L’interprétation des résultats expérimentaux est donc incorrecte.
Les expériences réalisées ici sont en accord avec le modele développé en ajustant les valeurs

des constantes de vitesse correspondant aux mécanismes EPT ou CPET (k) et PET (k,)

comme le montre la bonne corrélation des données expérimentales et du modele sur les
figures 35 et 36. Des expériences similaires ont €t¢ menées par le groupe du Professeur

Stanbury'® pour étudier I’oxydation du phénol en milieu aqueux par le complexe métallique
IrClé' et le méme modele est applicable a leurs résultats obtenus par la technique « stopped
flow » comme le montre la figure 38, ou k; et k, ont respectivement été ajustés a 0,75 L mol

"s'et 10’ L mol” s™. En milieu deutéré, la constante le a été évaluée 2 0,21 L mol™ s™.
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Figure 38 : Variation de la constante de vitesse k, en fonction du pH en milieu

aqueux non-tamponné protoné (noir) et deutéré (rouge) pour la réaction d’oxydation

du phénol par IrCl] (expériences réalisées par I’équipe du professeur Stanbury).'

Cercles : expériences, courbes : simulations.

Intéressons-nous maintenant plus particulierement a ce qui se passe aux pH les plus acides,
c’est-a-dire aux pH ou le mécanisme PET — HO™ ne peut avoir lieu du fait de la trop faible
concentration en ions hydroxyde dans le milieu. Comme il a déja été dit, a de tels pH , deux

mécanismes sont envisageables. Ou bien il y a transfert électronique conduisant au radical
cation qui est ensuite déprotoné (mécanisme séquentiel EPT) ou bien électron et proton sont
transférés simultanément (mécanisme concerté CPET). Les valeurs des constantes de vitesse

k, obtenues en milieu aqueux non-tamponné protoné et deutéré pour les différents complexes

accepteurs d’électron sont répertori¢es dans le tableau 2.

Accepteur d'électron IrC1Z Ru(méthyl-bpy)3" Ru(bpy)3” Ru(bpy)(ester-bpy)s”
E. vy o (V vs. ENH) 0,89 1,09 1,27 1,47
K, Lmol's"| 7,510 4,710° 5010° 1,0 10°
kP L mol'sHl 2,110 2,0 10° 1,6 10° 4,0 10
Effet isotopique K, /k 3,6 2,4 3,1 2,5

Tableau 2 : Constantes de vitesse Kk, obtenues en milieu aqueux non-tamponné
protoné et deutéré pour les divers accepteurs de protons utilisés.

On peut tout d’abord noter que dans chacun des cas, un effet isotopique cinétique de 1’ordre
de 3, défini par le rapport des constantes de vitesse en milieu protoné et deutéré, a été observé.
Ceci ne peut s’expliquer que par un mécanisme faisant intervenir le transfert de proton dans

I’étape cinétiquement déterminante. Or ceci n’est compatible qu’avec le mécanisme concerté
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puisque les transferts de proton sont supposés a 1’équilibre (réactions réalisées en milieu

aqueux). Nous pouvons donc conclure que pour les pH les plus acides, le mécanisme

d’oxydation du phénol est concerté (CPET) et exclure le mécanisme séquentiel EPT.
Les complexes utilisés ayant des potentiels standard d’oxydoréduction différents, la force

motrice de la réaction d’oxydation du phénol varie. On peut estimer cette force motrice

~AGZpgr par la formule suivante :
~AGlogr = F (B - o ~Elper)  (26)

ou F est la constante de Faraday, E&(mm le potentiel standard d’oxydoréduction du

/ M n+
couple accepteur d’électron et Elog; le potentiel standard correspondant au mécanisme
concerté pour 1’oxydation du phénol (Egpp a pH =0 tiré du diagramme de Pourbaix tracé au

chapitre I, 1,40 V vs. ENH) . Les variations du logarithme de la constante de vitesse k;

d’oxydation du phénol selon le mécanisme CPET en fonction de la force motrice de la

réaction sont reportées sur la figure 39.

12 —
] log k; (L mol™ s™)
10

- _ACPET(eV)
-4 L S B B B

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

Figure 39 : Variations de la constante de vitesse d’oxydation du phénol en fonction de
la force motrice de la réaction —AGZpgr. Expérience : noir (points : milieu protoné,

cercles : milieu deutéré). Simulations par une réaction controlée par la contre-
diffusion : droites bleues (de droite a gauche, pH =2, 4, 6 et 8). Simulation par une

réaction controlée par 1’activation : courbe rouge. (voir texte pour les parametres de
simulations).

On peut alors distinguer deux zones. Lorsque la force motrice —AGlpe; de la réaction
d’oxydation du phénol est négative c’est-a-dire pour les complexes IrCI , Ru(méthyl-bpy)3*

et Ru(bpy):", la réaction est thermodynamiquement défavorable, et lorsque la force motrice
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est positive, c’est-a-dire dans le cas du Ru(bpy)(ester-bpy)?, la réaction est
thermodynamiquement favorable. Sur le graphique représentant le logarithme de la constante

de vitesse k; d’oxydation du phénol selon le mécanisme CPET en fonction de la force motrice

de la réaction, les trois points correspondant a un processus thermodynamiquement
défavorable sont a peu prés alignés sur une droite de pente de 60 mV, suggérant un controle
cinétique par contre diffusion plutét qu’un contréle par 1’activation. En effet, lors de la
réaction d’oxydation du phénol, plusieurs phénomenes sont a prendre en compte. Les deux
réactifs, a savoir le phénol et le complexe métallique doivent tout d’abord diffuser I’un vers

I’autre (constante de vitesse Ky ) puis il y a réaction de transfert d’électron et de proton a

proprement parler (constante de vitesse K, dans le sens aller et k ., dans le sens retour)

act act
avant que les produits obtenus ne rediffusent loin I’'un de 1’autre, ce qui correspond a la contre

diffusion (constante de vitesse K.y ). Les constantes de vitesse de diffusion limite dans I’eau

sont prises égales a 10'° L mol™ s

Kt K Kain
A+ B =4/ (AB) g=—>—> (CD) =———> C + D

diff _act diff

Figure 40 : Schéma réactionnel du mode¢le diffusif.

Nous allons examiner ce qui devrait €tre observé si la réaction était réellement controlée par la
contre diffusion. Considérons deux réactifs A et B qui réagissent ensemble pour conduire aux
produits C et D (figure 40). Il s’agit d’une réaction bimoléculaire dans les deux sens. Le
modele diffusif conduit alors a I’expression suivante pour la constante de vitesse K
correspondant au processus global (annexe III) :'%7- %%
1 1 1

1 = + + (27)
k kdiff kact kcdiff

Du fait que dans le sens aller (oxydation du phénol), I’accepteur de proton est I’eau (solvant),
la réaction peut étre considérée comme une réaction pseudo-bimoléculaire. Cependant, dans le
sens retour, la réaction est clairement termoléculaire puisque le radical phénoxyl, le complexe

métallique et le proton sont les réactifs. Il est alors nécessaire d’adapter le modéle diffusif a
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cette situation. La concentration en proton est considérée comme constante et on détermine

alors I’expression de la constante de vitesse de la contre diffusion kSi=' & prendre en

compte :

F
Keaitr | = Kairr €XP {ﬁ( E,(\),'<n+1>+/Mn+ - Ea?pp )} (28)

avec ¢ potentiel standard apparent qui depend du pPH selon le diagramme de Pourbaix
Eanp | iel standard i dépend du pH selon le di de Pourbai

obtenu au chapitre I :

E0 _ Eger + Eper +£ln Kaz [ 107" + K, (29)
w 2 F Ko L107P7 £ K,

ou K, et K,, sont les constantes d’acidité respectives des couples ArOH / ArO™ et ArOH™ /
ArO’.
Ainsi, si le processus global de la réaction d’oxydation du phénol était controlé par la contre

diffusion, le logarithme de la constante de vitesse de la réaction devrait dépendre du pH

selon les droites tracées en bleu sur la figure 39, ce qui n’est pas observé expérimentalement.
Le processus global du mécanisme CPET est donc contrdlé par I’activation, le controle par la
contre diffusion devant étre rejeté du fait de la non concordance entre le modéle et
I’expérience.

Attachons-nous maintenant a expliciter I’expression de la constante de vitesse d’activation
correspondant au mécanisme concerté CPET d’oxydation du phénol. Cette dernicre peut étre
décrite par des transitions entre des états vibroniques €lectron-proton des systémes des réactifs
et des produits. La contribution de chacune de ces transitions est pondérée par la probabilité

109, 110
> La constante de

de Boltzmann que le systeme des réactifs soit dans cet état vibronique.
vitesse globale apparait alors comme étant la somme pondérée des constantes de vitesse

individuelles k ,, (figure 41) :

exp(—,uha)R / RT)

Kt =) P, K P,=

wt ; ”ZV: AN exp(—uhog /RT)
7

(30)

ou 4 =0,1,2,... o, v =0, 1, 2,... wet wy est la fréquence du mode de vibration de la

liaison O—H dans la molécule de phénol.
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Figure 41 : Représentation schématique des profils énergétiques dans le cas ou la
réaction CPET implique différents états vibrationnels. Dans ’exemple donné ici, le
proton est transféré de I’état =2 a I’état v = 1.'%

Afin de prendre en compte aussi bien les transitions adiabatiques que les transitions non-

adiabatiques, nous avons considéré une formule générale pour le terme pré-exponentiel Z , :

~(AGY, +4,,)
42, RT

(1)

kuv = ZW exp

avec AGEV = AGy, —h(pwg —vep) (AGgy, = AGlper €t wp fréquence du mode de vibration
de la liaison H,O-H), 4, ¢étant I’énergie de réorganisation correspondant a la transition

considérée.
On peut considérer que les énergies de réorganisation qui impliquent les atomes lourds des
réactifs et des produits d’une part et ceux du solvant d’autre part sont égales pour chacune des

transitions. Le facteur pré-exponentiel Z ,, fait intervenir le coefficient de transmission y,,

qui prend en compte la probabilité¢ de transition entre les €tats vibroniques électron-proton

mais également les variations de cette probabilité par fluctuation du proton entre le donneur et
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I’accepteur. La transition est d’autant plus facile qu’elle correspond a des états excités, ce qui
tend a limiter 1’effet du faible poids statistique de ces états peu peuplés comme I’indique la
répartition de Boltzmann. Dans ces conditions, la réaction tend a étre adiabatique et conduira
a un faible effet isotopique cinétique (environ 1,4). D’autre part, la contribution d’un état
excité sera d’autant plus importante qu’il correspondra a une force motrice faible pour la
réaction. On s’attend donc a observer selon cette théorie un effet isotopique d’autant plus
faible (jusqu’a une valeur de 1,4) que la force motrice de la réaction est importante. Or ceci
n’est pas observé expérimentalement : I’effet isotopique est a peu pres constant égal a 3 sur la
gamme de force motrice accessible par les complexes accepteurs d’électrons utilisés ici. On
en conclut que les états excités interviennent peu dans la description du transfert concerté
d’¢lectron et de proton lors de ’oxydation du phénol. On peut alors appliquer une formule

plus simple pour la constante de vitesse de la réaction a proprement parler k,, ne tenant pas

compte de la transition a partir des états excités :

—(AGO +/1)2

k.., =Ze¢
wt = &P T ORT

(32)

comme indiquée en introduction ou A est I’énergie globale de réorganisation correspondant a
la somme de I’énergie de réorganisation interne, de 1’énergie de réorganisation du solvant due
au transfert de I’¢lectron et de celle due au transfert du proton. On ajuste cette €quation
(courbe en rouge sur la figure 39) aux données expérimentales. On en déduit pour A une
valeur d’environ 0,4 eV et pour le facteur pré-exponentiel Z, 2 10° L mol” s™. On peut
raisonnablement admettre que [’énergie de réorganisation correspond a 0,4 eV pour le
complexe métallique accepteur de proton et 0,4 eV pour la réaction d’oxydation concertée
(CPET) du phénol (I’énergie de réorganisation totale d’une réaction homogene étant égale a la
demi-somme des énergies de réorganisation pour chacune des deux espéces mises en jeu''").
On a ainsi caractérisé le mécanisme de transfert d’électron et de proton lors de I’oxydation du

phénol par voie homogene pour les pH les plus acides. Il s’agit d’un mécanisme concerté

pour lequel transferts d’électron et de proton se font au cours d’une seule étape élémentaire et

le proton est directement libéré dans I’eau.
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5. Conclusion

Finalement, lors de 1’oxydation homogéne du phénol en milieu aqueux non-tamponné, nous

avons démontré que deux mécanismes €taient en compétition selon le pH auquel avait lieu la
réaction. Pour les pH les plus acides, le mécanisme concerté I’emporte alors que pour les
pH plus basiques, le mécanisme PET — HO™ devient prépondérant, la concentration en ions

hydroxyde devenant suffisante pour permettre la déprotonation du phénol conduisant au

phénate qui est ensuite oxydé. Une étude plus approfondie a bas pH a permis de caractériser

le mécanisme concerté CPET. On a déterminé que I’énergie de réorganisation de cette
réaction ¢était de l'ordre de 0,4 eV, valeur faible par rapport a ce qui est observé
habituellement, mais qui semble en accord avec la valeur ¢levée de la constante de vitesse de

vitesse standard électronique hétérogene déterminée par €électrochimie directe.

I1l.  Comparaison des résultats obtenus suivant les différentes méthodes pour

I’oxydation du phénol en milieu agueux non-tamponné

1. Généralités

Que ce soit par méthodes homogenes et hétérogene, 1’oxydation du phénol en milieu aqueux
non-tamponné présente les mémes caractéristiques. Pour les solutions les plus basiques, cette

réaction se fait selon un mécanisme PET — HO". En effet, a de tels pH , les ions hydroxyde

présents en quantité importante permettent la déprotonation du phénol. Le phénate est oxydé
au cours d’une deuxieéme étape. Le mécanisme est séquentiel avec passage par un
intermédiaire réactionnel. Ceci est confirmé par 1’absence d’effet isotopique cinétique.

Lorsque le pH est inférieur a une certaine valeur qui dépend de la force motrice de la

réaction d’oxydation du phénol, ce mécanisme ne peut plus avoir lieu, car la concentration en
ions hydroxyde devient trop faible. Deux mécanismes pourraient alors avoir lieu. On a montré
que le seul mécanisme suivi dans ce cas était le mécanisme concerté (CPET) pour lequel les
transferts de I’¢électron et du proton se font au cours d’une seule et unique étape élémentaire
sans passage par un intermédiaire réactionnel. Et le proton est alors directement libéré dans
I’eau. On constate que le mécanisme séquentiel EPT n’est pas compétitif par rapport au

mécanisme concerté. Ceci peut se justifier par le fait qu’un tel mécanisme ferait intervenir le
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radical cation PhOH™ qui est haut en énergie. Le passage par le mécanisme concerté permet
d’éviter cet intermédiaire.

Les résultats obtenus par voie d’oxydation homogéne et par voie d’oxydation hétérogéne sont
donc en parfait accord du point de vue qualitatif. Nous allons maintenant comparer plus en
détail le mécanisme concerté¢ CPET et notamment essayer de comparer les grandeurs de

réactivité intrinséques obtenues dans ce cas pour chacune des deux méthodes, a savoir la
valeur de la constante de vitesse standard électronique hétérogeéne kSCPET obtenue lors de

I’oxydation hétérogéne et la valeur de I’énergie de réorganisation A obtenue lors de

I’oxydation homogene.
2. Meécanisme CPET

Lors de l'oxydation hétérogéne du phénol en milieu aqueux non-tamponné selon un

N4

mécanisme concerté, la constante de vitesse standard électronique hétérogéne kgPET a été
estimée a 25 £ 5 cm s™. Afin de pouvoir comparer cette valeur a ce qui a été obtenu par
oxydation homogéne, nous allons estimer I’énergie de réorganisation A qui correspond a
cette valeur. La constante de vitesse standard €lectronique s’exprime de la fagon suivante :

A
ks =2 exp(—ﬁj (33)

I1 est donc nécessaire d’avoir acces a la valeur du facteur pré-exponentiel Z pour estimer A .
Pour cela, il est possible de faire les expériences d’électrochimie a différentes températures.
Malheureusement, celles-ci n’ont pour I’instant pas été concluantes. Nous allons donc nous
restreindre a une étude qualitative.

On peut tout d’abord constater que la constante de vitesse standard électronique hétérogéne

k§ PET est largement supérieure a ce qui est trouvé habituellement pour un transfert

électronique (de I"ordre de 1 cm s™), comme on a pu le démontrer dans le cas du phénate (fin
du chapitre I). Ceci est donc en accord avec une énergie de réorganisation faible, comme celle
qui a été déterminée par les méthodes d’oxydation homogene (4 = 0,4 eV). Les deux
méthodes sont bien cohérentes.

La valeur de I’énergie de réorganisation déterminée est tres faible par rapport a ce qui a dé¢ja
été trouve. Par exemple, lors de 1’oxydation du systéme amino-phénol dans 1’acétonitrile pour
laquelle il a été¢ démontré que le mécanisme suivi était également concerté, 1’énergie de

100

réorganisation est de 0,8 eV. ™ Il est donc l1égitime de se demander pourquoi 1’énergie trouvée
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lors de I’oxydation du phénol en milieu aqueux selon le mécanisme concerté (CPET) est si
faible. L’eau dans laquelle est directement libérée le proton aurait-elle une spécificité en tant

que base acceptrice d’un proton par rapport a des accepteurs de proton plus classiques ?
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CHAPITRE Il

L’EAU, UN ACCEPTEUR DE PROTON
PARTICULIER
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Nous venons de montrer qu’en milieu aqueux non-tamponné et pour des pH suffisamment

bas, I’oxydation du phénol se fait via un mécanisme concerté au cours duquel électron et
proton sont transférés lors d’une unique étape élémentaire, le proton étant directement libéré
dans I’eau (mécanisme CPET — H;0). Ce mécanisme a ¢été caractérisé et 1’énergie de
réorganisation a été estimée a environ 0,4 eV. Cette valeur est relativement faible en
comparaison d’observations antérieures.'” On peut alors se demander si I’eau est un
accepteur de proton comme un autre ou si du fait de I’organisation particuliére des molécules

68-72, 112 .
7212 celle-ci

d’eau autour du proton, qui n’est d’ailleurs toujours pas complétement établie,
pourrait avoir un comportement particulier permettant d’expliquer la faible énergie de
réorganisation observée.

Apres avoir cherché a caractériser le mécanisme d’oxydation du phénol en milieu tamponné, a
I’aide de deux méthodes hétérogéne et homogene, nous établirons une comparaison avec le
milieu sans tampon. Comme cela a été rapidement dit dans le chapitre I, en milieu tamponné
Britton-Robinson, le mécanisme observé ne peut étre que concerté. Du fait des nombreuses

bases disponibles pour capter le proton avec un tel tampon, il a été décidé d’étudier ce qui se

passe avec le tampon phosphate uniquement, a un pH donné. Enfin, des expériences seront

menées dans des mélanges eau / acétonitrile pour confirmer les résultats.

. Etude de I’oxydation du phénol en milieu aqueux tamponné

1. Electrochimie directe
a. Etude expérimentale

Les expériences de voltamétrie cyclique ont ét¢ menées en milieu phosphate a pH = 7,2

( pK, du couple H,PO; / HPO} ). Les vagues sont monoélectroniques et irréversibles du fait

de la dimérisation du radical phénoxyl obtenu apres transfert d’un électron et d’un proton.
Afin de déterminer la valeur de la constante de vitesse standard électronique hétérogene, la
vitesse de balayage est augmentée afin de passer d’un contréle cinétique par 1’étape de
dimérisation (basse vitesse de balayage) a un controle mixte entre cette étape de dimérisation
et ’étape de transfert électronique (chapitre I). La figure 42 présente les voltamogrammes
normalisés par rapport a la vitesse de balayage, enregistrés dans ces conditions avec une

concentration totale en tampon phosphate égale a 0,25 mol L™,
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Figure 42 : Voltamogrammes du phénol (C° = 0,2 mmol L") en milieu tamponné
phosphate (0,25 mol L), KNO; (0,5 mol L"), pH = 7,2 pour diverses vitesses de

balayage (a:0,1,0,2,0,5, 1et2V s',b:5,10,20et 50 Vs™).

Comme cela a déja été fait pour I’oxydation du phénate en milieu tamponné a la fin du
chapitre I, on peut reporter la valeur des potentiels de pic en fonction du logarithme de la
vitesse de balayage. Des simulations ont alors été faites grice au logiciel DigiSim.”® Le
mécanisme pris en compte est le suivant :

0 app
EaPP kS

0

Le potentiel standard apparent E,y,

est égal a 0,97 V vs. ENH, valeur du potentiel standard

apparent & pH = 7,2 (pK, du couple H,PO, / HPO] ) déterminée sur le diagramme de
Pourbaix (chapitre I). Rappelons que la constante de vitesse de I’étape de dimérisation K,
vaut 1,3 10° L mol™ s™ et que le coefficient de diffusion des espéces dérivées du phénol est
égal 4 3,65 10° cm® s”'. On peut alors déterminer la valeur de k2. Ceci a été répété pour

différentes concentrations en tampon phosphate (figure 43).
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Figure 43 : Potentiel de pic des voltamogrammes du phénol (C° = 0,2 mmol L") en

milieu tamponné phosphate (noir : 0,050 mol L™, rouge : 0,250 mol L™ et bleu : 0,500
mol L), pH = 7.,2. Expériences : points, simulations : courbes (vert : simulation pour

un controle cinétique par 1’étape de dimérisation uniquement).

La valeur de la constante de vitesse standard électronique hétérogéne apparente k™ croit

avec la concentration en tampon (tableau 3).

[Phosphate] (mol L) [ 0,025 0,050 0,250 0,500
k" (cms™) 0,096 0,195 0,294 0,600

Tableau 3 : Valeurs de k& pour diverses concentrations en tampon phosphate.

b. Interprétation des résultats expérimentaux

Afin d’interpréter les résultats, il est nécessaire de considérer les divers mécanismes
envisageables pour I’oxydation du phénol (séquentiels EPT et PET, et concert¢ CPET) mais
¢galement les différents accepteurs de proton, a savoir la base du tampon, les ions hydroxyde

et I’eau. Les différents mécanismes envisageables sont représentés sur la figure 44. On

suppose qu’un seul couple tampon est présent en solution, not¢ HZ" / Z, ce qui est bien le

cas dans les conditions expérimentales choisies.
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PhOH + Z ,OZG; PhOH™" + Z
E

PhOH"*/PhOH

- e'
PhO- + HZ* ZOZZ PhO® + HZ+
EPhO'/PhO'
PhOH + HO™ g=———"~——» PhOH""+HO" PhOH + H,0 @=—=————» PhOH"+H,0
A EPhOH'*/PhOH A PhOH"*/PhOH

Vv 4 v 4
PhO" + H,0 +———= PO’ + H,0 PhO" + H,0' ¥=—=———= PhO" + H,0"
EPhO./PhO' PhO’/PhO”

Figure 44 : Schéma réactionnel pour I’oxydation du phénol en milieu tamponné, le
proton étant capté par la base du tampon, les ions hydroxyde ou l’eau. Vert:
mécanismes EPT, bleu : mécanismes PET et rouge : mécanismes CPET.

Les réactions acido-basiques sont supposées a 1’équilibre. L’activité des différentes especes (a

part ’eau qui est le solvant) est assimilée a leur concentration, ce qui permet d’introduire les

constantes d’équilibre de la fagon suivante :

[H,0" |[PhO" | ~[H,0" |[Pho" | [H,0" ][]
[PhOH]Cs ™" TPhOH"" |Cq

KPhOH =

ou Cg est la concentration standard égale a 1 mol L™

Le potentiel de I’¢lectrode a 1’équilibre peut s’exprimer a partir des potentiels standard

associés a chacun des mécanismes possibles d’apres la loi de Nernst (voir annexe V) :

0 RTIn10, [[PO']) RTinio, ([ PhOH” |
E=E, oo = log [PhO'] = Epormmon * F 8 [PhOH]

RTInl0, [|PhO'|[HZ"]} _ . ' RTmlo, (|PhO"]/H,0"]

=E0,Z —
CPETTTTE [PhOH][Z] | ©F ~ F °| [PhOH]C,

(34)

_ _ono- . RTIn10 [PhO']Cs
= Forer +p 0w [PhOH ][ HO' |
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On peut alors définir le potentiel standard apparent Egpp selon I’expression :

E—E’ + RTllznlOlog[ 2.[0x] ] (35)

P > [Red]

ou Z[Ox] et Z[Red] correspondent respectivement a la somme des concentrations des

especes oxydées et réduites du phénol.

On obtient ainsi (voir annexe [V) :

[ H,0° <
_— +
K . PhOH
Egpp = El(D)hO'/PhO' + al |1:n10 log KPhOH [H (é;]
o : + KPhOH'*
Cs
L
+
_go RTInl0 Cs FhOH
~ TPhOH"*/PhOH + F 0g [H O+]
37 + K o
Cs PhOH
10" ]
+ Kppon
= Ecper +Tlog K. THO']
Z 3
) Cs -t KPhOH”
[ H,0" .
*+ Kphon
:EO’H20+ RT lnlOlog K CS
CPET PhOH"* [H O+]
’ +K,
Cs PhOH
[H3O+ (36)
+ Kppon
ono- RTInl0 Kowon  Cs
= Ecper + log
F K, [H30+]
+K .
Cs PhOH

ou K, est la constante d’autoprotolyse de I’eau :

[H,0" |[HO"]

CS’

e

Le courant total correspond a la somme des courants associés a chacun des mécanismes,

courants que 1’on peut exprimer selon une loi de type Butler-Volmer (le transfert électronique
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étant cinétiquement déterminant). Le coefficient de transfert @ est supposé étre le méme dans

tous les cas. On obtient finalement (annexe V) :

% = k&P exp {%( E-EJ, )}(Z[Red] —Z[Ox]exp{—%(E ~ES, )D (37)

avec :
on kSPET kSEPT
s 7 . a L\ + a l-a
1+ [H3O ] 1+ [H3 0 ] 1+ KPhOH'+C5 1+ KpnonCs
Ko Cs KpnorCs [H,0" ] [H,0"]
ké:PET—Z ([HZ+]/CS )“ ([Z]/CS )1_a ké:PET—HZO ([H3O+]/CS )a N kSCPET—HO’ ([HO_J/CS )l—a
a et a l-a
1+ [H3 O+] 1+ KpnonCs 1+ [H3 Oq 1+ KpnonCs
KenoreCs [H3 O+] Kpnone-Cs [H3 O+]

Cette constante de vitesse standard électronique hétérogéne apparente kP fait intervenir les

PET | EPT |, CPET-Z |, CPET-H,0

constantes de vitesse standard électroniques hétérogenes et

ng’ET‘”O associées a chacun des mécanismes (respectivement séquentiels PET et EPT et

concertés avec les différents accepteurs de proton envisagés) pondérées du poids relatif de

chacun de ces mécanismes, qui résulte des valeurs des constantes d’équilibre K,y et
Koo €tdu pH auquel a lieu I’expérience.

Le coefficient de transfert o est pris égal a 0,5 et les expériences étant faites a un pH égal

au pK, du couple du tampon, [HZ? = [Z] , il vient alors :

PET EPT
kS kS

. 0,5 0,5 + 0,5 0,5
1+M 1+M 1+KP*107H'+CS 1+ KenonCs
Kopome+ Cs KpnoCs [H3 O+] [H3 O+]
N Y (38)
KCPET-H:0 ([HSO]TS 4 KCPET-HO" [[HO]JOS 2 2]

S

0, 0, + 0, 0,
1+M 5 1+ KPhOHCS 5 1+ |:H3 O+:| 5 1+ KPhOHCS 5
KPhOH”CS [Hz» 01 KPhOH”CS [Hz. 01

app _
s =
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Ainsi, aun pH donné, avec une concentration en tampon suffisante :

kgpp — kéndép Z,app + kgPET—Z,app E (39)
S
avec
éndép Z,app _ ksP = n ksE o
7 N0 N0 0,5 0,5
[H3 0 ] [H3 0 ] PhOH‘*CS KpnonCs
1+ 1+ 1+ - 1+ -
K, o Cs KprorCs H,0"] [H,0" ]
LN\0S 1\0.5
 CPET-H,0 [ ;0 ] kCPET Ho- | | HO (40)
s
s
N
1+ [H3O :| S
PhOH -Cs [ ]
et
CPET-Z,app kngsz
k = 7N\ 0,5 (41)
LSO Ko
KPhOH'* Cs [H3 O+]

On cherche maintenant a appliquer cette relation aux données expérimentales obtenues
précédemment.

Rappelons que les voltamogrammes ont ét¢ enregistrés en milieu tamponné phosphate a pH
=17,2 (pK, du couple H,PO, / HPO? ).

A partir des expériences réalisées en milieu non-tamponné (chapitre II), on sait que

CPET-H,0 -1 : o . A

kg ?* =25 cm s . Pour des raisons de commodité, on choisit la méme valeur pour

CPET-HO™ 1y S - T, ot ; ; 5

Kg . D’autre part, d’apres les expériences réalisées en milieu tamponné sur le phénate a
. . . -1 ~

pH = 12 (voir chapitre I), on sait que ksP T vaut 1 cm s et on suppose que ksEPT a la méme

valeur. Sachant que Koy = 1077 et K = 10% on peut alors tracer la constante de

PhOH*"

kéndép Z,app

vitesse standard électronique hétérogéne apparente qui ne tient compte que du

transfert du proton vers un ion hydroxyde ou dans I’eau mais en considérant que le milieu est

tamponné, en fonction du pH (figure 45).
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Figure 45 : Variation de la constante de vitesse standard électronique hétérogeéne
apparente k"™ 22" en fonction du pH .

On en déduit qu’a pH = 7,2, k" 22 yayt 0,056 cm s. On peut alors déterminer la valeur
de kSPET-2®P 3 partir des valeurs expérimentales de k&P (tableau 3, page 79) en fonction de

la concentration en base du tampon grace a I’équation kg™ =k %2 1 kSPET-22P [ 7]/ Cg

(figure 46). On en conclut que kSPET%2 vaut 1 cm s et donc kSPET+ également d’aprés
I’équation 41 et compte tenu des valeurs des constantes d’équilibre Kp,oy et K, .. et du
pH (le dénominateur de 1’équation 41 étant environ égal a 1 dans ces conditions).
1’0 ,///
1 1og kZ* (cm )
0,5
0,0
_015_-
([
_110_-
1 log [Z] (mol L)
-115 ////'"'|""|""|""|""
-0 3 2 1 0 1
Figure 46 : Variation de la constante de vitesse standard électronique hétérogéne
apparente en fonction de la concentration en tampon phosphate, pH = 7,2.

Expériences : points noirs, simulation : courbe rouge.
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c. Effet isotopique cinétique

Afin de confirmer que le mécanisme associé¢ a la présence de tampon (responsable de
I’augmentation de la constante de vitesse standard électronique hétérogéne apparente k<™
avec la concentration en base du tampon) est bien concerté, des expériences ont été faites en
milieu deutéré au pD correspondant au pK, du couple D,PO; / DPOﬁ' égal 4 7,78.'° La

concentration en base du tampon est prise égale a 0,25 mol L. La figure 47 représente les

variations du potentiel de pic en fonction du logarithme de la vitesse de balayage.

1,02 E_ (V vs. ENH)
1,00-
0,984
0,96
0,941
0,924

0,90

0,88 1

0,86 log v (Vs™)
15 10 05 00 05 10 15 20
Figure 47 : Analyse des voltamogrammes du phénol (C° = 0,2 mmol L) en milieu
deutéré tamponné phosphate (0,250 mol L), pD = 7,8. Variation du potentiel de pic
en fonction de la vitesse de balayage. Expériences : points noirs, simulation : courbe

rouge.

En prenant Kpyop = 1077, Elogr (D,0) = 0,954 V vs. ENH, Dy, =3 10° cm®s™ et kg2
=10’ L mol” 57, la constante kPP =k{"*® #2PD 4 EPET-220-D17]/Co est estimée a 0,15
cm s, D’aprés les expériences menées en milieu deutéré non-tamponné, on sait que
kSPETP20 vaut 10 em s ce qui conduit a kM 230 = 0 044 cm s™'. Ainsi, on en déduit que

kgPET_Z’app’D, constante de vitesse standard électronique hétérogéne apparente associée au

mécanisme pour lequel le proton libéré est capté par la base du tampon, vaut 0,42 cm s ce
qui correspond a un effet isotopique de 2,4 (en calculant le rapport avec k™' % déterminé

précédemment), en accord avec un mécanisme concerté.
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d. Discussion

Nous venons donc de voir que la constante de vitesse standard électronique hétérogene
correspondant au mécanisme concerté en milieu tamponné par le couple H,PO, / HPOS
avec le proton capté par la base du tampon était égale a environ 1 cm s, ce qui est bien
inférieur a ce qui a été observé lorsque le proton est directement libéré dans 1’eau (25 cm s™).

Sachant que cette constante de vitesse est reliée a 1’énergie de réorganisation A par
I’équation :

. A
ke =2 (——) 42
s eXp ART (42)

on peut chercher a estimer la différence d’énergie de réorganisation pour ces deux
mécanismes. Dans ce but, il est nécessaire de connaitre la valeur du facteur pré-exponentiel
dans chacun des deux cas. Dans le cas ou le proton est libéré dans 1’eau, la réaction
d’oxydation peut étre considérée comme bimoléculaire du fait que 1’'un des réactifs est I’eau,
c’est-a-dire le solvant. Cependant la réaction retour est termoléculaire, faisant intervenir le
proton comme réactif. Par application du principe de réversibilit¢ microscopique qui découle
de la réversibilité des équations de la mécanique par rapport au temps, on peut se ramener a

un facteur pré-exponentiel termoléculaire. L intensité du courant est donnée par 1’équation :
0 ho _ L H20 . +
—o =K. [PhOH] -k [ PhO* |[ H,0" ] (43)

L H H : ; ideg A
ou kOX20 et kRezdO correspondent respectivement aux constantes de vitesse associées a la

réaction d’oxydation (sens aller) et de réduction (sens retour).
Sachant que d’aprés la loi de Nernst, on a :

_como , RT[[PhO"][H,0"]
E = Egpey +—In [PhOH]Cyay, ¢

(44)

ou ay o est 'activité de H,0O, egale a 1 (activité d’un solvant),

on en déduit :

%=k;;eﬁo{(csamexp(%(aEgﬁ;f’))j[PhOH]—[Phoﬂ[HsO*}} 45)

La constante de vitesse k52° qui est associée & une réaction termoléculaire peut étre formulée

45, 115
’ L

d’aprés la théorie de I’état de transition''* généralisée par le Professeur Marcus. e

probléme est traité de fagon semi-classique, c’est-a-dire en divisant le systéme en deux sous-
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systémes, un sous-systéme dit lent, conduisant a 1’état de transition (les fluctuations du
solvant sont par exemple traitées par un oscillateur harmonique classique) et un sous-systéme
rapide (électron et proton) dont la probabilité de transfert dans I’état de transition est donnée
par un facteur y calculé par exemple par un modéle de type Landau-Zener. On obtient alors :

#

k:eéo = V¢;(Aexp(— AR(?I'

J (46)

ou V” est la vitesse moyenne de passage des complexes activés au dessus de la barriére dans

la direction de la coordonnée de réaction définie par :

A / KT ; 47)
27rm

avec m,’;zo =
mPhO' + mH3o+

et A est une variable rendant compte des fluctuations moyennes de distance par rapport a
I’¢lectrode, des fluctuations moyennes de la coordonée de réaction orthogonale a la surface
définissant ’état de transition, et de I’intégration faite sur tous les états électroniques de

’¢lectrode selon une distribution de type Fermi-Dirac.

Apres linéarisation de exp[— AR(i' j :

o e JCPET-H,0 = o
Kret = Zier eXp(_Tj exp(—ﬁ( E — Echer )j (48)

avee ©

ZH0 vy A (49)

ter

L’intensité du courant s’exprime alors selon :

i L0 ) CPET-H;0 = S
Fg  Ctr 28Y " 4RT cXp ﬁ( — EcpeT )
{[PhOH]CSaHZO ~[PhO" || H,0" Jexp (%( E - EQ’ )J}

Il est possible de définir une constante de vitesse hétérogéne pseudo-bimoléculaire

(50)

PET —H,0,bi
ks 2000 avec

% — KCPET-H08i o (%( E—E3HO )J {[PhOH] — [PhO'J [Hé?q exp (%( E— Ecper )]} 1)

et:
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CPET-H,0,bi _ 5 H,0 ACPET O
kg™ T =27 Cs eXPK_TJ (52)

C’est bien cette constante de vitesse qui a été déterminée au chapitre II et qui est égale a 25

cms

Le méme raisonnement peut également étre appliqué au cas ou le proton libéré lors de
I’oxydation du phénol est capté par la base du tampon. L’intensit¢ du courant est donnée par

I’équation :

% = k&, [PhOH][Z] - kig [ PhO" |[ HZ" | (53)

soit :
é = k3, {[PhOH][Z] ~[Pho* || Hz" | exp(—%(E — E&er )j} (54)

On peut exprimer k5, de la méme fagon que dans le cas précédent :

1/2
KT L AG”
kz =| — — AeX — 55
Ox [Mm;j 4 p( RTJ (55)

Mpron Mz

avec m, =
Mppon + Mz

. N AG”
soit, apres linéarisation de exp| — T :

CPET-Z
A

F
B Ee O ) B

avee |

1/2

kT -

Zés(—*J 7 A (57)
2zrm,

L’intensité du courant s’exprime alors selon :

i , [ CPET-Z E o’
s =Zig exp[— ART jeXp(2RT (E — Ecper )j

{ipvorfz)-[evor [z Joo| (e~ 2%

(38)
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I1 est possible de définir une constante de vitesse hétérogene pseudo-bimoléculaire kSCPET_Z’bi

(pour [Z] = [HZj ) telle que :

FLS = k§PET 20 exp (%(E ~Ed )j{[PhOH] ~[ PhO" Jexp (%( E - Ed%r )j} (59)

et:

CPET-Z ,bi z ACPET?Z
Ks P =Zg [Z]exp “IRT (60)

C’est la valeur de cette constante de vitesse qui a été déterminée au début du chapitre III,

7 A -1 : r \ -1
¢galea 1 cm s, pour une concentration en base du tampon égale a 1 mol L™

On peut maintenant déterminer la différence des énergies de réorganisation a partir du rapport
des valeurs des constantes de vitesse pseudo-bimoléculaires déterminées expérimentalement :

ké}PET—HZO,bi ZHZOCS exp[_  CPET—H,0 _lCPETZ] 61)

_ ter
ke"E 2 zE 2] ART

On supposera, en premiére approximation, que tous les termes autres que m” sont égaux dans
9 9

" Z6i°Cs i oal 4 |-™2 1
Zy, , et ainsi, le rapport —5—= est égal a = = 097 (Cg = [Z] =1 mol L) en
ter [Z] mHQO

supposant que le proton dans ’eau est assimilable au complexe H,,O; M2 La différence des

- PET-H
JCPET-Z _ ;¢ ,0

énergies de réorganisation vaut environ 0,3 eV. Ceci suggére bien un

effet spécifique de 1’eau. Avant d’essayer de I’expliquer, ces résultats doivent étre confirmés

par une méthode d’oxydation homogene du phénol.
2. Transfert électronique photoinduit

a. Observations expérimentales

Nous avons choisi d’étudier I’oxydation du phénol par voie homogene grace a la méthode

photochimique déja présentée au chapitre II. L’accepteur d’électron est a nouveau le

complexe de ruthénium Ru(bpy); , généré photochimiquement & partir du Ru(bpy); . Les

expériences sont réalisées en milieu aqueux tamponné & pH = 7,2 ( pK, du couple H,PO; /
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HPOi') et a concentration variable en tampon. Le mécanisme est rappelé sur la figure 48. Le

proton libéré peut étre capté par la base du tampon, un ion hydroxyde ou I’eau.

h *
Ru(bpy);” ———> "Ru(bpy)3"

* R Génération de
Ru(bpy)? + MV —» [Ru(bpy)ng...MV +:| I"acce pteur

d’électron

[ Ru(bpy)"..MV*™* | ——— Ru(bpy)}” + MV™

k .
Ru(bpy)}* + MV ———> Ru(bpy)?* + MV* Réaction doxydo-

réduction retour

k .
3+ 1 2+ . 4+ + 1 ou 2 étapes
Ru(bpy);” + PhOH k—<—> Ru(bpy);” + PhO H (CPET ou EPT)
a |'équilibre
PhOH + HO «——2 PhO + H,O pET
k .
Ru(bpy);” + PhO© ———> Ru(bpy)>* + PhO
. . ky - 2+
PhO* + MV™ k—» PhO" + MV Devenir du
2 PhO* dim N dimére radical

Figure 48 : Mécanisme d’oxydation du phénol par transfert d’électron photoinduit.

Il a tout d’abord été vérifié que le phosphate ne réagit pas avec le complexe Ru(bpy);' ou le
méthylviologéne en ’absence de phénol. On remarque en effet que les traces cinétiques
correspondant a la réapparition du complexe Ru(bpy)g+ (a 450 nm) et a la disparition du

méthylviologéne (a2 605 nm) ne sont pas perturbées par la présence de tampon phosphate

comme le montre la figure 49.
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Figure 49 : Traces cinétiques en 1’absence de phénol a diverses concentrations en
tampon enregistrées a 450 (a) et 605 nm (b) (noir : 10° mol L™, rouge : 10 mol L™,
bleu: 10* mol L™, vert : 10° mol L, rose : 10 mol L et orange : 10™ mol L™).

A partir de ces traces cinétiques, la valeur de la constante de vitesse de la réaction de transfert

d’¢électron retour k, qui régénere Ru(bpy)§+ est déterminée. Elle ne dépend pas de la

concentration en tampon et sa valeur est proche de celle déterminée en I’absence de tampon
au chapitre II.

On étudie alors le méme systéme en présence de phénol. Les traces cinétiques a 450 et 605

nm sont enregistrées a pH = 7,2 (pK, du couple H,PO, / HPOi') et pour des

concentrations en tampon comprises entre 10 et 1 mol L. La concentration en Ru(bpy)g+

fonction du temps est donnée par 1’équation suivante (annexe II) :

[Ru(bpy)] |

[Ru(bpy)§+]=1+k [MV”jzotexp( k, [PhOH]__ x t) (62)
b t=0
PhO"
avec: k, = [PhOH] k, + [ } k, = 1_ k, + 1 —k, (63)
[PhOH]__, = [PhOH] _, = 1+10P" 7P 7 4 10Pa ?"

Le phénol est introduit en large exces de fagon a avoir une constante de vitesse du pseudo
premier ordre pour la réaction d’oxydation. Cette hypotheése est vérifiée pour une
concentration en tampon phosphate égale 2 0,1 mol L™ en tracant la constante de vitesse en

fonction de la concentration en phénol. On observe bien une variation linéaire (figure 50).
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Figure 50 : Variation de la constante de vitesse de la réaction d’oxydation du phénol

k+ [PhOH]totaI
([tampon] = 0,1 mol L"), pH =72.

en fonction de la concentration en phénol en milieu tamponné

En ajustant les données expérimentales a I’équation (62), on détermine la valeur de la
constante K, en fonction de la concentration en tampon. Comme c’est la base du tampon qui
est susceptible de capter le proton, les variations de k, ont été représentées en fonction de la

concentration en base du tampon (figure 51). On remarque que pour des concentrations
inférieures 10~ mol L™, k . a une valeur quasi constante, correspondant a celle observée en

I’absence de tampon. Puis elle augmente lorsque la concentration en tampon augmente.

8,6 //
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[
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1 log [Z] (moliL™)
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7,0
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Figure 51 : Variation de la constante de vitesse K, en fonction de la concentration en
base du tampon.
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b. Interprétations

Le tampon ne semble donc pas avoir une réelle influence a de faibles concentrations. Le
mécanisme suivi est alors le méme que celui observé en 1’absence de tampon, a savoir un
mélange de mécanisme concerté (CPET) ou le proton est directement libéré dans I’eau et de
mécanisme PET — HO™ pour lequel le proton est dans un premier temps capté par les ions
hydroxyde avant que le transfert d’électron n’ait lieu. Les transferts de proton étant a
I’équilibre, I’ajout de base n’influence en aucune maniere le mécanisme séquentiel PET (voir
calculs faits dans la partie précédente pour le cas d’une oxydation hétérogene).

L’augmentation de la constante de vitesse k, lorsque la concentration en base du tampon
augmente suffisamment ([Z] > 107 mol L") ne peut s’expliquer que par un mécanisme

concerté CPET, le proton étant capté par la base du tampon, mécanisme que 1’on notera par la
suite CPET — Z. Ayant déja caractérisé ce qui se passe en ’absence de tampon, il va donc étre
possible de décrire ce nouveau mécanisme, déja mis en évidence par les expériences
d’¢électrochimie directe.

A forte concentration en base du tampon, on peut définir une loi de vitesse du pseudo-

deuxieme ordre ne faisant intervenir que les concentrations en phénol et en complexe

Ru(bpy)g+ et la constante de vitesse k, définie précédemment :

V=K, [B‘ } [PhOH] [Ru(bpy)g*] =k, [PhOH] [Ru(bpy)g*] (64)

La constante de vitesse K, s’exprime sous la forme :

ter

Koy = 2" exp[— ARC';F j (65)

2
0 2 F(EgiDZET _EO 3+ 2+)
avec AG” :&(H Aj ] “A Ri{b"y” [RuCors (66)

Le potentiel standard ECO’F,ZET est égal a 0,97 V vs. ENH, valeur du potentiel standard apparent

a pH = 7,2 (voir diagramme de Pourbaix, chapitre 1) et le potentiel standard

0 3+ 2+ \
ERu (bpy )2 /Rucopy3* du couple Ru(bpy);” / Ru(bpy); vaut 1,27 V vs. ENH. A correspond a

I’énergie de réorganisation.

Comme Kk, =k,

[Z],ona:
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2
0,2 0
A n F (ECPET B ERU(bpy)ﬁ*/RU(bpy)? )
4RT In10 A

logk, =log(Z"* ) - +log([2]) (67)

Cette équation est compatible avec les données expérimentales (figure 51). En effet, quand la
concentration en tampon devient suffisamment importante, il est possible d’ajuster les points
expérimentaux avec une droite de pente €¢gale a I'unité. L’ordonnée a 1’origine permet d’avoir

acces a la valeur de la constante de vitesse de la réaction CPET — Z qui est évaluée a logk, =

8,5 (figure 51). On peut alors comparer cette valeur a celle trouvée pour le mécanisme CPET
— H,0. D’apres la figure 39 (chapitre II, page 68), a la méme force motrice (0,30 eV), le
logarithme de la constante de vitesse associée au mécanisme concerté lorsque le proton est
libéré dans 1’eau est égal a 9,2. La réaction est donc bien plus rapide lorsque le proton est

libéré dans I’eau, comme cela a déja été observé en électrochimie. Pour aller plus loin, on peut

supposer, en premiére approximation que le facteur pré-exponentiel Z* pour ce mécanisme
est égal a celui déterminé lorsque le proton est libéré dans 1’eau, a savoir 2 10° L mol™ s
(chapitre II) ; dans le cas ou le proton est libéré dans I’eau, on considere la réaction retour de
facon a avoir une réaction termoléculaire (en effet, pour le sens aller, I’un des réactif est le
solvant) et ceci est alors directement comparable au cas ou le proton est capté par la base du
tampon comme cela a été fait dans le cas de la réaction d’oxydation du phénol par voie
hétérogene. Enfin on estime que seules les masses réduites different et que le rapport pour les
deux accepteurs de proton est environ égal a 1. Finalement, 1’énergie de réorganisation

correspondant au mécanisme CPET — Z est estimée a 0,7 eV.

c. Comparaison aux résultats antérieurement obtenus par catalyse

rédox

Le groupe des Professeurs Meyer et Thorp a étudié 1’oxydation de la tyrosine en milieu
aqueux par catalyse ¢électrochimique, avec divers catalyseurs et a différentes concentrations en
tampon phosphate. Le mécanisme suivant a été€ proposé : apres association de la tyrosine avec
la forme basique du tampon (constante d’équilibre K, ), le complexe formé réagit selon deux
mécanismes en compétition. Il peut y avoir transfert concerté¢ d’électron et de proton

(mécanisme CPET, constante de vitesse K., ) aprés pré-association avec [ accepteur

d’¢électron (constante d’association K, ), ou bien deux étapes successives avec un transfert de
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proton suivi du transfert d’électron (mécanisme PET). Le mécanisme global est résumé sur la

figure 52.
KA
TytOH + OPO;H* ———% TyrOH ... OPO,H*
+0s(bp3:)§+/' '\'iT
KA
TyrOH ... OPO,H* , Os(bpy)3” TyiO' + HOPOH-
CPET | Ke eT | + Os(bpy);’
TyrO® + Os(bpy);" + HOPO,H" TyrO® + Os(bpy);" + HOPO,H"

Figure 52 : Mécanisme réactionnel proposé par Meyer et Thorp pour la réaction
d’oxydation de la tyrosine par catalyse rédox.””

Les valeurs numériques des différentes grandeurs thermodynamiques et cinétiques ainsi

définies ne sont données que dans le cas d’un seul accepteur d’¢lectron, a savoir le complexe
Os(bpy)?. La constante de vitesse de la réaction d’oxydation selon le mécanisme concerté

déterminée précédemment par la méthode photoinduite est ici comparable au produit

0

du couple
Os(bpy)3* /0s(bpy);* P

KoKuKeq qui est égal a 8,78 10° s”'. Le potentiel standard E

Os(bpy);” / Os(bpy);" étant égal & 0,85 V vs. ENH, on en déduit la valeur de 1’énergie de

réorganisation pour ce mécanisme concerté d’apres la formule :

A F
_ ter) _ 0 =
logkter_log(z ) 4RTIn10 2RT 1n10(ECF’ET-B E03<bpy>%*/05<bpvﬁ*) (68)

Avec Z**" =210’ L mol” 57, il vient A =0,5 eV,

Cette valeur est plus faible que celle déterminée par nos soins. Cependant, on peut
s’interroger sur la validité des résultats de catalyse rédox car la méthode utilisée pour
déterminer les différentes constantes n’a pas été clairement décrite et les résultats donnés sont

différents dans les deux publications qui traitent du sujet.”” ®°

Une autre étude a également ét¢é menée en faisant varier la force motrice de la réaction
d’oxydation de la tyrosine, en changeant 1’accepteur de proton.”’ Cette idée bien que
séduisante est a traiter avec le plus grand soin. En effet, lorsque I’accepteur de proton varie, la

force motrice n’est pas le seul paramétre modifié. Entre I’eau et la base du tampon phosphate
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HPOi', nous avons en effet montré que I’énergie de réorganisation variait ¢galement.

Variation qu’il faut prendre en compte pour I’interprétation des résultats obtenus avec divers
types d’accepteurs de proton, or ceci n’a pas été fait lors de I’analyse de I’oxydation de la

tyrosine avec comme accepteurs de proton 1’acétate, le succinate, I"histidine et le phosphate.®’

d. Conclusion

L’énergie de réorganisation correspondant au mécanisme concerté en milieu tamponné par le
couple H,PO;, / HPO; (proton capté par la base du tampon) est donc égal & environ 0,7 eV,

valeur supérieure a celle obtenue en milieu non-tamponné lorsque le mécanisme est
¢galement concerté, le proton étant directement libéré dans 1’eau (0,4 eV). Ceci suggere bien

un effet spécifique de I’eau en tant qu’accepteur de proton.

3. Conclusions

Nous venons donc de mettre en évidence les grandeurs de réactivité intrinseques du
mécanisme d’oxydation concerté du phénol lorsque le proton est capté par une base du
tampon et ce via deux méthodes différentes, une hétérogéne et 1’autre homogene. Il est a noter
que ces grandeurs sont nettement différentes de celles déterminées dans le cas du mécanisme
d’oxydation concert¢ du phénol en milieu non-tamponné, pour lequel le proton est
directement libéré dans 1’eau comme cela a été étudié au chapitre II. En effet, la constante de
vitesse standard électronique hétérogene déterminée par électrochimie directe est ici beaucoup
plus faible (1 cm s contre 25 cm s™ en milieu non-tamponné) et 1’énergie de réorganisation
déterminée par oxydation homogeéne grace a un transfert électronique photoinduit est
largement supérieure (0,7 eV contre 0,4 eV en milieu non-tamponn¢). Les résultats obtenus
par ces deux méthodes sont cohérents puisque par oxydation hétérogéne, la différence
d’énergie de réorganisation entre les deux mécanismes a été estimée a 0,3 eV, ce qui est bien
observé par la méthode d’oxydation homogene. Tout ceci laisse supposer un mécanisme
particulier dans 1’eau non-tamponnée, dii certainement a une stabilisation spéciale du proton

dans I’eau, ce qui sera étudi¢ dans le prochain paragraphe.
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1. Interprétation des résultats obtenus en milieu non-tamponné
1. Modele électrostatique

Comme cela a été dit précédemment, 1’énergie de réorganisation associée a 1’oxydation du
phénol selon un mécanisme concerté pour lequel le proton est directement libéré dans 1’eau
est faible par rapport au cas ou le proton est capté par une base. Afin de rendre compte de ces
observations expérimentales, on peut tout d’abord chercher a appliquer le modele
électrostatique de Hush-Marcus.***® 11 a été rappelé en introduction que I’énergie de
réorganisation était la somme de I’énergie de réorganisation interne et de celle du solvant,
elle-méme pouvant étre séparée en deux contributions : I'une correspondant au transfert
¢lectronique et ’autre au transfert du proton. En premicre approximation, il est possible de
négliger la contribution due a 1’énergie de réorganisation interne et celle du solvant due au

transfert de proton. L énergie de réorganisation est alors donnée par ’expression :>°

)LOCPET = i(i _L]L (69)

Arey | Ep  Es )2

ou g, est la permittivit¢ du vide, &,, et &5 sont les constantes diélectriques optique et

p
statique du solvant respectivement égale a 2 et 78,8 et a est le rayon de la sphere équivalente
portant la charge positive, ¢’est-a-dire le proton. D’autre part, d’aprés le modéle de Born,''®

117 15 4 . . .
7 I’énergie de solvatation correspond a :

2
AGsolv =- : (I_Lji (70)

4re, g )2a
et celle-ci a été estimée 4 —11,5 eV dans le cas du proton.''® On peut ainsi en déduire la valeur
de I’énergie de réorganisation A;"-' qui est estimée a 5,7 eV, valeur beaucoup trop élevée

par rapport a ce qui est observé expérimentalement. Notons que ce modele conduit a un rayon
du proton de 0,62 A, c’est-a-dire a une charge positive trés localisée. Le modéle
¢lectrostatique ainsi décrit ne convient absolument pas pour rendre compte du mécanisme

concerté d’oxydation du phénol dans I’eau, avec 1’eau comme base.
2. Modele plus détaillé

Dans le modele décrit précédemment, I’eau est considérée comme un continuum diélectrique

et sa réorganisation est décrite par des fluctuations correspondant a la polarisation
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d’orientation, sur de longues distances. Or ici, I’eau joue également le role d’accepteur de
proton et ceci a des effets importants a 1’échelle locale (réorganisation locale), en faisant
intervenir plusieurs molécules d’eau. Un modele de type continuum n’est donc en fait pas
applicable car il n’est valable que si la réorganisation correspond uniquement a de petits
déplacements de dipdles distants. Il est donc nécessaire d’inclure au modele la contribution de
« clusters », ce qui consiste a considérer les interactions sur des courtes distances, pour
lesquels 1’énergie de réorganisation est due a une polarisation des molécules voisines, c’est-a-
dire a des vibrations locales.'"”

La description donnée en introduction pour le mécanisme concerté reste toujours valable. On
considere deux états électroniques correspondant respectivement aux réactifs et aux produits,
au croisement desquels a lieu le transfert d’¢électron et de proton. Afin de rendre compte des
deux particularités de I’eau, a savoir son caractére d’accepteur de proton et de solvant a
proprement parler, on distingue deux sous-systémes. D’un c6té on considére la molécule
d’eau qui capte le proton et ses quelques voisines qui seront perturbées par ce transfert, et de
I’autre, le reste de I’environnement qui est assimilé a un continuum (description habituelle du
solvant).

Pour ce qui est du second sous-systéme, 1’énergie de réorganisation est celle déja évoquée
dans le modgele €lectrostatique développé au paragraphe précédent :

)LOCPET ZL(L_L]L (71)

4rey | Ep  Es )2

a est toujours le rayon de la sphere portant la charge positive mais dans ce cas, il ne s’agit
plus du proton mais de la cavité englobant le phénol et les quelques molécules d’eau
perturbées lors du transfert du proton correspondant au premier sous-systeme.

En ce qui concerne le premier sous-systéme, on assimile le déplacement des molécules d’eau
autour de celle qui accepte le proton a celui correspondant a un transfert de proton dans

120 : U] . , . .
I1 se produit une réorientation des molécules induisant un changement du nombre de

I’eau.
coordination de la molécule d’eau qui accepte le proton. Initialement, le phénol est lié par
liaison hydrogene a une molécule d’eau, celle qui va capter le proton. Celle-ci est également
directement liée a trois autres molécules d’eau du fait de 1’organisation spatiale de 1’eau
liquide. Afin qu’elle puisse accepter le proton, elle doit se dé-coordinner de deux des

) . . . 68, 121
molécules d’eau et ceci se fait de facon concertée.”™

Il y a ainsi formation d’un adduit de
type « Zundel » (HsO,") et c’est a partir de cet adduit que se fera le mécanisme concerté de

transfert d’électron et de proton (figure 53). Il est possible que davantage de molécules d’eau

104



soit impliquées au cours de ce mécanisme car il semble que la forme stable du proton dans

112

I’eau soit une entité du type H,;0. ~ Puis la charge positive diffusera au sein du solvant

selon un mécanisme de type Grotthuss.”® Les vibrations mises en jeu dans cette cavité ont des
fréquences beaucoup plus élevées que celles correspondant aux vibrations de polarisation des
dipdles du continuum et n’interviendront donc pas dans 1’énergie de réorganisation du solvant

mais uniquement dans le facteur pré-exponentiel.

H
O,
H
\ /H
\ H----0
O-H----0_ H
H\
\IO_H
H

Figure 53 : Mécanisme proposé pour I’oxydation du phénol selon un processus
concerté avec libération du proton dans I’eau.

On peut grossiérement estimer le rayon de la cavité a environ 8 A, ce qui donne une énergie

de réorganisation de 0,4 eV, valeur en accord avec les données expérimentales.

3. Conclusion
Le mécanisme concerté d’oxydation du phénol en milieu non-tamponné nécessite une pré-
organisation particuliére des molécules d’eau autour du phénol. Contrairement au cas ou le

proton est capté par une seule molécule de base du tampon, lorsque celui-ci est libéré dans

I’eau, plusieurs molécules d’eau sont nécessaires.
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I11.  Etude de I’oxydation du phénol dans des mélanges eau / acétonitrile
1. Introduction
Afin de rendre compte du caractére collectif de 1’acceptation du proton par les molécules
d’eau, nous avons voulu essayer de déterminer quelle quantité¢ d’eau était nécessaire. Pour
cela des expériences ont été réalisées dans des mélanges eau/ acétonitrile, en augmentant
progressivement la quantité d’eau introduite.

2. Observations expérimentales

La figure 54 représente les voltamogrammes obtenus pour le phénol dans différents mélanges

eau / acétonitrile.

10 i(nA)
8—-
6
4
2_-
0 ] .
| m—
24 E (V vs. ENH)
e ——

—T—
0,2 0.4 0,6 0,8 1.0 1.2 14 1,6 18

Figure 54 : Voltamogrammes du phénol (C° = 0,2 mmol L) dans des mélanges eau /
acétonitrile (noir : 100 % acétonitrile, rouge : acétonitrile + 1,5 % eau, bleu: 90 %
acétonitrile / 10 % eau, vert : 80 % acétonitrile / 20 % eau, rose : 70 % acétonitrile / 30
% eau, orange : 50 % acétonitrile / 50 % eau, jaune : 30 % acétonitrile / 70 % eau, bleu
clair : 100 % eau), LiCl1O4 (0,1 mol L) 20,1 Vs™.

Dans I’acétonitrile pur, dans lequel on a cherché a éliminer initialement toute trace d’eau en
ajoutant de I’alumine activée, la vague est irréversible, correspondant a I’oxydation du phénol
pour conduire au radical phénoxyl qui ensuite dimérise. Dés que des traces d’eau sont
présentes, cette vague devient bi¢lectronique. On peut en conclure que le radical phénoxyl
formé a de tels potentiels réagit avec I’eau avant d’étre a nouveau oxydé, d’ou un échange
total de deux électrons. Ceci avait déja été mis en évidence par le Professeur Evans dans le

cas de 2,4,6-tri-tert-butylphénol.” Plus la quantité d’eau augmente, plus la vague se décale
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vers les potentiels moins positifs et a partir d’une certaine quantité d’eau, celle-ci devient
monoé¢lectronique. On remarque toutefois que de trés grandes quantités d’eau sont nécessaires
pour voir de tels effets. Il s’agit de mélanges eau / acétonitrile et non pas de quelques

équivalents d’eau dans une solution d’acétonitrile.
3. Interprétation

Il a ét¢ montré que les mélanges eau / acétonitrile ne sont pas homogeénes au niveau
microscopique, au contraire certaines régions sont plus riches en eau et d’autres en
acétonitrile. Ceci vient du fait que les interactions entre molécules d’eau ou entre molécules

122, 123

d’acétonitrile sont favorables par rapport aux interactions croisées. Et le phénol est

préférentiellement solvaté par des molécules d’acétonitrile. Ceci a été mis en évidence

expérimentalement par RMN (1H NOESY),m’ 125 spectrométrie de masse' 2% 1%’

et appuy¢€ par
des calculs de dynamique moléculaire.'”® Il y aura donc formation de clusters avec d’un coté
le phénol et de I’autre les molécules d’eau. Ceci peut expliquer le fait qu’il faille une
proportion d’eau plus importante pour observer quelque chose de comparable a ce qui a été vu
dans I’eau pure. Cependant, il est indéniable que pour de tels mélanges il y a une molécule
d’eau pres de la fonction phénol, qui pourrait capter le proton libéré lors de la réaction
d’oxydation. Si une seule molécule d’eau était nécessaire, on devrait donc observer des
résultats analogues a ceux obtenus en milieu aqueux deés les premiers ajouts d’eau. Les
observations faites ici viennent donc appuyer I’idée selon laquelle plusieurs molécules d’eau
pré-organisées sont nécessaires pour capter le proton et ainsi obtenir une forme stable du
proton dans I’eau. Finalement, méme si tout ceci reste trés qualitatif car on ne connait pas
précisément la structure de la couche de solvatation du phénol dans des mélanges eau /
acétonitrile, les observations sont cohérentes avec le mécanisme réactionnel proposé

précédemment, en particulier le caractére collectif de 1’acceptation du proton par les

molécules d’eau.
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CONCLUSION
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L’oxydation de dérivés phénoliques en milieu aqueux a été étudiée par diverses méthodes,
aussi bien homogeénes qu’hétérogenes. Cette réaction correspond au transfert couplé d’un
¢lectron et d’un proton. Divers mécanismes sont envisageables. Soit ces transferts
correspondent a deux étapes successives, on parle alors de mécanisme séquentiel : si le
transfert de proton est suivi du transfert d’électron, le mécanisme est nommé PET pour
« Proton Electron Transfer », si c’est le transfert d’électron qui a lieu dans un premier temps,
avant le transfert de proton, il est nommé EPT pour « Electron Proton Transfer ». Soit les
transferts d’électron et de proton sont concertés, au cours d’une seule et unique étape

¢lémentaire, on parle alors de mécanisme CPET pour « Concerted Proton Electron Transfer ».

Les grandeurs thermodynamiques (potentiels standard et constantes d’acidité) des différentes
voies ont pu étre déterminées en milieu tamponné Britton-Robinson ce qui a permis de
discuter les mécanismes mis en jeu selon les conditions expérimentales. Les études ont été
faites en utilisant différentes techniques complémentaires, que ce soit par réaction
d’oxydation hétérogéne ou homogéne. Dans ce dernier cas, trois méthodes ont été mises en
ceuvre (catalyse rédox, transfert photoinduit et « stopped-flow »), permettant de faire varier le
mode de génération de I’accepteur d’¢lectron et le mode de suivi cinétique. Ainsi, il a été
démontré qu’en milieu aqueux non-tamponné, deux voies réactionnelles sont en compétition.

Pour les pH les plus élevés, le mécanisme suivi est le mécanisme séquentiel PET — HO™. Il y

a tout d’abord déprotonation du phénol puis oxydation du phénate résultant. A mesure que le

pH diminue, ce mécanisme est de moins en moins favorable du fait de I’appauvrissement du

milieu en ions hydroxyde et laisse place au mécanisme concerté CPET pour lequel le proton
est libéré dans I’eau. L’¢électrochimie directe permet d’ailleurs de voir sur un méme
voltamogramme ces deux mécanismes en compétition. Il est a noter que le mécanisme
séquentiel EPT n’est jamais compétitif, ceci venant du fait qu’il fait intervenir un radical
cation comme intermédiaire réactionnel, trés haut en énergie. Ceci a été observé aussi bien
pour I’exemple du 2,4,6-tri-tert-butylphénol que du phénol. Pour ce dernier, une étude plus
quantitative a été possible et la valeur de I’énergie de réorganisation a été estimée a 0,4 eV
pour le mécanisme CPET — H,O, en accord avec la valeur de la constante de vitesse standard
électronique hétérogeéne estimé a 25 cm s dans ce cas. Cette valeur a été comparée au cas
d’un mécanisme concerté pour lequel le proton est capté par une base du tampon, on trouve
alors une énergie de réorganisation égale a 0,7 eV associée a une constante de vitesse standard

r . raor \ -1 . \ A y .
¢lectronique hétérogéne de 1 cm s . Ceci suggere un role spécifique de 1’eau comme
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accepteur de proton pour expliquer ces différences. Nous avons alors fait I’hypothése que de
nombreuses molécules d’eau pré-organisées sont nécessaires pour accepter le proton libéré
lors de I'oxydation du phénol, ce qui a été notamment justifi¢ par des études dans des

mélanges eau / acétonitrile.

Afin de pouvoir aller plus loin dans la caractérisation du mécanisme de transfert d’électron et
de proton concerté, une étude en fonction de la température est nécessaire. Une tentative a été
faite en électrochimie directe, malheureusement pour I’instant non-concluante. Des
expériences sont actuellement en cours pour un tranfert d’électron photoinduit. Le but est
d’avoir acces a la valeur du facteur pré-exponentiel et confirmer ou non I’hypothése faite lors
de I’analyse des résultats selon laquelle celle-ci est inchangée, que le proton soit accepté par
une base du tampon ou libéré dans I’eau. Une autre possibilité serait de greffer le dérivé
phénolique a la surface de 1’¢électrode et tenter alors une étude en fonction de la température
par voltamétrie cyclique. Le greffage de dérivés phénoliques a la surface d’¢lectrode d’or est
possible par la technique dite des SAM (pour « Self-Assembled Monolayers ») a partir

d’alcanethiol modifié.'*’

Finalement, ’eau, a travers ce caracteére collectif, semble €tre un bon accepteur de proton lors
de mécanismes concertés électron - proton. On peut également s’interroger quant au réle de
relais des molécules d’eau lorsque le donneur de proton et la base acceptrice sont trop

¢loignés pour un transfert direct.
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PARTIE EXPERIMENTALE
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. Voltamétrie cyclique

1. Présentation de la méthode

Cette méthode consiste a appliquer une rampe de potentiel & une vitesse de balayage v
constante sur une ¢électrode fixe de surface constante. Un balayage retour jusqu’au potentiel
de départ est ensuite effectué. La réponse du systeme est enregistrée sous forme de
voltamogrammes, c’est-a-dire sous forme de courbes portant I’intensit¢é du courant en

fonction du potentiel.

2. Appareillage

Le montage utilis¢ (figure 55) est un montage a trois électrodes qui comprend :
- une électrode de travail (E.T.)
- une ¢lectrode de référence (Réf) de potentiel fixe connu

- une contre-¢lectrode (C.E.) qui collecte le courant

POTENTIOSTAT [~ GENERATEUR

COMPENSATION X

MESURE DU Y:
COURANT —— ENREGISTREUR

Figure 55 : Schéma du montage a trois €lectrodes. E.T. : électrode de travail, RéEf. :
¢lectrode de référence, C.E. : contre-¢lectrode, Cq4: capacité de double couche, Z¢:
impédance faradique, R, : résistance de la cellule compensée, R, : résistance réelle de
la cellule.

Un potentiostat permet d’imposer a I’¢électrode de travail un potentiel connu relativement a
I’¢lectrode de référence et le signal triangulaire est délivré par un générateur. Un systéme
électronique permet de compenser la résistance R, existant entre 1’électrode de travail et

I’¢lectrode de référence. Celle-ci est d’autant plus importante que le courant et donc la vitesse

de balayage sont ¢élevés. Elle est responsable du phénomeéne de chute ohmique qui se traduit
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par une modification de I’allure du voltamogramme (déplacement du potentiel de pic,

diminution de sa hauteur, ¢largissement des vagues...)

Deux types d’appareil ont été utilisés selon la vitesse de balayage a laquelle se fait

I’expérience.

a. Autolab

Pour les vitesses de balayage inférieures ou égales a 0,7 V s, un dispositif commercial a été
utilis¢ (AUTOLAB). Les voltamogrammes sont enregistrés sur ordinateur grace au
programme d’acquisition GPES. Celui-ci ne permettant pas de compenser correctement la

chute ohmique, il ne peut étre utilisé pour les vitesses de balayage plus élevées.
b. Baie élaborée au laboratoire
Pour les vitesses de balayage supérieures, un appareillage a été mis au point au laboratoire. I1
est composé d’un générateur TACUSSEL type GSTP4, d’un potentiostat et d’un systéme
électronique permettant la compensation de la résistance de la solution.”® Les
voltamogrammes sont enregistrés sur ordinateur via une interface PICOSCOPE.
3. Cellule électrochimique
La cellule électrochimique est en verre inactinique et comporte une double enveloppe qui

permet par un systéme de circulation d’eau de thermostater le systeme (figure 56). Les

expériences sont réalisées a 298 K.
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Figure 56 : Cellule électrochimique. E.T. : électrode de travail, RéEf. : électrode de
référence, C.E. : contre-électrode.

4. Electrodes

a. Electrodes de travail

e Flectrode de carbone vitreux

Pour les expériences d’¢lectrochimie directe, 1’¢lectrode de travail est un disque de carbone
vitreux (Tokai) d’environ 3 mm de diamétre. Elle est soigneusement polie sur des draps de
polissage tournant avec de la pate diamantée (Struers) de 3 um puis 1 um, avant d’étre rincée

a I’éthanol dans un bain a ultra-son ; et ce, avant chaque expérience.

e Electrode ITO

Pour les expériences de catalyse rédox, I’¢lectrode de travail est une ¢électrode en oxyde
d’indium — étain (ITO). Des plaques rectangulaire de 7,5 x 2,5 cm’ sont commerciales
(Aldrich). Avant d’étre utilisées, elles sont découpées en lamelles et recouvertes de Teflon®™
afin de délimiter une surface active d’environ 0,25 ¢cm’. Elles sont rincées a I’eau distillée.

Une ¢€lectrode neuve est utilisée pour chaque expérience.
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b. Electrode de référence et contre-¢lectrode

L’¢lectrode de référence est une électrode au calomel saturée (ECS). Elle est isolée du reste
de la solution par un pont contenant une solution d’électrolyte support dans le solvant utilisé.

131

Son potentiel est estimé a 0,24 V vs. ENH.” Dans le manuscrit, tous les potentiels seront

donnés par rapport a 1’¢lectrode de référence normale a hydrogéne (ENH).

La contre-¢lectrode est un fil de platine plongeant directement dans la solution.

5. M¢éthodologie de travail

a. Electrochimie directe

La solution a étudier est préparée par dissolution du substrat dans une solution contenant le
solvant et 1’¢lectrolyte support (0,5 mol L™"). La concentration en substrat est de quelques
millimoles par litre et le volume de la solution est de 10 mL. Entre deux enregistrements de
voltamogramme, la solution est agitée par un courant d’argon de facon a homogénéiser la
solution et éliminer le dioxygene dissout. Un voltamogramme est enregistré sans substrat dans

les mémes conditions afin de pouvoir le soustraire a celui obtenu en présence de substrat.

b. Catalyse rédox

Un voltamogramme est tout d’abord enregistré dans la solution contenant uniquement le
catalyseur afin d’estimer exactement 1’aire de la surface électroactive. L’électrode ITO est
ensuite conditionnée en enregistrant dix voltamogrammes dans une solution contenant
uniquement I’¢électrolyte support, avant de relever le signal obtenu en présence du substrat et

finalement avec le catalyseur et le substrat ensemble.
1. Transfert photoinduit
La concentration en complexe de Ruthénium a été choisie de facon a avoir une absorbance

égale a 0,7 a la longueur d’onde de mesure afin d’avoir des signaux clairement exploitables.

Les spectres sont enregistrés avec un spectrophotometre HP 8452A.
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Les mesures d’absorption résolues en temps permettant I’étude de la réaction d’oxydation du
phénol par le complexe de Ruthénium sont faites avec un spectrométre LP920-KS congu par
Edinburgh. La cellule en quartz optique (Hellma 117.100F-QS, trajet optique de 1 cm)
contenant la solution a étudier est thermostatée a 293 K. Les solutions sont excitées par une
impulsion laser a 460 nm ayant une largeur temporelle de 5 ns générée par un laser triplé en
fréquence Nd : YAG (Continuum, Surelite I1I-10) couplé a un oscillateur paramétrique optique
(Continuum, SLOPO Plus) permettant d’avoir acces a toutes les longueurs d’onde comprises
entre 390 et 2000 nm. L’échantillon est ensuite éclairé par une lampe au Xénon (Osram XBO)
perpendiculairement au rayon laser. Les signaux sont collectés dans un spectrographe
contenant un monochromateur tournant Czerny-Turner permettant des études cinétiques (a
travers un réseau de 1800 traits par mm) ou spectrales (2 travers un réseau de 150 traits par
mm). Les mesures cinétiques ont été réalisées grace a un photomultiplicateur (Hamamatsu,
R928) relié¢ a un oscilloscope de 100 MHz (Tektronix, TDS 3012C). Les mesures spectrales
sont obtenues a I’aide d’une caméra CCD (Andor, iStar). La réponse instrumentale est estimée
a 7 ns quel que soit le mode de fonctionnement. Le contrdle et la synchronisation du systéme

sont assurés par le logiciel Edinburgh Instruments L900.

I11.  Mesure de pH et pD

Le pH -meétre utilisé est un Hanna (HI 221) avec une ¢électrode combinée verre / AgCl
(Bioblock Scientific) de 6 mm de diameétre et étalonné avec des solutions tampon de pH égal
a 7 et 10 (Bioblock Scientific). En milieu deutéré, le pD est mesuré avec le méme

appareillage en ajoutant 0,40 a la valeur lue.'*
IV.  Produits chimiques
1. Solvants et composés non-¢lectroactifs
L’eau utilisée est filtrée sur membrane milliPore. L’eau deutérée (Euriso-top, > 99,9 %),
I’éthanol (Merck, > 99,8 %), 1’éthanol deutéré (Aldrich, > 99,5 %) et I’acétonitrile (Aldrich,

> 99,5 %, stocké sur tamis moléculaire et sous atmosphére inerte) sont utilisés sans

purification supplémentaire.
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L’électrolyte support utilisé¢ en milieu aqueux est le nitrate de potassium KNO; (Aldrich, >
99 %) et dans les mélanges eau / acétonitrile, le perchlorate de lithium LiClO4 (Fluka, > 98
%) ; ils ne sont pas recristallisés.

Pour les tampons, le phosphate de sodium dihydrate NaH,PO4, 2 H,O (Fluka, > 99 %), le
phosphate dibasique de sodium dodécahydrate Na,HPO4, 12 H,O (Fluka, > 99,0 %), le
phosphate tribasique de sodium hexahydrate Na;PO4, 6 H>O (Fluka, > 97 %), I’acide citrique
sesquihydrate Na,CcHsO7, 1,5 H,O (Aldrich, > 99 %) et I’acide borique H3;BO; (Fluka, >
99,5 %) ont été utilisés tels que regus. La solution d’acide chlorhydrique est préparée par
dilution d’une solution commerciale 2 1 mol L™ (VWR) et celle d’hydroxyde de potassium
par dilution de pastilles de soude (Prolabo, > 98 %) ; ces solutions permettent d’ajuster le

pH .
2. Substrats
a. Dérivés phénoliques

Le phénol (Merck, > 99,5 %) et le 2,4,6-tri-tert-butylphénol (Acros, > 97 %) sont utilisés

sans recristallisation.

b. Médiateurs

Le chlorure de tris-(2,2’-bipyridyl)-ruthénium (II) hexahydrate noté Ru(bpy)g+ (figure 58) est

commercial (Fluka). On vérifie par voltamétrie cyclique qu’il correspond bien a un couple
d’oxydoréduction réversible et rapide (écart entre le pic anodique et cathodique d’environ 60
mV pour des vitesses de balayage inférieures a 10 V s™, intensité de pic proportionnelle a la
racine de la vitesse de balayage). Sachant que pour un tel couple, on a I’intensité de pic qui est

donnée par la formule suivante :'**
i e =0,446FSC°v/D v (72)
RT

on peut tracer les variations de I’intensité de pic i,. en fonction de la concentration en

pic
substrat C° (figure 57) et en déduire la valeur du coefficient de diffusion D, connaissant

Iaire de la surface d’électrode S = 0,0707 cm?. On trouve ainsi D =3,6 10° cm? s,
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Figure 57 : a. Voltamogrammes du Ru(bpy);" en milieu aqueux tamponné phosphate
(0,1 mol L"), KNO; (0,5 mol L"), pH = 7, a différentes concentrations (noir : 0,05

mmol L7, rouge : 0,1 mmol L, bleu: 0,2 mmol L, vert: 0,3 mmol L, rose: 0,4
mmol L™, orange : 0,5 mmol L") b. Variation de I’intensité de pic en fonction de la

concentration en Ru(bpy)§+ dans les mémes conditions que a (noir: points

expérimentaux, rouge : régression linéaire permettant la détermination du coefficient
de diffusion D).

Le chlorure de tris-(4,4’-diméthyl-2,2’-bipyridyl)-ruthénium (II) noté Ru(méthyl—bpyﬁ+
(figure 58) a été synthétisé selon le procédé décrit dans la littérature.** Dans un ballon de 50
mL sont introduits 0,257 g de trichlorure de ruthénium RuCl; (Acros, 1,24 107 mol) et 0,792
g de 4, 4’-diméthyl-2, 2’-bipyridyne (Acros, 4,30 10~ mol), le tout est recouvert d’éthyléne
glycol (Aldrich) et chauffé a reflux pendant 30 min. Le mélange réactionnel est orange. Le
produit est dissout dans de 1’acétonitrile (Aldrich) puis précipité a I’aide d’éther éthylique
(VWR) avant d’étre filtré sous vide. Ces opérations de dissolution, précipitation et filtration
sont répétées a plusieurs reprises. Le solide orange obtenu est placé sous vide pendant 12h
avant d’étre caractéris€. On obtient ainsi 0,260 g du produit attendu. Il est caractérisé¢ par
RMN 'H, spectroscopie UV-visible et voltamétrie cyclique. Le rendement est de 30 %.

RMN 'H ((CD3),S0) & (ppm) : 2,52 (s, 18H), 7,36 (d, ] = 5,6 Hz, 6H), 7,55 (d, ] = 5,73 Hz,
6H), 8,75 (s, 6H).

UV-visible : A4, =460 nm (g =12 769 L mol” cm™ / H,0).

Voltamétrie cyclique : E*= 1,09 V vs. ENH.

Le chlorure de (2,2’-bipyridyl)-bis-(4,4’-diméthoxycarbonyl-2,2’-bipyridyl)-ruthénium (II)
noté Ru(bpy)(ester-bpy);™ (figure 58) a été synthétisé par le Docteur Ally Aukauloo de

I’Institut de Chimie Moléculaire et des Matériaux d’Orsay, Université Paris-Sud Orsay,
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France, selon la procédure précédemment décrite dans la littérature.”> *° Son potentiel
standard dans I’eau ne peut étre mesuré directement car trop positif et au-dela du mur du
solvant. Il a alors été fait I’hypothése raisonnable selon laquelle la différence de potentiel
standard entre ce complexe et le chlorure de tris-(2,2’-bipyridyl)-ruthénium (II) était la méme

dans 1’eau et dans 1’acétonitrile.’” Dans Dacétonitrile, le potentiel standard du

Ru(bpy)(ester—bpy)%+ est mesuré a 1,73 V vs. ENH et celui du Ru(bpy)§+ a 1,53 V vs. ENH.
Sachant que le potentiel standard du Ru(bpy)§+ dans I’eau est égal a 1,27 V vs. ENH, celui du

Ru(bpy)(ester-bpy);" est estimé a 1,47 V vs. ENH.

Ru(bpy), Ru(méthyl-bpy), Ru(bpy)(ester-bpy),

Figure 58 : Formules semi-développées des complexes de ruthénium : tris-(2,2’-
bipyridyl)-ruthénium noté Ru(bpy),, tris-(4,4’-diméthyl-2,2’-bipyridyl)-ruthénium
noté Ru(méthyl-bpy), et  (2,2’-bipyridyl)-bis-(4,4’-diméthoxycarbonyl-2,2’-
bipyridyl)-ruthénium noté Ru(bpy)(ester-bpy), .

Le dichlorure de méthylviologeéne hydrate (Aldrich, > 98 %) est recristallisé dans 1’éthanol.

Le sulfate de cérium Ce(SO4) est commercial (Prolabo).
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Annexe |

Etablissement des équations des voltamogrammes selon les divers mécanismes
possibles en milieu non-tamponné

1. Généralités

On s’attache ici a établir les équations des voltamogrammes obtenus expérimentalement a
partir des divers mécanismes possibles pour les transferts d’électron et de proton couplés ou
non a des réactions chimiques.

La concentration des différentes espéces est une fonction du temps (t) et de 1’espace et obéit
aux lois de diffusion de Fick. Etant donné que les réactions ont lieu a la surface d’une
¢lectrode plane, on consideére que la diffusion est linéaire et semi-infinie, selon une seule
dimension (X) correspondant a la distance par rapport a la surface de I’électrode. La

deuxieme loi de Fick conduit donc a I’équation suivante :

oC o°C o

—— = D——-+terme cinétique

ot OX
ou C correspond a la concentration en réactif, D est le coefficient de diffusion de ce réactif
et le terme cinétique est associé aux réactions homogenes couplées a la diffusion.
Afin de voir apparaitre directement les paramétres de compétition, il est intéressant de
considérer des variables adimensionnelles. On définit ainsi pour le temps t et ’espace X les

variables respectives suivantes :

Fv Fv
r=——tety=X|——
RT RTD,.0n

D,on est le coefficient de diffusion du dérivé phénolique étudié, a savoir le phénol ou le
2,4,6-tri-tert-butylphénol qui est supposé étre égal a celui des dérivés de ces espéces (anion,
radical, radical cation).

La concentration initiale en dérivé phénolique est notée C° et les concentrations des

différentes espéces sont adimensionnalisées par rapport a cette concentration :

et 6()2m

co C°

a:[ArOH], b

CO

Les coefficients de diffusion autres que ceux des dérivés des composés phénoliques sont

o] | [w0] | o]

adimensionnalisés par rapport a D, oy :
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D . D
DAI‘OH ArOH

La variable adimensionnelle associée au potentiel de 1’électrode E est définie par :
F 0

o rlEF)
en référence au potentiel standard E° du chemin réactionnel considéré.
Le courant, qui est dii au flux de molécules électroactives qui arrivent a la surface de
I’¢lectrode est donné par :
i (a[Arom] o[ Ao ] o[ Ar0]

D —_—| 4| ——
x=0

= =-D L -
F S ArOH ax ax ArOH ax

x=0 x=0
ou S correspond a I’aire de la surface de 1’¢électrode de travail.
La variable adimensionnelle associée au courant i est définie par :

V= Fv

Fsc’\/D —
ArOH RT

L’expression du courant en variable adimensionnelle correspond donc a :

(%J (%j [&j

W =| — + —_ = | —

)y \ ), Y Jo

L’indice 0 signifie que ce sont les valeurs a la surface de I’¢électrode (pour y=0).

Les constantes de vitesse des réactions homogenes du premier ordre k1er et du second ordre

kznd sont adimensionnalisées selon les expressions :

k. k ,C°
_RT Ber oy 7 = RT
v F \Y;

A

On peut ainsi aboutir a une expression adimensionnelle de la deuxiéme loi de Fick que ’on

cherche a résoudre.
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2. Cas du 2,4,6-tri-tert-butylphénol en milieu non-tamponné

a. Meécanisme PET — HO™ en milieu non-tamponné

Le mécanisme a prendre en compte est le suivant :

k.

ArOH + HO" épt ArO” + H,O
p
EO

ArO- <—PL> ArQ® + €

On définit les constantes de vitesse adimensionnelles associées respectivementa k_, et k, :

k_.C?
=ﬂ P et =—-L

A
P FE v TP EF oy

L’application de la deuxiéme loi de Fick aux différentes espéces en solution conduit alors aux

équations :

2 2 2 2
a_02 ; warip, 2905 wa-ap, 22=5,022 4 warap, L=
or oy or oy or or oy

Puisque I’étape de transfert de proton est supposée étre rapide (condition de cinétique pure) :
ow ow
or 05

et ainsi :

On en déduit :

o(a+b) o*(a+b) oc 8% o O(b+6,00) 8% (b+5,00)

or oy?

Conditions aux limites :

or oy ot oy

2

=0, y20et 720, y >0 : ath=1,c=0 et [HO |=[HO | =K, x10™

720 ,y=0:Db,=c, exp(—f: ) (loi de Nernst du fait que le transfert d’électron est supposé

rapide) et (@J +(8—bj :—(@j =y
ay y=0 ay y=0 ay y=0

avec K, constante d’autoprotolyse du solvant.

Ainsi, en passant par la transformée de Laplace, on aboutit a :
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a,+b,=1-ly, by + 8,00, =b" +5,,00° — Iy et ¢, = ly
avec : ly :Ljrmdn.
Soit d’aprés 1’application de la loi de Nernst a la surface de 1’¢lectrode :
ly exp(—&)+ Spo@, =b" +500” — Iy
On suppose que I’étape de transfert de proton est a I’équilibre a chaque instant et quelle que

soit la distance par rapport a I’¢lectrode. Soit K, la constante d’acidité du couple ArOH /

ArO'.

o (A0 |[H;0" |
*  [ArOH]C;

ol C; est la concentration standard égale a 1 mol L™

On définit alors « tel que :

K= =

K.Cs S axo

On a donc, d’aprés la loi de conservation de la matiére (a° +b° =1) :

0

b0 — Kw
1+ k"
Donc :
k@’
ly exp(—&) + Suo®y = —— + So@” — ly
1+ xw
Soit :
k" 0
Oy =————+ 0@ — ly| 1+exp(—
HO®o =77 0 T OHo ‘//[ P( Sg)]
D’ou:
0
K K® 0 K
Ko, =—— +xw ——ly | 1+exp(—
0 Spo 1+ xa° Ono W[ p( 5)]
D’autre part, sachant que :
0
Kw
On en déduit :
Il//exp(—§)1+m)°=l—ll//
K@,
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Soit :

o = ly exp(—¢)
01— It//|:1+exp(—§)]

Finalement, on a donc :

K K'a)o

o K. o lyexp(=5)
Sho 1+Ka)°+Ka) Sho Iw[1+exp( 6)}_1—Iw[l+exp(—§)]

.. . K ..
Or, dans les conditions expérimentales, k@, <1 et — <1, ainsi :
HO

) _i ly [1+exp(-¢)]= -1 :ﬂl/j[lejii;z)—f)]

Soit :
k0 Sy — K[ ly (1 + exp(—ﬁ))} (1 + "5 ) =Sholy exp(—<)

[mo o,

HO"

On peut alors envisager deux cas limites selon la valeur de @0, = 5
C DArOH

e Pour des valeurs suffisamment grandes de @0, devant 1 (c’est-a-dire lorsque le

milieu est tamponné), on a, par simplification :

1
V= 1+exp[—(§+lnxa)0ﬂ

Ainsi dans I’expression de la vague Nernstienne, ceci revient a remplacer le potentiel standard

par le potentiel standard apparent défini par :

0
+
o oo RT | [H]
F KAI‘OHCS

c’est-a-dire un potentiel standard apparent qui suit le diagramme de Pourbaix. Le courant est

proportionnel a la concentration initiale en dérivé phénolique C° et a son coefficient de

diffusion D,y -
e Dans le cas ou maintenant @,0,,, est tres petit par rapporta 1, ona:

0
— @ o

ly =
1+exp {—(fﬂn;j}
HO
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[HO" D,

Le courant diminue donc comme @°dyq ==
C DArOH

potentiel standard apparent devient indépendant du pH , défini par 1’expression :

K.C.D.
EgpszgET +ﬂln( - SoHO j
F KaronC Dason

b. Mécanisme CPET en milieu non-tamponné

Le mécanisme a prendre en compte est le suivant :

EO
ArOH + HLO === A0' + H;0" + ¢

lorsque le pH diminue et le

L’application de la deuxi¢me loi de Fick aux différentes espéces en solution conduit aux

équations :
da o*a oc d*c  oh o*h
T s =0
or oy~ Ot oy or oy
Conditions aux limites :

r=0,y20ect 720, y>o:a=1,c=0et[H0 |=[H,0 ] =10

0

20 , y=0: q, =C0h0cé—exp(—§) (loi de Nernst du fait que le transfert d’électron est

S

s oa oc
suppos¢ rapide) et | — =—| — =y
ay y=0 ay y=0

Ainsi, en passant par la transformée de Laplace, on obtient :

ly

L’application de la loi de Nernst conduit alors a :

ly
ly| h® +
st

E o]

On peut alors envisager deux cas limites selon la valeur de h° :
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o Sih’s_¥ (c’est-a-dire si le milieu est tamponné) :

ly =

F RT |H Oﬂo
1+exp| ——— 4| E—| Edgr +——Inb >4
RT F Cs

Le potentiel standard apparent est alors défini par 1I’expression :

Eanp = Ecrer +ﬂ1nM

RT
2o = c. = Edper +?ln10 pH

et suit les variations du diagramme de Pourbaix avec le pH

e Sih’« \/5L (c’est-a-dire si la production de proton lors de la réaction d’oxydation
H+

du dérivé phénolique n’est pas négligeable devant la quantité initialement présente) :

2 0
ly =exp F E—(EngT‘i'%lnC /CSJ

1-ly RT o

Le potentiel standard apparent est maintenant indépendant du pH , défini par :

0 0 RT [ C° Do
Eapp =ECPET +?ln a f

0

Tant que le pH est supérieur a —log € [Paon
C.\ D.

H

], on est dans ce cas, sinon, c’est le cas

précédent.
3. Cas du phénol en milieu non-tamponné
a. Me¢écanisme PET — HO™ en milieu non-tamponné

Le mécanisme a prendre en compte est le suivant :
k.
PhOH + HO" ?z PhO" + H,0
p

- EI?’ET kS Y -
PhO <«—*» PhO + ¢

2PhO° K o dimere
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On définit les constantes de vitesse adimensionnelles associées respectivement a k_,, k,, et
kdim :
RT k_,C° RT K, RT 2k, C’
_p:— , /?,p:—_ et ﬂdim:_—
F v F v F v

L’application de la deuxiéme loi de Fick aux différentes espéces en solution conduit alors aux

équations :
2 2 2
g—azgy—?—zpwampb, Z—b:a—t2)+/1pa)a—/1pb, g—a)zéHoa—?—/lpwa+/1pb,
T T T
2
%:%_%imcz

Conditions aux limites :
7=0,y20et720, y—>w:a+b=1,c=0ct =0

720 ,y=0:Db,=c, exp(—§ ) (loi de Nernst du fait que le transfert d’¢électron est supposé
: oa ob oc
rapide) et | — +| — =—|— =y
o)y \oy), \oy),

L’étape de dimérisation est tellement rapide, c’est-a-dire que Ay, est tres grand dans la
gamme de vitesses de balayage considérée ici, que 1’on peut appliquer I’approximation de
1’état quasi-stationnaire au radical phénoxyl (conditions de « cinétique pure »). Ainsi :

ac . o%c

P =0, soit — = AgimC’
:

et donc :

2
@a_g = )]“dim @CZ
oy oy oy

ce qui conduit par intégration a :

soit :
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Du fait que les réactions de protonation / déprotonation sont supposées étre trés rapides

(conditions de cinétique pure) :

ow ow
or oy
et ainsi :
a‘ij;o") 9 2;20“’ — A ywat A,
T

On en déduit :

o(a+b) 0o*(a+b) o 0(b+3uo®) _ 0’ (b+3400)

or oy? or oy?

Ainsi, en passant par la transformée de Laplace, on aboutit a :

a,+b, =1-ly et b, + 5,00, =0’ + 500" — ly
On suppose que I’étape de transfert de proton est a I’équilibre a chaque instant et quelle que

soit la distance par rapport a I’¢lectrode. Soit K, la constante d’acidité du couple ArOH /
ArO'.

[0 |[107]

K
* [ArOH]C;

On définit alors « tel que :

K.C° b

— a —
K.Cs axw

K

En faisant le méme raisonnement que dans le cas du mécanisme PET — HO™ pour le 2,4,6-tri-
tert-butylphénol et par application de la loi de Nernst, on obtient :

B K by |+ ke,
Opo \ 1+ xw,

K K,
1+ — " b, - ly |+ ko,
Ono (1+Ka)0 0 W} 0

b’ —by =b" —y*"” exp(~&4in )
soit :

2/3 0
= exp(—Suim) K Ko . K "
= ——ly - —&,
I-ly —y?? exp(~&um)  ho 1+ xa° e 5Ho( vy exp( =L ))

avece |
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1 244
= E 4 —|pn| Z4im
§d|m § 3 ( 3 J

Cette équation peut €tre résolue numériquement selon la procédure décrite au paragraphe 4
pour obtenir les caractéristiques du voltamogramme correspondant au mécanisme PET — HO

atout pH .

b. Mécanisme CPET en milieu non-tamponné

Le mécanisme a prendre en compte est le suivant :

0 CPET
ECPET kS

ArOH + HLO «——=* A0’ + H;0* + ¢

2PhO° M o dimere

L’application de la deuxi¢me loi de Fick aux différentes espeéces en solution conduit aux
équations :

da _0’a _ oh o’h

- = — et — = 5H —

or oy or oy

Conditions aux limites :

r=0,y20et 720, y»o:a=1,¢=0et[H0 |=[H,0 ] =10

oa oc
720 ,yzoz(—J :—(—j =y
ay y:() ay y:()

Ainsi, en passant par la transformée de Laplace, on obtient :
ly
NI

De la méme fagon que précédemment, on suppose que 1’étape de dimérisation est rapide et on

peut donc appliquer I’approximation de 1’état quasi-stationnaire au radical phénoxyl ce qui

3 1/3

2/3
Co = 4
(ZA’dim]

On applique maintenant la loi de Butler-Volmer a I’étape de transfert électronique en prenant

conduit a :

un coefficient de transfert & égal 4 0,5 :

134



F c’ F
w =Aexp {E(E ~ Ecper )}{ao —Cohy C_SeXp[_ﬁ(E —~ Ecper )}}

avec :
A kSCPET :
V
D /7
PhOH RT
soit :

Y= Aexp[%(E ~Ecper )}

0
1|l//l//2/3[h0+ ly JexplZL[E(EgPET_Fﬂ]nC_Elnzﬂ“dim]]}
1/5H+ RT F C; 3F 3

On peut alors envisager deux cas limites selon la valeur de h° :

ly

La concentration initiale en proton est alors suffisante pour considérer que celle-ci n’est pas

e Sih’> (c’est-a-dire si le milieu est tamponné) :

perturbée par 1’apport di a la réaction d’oxydation du phénol. L’expression adimensionnelle

du courant est alors donnée par :

B

2
avece
/
13 L0 1/2 [H3O+]O 1/2
M gyC" RT [H,0" | grer | Lo
, 3  Fv Cs S
gdimzf-i_ln 4 0 et p':A . /3 - 1/3 176
[H3O } (22’dim) \/T(FV) 4kdimco
T 3 PhOH RT 3

Le paramétre p' permet de rendre compte de la compétition entre 1’étape de dimérisation et
le transfert électronique. Lorsque p' tend vers I’infini, c¢’est I’étape de dimérisation qui est
cinétiquement déterminante alors que lorsque p' tend vers 0, c’est I’étape de transfert

¢électronique qui est cinétiquement déterminante.
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ly

La production de proton lors de 1’oxydation du phénol n’est cette fois plus négligeable devant

e Sih'«

la concentration initiale. On aboutit alors pour expression adimensionnelle du courant a :
5 2/3 *
peXP( dim [ ly -y I‘//eXp(_fdim)}

avece |

0 1/3
4K4imC ﬂ
3 Fv

o =E+1In
fdlm é: Cio M
Cs\ Dy
Cs\ Dy 3 ° Cs
(Mdimjlm D1/4 D1/4 (ijlm{‘lkdimcoJlm
3 PROH“h* | BT 3

4. Procédures pour les simulations numériques

a. Calcul de ly

Le domaine intégral est subdivisé en petits sous-domaines pour lesquel le courant est supposé
varier linéairement entre les deux bornes de I’intervalle (méthode des trapézes). Ainsi 7 est

divisé en n intervalles de largeur h.

L)1 s vy (5 -n)
_\/;J‘ON/r—ndn_\/;hjZ:;LJ—l T,—1 ;

n

ainsi :

1 o Va(m=7pu)+wen(a-n), 2 [n 4 |h
ly=1,= fhj P A7 =l +54“¥na 34/ ¥

\/722%(1//]1 )[ —j+1)3/2—(n—j)3/2J+2[y/j(n—j+1) v (n ](\/n—ﬁl \/n—J)

et:
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b. Simulations numériques pour le mécanisme CPET dans le cas

du phénol

I1 a été vu précédemment que 1’équation générale du voltamogramme est :
=p eXP(gd'm )[ ly =y ly exp(~&ji )}

On remplace ly par ’expression trouvée précédemment par la méthode des trapezes, soit :

) exp( é:d'mj 1-1 [1+y/2/3exp(—§;m)}

avece .

2 ﬁ W2 ﬁ

3 ﬂ_l//n—l 3\ 700
Soit :

fdlm 2 h 4 h 2/3 *
D eXp(T In—1+§ ;l//n—l-i'g ; n I—H:Vn exp(_fdim)}

ou :
Wr?m{g\/;exp(_égim)}*"//rﬁn[ lexp( édlm)i|+y/n T—FE\/; _(1_Ir'1—1):0
avece .

, 2 |h
In—l = In—l +§ —Y¥na
T

Cette équation algébrique non- linéaire est du type :

1//3/3 +1//p/3A+wa C
ou A, B et C sont définis a partir de 1’équation de la fonction y . Ces équations ont ¢té
résolues par la technique d’itération dite de la corde, en notant que la solution recherchée sur

I’intervalle [O,C/ B] est unique et donc que ces deux limites peuvent étre prises comme

valeurs initiales pour 1’itération.
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c. Simulations numériques pour le mécanisme PET — HO™ dans le

cas du phénol

I1 a été vu précédemment que 1’équation générale du voltamogramme est :

2/3 0
v exp(_é:dim) K Ko 0 K 23
= + ——i(ly - &
1= ly —y?? exp(~&gim)  Sho 1+ k" e 5Ho( vy exp(~Lm ))

ou donnée par les équations couplées :

L —by, — ly |+ Kk,
Ono \ 1+ k@,

Ll )
1+—— 0 —b,—ly |+x
Ouo (14—](600 ¢ WJ ¢

*

by =(1-1y)

b —by =b’ —y* exp(~Lgm) ¥
La simulation numérique est faite par une résolution itérative des équations couplées. ly est

dans un premier temps calculé en prenant y, =y, _,, ce qui conduit a :

h
ly = In = In—1+2\/;l//n—l

b, est ensuite calculé grace a I’équation * et y,, grace a I’équation **. ly est alors recalculé
en prenant cette nouvelle valeur de . La procédure est ainsi recommencée jusqu’a la

convergence de v/, .
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Annexes |1

Détermination des lois de vitesse pour I’oxydation du phénol induite
photochimiquement en milieu non-tamponné

1. Mécanismes CPET et PET

Le mécanisme a prendre en compte est décrit sur la figure Al.

h *
Ru(bpy);" ——— "Ru(bpy);"

* . Génération de
Ru(bpy)? + MV —» [Ru(bpy)ng...MV +:| I"acce pteur
d’électron
[ Ru(bpy)3*..MV** | ——— Ru(bpy)}" + MV™
k
Ru(bpy)y + MV ——— Ru(bpy)?* + MV* Réaction d’oxydo-

réduction retour

K,
Ru(bpy);” + PhOH g——> Ru(bpy);" + PhO* + H' CPET
a I'équilibre
PhOH + HO <:’ PhO" + H,0 .
k L]
Ru(bpy);” + PhO© ——=— Ru(bpy)>* + PhO
¢ o+ s - 2+
PhO i k—> PRO™ + MV De\{enir du
2 PhO* —am__5 dimere radical

Figure Al : Mécanisme d’oxydation du phénol par transfert d’électron photoinduit.
Mécanismes CPET et PET.

La vitesse de réaction associée aux espéces Ru(bpy);”, MV"" et PhO" est donnée par les

équations différentielles suivantes d’apres la loi de Van’t Hoff :

~ d[Ru(bpy)}']

- =k, [Ru(bpy)g+ ] [PhOH]-k_, [Ru(bpy)g+ ] [PhO' ] [Hp*}

+o [ Ru(bpy)3” |[PRO” |+, [ Ru(bpy)y* [ MV™ ]

d ot
_# —k, [Ru(bpy)§+ } [MV'*] +K, [Pho' ] [MV ’*}
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d| PhO*
_¥ = -k [ Ru(bpy);” |[PhOH]+k_, | Ru(bpy)" |[ PhO" | H,0" |
&, [ Ru(bpy)}” |[PhO" J+k, [ PhO" MV ]+ 2Ky, [ PHO* |
Ainsi :

d ([ Ru(opy)3” |+[ PrO" )

_ . =k, ([ Ru(bpy)3* ]+ [ PhO" )MV ]+ 2Ky [ PhO" ]

En négligeant la dimérisation (réaction du second ordre en radical phénoxyl), il vient :

ot T[] AP o

Sachant que [Ru(bpy)g+ l:o = [MV'+ l:o , on en déduit que quel que soit t :

| Ru(bpy)}* |+| PhO* |=| MV"" |

et
_ d [h:lj:/”} — kb |:MVo+:|2
ce qui conduit par intégration a I’équation :
: i L kot
(v ] My

Une nouvelle approximation consiste a négliger la réaction retour de 1’étape de transfert

concerté de 1’électron et du proton devant les autres réactions, on a alors :

d| Ru(bpy);” |
S dt

~k, [Ru(bpy)g+ ] [PhOH]+k, [Ru(bpy)§+ ] [PhO'] +k, [Ru(bpy)g+ ] [MV'*}

On peut enfin supposer que sur la gamme de temps de [’expérience, le rapport des

concentration en phénol et en phénate par rapport a la concentration totale en dérivés

phénoliques sont constants. L’équation différentielle précédente peut alors se mettre sous la

forme :
d b 3+
_% ~k, [Ru(bpy)ng J [PhOH]total ko [Ru(bpy)? :I [MV‘+:|
avece
_ [PhOH] [ PhO' ]
" [PhOH], " [PhOH]__

Il s’ensuit que :



_M ~ (k+ [PhOH]totaI n kb [MV”]) dt

[ Ru(bpy)}” |

Ce qui conduit par intégration a :

Ru(bpy)3”
1 E ke [Mvi%io ~exp(—k. [PhOH], 1)

=0

[ Ru(bpy)}” |=

Les approximations faites sont alors justifiées par la bonne concordance de cette expression

avec les résultats obtenus expérimentalement.
2. Meécanismes EPT et PET

Le méme raisonnement peut étre mené si I’on considére maintenant a la place du mécanisme

concerté un mécanisme séquentiel EPT. Le schéma réactionnel est représenté sur la figure A2.

h .
Ru(bpy);" ——— "Ru(bpy)3”
* Génération de
Ru(bpy)3’ + MV> ——— [Ru(bpy)}"..MV*"] accepteur
d’électron
[ Ru(bpy)"..MV** | ———> Ru(bpy)}* + MV*™*
K
3+ o+ b 5 2+ 2+ Réaction d’oxydo-
Ru(bp Y)3 + MV Ru(bp Y)3 + MV réduction retour
kl
Ru(bpy);” + PhOH g——> Ru(bpy);" + PhOH""
k‘l EPT
-P
PhOH** ‘k—’ PhO® + H*
p
a I'équilibre
PhOH + HOO «—2 PhO" + H,0 PET
k
Ru(bpy);” + PhO" ———> Ru(bpy); + PhO’
k
PhOH* + MV —>  » PhOH + MV?*
° . ky - 2+
PhO + MV —»k PhO" + MV Deenir du
2 PhO* dim dimere radical

Figure A2 : Mécanisme d’oxydation du phénol par transfert d’électron photoinduit.
Meécanismes EPT et PET.
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La vitesse de réaction associée aux especes Ru(bpy)?, MV*®", PhO™ et PhO" est donnée

par les équations différentielles suivantes d’apres la loi de Van’t Hoff :

d 3+

‘% =k [Ru(bpy);” |[PhOH] -k, [ Ru(bpy);” || PROH"" |[H;0" |
+k; [ Ru(bpy)3” | PhO” | +k, [ Ru(bpy)S™ |[ MV ]
= Dfnw} =k [ Ru(bpy)y” |[MV*" ]k [PROH™ JIMV™" Jik [ PhO* [T MV™ ]
_% =~k | Ru(bpy);" |[PhOH]+ k_, | Ru(bpy)}" || PhOH"* |+k_,[ PhOH"" |
—k, [PhO* |[H;0" ]+ ky [ PhOH™ ][ MV*" ]

4 [phor

0T fovon ok, [ [0t [t 0]

+ky [ PhO* [ MV*™* ]+ 2k [PHO" ]
Ainsi :

d ([Ru(bpy)§+ |+[Phon** |+[ PhO® ])

= ky ([ Ru(bopy)}” |+[ PhOH"* |+ PhO" ]| MV*" ]
42Ky [PHO" |
En négligeant la dimérisation (réaction du second ordre en radical phénoxyl), il vient :

d ([Ru(bpy)§+ |+[Phon** |+ [ PhO* ])

= ky ([ Ru(bpy)}” |+[ PhOH"* |+ [ PhO" || MV*" ]

Sachant que [Ru(bpy)g+ :|t:0 = [MV'+ l , on en déduit que quel que soit t :

[ Ru(bpy)3* |+[ PhOH"" |+ PhO" |=[ MV" ]

et
0 [1\2271 =k, [MV“]2
ce qui conduit par intégration a I’équation :
1 - {+ + kbt
(v ] [mve ]

Une nouvelle approximation consiste a considérer que le transfert électronique associé au

mécanisme EPT est I’étape cinétiquement déterminante, on a alors :
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d 3+
% ~ k| Ru(bpy)3” |[PhOH]+k, | Ru(bpy)3 || PhO" |+ ky | Ru(bpy)i” || MV*"]

On retombe alors exactement sur le cas précédent (méme équation différentielle que lorsque

I’on a considéré le mécanisme concerté CPET) et donc finalement on obtient de la méme

facon :
4 [Rutpyy ]|
e ™
avee ©
__[pnon] [PhO']
: [PhOH]totaI 1 [PhOH]totaI ’
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Annexe |11

Traitement en cinétique formelle du modele diffusif

Le schéma réactionnel du modele diffusif pour une réaction bimoléculaire est décrit par la

figure A3.

K K Kain
A + B &—&——» (AB) <:>t CDh) «—>» C + D
diff _act diff

Figure A3 : Schéma réactionnel du modéle diffusif.

On peut appliquer I’approximation de I’état quasi-stationnaire aux espéces associées (A,B) et

(C,D):

d[(AB)]

dt
d[(C.D)]
dt
Soit :
(Kair +Kaet )[(AB) ]~k ot [ (C. D) ] = kit [A][B]
~Kact [ (A.B) ]~ (Kaitr +K ot )[ (C. D) ] = ks [C][D]

= 0=y [A][B] -k [(AB) ]~k [(AB)]+ K [ (C.D)]

=0 =Kyt [C][D]—Kairr [ (C. D) |+ Kaer [ (A B) ] =K o [ (C. D) ]

On obtient par la méthode de Cramer :

_ (kdiﬁ +K_aet ) Kaits [A][B] + K_actKair [C][D]
[( A B)} B (kdiff +K o )(kdiﬁ + Ky ) ~KactK_act

D’autre part :

dlA
NN
Soit :
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d [A] B {_kdiff |:( kdiff + k—act )(kdif‘f + kact ) - kact k—act :| + (kdiff + k—act ) kjiﬁ } AllB

dt (kdiff + k—act )(kdiff + kact ) - kact kfact

k—act kdiff
’ (kdiﬁ + k_act )(kdiﬁ + kact ) — kaCtk—act [C] [ D]

Donc le systéme est équivalent a :

kexp
A+B—>‘kC+D

-exp

Avec :

B {_kdiff [(kdiﬁ + k—act )(kdiff + I(act ) - kact k—act :| + ( kdiff + I(—act ) kc?iff }

Kexp =
ep (kdiff + k—act )(kdiﬁ + kact ) - kact k—act

_ k—act kdiff
-exp
(kdiff + k—act )(kdiff + kact ) - kact k7act
Finalement, on trouve :

1 1 1 1
= +—t

et k

I(exp kdiff kact I(cdiff
avece
k ~A,G°
Keaitt = Kaits —a = K exp( - j
cal 1 k_act 1 RT
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Annexe IV

Etude de I’oxydation du phénol en milieu tamponné. Détermination des constantes de
vitesse standard en fonction de la concentration en tampon

Dans le cas ou un seul couple tampon HZ" / Z est présent en solution aqueuse, divers
mécanismes d’oxydation du phénol sont envisageables : séquentiels EPT et PET, et concerté
CPET. Le proton libéré lors de cette réaction peut étre capté par la base du tampon, un ion

hydroxyde ou ’eau (figure A4).

PhOH + Z ,0:“*; PhOH" + Z

EPhOH'*/PhOH

- e'
PhO" + HZ* +————> PhO' + HZ'
EPhO'/PhO'
PhOH + HO';%; PhOH'"+ HO" PhOH + H,0 ,0:‘**; PhOH'" + H,0
A EPhOH“’/PhOH A PhOH"™*/PhOH

PhO" + H0O =———2 ppo’ + H,0 PhO" + H,0* ¥=——= PhO" + H,0"
EC . 0
PhO’/PhO" PhO’/PhO”

Figure A4 : Schéma réactionnel pour 1’oxydation du phénol en milieu tamponné, le
proton étant capté par la base du tampon, un ion hydroxyde ou I’eau. Vert : mécanisme
EPT, bleu : mécanisme PET et rouge : mécanisme CPET.

On considere que les réactions acido-basiques sont a I’équilibre du fait que les expériences
sont menées en milieu aqueux. L’activité des différentes espeéces (a part I’eau qui est le
solvant) est assimilée a leur concentration et on introduit les constantes d’équilibre suivantes :

[H,0"][Pho | . ~[H,07|[Pho" | . [H,07][7]

Senon = [PhOH]Cs ~ ™" Tphon*|c ~ ° [HZ'|Cs

avec Cg = 1 mol L™
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On obtient ainsi les expressions suivantes pour la somme des espéces oxydées et réduites,

respectivement :

> [0x]=| PhO" |+| PhOH™" |

o201

PhOH"* CS

- K. .C
= PhOH'*]{l +%i}
- 3

> [Red]=| PhO" |+[PhOH]

w2

KphonCs
=[PhOH] 1+KPLH+CS
10"
La loi de Nernst s’écrit sous différentes formes selon les espéces considérées :
PhO’ PhOH™
E_ Egho-/pho- N RT lnIOIO [ ] _E0 N RT lnlolog [ ]
F [PhO'] PhOH "' /PhOH F [PhOH]
_poz  RTII0 | PhO" || HZ' | _gono  RTIIO | PhO’ |[H,0" |
CoE T e 8 ehoH[z] | T T F | [PhOH]C,

_goro  RTIn10, | PhO" |Cs
EF [PhOH][ HO" |

0
app

E_g0 . RTll:nIOI (Z[OX]J

PP | S [Red]

On introduit alors le potentiel standard apparent E_ , défini selon I’expression :

On obtient ainsi :
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=——=+K
Eapp = Epnoreno T log +
F Kepnon [H3O ]
C. + KPhOH
[H:0" |
+ Kppon
0 RT 1n101 Cs
PhOH™*/PhOH + = 0g _H O+_
3
N C -t KPhOH
H,O"
M + KPhOH
= Ecper + log "
F K, [H3o ]
CS + KPhOH
H.O"
RT In10 [ c3: + Kenon
B EgPFEZTO + log Konors S+
(o]
Cs T Rpnon
H.O"
[ : } + Kpnon
oHo- , RTIn10 KPhOH’* Cs
=Ecper + log K 0o
¢ [ > J +K
C PhOH

ou K, est la constante d’autoprotolyse de I’eau :

I1 a été démontré que le courant pour de tels mécanismes pouvait s’exprimer selon une loi de
type Butler-Volmer.'” On peut donc donner I’expression de la contribution au courant de

chaque mécanisme (le coefficient de transfert @ est supposé étre le méme dans tous les cas) :

i1 e aF - . F 0
e =K a4 (B~ )}[[Pho {10 Jexp| - (B~ Dy )D
[ kEPT aF (g _po PhOH Pho‘+ —F E_E°
S CXp { RT ( = Ephon/phon )} [ ] exp [ RT PhOH™ /PhOH )}
iCPET— 7 PhO° || HZ"
1 PFE; z _ ké:PET—Z exp{gi (E . EgiDZET )_ [Ph(z:l_sl [ :||: :| exp |:_ (E _ ECOE:’ZET )}
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el e pmon- L o] (-]

:CPET-HO™ PhOH]| HO
| |, CPET-HO"~ aF 0,HO™ [ :”: :I . F 0,HO™
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