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RÉSUMÉ 

La liaison halogène (XB) est une interaction faible, non-covalente et attractive entre un atome 

d’halogène présentant une région électrophile et une base de Lewis. La molécule halogénée est définie 

comme donneur de liaison halogène (XBD). Les travaux présentés dans cette thèse, intitulée « La 

liaison halogène en solution : De l’activation électrochimique à la catalyse », ont pour objectif principal 

de mettre en évidence le rôle fondamental que peut apporter l’utilisation de l’électrochimie aussi bien 

pour des études dans le domaine de la reconnaissance moléculaire vis-à-vis d’anions et de molécules 

neutres, que de la réactivité chimique et de la catalyse. Ainsi, cette thèse se divise en 6 chapitres: 

Le premier chapitre propose, via une étude bibliographique, de définir la XB et de mettre en avant 

quelques applications et méthodes analytiques utilisées pour sa mise en évidence et sa quantification 

en solution. Une attention plus particulière est apportée sur les études électrochimiques, et plus 

particulièrement l’activation et le contrôle électrochimique des XBs en solution. 

Afin de développer des méthodes et analyses dans l’idée d’aller vers une chimie « plus verte » et plus 

respectueuse de l’environnement, le chapitre 2 est centré sur l’étude de 3 liquides ioniques à base de 

sels d’imidazolium et leur utilisation dans le domaine de la détection de la XB. En effet, l’utilisation des 

liquides ioniques (ILs) est une alternative aux solvants organiques généralement toxiques et polluants. 

Ainsi, une courte introduction présente les caractéristiques principales, notamment électrochimiques, 

de ces systèmes et leur utilisation dans le domaine des XBs. Une seconde partie décrit la synthèse et 

la caractérisation de ces différents composés. 

La détection et l’activation de la XB par électrochimie dans ces milieux complexes sont ensuite 

étudiées. Le chapitre 3 présente un bref état de l’art de quelques dérivés électrochimiquement 

détectables en milieu ILs, puis l’impact de leur nature sur l’oxydation de différentes bases de Lewis est 

étudié. Dans cette étude, plusieurs méthodes analytiques ont été utilisées telles que la RMN, la 

diffraction de rayons X et des techniques électrochimiques afin de mettre en évidence le caractère XBD 

du IL mono iodé synthétisé. 

Une étude complémentaire d’un système XB plus complexe est présentée dans le chapitre 4. Dans une 

première partie est décrit l’impact de la nature des ILs, en tant qu’électrolyte support dans un solvant 

organique, sur l’activation et le suivi électrochimique de la formation d’un complexe XB entre l’anion 

chlorure et des dérivés iodo-tétrathiafulvalènes. Dans une seconde partie, cette même étude est 

réalisée directement dans les ILs purs.  

Le cinquième chapitre se propose de comparer la force de différents XBDs, électroactifs ou non, via un 

dosage compétitif. Trois dérivés sont étudiés à savoir le dérivé imidazolium iodé ([I-EMim+][NTF2
-]) 

décrit précédemment, un dérivé iodoperfluoroalcane (I-C6F13), et un dérivé iodolium (molécule iodée 

(III) hypervalente). Les résultats montrent que le dérivé iodolium peut être considéré comme le plus 

fort XBD dans les conditions utilisées. Son affinité est étudiée et quantifiée vis-à-vis de différentes 

bases de Lewis et des variations structurelles du cœur iodolium permettent d’établir des relations 

structures/activité. 
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Enfin, un chapitre d’ouverture présente quelques résultats préliminaires sur des réactions 

d’organocatalyse gouvernées par la XB. La capacité de différents donneurs est testée notamment sur 

la réaction de transformation du CO2 en dérivés carbonates cycliques via l’ouverture d’un époxyde. De 

plus, de nouveaux catalyseurs XBDs pour des réactions d’abstraction d’halogène sont décrits et 

quelques résultats préliminaires sont présentés. 

Pour finir, une conclusion et des perspectives sont discutées. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Mots clés : Liaison halogène, électrochimie, chimie supramoléculaire, interaction faible, constante de 
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SUMMARY 

The halogen bond (XB) is a weak, non-covalent and attractive interaction between a halogen atom 

with an electrophilic region and a Lewis base. The halogenated molecule is defined as a halogen 

binding donor (XBD). The main objective of the work presented in this thesis, entitled « Halogen Bond 

in solution: from electrochemical activation to organocatalysis », is to highlight the fundamental role 

that electrochemistry can bring for studies in the field of molecular recognition, chemical reactivity, 

and catalysis. This thesis is divided into 6 chapters: 

The first chapter proposes, through a bibliographical study, to define the XB and show some 

applications and analytical methods used for its detection and quantification in solution. Particular 

attention is paid to electrochemical studies, for the electrochemical activation and control of XBs in 

solution 

In order to develop methods and analyses with the idea of moving towards a «greener» and more 

environmentally friendly chemistry, the second chapter focuses on the study of 3 ionic liquids based 

on imidazolium salts and their use in the field of XB detection. The use of ionic liquids (ILs) is an 

alternative to generally toxic and polluting organic solvents. Thus, a short introduction presents the 

main characteristics, particularly electrochemical, of these systems and their use in the field of XBs. A 

second part describes the synthesis and characterization of these different compounds. 

The detection and activation of XB by electrochemistry in these environments is then investigated. 

Chapter 3 presents a brief state-of-the-art of some electrochemically detectable compounds in ILs, 

then the impact of their nature on the oxidation of different Lewis bases is studied. In this study, 

several analytical methods were used such as NMR, X-ray diffraction and electrochemical techniques 

to investigate the XBD properties of the synthesized mono-iodized IL. 

A further study of a more complex XB system is presented in Chapter 4. The first part described the 

impact of the nature of the ILs, as a supporting electrolyte in an organic solvent, on the activation and 

electrochemical monitoring of the formation of an XB complex between chloride anion and iodine-

tetrathiafulvalene derivatives. The second part, this same study is carried out directly in the pure ILs. 

The fifth chapter proposes to compare the strength of different XBDs, electroactive or not, via a 

competitive titration. Three derivatives are studied: the previously described iodized imidazolium. 

derivative ([I-EMim+][NTF2-]), an iodoperfluoroalkane derivative (I-C6F13), and an iodolium derivative 

The results show that the iodolium derivative can be considered the strongest XBD under the 

conditions used. Its affinity is studied and quantified vis-à-vis different Lewis bases and structural 

variations of the iodolium core allow to establish structural/activity relationships. 

 

Finally, an opening chapter presents some preliminary results on organocatalysis reactions governed 

by XB. The capacity of different donors is tested on the reaction of CO2 insertion into styrene oxide. In 
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addition, new XBDs catalysts for halogen abstraction reactions are described and some preliminary 

results are presented. 

Finally, a conclusion and perspectives are discussed. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Keywords: Halogen bond, electrochemistry, supramolecular chemistry, weak interaction, bonding 

constant, catalysis, organocatalysis, ionic liquid.
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LA LIAISON HALOGÈNE EN SOLUTION, 

UN RAPIDE ÉTAT DE L’ART 
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1.1 Introduction et contexte 

Tout comme la liaison hydrogène (HB), la liaison halogène (XB) est « connue » depuis le début de la 

chimie moderne au XIXème siècle.  Cependant, une compréhension structurelle et théorique n’a été 

développée qu’en 1992. Alors que la liaison hydrogène a fait l’objet d’études approfondies dans le 

passé et fait partie intégrante d’innombrables applications dans tous les domaines de la chimie, les 

études concernant la XB restent peu répandues.  

Malgré un intérêt accru pour la théorie et l’ingénierie des cristaux à partir des années 1990, les 

applications en solution ne sont apparues que depuis une dizaine d’années. Depuis lors, inspiré par les 

résultats probants obtenus à l’état solide, l’utilisation et l’application de la liaison halogène en solution 

a prospéré de façon remarquable, et des publications apparaissent à une fréquence qui ne cesse de 

croitre. Ainsi, ce premier chapitre propose de fournir un aperçu des recherches sur les liaisons 

halogènes en solution.  

1.2 Les liaisons halogènes (XB) 

1.2.1 Définition de la liaison halogène 

La liaison halogène (XB) est une interaction faible, non-covalente. C’est une interaction attractive entre 

une région électrophile portée par un atome d’halogène définie comme donneur de liaison halogène 

(XBD) et une région nucléophile (Figure 1). [1] 

 

Figure 1: Représentation schématique de la liaison halogène.[1] 

L’interaction de type XB est aujourd’hui reconnue comme un outil important pour des applications en 

ingénierie cristallographique, science des matériaux, ainsi qu’en chimie supramoléculaire[2–5] et en 

catalyse.[6] 

1.2.2 Histoire de la liaison halogène 

L’histoire de la liaison halogène a véritablement commencé il y a deux siècles, lorsque le premier 

complexe XB [I2NH3] a été synthétisé par J. J. Colin. En 1814, il publie ses travaux sur la formation de 

ce complexe de couleur bleue/noire[7] en combinant l’iode avec des substances végétales ou animales 

contenant du NH3. La formation de complexes de type liaison halogène impliquant le brome ou le 

chlore a été pour la première fois rapportée à la fin du 19ème siècle par I. Remsen et J. F. Norris. Ils 

décrivent des complexes 1:1 formés entre Br2 ou Cl2 et différentes amines.[8] À partir de là, il est apparu 

que la force de la XB était proportionnelle à la polarisabilité de l’atome d’halogène, c’est-à-dire  

F < Cl < Br < I.   
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Figure 2: Frise chronologique des recherches scientifiques sur la liaison halogène. 

Ce n’est qu’un siècle plus tard, en 1948, que A. Benesi et J. H. Hildebrand ont rationalisé le phénomène 

de changement de couleur de I2 en fonction du solvant organique utilisé[9,10] et mis en évidence la 

participation des interactions intermoléculaires de type donneur-accepteur. Dix ans plus tard, Mulliken 

a classé les liaisons halogènes participant à la formation de complexes moléculaires du type donneur-

accepteur d’électron. Il a montré par spectroscopie UV-visible que le transfert de charge se faisait de 

la base de Lewis vers l’atome d’halogène.[11,12] En parallèle, les travaux de Hassel en cristallographie 

ont été cruciaux dans l’identification de nombreux complexes intermoléculaires de type XB et de leurs 

caractéristiques principales. En 1954, il a ainsi décrit la structure de l’adduit Br2O(CH2CH2)2O[13] 

(Figure 3) comme une chaîne infinie contenant des « ponts de molécule halogénée » entre des 

molécules de dioxane. Dans cet adduit, la distance intermoléculaire BrO  

(2.72 Å) est plus courte que la somme des rayons de van der Waals (VDW) (3.37 Å). Enfin, l’angle 

formé par Br-BrO (178.34°) est proche de 180°.[14] Ces trois caractéristiques sont essentielles dans 

la définition d’un complexe XB et seront détaillées plus loin dans ce chapitre.  

 

Figure 3: Représentation de l'adduit Br2O(CH2CH2)O. L'adduit est formé par une chaine infinie qui se compose 
de dibrome (XBD bidenté) et de dioxane (XBA bidenté).[13] 

En 1983, J-M. Dumas, M. Gomel et M. Guerin[15] ont démontré, au travers de l’utilisation de multiples 

techniques (UV-vis, IR, Raman, RMN …) que les caractéristiques des XB définies par Hassel en phase 

solide étaient similaires en phase liquide à savoir une distance entre les atomes XBA et XBD inférieure 

à la somme de leur rayon de VDW, et un angle formé proche de 180°C. Quinze ans plus tard, A. Legon 

et son équipe ont été les premiers à entreprendre l’étude, par spectroscopie rotationnelle, d’une large 

variété d’adduits XB en phase gaz. Leurs résultats ont mis en évidence de fortes similarités, en termes 

de géométrie et de distribution des charges, entre les adduits obtenus en phase gaz et ceux en phase 

liquide condensée.[16] L’ensemble de ces travaux prouvent que le comportement électrophile des 



Chapitre 1  Page 15 

atomes d’halogène peut conduire à la formation d’interactions hautement directionnelles que ce soit 

en milieu solide, liquide, ou gaz.  

Le caractère électrophile des atomes d’halogène, éléments les plus électronégatifs du tableau 

périodique, peut cependant sembler étrange et contre intuitif. Les travaux de P. Politzer et J. S. Murray, 

en 1992, ont permis d’éclairer et d’expliquer cette caractéristique. En effet, les atomes d’halogènes, 

formant une liaison covalente avec un groupement R, présentent une distribution anisotrope des 

charges.[17,18] Ainsi, il existe une région appauvrie en densité électronique appelée « σ-hole » 

présentant un potentiel électrostatique positif (Figure 4).[19,20] L’origine du σ-hole sur les atomes 

d’halogène provient d’un déficit d’électrons dans une couche externe d’une orbital p semi-occupée. 

De ces études, il en ressort que plus l’atome est polarisable, moins il est électronégatif et plus le σ-hole 

est positif. Ainsi, l’atome d’iode possède le σ-hole le plus grand dans des séries de dérivés comparables 

(Charge sur X (NBO) CF4 = -0.332 ; CF3-Cl = -0,004 ; CF3-Br =0.041 ; CF3-I = 0.107). 

 

Figure 4: Distribution du potentiel électrostatique moléculaire à la surface du CF4, CF3Cl, CF3Br et CF3I. Échelle de 
couleur: Rouge, supérieur à 27 kcal∙mol-1 ; Jaune, entre 20 et 14 Kcal∙mol-1 ; Vert, entre 12 et 6 Kcal∙mol-1 ; Bleu, 
négatif [19] 

En 2001, G. Resnati a publié un article tentant de réunir les découvertes scientifiques majeures 

concernant les XB dans un papier intitulé « Halogen Bonding : A paradigm in electrophilic 

Chemistry ».[21] Ce papier décrit comment le comportement électrophile existe quelle que soit la 

nature de l’atome d’halogène et impacte tous les domaines où la conception et la manipulation des 

processus d’agrégation jouent un rôle clé comme la chimie supramoléculaire. Cette interaction a 

depuis pris un essor très important au sein de la communauté scientifique grâce notamment à sa force 

et sa possible modulation intrinsèque (différents atomes d’halogène utilisables). Ces dernières années, 

le nombre de papiers traitant ou utilisant les XB a très fortement augmenté, et l’interaction est 

rapidement passée de curiosité scientifique à un outil reproductible et prédictible dans les 

phénomènes d’autoassemblages[22] et d’ingénierie des cristaux. 

1.2.3 Aspects et nature de la liaison halogène 

La force de la XB peut être modulée en fonction de la nature du XBD et plus particulièrement de la 

nature de l’atome d’halogène. Elle augmente avec la polarisabilité et diminue avec l’électronégativité 

de l’atome d’halogène (Figure 4) suivant l’ordre I > Br > Cl > F. 

La XB a pour particularité d’être plus directionnelle que la liaison hydrogène (HB) qui peut, elle, varier 

entre 40° et 180°.[23] Cette forte directionnalité est une conséquence directe de la localisation du  

σ-hole sur l’atome d’halogène. Des études expérimentales[24] et théoriques[25] montrent que la zone 

du σ-hole est situé le long de l’élongation de la liaison R-X avec laquelle un nucléophile (Y) interagit et 

forme un angle R-XY proche de 180°.[25,26] En réduisant la polarisabilité de l’atome d’halogène du 
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XBD, la linéarité peut cependant légèrement diminuer. Par exemple, l’angle dans C-XN est de 171.4° 

quand X = I, de 161.1° quand X = Br et de 154.6° dans le cas où X = Cl.  

 
Figure 5: Géométrie angulaire des complexes formés par I2Pyridine (A), 1,4-Diiodotetrafluorobenzene avec  

4,4′-Bis(dimethylamino)benzophenone IOI (B) [3,27–29] 

La nature du XBA utilisé peut également impacter la directionnalité de l’interaction. Lorsque celle-ci 

implique un hétéroatome Y ayant des doublets non-liants, la XB se forme préférentiellement le long 

de l’axe de celui-ci. Par exemple, pour des adduits XB avec des pyridines, N-X est quasiment coplanaire 

à l’anneau pyridyle, et les deux angles C-NX sont proches de 120°[27] (Figure 5.A).  L’oxygène, portant 

deux doublets non-liants, peut agir en tant que XBA monodente[30] ou bidente[28] (Figure 5.B). Un 

changement de l’hybridation du carbone lié à l’halogénure peut également permettre d’induire une 

modularité de la XB. Les expériences et les calculs théoriques ont démontré que la force de donneur 

suivait l’ordre suivant : C(sp)-X > C(sp2)-X > C(sp3)-X.[31] De manière plus générale, la force de la XB peut 

varier selon toutes modifications structurelles ou compositionnelles qui affectent la distribution 

électronique 

Enfin, plus les rayons de VDW des atomes d’halogène sont grands, avec F (1.47 Å) < Cl (1.75 Å) < Br 

(1.85 Å) < I (1.98 Å),[32] et plus ils vont induire une gêne stérique importante. De plus, l’encombrement 

stérique lors de la formation du complexe entre le XBA et le XBD peut donner lieu à une variation 

importante de la distance entre les deux entités du complexe. Ainsi, dans une chaine infinie formée 

par 1,4-diiodotetrafluorobenzene avec le 4,4’-bipyridine, la distance C-IN est de 2.64 Å  alors qu’elles 

est de 3.16 Å pour celle formée par le 1,4-diiodotetrafluorobenzene avec le 2,2’-bipyridine  

(Figure 6)[33,34] Dans les deux cas, une interaction de type XB a été mise en évidence. 

 

Figure 6: Sensibilité des XB à la gêne stérique. Complexes formés entre le 1,4-diiodotetrafluorobenzene et le 
4,4’-bipyridine (A) ; 2,2’-bipyridine (B)[33,34]. 
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Le concept de σ-hole[19] rationalise le comportement des atomes d’halogènes comme électrophiles. 

Néanmoins, il existe quelques caractéristiques de la XB difficilement explicables en utilisant seulement 

le σ-hole. D’autres principes (transferts de charge, électrostatique, dispersion et polarisabilité) sont 

nécessaires pour déterminer la force et la directionnalité de la XB. La composante électrostatique de 

la XB joue un rôle crucial sur la distribution de la densité électronique.  Les analyses de structures 

cristallines révèlent le caractère amphotère de la liaison covalente d’un atome d’halogène mettant en 

évidence la possibilité qu’il présente une interaction attractive aussi bien avec un nucléophile qu’avec 

un électrophile. Ces derniers interagissent orthogonalement à la liaison C-X, alors que les nucléophiles 

ont une préférence le long de l’axe de l’élongation de la C-X. En étudiant les angles des liaisons formées 

pour des liaisons covalentes et non-covalentes, on retrouve les différentes zones de densité 

électronique réparties sur l’atome d’halogène. Les liaisons covalentes forment des angles compris 

entre 90° et 120° alors que les liaisons non-covalentes, type XB, forment des angles compris entre 160° 

à 180° (Figure 7)[17,18] Ainsi, pour un même atome d’halogène, plus le σ-hole sera petit plus l’angle de 

la liaison sera proche de 180°et plus la XB sera forte, l’amplitude du σ-hole peut-être corrélée à la force 

de la XB.  

 
Figure 7: Représentation schématique de la distribution anisotrope de la densité électronique autour d'une 
liaison covalente Halogène-Carbone. Électrophile (E+) et Nucléophile (Nu-)[35] 

De nombreux adduits, considérés comme contrôlés par une XB, ont longtemps été interprétés comme 

adduits de type transfert de charge (CT). La théorie du transfert de charge a été développée par 

Mulliken.[11] Selon lui, il existe deux types de complexes CT : le complexe externe, caractérisé par des 

interactions faibles et un faible CT entre les composants, et le complexe interne, caractérisé par des 

interactions fortes et une importante redistribution des charges.[36] D’après cette théorie, les 

complexes XB seraient des complexes externes. De nombreuses expériences utilisant des techniques 

spectroscopiques (Exemple : UV-vis[37], RMN[38]) confirment la théorie de Mulliken. 

Il est communément accepté que la force d’attraction dans les systèmes XB provient de l’interaction 

électrostatique entre une charge positive de l’halogène et une charge négative du donneur 

d’électrons. Dans les systèmes XB, l’attraction électrostatique est importante, mais lorsque deux 

atomes hautement polarisables sont plus proches que la somme de leurs rayons de VDW, la 

contribution de la polarisation et la dispersion comptent également. En général, la reconnaissance du 

rôle de la polarisation et de la dispersion est essentielle pour interpréter correctement les interactions 

non-covalentes. Dans le cas de la XB, il a été montré que la dispersion jouait un rôle important dans la 

stabilisation des contacts R-XX-R notamment lorsque deux atomes d’halogènes grands et 
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polarisables sont proches. La composante électrostatique est, elle, responsable de la directionnalité et 

de la modularité de la XB[39]  

Par conséquent on peut dire que la force du donneur de liaison halogène et la taille du σ-hole porté 

par l’atome d’halogène sont proportionnelles, et que toutes deux augmentent selon l’ordre suivant :  

I > Br > Cl.  

1.3 Méthodes de caractérisation en solution 

Depuis le nouvel élan qu’a pris la recherche sur les XB à la fin des années 1990, la formation de cette 

interaction a été mise en évidence grâce à différentes techniques comme la spectroscopie infrarouge 

(IR) et ultra-violet (UV-vis), la résonance magnétique nucléaire (RMN), et bien d’autres encore. Ces 

méthodes ont permis de mieux comprendre le comportement de la XB en solution et de la mettre en 

évidence. 

1.3.1 La résonance Magnétique Nucléaire (RMN) 

La spectroscopie RMN est sans doute la technique la plus utilisée pour mettre en évidence la XB en 

solution[40] Contrairement à d’autres techniques spectroscopiques et calorimétriques, la RMN en 

solution fournit des informations précises sur les atomes formant la liaison halogène. En outre, les 

titrages RMN permettent d’accéder à la stœchiométrie des complexes formés ainsi qu’à des 

informations sur l’aspect thermodynamique du système. La liaison halogène en solution est 

généralement mesurée par RMN via l’ajout d’un XBD à un XBA (ou vice-versa), dans le solvant le moins 

perturbant possible. L’interaction peut être détectée sur une variété de noyaux, soit directement sur 

les noyaux 1H, 13C, 19F et 31P ou indirectement par des techniques bidimensionnelles (2D) sur les noyaux 
15N, par exemple. 

Pour caractériser la force de la liaison halogène en solution, des études de titrage sont souvent 

utilisées. Un large éventail de noyaux peut être utilisé, chacun possédant simultanément des 

caractéristiques souhaitables et des limitations indésirables.  

Les études de titrage utilisant des noyaux de RMN 1H ou 19F font partie des expériences les plus 

courantes pour déterminer la thermodynamique de la liaison halogène en solution. En raison de sa 

sensibilité élevée, de l’abondance élevée de l’isotope 1H (99,98%), et de la facilité de mise en œuvre, 

la RMN 1H et sans doute la plus utilisée même si elle présente certaines limitations comme une gamme 

de déplacement chimique, d’environ 15 ppm, étroite par rapport à d’autres noyaux. La RMN 19F est 

aussi très utilisée. Une abondance naturelle absolue (100 %) de 19F et une sensibilité intrinsèque élevée 

(85 % de 1H), couplée à une plage de déplacement chimique élevée (800 ppm), font de 19F un noyau 

très attrayant dans la mesure des interactions non-covalentes faibles en solution. Il est doublement 

avantageux d’utiliser des noyaux RMN 19F en raison de l’utilisation abondante de donneurs de liaison 

halogène perfluorés et de l’absence fréquente d’incorporation de 19F dans les bases de Lewis. 

Les noyaux 13C, 15N et 31P ont également été utilisés dans des titrages RMN impliquant une liaison 

halogène en solution. Les noyaux 13C et 15N sont moins utilisés en raison de leur faible sensibilité et de 

leur faible abondance naturelle. Peu d’exemples décrivent l’utilisation de la RMN 31P. Cependant, les 

espèces R3P=O sont de bons accepteurs de liaison halogène en raison de la nature riche en électrons 

de l’oxyde de phosphine et la liaison halogène a pu être quantifiée[41,42] Dans le domaine de la 
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reconnaissance des anions, la RMN 31P a également été utilisée pour suivre l’interaction entre divers 

anions phosphatés et des XBD.[43–45] 

Généralement, la technique de titrage consiste à préparer une concentration connue d’une solution 

de donneurs ou d’accepteurs de liaison halogène dans un solvant choisi. Une solution étalon préparée 

au préalable du donneur/accepteur de liaison halogène complémentaire de concentration connue et 

du même solvant doit ensuite être titrée dans la première solution, en commençant le plus souvent 

par un excès de donneur/accepteur de liaison halogène initial et en passant par incréments à un excès 

de titrant ou d’« invité ». Les spectres RMN sont ensuite enregistrés entre les ajouts de titrant. Ces 

types d’expériences ont été largement adoptés dans l’étude de la liaison halogène jusqu’à 

présent.[31,46,47] 

Il est important de maintenir la force ionique (FI) globale de la solution constante tout au long de 

l’expérience.[48] Une variation de la FI peut avoir un impact important sur la mise en évidence 

d’interaction faible.[49,50] 

Mise en évidence de la liaison halogène 

Les interactions intermoléculaires sont intrinsèquement défavorables dans la solution, ce qui rend 

difficile leur observation.[51] En outre, pour les liaisons halogènes faibles, il est fréquent d’utiliser un 

excès de l’un ou l’autre des partenaires qui interagissent pour pousser l’équilibre vers une formation 

complexe.[31,52] Cela peut modifier la polarité du solvant, ce qui introduit une variable indésirable dans 

l’étude. Bowling et al ont réussi à minimiser ses effets en introduisant à la fois donneur et accepteur 

de liaison halogène sur la même molécule afin de mesurer la liaison halogène intramoléculaire.[53] 

Pour les systèmes optimaux, où le donneur et l’accepteur de liaison halogène ont été synthétisés dans 

une relation presque linéaire entre eux (Figure 8), les valeurs de variation du déplacement chimique 

(Δ𝛿) 19F observées ont été soustraites à celles dont la géométrie était défavorable afin d’obtenir un Δ𝛿 

précis uniquement en raison de la liaison halogène, allant de Δ𝛿 = -0.77 ppm dans l’acétone à  

Δ𝛿 = -1.86 ppm dans le cyclohexane, à 25°C. En utilisant une combinaison de RMN 13C, 15N et 19F, ils 

ont détecté de façon fiable de très petits effets de solvant sur la liaison halogène. La liaison halogène 

avec un donneur de liaison halogène de brome analogue était également détectable 

intramoléculairement (Δ𝛿 = -0.51 ppm dans l’acétone à 25 °C), alors qu’aucune interaction attractive 

n’a été observée lorsque le fluor a été utilisé comme donneur de liaison halogène.  

 

Figure 8 : Système de Bowling pour l’étude de liaison halogène intramoléculaire.[53] 
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La RMN peut également permettre de mettre en évidence des complexes intermoléculaires. Huber et 

al. ont synthétisé des espèces XBD tridentates conçues pour lier un accepteur de liaisons halogènes  

triamine (Figure 9).[54] Il a été constaté que la variation de déplacement chimique maximale des  

liaisons tridentates, mesurée dans le toluène-d8, est nettement supérieure (2.3 ppm) et nécessite un 

excès de XBA  plus faible (5 Eq) pour être atteinte que l’amine monodente (0.32 ppm a 500 Eq), ce qui 

traduit un interaction forte.  De ces données peuvent être extraite une constante d’affinité de 634 M-

1 pour une stœchiométrie 1 :1 dans le cas du tridentate et K = 0.5 M-1 pour l’amine monodente. 

 

Figure 9: Système XBD multidente développé par Huber et al. Lorsque R = F, observation d’une liaison tridentée 
de stœchiométrie 1:1. Lorsque  R = I observation d’une liaison hexadentée de stœchiométrie 1:2.[54] Copyright 
© 2014, American Chemical Society 

Certains groupes de recherche se sont penchés sur la combinaison de différentes interactions faibles 

pour favoriser l’association de différentes molécules. Dans cette approche, Berryman et al. ont 

démontré l’existence d’une liaison intramoléculaire hydrogène-halogène sur des dérivés pyridinium 

bidentate iodé (Figure 10).[55] En plus de préorganiser les XBD, ces molécules ont également permis 

l’amélioration de la polarisation de la XB, entraînant une augmentation d'un facteur 9 de la force de la 

liaison XB par rapport aux XBD dépourvus de liaison hydrogène. Cette forte interaction a été quantifiée 

par titrage en RMN 1H avec un Δ𝛿 de -0.11 ppm pour 1.6 Eq de TBAI en présence du NH2 vs -0.06 ppm 

pour 3.8 Eq en présence du CF3. Des constantes d’affinités de stœchiométrie 1 :2 ont été déterminées 

avec K1 :1 = 36.9×103 M-1 et K1 :2 = 28 M-1 pour l’interaction intramoléculaire HB-XB et  

K1 :1 = 4.4×103 M-1 et K1 :2 = 28 M-1 .  Ces résultats ont été corroborés par des études UV-vis et de 

fluorescence sur le dichlorométhane.[56] 

 

Figure 10: Liaison hydrogène intramoléculaire et liaison XB anionique avec l’iodure.[55] 

Les domaines de la chimie supramoléculaire et de la reconnaissance des anions ont récemment 

prospéré en utilisant le principe de liaison non-covalentes multidentées. Ainsi, on peut concevoir des 
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molécules qui contiennent de multiples sites potentiels de liaisons halogènes et/ou hydrogènes, qui, 

lorsqu’elles sont combinées, créent des interactions intermoléculaires plus favorables entropiquement 

entre deux espèces ou plus (en solution). Par exemple, dans une étude récente, Diederich et al. ont 

démontré que la HB, assistée par des molécules de méthanol, pouvait stabiliser deux hémisphères 

d’une capsule supramoléculaire liée aux halogènes (Figure 11).[57] 

 

Figure 11: Structure monocristalline d’une capsule XB 1C6⋅⋅⋅2C6. L’assemblage supramoléculaire se constitue de 
douze composant individuel : l’hémisphère donneur 1C6 , l’hémisphère accepteur 2C6 composé de benzène (vert) 

Oxygène (rouge) , Azote (bleu), Iode (violet) Fluor (jaune) et Carbone (gris).[57] © 2017 Wiley‐VCH Verlag GmbH 

& Co. KGaA, Weinheim 

Des titrages RMN 19F ont montré la diminution des pics des F en position ortho et méta (respectivement 

-121.2 ppm et -141.6 ppm ) et l’apparition de nouveaux signaux (-122.9 ppm et -142.8 ppm) lors de la 

complexation et non une variation des pic initiaux,  la constante d’affinité mesurée est de K = (1.03 ± 

0.11 )×104 M-1. En ajoutant du MeOH dans le système, ils ont observé la participation de 4 molécules 

de MeOH à la stabilisation de la structure par la formation de liaison HB. Ainsi, grâce à la participation 

de la HB et le pré-agencement de cette géométrie ont permis une association XB très forte a été 

mesurée (Ka = (2.11 ± 0.39)×105 M-1) dans un mélange de benzène/acétone/méthanol (70 : 30 : 1) à 

10°C (Figure 11). 

Effets de solvant 

Les XBA et XBD étudiés existent en solution en équilibre sous forme libres et complexés. Les signaux 

RMN correspondent généralement à la moyenne des composants complexés et dissociés ; il est donc 

difficile de détecter séparément les signaux attribués aux complexes. En raison de cela et du fait que 

la quantité de molécules de solvant dépasse largement celle du XBD et/ou XBA, le choix du solvant est 

essentiel dans la conception d’une étude RMN de liaison halogène. 

Lorsque des molécules neutres sont étudiés, le complexe créé est souvent de nature polaire et peut 

donc être stabilisé dans un environnement polaire. Par conséquent, on constate que les solvants tel 

que l’acétonitrile vont favoriser l’interaction XB.[58,59] Une légère amélioration de la stabilité du 

complexe XB a été observée dans les solvants aprotiques hautement polaire (Tableau 1). Par exemple, 

dans le cas du complexe XB formé entre le iodoperfluoroctane et la triéthylamine, la constante 

d’affinité mesurée est plus faible dans le propanol (Ka = 0.3 M-1) et le Tert-butanol (Ka = 0.7 M-1) que 

l’acétone (Ka= 1.3 M-1) ou l’acétonitrile (Ka= 1.9 M-1). 
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Tableau 1: Effet du solvant sur la liaison halogène entre le iodoperfluoroctane et la triéthylamine.[58] 

Structure Solvant Ka (M-1) 

 

Acetonitrile 1.9 ± 0.4 

Dichlorométhane 1.8 ± 0.3 

Acétone 1.3 ± 0.3 

Tétrahydrofurane 1.2 ± 0.2 

Dioxane 1.1 ± 0.2 

Tert-butanol 0.7 ± 0.3 

Chloroforme 0.6 ± 0.4 

2-Propanol 0.3 ± 0.7 

A contrario, lors de la mesure des complexes de liaison halogènes impliquant des espèces chargées, 

les solvants apolaires sont préférés en raison de la stabilisation qu’ils exercent. Les solvants polaires  

vont plutôt favoriser la dissociation de ces complexes « chargés », les déstabilisant.[60]  

Par ailleurs, des mécanismes de compétition HB/XB directement avec le solvant peuvent apparaitre en 

fonction de la nature du solvant utilisé. En 1979, Bertràn et Rodriguez ont étudié des haloformes  

(H-C-X3 avec trois atomes halogènes identiques), CHCl3, le CHBr3 et le CHI3 dans différents solvants. Si 

le déblindage (∆δ >0) du proton des haloformes a été associé à la formation d’une liaison hydrogène 

avec la base de Lewis, alors la XB de l’iodoforme entraîne normalement un blindage (∆δ < 0) de ce 

même proton. Ainsi, la variation du proton de l’haloforme traduit la compétitivité des deux effets 

opposés.[52] Lors de l’ajout de triéthylamine, la variation du proton du CHCl3 est de ∆δCl = 1.158 ppm 

et avec celle du CHI3  de ∆δI = 0.269 ppm, ils observent que plus la force du XBD sera grande plus la 

variation le déblindage du proton sera limité puisque le ∆δ sera plus faible(Figure 12 A et B). Cette 

différence montre que si la variation de déplacement chimique dans le cas du CHI3 est plus faible c’est 

qu’elle provient d’une compétition entre deux interactions HB et XB qui induisent des variations 

opposées. 

 

Figure 12: A) Liaison hydrogène entre la triéthylamine et le chloroforme. B) Liaison halogène formée entre la 
triéthylamine et l’iodoforme C) Liaison halogène formée entre le 2-haloimidazolium et l’ion triflate.[52,61] 

Dans de récents travaux de Huber, la spectroscopie RMN a été couplée à l’ITC et à des méthodes de 

calcul pour élucider les modes d’interaction des sels de 2-haloimidazolium avec divers anions en 

solution.[61] Les interactions anion-π ont été écartées, tandis que la liaison halogène et la liaison 
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hydrogène se sont avérées présentes. Alors que les titrages RMN 1H ont révélé un déblindage des 

protons du cycle imidazolium, causé vraisemblablement par la liaison hydrogène, ils se sont révélés 

insuffisants pour mesurer la XB en raison d’une distance trop grande entre le proton le plus proche et 

le site présumé de l’interaction XB. C’est pourquoi, des titrages RMN 13C sur le carbone adjacent à 

l’halogène XBD ont été réalisés. Ainsi, un blindage des protons (avec Δ𝛿C,max -1.06 ppm) pour le 2-

haloimidazolium a été observé lors de l’ajout d’anions triflates faiblement coordonnés  

(Figure 12 C). Ainsi, dans cette étude, les études RMN 13C permettent de mieux isoler l’effet des XB et 

sont complémentaires à la RMN 1H. 

Les effets des solvants sur la liaison XB ont fait l’objet d’une étude plus poussée par Goroff et ses 

collaborateurs. Á l’aide de la RMN 13C,[62] ils ont montré que lors du titrage de iodoalkynes vis-à-vis de 

différentes solvant afin d’étudier leur basicité de Lewis en étudiant le déplacement chimique du α-

carbone. Le α -carbone du I-C6H9 en présence d’ajout croissant de DMSO varie de 3.55 ppm révélant la 

formation d’une XB (Figure 13. A). Le I-C6F5 peut former à la fois une liaison XB et une liaison π, ils 

obtiennent donc une variation de ∆δ =2.5 ppm dans le DMSO[63] et ∆δ =0.7 ppm dans le benzène[64] 

(Figure 13. B et C). Ces résultats montrent l’impact du solvant choisit sur la variation de déplacement 

chimique ainsi que la sensibilité de la RMN 13C pour la détection des interactions faibles, les variations 

mesurées sont plus fortes dans le cas d’une XB qu’une interaction π. 

 

Figure 13: Exemples d’interaction entre des XBD et des molécules de solvants. A) I-C6H9 vs DMSO. (XB) B) C6F5-X 
vs DMSO-d6 (liaison π et XB). C) C6F5-X vs C6D6 (liaison π–π et XB)[62–64] 

Des problèmes peuvent survenir lors de la mesure de la liaison halogène en solution si l’eau, un solvant 

protique polaire, est présente comme impureté mineure. Les effets compétitifs ou déstabilisateurs sur 

les systèmes de liaison  halogènes sensibles ou faibles peuvent être détectés lorsque l’eau est présente 

en faible pourcentage[60,65,66] et a conduit par le passé à des valeurs de déplacement chimique peu 

fiables. Par conséquent, il est suggéré d’utiliser des solvants anhydres, en particulier lorsqu’on 

incorpore de l’acétonitrile ou du DMSO (car ils sont particulièrement hygroscopiques), lors de la 

conception d’études de RMN sur la liaison halogène.  

Ainsi, le choix du solvant est primordial dans l’étude de la liaison XB par RMN. Même si certains 

complexes de liaisons halogènes sont suffisamment forts pour résister aux effets des solvants, celui-ci 

peut favoriser ou défavoriser l’interaction. 
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Détermination des constantes d’affinité et nature des complexes XB 

Les constantes d’affinité des systèmes étudiés sont extraites des données de titration. Il est important 

de noter que l’exploitation des titrages se base sur l’hypothèse que le déplacement chimique observé 

lors de l’addition de chaque donneur/accepteur de liaison halogène à l’autre est entièrement dû à la 

liaison halogène, ce qui n’est pas toujours vrai. D’autres adduits peuvent être présents en raison 

d’autres interactions non-covalentes faibles concurrentes dans la solution comme présenté 

précédemment. 

 
Figure 14: formation d’une XB entre des dérivés de l’iodoéthynylbenzène (XBD) en solution et la quinuclidine 
(XBA) en C6D6[51] 

Diederich et al ont démontré dans leurs travaux la formation d’une XB entre des dérivés de 

l’iodoéthynylbenzène (XBD) en solution et la quinuclidine (XBA) en C6D6 à 25°C (Figure 14).[51] Des 

valeurs de Ka différentes ont été déterminé pour les protons Hortho (Kortho=16.7 M-1), HC1  

(KC1-H=28.6 M-1) et HC2 (KC2-H=28.1 M-1). Ainsi, afin d’obtenir des valeurs Ka fiables pour les liaisons 

halogènes entre donneur et accepteur, la moyenne de Ka de trois signaux observés a été déterminée 

(Ka= 25.7 M-1) selon l’équation suivante : 

𝐾𝑎 =
𝐾𝑎,𝑜𝑟𝑡ℎ𝑜+ 𝐾𝑎,𝐶1−𝐻+ 𝐾𝑎,𝐶2−𝐻

3
    (1) 

Le Ka,ortho est la constante d’association obtenue du proton ortho au groupe donneur de la liaison 

halogène iodoéthynyle et les constantes d’association Ka,C1—H et Ka,C2—H celles des protons des groupes 

méthylène C1 et C2 de la quinuclidine, comme le montre la Figure 14. 

Il est préférable de confirmer les valeurs extrapolées à partir des variations de déplacements chimiques 

dans les expériences de titrage en y ajoutant des méthodes telles que la calorimétrie ou l’analyse Van't 

Hoff. Les analyses de Van't Hoff permettent d’accéder aux termes enthalpiques et entropiques des 

équilibres en effectuant des mesures de RMN à différentes températures.  

 
Figure 15: formation d’une XB entre des dérivés de l’iodoéthynylbenzène (XBD) en solution et la quinuclidine 
(XBA) en C6D6 à différentes températures.[51] 
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À partir des constantes Ka déterminés, il est possible de calculer l’enthalpie libre ∆G de la liaison à 

chaque température (2) avec ∆G=-1.95 kcal·mol-1à T=25°C et ∆G=-2.23 kcal·mol-1 à T=10°C. 

∆𝐺 =  −𝑅𝑇𝑙𝑛𝐾      (2) 

Enfin, par une combinaison linéaire des équations (2) et (3), un graphique Van 't Hoff représentant 

ln(Ka) par rapport à l’inverse de la température peut être tracée et les termes l’enthalpie standard (∆H) 

et l’entropie (∆S) de la liaison peuvent alors être déterminés (ΔH = -7.67 kcal·mol-1 et  

ΔS = -18.9 cal mol-1·K-1). 

∆𝐺° = ∆𝐻° − 𝑇∆𝑆°     (3) 

Beer et al ont également utilisé cette technique pour la reconnaissance de l’anion de perrhénate en 

milieu aqueux vis-à-vis de récepteur HB ou XB.[67] Le récepteur XBD présenté Figure 16 et son analogue 

HBD montre tout deux des effets Hofmeister[68] pour les ions halogénures, l’iodure devenant ainsi le 

XBA le plus fort. Les constantes d’affinités du Br- et du I- sont plus grandes en présence du récepteur 

XB que du récepteur HB. Plus important encore, le XBD se lie aussi fortement avec le perrhénate que 

l’iodure. Alors que le HBD, lui, ne montre pas de complexation avec le perrhénate. Ceci montre la 

sélectivité du XBD pour l’anion perrhénate. Des études de type Van’t Hoff ont été faite pour mieux 

comprendre l’aspect thermodynamique de la formation de la liaison XB avec le perrhénate entre 25 et 

65°C. Cette complexation a une contribution enthalpique favorable (ΔH = -12 ± 1 kJ·mol-1) et 

entropique défavorable (ΔS = 9 ± 3 J·K-1·mol-1) et a été corroborée par d’autres études de calcul et de 

fluorescence. Les analyses de Van 't Hoff sont donc particulièrement efficaces pour mesurer les 

interactions de liaison halogène fortes en solution mais elles ne peuvent pas fournir une description 

aussi précise des liaisons halogènes plus faibles en solution en raison du manque de fiabilité de la 

variation de déplacement chimique observée. 

 

Figure 16 : Récepteur Acyclique donneur de liaison halogène et hydrogène pour l’anion perrhénate.[67] 

La technique RMN elle-même est incapable de fournir la stœchiométrie de l’association. Pour cela, des 

analyses supplémentaires doivent être exécutées, telles que l’application d’un Job Plot. La méthode 

de Job[69] a été couramment utilisée pour déterminer la stœchiométrie des complexes XB. La méthode 

consiste à faire varier les fractions molaires de chaque partenaire de liaison tout en maintenant 

constante la concentration molaire globale en solution. En traçant chaque fraction molaire sur l’axe 

des abscisses par rapport au déplacement chimique d’un noyau arbitraire (en ppm), multiplié par cette 

fraction molaire sur l’axe des ordonnées, on obtient un Job Plot. La Figure 17 présente un exemple de 

Job Plot. La courbe possède un maximum à 0.5 ce qui correspond à une stœchiométrie 1:1. 
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Figure 17: Job plot pour un complexe de stœchiométrie 1 : 1 correspondant à la fraction molaire en fonction du 
déplacement chimique de l’espèce multiplié par sa fraction molaire.  [G] = concentration du titrant “Guest” et 
[H]= concentration du titré “host” dans l’expérience.[69] 

En résumé, la spectroscopie RMN est la technique la plus utilisée pour mettre en évidence des 

interactions faibles en solution. Grâce à une grande diversité d’expériences, il est possible d’obtenir 

une image complète de l’interaction, de repérer les liaisons halogènes parmi une variété d’interactions 

faibles, ainsi que d’éclairer sur la stœchiométrie des complexes. De plus, des informations 

thermodynamiques peuvent être extraites.  

1.3.2 La spectroscopie ultra-violet (UV-vis) 

Il existe peu d’exemples dans la littérature de l’utilisation de la spectroscopie UV-vis pour la 

caractérisation de la liaison XB.[70–72] On peut noter la formation de XB soit via l’apparition d’une 

nouvelle bande lors de la formation d’un complexe, soit par un déplacement de la bande d’un des 

composés. En s’appuyant sur les impressionnantes données de la littérature sur les complexes de 

liaison halogènes impliquant I2, Gogoi et al. ont fait état des spectres UV-vis d’un complexe de transfert 

de charge à liaison halogène entre le 2-chloropyridine et le monochlorure d’iode (I-Cl) (Figure 18), dans 

des solvants polaires et non polaires. L’apparition d’une bande absorption supplémentaire à 324 nm, 

bien séparée des absorbances des espèces libres 453 nm et 256 nm, a été assignée à la formation d’un 

complexe de transfert de charge de type XB. De plus le spectre d’absorption du complexe  

[2-chloropyridine···I-Cl] est sensible à la nature du solvant utilisé, résultats cohérents avec une 

interaction faible. 

 

Figure 18: Exemples de complexes XB[38,70]  
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Jin Shen et Jun Jin[38] ont publié un article sur la caractérisation des complexes 1:1 de  

1,2-diiodoperfluoroéthane et 1,6-diiodoperfluorohexane (DIPFH) et des anions halogénures, révélés 

par une étude combinée UV-vis, FTIR, RMN et DRX. Dans cet exemple, pour l’analyse UV, la 

concentration de chlorure (200 nm) est imposé à 0.5 mM et des concentrations croissantes de DIPFH 

(218 nm et 224 nm) sont ajoutés de 1 à 20 mM. Une nouvelle bande d’absorption apparait à 260 nm 

assignée à la formation d’un complexe XB. 

 

Figure 19: Coexistence de liaison HB et XB[73] 

Rosokha et al.[73] ont montré qu’en combinant les méthodes (UV vis et RMN) et les données 

spectroscopiques pour un ensemble bien choisi de trihalométhanes et de bases de Lewis  

(I-, Br-, Cl-, BF4
-…), des informations uniques sur la dichotomie des liaisons halogène-hydrogène dans 

les solutions peuvent être obtenues (Figure 19). Ainsi, des complexes XB et HB entre des 

trihalométhanes comme le CHI3, le CHBr3 et CHCl3 et les anions pseudo-halogénures (A-) coexistant 

dans des solutions d’acétonitrile ont été identifiés et caractérisés au moyen d’une combinaison de 

mesures spectrales (UV-vis et RMN), et par l’analyse théorique (DFT). Il a été démontré que les 

complexes [CHX3···A-] liés aux halogènes A- présentaient de fortes bandes d’absorption dans les 

spectres UV ([CHI3 ;Cl] 279 et 333 nm) et un blindage des protons en RMN de trihalométhanes 

([CHI3 ;Cl] ∆δXB=-0.61 ppm). En revanche, la liaison hydrogène a conduit à l’inverse à un déblindage des 

protons en RMN ([CHI3 ;Cl] ∆δHB=2.98 ppm) et des bandes d’absorption UV-vis des complexes CHX3···A 

de type HB de même intensité que celles des molécules CHX3 libres. Le traitement multivariable 

simultané des résultats des titrages UV-vis et RMN de CHX3 avec des anions A- ont permis de 

déterminer des constantes de formation de liaison halogène ([CHI3 ;Cl] KXB=11.0 M-1) et hydrogène  

([CHI3 ;Cl] KHB=1.4 M-1). Dans le cas du CHI3, un fort XBD, on observe la prédominance de la liaison XB 

([CHI3 ;I-] KXB=7.7 M-1 et KHB=1.1 M-1), alors qu’avec le CHBr3, les constantes HB sont légèrement plus 

élevés que les XB ([CHBr3 ;I-] KXB=0.39 M-1 et KHB=0.60 M-1). 

Hunter et al.[74] ont décrit une étude intéressante portant sur l’effet du solvant sur la stabilité des 

complexes comportant une seule liaison halogène. Dans leur étude, les auteurs ont fait état des 

constantes d’association pour les complexes binaires de tétraméthylthiourée qui ont été mesurés dans 

différents solvants par des expériences d’absorption UV-vis et de titrage 1H RMN. Lors de la 

complexation, on observe l’apparition de deux bandes d’absorption à transfert de charge à 348 nm et 

540 nm dans l’octane à 25°C (Figure 20. A). Les résultats suggèrent que, les interactions charge-

transfert apportent une contribution majeure à la stabilité de ces complexes liés aux halogènes, les 

rendant plus résistant aux augmentations de la polarité des solvants (Koctane = 8 800 M-1 et  

Kchloroforme= 20 000 M-1). 
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Figure 20: A) Spectre UV du dosage du diiode dans une solution de tétraméthylthiourée à 0.01 mM dans n-octane 
à  25°C[74] et B) Spectre UV-vis de 0.1 mM I4-VBP2+, dans 0.1 M TBAPF6/DMF en absence (noire) et en présence 
(gris) d'équivalent croissant de chlorure jusqu’à 300 Eq (rouge)[75] 

Enfin, un dernier exemple a mis en évidence la formation de liaison XB entre des dérivés 

halopyridinium XBD et différents halogénures par UV-vis, RMN et voltamétrie cyclique (CV).[75] La 

formation d’une XB est observée en UV-Vis par le déplacement bathochrome et une diminution de 

l’intensité de la bande d’absorption de l’halopyridinium (I4-VBP2+) après ajout de chlorure dans le DMF 

(Figure 20. B). Des constantes d’affinité ont été extraites en absence (1466 M-1) et en présence  

(187 M-1) de 0.1 M de TBAPF6 pour permettre la comparaison avec l’électrochimie. Dans les mêmes 

conditions, des constantes d’affinités du même ordre de grandeur sont calculées pour [I4-VB2+ ; Cl-] par 

UV et en voltamétrie cyclique (187 M-1et 255 M-1, respectivement). A contrario, une constante 

nettement plus faible est déterminée en RMN (34 M-1). On peut noter que cette constante est 

beaucoup plus faible que lorsque l’étude est réalisée sans TBAPF6 en solution (K = 1466 M-1 par UV et  

K = 313 M-1 par RMN). Cette différence s’explique par la nature même des techniques utilisées. Dans 

le cas de l’UV et la CV, une « vision » globale de la molécule est obtenues alors par RMN, c’est une 

analyse locale qui est effectuée.  

La spectroscopie UV a pour avantage d’être un outil peu coûteux et facile à mettre en œuvre, 

cependant sa capacité à fournir des informations structurelles approfondies est limitée. 

1.3.3 La spectroscopie infra rouge (IR) 

En raison des changements de distribution électronique et de fréquences vibratoires lors d’une 

complexation, la spectroscopie infrarouge (IR) peut-être une technique utilisée pour l’étude des 

interactions faibles. Elle permet d’observer des variations vibrationnelles mettant en évidence la 

présence d’un complexe XB. Bien que la formation de liaisons halogènes ait été suggérée dans diverses 

études théoriques et expérimentales, y compris des expériences de diffraction des rayons X de 

monocristaux, les données spectroscopiques sur les complexes de liaisons halogènes en solution sont 

très limitées.[10]  
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Figure 21: Etude par Spectroscopie IR du complexe XB entre un iodoperfluoroalcane et une bipyridine dans 
l'acétone.[76] 

Dans les années 90s, Metrangolo, Resnati et leurs équipes ont étudié des complexes halogénés 

contenant des iodoperfluoroalcanes[21,76] et des iodoperfluoroarènes.[21,33,76] Lors de la formation 

d’un complexe XB, leurs observations sont les suivantes : (i) l’apparition d’une bande à basse fréquence 

de la liaison XBAXBD ([I-(CF2)4-I;BiPy] 360 cm-1), (ii) l’effet Hypsochrome de la bande C-X du XBD  

(I-(CF2)4-I : νlibre = 1196 cm-1 et νcompléxé = 1182 cm-1) et (iii) l’effet Bathochrome des bandes du XBA  

(BiPy : νlibre = 3027 cm-1 et νcompléxé = 3033 cm-1) (Figure 21). 

Il convient de noter qu’en raison de la faiblesse de l’interaction de certains complexes étudiés, les 

nouvelles bandes ne sont souvent que légèrement décalées par rapport à celle des produits libres avec 

souvent des chevauchements considérables entre les bandes. Pour séparer les contributions du 

produit libre et complexé, des techniques de soustraction sont souvent nécessaires. Les résultats 

typiques obtenus pour une solution d’argon liquide contenant à la fois de l’éther diméthylique (DME) 

et du CF3Cl sont résumés dans la Figure 22. Afin d’obtenir le signal IR du complexe XB isolé à 926 cm-1 

(Figure 22.D), on soustrait le signal du XBD seul (Figure 22.C) et du XBA seul (Figure 22.B) du signal 

obtenu lorsque les deux produits sont mélangés (Figure 22.A).[77] 

 

Figure 22: Décomposition du spectre IR d’une solution d’argon liquide contenant un mélange 1 :1 d’éther 
diméthylique (DME) et de Chlorotrifluorométhane (CF3Cl) à -185°C. A) le mélange DME + CF3Cl ; B) DME seul ; C) 
CF3Cl seul ; et D) Soustraction des spectres seul du DME (A) et CF3Cl (B) du mélange (A).[77] 

 Ainsi, ces quelques exemples montrent que la spectroscopie IR permet la mise en évidence de la XB 

en solution. Un des problèmes majeurs de la spectroscopie IR pour l’étude des interactions faibles est 

que, en solution, elles sont systématiquement sous l’influence du milieu environnant, ce qui modifie 

les fréquences observées.  
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1.3.4 La titration calorimétrique isotherme (ITC) 

Les études calorimétriques mesurent des changements de température d’un échantillon. Le principe 

de la calorimétrie repose sur la mesure du gain ou de la perte de chaleur lors du titrage d’une 

complexation, par rapport à une référence ce qui permet d’extraire une constante de complexation. 

Sa variante la plus couramment utilisée est la calorimétrie à balayage différentiel (DSC) qui permet la 

mesure directe de l’enthalpie des processus se déroulant dans les solutions, des entropies et des 

énergies libres de Gibbs. Son utilisation est très répandue pour la détermination de données 

thermodynamiques et devient de plus en plus populaire pour l’étude et la mise en évidence de 

complexe XB.  

 

Figure 23: Donneurs de liaison halogène dicationique bidentés iodé (I-Biim) et bromé (Br-Biim).[78] 

Huber et al. ont effectué des titrages calorimétriques isothermes pour étudier la force de la liaison 

halogène entre des dérivés imidazoliums (I-biim, Br-biim Figure 23) et des halogénures X-.[78] Dans tous 

les cas examinés à 30°C dans l’ACN, la constante d’affinité ([I-biim OTf- ;Cl-], K= 5.20×105 M-1), l’entropie 

([I-biim OTf- ;Cl-] à 30°C dans l’ACN, T∆S= 19.7 KJ·mol-1), l’enthalpie ([I-biim OTf- ;Cl-] à 30°C dans l’ACN, 

∆H = -13.5 KJ·mol-1), et la variation d’énergie libre ([I-biim OTf- ;Cl-] à 30°C dans l’ACN,  

∆G -33.2 KJ·mol-1) ont pu être déterminés. En présence de chlorure, la constante d’association obtenue 

pour le Br-biim (1.26×103 M-1) est plus faible que celle obtenue pour le I-biim (5.20×105 M-1). Le dérivé 

iodé est donc un meilleur XBD que le dérivé bromé,  ce qui est en accord avec la théorie du σ-hole. De 

plus, pour un meme XBD, la constante d’association mesurée est bien corrélée à la basicité de Lewis 

du XBA (pour Br-biim OTf-, KCl = 1.26×103 M-1 > KBr = 1.01×103 M-1 > KI = 4.89×102 M-1) ainsi qu’à la force 

du XBD (KI-Biim = 5.2×105 M-1 > KBr-Biim = 1.26×103 M-1 en présence de chlorure). 

 

Figure 24: Cation diaryliodonium Ph2I+ étudié en ITC[79] 

Plus récemment, les constantes d’équilibre pour les associations de 17 sels de diaryliodonium Ph2I+X- 

avec 11 bases de Lewis différentes (ions halogénures, carboxylates, p-nitrophénolate, amines et tris(p-

anisyl)-phosphine) ont été étudiées par titrage suivi de méthodes photométriques ou 
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conductimétriques ainsi que par calorimétrie de titrage isotherme (ITC) dans l’acétonitrile à 20°C 

(Figure 24).[79] L’ensemble des constantes K  mesurés par ITC couvre 3 ordres de grandeurs, allant de 

(9.97 ± 2.12) × 102 M-1  pour le complexe [Mes2I+ ; I-] à (2.27 ± 0.14) × 106 M-1 pour le complexe  

[(Ph-Ph)I+ ;Cl-]. 

Il y a un grand avantage à utiliser la calorimétrie (ITC ou DSC) avec des études de titrage. On peut 

déterminer avec précision les constantes d’association et l’énergie libre de Gibbs de liaison de 

l’interaction. Cependant, elle nécessite des concentrations relativement élevées et doit généralement 

être associée à une autre technique. En effet, il est souvent difficile par ITC de dissocier la HB de la XB. 

Contrairement à la spectroscopie RMN, elle ne fournit pas des informations structurelles détaillées. 

1.3.5 Avantages et inconvénients des différentes techniques présentées 

Il existe de nombreuses techniques analytiques permettant de caractériser la liaison halogène en 

solution. Différents facteurs sont essentiels et doivent être pris en compte pour obtenir des résultats 

fiables et exploitables. Le premier facteur majeur à prendre en compte est le solvant d’étude. Il a été 

prouvé que sa nature pouvait défavoriser la détection d’une XB. Pour minimiser les effets 

concurrentiels des solvants, on peut étudier des molécules possédant des interactions XB 

intramoléculaires ou multiples. D’autres considérations doivent être prises en fonction des 

caractéristiques inhérentes des molécules à étudier, comme le choix des noyaux et des types de liaison 

présentes autour du site de la XB. La technique spectroscopique et calorimétrique choisie doit alors 

être d’une sensibilité appropriée et doit permettre d’obtenir des informations aussi claires que 

possibles sur le site de liaison. 

La spectroscopie RMN est sans aucun doute la technique la plus largement utilisée dans les études de 

solutions des interactions faibles. Elle offre une grande diversité d’expériences permettant d’obtenir 

une image plus complète de cette interaction en solution. Des titrages faisant varier la température 

permettent d’effectuer une analyse de Van 't Hoff pour obtenir des informations thermodynamiques. 

La RMN permet de détecter les liaisons halogènes parmi une variété d’interactions faibles, ainsi que 

d’éclairer sur la stœchiométrie des complexes.  

En raison de la capacité limitée à fournir des informations structurelles approfondies, les études 

utilisant uniquement la spectroscopie UV-vis pour la détection de XB sont actuellement rares. 

Cependant, les données obtenues via la spectroscopie UV-vis apportent souvent des informations 

complémentaires à celles obtenues par IR et/ou RMN. 

En raison de la sensibilité limitée, les applications de la spectroscopie IR de routine sont quelque peu 

limitées. Cependant, en combinant les avantages d’une basse température, d’un équilibre chimique et 

du solvant adéquat, il est possible d’utiliser cette technique pour mettre en évidence des complexes 

XB. 

L’ITC permet de déterminer avec précision à la fois l’énergie libre de Gibbs de liaison de l’interaction 

et les constantes d’association des complexes formés. Cependant, elle nécessite des concentrations 

relativement élevées et ne permet pas de distinguer la XB des autres interactions concurrentes.  

Ainsi, les limites de détection de la liaison halogène en solution sont constamment repoussées. Le 

domaine a progressé en grande partie grâce au travail à l’état solide des systèmes plus idéalisés en 



Chapitre 1  Page 32 

solution, amenant de nouvelles applications possibles ce qui augmente l’intérêt scientifique sur le 

sujet. La recherche se dirige désormais vers la caractérisation des interactions plus faibles dans des 

environnements plus compétitifs, comme les solvants protiques polaires. L’utilisation de 

l’électrochimie comme méthode d’analyse de complexe XB se développe de plus en plus. Celle-ci est 

peu coûteuse, et permet l’étude d’interactions faibles dans des milieux polaires protiques, et à de 

faibles concentrations. De ce fait, la dernière partie de ce chapitre se concentre sur la présentation de 

l’état de l’art de l’étude des liaisons XB par électrochimie.  

1.4 Caractérisation de la liaison halogène par électrochimie 

Comme dans toutes les réactions chimiques, les interactions non-covalentes se sont toujours avérées 

cruciales dans le domaine de l’électrochimie moléculaire. En effet, celles-ci jouent un rôle important 

aussi bien dans la double couche électrique, sur les effets de solvant, l’interaction avec l’électrolyte 

support,  les phénomènes d’agrégation en solution, l’adsorption sur la surface de l’électrode etc.   

Depuis longtemps déjà, les interactions non-covalentes ont été étudiées en solution par des 

techniques électrochimiques et notamment la liaison hydrogène (HB). Des sondes redox communes 

sont utilisées comme la quinone (Q)[80–82], la phénylènediamine (PD)[83,84], le tétrathiafulvalène 

(TTF)[85] ou les dérivés du ferrocène (Fc).[86] Dans ce manuscrit, je vais seulement décrire quelques 

exemples concernant les quinones et la phénylènediamine. 

Les dérivés quinoniques subissent deux réactions successives réversibles de transfert d’électron (ET) 

dans les solvants aprotiques, conduisant au radical anionique Q- puis au dianion Q2- augmentant ainsi 

la basicité de Lewis. Ainsi, dans ces expériences la sonde électrochimique est l’accepteur de HB (HBA). 

 

Figure 25: Gauche) Schéma carré représentant le processus électrochimique à l’équilibre de la TCQ en présence 
de Méthanol. Droite) CV de la TCQ en présence de concentration croissante de méthanol dans 0.1 M 
TPAClO4/ACN, ν = 100 mV·s-1.[81] 

En fonction de la force et de la nature du donneur HB (HBD) ajouté, la formation d’un complexe 

[HBD∙∙∙Q2-] a été décrite dans plusieurs exemples. Linschitz et al[80] ont reportés des constantes 

d’affinité thermodynamique particulièrement élevées autour de 2.5 ×106 M-1 entre le dianion de la  

2,5-dichloroquinone (DCQ) et l’méthanol dans le benzonitrile avec une variation de potentiel observée 

de ∆E°’Q2- = 300 mV en présence de plus de 366 Eq. Avec une base de Lewis plus faible comme la 

tétrachloroquinone (TCQ), la constante d’affinité (2.6×104 M-1) et la variation de potentiel (270 mV) 
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sont moins importantes.  On peut également observer que la première vague de réduction de la 

quinone, un XBA plus faible, n’est pas impactée par l’atout de l’éthanol.  

D’autres sondes redox actives ont été testées, principalement dans des solvants organiques. Par 

exemple, il a été reporté que la seconde vague d’oxydation des dérivés PD (PD+/PD2+) est 

significativement déplacée vers des valeurs moins positives après l’ajout de pyridine comme HBA avec 

une variation de potentiel de -650 mV sur la seconde vague pour 100 eq.[83,84]  Les constantes 

d’affinité pour les dérivés PD2+ et la dichloropyridine  ont été estimées autour de 1.5×105 M-1 dans 

l’acétonitrile au lieu de 1000 M-1 pour le composé neutre.[87] Ces résultats confirment bien qu’il est 

possible de moduler la force d’une base de Lewis par électrochimie. 

Le défi d’explorer les réactions électrochimiques dans le contexte de la XB est un domaine nouveau et 

attrayant, et certaines questions n’ont été abordées que récemment, comme l’activation du XB pour 

la reconnaissance moléculaire en solution et à l’interface. Tout l’enjeu est de confirmer, ou non, si 

l’électrochimie peut permettre de moduler ou d’activer une liaison de type XB entre un donneur et un 

accepteur.  

1.4.1 Liaison halogène et électrochimie : concepts et méthodes 

Les processus de transfert d’électron (ET) sont au cœur de l’électrochimie. Les techniques 

électrochimiques se concentrent sur les phénomènes se déroulant à l’interface électrode/électrolyte 

ou à proximité. Les mesures peuvent être effectuées dans des conditions d’équilibre sans aucun flux 

de courant à travers la cellule électrochimique. En revanche, des conditions de non-équilibre sont 

nécessaires pour les méthodes dynamiques, qui sont particulièrement intéressantes, non seulement 

pour l’analyse mais aussi pour stimuler les systèmes supramoléculaires.  

 

Figure 26: Concept de l'activation des liaison halogènes par électrochimie proposé par l’équipe de B. Schollhörn 
et C. Fave. 
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Des interactions entre analytes et récepteurs intermoléculaires spécifiques peuvent déclencher un 

changement de l’activité redox. Au cours des dernières décennies, de nombreux récepteurs ont été 

décrit pour la reconnaissance moléculaire et la détection des cations, anions ou espèces neutres. 

[67,88–90] La CV est un puissant outil d’analyse, particulièrement riche en informations sur la 

thermodynamique et la cinétique des réactions ET. En travaillant avec des sondes redox possédant un 

ET réversible, il est possible de déterminer, à partir des décalages de potentiels standard (∆E°’) mesurés 

par CV et sur la base d’un modèle classique,[91] les constantes d’affinité thermodynamique et les 

enthalpies libres correspondant à l’interaction entre l’analyte et le récepteur dans son état réduit (Kox) 

et oxydé (Kred).  La mesure de constante d’affinité précise et révélatrice de la constante réelle est 

parfois difficile, c’est pourquoi le ratio Kox/Kred qui définit l’amplification due à la facilité de former un 

complexe en fonction de l’état rédox du XBD (ou XBA), est une valeur régulièrement utilisée.  

La modularité de la force XB d’un récepteur redox-actif en solution via une réaction électrochimique 

réversible est un moyen simple mais efficace de changer son affinité vis-à-vis de divers hôtes  

(Figure 26). En 2014, la validation de ce principe a été démontrée par le groupe de Schöllhorn et Fave 

sur des XBA redox-actifs.[92] La réduction électrochimique des quinones en espèces  dianioniques 

entraîne une augmentation significative de leur basicité de Lewis et augmente ainsi leur affinité vis-à-

vis des différents XBD. Afin d’augmenter l’électrophilie des XBD, des modifications chimiques peuvent 

être apportées au squelette carboné, (ajout de groupes électroattracteurs ou cationiques, 

modification de la nature de l’atome d’halogène) mais également une oxydation électrochimique peut-

être réalisée. Ainsi, l’oxydation de dérivés TTF ou Fc a permis d’accroitre sensiblement la force du XBD 

vis-à-vis de différentes bases de Lewis et mettre en évidence la formation de complexes XB···BL. 

1.4.2 Accepteurs et donneurs de liaison halogène rédox actifs 

L’étude de la liaison halogène par électrochimie a été faite sur de nombreux système, trois groupes se 

sont spécialisés dans le domaine , Fave et Schöllorn,[89,90] Beer[88] et Molina.[93] Les molécules 

principalement étudiées, représentées ci-dessous (Figure 27), sont décrites dans cette partie. 

 

Figure 27: Espèces électroactives utilisées pour l'étude de la liaison halogène. 
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Au cours des dernières années, certains groupes de recherche ont étudié différents types de XBA et 

XBD basés sur le concept d’activation et de désactivation électrochimique. Nous verrons de façon non 

exhaustive quelques exemples: (i) L’étude des dérivés quinoniques pour l’activation d’un XBA, (ii) 

l’étude des dérivés ferrocènes et TTF pour l’activation d’un XBD et (iii) l’étude des dérivés bipyridines 

pour la désactivation de XBD. 

Accepteurs de liaison halogène : Quinones 

Schöllhorn et Fave ont montré que la force de l’accepteur XB quinone pouvait être augmentée par 

réduction électrochimique.[92] Dans ce travail, la détection de la XB ne se fait que lorsque la quinone 

est dans son état dianionique. La tétrachloro-p-quinone (TCQ) présente (Figure 28), dans un solvant 

aprotique deux vagues réductrices mono-électroniques entièrement réversibles centrées à +16 mV 

(TCQ0/TCQ-) et -779 mV (TCQ-/TCQ2-) vs SCE. L’ajout de I-C6F13, dans la solution induit un déplacement 

progressif vers des potentiels moins négatifs pour la seconde vague (∆E°’= 140 mV pour 100 

équivalents).  

Différents XBD ont été testés et les résultats obtenus permettent de dégager les tendances suivantes: 

(i) les dérivés aliphatiques ainsi que la présence d’atomes de fluor sur la chaine carbonée induisent des 

variations plus importantes que les composés aromatiques (Figure 29.A); (ii) les dérivés iodés 

permettent d’obtenir des ∆E plus grands que ceux obtenus avec les dérivés bromés et chlorés. La 

nature de la quinone joue également un rôle important. 
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Figure 28: CV (scan 2) de la TCQ à 0.25 mM dans une solution de 0.1 M TBAPF6/ACN (courbe bleue). Ajout de 
quantité croissante de I-C6F13 de 0.5, 5, 25, 50 équivalents (courbes noires) jusqu’à 100 équivalents (courbe 
rouge). GC (d = 3,3 mm) ref : SCE, CE : Pt,  v = 100 mV.s-1.[92] 

Dans le cas de la dichloro-dicyano-p-quinone (DDQ), une variation plus faible (+53 mV) a été mesurée 

pour 100 équivalents de I-C6F13. Ce phénomène est encore plus prononcé avec la 

tétracyanoquinodiméthane (TCNQ) avec ΔE°’ = +8 mV. Les formes réduites DDQ2- et TCNQ2- sont en 

effet des bases de Lewis plus faibles, et donc des XBA plus faibles, du fait d’une plus grande la 

délocalisation de la charge négative sur le cycle aromatique. 
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Figure 29: A) variation du potentiel standard apparent ∆E°’ de la seconde vague de réduction de la TCQ à 0.25 
mM dans TBAPF6/ACN en fonction de la concentration de XBD ajouté. B) Job Plot correspondant. Avec I-C6F13 
(courbe rouge) et I-C6F5 (courbe bleue).[92] 

Des Job plots ont été réalisés afin de déterminer la stœchiométrie du complexe XB  

(Figure 29.B). Les courbes symétriques avec des maxima à 0.5 molaire suggèrent la formation d’un 

complexe accepteur-donneur de 1 : 1 XB. Sur la base d’un modèle classique plan carré (Figure 25), 

d’une stœchiométrie  [1 :1] et via la simulation des CVs un rapport Kox/Kred de 1000 (TCQ- /TCQ2-,  

I-C6F13), 350 (TCQ- /TCQ2- , I-C6F5) et 50 (DDQ- /DDQ2-, I-C6F13) ont été calculés. À notre connaissance, 

ce travail est le seul exemple associant une base de Lewis électrocommutable à la formation de XB. 

Donneurs de liaison halogène 

L’électrochimie permet aussi bien d’augmenter la force des donneurs XB comme le Fc ou le TTF mais 

aussi de la diminuer ou de la désactiver avec des dérivés de type pyridine. Dans cette sous-partie, nous 

nous concentrons essentiellement sur deux médiateurs redox courants : Fc et TTF. La stabilité chimique 

des groupements Fc et leur grand potentiel synthétique ont permis une incorporation facile de 

plusieurs architectures moléculaires contenant de l’iode. Le TTF a l’avantage de former un radical 

cation et un dication en deux étapes d’oxydation réversible. L’oxydation électrochimique de dérivés 

TTF iodés de ces sondes a permis de contrôler la force des XBD correspondants. Une présentation 

rapide des systèmes pyridines sera cependant résumée. 

a. Les dérivés ferrocènes   

Le Fc est probablement l’un des médiateurs électrochimiques le plus étudié en raison de sa stabilité 

chimique et de la réversibilité de la vague monoélectronique Fc/Fc+. De plus, par modification chimique 

sur le cœur du cyclopentadiényle, il est possible d’obtenir une vaste gamme de composés permettant 

ainsi d’étudier l’influence des substituants. En tenant compte des propriétés géométriques uniques de 

Fc, il est possible de concevoir des XBD bidentates pouvant participer à la formation d’un effet chélate, 

amplifiant la XB. Divers systèmes de XBDs neutres et cationiques à base de Fc ont été préparés et 

étudiés par les groupes de Beer[94,95]  et de Molina[93] (Figure 30). Certains de ces XBD présentent des 

interactions hôtes-invités suggérant une contribution majeure de la XB dans la formation d’un 

complexe. Les constantes d’affinité (Ka) des complexes avec le ferrocène (état neutre), ont été 

déterminées par spectroscopie et avec le Fc+ (état oxydé) par électrochimie. Sur les exemples décrits 
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dans cette thèse, les constantes d’affinité n’ont pas été déterminées par électrochimie, seule la 

variation de potentiel observée est discutée.  

 

Figure 30: Donneur de liaison halogène Ferrocénium[94,95] 

Beer a mis en évidence avec l’étude des dérivés 1-Fc-Cl et 1-Fc-Br (Figure 30) que le déplacement de 

la vague Fc/Fc+ était plus grand en présence de Cl- (-32 mV pour 1-Fc-Cl) qu’en présence de Br- (-19 mV 

pour 1-Fc-Br)  (Tableau 2).[95]  Cette différence est en accord avec une plus grande basicité de Lewis 

pour l’anion chlorure que pour l’anion bromure. De plus, pour tous ces dérivés (1, 2 et 3-Fc) la valeur 

du ∆E°’ est plus grande pour les dérivés avec X = I que ceux avec X = H.[96] Ces résultats mettent en 

avant une liaison XB plus forte que son homologue HB. 

De manière intéressante, le dérivé 3-Fc a permis de détecter non seulement les anions Cl- et Br- mais 

également des anions azotures N3
- et acétate AcO- et ce même en présence d’eau.  

Tableau 2: Variation de potentiel du couple Fc/Fc+ (∆E°’ en mV) après ajout de différentes bases de Lewis en 
présence de 0.5 mM de XBD/HBD dans 0.1 M TBAPF6/ACN sur GC à T= 20°C.[95,96] 

  Cl- Br- N3
- AcO- 

1-Fc 
XB -32[a] , -12[b] -19[a], -15[b] -- -- 

HB -17[a] , -6[b] -11[a] , -6[b] -- -- 

2-Fc 
XB -30[a] -18[a] -- -- 

HB -6[a] 0[a] -- -- 

3-Fc 
XB -21[c] -22[c] -40[c] -19[c] 

HB 0[c] 0[c] -15[c] -18[c] 

[a]ACN, [b] ACN + 10 % H2O, [c] ACN + 1% H2O 

Parallèlement à ces travaux, le groupe de Molina a proposé un dérivé 4-I-Fc contenant trois Fc 

interconnectés par des groupes iodotriazoles.[93] La formation de complexes XB avec le dérivé 4-I-Fc a 

été étudiée vis-à-vis de divers anions par SWV dans une solution CH3CN/CH2Cl2 50/50 contenant 0.1 M 

de TBAPF6. La molécule présente deux vagues d’oxydation, la première correspondant à un processus 

à deux électrons à +556 mV (vs Ag/AgCl) attribuée aux deux unités périphériques de Fc, la seconde à 

un processus à un électron à +972 mV attribuée au noyau central de Fc.  L’addition d’halogénures dans 
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la solution n’a montré aucun effet sur les potentiels d’oxydation des couples Fc/Fc+. Les oxoanions ont 

induit des variations significatives sur la vague correspondant au Fc central avec ∆E°’= -52 mV pour le 

SO4
- et ∆E°’ = -65 mV pour OAc-. L’addition de H2PO4

- et HP2O7
2- a induit des variations sur les deux 

vagues du 4-I-Fc. Ces différences ont été attribuées à la stœchiométrie variable des complexes 

récepteurs-anions correspondants. 

 

Figure 31: Donneur de liaison halogène Ferrocénium proposé par Beer.[97] 

Dans les exemples présentés, aucun ratio Kox/Kred par électrochimie en solution n’a été calculé par les 

groupes de Beer ou Molina, cependant, ils peuvent être extraits des données fournies dans leur 

publication. Seule la constante K à l’état neutre via spectroscopie et la variation de potentiel observée 

sont déterminées. Récemment, Beer propose une étude complète des nouveaux récepteurs redox-

actifs halogène (XB) ferrocène-isophthalamide-(iodo)triazole (5-I-Fc) en solution et via des 

monocouches auto-assemblées.[97] Pour la première fois, des ratios Kox/Kred sont mesurés et compris 

entre 7 pour le  NO3
- (Kox/Kred = 132 M-1 / 20 M-1) et 1331 pour le H2PO4

- (Kox/Kred = 161 000 M-1 /  

121 M-1) dans l’ACN. 

b. Les dérivés TTF 

L’utilisation des dérivés TTF pour la détection électro assisté de la liaison XB a été uniquement étudié 

par notre équipe. La sonde redox TTF présente plusieurs avantages décisifs notamment par rapport au 

ferrocène: (i) trois états d’oxydation commutables (TTF0/TTF●+/TTF2+) sont accessibles et compatibles 

avec de nombreux solvants organiques et aqueux, (ii) en général, les réactions électrochimiques sont 

parfaitement réversibles, et (iii) la fonctionnalisation du noyau TTF est réalisable.  Ces dérivés 

présentent dans un solvant organique (Figure 33) deux vagues d’oxydation mono-électroniques 

entièrement réversibles formant successivement le radical cation TTF●+ puis le dication TTF2+ 

augmentant ainsi l’acidité de Lewis du donneur de liaison halogène.[98,99] 

 

Figure 32 : Dérivés TTF 
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Lors de l’oxydation, la proximité entre l’atome d’iode et le noyau TTF chargé positivement devrait 

conduire à une forte amélioration de l’électrophilie de l’iode et donc de la force du XBD. Cette 

hypothèse a été vérifiée par des calculs de potentiel de surface. En effet, dans le cas des dérivés iodo-

TTF (I-Me3TTF ou I-TTF; Figure 32), les potentiels de surface électrostatiques calculés des trois états 

d’oxydation respectifs (I-TTF0/I-TTF•+/I-TTF2+, Figure 33) confirment clairement une influence 

significative sur le σ-hole, augmentant progressivement de l’état neutre à l’état dicationique (+28.96 

Kcal/mol I-Me3-TTF, +89.45 Kcal/mol I-Me3-TTF+•, +155.62 Kcal/mol I-Me3-TTF2+).[98] Le groupe de 

Schöllhorn et Fave[98,99] a ainsi récemment prouvé le concept d’activation de XB par activation 

réversible de l’état redox des dérivés iodo-TTF. Ces travaux ont mis en évidence que les dérivés iodo-

TTF (I-Me3TTF et I-TTF) pouvaient conduire à la formation de complexes XB entre différentes bases de 

Lewis et leurs espèces oxydées (radical, cation et dication) en milieu polaire.  
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Figure 33: Droite) Potentiel électrostatique à la surface du I-Me3TTF aux différents états d’oxydation. Gauche) 
CV (SCAN 2)  I-TTF [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/DMF en absence (courbe noire) et en présence d’ajout croissant 
de TBACl de 0 à 25 mM (courbe bordeaux)., T = 20°C, GC (d = 3,3 mm) ref : SCE, CE : Pt,  v = 100 mV.s-1.[98] 

En présence de 100 eq de chlorure, la vague d’oxydation du I-TTF et I-Me3TTF est respectivement 

déplacée à des potentiels considérablement moins positifs avec des valeurs ∆E°’ de -53 mV et -44 mV 

pour la première vague et -85 mV et -82 mV pour la seconde vague. Même après seulement 10 

équivalents de chlorure dans la solution de 0.1 M TBAPF6/DMF, une variation de potentiel est 

perceptible (∆E°’10eq = -17 ± 4 mV ), confirmant l’électrochimie comme un outil sensible pour la 

détection d’interactions faibles. Le fait qu’aucun changement potentiel n’ait été observé pour le TTF 

non substitué, quel que soit la quantité de chlorures ajoutée, valide les conclusions portant sur a 

formation d’un complexe XB en présence des dérivés iodo-TTF (Figure 33 Gauche). 

L’ajout de bromure a entraîné de plus faible variation de potentiels par rapport au chlorure, tandis que 

l’impact du triflate, du nitrate ou même de l’eau était négligeable. Ces résultats montrent que, la 

détection de l’anion est sélective et peut-être corrélée avec la force de la base de Lewis étudiée. Sur 

la base d’un schéma carré (Figure 34.B), les constantes d’affinité des XBD oxydés vis-à-vis 

d’halogénures ont été déterminées en ajustant l’équation (Figure 34·c) aux données expérimentales 

(Figure 34.A).[99] 
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Figure 34: A) Courbes de titrage représentant la variation de potentiel de la première vague du I-TTF en fonction 
de la concentration de TBAX ajoutée. B) Schéma carré : équilibre électrochimique et formation de la liaison 
halogène entre le I-TTF et le chlorure. C) Equation d’équilibre. D) Constante d’affinité Kox déterminée pour le  
I-TTF dans le 0.1 M TBAPF6/DMF à 25°C.[99] 

La constante d’affinité de I-TTF●+ (Kox
1 = 425 M-1) vis-à-vis du chlorure est légèrement plus élevée que 

dans le cas de I-Me3TTF●+ (Kox
1 = 273 M-1) (Figure 34.D). Ces valeurs correspondent à des enthalpies de 

liaison libre comprises entre 12 et 15 kJ·mol-1. La constante d’affinité inférieure obtenue dans le cas du 

I-Me3TTF●+ peut s’explique par l’effet inductif électron-donneur des groupement méthyles, diminuant 

ainsi la magnitude du σ-hole sur l’atome d’iode. Comme attendu, des constantes d’affinité plus faibles 

pour le bromure ont été déterminées (Kox
1 = 131 M-1). Une constante de Kox 

2 = 6730 M-1 a été calculée 

pour [I-TTF2+ ;Cl-], cette plus grande valeur est cohérente avec une augmentation de la charge calculée 

par ESP. Cependant, cette valeur demeure approximative car la réversibilité de la seconde vague 

d’oxydation est limitée par l’ajout de concentrations élevées de chlorure, comme le montre la Figure 

33. Toutefois, grâce à cette acidité de Lewis plus importante, la détection du chlorure a pu également 

réalisée dans des milieux protiques tels que des mélanges H2O/DMF à 5/95 v/v (∆E°’2 = 17 mV) ou 

H2O/DMF à 30/70 v/v (∆E°’2= 12 mV). Ainsi, ces études ont permis pour la première fois de déterminer 

les constantes d’affinité relatives à la formation de complexe XB aussi bien avec la forme neutre (Kred), 

radical cation (Kox
1) ou dication (Kox

2).  

En outre, les premières mesures spectroélectrochimiques ainsi que des calculs TD-DFT  valident la 

formation de complexes XB lors de la génération du radical cation.[98] Dans une étude plus 

systématique, l’influence du milieu a été analysée. Deux solvants classiques en chimie, à savoir 

l’acétonitrile et le DMF, ont donné des résultats similaires avec systématiquement un déplacement 

∆E°’ plus grand pour le chlorure que pour le bromure. L’influence de la nature de l’électrolyte support 

sur la formation de complexes XB a également été étudié. Il ressort de ces travaux que quel que soit 

l’électrolyte utilisé (TBAX avec X= BF4
-, ClO4

-, Barf-, OTf-, NO3
-, OMs et Cl-), les anions Cl- et Br- donnent 

lieu aux constantes d’affinités les plus grandes et qu’elles sont d’autant plus grandes que X est 
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faiblement coordinant (PF6 ou BF4). Les auteurs ont également démontré la possibilité de réduire 

drastiquement la concentration en électrolyte support et ce jusqu’à 25 mM en utilisant des 

microélectrodes afin de minimiser les interactions électrostatiques. Ces expériences ont confirmé la 

pertinence de l’électrochimie en tant qu’outil puissant pour détecter la XB en solution.[99] 

Par la suite, Schöllhorn et Fave ont montré que l’électrochimie pouvait également être un outil 

puissant pour détecter la formation d’un complexe XB entre deux espèces non électroactives selon 

l’équation Figure 35.A. Le principe est le suivant : Après avoir ajouté 50 eq de Cl- dans la solution, le CV 

présente comme décrit précédemment une vague réversible à des potentiels moins positifs centrés à 

+435 mV et caractéristique du complexe [I-TTF●+ ;Cl-]. Si maintenant dans la solution est ajouté un XBD 

plus fort (LA) que I-TTF●+, un nouvel équilibre va se former avec l’apparition d’un nouveau complexe 

[LA,Cl-] et le radical cation I-TTF●+ se retrouve libre en solution.[99] 

 

Figure 35: A) Variation de potentiel (∆E°’) de la première vague du I-TTF (0.25 mM) après ajout de concentration 
croissante de TBACl puis I-C6F13 dans 0.1 M TBAPF6/DMF B) Equilibre de compétition entre les XBDs I-TTF et  
I-C6F13. C) Constante d’affinité mesurée entre les chlorures et les XBD mis en jeu dans 0.1M TBAPF6/DMF à 
T=25°C.[99] 

Ce principe est validé lors de l’ajout de I-C6F13 (Figure 35.B) en solution avec un déplacement vers de 

potentiel plus positif de la vague I-TTF/ I-TTF●+; qui retrouve sa valeur initiale pour 200 équivalents de 

I-C6F13 ajoutés. En fittant les courbes selon l’équation D, la constante d’association [I-C6F13;Cl-] a été 

calculée et confirme que le I-C6F13 est un meilleur XBD que I-TTF●+ dans les conditions utilisées (Kox (I-

C6F13 ;Cl) =700 M-1 et Kox (I-TTF●+ ;Cl) = 425 M-1). En utilisant le même protocole la constante calculée 

avec I-C6F5 est plus faible et indéterminable pour le dérivé C6F14.[99] 

c. Les dérivés bipyridiniums : 

Les dérivés pyridinium sont une autre classe importante de sondes redox largement utilisées dans des 

domaines tels que la catalyse et l’élaboration de complexes supramoléculaires.[100] Ces composés 

dicationiques peuvent être réduits de manière réversible en deux étapes monoélectroniques 

successives en radical cation, puis en molécule neutre. Cette réaction induit une diminution de la force 

du XBD menant à un processus de désactivation de la XB. En effet, l’état dicationique initial correspond 
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au donneur XB le plus fort avant réduction. Ainsi, il est a priori possible de déterminer les constantes 

d’affinité par spectroscopie RMN et par UV-vis à l’état initial ce qui n’était pas le cas des dérivés Fc et 

TTF. Il est ensuite possible de comparer ces valeurs à celles obtenues par électrochimie permettant 

ainsi une étude de la XB en fonction de la technique utilisée. 

Le premier exemple rapporté dans la littérature par le groupe de Beer (Figure 36) explore les propriétés 

XB et HB de deux dérivés diquat, 1-I-BiPy et 1-H-BiPy, pour la reconnaissance et la détection des 

anions.[101] Dans cette étude, la première étape de réduction, correspondant au couple redox 

diquat2+/diquat+, a été étudiée dans une solution  à 0.1 M TBAPF6/ACN en présence de trois 

halogénures: Cl-, Br- et I- . Le 1-I-BiPy présente un ∆E°’ plus élevé avec le chlorure (-40 mV pour 10 

équivalents) que le bromure ou l’iodure (-15 mV et -20 mV, respectivement). Le récepteur analogue 

HBD, 1-H-BiPy, a montré des valeurs de déplacement beaucoup plus importantes et jusqu’à deux fois 

plus élevées dans le cas du chlorure (-80 mV). Dans ce travail, l’ordre des affinités d’halogénures 

déduites des données de déplacement chimique et les décalages potentiels obtenus par titrage RMN 
1H et CV n’ont pas pu être complètement corrélés. La sélectivité du XBD à l’état dicationique (observé 

en RMN,∆δCl > ∆δBr > ∆δI) est diminuée lors du processus de désactivation électrochimique  

(∆E°’Cl > ∆E°’Br ≈ ∆E°’I ).  

 

 

Figure 36: Dérivés bipyridine.[75,100,101] 

Le groupe de Schöllhorn et Fave a préparé plusieurs dérivés diarylviologènes (Figure 36) pour une 

étude systématique de diverses interactions non-covalentes avec les anions des halogénures à l’aide 

de la spectroscopie CV, 1H NMR et 19F NMR.[102] Dans le cas du 2-I-BiPy, une contribution importante 

de la XB a été observée en présence de chlorure (déplacement cathodique ∆E°’ = -31 mV) et de 

bromure (∆E°’ = -19,5mV). Les travaux ont également clairement mis en évidence les interactions non-

covalentes concurrentes, telles que l’HB, l’appariement des ions et les interactions π-anions. 

Cependant, la façon dont la formation de XB influence le potentiel standard du 2-X-BiPy n’a pas été 

entièrement comprise et exige certainement une étude plus approfondie impliquant la spectroscopie 

UV-Vis et IR et les calculs de DFT.  

D’autres dérivés bipyridine comme le 3-X-BiPy et 4-X-Bipy (Figure 36)  ont pu être étudiés à la fois en 

CV, UV-vis et RMN. Ainsi des constantes d’affinités ont pu être extraites et comparées selon les 

différentes techniques utilisées. Par exemple, pour le [3-I-BiPy2+ ; Cl-] une constante de Kox=255 M-1 est 

mesurée en électrochimie, Ka= 187 M-1 en UV-vis et Ka= 34 M-1 en RMN. Les constantes mesurées en 

UV et électrochimie sont du même ordre de grandeur, alors que celles obtenues par RMN sont plus 
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faibles.[75] Ceci peut s’expliquer par le fait que l’électrochimie et l’UV-vis mesurent l’affinité globale de 

la molécule alors que la RMN mesure une affinité localisée.  

Ainsi, la réduction électrochimique du dérivé pyridinium, fort XBD à l’état initial et faible XBD à l’état 

réduit, conduit à un phénomène de désactivation électrochimique. Cependant, l’utilisation de telles 

molécules permet la comparaison directe des constantes thermodynamiques extraites par différentes 

techniques à savoir, CV, RMN et UV-vis. 

1.4.3 Les points à retenir sur la détection de la liaison halogène par 

électrochimie 

L’utilisation de méthodes électrochimiques pour la recherche de XB est récente. La plupart des travaux 

a été publié au cours des cinq dernières années et de nombreux aspects restent encore à explorer. Le 

concept fondamental de l’activation et désactivation électrochimique de XB pour la reconnaissance et 

la détection moléculaires est maintenant bien établi. Des récepteurs rédox électroactifs basés sur des 

médiateurs communs (quinone, Fc, TTF…) ont été conçus et utilisés afin de moduler 

électrochimiquement la force du XBD ou XBA en solution. La possibilité d’étendre le contrôle réversible 

de deux à trois états redox différents (0 / 1± / 2±) représente un progrès décisif pour la détection 

potentielle d’un panel d’analytes plus large. Le couplage de méthodes électrochimiques à des 

techniques spectroscopiques serait une approche intéressante pour l’étude des équilibres récepteur-

ligand pour différents états redox. Malgré les premiers résultats concluants des expériences 

spectroélectrochimiques, de telles mesures sont encore nécessaires. L’utilisation de XBD 

électrochimiquement actifs pour la reconnaissance et la détection de bases de Lewis neutres[103] 

demeure un problème particulièrement difficile, principalement en raison des interactions 

concurrentes avec les molécules de solvants polaires ou les ions de l’électrolytes support. 

 Le concept d’activation électrochimique XB a été transféré de la solution à la surface d’une électrode. 

On peut maintenant entreprendre la mise au point de nouveaux capteurs électrochimiques. Ce n’est 

que récemment que la communauté a commencé à considérer la XB dans la synthèse organique et 

l’organocatalyse.[5,104] La recherche sur le XB avec des méthodes électrochimiques sera certainement 

étendue à d’autres types de liaison σ-hole tels que chalcogen[105] ou pnictogen.[106]  
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1.5 Conclusion 

Bien que le domaine de la chimie supramoléculaire se soit longtemps concentré sur la liaison 

hydrogène, les caractéristiques uniques des interactions XB peuvent compléter et même fournir de 

nombreux avantages grâce à leur directionnalité, leur hydrophobicité inhérente, et la modularité de la 

force de l’interaction. De nombreux travaux ont contribué à définir la compréhension fondamentale 

de la liaison XB. Les travaux de cette thèse se proposent de mettre en évidence le rôle fondamental 

que peut apporter l’utilisation de l’électrochimie aussi bien pour des études dans le domaine de la 

reconnaissance moléculaire vis-à-vis d’anions et de molécules neutres, que de la réactivité chimique 

et de la catalyse. Ainsi, cette thèse se divise en 6 chapitres 

Ce premier chapitre résume brièvement les caractéristiques de la XB et les moyens utilisés pour mettre 

en évidence la liaison halogène. 

Afin de développer des méthodes « plus vertes » et plus respectueuses de l’environnement, le chapitre 

2 est centré sur l’étude de 3 liquides ioniques à base de sels d’imidazolium et leur utilisation dans le 

domaine de la détection de la XB.  

Le chapitre 3 présente la détection et l’activation de la XB par électrochimie dans ces milieux 

complexes sont ensuite étudiées. Plusieurs méthodes analytiques sont utilisées telles que la RMN, la 

diffraction de rayons X et la CV afin de mettre en évidence le caractère XBD du IL mono iodé synthétisé. 

Une étude complémentaire d’un système XB plus complexe est présentée dans le chapitre 4.  

Le cinquième chapitre se propose de comparer la force de différents XBDs, électroactifs ou non, à 

savoir le dérivé imidazolium iodé ([I-EMim+][NTF2
-]) décrit précédemment, un dérivé 

iodoperfluoroalcane (I-C6F13), et un dérivé iodolium (molécule iodée (III) hypervalente). Les résultats 

obtenus présentent le dérivé iodolium comme étant un fort XBD. Son affinité est étudiée et quantifiée 

vis-à-vis de différentes bases de Lewis. 

Enfin, un chapitre d’ouverture présente quelques résultats préliminaires sur des réactions 

d’organocatalyse gouvernées par la XB et donnera les perspectives à ce travail. 
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2 CHAPITRE 2 :  

LA LIAISON HALOGÈNE ET LES LIQUIDES 

IONIQUES 
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Les liquides ioniques (ILs) sont des matériaux composés uniquement de cations et d’anions possédant 

une température de fusion inférieure à 100°C.[107] Ils sont en général très stables chimiquement, non 

volatiles, possèdent une faible pression de vapeur et sont conducteurs. Ils peuvent être une excellente 

alternative pour les solvants organiques volatils en réduisant la pollution, et en éliminant les risques 

d’explosion, d’inflammation et d’inhalation accidentelle. 

 

Les liquides ioniques constituent une large classe de substances chimiques. Ce sont des solvants 

capables de dissoudre de nombreux matériaux insolubles dans les solvants organiques ou aqueux. Une 

multitude d’interactions (liaisons H, polaires, apolaires…) sont en équilibre au sein des ILs fournissant 

ainsi un environnement stabilisant. Grâce à l’ingénierie moléculaire, il est possible de moduler les 

propriétés d’un IL par la nature des ions ou par une fonctionnalisation ciblée. Les cations les plus 

communs sont dérivés d’imidazolium, de pyridinium et de tetra-alkyl-ammonium (Figure 37).  

 

Figure 37: Exemples de cation et d’anion communément utilisés dans la synthèse de liquides ioniques. 

Dans ce document, les cations sont nommés selon les groupements fonctionnalisés sur le cœur 

cationique. Par exemple, le N,N’-éthyl-méthyl-imidazolium sera nommé [EMim+], le N,N’-butyl-méthyl-

pyridinium [BMPy+] et le tétra-éthylammonium [TEA+]. Les anions les plus utilisés sont le 

tétrafluoroborate (BF4
-), hexafluorophosphate (PF6

-), et le bis-trifluoromethane sulfonimide (NTF2
-). 

Mes travaux de thèse se concentrent sur différents sels d’imidazolium ayant pour contre-ion le NTF2
-. 
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2.1 Les interactions non-covalentes dans les liquides ioniques 

Les interactions caractéristiques les plus étudiées dans les liquides ioniques sont les interactions 

ioniques, de van der Waals, HB et π. Dans cette partie, la contribution de chaque type d’interactions 

non-covalentes rentrant dans la composition des ILs et leurs propriétés seront brièvement discutées. 

 

Figure 38: Représentation des interactions non-covalentes les plus importantes dans le [BMim+][OTf-] 

Les interactions intermoléculaires existent du fait de la charge globale du groupe fonctionnel (ionique), 

de la densité électronique dans le cycle hétéroaromatique (dispersive) et des chaines aliphatiques 

(lipophiles). Les interactions non-covalentes, présentes dans les ILs, sont en équilibre. Ainsi, il suffit 

d’un léger changement de structure, de la répartition électronique, de la nature des ions ou d’ajout de 

petites quantités d’additifs peut modifier d’une manière significative les propriétés du liquide ionique. 

2.1.1 Interactions ioniques et dispersives 

Des études ont montré la présence d’une interaction coulombique complexe dans les milieux liquides 

ionique. Ils sont stabilisés par les forces d’induction, de dispersion ainsi que des transferts de 

charge.[108,109] En général, la charge individuelle d’un ion est modélisée par une boule de charge 

sphérique. Néanmoins, ce modèle appliqué à un IL est erroné (Figure 39.A) puisque le cation d’un IL 

possède des chaines alkyles composées de régions polaires et non-polaires, autrement dit, une 

distribution non uniforme de la charge. Les liquides ioniques étant des solvants densément chargés, il 

est important de prendre en considération la distribution de charge partielle atomique locale plutôt 

que l’ion entier (Figure 39.B). De plus, des interactions ioniques fortes entre les différentes molécules 

ainsi que le confinement des chaines alkyles dans les domaines lipophiles limite les mouvements 

rendant les ILs très visqueux.  
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Figure 39: Représentation de A) la complexité à l’échelle nano et moléculaire dans un liquide ionique ; B) la 
distribution non uniforme des charges à l’échelle atomique dans un liquide ionique.[110] 

La longueur de des chaines alkyles des ILs permet de contrôler l’hydrophobicité du milieu et influence 

la structure dans le IL à l’échelle nanométrique. Lorsque les chaines sont très longues, le IL se présente 

généralement sous forme de cristaux liquides. La longueur de la chaine, le groupe fonctionnel terminal 

ainsi que le contre ion peuvent être choisis pour contrôler la morphologie du cristal liquide.[111,112] La 

formation des domaines lipophiles et hydrophiles vont influencer les caractéristiques de solvatation et 

de diffusion dans le liquide.[113,114]  

Les interactions π sont également présentes dans ces systèmes. Elles incluent les interactions π∙∙∙π, 

cation∙∙∙π, anion∙∙∙π, doublet∙∙∙π, C-H∙∙∙π, Polaire∙∙∙π, hole∙∙∙π ainsi que π+∙∙∙π+, π-∙∙∙π- et π-∙∙∙π+. Les 

cations imidazoliums sont aromatiques et peuvent former des interactions π+∙∙∙π+. La présence de la 

charge positive sur le cycle aromatique attire la densité électronique des atomes présents et augmente 

positivement la charge sur les atomes H périphériques.[115] L’empilement π+∙∙∙π+ des cycles 

aromatiques cationiques a été décrit pour le [EMim+][NO3
-],[116] [MMim+][OTf-],[117] et [MMim+][NTF2

-

].[118] Cependant, de plus grands anions possédant une charge diffuse comme le NTF2 et présentant 

une énergie d’interaction du type paire d’ion plus faible.[109] L’anion peut interagir avec la chaine 

lipophile du cation, mais a une préférence pour le groupe de tête polaire, en particulier si le cation est 

formé d’un imidazolium aromatique.[115,119,120] Dans le cas des petits anions à charge localisée, il a 

été observé une diminution des interactions de dispersions et une contribution dominante HB. Le choix 

de l’anion affecte fortement l’interaction non-covalente dominante, donc la structure interne du 

liquide ionique.[121]  Par exemple, pour un IL portant le cation [BMim+], la force de l’interaction π+∙∙∙π+ 

est décroissante suivant la gamme d’anion [Cl]- (0.86) > [MeSO4]2-(0.65) >[OTF]- (0.46)> [NTF2]- 

(0.25).[122] 
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2.1.2 Liaison hydrogène (HB) 

Les liaisons hydrogènes sont des interactions non-covalentes entre un atome électronégatif et un 

atome d’hydrogène rattaché à un atome relativement électronégatif.[123–126] Les ILs peuvent 

présenter d’importantes interactions HB, en particulier les donneurs ammoniums (+N-H). Les cations 

fournissent des groupes donneurs comme les C-H et N-H (hétéroaromatiques, chaines alkyles…) alors 

que les anions fournissent des groupes accepteurs (bases de Lewis)comme Cl, Br, N, C-O, etc. 

 

Figure 40: Les liaisons hydrogène dans les ILs. A) Carte de dispersion de la force des différents types de HB 
observés. B) Les ponts hydrogénés observés en milieu ILs.[127] 

Les interactions de type HB sont nettement plus présentes dans les ILs que dans les solvants 

organiques. Ainsi, la formation de certaines non détectables dans un complexe neutre, est rendue 

possible par la présence des charges portées par le cation ou l’anion du IL, comme la formation d’une 

HB doublement ionique (Figure 40.B).[128] Les HB ont un impact significatif sur l’entropie des systèmes 

IL. Ainsi, alors que l’ingénierie moléculaire utilise de fortes HB pour stabiliser la structuration d’un 

réseau cristallin, les liquides ioniques montrent une large gamme de HB faibles facilitant la formation 

et le maintien d’un état liquide dans un système ionique. C’est l’une des raisons pour laquelle de 

nombreux ILs ne cristallisent pas mais forment des états liquides amorphes.[127] 

2.1.3 Liaison halogène (XB) 

La liaison XB dans les ILs 

Pour rappel, une liaison halogène se produit lorsqu’il y a une interaction attractive entre une région 

électrophile associée à un atome halogène (X = F, Cl, Br, I) dans une entité moléculaire (R-X) et une 

région nucléophile, une base de Lewis.[1] Il existe peu d’études dans la littérature associant liaison 

halogène et liquide ionique. En se basant sur nos travaux précédents, nous avons voulu évaluer quel 

pouvait être l’impact de remplacer un solvant organique par un IL dans le contexte de l’activation et 

de la formation de complexes XB par électrochimie. Avant de présenter mes travaux, je décris ici 

brièvement quelques propriétés fondamentales des ILs et quelques exemples associant XB et ILs. Je 
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me suis focalisée sur les ILs à cœur imidazolium portant ou non un atome d’halogène et pouvant être 

considéré comme un XBD ou non. 

Il existe peu d’études sur la substitution halogénée de liquide ionique composé d’un cation 

imidazolium aussi bien sur les chaines alkyles[129] que sur le cycle imidazolium.[130–132] La présence 

d’atomes de brome sur les atomes C4 et C5 du 1-Propyl-3-methylimidazolium [PMim+] amène, en 

présence d’ions bromures, à une organisation cristalline par la formation de HB et XB. Les anions Br- 

agissent en tant que base de Lewis et forment à la fois une liaison HB avec des atomes H placés en C2 

ainsi qu’une liaison XB avec les deux Br placés en C4 et C5. La longueur de la liaison XB Br∙∙∙Br- (d = 3.2 

Å) (Figure 41.A) est inférieure à la somme des rayons de VDW (rVDW = 1.9 Å). L’angle formé par la 

liaison XB C4-Br∙∙∙Br- (175°) est plus proche de 180° que celui formé par la liaison HB C2-H∙∙∙Br- (163°),  

confirmant la forte linéarité de la liaison XB.[130]  

  

Figure 41: Interactions de HB et XB dans des ILs bromés. A) Bromure de 4,5 dibromo-1-Propyl-3-
methylimidazolium [Br2PMim+][Br-], B) Iodure de 2-bromo-1,3-dimethylimidazolium [BrMMim+][I-]. [130] 

Comme attendu, la formation des XB stabilise la paire d’ion entre le cation et l’anion, ce qui se traduit 

par une température de transition vitreuse plus grande (Tv). Dans le cas du [BMim+][OTf-] iodé en 

position C2, la Tv mesurée est de 125°C alors que celle du dérivé bromé en C2  est de 73.2°C.[133] La 

formation de la liaison XB a également été étudiée en position C2 entre le cation 2-bromo-1,3-

dimethylimidazolium et les ions iodures (Figure 41.B).  Celle-ci forme une liaison (d= 3.5Å) linéaire avec 

un angle de 168°.[134] 

La réactivité de la position de l’atome d’halogène en position C2 du cycle entre les deux atomes d’azote 

a été décrite comme plus grande que celle sur les positions C4 et C5 par Zhang et al.[135] Ce groupe 

étudie d’un point de vue théorique la capacité XBD de différents composés méthylimidazolium 

substitués par des chlores, des bromes ou des atomes d’iode, ainsi que l’influence de leur position, le 

tout vis-à-vis des anions halogénures (Cl-, Br- et I-). Par exemple, la liaison XB formée par le  [MMIm+] 

bromé (XBD) vis-à-vis de l’ion Br- (XBA) est plus forte en position C2 (d = 2.731 Å et 179.8°) qu’en 

position C4 (d = 2.763 Å et 177.1°). Ce résultat tend à démontrer que dans cette interaction XB, la 

contribution covalente est plus importante lorsque l’atome d’halogène est en position C2 qu’en 

position C4/C5. De plus, la composante électrostatique joue un rôle dominant dans l’attraction de la 

paire d’ions, alors que la contribution des interactions dispersives est très faible.[135]   
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Figure 42: Liaison halogène sur les sels halo-imidazolium.[136,137] 

D’autres études sur des sels d’imidazolium ont été réalisées. Le groupe de Resnati[136] étudie par RMN 
1H la capacité XBD du 2-iodo-imidazolium dans le DMSO-d6 vis-à-vis de différents anions et attribue les 

affinités observées à une liaison halogène C-I∙∙∙X forte (Figure 42.A). Une liaison plus forte a été 

observée pour les oxoanions (KOAc = 260 ± 30 M-1) que les halogénures (KCl = 150 ± 12 M-1). La force de 

la XB en fonction du positionnement de l’halogène a été étudiée par Beer et al.[137,138] Des titrage 

RMN 1H dans le CDCl3 ont été effectués pour les XBD imidazolium bromé en position C2 (Figure 42.B) 

et dibromé en position C4/C5 (Figure 42.C) vis-à-vis du macrocycle isophthalamide–hydroquinone. La 

présence de chlorure dans le mélange bromo-imidazolium/ hydroquinone permet la formation d’un 

pont d’interaction anionique entre ces deux molécules. Le Cl- forme à la fois une liaison XB avec 

l’imidazolium et une HB avec l’hydroquinone. Ainsi l’interaction bromo-imidazolium/hydroquinone 

peut être mesurée en suivant le déplacement chimique des protons de l’hydroquinone après ajout de 

bromo-imidazolium chlorure. Une constante d’affinité a pu être extraite dans le cas du mono bromé 

avec Ka = 254 ± 6 M-1 alors que pour le di-bromé, celle-ci est négligeable. La formation d’une liaison XB 

forte entre le cation imidazolium et le chlorure est montrée comme nécessaire à la complexation de 

ce sel avec l’hydroquinone, puisqu’en présence de PF6
-, le cation imidazolium n’interagit pas avec 

l’hydroquinone.[137] 

Quelques applications :  

Au cours de ces dernières années, l’intérêt scientifique pour la liaison halogène en solution a 

considérablement augmenté et quelques applications même en milieu ILs ont été décrites. Le IL peut 

être utilisé comme XBA via sa partie anionique ou comme XBD avec son cœur cationique. 

Avec le développement de l’énergie nucléaire pour la génération d’électricité, la production de déchets 

radioactifs provenant des centrales nucléaires devient un risque majeur pour l’environnement. Parmi 

les polluants, les isotopes radioactifs de l’iode (125I, 129I, et 131I) sont hautement volatils et peuvent 

causer de nombreuses maladies et cancers. Les liquides ioniques font partie des matériaux non-

inflammables capables d’absorber l’iode sous forme I2 et possèdent une pression de vapeur très faible. 

Yan et Mu[139] ont étudié la capacité du 1-butyl-3-methyl-imidazolium [BMim+] à extraire I2. Ces ILs 

composés des anions AcO-, Cl-, OTf-, I- et Br- permettent l’extraction de 84 à 96% de l’iode contenu dans 

une solution de cyclohexane, par le biais d’une liaison halogène I2∙∙∙X-, alors que ceux composés des 

anions NO3
-, NTF2

-, PF6
-, ClO4

- et BF4
- sont beaucoup moins efficaces (3 à 39%). La formation de la liaison 

XB est confirmée par spectroscopie-UV avec la disparition de la bande d’absorption de l’espèce I2 à 509 
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nm.[139] Par conséquent, les ILs composés d’une base de Lewis forte, et jouant le rôle de XBA, 

solubilisent d’avantage le I2 par la formation d’une XB.  

La capture et le relargage contrôlé de substances jouent un rôle vital dans la vie de tous les jours. Les 

molécules organiques fluorées sont de plus en plus utilisées dans les domaines comme la 

pharmacologie, l’agroalimentaire et les matériaux. Les iodures perfluorés (CF3-I), des réactifs 

hautement volatils et précieux, ont montré une complexation avec les anions des ILs via une XB. En 

utilisant la non-volatilité des ILs, Gaspard et al[140] ont démontré que les iodures perfluorés pouvaient 

être stockés et libérés de manière contrôlée, sur demande, à partir d’une matrice IL. Le relargage du 

C4F9-I, préalablement dissous dans différents ILs, est suivi dans le temps par gravimétrie. La vitesse du 

relargage est nettement plus faible dans les ILs composés d’anions halogénures (Cl-, Br-, I-) que ceux 

avec OTf-
 ou CF3SO3 . Dans le 1er cas, la liaison XB permet d’avoir 90-99% wt de produit restant après 

190 min, alors qu’en présence de faible base de Lewis, le 2nd cas, seulement 30-50% wt  de produit est  

perdu en 190 min.[140] La force de la base de Lewis choisie permet ainsi de contrôler la vitesse de 

relargage des iodures perfluorés dans un IL par la formation d’une XB. 

Pour conclure, les ILs sont riches en interactions non-covalentes, coulombiques, VDW, HB, XB, et π et 

présentent de très intéressantes caractéristiques rendant possible des applications variées.  L’étude 

de la liaison halogène en milieu IL est aujourd’hui encore très limitée. Ces travaux ont pour objectif de 

montrer que la détection et la quantification de la liaison XB en milieu IL sont possibles, ouvrant ainsi 

des perspectives sur leurs utilisations. 

2.2 Propriétés physico-chimiques clés pour l’étude électrochimique 

des liquides ioniques 

L’électrochimie est souvent utilisée pour l’étude d’espèces dissoutes en solution. Le choix du solvant 

utilisé permet aux électrochimistes de contrôler d’importantes conditions de réaction comme le pH, la 

vitesse du transfert de masse, la solubilité, etc. L’utilisation du liquide ionique adapté stabilise certains 

réactifs ou produits, ainsi des réactions rédox normalement impossibles à observer dans l’eau ou  dans 

les solvants organiques deviennent possibles[141] comme par exemple, l’utilisation d’intermédiaires 

réactionnels stabilisés en milieu ILs comme le O2
•- pour la réduction du CO2. Néanmoins, certains 

concepts fondamentaux électrochimiques généralement utilisés ne sont pas toujours valides dans les 

liquides ioniques et doivent être adaptés. 

Les liquides ioniques ont montré un grand intérêt en électrochimie,[142–144] que ce soit pour leur 

utilisation en tant qu’électrolyte support[145,146] ou en solution ainsi que pour leur utilisation en 

électrosynthèse.[147,148]  Cette partie se concentre sur quelques propriétés physicochimiques des ILs 

(la viscosité, la conductivité, la fenêtre électrochimique, etc) et leur influence sur la réactivité 

électrochimique en solution.  

La viscosité 

Les ILs sont généralement des liquides visqueux, de 1 à 3 fois plus que les solvants classiques.[149] Cette 

donnée est importante en électrochimie car elle peut avoir un effet important sur la vitesse du 

transport de masse dans la solution ainsi que sur la conductivité du sel.  
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La viscosité d’un IL est essentiellement définie par la nature de l’anion.[150–154] En générale, la viscosité 

sera plus faible pour un IL possédant un anion de grande taille comme le [NTF2
-] (ex : [BMim+][NTF2

-

] 52 mPa·s) et plus grande pour un IL composé d’anions symétriques non-planaires comme le BF4
- (ex : 

[BMim+][BF4
-] 154 mPa·s ) (Tableau 3). Les ILs les plus visqueux sont ceux contenant des anions PF6

- 

(ex : [EMim+][PF6
-] 308 mPa·s ). La taille, la forme ainsi que la masse molaire de l’anion contribuent à 

la viscosité.[155,156] Cependant, l’anion BETI- (CF3CF2-SO2-N-SO2-CF2CF3), plus grand que le NTF2
-  

(CF3-SO2-N-SO2-CF3) augmente la viscosité d’un cation donné jusqu’à 100 mPa·s.[152,153] Ce résultat 

laisse à penser que d’autres paramètres en plus de la taille sont à considérer. En effet, la basicité de 

l’anion à un effet important sur la viscosité.[150,152] Ainsi, les anions  combinant une basicité de Lewis 

et une petite taille comme le BF4
- ou PF6

- seraient plus visqueux, alors que ceux possédant une basicité 

de Lewis très faible et une taille moyenne comme le NTF2
- ont une viscosité plus faible.[150,152,153] En 

conclusion l’anion NTF2
- est une base faible qui possède des charges délocalisées sur les liaisons  

S-N-S,[157] et forme des ILs à faible viscosité.[150,152,158] Ces résultats ont en partie déterminé notre 

choix à utiliser dans nos travaux le NTF2
- comme anion dans nos ILs. 

Tableau 3 : Propriétés physico-chimiques de deux familles de sel d’imidazolium.[144] 

Cation Anion T[a] η[b] σ[c] d[d] M[e] C[f] 

EMim+ 

 

BF4
- 25 37-66.5 1.38-1.58 1.28 197.97 6.46 

NTF2
- 25 24-34 0.91 1.52 391.32 3.88 

PF6
- 26 **[g] 0.52 1.52 256.23 6.01 

OTf- 22 45 0.86 1.39 260.24 5.34 

BMim+ 

 

BF4
- 25 154 0.35 1.26 226.01 5.58 

NTF2
- 25 47-52 0.40 1.43 419.37 3.41 

PF6
- 25 308 0.1-0.15 1.35 284.18 4.75 

OTf- 25 90 0.29 1.29 288.29 4.48 

[a] Température de mesure (°C), [b] viscosité (mPa·s), [c]Conductivité (S·m-1), [d] densité (g·cm-3), [e] Masse 
molaire (g·mol-1) , [f] Concentration molaire (mol·L-1) et [g] non référencé. 

Les cations aussi influencent la viscosité des ILs.  Pour n’importe quel type de cation, l’allongement de 

la longueur de la chaine alkyle induit une augmentation de la viscosité du fait de fortes interactions de 

VDW.[150,155,159] Pour un anion donné, la viscosité est toujours plus grande pour le cation [BMim+] 

contenant une chaine butyle que pour le cation [EMim+] contenant une chaine éthyle (Tableau 3). De 

plus, la substitution d’un proton par un groupement méthyle en position 2 d’un cation 1-alkyl-2,3-

diméthyl-imidazolium provoque également une augmentation de la viscosité. Ce résultat est 

surprenant car l’ajout d’un groupement méthyle éliminant la possibilité de former une liaison HB forte 

devrait réduire la viscosité du sel. Des expériences de modélisation montrent que le [BMMim+][NTF2
-] 

(88 mPa·s) possède une plus grande viscosité que [BMIm+][NTF2
-] (47 mPa·s).[160] Deux facteurs 

importants contribuent à ce résultat : le premier est la baisse significative de l’entropie dans le sel 

méthylé, le second est le blocage de la rotation de la chaine butyle par la répulsion stérique avec le 
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groupement méthyle. Ces facteurs amènent à une augmentation de l’arrangement moléculaire et 

donc la viscosité augmente.[160] Ceci se confirme expérimentalement avec une viscosité de 24 mPa·s 

pour le [EMim+][NTF2
-] et de 74 mPa·s pour le [EMMim+][NTF2

-].[161] 

Ainsi, pour des ILs de structure similaire, les différences de viscosité sont majoritairement influencées 

par la présence de HB et les interactions de VDW.[150,159] 

La conductivité 

De nombreuses publications ont mis en évidence le rôle primordial de la conductivité dans les 

ILs.[146,162] Ils sont entièrement composés d’ions et par conséquent conduisent le courant. Ils 

présentent une large gamme de conductivité allant de 0.1 à 36 mS·cm-1.[146,150,163] Une conductivité 

moyenne de 10 mS·cm-1 peut-être mesurée dans des ILs de type imidazolium.[164] Ceux possédant la 

plus haute conductivité sont composés d’anions tricyanomethanides et dicyanamides[165,166] avec une 

valeur allant jusqu’à 36 mS·cm-1. Cependant, il est important de noter que ces valeurs sont largement 

inférieures à celles mesurées dans un solvant classique contenant un électrolyte support (ex : 0.1 

TBAPF6 /DMF σ = 310 mS·cm-1).  

La viscosité et la conductivité sont deux propriétés étroitement liées puisqu’elles sont généralement 

inversement proportionnelles.[152,156,167] Ainsi, pour une série de ILs [NTF2
-] donnée, le moins 

visqueux d’entre eux aura la plus haute conductivité.[163] Néanmoins, même si généralement une 

corrélation directe entre la viscosité et la conductivité a été observée, celle-ci n’est pas toujours vraie. 

Par exemple, [EMim+][OTf-] et [BMim+][NTF2
-] ont des viscosités et des densités similaires, cependant 

leurs conductivités diffèrent d’un facteur 2 (Tableau 3).[150] De nombreux facteurs contribuent à la 

conductivité : la taille de l’ion,[150–152] la délocalisation de la charge anionique,[150] la 

densité,[151,152,159] la capacité d’agrégation et le déplacement des ions excités.[153,156,158] 

L’influence de l’anion sur la conductivité a été étudiée par exemple pour BF4
- et NTF2

-. Par la 

combinaison de spectroscopie RMN et d’impédance, il a été montré que l’interaction cation-anion est 

plus forte  pour les ILs avec NTF2
- que BF4

-.[158] Le degré d’ionicité, qui correspond à la charge du dipôle 

en unité d’électron,  est évalué à 0.6-0.8 dans le cas de NTF2
- et 0.3-0.5 pour le BF4

-. Si l’effet paire d’ion 

est fort entre le cation et l’anion, la paire forme une espèce « neutre », or les espèces neutres ne 

contribuent pas à la conductivité du ILs, par conséquent les sels de NTF2
- présentent une plus faible 

conductivité que ses homologues BF4
-.  

La dilution de ILs purs par différents solvants (ACN, DMF, Acétone, etc), ou l’addition de cations (Li+) 

permet d’augmenter la conductivité pour des applications en batterie ou condensateur.[151,168] 

Cependant, à température ambiante, la conductivité des ILs purs est généralement suffisante pour des 

expériences électrochimiques. 

La diffusion 

Diverses méthodes électrochimiques permettent de déterminer le coefficient de diffusion d’espèces 

électroactives dans les ILs : la voltamétrie cyclique (CV), la chronoampérométrie (CA), la voltamétrie à 

vague carrée (SWV) etc.[169–173] L’ensemble de ces méthodes a été comparé pour l’étude de la 

diffusion du triodure dans deux ILs imidazolium,[171] et donne des valeurs plutôt similaires comprises 

entre 1.6 et 1.8 10-7cm²·s-1. Plus la méthode électrochimique sera rapide, plus le calcul du coefficient 

de diffusion sera précis. C’est pourquoi de meilleurs résultats sont obtenue en chronoampérométrie.  
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La diffusion d’espèces dans les ILs est généralement de deux ordres de grandeur plus petits que dans 

les solvants organiques avec électrolytes (Fc : 2.24 10-5cm²·s-1 dans ACN[174] vs 6.6 10-7cm²·s-1 dans 

[EMim+][NTF2
-][175] à 25°C). Bien évidemment, la faible diffusion observée dans les ILs sont 

majoritairement due à leur grande viscosité. La diffusion du N,N,N’,N’-tétraméthyl-para-

phénylènediamine (TMPD) et N,N,N’,N’-tétrabutyl-para-phénylènediamine (TBPD) a été déterminée 

par chronoampérométrie dans différents ILs [NTF2
-] de viscosité croissante (EMIm+ > BMIm+ > OctMIm+ 

> DecMIm+ > Et3HexN+).[176] Pour les deux composés, la diffusion s’est trouvée être inversement 

proportionnelle à la viscosité, en accord avec l’équation de Stokes-Einstein: [159,176] 

𝐷(𝑇) =
𝐾𝐵𝑇

𝜌𝜋𝜂𝑟
       (4) 

KB la constante de Boltzmann (Kg·m2·S-2·K-1), T la température (K), r le rayon hydrodynamique (cm) et η la viscosité 

dynamique (Pa·s). 

Le respect de l’équation de Stokes-Einstein de la part des ILs montrent de façon quantitative qu’ils 

peuvent être étudiés comme des solvants conventionnels.  

Fenêtre électrochimique 

Les ILs ont communément une large fenêtre de potentiel d’étude allant de 4 à 5, et pouvant atteindre 

7 V.[150,151,167,177]  Cette gamme de potentiel est nettement supérieure à celle observée dans les  

milieux organique (2 V) ou aqueux (1.5 V). Il a été démontré que l’oxydation des anions et la réduction 

des cations sont respectivement responsables des limites anodiques et cathodiques observées dans 

les ILs.[150,151,167,177–179] Néanmoins, une comparaison des diverses fenêtres de potentiel recensées 

dans la littérature est difficile. Tout d’abord, la purification des ILs a une influence considérable sur la 

largeur de la fenêtre. Ensuite, la nature de l’électrode utilisée peut modifier la décomposition 

potentielle de l’électrolyte. Par exemple, la fenêtre de potentiel du [BMIm+][CF3COO-] est décrite 

comme étant plus petite avec une électrode de platine (1.5 V)  qu’avec une électrode de carbone 

vitreux (3.5 V).[177] Enfin, les valeurs des potentiels sont souvent référées en fonction de différentes 

pseudo-références et donc difficilement comparables. 

Des tendances générales peuvent tout de même être extraites : 1) les sels d’ammonium quaternaire 

et pyrrolidium sont décrits comme étant plus stables en réduction que leur analogue 

imidazolium.[150,167]  2) la réduction du cation imidazolium est liée à l’acidité du proton C2-H, qui mène 

à la formation de carbène.[150,177] Plus ce proton sera acide plus ça réduction sera facile et son 

potentiel proche de 0 V.[150] 3) du côté de l’oxydation, les ILs ont l’avantage d’être composés d’anions 

fluorés généralement très stable comme le PF6
-, BF4

-, ou le NTF2
-. BF4

- dans le [BMIm+][BF4
-] se 

décompose en BF3 et en fluorocarbones à l’anode.[178] 

La présence d’eau dans les liquides ioniques peut modifier les propriétés et notamment la fenêtre de 

potentiel.[180] Ce sont en particulier les anions qui sont affectés par la quantité d’eau présente, plus 

l’anion sera hydrophobe, moins la fenêtre de potentiel sera réduite. L’hydrophobicité des anions suit 

la tendance suivante : [NTF2
-] > [PF6

-] > [BF4
-] > I- > Br- > Cl-. Ces données confortent à nouveau notre 

choix d’utiliser NTF2
- comme anion pour nos travaux. 
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2.3 Synthèse et caractérisation des liquides ioniques étudiés 

Pour l’étude nous avons choisi de travailler avec des dérivés imidazoliums facilement modulables 

chimiquement.[181]  Les trois dérivés cationiques synthétisés (Figure 43) sont N,N’-dialkylés (éthyle et 

méthyle) et diffèrent par la nature du substituant sur le carbone C2 portant soit un hydrogène 

[EMim+][NTF2
-],  un iode [I-EMim+][NTF2

-] ou un groupement méthyle [Me-EMim+][NTF2
-].  La synthèse 

des composés [EMim+][NTF2
-] et [Me-EMim+][NTF2

-] est décrite dans la littérature[150,182], 

contrairement à celle du nouveau dérivé iodé [I-EMim+][NTF2
-].[131,132]   

 

Figure 43: Interactions spécifiques entre bases de Lewis et les dérivés (N,N’)-1-Ethyl-3-méthylimidazolium 
bis(trifluoromethyl)sulfonylimide avec R=H ([EMim+][NTF2

-]), Me ([Me-EMim+][NTF2
-]), ou I ([I-EMim+][NTF2

-]). 

Avec ces trois composés, l’objectif est de comprendre si des interactions non-covalentes type HB et XB 

peuvent être mises en évidence au moyen de l’électrochimie. Le composé [Me-EMim+][NTF2
-] servira 

de système de référence présentant essentiellement des interactions électrostatiques. L’anion choisi 

est le NTF2
- car c’est une faible base de Lewis ayant une très faible tendance à former des paires d’ions, 

en plus d’une viscosité faible et une conductivité élevée. 

2.3.1 Synthèse des dérivés imidazolium 

1-Ethyl-3-méthylimidazolium bis(trifluoromethyl)sulfonylimide ([EMim+][NTF2
-]) 

 

Schéma 1: Schéma de synthèse du dérivé 2 ([EMim+][NTF2
-]). 

Le premier composé 2 ou [EMim+][NTF2
-] possède un proton acide en position C2. Il est synthétisé par 

simple changement anionique par métathèse[150,182,183] à partir du composé commercial 1 (Schéma 

1). La synthèse est suivie par RMN (1H, 13C et 19F). Les spectres RMN 1H et 13C montrent la disparition 

du groupement éthyle de l’anion sulfate (1H : 3.87 ppm et 1,16 ppm 13C : 63.1 ppm et 31.7 ppm), alors 
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qu’en RMN 19F on note l’apparition des groupements fluorés du NTF2
- à -80.2 ppm (Figure 44). Ces 

résultats sont conformes à ceux de la littérature avec l’obtention de signaux similaires obtenus dans 

l’acétone deutérée.[150,182] 
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Figure 44: Spectres RMN 1H et 19F de 1 (en haut) et 2 (en bas) dans CD3CN 

Le produit a été obtenu avec un rendement de 92% sous la forme d’un liquide incolore. Le spectre 

RMN montre l’absence d’eau dans le système dont le signal devrait être observé à 2.13 ppm. 

1-Ethyl-2,3-diméthylimidazolium bis(trifluoromethyl)sulfonylimide ([Me-EMim+][NTF2
-]) 

 

 

Schéma 2: Schéma de synthèse du dérivé 3 ([Me-EMim+][NTF2
-]). 

Le composé 4, ou [Me-EMim+][NTF2
-], présentant un groupement méthyle en position C2 est obtenu 

par métathèse[150,182,183] à partir du dérivé 3 commercial (Schéma 2). La synthèse est suivie par RMN 

(1H, 13C et 19F). Comme précédemment, un suivi spectroscopique permet de mettre en évidence 

l’apparition des groupements fluorés du NTF2
- à -80.2 ppm en RMN 19F. Ces résultats sont conformes 

à ceux présentés dans de la littérature (Figure 45).[150,182] 
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Figure 45: Spectres RMN 1H et 19F de 3 (en haut) et 4 (en bas) dans CD3CN 

Le produit a été obtenu avec un rendement de 89% sous la forme de cristaux liquides de couleur jaune. 

Le spectre RMN montre à nouveau l’absence d’eau dans le système. 

2-iodo-1-Ethyl-3-méthyleimidazolium bis(trifluoromethyl)sulfonylimide ([I-EMim+][NTF2
-]) 

En partant du 1-Ethylimidazole 5, le liquide ionique 8, ou [I-EMim+][NTF2
-], est synthétisé en 3 étapes 

avec un rendement global de 21%. La première étape consiste en la déprotonation de 5 en présence 

de buthyllithium (Schéma 3), suivie par l’iodation en position C2 formant une liaison C-I.[184] Le 

mélange réactionnel obtenu est purifié sur colonne chromatographique après la neutralisation totale 

des ions iodures présents dans le mélange par une solution saturée de thiosulfate de sodium.  Les 

spectres RMN  1H et 13C du produit 6 montrent la disparition du proton acide à 7.46 ppm ainsi que le 

déblindage du carbone C2 lors de la formation de C-I (Figure 46).  

 

Schéma 3: Synthèse multi-étapes du composé 8 ([I-EMim+][NTF2
-]). 

Le produit 6 a été obtenu avec 72% de rendement après purification. Le groupe de Takemoto a publié 

un rendement de 65 % pour la iodation du 1-dodecylimidazolium effectué dans les mêmes conditions 
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expérimentales.[132] Ce produit est très similaire au notre et ne diffère que par la longueur de la chaine 

alkyle. 

La deuxième étape de synthèse est la méthylation de 6 sur l’azote en présence de méthyltriflate 

(Schéma 3).[185] La réaction est confirmée par la présence d’un singulet supplémentaire à 3.78 ppm en 

RMN 1H, attestant la présence du groupement méthyle ainsi qu’un pic à -79.3 ppm en RMN 19F 

correspondant au groupement CF3 de l’anion triflate dans CD3CN-d3. 7 a été obtenu avec un rendement 

de 42 % sous la forme d’un solide marron/jaune (Figure 46). Pour cette étape, Takemoto et al ont 

obtenu un rendement de 59%.[132] Ils observent l’apparition du groupement méthyle à 3.95 ppm dans 

du CDCl3 en RMN 1H. La différence de rendement peut s’expliquer par la présence d’un excès plus 

important de MeOTf  (2 eq) dans le cas de l’équipe de Takemoto, favorisant la réaction. Nous avons 

choisi de ne mettre que 1.55 eq de MeOTf afin de minimiser des réactions parasites possibles. 

Enfin, dans une dernière étape, le produit 7 subit un changement anionique (Schéma 3).[150,182,183] La 

réussite de la métathèse est confirmée par RMN 19F avec la disparition du signal du triflate et 

l’apparition du NTF2
- à -80,2 ppm. Le produit 8 a été obtenu avec un rendement de 68 % sous forme 

de cristaux marron à température ambiante (Figure 46). 
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Figure 46: À gauche, superposition des spectres RMN 1H de 5 (en haut), 6 (centre) et 7 (en bas). À droite, 
superposition des spectres RMN 19F de 7 (en haut) et 8 (en bas) dans CD3CN 

Il est important de noter que nous avons porté une attention particulière à la pureté du composé  

[I-EMim+][NTF2
-]. En effet, la présence résiduelle d’anions I- pourrait se révéler un problème important 

dans le cadre de notre étude. Les ions I-, base de Lewis, pourraient participer à la formation d’une 

liaison XB avec le cœur iodo-imidazolium et de ce fait limiter la formation d’une XB avec une autre 

base de Lewis. De plus, les potentiels d’oxydation des couples I-/I2 et I-/I3
- sont proches de celui des 

sondes rédox utilisées pour la suite de l’étude à savoir les dérivés TTF, et la superposition des signaux 
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pourrait induire des difficultés dans l’interprétation des résultats. L’élimination de l’eau a également 

été menée avec précaution puisqu’elle peut jouer un rôle sur la fenêtre de potentiel du IL. 

Ainsi, les trois composés imidazoliums ont été synthétisés avec des rendements corrects et dans des 

quantités suffisantes. 

2.3.2 Caractérisations physico-chimiques des ILs 

Avant d’étudier plus précisément l’impact de l’utilisation de ces ILs sur nos travaux, nous les avons 

entièrement caractérisés. Le [EMim+][NTF2
-] et [Me-EMim+][NTF2

-] étant connus dans la littérature, les 

données calculées ou mesurées ont pu facilement être comparées aux données préalablement 

publiées.  

Densité  

La densité des ILs a été mesurée en utilisant une balance de précision et des micropipettes. Des 

volumes (V) connus compris entre 100 et 1000 µL de IL sont prélevés et pesés à de multiples reprises. 

La densité (d) est ensuite calculée suivant l’expression suivante : 

 𝑑 =
𝑚

𝑉
       (5) 

Avec m la masse pesée (g) et V le volume (L) du IL  

Chaque mesure a été effectuée une vingtaine de fois, les moyennes et écartypes standards sont 

indiqués dans le  Tableau 4.  La densité mesurée est de 1.52 ± 0.03 g·L-1 pour le [EMim+][NTF2
-] et 1.49 

± 0.01 g·L-1 [Me-EMim+][NTF2
-]. Ces valeurs sont identiques à celles de la littérature.[144,161,186] La 

densité du [I-EMim+][NTF2
-] mesurée au laboratoire est de 1.58 ± 0.05 g·L-1, supérieure au 

[EMim+][NTF2
-] et [Me-EMim+][NTF2

-]. La valeur est cohérente puisque la masse molaire du  

[I-EMim+][NTF2
-] (517 g∙mol-1) est nettement supérieure à celle du [EMim+][NTF2

-] (391 g∙mol-1) et 

 [Me-EMim+][NTF2
-] (405 g∙mol-1).  

Température de transition  

Une des caractéristiques importantes des ILs est la température de transition vitreuse (Tv) faible. Elle 

est souvent décrite comme étant la température à travers laquelle la matière passe d’un état solide à 

un état liquide.  Cette mesure a été faite sur un appareil à mesure de température de fusion. Le 

[EMim+][NTF2
-] restant liquide au réfrigérateur, nous n’avons pas pu mesurer sa Tv mais d’après la 

littérature, elle est de -20°C.[144] 

Cette quantification a été effectuée à 3 reprises pour [Me-EMim+][NTF2
-] et [I-EMim+][NTF2

-] et 

répertoriée dans le Tableau 4. La Tv mesurée pour [Me-EMim+][NTF2
-] est de 22-25 °C proche des 

valeurs de la littérature. La différence de Tv entre [Me-EMim+][NTF2
-] et [EMim+][NTF2

-] est contre 

intuitive. En effet, la perte de HB entre le cation et l’anion devrait induire une diminution de la Tv mais, 

un comportement inverse est observé. Ce phénomène peut être expliqué par différents travaux de la 

littérature qui mettent en évidence par modélisation une réduction significative de l’entropie due à la 

perte de variation configurationnelle. En effet, le nombre de conformères stables entre le cation et 

l’anion diminue et la rotation libre de la chaine éthyle est restreinte du fait de la gêne stérique 

provoquée par le groupement méthyl.[160,161]  
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La température de transition du [I-EMim+][NTF2
-] a été mesurée entre 53 et 57°C, valeur nettement 

supérieure à celle du [Me-EMim+][NTF2
-]. Cette plus grande valeur est probablement la conséquence 

d’une forte interaction entre l’anion et le cation de [I-EMim+][NTF2
-]. 

Concentration molaire  

La concentration C (mol·L-1) des ILs a été calculée par le rapport de la densité d (g·L-1) et la masse 

molaire M (g·mol-1) selon l’équation suivante : 

𝐶 =
𝑑

𝑀
         (6) 

Les concentrations molaires sont décroissantes selon l’ordre suivant : [EMim+][NTF2
-] (3.88 mol·L-1) > 

[Me-EMim+][NTF2
-] (3.51 mol·L-1) > [I-EMim+][NTF2

-] (3.06 mol·L-1). Les densités des trois composés 

étant proches, la concentration molaire est inversement proportionnelle à la masse molaire  

(Tableau 4). 

Tableau 4: Caractérisation physico-chimique des ILs [EMim+][NTF2
-], [Me-EMim+][NTF2

-] et [I-EMim+][NTF2
-] et 

comparaison avec les données de la littérature. 

 Unité [EMim+][NTF2
-] [Me-EMim+][NTF2

-] [I-EMim+][NTF2
-] 

M g·mol-1 391.32 405.32 517.22 

d littérature g·L-1 1.5213 ± 0.0023[186] 1.4913 ± 0.0008[186] -- 

d mesurée g·L-1 1.52 ± 0.03 1.49 ± 0.01 1.58 ± 0.05 

Tv littérature °C (-17) – (-27)[186] 25-27[186] -- 

Tv mesurée °C ** 22-25 ± 0.5 53-57 ± 1 

[C] mol·L-1 3.88 3.51 3.06 

M : la masse molaire, d : la densité, Tv : la température de transition vitreuse et [C] : la concentration molaire 

Conductivité  

La mesure de la conductivité (σ) est réalisée dans des petites cellules, présentées Figure 47, placées 

sur une plaque chauffante. Un volume de 200 µL de IL est placé dans le compartiment dans lequel 

plonge deux fils de platine. Les fils de platine sont connectés sur un Autolab (Partie Expériementale 0), 

l’un en tant qu’électrode de travail et l’autre en tant que référence et contre électrode. L’Autolab nous 

permet de mesurer la résistance ohmique entre les électrodes, caractéristique de la résistance (R) de 

l’électrolyte lorsqu’un courant le traverse. Cette résistance dépend de la distance entre les électrodes 

(d) ainsi que de l’aire des électrodes (A). L’épaisseur des électrodes (Ø) a été mesurée à l’aide d’un 

pied à coulisse, alors que (d) et la longueur immergée des électrodes (l), sont mesurées sur le logiciel 

IMAGE J à partir des clichés pris pour chaque expérience.  Afin de simplifier le calcul, la longueur de 

l’électrode la plus courte est choisie pour déterminer la constante de cellule (k) selon les équations (7) 

à (9) définies ci-dessous.  
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Figure 47: Mesure de la conductivité des ILs. A droite photo prise du dessus. A gauche prise de face.  

 On a:     𝑘 =
𝑑

𝐴
=

𝑑

𝜋×(
∅

2
)

2
×𝑙

        (7) 

 𝑜𝑟,      𝜎 =
1

𝑅
× 𝑘       (8) 

   𝑑𝑜𝑛𝑐,     𝜎 =
𝜋×(

∅

2
)

2
×𝑙

𝑅×𝑑
     (9) 

Avec σ la conductivité (S·m-1), R la résistance (Ω), d la distance entre les électrodes (m), A l’aire des électrodes (m²), Ø 

l’épaisseur des électrodes (m), l la longueur immergée des électrodes (m), et k la constante de cellule (m-1) 

Chaque mesure a été réalisée entre trois et cinq fois. La méthode utilisée n’est pas idéale et amène à 

quelques approximations. Afin de prendre en compte au maximum les erreurs de chaque mesure, les 

incertitudes des valeurs de conductivité trouvées sont calculées suivant l’équation suivante :  

Δ𝜎 =  𝜎 × √(
∆𝑅

𝑅𝑚𝑜𝑦
)

2

+ (
∆𝑙 

𝑙𝑚𝑜𝑦
)

2

+ (
∆𝑑 

𝑑𝑚𝑜𝑦
)

2

+ (
∆∅ 

∅𝑚𝑜𝑦
)

2

    (10) 

Avec σ la conductivité (S·m-1), R la résistance (Ω), d la distance entre les électrodes (m), Ø épaisseur des électrodes (m), et l 

la longueur immergée des électrodes (m). 

La conductivité a été calculée à différentes températures entre 20°C et 60°C. Pour [EMim+][NTF2
-], 

Magee et al.[187] ont obtenu des valeurs autour de 0.912 S·m-1 à 25°C dans des conditions 

expérimentales similaires aux nôtres. Ainsi, les valeurs que nous avons obtenues pour ce dérivé (1.36 

± 0.10 S·m-1 à 25°C), même si elles sont légèrement supérieures à celles de la littérature (0.912 S·m-1 à 

25°C), restent du même ordre de grandeur. Cependant, on peut noter que la conductivité mesurée 

croit avec la T, preuve que même si notre méthode reste peu précise, il est quand même possible pour 

une température donnée de comparer la conductivité de nos 3 ILs entre eux. Pour chaque 

température, on a obtenu σ[EMim+] > σ[Me-EMim+] > > σ[I-EMim+] (Tableau 5) avec des valeurs de conductivité 

proportionnelles à la concentration molaire des ILs. La conductivité du [I-EMim+][NTF2
-] reste 

nettement plus faible que pour les deux autres, ce qui peut peut-être s’expliquer par des effets paire-

d’ions plus forts.   
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Tableau 5 : Valeurs de conductivité mesurées sur les ILs à différentes températures. 

T[a] Données de la littérature[144] Données expérimentales obtenues 

[EMim+][NTF2
-][b] [EMim+][NTF2

-][b] [Me-EMim+][NTF2
-][b] [I-EMim+][NTF2

-][b] 

20 0.773 ND[c] ND[c] ND[c] 

25 0.912 1.36 ± 0.10 ND[c] ND[c] 

40 1.229 1.89 ± 0.16 1.68 ± 0.18 0.19 ± 0.02 

50 1.789 nd[c] nd[c] nd[c] 

60 ND[c] 2.53 ± 0.22 1.13 ± 0.12 0.34 ± 0.04 
[a] Température en °C, [b] IL étudié, [c] Non déterminé 

Coefficient de diffusion  

Dans un IL, pour un couple redox donné, le coefficient de diffusion peut-être très différent entre 

l’espèce réduite et celle oxydée. Par exemple, le rapport Dred/Dox de l’oxygène et du super oxyde est 

de 30.[188] Par conséquent, le calcul du coefficient de diffusion suivant la loi de Randles Sevcik ne peut 

être appliqué. Nous avons calculé le coefficient de diffusion (D) du DMFc dans les différents milieux. D 

est déterminé à partir de la loi de Cottrell (11),[173,189]  qui s’établit dans le cas d'une réaction rédox 

réversible. Le potentiel d'équilibre est tel que seul le DMFc est présent en solution à l'équilibre. 

 𝑖(𝑡) = 𝑛𝐹𝐴𝐶√
𝐷

𝜋𝑡
       (11) 

i le courant (A), t le temps (s), F la constante de Faraday (C·mol-1), A la surface de l’électrode (cm2), C la concentration de 

l’espèce (mol·cm-3), D le coefficient de diffusion (cm2·s-1).   

Un potentiel correspondant au pic de réduction du DMFc (E appliqué = - 0.55 V vs Fc) est appliqué pendant 

une durée de t = 20s par chronoampérométrie (CA) (Figure 48). La diffusion des espèces est plus lente 

dans les ILs, il est donc préférable d’effectuer la CA pendant une période plus longue qu’en milieu 

organique (t = 5s).  Le potentiel appliqué étant avant le pic de diffusion de l’espèce, la concentration 

de DMFc à l’électrode est donc non nulle. Par conséquent, on a :  

𝑖(𝑡) = 𝑛𝐹𝐴(𝐶𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑖𝑜𝑛 − 𝐶𝑒𝑙𝑒𝑐𝑡𝑟𝑜𝑑𝑒 )√
𝐷

𝜋𝑡
     (12) 

Or la concentration d’espèces à l’électrode est négligeable par rapport à la concentration de produit 

en solution, puisque moins de 0.01% de la quantité de produit est consommé pendant la toute la durée 

de la chronoampérométrie (0.006% dans [EMim+][NTF2
-], 0.008% dans [Me-EMim+][NTF2

-] et 0.004 % 

dans [I-EMim+][NTF2
-]).  L’intégration de la CA permet d’extraire la charge totale (C) passée pendant 

l’électrolyse et de la constante de Faraday (C·mol-1), il est possible de déterminer la quantité de mole 

de produit électrolysé. 

La droite présentée dans la Figure 48·C est obtenue par régression linéaire  𝑖 = 𝑓 (√1 𝑡⁄ ) du courant 

mesuré en fonction du temps. Ainsi, la diffusion (D) est contenue dans la pente de la droite (a) et isolée 

selon l’équation suivante :  

𝑎 = 𝑛𝐹𝐴𝐶√
𝐷

𝜋
 ⟺ 𝐷 =

𝑎2𝜋

(𝑛𝐹𝐴𝐶)2      (13) 
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Figure 48: Détermination du coefficient de diffusion de DMFc+ (4 mM) dans [EMim+][NTF2
-] à 40°C. A) CV (SCAN 

2)  à  
v =100 mV∙s-1, B) CA Eappliqué = -0.55 V pendant t = 20s C) Régression linéaire.  WE : GC 1.6 mm φ, CE : Pt , Ref : AC. 

La valeur calculée dans le [EMim+][NTF2
-] est de 18×10-8 cm2·s-1, et de 5×10-8 cm2·s-1 dans  

[Me-EMim+][NTF2
-] à T = 40°C. Ces données sont en accord avec une conductivité plus faible pour  

[Me-EMim+][NTF2
-] que [EMim+][NTF2

-]. La température de transition du [I-EMim+][NTF2
-] étant 

supérieure à 40°C (Tv = 53-57°C), les expériences électrochimiques ont été réalisées à 60°C. On obtient 

pour le DMFc un D[I-EMim+]= 11×10-8 cm2·s-1
. Cette valeur est située entre celles obtenues pour  

[Me-EMim+][NTF2
-] et [EMim+][NTF2

-]. L’augmentation de la température pouvant modifier la diffusion 

des espèces, la mesure du coefficient de diffusion du DMFc+ dans [Me-EMim+][NTF2
-] a été réalisée à 

60°C. La valeur obtenue (4.7 ×10-8 cm2·s-1) reste très similaire à celle obtenue préalablement à 40°C 

(5.1×10-8 cm2·s-1). La diffusion du DMFc semple donc plus grande dans le [I-EMim+][NTF2
-] que dans le 

[Me-EMim+][NTF2
-], alors même que la conductivité du [Me-EMim+][NTF2

-] est plus grande. Nous 

pensons que cela est dû à des effets de paires d’ions entre le cation et l’anion plus importants dans le 

[I-EMim+][NTF2
-] (Tableau 6).  

On peut cependant conclure que le DMFc présente des coefficients de diffusion relativement identique 

dans les trois ILs. Les valeurs obtenue en milieu ILs (7.6×10-8 cm²·s-1 dans le [BMim+][NTF2
-] à  

21 °C[190]) sont nettement inférieures à celles classiquement obtenues dans des solvants organique 

(9.4×10-6 cm²·s-1 dans le DMF à 25 °C[191]). 

IL est préférable de calculer le coefficient de l’espèce à -0.3 V vs Fc , après le pic d’oxydation en DMFc+. 

Ses expériences devrons donc être refaites pour s’assurer des valeurs obtenues. Cependant, les 

résultats sont cohérents avec la littérature malgré leur dimension qualitative. 

Viscosité  

La viscosité dynamique (η) des ILs a été calculée à partir des coefficients de diffusion du DMFc mesurés 

ci-dessus. Selon l’équation de Stokes-Einstein (14), nous pouvons calculer η avec : [173,190] 

  𝜂 =
𝐾𝐵𝑇

6𝜋𝑟𝐷
       (14) 

Avec KB la constante de Boltzmann (Kg·m2·s-2·K-1), T la température (K), r le rayon hydrodynamique (cm) et η la viscosité 

dynamique (Pa·s). 

Les viscosités calculées sont de 27 mPa·s pour le [EMim+][NTF2
-], 93 mPa·s pour le [Me-EMim+][NTF2

-

]et 48 mPa·s pour le [I-EMim+][NTF2
-]. Les viscosités reportées dans la littérature sont de 21 mPa·s pour 
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le [EMim+][NTF2
-] et 74 mPa·s pour le [Me-EMim+][NTF2

-] et donc proche de nos données 

expérimentales.[161] La viscosité des ILs est nettement supérieure à celle des solvants organiques 

classiques comme le DMF à 20°C, η = 0.9 mPa·s. Le transport de masse des espèces étudiées sera donc 

plus difficile et l’intensité des pics en CV sera fortement affectée.   

Tableau 6 : Coefficients de diffusion et viscosité dynamique du DMFc+ dans les ILs purs . 

 T[a] C[b] D (×10-8) [c] η[d] 

[EMim+][NTF2
-] 40 4 18 27 

[Me-EMim+][NTF2
-] 40 3.5 5 93 

[I-EMim+][NTF2
-] 60 5 11 48 

[a] Température (°C), [b] Concentration de DMFc (mM), [c] Coefficient de diffusion du DMFc+ (cm2·s-1) et Viscosité 

dynamiques (mPa·s). 

Les caractéristiques physico-chimiques ont été déterminé, la partie suivante présente le matériel choisi 

pour permettre la caractérisation de nos milieux par électrochimie ainsi que leur comportement. 

2.3.3 Comportement électrochimique des trois liquides ioniques  

Conditions expérimentales 

La difficulté d’obtenir une mesure électrochimique stable et reproductible dans un IL provient 

notamment de la fiabilité de l’électrode de référence choisie. Beaucoup d’articles décrivent l’utilisation 

d’électrodes de référence instables ou de quasi-référence (QRE) nécessitant l’ajout d’une sonde rédox 

interne. Par conséquent, il y a peu ou pas de valeurs reproductibles.[192] De plus, les différences de 

potentiel entre plusieurs références stables sont rarement mesurées, ce qui rend les données difficiles 

à comparer. 

La majorité des travaux utilise des QRE dans les ILs composées de fils d’argent (Ag)[193,194] ou de 

platine (Pt)[195–197] directement immergées dans la solution. Le potentiel des QRE est susceptible de 

changer considérablement en fonction des cas suivants : (i) la réaction avec les composants du IL ou 

les impuretés présentes dans le milieu (ii) la dissolution des composés oxydés présents à la surface du 

métal dans le IL, (iii) la polarisation en raison d’un manque de contrôle potentiostatique.[192,198,199] 

Par exemple, des CVs du cobaltocenium (Cc+) ont été enregistrés dans un IL protique [HN222
+][CH3CO2

-

] avec une électrode de travail en GC et une QRE utilisée en fil d’Ag . Le potentiel standard observé E°’= 

-0.763 V vs Ag se déplace vers les potentiels plus positifs après plusieurs scans consécutifs jusqu’à E°’= 

-0.623 V vs Ag.[199] Des résultats similaires ont été publiés par Huber et Rolling avec une variation de 

potentiel de 0.33 V lors de l’utilisation d’une contre-électrode de Pt après 10 min dans du 

[EMim+][NTF2
-].[200] L’étude de la stabilité des QRE a été réalisée avec les espèces Fc et Cc+ dissous 

simultanément dans le [EMim+][B(CN)4
-] avec la QRE Ag/AgCl immergée dans le même IL mais séparée 

par un fritté. La différence de potentiel observée entre les deux espèces est de 1.325 ± 0.002V et est 

indépendante du sens de balayage. L’expérience a ensuite été comparée dans les mêmes conditions 

avec un fil de Pt comme QRE et la différence de potentiel observée est cette fois de 1.293V dans un 

sens et 1.263V dans l’autre sens.[199] MacFarlane et son équipe ont montré un gain de stabilité lorsque 

la QRE est séparée de la solution par un fritté.[193,198,201] 

Snook et son groupe présentent une électrode de référence très stable Ag+/Ag constituée d’un fil 

d’argent immergé dans une solution de trifluorométhanesulfonate d’argent dans [Pyr4
+][NTF2

-].[198] 
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Les CVs du ferrocène et cobaltocenium ont montré une stabilité de 3 semaines avec une variation de 

1mV.[198] L’utilisation de couples rédox I-/I3
-, [150] Li+/Li[202] et de fil de platine polymérisé[203] en tant 

que référence a également été étudié.  

En résumé, les études électrochimiques dans les ILs imposent l’utilisation de QRE. De nouvelles QRE 

de plus en plus stables sont développées, cependant, il est recommandé d’évaluer leur potentiel en 

fonction d’un composé rédox. 

Des électrodes de carbone activés (AC) ont été testées dans plusieurs ILs utilisant le Fc comme sonde 

redox. Cette QRE se montre stable pendant plus de 40 h consécutives et n’est pas affectée par les 

impuretés. De plus, l’électrode présente un potentiel de 0.19 ± 0.01V vs Fc0/+ indépendant du IL 

utilisé.[204,190] L’utilisation de cette électrode n’est pour le moment pas assez répandue pour conclure 

définitivement sur l’efficacité de cette référence pour l’étude des ILs en électrochimie mais propose la 

possibilité d’être utilisée directement dans la solution, et réutilisable.[204] 

Après différents tests de QRE, nous avons fait le choix de travailler avec les électrodes de référence 

(AC) en carbone actif et PTFE.[204]  Ces électrodes sont fabriquées en mélangeant 3 g de carbone 

(Vulcan XC 72R) avec 1.5 g de solution de PTFE (Aldrich, 60 % dans l’eau) dans 90 mL de solution 50/50 

en volume d’isopropanol/eau. Le mélange est placé dans un ballon de 250 mL puis chauffé sous 

agitation à 70°C pendant 1h, puis 100 °C pendant 2h et enfin 120°C pendant 30 min. Une pâte de 

carbone est ensuite récupérée et malaxée de façon à la rendre élastique. Une fois la consistance 

élastique obtenue, des petits cylindres d’environ 7 mm de diamètre sur 2 cm de long sont découpés 

pour former les électrodes.  Nous avons observé que le séchage trop brutal à haute température 

rendait les électrodes plus friables. C’est pourquoi nous procédons en deux étapes : un premier 

séchage pendant 24h à température ambiante puis 48h au four à 120°C.  Une fois sèches, les électrodes 

sont enroulées d’un fil de cuivre assez rigide protégé ensuite par du ruban de PTFE afin d’assurer la 

connexion. 
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Figure 49 : A) CVs du Fc (3 mM) et du DMFc (1.6 mM) à 60°C dans [I-EMim+][NTF2
-] (rouge). Ajout de  

[Me-EMim+][NTF2
-] (noir) jusqu’à ce que la solution obtenue soit pure en [Me-EMim+][NTF2

-] (vert). WE : GC 1.6 
mm φ, CE : Pt, Ref : AC B) Potentiel standard du Fc (rose), et DMFc (violet) mesurée au cours de l’expérience vs 
AC, en fonction de la fraction molaire de [Me-EMim+][NTF2

-]. 
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Afin de s’assurer que le potentiel de la référence reste stable dans les ILs étudiés, nous avons tout 

d’abord préparé un mélange de DMFc et Fc dans le [I-EMim+][NTF2
-] à 60°C (Figure 49.A en rouge). La 

différence de potentiel (ΔEFC/DMFc) entre les deux sondes rédox mesurée est de 507 mV avec  

E°’FC = 0 mV et E°’DMFc= -507 mV. Nous avons ensuite fait varier progressivement la proportion de  

[I-EMim+][NTF2
-] en solution en ajoutant des quantités croissantes de [Me-EMim+][NTF2

-] (Figure 49.B 

en noir) afin d’atteindre 99.9% de [Me-EMim+][NTF2
-] dans la solution (Figure 49.A en vert). Nous avons 

ainsi étudié l’évolution des potentiels du Fc (Figure 49.B en rose) et du DMFc (Figure 49.B en violet) en 

fonction du ratio [Me-EMim+][NTF2
-]/ [I-EMim+][NTF2

-]. La variation des potentiels du Fc et DmFc est 

quasiment identique au cours de l’étude. La différence entre ses deux courbes est représentée par 

∆E°’’Fc/DMFc = E°’DMFc - E°’FC  (Figure 49.B noire). Entre les conditions [I-EMim+][NTF2
-] pur et 99.9%  

[Me-EMim+][NTF2
-], cette droite ne varie au maximum que de 10 mV. En effet, si on fixe à 0 mV E°’FC, 

entre le début et de l’expérience et la fin, le potentiel du DMFc passe de -507 à -517 mV. Cette étude 

permet de conclure que le potentiel rédox de nos références reste relativement stable et qu’il est 

possible de les utiliser tout au long de notre étude dans nos ILs. Lors du titrage, de nombreux ajouts et 

retraits de produits ont été fait, par conséquent les concentrations de dérivés ferrocènes varient. De 

plus la diffusion des espèces n’est pas la même dans les deux ILs utilisés. Ces raisons peuvent expliquer 

la variation de l’intensité des CVs. 

L’utilisation d’un système rédox en tant que référence interne (IRRS) permet d’assurer la connaissance 

et la stabilité d’un point de référence dans un solvant non-aqueux dans des conditions où les électrodes 

de référence sont difficiles à stabiliser.[199]  

Bien que le couple Fc0/+ soit largement utilisé en milieu ILs,[205–207] il est connu aujourd’hui qu’il n’est 

pas le IRRS « idéal ». En effet, son potentiel dépend de l’effet de solvatation du solvant organique et 

de l’électrolyte support utilisés.[208,209] Le décaméthylferrocène (DMFc) montre une plus faible 

interaction solvant/soluté.[191,208,210] L’interaction solvant/Fc est aussi présente dans les ILs et a été 

mise en avant dans l’étude réalisée par  Philips et al.[208] Cette étude montre les effets de solvatation 

des ILs sur le potentiel du Fc qui induit une variation de potentiel allant jusqu’à 35mV alors que le DMFc 

reste stable. De plus, il en résulte une grande différence entre le Dox et le Dred pour le Fc avec un ratio 

allant de 1.31 à 2.05. Dans les mêmes conditions ce ratio est autour de 1 pour le DMFc.   

Par conséquent, même si les DmFc ne sont pas parfaitement solubles dans les différents ILs, les 

résultats suggèrent que le DmFc0/+ est un IRRS moins dépendant de la nature du IL que le Fc0/+. La 

référence interne choisie pour déterminer nos potentiels sera donc le DMFc.  

Comportement électrochimique des ILs synthétisés 

Nous nous sommes intéressés au comportement électrochimique de nos ILs préparés et plus 

particulièrement à leur fenêtre électrochimique. Avant d’étudier les propriétés électrochimiques des 

ILs purs sur les anions, les trois composés ont été placé en tant qu’électrolyte support à 0.1 M dans du 

DMF. Les CVs des 4 solutions électrolyte 0.1 M TBAPF6/DMF (Noire) ; 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF 

(bleue) ; 0.1 M [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF (verte); et 0.1 M [I-EMim+][NTF2

-]/DMF (rouge) sont 

présentées dans la Figure 50.A. Les milieux présentent une fenêtre électrochimique limite à +1.5 V vs 

SCE en oxydation. Les limites cathodiques des différents milieux sont différentes. La plus restreinte est 

dans le [I-EMim+][NTF2
-]/DMF avec la rupture de la liaison C-I à -0.5V vs SCE (Figure 50.B.), puis le  

[Me-EMim+][NTF2
-]/DMF avec une limite à -1.5V vs SCE et enfin le [EMim+][NTF2

-]/DMF et 

TBAPF6/DMF a -2V vs SCE. 
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Figure 50. CVs (scan 2) sur GC dans le DMF à 40°C vs SCE avec 0.1 M d’électrolyte support v = 0.1V·s-1 . TBAPF6 
(noire), [EMim+][NTF2

-] (bleue), [Me-EMim+][NTF2
-] (verte), [I-EMim+][NTF2

-] (rouge). A) Fenêtre de potentiel B) 
Réduction du [I-EMim+][NTF2

-]. WE : GC 3 mm φ, CE : Pt, Ref : SCE 

L’expérience a été reproduite dans les liquides ioniques purs. Le [Me-EMim+][NTF2
-] (Figure 51 en vert)  

présente la plus large fenêtre de potentiel allant de -2.1 V à +1.3 V vs Fc. Dans le cas du [EMim+][NTF2
-

] (Figure 51 en bleu), cette fenêtre est restreinte en réduction (-1.9 V vs Fc) et légèrement plus grande 

en oxydation (+ 1.5 V vs Fc).  La réduction du cation en carbène est plus facile en présence d’un proton 

acide en C2 que du groupement méthyle. La vague observée à -1.4 V correspond à la réduction de 

l’oxygène présent. Les valeurs mesurées pour [EMim+][NTF2
-] et [Me-EMim+][NTF2

-] en réduction sont 

conformes à ceux de la littérature (-1.8 V vs Fc), en revanche nous avons des fenêtres nettement plus 

restreintes en oxydation avec +2.8 V vs Fc pour [EMim+][NTF2
-] et +2.4 V vs Fc pour [Me-EMim+] 

[NTF2
-].[150] Cela peut-être dû à la présence d’eau dans nos systèmes.[151] Dans le cas du                               

[I-EMim+][NTF2
-] (Figure 51 en rouge) , la fenêtre de potentiel est la plus réduite avec l’oxydation à 

+1.1 V vs Fc et la réduction est située à -1.5 V vs Fc. Celle-ci peut être attribuée à la rupture de la liaison 

C-I, ce qui réduit la fenêtre de potentiel. En effet, après l’application d’un potentiel de -1.55 V pendant 

15s, on observe l’apparition des pics en oxydation des iodures à +0.5 V et +0.7 V.  
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Figure 51: CVs (scan 2) de [EMim+][NTF2
-] (bleu), [Me-EMim+][NTF2

-] (vert) et [I-EMim+][NTF2
-] (rouge). T = 40°C 

pour [Me-EMim+][NTF2
-] et [EMim+][NTF2

-], et T = 60°C pour [I-EMim+][NTF2
-];  = 0.1 V·s-1 GC : 3 mm φ dans les 

ILs pure vs Fc 

En résumé, les murs de solvant dans les liquides ioniques sont limités de part et d’autre par l’oxydation 

de l’anion, ici NTF2
- et la présence d’impureté ainsi que la réduction du cation. La limite d’oxydation 

des trois ILs est proche puisqu’il porte le même anion mais varie légèrement en fonction des effets 

paires d’ion entre le cation et l’anion.   
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2.4 Conclusion 

Ainsi, les propriétés spécifiques aux liquides ioniques et les méthodes électrochimiques applicables 

dans ces milieux ont été présentées.  

Un nouveau liquide ionique à base d’iodo-imidazolium a été synthétisé et comparé aux dérivés 

hydrogénés et méthylés. Les trois ILs ont été entièrement caractérisés.  

L’étude de la liaison halogènes en milieu liquide ioniques est encore très limitées. C’est pourquoi ces 

travaux se concentreront sur la détection, le contrôle et la quantification des liaison halogènes dans 

nos trois liquides ioniques par électrochimie.  Le chapitre suivant se concentre sur l’interaction entre 

nos liquides ioniques et différentes bases de Lewis anioniques. Nous pourrons ensuite étudier l’effet 

de la nature des ILs sur l’oxydation des bases de Lewis par électrochimie d’abord en milieu organique 

puis en milieu IL pur. 
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3 CHAPITRE 3 :  

L’OXYDATION D’ANIONS DANS LES 

LIQUIDES IONIQUES  
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Aux cours de ces dernière années, l’intérêt scientifique pour la liaison halogène en solution a 

considérablement augmenté et quelques applications même en milieu ILs ont été décrites 

(2.1.3).[135,139,140] L’étude de la liaison halogène en milieu IL est cependant encore très limitée. Ces 

travaux ont pour objectif de montrer que la détection et la quantification de la liaison XB en milieu IL 

sont possibles, ouvrant ainsi de nouvelles perspectives.  

Ce chapitre se focalise sur la mise en évidence, l’activation et le contrôle de la liaison halogène dans 

ces milieux complexes et particuliers que sont les liquides ioniques. Dans ce chapitre, nous nous 

sommes plus particulièrement intéressés à la formation de complexe XB contenant des anions 

électroactifs comme base de Lewis ou accepteur de XB. Avant de présenter mes résultats, une 

première partie présente un état de l’art sur l’oxydation de ces anions dans les liquides ioniques.  

3.1 Etat de l’art sur l’oxydation de quelques anions détectés par 

électrochimie en milieu liquide ioniques 

Le comportement électrochimique des anions dans les ILs est très similaire à celui observé en milieu 

organique. Cependant, des réactions secondaires peuvent tout de même se produire en fonction de la 

nature du liquide ioniques et de l’électrode utilisés. Dans cette partie bibliographique, je me suis 

focalisé seulement sur les anions que nous avons étudiés par la suite, à savoir le chlorure, le bromure, 

l’iodure, le nitrate et le nitrophénolate. 

3.1.1 Les Halogénures 

Les chlorures 

L’étude du chlorure dans les liquides ioniques [BMim+][BF4
-] a été explorée par CV (Figure 52).[211] A 

une concentration de 0.18 mM, il est possible d’observer une seule vague d’oxydation irréversible à 

+1.35 V sur électrode de carbone (GC). La diffusion de l’espèce étant lente, c’est en augmentant la 

concentration jusqu’à 28 mM et au-delà que l’on observe la vague de réduction  (Figure 52.A et B). De 

plus,  en changeant le matériau de l’électrode de travail et en utilisant une électrode d’or(Figure 52 C), 

un nouveau pic d’oxydation apparait à +0.86 V suggérant un mécanisme différent de celui obtenue sur 

GC. Sur l’électrode d’or, les réactions d’oxydations proposées sont les suivantes :    

𝐼 ∶ 3𝐶𝑙− → 𝐶𝑙3
− + 2𝑒−     (15) 

𝐼𝐼: 3𝐶𝑙− →
1

2
𝐶𝑙2 + 3𝑒−     (16) 

Or la présence d’Au dans le milieu permet la formation d’espèces intermédiaires ([AuCl2]- et [AuCl4]-) 

et forme préférentiellement le Cl3
- plutôt que le Cl2.[212] 
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Figure 52: Etude des ions chlorure dans le [BMim+][BF4
-] à différentes concentrations : A) 0.18 mM  sur GC B)  28 

mM sur GC et C) 42 mM sur Au.[211] 

Le comportement électrochimique du chlorure a été étudié dans différents milieux soit hydrophobe 

([EMim+][NTF2
-], [BMPy+][NTF2

-]) soit hydrophile ([EMim+][OAc-]). Les études par CV montrent un effet 

significatif de l’eau sur l’oxydation des chlorures. En milieu hydrophobe, les mêmes réponses 

électrochimiques ont été obtenue dans le [EMim+][NTF2
-] et [BMPy+][NTF2

-], on observe une vague 

d’oxydation de Cl- à 1.0V vs Fc et une vague de réduction du Cl2 à -0.3V vs Fc, montrant l’absence 

d’interaction avec le cation imidazolium. Au contraire, l’oxydation de Cl- se montre complètement 

irréversible dans le [EMim+][OAc-], milieu hydrophile. Cet état est réversible car le milieu est 

totalement exempt d’eau, une légère vague de réduction apparait. Cependant, une légère vague de 

réduction apparait après disparition totale de l’eau présente dans le système.[213] 

Ainsi, le chlorure s’oxyde de manière quasi-irréversible dans les liquides ioniques Cl●/Cl- et Cl-/Cl2 et 

montre une plus grande sensibilité sur des électrodes en carbone vitreux en raison de l’amélioration 

des courants de fond. La présence d’eau dans le système peut influencer le comportement des 

chlorures, c’est pourquoi il est préférable de favoriser des liquides ioniques hydrophobes.  

Les bromures 

L’oxydation des bromures dans le [BMim+][NTF2
-] a été étudiée par CV à température ambiante et 

montre deux vagues d’oxydation et une vague de réduction. La première vague d’oxydation 

correspond à la formation de Br2 (17) à +1.1 V vs Ag, suivie par la réaction immédiate avec les ions Br- 

pour former Br3
-  (18) . La seconde vague d’oxydation correspond à la dissociation de Br3

-
 à +1.5 V vs 

Ag et à la formation d’une molécule de Br2 et Br- à +0.6 V vs Ag- (19). Enfin, on observe la réduction 

des Br- en Br2 (20).[214]  

1è𝑟𝑒 𝑉𝑎𝑔𝑢𝑒 𝑂𝑥 ∶  2𝐵𝑟− → 𝐵𝑟2 + 2𝑒−      (17) 

𝐵𝑟2 +  𝐵𝑟− ⇋ 𝐵𝑟3
−       (18) 

2è𝑚𝑒 𝑉𝑎𝑔𝑢𝑒 𝑂𝑥 ∶  𝐵𝑟3
−  ⇋  𝐵𝑟2 +  𝐵𝑟−     (19) 

 𝑉𝑎𝑔𝑢𝑒 𝑅𝑒𝑑 ∶ 𝐵𝑟− →  
1

2
 𝐵𝑟2 + 𝑒−      (20) 

Comme attendu, la diffusion des espèces dans le IL est nettement plus faible que dans l’ACN (Figure 

53) avec des coefficients de diffusion de l’ordre de 10-11 cm²·s-1 dans [BMim+][NTF2
-] et 10-9 cm²·s-1 dans 

l’ACN.  
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Figure 53: Simulation des CVs du bromure sur électrode de platine 1mm de 0.2 à 2V·s—1 dans A) [EMim+][NTF2
-] 

et B) ACN.[214] Copyright © 2004 Elsevier B.V. All rights reserved. 

A part la diffusion de l’espèce qui est plus lente, le comportement électrochimique des bromures est 

identique dans les ILs et les solvants organiques classiques. 

Les iodures 

L’oxydation des iodures a été étudié en milieu liquide ionique [EMim+][NTF2
-] avec différents matériaux 

d’électrode. Comme le chlorure, l’oxydation des iodures est différentes en fonction du matériau de 

l’électrode de travail (Pt et GC d’un côté et Au de l’autre).[215]  Dans le premier cas (Pt /GC), on observe 

un premier système réversible du couple I-/I3
- avec E°’ = 0V vs I-/I3

- puis un second système quasi-

réversible du couple vs I2/I3
- avec Ep

ox = +0.53 vs I-/I3
- et Ep

red
 = +0.42 vs I-/I3

- (Figure 54.A). Dans le cas 

de l’Au, on observe deux systèmes quasi-irréversibles, avec Ep
ox (1) = +0.14 vs I-/I3

- ; Ep
red (1) = -0.03 V 

vs I-/I3
- et Ep

ox (2) = +0.53 vs I-/I3
- ; Ep

red (2) = +0.42 vs I-/I3
- (Figure 54.B).  

 

Figure 54: CV de l’oxydation des iodures ([EMim+]I-) dans [EMim+][NTF2
-]. A) 10 mM [EMim]I sur électrode de Pt 

1.6 mm à 250 mV·s-1. B) 4 mM [EMim+]I- sur électrode d’Au 3.0 mm à 25 mV·s−1.[215] 

Les potentiels des pics des deux systèmes sont proches cependant, la stœchiométrie de réaction est 

différente. Dans le cas classique, sur électrode de Pt ou GC (Figure 54.A), on observe une 

stœchiométrie électronique 2:1 suivant les équations suivantes :  

 3𝐼− ⇋ 𝐼3
− + 2𝑒−       (21) 

𝐼3
− ⇋

3

2
𝐼2 + 𝑒−       (22) 
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Avec des électrodes d’Au (Figure 54.B), le matériau rentre en compte dans le mécanisme et présente 

2 vagues réversibles de stœchiométrie 1 :1 suivant les équitions :  

6𝐼− + 3𝐴𝑢 ⇋ 3[𝐴𝑢𝐼2]− + 3𝑒−      (23) 

3[𝐴𝑢𝐼2]− ⇋ 3𝐼2 + 3𝐴𝑢 +  3𝑒−      (24) 

Le potentiel formel du couple redox I-/I2 et la constante de stabilité de I3
- ont été quantifiés dans des 

solvants ainsi que des liquides ioniques protiques et aprotiques par voltamétrie cyclique.[216] Le 

potentiel standard du couple E°’(I-/I2) augmente suivant l’ordre : acétonitrile/éthanol (-0.1 V vs Fc/Fc+) 

< carbonate de propylène (-0.08 V vs Fc/Fc+)< ILs aprotiques (-0.032 à 0.016 V vs Fc/Fc+) < ILs protique  

(0.1 V vs Fc/Fc+) < eau (0.22 V vs Fc/Fc+). Dans les ILs aprotiques, E°’ (I-/I2) se situe dans une fourchette 

étroite proche de 0 V vs Fc/Fc+, tandis que dans le IL protique, le triéthylammonium [TriEA+][NTF2
-],  

E°’ (I-/I2) est significativement plus positif donc plus difficile à oxydée montrant une stabilisation des 

espèces. 

Tableau 7: Potentiel d’oxydation des couples I-/I2 et I-/I3
- dans différents milieux.[216] 

Solvant Type E°’ (I-/I3
-) E°’ (I-/I2) 

Eau / 0.2 M LiNO3 Protique 0.14 0.22 

Acétonitrile / 0.2 M [EMim+][NTF2
-] Aprotique -0.32 -0.11 

Carbonate de propylène / 0.2 M [EMim+][NTF2
-] Aprotique -0.31 -0.081 

Ethanol/0.2 M [EMim+][NTF2
-] Protique -0.26 -0.12 

[TriEA+][NTF2
-] Protique −0.037 0.10 

[EMim+][NTF2
-] Aprotique −0.21 −0.015 

[BMim+][NTF2
-] Aprotique -0.23 -0.032 

[EMim+][OTf-] Aprotique -0.19 -0.010 

[BMim+][BF4
-] Aprotique -0.19 0.017 

[BMim+][PF6
-] Aprotique -0.19 0.016 

 

Plus le milieu sera protique, plus les espèces rédox seront stabilisées, par conséquent les potentiels 

d’oxydations seront plus grands. Le contrôle du potentiel rédox de l’iode et la stabilité des ions I3
- est 

un défi scientifique majeur pour l’amélioration des capacités des cellules solaires. Les cellules solaires 

pérovskite enrichies en ions I3
- ont montré de meilleures performances photovoltaïques, avec un 

rendement de conversion de puissance maximum de 18,7%, soit environ 15% plus élevé que celles non 

enrichies. L’emploi de I3
- fournit une direction importante pour l’élimination des défauts et 

l’amélioration future de l’efficacité des cellules solaires pérovskites.[217] Ainsi, la compréhension de 

l’impact des ILs sur ces anions, est un atout important dans ce domaine de recherche. 

3.1.2 Autres anions 

Outre les halogénures, d’autres anions servent de base de Lewis électroactives. Dans cette partie, nous 

présentons les nitrates et le nitrophénolates. Les nitrates et les composés nitriques aromatique sont 

très largement utilisé dans la production de pesticides, de peintures et de matériaux explosif.  De plus, 
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la dégradation de ce type de composé a été étudié par électrochimie.[218] Le comportement de ses 

composés et cependant moins connu dans les liquides ioniques.  

Les nitrates 

L’oxydation électrochimique du nitrate [BMim+][NO3
-] a été étudiée par voltamétrie cyclique dans le 

liquide ionique [EMim+][NTF2
-]. Un pic fin, intense et irréversible à 2.1 V vs Ag/Ag+ (Figure 55.A) a été 

observé sur une microélectrode de Pt (d = 10 µm) au lieu de 1.6 V vs Ag/Ag+ dans l’eau.[219] Des pics 

d’oxydations similaires ont été observés pour les sels de NaNO3 et KNO3 avec des coefficients de 

diffusion plus faible montrant ainsi que le NO3
- est un ion apparié avec Na+ ou K+ , les coefficient de 

diffusion obtenus sont : DBMIM= 2.0×10 -11
 m²·s-1 ; DNa= 8.8×10-12 m²·s-1 ; et DK = 9.0×10-12 m²·s-1 . Ces 

données sont inférieurs de deux ordres de grandeurs à celles du NO3 dans l’eau avec  

D= 1.5 10-9 m².s-1.[220] 

 

Figure 55: A) CV de l’oxydation du [BMim+][NO3
-] (de 0.1 M à 1 M) B) CV de la réduction d’une solution saturée 

de NaNO3 dans [EMim+][NTF2
-] sur électrode de Pt 10µm ) 1V·s-1.[220] 

De plus, une caractéristique de réduction a été observée pour le NaNO3 et le KNO3, avec des pics 

anodiques supplémentaires indiquant la formation d’oxydes, de peroxydes, de superoxydes et de 

nitrites. En effet après réduction d’espèces à -1.67 V vs Ag (Figure 55.B) on observe la formation de 

différents pics d’oxydation pour les sels de MNO3 (M= K ; Na), selon les équations suivantes :  

𝑖 ∶  2𝑀2𝑂 ⇋ 𝑀2𝑂2 + 2𝑀+ + 2𝑒−      (25) 

𝑖𝑖 ∶  𝑀2𝑂2 ⇋ 𝑀𝑂2 + 𝑀+ + 𝑒−       (26) 

𝑖𝑖𝑖:  𝑀𝑂2  ⇋  𝑂2 + 𝑀+       (27) 

𝑖𝑣 ∶ 𝑁𝑂2
− →  𝑁𝑂2 + 𝑒−       (28) 

𝑣 ∶ 𝑁𝑂3
− →  𝑁𝑂2 +

1

2
𝑂2 + 𝑒−       (29) 

Ainsi, le nitrate possède un pic d’oxydation irréversible similaire en milieu aqueux et en milieu IL avec 

des coefficients plus faibles en milieu IL dû à leur viscosité. 

Les nitrophénolates 

L’oxydation du p-4-nitrophénol (NO2PhOH) a été étudié par voltamétrie cyclique dans le 

[BMMim+][NTF2
-] sur des électrodes d’or. Elle se compose de deux pics irréversibles (IV et V) qui sont 
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attribués à l’oxydation du, 4-hydroxyphenylhydroxylamine (HOPhNO2H-) à 0.08 V vs Ag/Ag+ et 4-

nitrophénolate (NO2PhO-) à 0.71 V vs Ag/Ag+. Ces deux produits sont générés lors de la réduction du 

p-4-nitrophénol (NO2PhOH) selon le mécanisme suivant :  

 

𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2 + 𝑒−  ⇋ 𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2
∙−     (30) 

𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2
∙− +  𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2 ⇋ 𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2𝐻∙ + 𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2

−
   (31) 

𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2𝐻∙ +  𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2
∙− →  𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2𝐻− +  𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2 (32) 

𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2𝐻− +  𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2 →  𝐻𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂 +  𝑂𝑃ℎ𝑁𝑂2
−

 +  𝐻2𝑂  (33) 

 

Figure 56: CV de 8 mM de 4-nitrophénol dans [BMim-][NTF2
+][221] 

Le radical anion est rapidement protoné par une molécule parente acide, ce qui résulte en une réaction 

chimique (31). Les trois vagues de réductions sont observées ; la première (I) , comme un épaulement 

sur la seconde (II) et la troisième (III) est chimiquement réversible.[221] 

Nous nous intéresserons par la suite qu’a l’anion nitrophénolate et son oxydation. 

3.1.3 Ce qu’il faut retenir 

En résumé, les différents anions présentés ci-dessus ont déjà été étudiés en électrochimie en milieu 

IL. Leur réponse est souvent similaire à celle en milieu organique classique avec un coefficient de 

diffusion plus faible dû notamment à la viscosité des liquides ioniques. L’influence des cations et anions 

du IL a été étudié pour certains d’entre eux et montre un impact sur leurs potentiels d’oxydation. Dans 

nos travaux nous présenterons l’influence de la nature de nos trois IL sur les potentiels des anions. 
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3.2 Les anions comme accepteurs de liaison halogène 

Dans cette partie, nous étudierons l’impact de la nature du IL sur la réactivité et plus particulièrement 

sur l’oxydation de bases de Lewis anioniques. L’objectif de cette étude est de démontrer que certains 

liquides ioniques peuvent jouer le rôle de XB donneur et que les anions mis en solution dans ces milieux 

peuvent former des complexes XB qui vont modifier et moduler leurs comportements 

électrochimiques. Pour cela, plusieurs méthodes analytiques ont été utilisées telles que la RMN, la 

diffraction de rayon X et l’électrochimie.   

3.2.1 Affinité entre les liquides ioniques et les bases de Lewis. 

Dans un premier temps, l’affinité entre les trois liquides ioniques et une base de Lewis forte, le chlorure 

a été étudié par RMN 1H . Le choix du chlorure comme première base testée peut s’expliquer par 

plusieurs raisons : 1) de nombreuses études ont mis en évidence que le Cl- était une base de Lewis 

forte permettant d’obtenir assez facilement des complexes XB,[138] 2) Le Cl- est un anion 

électrochimiquement actif et 3) il peut être utilisé sous la forme de TBACl, facilement purifiable et dont 

la teneur en eau peut être très faible. Pour cela, des solutions de 1 mM de [EMim+][NTF2
-],  

[Me-EMim+][NTF2
-] ou [I-EMim+][NTF2

-] dans du DMSO-d6 ont été préparées puis des concentrations 

croissantes de chlorures allant de 0 à 100 mM ont été ajoutées. 

 

Figure 57: Structure imidazolium et dénomination des atomes. 

Afin de comparer le même proton pour les trois dérivés imidazolium, nous avons choisi de suivre la 

variation du déplacement chimique (∆δ) du proton en C4 (Figure 57) en RMN 1H. Les spectres protons 

des dosages [EMim+;Cl-] (en bleu) ; [Me-EMim+ ;Cl-] (en vert) et [I-EMim+ ;Cl-] (en rouge) sont 

superposés ci-dessous (Figure 58). Dans le cas du [EMim+;Cl-], on observe un déblindage du proton 

avec ∆δHIL= + 0.53 ppm ainsi qu’une diminution de l’intensité du pic. Ce comportement correspond à 

la formation de liaison HB entre le cation imidazolium protoné et le chlorure. La variation maximale 

est observée sur le proton placé en position C2 avec ∆δmax = + 1.26 ppm. Pour le [Me-EMim+ ;Cl-], la 

variation maximale mesurée est celle du proton HC4 avec ∆δMeIL= + 0.08 ppm et est égale à celle 

mesurée sur les protons du groupement méthyl en position C2. Cette faible variation montre une 

interaction quasi inexistante entre le cation méthylé et le chlorure. Enfin, le proton HC4 du cation 

imidazolium iodé (I-EMim+) se blinde avec un ∆δI-EMim+= -0.21 ppm et l’intensité du signal diminue. Ceci 

correspond donc à la formation d’une liaison XB avec le chlorure. La variation du déplacement 

chimique du proton HC4 est reporté sur la Figure 58, et les constantes d’affinités ont été extraite des 

courbes de dosages par le programme en ligne Bindfit en supposant une stœchiométrie 1 :1.[222]  On 

obtient une affinité de 2 ± 0.1 M-1 pour le [EMim+][NTF2
-], 6 ± 2 M-1 pour le [Me-EMim+][NTF2

-] et 119 

± 11 M-1 pour le [I-EMim+][NTF2
-]. Ces valeurs confirment que l’interaction entre le [Me-EMim+][NTF2

-



Chapitre 3   Page 80 

 

] et le chlorure est négligeable, et que la force de la liaison XB former par le [I-EMim+][NTF2
-] est plus 

forte que son homologue HB former par le [EMim+][NTF2
-], puisque même en prenant la variation du 

proton HC2 du [EMim+][NTF2
-] on atteint une constante de K= 20 ± 2 M-1. Nous pouvons noter que la 

nature du liquide ionique a, comme attendu, un fort impact sur la valeur de la constante d’affinité. Des 

données similaires ont été obtenue avec un cation imidazolium proche du notre possédant un 

groupement anthracenyl a la place de l’éthyle sur l’azote.  Les constantes d’association obtenues sont 

de 150 ± 12 M-1 pour le dérivé iodé et 9.4 ± 0.5 M-1 pour le dérivé protoné dans DMSO-d6 et sont 

respectivement décrite comme étant dû à la formation d’une liaison XB et HB (Figure 42.A).[136] 
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Figure 58: Superposition des spectres RMN 1H du dosage des différents dérivés imidazolium en absence et en 
présence de concentration croissante de chlorure. Courbes de titrages représentant le déplacement chimique 
du proton HC4 en fonction de la concentration de chlorure. [EMim+][NTF2

-] (en bleu) ; [Me-EMim+][NTF2
-] (en 

vert) et [I-EMim+][NTF2
-]  (en rouge). 
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Pour confirmer la formation d’un XB entre le [I-EMim+][NTF2
-] et le chlorure, nous avons essayé 

d’obtenir des cristaux de ce complexe. Malheureusement la structure obtenue n’était pas d’assez 

bonne qualité pour pouvoir être analysée.  

Nous avons ensuite décidé de réaliser d’autres titrages avec différents anions ayant des propriétés 

redox et de basicité de Lewis pour voit s’il était possible d’utiliser la RMN 1H pour mettre des complexes 

en évidence. Les mêmes titrages ont donc été réaliser entre les anions bromures, iodure, nitrate et 

nitrophénolates. Nous avons seulement travaillé avec le liquide ionique [I-EMim+][NTF2
-], seul XBD.  

Des spectres RMN 1H ont été enregistrés à différentes concentrations allant de 0 à 100mM d’anion. La 

Figure 59 suivante montre les spectres obtenus en absence (gris) et en présence de 100 mM des 

différents TBAX, Ainsi que les courbes de titrages correspondants aux déplacements du proton HC4 en 

fonction de la concentration de TBAX ajouté.  

7.857.907.958.008.058.10

 

d(ppm)

 
 

 

Cl-

Br-

I-

NO3
-

 

 

NO2PhO-

-20 0 20 40 60 80 100 120

7.82

7.84

7.86

7.88

7.90

7.92

7.94

7.96

7.98

8.00

Cl-

Br-

I-

NO2PhO-

δ
 (

p
p
m

)

TBAX (Eq)

NO3
-

 

Figure 59: Spectre RMN 1H de 1mM de [I-EMim+][NTF2
-] dans DMSO-d6 (en gris) et en présence de 100 mM de 

TBAX. Courbes de titrages en RMN 1H suivant le déplacement chimique du proton situé sur le cœur imidazolium 
HC4 en fonction de la concentration d’anions ajoutée. chlorures (noire), bromures (violette), iodures (orange), 
nitrophénolates (Rose) et nitrates (Bleue).  

Comme attendu, le déplacement est d’autant plus grand que la basicité de Lewis de la base étudiée 

est grande. Ainsi après 100 eq de TBAX, un déplacement de -0.21 ppm avec le Cl-,  

-0.06 ppm avec le Br-, et -0.05 ppm avec le I-. Pour les nitrates, aucune variation caractéristique du 

proton HC4 est observée. Le nitrophénolate présente un comportement intermédiaire avec un 

déplacement de -0.03 ppm à 100 mM (Figure 59).  

A partir de bindfit, des constantes d’affinités ont été extraites (Tableau 8) et résumés par la Figure 60. 

En sachant que le chlorure est une base de Lewis forte, il n’est pas surprenant de trouver une constante 

d’affinité plus élevé pour le complexe [Cl- ; I-EMim+] (119 M-1) que pour le complexe [I- ; I-EMim+]  

(51 M-1) et [NO2PhO- ; I-EMim+] (19 M-1). La constante obtenue dans le cas du nitrate n’est pas 

significative (7 M-1) en prenant compte en l’incertitude de la mesure ( ± 5). Toutes les valeurs suivent 

la même tendance que celle de la force XBA des différentes bases de Lewis à l’exception du bromure. 
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En effet dans ce cas, on obtient une constante d’affinité plus élevé (183 M-1). Pour le moment, le 

comportement particulier du bromure n’a pas encore été résolu. Des publications précédentes ont 

déjà reporté une meilleur affinité avec les Br- que les Cl-dans le cas de XBD imidazolium en raison d’une 

combinaison de facteurs stériques et géométriques plus adapté avec le Br pour des dérivés imidazoles 

XBD.[138,184] Ces résultats sont en accord avec des données de la littérature publiés par Resnati et al. 

Dans cette étude, les auteurs ont pu extraire des constantes d’affinité entre un iodo-imidazolium et 

des halogénures en solution dans le DMSO-d6. Les valeurs obtenues par RMN 1H, sont très similaires 

aux nôtres avec K = 150 M-1 pour le Cl- et K = 34 M-1 pour le I-(Figure 42.A).[136] 

Tableau 8: Constantes d’affinité entre les anions et 
les ILs calculé par titration RMN 1H suivant le proton 
situé sur le cœur du cation imidazolium HC4. 

 Ka
[a] 

Anions EMim+ Me-EMim+ I-EMim+ 

Cl- 2 ± 0.1 6 ± 2 119 ± 11 

Br- -[b] -[b] 183 ± 9 

I- -[b] -[b] 51 ± 7 

NO2PhO- -[b] -[b] 19 ± 6 

NO3
- -[b] -[b] 7 ± 5 

[a] Constantes d’affinités calculées sur Bindfit (M-1) ; 

[b] Non déterminé 
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Figure 60: Constantes d’affinité la plus grande 
calculée par titration RMN 1H entre les anions et les 
ILs Ka (M-1) 

Afin de confirmer nos résultats, nous avons essayé d’obtenir des cristaux. Les cristaux ont ainsi été 

obtenues par diffusion lente d’une solution de TBAX à 0.25 M (avec X= Br- ou I-) dans de l’isopropanol 

vers une solution de [I-EMim+][NTF2
-] (0.25 mM) dans l’hexane. Des cristaux ont été obtenues et une 

étude de diffraction aux rayons X a pu être réalisée. Les distances interatomiques entre l’iode du  

[I-EMim+][NTF2
-] et le I- (3.3814 Å) ou le Br- (3.1320 Å) sont plus courtes que la somme des rayons de 

VDW respectives de 3.98 Å et 3.82 Å (Tableau 9).[32] 

Tableau 9: Géométrie de la liaison halogène dans la structure cristalline du [I-EMim+, I-] et [I-EMim+, Br-]. 

 C-I∙∙∙X-[a] dI∙∙∙X-
[b] rVDW ratio[c] θC-I∙∙∙X-

[d] dC-I
[e] 

[I-EMim+, I-] 
C1-I1∙∙∙I3 3.3814 85% 177.8 2.074 

C10-I2∙∙∙I3 3.4044 86% 175.1 2.075 

[I-EMim+, Br-] C1-I1∙∙∙Br1 3.1320 82% 171.4 2.086 

[a]Géométrie de la XB, [b] distance interatomique entre l’iode du [I-EMim+][NTF2
-] et l’anion (ppm), [c] ratio de dI∙∙∙X

 et ∑rDWV 

de I et de X, [d] angle de la liaison C-I∙∙∙X- (°), et [e] distance interatomique entre le carbone et l’iode du  

[I-EMim+][NTF2
-] (ppm) 

De plus, dans les deux cas, l’angle C-I∙∙∙X- est proche de 180°, avec 177° pour I- et 171.4° pour Br-(Figure 

61). Ces résultats sont en accord avec différents travaux préalablement publiés sur des dérivé iodo-

imidazolium similaires en présence d’ion halogénure.[136,138] Une distance de 3.289 Å ainsi qu’un 

angle de 177.6°ont été reportés et confirment nos données pour le complexe avec l’iode.[138]  
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Figure 61: Structure cristalline du [I-EMim+, I-] et [I-EMim+, Br-]. 

Dans le cas du Br-, une distance 3.099 Å et un angle de 178.5° sont mentionnés.[136] Ainsi, dans nos 

résultats mais également dans ceux publiés, l’interaction est plus faible entre le iodo-imidazolium et le 

I- qu’avec le Br- démontrant une différence dans la force de cette interaction. Les complexes obtenus 

avec le Br- sont plus forts que ceux obtenues avec le I-. Ces résultats sont en accord avec ceux obtenus 

précédemment en RMN. 

Que ce soit la RMN ou la diffraction aux rayon X, les résultats montrent que le [I-EMim+][NTF2
-] réagit 

comme un XBD fort vis-à-vis des bases de Lewis étudiées que ce soit en solution dans un solvant 

organique ou à l’état solide. 

3.2.2 Comportement électrochimique des différentes bases de Lewis dans les 

liquides ioniques 

À la suite de la confirmation qu’en fonction de la nature du substituant sur le C2 du cœur imidazolium, 

il était possible d‘avoir un liquide ionique donneur de XB, nous avons poursuivi notre étude en utilisant 

l’électrochimie comme moyen d’étude. Pour cela, nous avons décidé d’étudier la formation de XB par 

électrochimie en deux étapes.  

Tout d’abord, le liquide ionique est utilisé comme électrolyte support dans un solvant organique. Les 

conditions relativement proches de celles réalisées par RMN devraient nous permettre de comparer 

les résultats. De plus, le IL ne servant pas de solvant d’analyse, l’électrochimie pourra être réalisée de 

manière « classique ». 

La seconde étape va être de travailler dans les ILs purs, c’est-à-dire qu’ils serviront à la fois de solvant 

et de réactif. 

Liquide ionique comme électrolyte support 

Les trois composés ([EMim+][NTF2
-], [Me-EMim+][NTF2

-], et [I-EMim+][NTF2
-]) ont été mis en solution 

dans le DMF à une concentration de C = 0.1 M. Le chlorure ayant été décrit comme un fort XBA, nous 

avons décidé de démarrer les études avec cet anion. Dans 0.1 M TBAPF6/DMF, celui-ci s’oxyde à un 

potentiel de +1.13 V vs SCE de manière irréversible (Figure 62 courbe noire). Le pic d’oxydation du 

chlorure (TBACl) dans 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF (Ep

ox = +1.16 V) et [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF  

(Ep
ox = +1.16 V) ne change pas de manière significative par rapport à la valeur obtenue avec l’électrolyte 

support standard 0.1 M TBAPF6/DMF (Ep
ox = +1.13 V) (Figure 62 courbes bleue et verte). Ce résultat 

suggère que les interactions HB ou π-anion qui pourrait exister entre ces deux ILs et le chlorure sont 

négligeables.  
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Figure 62: CV (scan 2) Oxydation de 10 mM de TBACl sur GC dans le DMF à 40°C vs SCE avec 0.1 M d’électrolytes 
support v= 0.1V·s-1 . TBAPF6 (noire), [EMim+][NTF2

-] (bleue), [Me-EMim+][NTF2
-] (verte), [I-EMim+][NTF2

-]  (rouge). 
GC (d = 1.6 mm) ref : SCE, CE : Pt,  v = 100 mV.s-1 

Lorsque le [I-EMim+][NTF2
-] est utilisé comme électrolyte support, le potentiel d’oxydation du chlorure 

se déplace vers des potentiels plus positifs avec Ep
ox = +1.28 V (Figure 62 courbe rouge). Ce 

comportement, diffèrent de celui enregistré avec le [EMim+][NTF2
-] et le [Me-EMim+][NTF2

-], laisse 

supposer la formation d’une interaction XB, entre l’iode et le Cl-, responsable du déplacement du 

potentiel d’oxydation. En effet, cette interaction, par l’effet électroattracteur exercé par le cation iodé 

sur l’atome de chlore, induit une oxydation plus difficile et donc un potentiel de pic plus élevé par le 

couple Cl-/Cl2. Ces premiers résultats nous semblant suffisamment concluant nous avons décidé de 

passer à la seconde étape à savoir l’étude des bases de Lewis dans un milieu IL pur. 

Liquides ioniques purs 

Du fait des problèmes de non-reproductibilité des expériences dues à l’électrode de référence, toutes 

les manipulations suivantes ont été réalisées en présence de DMFc qui servira de référence interne. 

Les expériences dans le [Me-EMim+][NTF2
-]et le [EMim+][NTF2

-] sont réalisées à 40°C alors que celles 

dans le [I-EMim+][NTF2
-] à 60°C. Les intensités des pics d’oxydations des halogénures étudiés dans 

chaque IL ont été normalisées de façon à s’affranchir de la variation de viscosité de chaque milieu. Le 

CV des chlorures dans [Me-EMim+][NTF2
-] (Figure 63.A courbe verte) montre un système lent avec un 

pic d’oxydation à +868 mV vs Fc à 40°C et un pic de réduction plus faible à 40 mV vs Fc à 40°C. Un 

comportement similaire est observé dans le [EMim+][NTF2
-] avec Ep

ox= + 820 mV vs Fc et Ep
red= + 91 mV 

vs Fc (Figure 63.A courbe bleue). Le comportement électrochimique et les potentiels correspondent à 

ceux décrit dans la littérature (Ep
ox= +1.0 V vs Fc et Ep

red= -0.3 V vs Fc à température ambiante dans 

[EMim+][NTF2
-]).[213]  Lorsque le [I-EMim+][NTF2

-] est utilisé comme solvant, on enregistre un pic 

d’oxydation Ep
ox à + 1475 mV vs Fc. Il y a donc stabilisation du Cl-. En ce qui concerne le pic de réduction 

celui-ci est à -210 mV vs Fc. La forme de la vague d’oxydation a déjà été observé dans le  

[EMim+][OAc-] dont le mur de solvant en oxydation est proche du potentiel d’oxydation des 

chlorures.[213] 
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Figure 63: CV (SCAN 2)  sur GC à v = 0.1 V·s-1 de l’oxydation des chlorures dans différents liquides ioniques pur. 
A) Etude de l’effet de la température sur le potentiel d’oxydation de 10mM de TBACl dans [Me-EMim+][NTF2

-] en 
présence de 1 mM de DMFc de 30°C à 60°C B) 50 mM de TBACl dans [Me-EMim+][NTF2

-] (verte) à 40°C, 
[EMim+][NTF2

-] (bleue) à 40°C et [I-EMim+][NTF2
-]  (rouge) à 60°C. GC (d = 1.6 mm) ref : AC, CE : Pt,  v = 100 mV.s-

1 

L’influence de la température sur les propriétés des ILs étant non négligeable, nous avons donc vérifier 

que celle-ci n’influence pas le potentiel d’oxydation des chlorures dans notre IL référence, le  

[Me-EMim+][NTF2
-]. On observe à 30°C un potentiel d’oxydation de Ep

ox = + 867 mV vs Fc (Figure 63.B). 

Lorsque la température augmente, l’intensité du pic augmente, du fait de la diminution de la viscosité 

en passant de 30°C à 60°C. Cependant la variation de potentiel du pic mesurée est faible (∆Ep
ox = 7 mV), 

on peut donc estimée que cette variation est négligeable et que le fait d’étudier l’oxydation des 

chlorures à des températures différentes en fonction du solvant ne devrait pas avoir de conséquences 

importantes. 

Afin de déterminer l’effet des interaction faibles (HB et XB) sur l’oxydation du Cl-, nous avons calculé 

la variation du potentiel du Cl- dans le [EMim+][NTF2
-] ou le [I-EMim+][NTF2

-] par rapport au potentiel 

du [Me-EMim+][NTF2
-], que nous considérons comme notre référence. Les valeurs obtenues sont  

ΔEp
ox (EMim+)= -48 mV et ΔEp

ox (I-EMim+) = +608 mV. La variation de potentiel en valeur absolue est 

nettement plus grande dans le [I-EMim+][NTF2
-] que dans [EMim+][NTF2

-].  Ce résultat tend à prouver 

que l’influence de la formation d’une interaction de type XB a un impact plus grand qu’une interaction 

de type HB. Il est à noter que cette variation négative dans le cas du [EMim+][NTF2
-] est surprenante 

et difficile à expliquer . Normalement, même une faible HB devrait stabiliser l’espèce. Comme expliqué 

dans les chapitres précédents, il a été démontré que la substitution en C2 par un groupement méthyle 

pouvait induire des comportements difficilement prédictibles.[160] Donc utiliser le [Me-EMim+][NTF2
-] 

comme référence peut peut-être être responsable de ce comportement. 
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Figure 64: CV (SCAN 2) de l’oxydation des chlorures (noire) sur GC à v = 0.1 V·s-1 et ajout de 1% wt d’eau (rose), 
1.5% (orange) et 2% (bleue).  A) 30 mM de chlorure dans [Me-EMim+][NTF2

-] à 40°C. B) 10 mM de chlorure dans 
[EMim+][NTF2

-] à 40°C et C) 25 mM de chlorure dans [I-EMim+][NTF2
-] à 60°C. GC (d = A.6mm) ref : AC, CE : Pt,  v 

= 100 mV.s-1 

La présence d’eau dans le système pouvant affecter les propriétés des liquides ioniques et en 

particulier la fenêtre de potentiel, nous avons effectué des CVs de l’oxydation des Cl- en présence d’eau 

dans nos trois liquides ioniques. Nous sommes allés jusqu’à 2% wt car le liquide ionique n’est plus 

miscible avec l’eau au-delà de cette concentration et deux phases se distinguent. En présence d’eau, 

nous observons que le potentiel d’oxydation varie de +30 mV dans le [Me-EMim+][NTF2
-], +4 mV dans 

le [EMim+][NTF2
-] et +14 mV dans le [I-EMim+][NTF2

-]  (Figure 64).  Les variations de potentiel observées 

après ajout d’eau restent cependant négligeables par rapport à celles mesurées précédemment. Un 

comportement similaire a été observé par Aldous et al. dans le cas du [EMim+][NTF2
-].[213]  Outre un 

déplacement des potentiels, l’ajout d’eau induit une variation dans l’intensité des pics. Dans le cas de 

[Me-EMim+][NTF2
-]et [I-EMim+][NTF2

-], ILs visqueux, l’ajout d’eau induit une augmentation de 

l’intensité des pics car elle diminue la viscosité du milieu. Dans le cas de [EMim+][NTF2
-], on observe à 

contrario une diminution du courant. Ce comportement reste pour le moment non compris. En ce qui 

concerne le comportement électrochimique des chlorures, les CVs restent identiques tout au long de 

l’expérience dans le cas de [Me-EMim+][NTF2
-] et [I-EMim+][NTF2

-]. Pour [EMim+][NTF2
-], le pic de 

réduction n’est plus visible à partir de 1 % wt d’eau, cela peut-être dû à une réaction chimique entre 

le Cl2 et H2O pour former du ClOH.[213] Une variation de la vitesse de balayage entre 50 et 1000 mV.s-

1 a été effectuée pour chaque expérience et aucun changement de comportement particulier n’a été 

observé. 

De plus, il a été montré à plusieurs reprises que les ILs contenant  [NTF2
-] comme anion sont 

généralement moins impactés par la présence d’eau que d’autres ILs.[150,180] Ces différentes études 

permettent de conclure que la variation de potentiel d’oxydation des chlorures entre le  

[Me-EMim+][NTF2
-] et le [I-EMim+][NTF2

-]  est dû à la formation d’une liaison halogène forte entre  

I-EMim+ et Cl-. Le comportement observé en milieu liquide ionique pur ressemble à celui obtenue en 

milieu organique (DMF) avec les ILs comme électrolyte support.  
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Figure 65: CV (scan 2) de 10 mM de TBACl dans [Me-EMim+][NTF2
-] vs Fc (vert) avec ajout croissant de [I-

EMim+][NTF2
-] 0.75, 1.5, 5, et 15 équivalents (Gris) et 50 équivalents (rouge) à 40°C. GC (d = 1.6 mm) ref : AC, CE 

: Pt,  v = 100 mV.s-1 

Au vu des différence du comportement électrochimique du chlorure dans le [Me-EMim+][NTF2
-] et le 

[I-EMim+][NTF2
-], nous avons voulu nous assurer qu’il s’agit bien des mêmes espèces observées dans 

les deux liquides ioniques. Pour cela, nous avons procéder à un dosage de 10 mM chlorure (Ep
ox= 868 

mV vs Fc et Ep
red = 40 mV vs Fc) dans le [Me-EMim+][NTF2

-] à 40°C (Figure 65 en vert) et ajouter des 

concentrations croissantes de [I-EMim+][NTF2
-] de 0 à 50 eq. On observe une variation de potentiel de 

la vague d’oxydation du chlorure jusqu’à +1.27 V vs Fc à 50 eq [I-EMim+][NTF2
-] (Figure 65 en rouge), 

ainsi que la diminution de l’intensité de la vague de réduction. Le déplacement de potentiel appuis la 

thèse de la stabilisation des espèces oxydées électro-assistée par la formation d’une liaison halogène 

non-covalente avec le XBD, [I-EMim+][NTF2
-]. 
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Figure 66: CV normalisée de TBAX à 50mM dans [EMim+][NTF2
-] (bleue) à 40°C, [Me-EMim+][NTF2

-] (verte) à 40°C 
et [I-EMim+][NTF2

-] (rouge) à 60°C avec A) TBABr ; B) TBAI ; C) TBANO3 ; et D) TBANO2PhO. GC (d = 1.6 mm) ref : 
AC, CE : Pt,  v = 100 mV.s-1 

Une fois cette étude réalisée sur le chlorure, nous avons fait la même chose avec les autres anions, Br-

, I-, NO3
- et NO2PhO-. 

Dans le cas du Br-, on observe la présence de deux pics d’oxydations et un pic de réduction dans les 

trois ILs à des potentiels variés. Ce comportement correspond à celui décrit dans le littérature[214] 

présenté à la Figure 53 dans [EMim+][NTF2
-]. Le premier pic d’oxydation correspondant au couple 

Br2/Br-, celui-ci possède un potentiel de Ep
ox (1)(EMim+)= 509 mV ; Ep

ox (1)(Me-EMim+)= 535 mV et  

Ep
ox (1)( I-EMim+)= 1154 mV (Figure 66.A). Le deuxième pic d’oxydation correspond au couple Br3

-/Br-, 
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avec Ep
ox (2)(EMim+)= 744 mV ; Ep

ox (2)(Me-EMim+)= 848 mV et Ep
ox (2)( I-EMim+)= 1375 mV. C’est sur ce 

deuxième pic que seront calculé les variations de potentiel par la suite. Enfin, le pic de réduction 

correspondant au couple Br2/Br-, avec Ep
red(EMim+)= -441 mV; Ep

red(Me-EMim+)= -403 mV et  

Ep
red(I-EMim+)= -57 mV. En oxydation on observe un comportement similaire à celui des chlorures avec 

une variation de potentiel en valeurs absolue plus grande dans [I-EMim+][NTF2
-]  (+ 533 mV) que 

[EMim+][NTF2
-] (-100 mV), et une stabilisation des espèces oxydées en milieu [I-EMim+][NTF2

-].   

Tableau 10: Potentiel du pic d’oxydation vs Fc des Chlorures, Bromures, Iodures, Nitrates et Nitrophénolates à 
50 mM, 0.1V·s-1 sur GC dans [EMim+][NTF2

-] 40°C, [Me-EMim+][NTF2
-] 40°C et [I-EMim+][NTF2

-] 60°C. 
 Cl2/Cl- Br2/Br- I-/I3

- NO3
-/NO2 NO2PhO-/NO2PhO 

 Ep
ox [a] ∆Ep

ox [b] Ep
ox [a] ∆Ep

ox [b] Ep
ox [a] ∆Ep

ox [b] Ep
ox [a] ∆Ep

ox [b] Ep
ox [a] ∆Ep

ox [b] 

Me-EMim+ 868 ± 9 - 848 ± 7 0 421 ± 13 - 1580 ± 10 - 454 ± 6 - 

EMim+ 820 ± 12 -48 ± 1 744 ± 3 -100 ±1 319 ± 5 -189 ± 7 1515 ± 8 -65 ± 1 421 ± 11 -33 ± 1 

I-EMim+ 1475 ± 3 608 ± 6 1375 ± 11 533 ± 8 739 ± 9 371 ± 12 1806 ± 7 227 ± 2 622 ± 13 168 ± 4 

[a] Potentiel d’oxydation vs Fc (mV).  [b] ∆Ep
ox = Ep

ox (mV)- Ep
ox ([Me-EMim+][NTF2

-]). 

Les CV des ions I- dans les liquides ioniques (Figure 66.B) présentes deux pics d’oxydations et deux pics 

de réductions dans le [EMim+][NTF2
-] et [Me-EMim+][NTF2

-], alors qu’un seul pic d’oxydation n’est 

observé dans le [I-EMim+][NTF2
-]. Sa forme pointue montre une cinétique de réaction nettement plus 

rapide. Les potentiels des pics d’oxydation observés sont de Ep
ox(1)(EMim+)= 319 mV ; Ep

ox(2)(EMim+)= 

501 mV ; Ep
ox(1)(Me-EMim+)= 421 mV ; Ep

ox(2)(Me-EMim+) = 615 mV et Ep
ox(1)(I-EMim+)= 739 mV. Les 

vagues d’oxydations observées ne sont pas réversibles comme reporté dans la littérature Figure 54. 

[215]  Les potentiels de réductions mesurés sont Ep
red(EMim+)= -642 mV ; Ep

red(EMim+)= -345 mV et  

Ep
red(I-EMim+)= 292 mV. Nous nous sommes focalisés sur l’oxydation du couple I-/I3

- sur la première 

vague et mesurons une variation de potentiel plus grande en valeur absolue dans le [I-EMim+][NTF2
-]  

(+ 371 mV) que dans le [EMim+][NTF2
-] (-189 mV)ainsi que la stabilisation des espèces oxydées formé 

dans le [I-EMim+][NTF2
-]. 

Un comportement similaire à celui des chlorures est obtenu pour les ions bromures et iodures. Ces 

variations sont en accord avec l’ordre la force de basicité des halogénures, à savoir  

Cl > Br > I. 

 L’oxydation du nitrate présente un pic d’oxydation non réversible vers des potentiels très positifs 

(Figure 66.C). La proximité du pic à la limite anodique du milieu [I-EMim+][NTF2
-] limite la formation 

d’un pic diffusif. Les potentiels d’oxydation mesurée sont de Ep
ox(EMim+)= 1 515 mV ;  

Ep
ox(Me-EMim+)= 1 580 mV et Ep

ox(I-EMim+)= 1 806 mV. La formation d’un pic d’oxydation dans le 

[EMim+][NTF2
-] à 1.1V peut être dû a la formation d’oxydes.[220] La variation de potentiel mesurée est 

nettement plus faible que celles des anions halogénures dans les deux ILs (ΔEp
ox(I-EMim+) = +227 mV 

et  ΔEp
ox(EMim+) = -65 mV) due à ça faible basicité de Lewis. Nous observons tout de même le même 

comportement avec une variation plus faible en valeur absolue dans le [EMim+][NTF2
-] que le  

[I-EMim+][NTF2
-] ainsi qu’un déplacement des potentiels dans le [I-EMim+][NTF2

-] vers des potentiels 

plus positifs traduisant la stabilisation de l’anion.  

Enfin, le p-nitrophénolate est étudié dans les trois milieux et présente la formation de deux pics 

d’oxydations. Le premier, correspondant à la formation du NO2PhO- se forme à Ep
ox (1)(EMim+)= 421 

mV ; Ep
ox (1)(Me-EMim+)= 454 mV et Ep

ox (1)(I-EMim+)= 622 mV (Figure 66.D). Et le deuxième correspond 
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à la formation de l’espèce NO2PhOH aux potentiels : Ep
ox (2)(EMim+)= 1 315 mV ;  

Ep
ox (2)(Me-EMim+)= 1 341 mV et Ep

ox (2)(I-EMim+)= 1 210 mV. Le comportement observé est similaire à 

celui décrit dans la littérature[221] présenté Figure 56. La variation de potentiel mesurée sur la 

première vague d’oxydation présente les mêmes tendances que précédemment avec  

ΔEp
ox(NO2PhO-) = +168 mV dans [I-EMim+][NTF2

-] et ΔEp
ox(NO2PhO-) = -33 mV dans [EMim+][NTF2

-].  

Ainsi, comme attenue la variation de potentiel du NO3
- et du NO2PhO- sont nettement plus faible que 

celle des halogénures mais reste significative dans le [I-EMim+][NTF2
-]. 
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Figure 67: Variation de potentiel ∆Ep
ox des différentes bases de Lewis dans [EMim+][NTF2

-], [Me-EMim+][NTF2
-] 

et [I-EMim+][NTF2
-]. 

Afin de mieux observer l’effet des ILs sur les bases de Lewis étudiées, les variations calculées sont 

reporter dans la Figure 67. Celle-ci résume la variation de potentiel d’oxydation de chaque anion en 

fonction du IL employé. Ainsi, le [I-EMim+][NTF2
-] montre un impact plus important, certainement dû 

à ses fortes propriétés XBD (∆Ep
ox(Cl-)= + 608 mV et ∆Ep

ox(NO2PhO-)= + 168 mV) que dans le 

[EMim+][NTF2
-] (∆Ep

ox(Cl-)= - 48 mV et ∆Ep
ox(NO2PhO-)= -33 mV). La variation de potentiel négative du 

[EMim+][NTF2
-] est plus difficile à expliquer. En effet, la présence d’une HB, même faible devrait 

stabiliser l’espèce oxydée et donc faire varier les potentiels vers les potentiels anodiques. Comme 

mentionné précédemment, des publications récentes[121,150,161] mettent en lumière l’impact de la 

méthylation en C2 d’un IL imidazolium sur ses propriétés physico-chimique dû à la diminution de la 

liaison HB et des interactions coulombique attractives. Cependant, il n’y a pas encore assez de données 

pour conclure clairement sur son effet.  Ainsi, il est probable que la variation négative soit simplement 

due au choix d’utiliser les potentiels du [Me-EMim+][NTF2
-] comme référence (Figure 67 A). Si nous 

utilisons les potentiels mesurés dans [EMim+][NTF2
-] comme référence (Figure 67 B), nous observons 

toujours les mêmes tendances dans le [I-EMim+][NTF2
-] avec des potentiel plus grand (avec  

∆Ep
ox(Cl-) = + 656 mV et ∆Ep

ox(NO2PhO-)= + 201 mV)  

Dans le cas des anions halogénures, la variation de potentiel observée pour chaque anion respecte la 

force de la basicité de Lewis de chacun, en effet, plus le X- sera une base forte plus la variation de 

potentiel dû à la formation d’une XB avec le [I-EMim+][NTF2
-]  sera grande (Cl- > Br- > I-).[223] L’affinité 

particulière entre le [I-EMim+][NTF2
-] et le Br- mise en évidence en DRX et en RMN 1H n’est pas observé 

par électrochimie. Dans le cas des bases de Lewis plus faibles, la variation de potentiel observée pour 

le NO3
- est plus grande que celle pour le NO2PhO-, par conséquent l’affinité du [I-EMim+][NTF2

-] pour 
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le NO3
- est plus grande que pour le NO2PhO-. Or l’inverse est observé en RMN avec un │∆δ(NO2PhO-) 

│= 0.03 > │∆δ (NO3
-)│= 0.01.   
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3.3 Conclusion 

Ainsi dans ce chapitre, nous avons pu mettre en évidence la formation d’un complexe XBD entre un 

liquide ionique iodé et différentes bases de Lewis. Pour se faire, différentes techniques ont été utilisées 

aussi bien en solution (RMN 1H, électrochimie) qu’à l’état solide (Diffraction des rayons X).  

Cette étude montre l’importance de la substitution en C2 sur le cœur imidazolium par un proton, un 

groupement méthyle ou un iode. Nous avons fait le choix de toujours comparer les données obtenues 

dans les différents ILs par rapport à celles obtenues dans [Me-EMim+][NTF2
-], malgré ses propriétés 

spécifiques. Ce postulat nous amène donc à parler de l’effet de la protonation ([EMim+][NTF2
-]) ou de 

l’iodation ([I-EMim+][NTF2
-]) du cycle imidazolium. Le liquide ionique protoné possède un H acide en 

position C2 et est décrit comme un donneur de liaison hydrogène. Nos travaux nous ont permis de 

montrer que la présence d’un iode en C2 permet la formation de liaisons halogènes avec différentes 

bases de Lewis même faibles.  

Nous avons donc observé la formation d’une liaison XB entre le [I-EMim+][NTF2
-] (XBD) et des anions 

halogénures. Alors que l’électrochimie montre que la variation de potentiel observée est corrélée à la 

force de la basicité des anions (Cl- > Br- > I-), la RMN et la DRX montre une affinité particulièrement 

importante avec l’ion Br-.  

De plus, alors que la formation d’une XB a également pu être observé en électrochimie en présence 

de base de Lewis faible comme le NO3
- et le NO2PhO-, seule la formation d’un complexe entre le 

nitrophénolate et le [I-EMim+][NTF2
-] a été confirmer par RMN 1H. On peut cependant conclure que 

l’imidazolium iodé est un XBD fort.   

En changeant la nature du cation imidazolium nous pouvons contrôler le potentiel d’oxydation des 

espèces présentes dans le milieu. Ainsi, ces travaux montrent l’ouverture de la fenêtre de potentiel 

par la formation de liaison XB. Or, le contrôle du potentiel rédox et la stabilité des ions est un défi 

scientifique majeur pour l’amélioration des capacités des cellules solaires.  

Le chapitre suivant se concentre sur l’impact du [I-EMim+][NTF2
-] sur des sondes rédox réversibles, les 

tétrathiafulvalènes (TTF). L’objectif sera d’activer la liaison halogène (XB) en changeant réversiblement 

l’état d’oxydation de dérivés TTF mono iodé en présence de ILs dans des solvants organique (neutres) 

et en milieu liquide ionique pur. 
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4 CHAPITRE 4 :  

DÉTECTION DE COMPLEXES XB DANS LES 

LIQUIDES IONIQUES PAR 

ÉLECTROCHIMIE 
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L’électrochimie est une formidable méthode, à la fois sensible et sélective, pour sonder la formation 

de complexe XB dans un liquide polaire. De précédentes études ont permis de généraliser le concept 

fondamental de modification des propriétés XBA ou XBD de sondes électrochimiques en changeant 

leur degré d’oxydation.[88,89] 

Ce chapitre s’intéresse à l’étude de l’impact du solvant dans la détection de la XB en remplaçant le 

solvant organique classique par des liquides ioniques. Il se divise en trois parties. (i) Dans un premier 

temps, l’état de l’art du comportement électrochimique de dérivés tétrathiafulvalène (TTF) dans des 

ILs est présenté. (ii) Nous étudierons ensuite l’effet de la nature des ILs en tant qu’électrolyte support 

dans un solvant organique sur la formation d’un complexe XB (iii) Enfin, la formation de ces complexes 

sera étudiée en milieu liquide ionique pur.  

4.1 L’état de l’art du comportement électrochimique des TTF dans les 

liquides ioniques 

Les TTF ont été étudiés par électrochimie en 1997 dans le 1-éthyl-3-méthylimidazolium 

Tétrafluoroborate [EMim+][BF4
-].[169] Dans ces conditions, le TTF conserve ses deux états d’oxydation 

réversibles TTF•+ et TTF2+ mais un précipité orange à la surface de l’électrode de platine est observé. 

La diffusion des espèces est très faible, avec D = 4.2 10-7cm²·s-1 (D≈10−5 cm2·s−1 en solvant 

organique.[224,225]) 

 

Figure 68: CV du TTF (11.9 mM) dans [EMim+][BF4
-]. WE pt 1.6 mm , v = 100 mV·s-1.[169] 

Outre ces différences de valeur, il a été mis en évidence que dans les ILs, contrairement à l’ACN, une 

grande différence existe entre D(TTF) et D(TTF●+). Dans [EMim+][NTF2
-], la diffusion de l’espèce neutre 

est plus grande que celle du radical cation (3.1×107 cm²·s-1 vs 1.5×107 cm²·s-1).[226]  Celle-ci dépend 

notamment de la viscosité du IL (DTTF = 1.8×107 cm²·s-1 dans [BMim+][NTF2
-] vs DTTF = 0.88×107 cm²·s-1 

dans [BMim+][BF4
-]).  

Les études des TTF dans les ILs, encore peu répandues, ont mené à des applications dans le domaine 

de la fabrication de gels conducteurs,[227] de transistors organiques[228] ou encore du développement 

de biocapteurs.[229] 
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4.2 Mise en évidence de la liaison halogène en milieu organique avec 

les liquides ioniques comme électrolyte support 

Dans cette étude, trois sondes TTF vont être utilisées, le tétrathiafulvalène (TTF), le 

iodotétrathiafulvalène (I-TTF) et le triméthyliodotétrathiafulvalène (I-Me3TTF) représenté ci-dessous. 

 

Figure 69: Dérivés TTF utilisés dans cette étude. 

Le concept ayant déjà été décrit au chapitre 1 concernant le I-TTF, nous présenterons rapidement les 

données publiées concernant le dérivé I-Me3TTF. Les CVs typiques du I-Me3TTF dans le DMF en 

absence et en présence de chlorures (TBACl)  présentent (Figure 70) deux vagues réversibles avec un 

potentiel de E°’1= 459 ± 3 mV pour le couple I-Me3TTF0/I-Me3TTF•+ et E°’2= 680 ± 2 mV pour le couple 

I-Me3TTF•+/ I-Me3TTF2+. L’oxydation irréversible des ions chlorures se produit à un potentiel plus élevé 

à Ea
p(Cl)= 1.1V dans le DMF.  
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Figure 70 : CV (SCAN 2) I-Me3TTF [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/DMF en absence (courbe bleue) et en présence 
d’ajout croissant de TBACl de 0 à 25 mM (courbe bordeaux) A) CVs 1ère vague ; B) CVs  1ère et 2ème vague. T = 20°C, 
GC (d = 3,3 mm) ref : SCE, CE : Pt,  v = 100 mV.s-1. C) Courbe de titrage représentant la variation du potentiel en 
fonction de la concentration relative de TBACl • 1ère vague ; • 2ème Vague.  Les lignes continues correspondent 
aux fits respectifs effectués suivant l’équation (34). 

Lors de l’addition des chlorures (Cl-), les deux vagues d’oxydation du I-Me3TTF se déplacent 

progressivement vers des potentiels moins positifs (Figure 70.A/B). En présence de 100 équivalents de 

Cl-, des variations de potentiels (ΔE°’) de -44 ± 1 mV sur la 1ère vague et de -61 ± 5 mV sur la 2ème vague 

sont observés, dues à la formation d’une liaison halogène.  En traçant la courbe de dosage (ΔE°’en 

fonction de [Cl-]), il est possible d’extraire les constantes d’affinité en se basant sur l’équation (34).  

𝛥𝐸′ = 𝐸0′
− 𝐸𝐴𝑜𝑥/𝐴𝑟𝑒𝑑

0 = −
𝑅𝑇

𝑛𝐹
× ln (

1+𝐾𝑜𝑥[𝐿𝐵]0

1+𝐾𝑟𝑒𝑑[𝐿𝐵]0
)   (34) 

Pour un couple rédox donné, il existe un couple de constantes Kox/Kred.  Dans le cas de I-Me3TTF, 

l’espèce initialement présente en solution s’oxyde et forme le monocation I-Me3TTF•+, la force du 
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donneur augmente et permet la création d’un complexe XB, [I-Me3TTF•+ ; Cl-](Figure 71). La sonde est 

stabilisée, ce qui se traduit par un déplacement du potentiel du couple TTF/TTF•+ (∆E°’1). La formation 

de cette espèce complexe est régie par une constante d’équilibre thermodynamique KOx
(1). Au balayage 

retour, le complexe formé est réduit, et l’espèce I-Me3TTF revient à son état initial I-Me3TTF0 définit 

par la constante Kred
(1). Le même raisonnement peut s’appliquer sur la seconde vague avec a priori un 

XBD encore plus fort, l’espèce dicationique. 

 

 

Figure 71: Schéma carré 

Les constantes d’affinité entre le chlorure et le I-Me3TTF à différents états d’oxydation ont été 

déterminées pour chaque couple redox. Elles traduisent bien une affinité plus forte pour le dication 

(KRed
(2) =264 ± 13 M-1 et KOx

(2) = 3162 ± 264 M-1) que pour le monocation (KRed
(1) = 11 ± 2 M-1 et  

KOx
(1) = 264 ± 13 M-1). 

L’objectif maintenant est de voir l’impact des ILs sur ce phénomène. Afin de comprendre les effets de 

chaque IL, nous les avons tout d’abord introduits en tant qu’électrolyte support. Ces travaux vont être 

présentés en deux parties. Tout d’abord, nous étudions les trois dérivés TTF (I-Me3TTF, I-TTF et TTF) 

dans 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF en présence de différentes concentrations de chlorures, puis l’effet 

des différents ILs ([EMim+][NTF2
-], [Me-EMim+][NTF2

-] et [I-EMim+][NTF2
-]) sur la complexation du  

[I-Me3TTF•+ ; Cl-] dans le DMF. 
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Figure 72 : CV (SCAN 2) des différents dérivés TTF [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/DMF (courbe noire) a 25°C et 
dans 0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF (courbe bleue) à 20°C : A) TTF [0.25mM]; B)  I-TTF [0.25mM]; C) I-Me3TTF 
[0.25mM], D) TBACl [10 mM]. v = 100 mV·s-1, T = 40°C, électrode de travail = GC (d= 1.6 mm), électrode de 
référence = SCE. Les courbes A, B et C bleue ont été faites avec des électrode de 3 mm de diamètre 
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Le premier liquide ionique étudié en tant qu’électrolyte support est le [EMim+][NTF2
-].  Les CVs des 

différentes sondes TTF dans un milieu 0.1M [EMim+][NTF2
-]/DMF (Figure 72) montrent deux vagues 

monoélectroniques bien séparées et réversibles. Les chlorures s’oxydent d’une manière irréversible à 

un potentiel de 1.1 V aussi bien dans le TBAPF6/DMF que dans le [EMim+][NTF2
-]/DMF (Figure 72.D). 

Les potentiels standards apparents des trois dérivés TTF dans ces deux électrolytes sont très proches 

(Tableau 11).  

Tableau 11: Potentiels standards apparents des dérivés TTF étudiés dans les différents électrolytes supports 
comportant des sels TBAPF6 et [EMim+][NTF2

-] à 0.1 M dans DMF à T = 20°C. Données avec une incertitude de  
± 5 mV. 

 
E°’(TTF/TTF+•) [a] D(TTF/TTF+•)[b] E°’(TTF+•/TTF2+) [c] 

TBAPF6 [EMim+][NTF2
-] TBAPF6 [EMim+][NTF2

-] TBAPF6 [EMim+][NTF2
-] 

TTF 380 377 1.1×10-5 8.9×10-6 642 637 

I-TTF 471 458 7.8×10-6 2.1×10-6 688 673 

I-Me3TTF 459 449 ND ND 680 682 

[a] Potentiel standard apparent du couple TTF0/+  (mV); [b] Coefficient de diffusion du couple TTF0/+  en cm²·s-1 ; [c] Potentiel 

standard apparent du couple TTF+/2+(mV) ; 

A partir de ces résultats, nous avons étudié l’effet de l’ajout de chlorure sur les deux vagues 

d’oxydations des trois dérivés TTF dans le milieu [EMim+][NTF2
-]/DMF à différentes températures.  
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Figure 73: CV (SCAN 2)s du TTF [0.25 mM] en absence (courbe noire) et en présence de 50 équivalents de TBACl 
(courbe orange). A) dans 0.1 M TBAPF6/DMF à 25°C, B) dans 0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF à 20°C et C) dans 0.1 M 
[EMim+][NTF2

-]/DMF à 40°C. v = 100 mV·s-1, GC (d= 3.3 mm). 

Les CVs du TTF en absence et en présence de 50 équivalents de chlorure (Figure 73) sont quasiment 

identiques. Cela indique l’absence d’interactions π-anion ou de HB significatives entre le Cl- et le TTF. 

Au-delà de 50 eq, un pic d’absorption est observé et les CVs ne sont plus exploitables. Le coefficient 

de diffusion du TTF dans [EMim+][NTF2
-]/DMF est proche de celui mesuré dans TBAPF6/DMF. Les 

données expérimentales enregistrées ne montrent aucun impact de la température lors d’ajout de 

chlorure. 
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Figure 74: CVs (scan 2) du I-TTF [0.25 mM] en absence (courbe noire) et en présence de 20 (courbe bleue), 50 
(courbe violette) et 100 équivalents de TBACl (courbe orange). A) dans 0.1 M TBAPF6/DMF à 25°C, B) dans 0.1 M 

[EMim+][NTF2
-]/DMF à 20°C et C) dans 0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF à 40°C. v = 100 mV·s-1, GC (d= 3.3 mm). 

Dans le cas du I-TTF, un déplacement progressif du potentiel est observé lors de l’ajout des chlorures. 

Cette variation est plus faible dans le [EMim+][NTF2
-]/DMF (ΔE°’20°C= -37 ± 7 mV et ΔE°’40°C= -31 ± 8 mV) 

que dans le TBAPF6/DMF (ΔE°’= -53 ± 3 mV).  Le EMim+ étant un donneur HB, les Cl- peuvent aussi bien 

former une liaison HB avec le EMim+ qu’une liaison XB avec le I-TTF. Le EMim+ et le I-TTF sont donc en 

compétition. Comme nous l’avons montré précédemment, les effets XB et HB sont souvent opposés 

et ceci peut expliquer la variation de potentiel plus faible dans le milieu [EMim+][NTF2
-]/DMF. A partir 

des courbes de titrages (Figure 75.A), les constantes d’affinité entre le I-TTF●+ et le chlorure ont pu être 

déterminées : KOx = 146 ± 25 M-1 à 20°C et KOx = 114 ± 19 M-1 à 40°C . Ces valeurs sont plus faibles que 

celles obtenues dans TBAPF6/DMF (Kox = 425 ± 14 M-1) et confirment la compétition HB/XB. 
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Figure 75: Variation du potentiel redox ∆E°’1  (mV) en fonction de la concentration croissante de TBACl dans 0.1 
M [EMim+][NTF2

-]/DMF à 20°C (orange), à 40°C (bleu), et dans 0.1 M TBAPF6/DMF à 25°C. Pour le couple rédox  
A) I-TTF/ I-TTF+• et B) I-Me3TTF/ I-Me3TTF+• 

Il est important de noter que le dérivé I-TTF peut lui-même présenter des interactions de type HB via 

la présence des atomes d’hydrogène sur le cœur TTF. Pour simplifier le problème, nous avons décidé 

de travailler avec le I-Me3TTF.  
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Figure 76: CV (SCAN 2)s du I-Me3TTF [0,25 mM] en absence (courbe noire) et en présence de 20 (courbe bleue), 
50 (courbe violette) et 100 équivalents de TBACl (courbe orange). A) dans 0.1 M TBAPF6/DMF à 25°C, B) dans 0.1 
M [EMim+][NTF2

-]/DMF à 20°C et C) dans 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF à 40°C). v = 100 mV·s-1, GC (d= 3.3 mm). 

Une variation de potentiel est observée avec le I-Me3TTF après ajout de 100 équivalents de Cl-  

(ΔE°’
20°C= -13 ± 9 et ΔE°’

40°C= -22 ± 8 mV). Cette variation reste cependant plus faible dans le mélange 

[EMim+][NTF2
-]/DMF que TBAPF6/DMF (ΔE°’= -44 ± 1 mV à 25°C) et confirme une probable compétition 

entre les interactions HB entre le [EMim+] et le Cl- et des interactions XB entre le  

I-Me3TTF●+ et le Cl- . Les constantes d’affinité entre le I-Me3TTF●+ et le chlorure ont été extraites des 

courbes de titrage (Figure 75.B), avec KOx = 39 ± 9 à 20°C et KOx = 57 ± 4 à 40°C de nouveau inférieures 

à celles obtenues dans TBAPF6/DMF (Kox = 273 ± 13 M-1) confirmant cette hypothèse. 

Tableau 12: Déplacements des potentiels d’oxydation et constantes d’affinités des dérivés TTF dans le DMF en 
fonction des différents électrolytes support (0.1 M) après l’ajout de 100 équivalents de chlorures. 

  T[a] ΔE°’1[b]       Kox / Kred (1) [c] ΔE°’2[d] Kox/ Kred (2) (Libre) [e] Kox /KRed (2)
 (Th) [f] 

TTF 

TBAPF6 25 -6 ± 2[g] ND[h] -15 ± 5[i] ND[h] ND[h] 

[EMim+] 

[NTF2
-] 

20 -2 ± 3[g] ND[h] -16 ± 3[g] ND[h] ND[h] 

40 -5 ± 4[g] ND[h] -17 ± 3[g] ND[h] ND[h] 

I-TTF 

TBAPF6 25 -53 ± 3 425 ± 14 20 ± 2 -73 ± 3 1634 ± 112 51 ± 6 6730 ± 900 425 ± 14 

[EMim+] 

[NTF2
-] 

20 -37 ± 7 146 ± 25 3 ± 7 -69 ± 9 893 ± 72 24 ± 7 1300 ± 241 146 ± 25 

40 -31 ± 8 114 ± 19 9 ± 7 -64 ± 7 462 ± 17  6 ± 2 1040 ± 161 114 ± 19 

I-Me3TTF 

TBAPF6 25 -44 ± 1 264 ± 13 11 ± 2 -61 ± 5 3370 ± 950 283 ± 109 3162 ± 264 264 ± 13 

[EMim+] 

[NTF2
-] 

20 -13 ± 4 39 ± 9 4 ± 6 -52 ± 2 504 ± 43 30 ± 7 551 ± 19 39 ± 9 

40 -22 ± 8 57 ± 4 2 ± 2 -65 ± 7 605 ± 61  19 ± 8 837 ± 65 57 ± 4 

[a] Température en °C ; [b] Variation de potentiel du couple TTF0/•+ en mV ; [c] Constantes thermodynamique calculées pour 

TTF0/•+ en M-1 ; [d] Variation de potentiel du couple TTF•+/2+ en mV ; [e] Constantes thermodynamique calculées pour TTF•+/2+ 

en M-1 ; [f] Constantes thermodynamique calculé pour TTF•+/2+ en M-1 lorsque le Kred (2) = Kox (1) ; [g] Valeurs mesurée pour 

50 eq de TBACl, [h] Non déterminé, [i] Valeurs mesurée pour 20 eq de TBACl 

Ainsi, sur la première vague d’oxydation, on observe la formation de la liaison halogène avec le I-TTF 

et le I-Me3TTF comme attendu et de manière similaire à ce qui avait été mis en évidence en milieu 

TBAPF6/DMF. L’ajout de chlorure n’induit pas la formation de complexe avec le radical cation du TTF. 

La variation du potentiel standard obtenue est cependant plus faible en présence de [EMim+][NTF2
-] 

qu’avec un électrolyte support inerte (TBAPF6) et peut s’expliquer par un phénomène de compétition 
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dû à l’existence d’une HB entre le EMim+ et le Cl-. Tout comme dans le TBAPF6/DMF, la Kox du I-TTF est 

plus élevée que celle du I-Me3TTF. L’augmentation de la température semble induire une légère 

augmentation des K pour ces deux dérivés, probablement du fait d’une meilleure solubilité minimisant 

ainsi les effets d’absorption et de dimérisation. 

La même étude a ensuite été réalisée sur la seconde vague. 

 

Les CVs obtenues dans différents systèmes étudiés sont reportées dans la Figure 77 ci-dessous. 
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Figure 77: CV (SCAN 2)s des dérivés TTF [0,25 mM] en absence (courbe noire) et en présence de 50 équivalents 
de TBACl (courbe orange) à l’exception de A1 avec 20 eq de TBACl. A) dans 0.1 M TBAPF6/DMF à 25°C B) dans 
0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF à 20°C et C) dans 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF à 40°C pour les sondes 1)TTF, 2) I-TTF et 

3)  
I-Me3TTF. v = 100 mV·s-1, électrode de travail = GC 3mm, électrode de référence = SCE. 

         TBAPF6/DMF 25°C                    [EMim+][NTF2
-]/DMF 20°C               [EMim+][NTF2

-]/DMF 40°C 
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Sur la seconde vague de TTF, on observe cette fois-ci une variation de potentiel non négligeable  

(ΔE°’20°C = -16 ± 3 mV et ΔE°’40°C = -17 ± 3 mV) probablement due à différentes interactions, en 

particulier de forts effets électrostatiques et/ ou π-hole. Ces effets sont plus importants lors de la 

formation du dication que du monocation Le balayage du potentiel jusqu’à la deuxième vague 

d’oxydation n’impacte pas l’allure de la première (Figure 73 vs Figure 77. Ligne1). 

Dans le cas du I-TTF, lors de l’ajout de TBACl, on observe une variation de potentiel vers les valeurs 

moins positives sur les deux vagues, avec une perte de réversibilité de la seconde vague probablement 

due à l’oxydation directe des Cl-. Ces effets sont très similaires a ceux obtenues dans un mélange 

TBAPF6/DMF. Comme attendu, et pour le même nombre d’équivalent de chlorure, la ∆E°’ du I-TTF2+ 

est nettement supérieur à celle du I-TTF•+ (∆E°’1 = -31 ± 8 mV vs ∆E°’2 = -64 ± 7mV à 40°C). L’influence 

du [EMim+][NTF2
-] semble moins importante que dans le cas de la première vague. En effet, les valeurs 

obtenues après 100 eq de chlorure (∆E°’20°C = -69 ± 9 mV) sont plus proches de celles mesurées dans 

TBAPF6/DMF (∆E°’= -73 ± 3 mV). Le I-TTF2+ étant un meilleur XBD que le I-TTF•+, la compétition avec 

HB est logiquement plus faible.  Les constantes d’affinité calculées sont en accord avec ces données, 

avec KOx = 893 ± 72 M-1 à 20°C et KOx = 462 ± 17 M-1 1 à 40°C dans [EMim+][NTF2
-]/DMF vs  

KOx = 1634 ± 112 M-1 à 25°C dans le milieu TBAPF6/DMF (Figure 78.A). L’augmentation de la 

température induit une diminution de la constante d’affinité mesurée (KOx = 893 ± 72 M-1 à 20°C et  

KOx = 462 ± 17 M-1 1 à 40°C), phénomène en accord avec la littérature avec un affaiblissement des 

interactions faibles à haute température. 
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Figure 78 : Variation du potentiel redox du couple I-TTF•+/I-TTF2+ (∆E°’2 en mV) en fonction de la concentration 
croissante de TBACl dans 0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF à 20°C (orange), à 40°C (bleu), et dans 0.1 M TBAPF6/DMF 
à 25°C. A) Fits Kox/Kred déterminés à partir des points expérimentaux uniquement et B) Fits Kox/Kred avec Kred 
imposée. 

Si on reprend le schéma carré proposé Figure 71, dans son ensemble, les constantes Kox de la première 

et Kred de la seconde vague devraient théoriquement être identiques. En effet, le Kox
(1) du couple I-

TTF0/●+ correspond au Kred
(2) du couple I-TTF●+/2+. Lorsque nous imposons les valeurs KOx

(1) (Kox
(1) = 114 

± 19 M-1 à 40°C) calculées sur la première vague au Kred
(2) de la seconde vague, nous obtenons une 

constante d’affinité qu’on appellera Kox
(2)

imp égale à 1040 ± 161 M-1 à 40°C. Les courbes « théoriques » 

ainsi obtenues ne suivent plus les points expérimentaux (Figure 78.B). Normalement, ces valeurs 

correspondent à la contribution pure de la formation d’une liaison halogène avec le dication. La 

différence entre les points expérimentaux et le fit peut donc être due à la participation multiples 
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interactions présente dans le système, comme des effets électrostatiques ainsi qu’à la formation d’une 

liaison HB possible entre I-TTF2+ et la base de Lewis.  

Pour le I-Me3TTF, comme attendu, une variation de potentiel est bien observée sur les deux vagues, 

avec un ∆E°’ plus grand sur la seconde vague (∆E°’20°C = -52 ± 2 mV et ∆E°’40°C = -65 ± 7 mV) que sur la 

première (∆E°’20°C = -13 ± 4 mV et ∆E°’40°C = -22 ± 8 mV). La variation observée est plus faible que dans 

le cas du I-TTF car les groupements méthyles présents sur la sonde ont des effets donneurs, rendant 

le I-Me3TTF moins bon XBD que le I-TTF. Les courbes de titrage obtenues nous permettent d’extraire 

les constantes d’affinité thermodynamiques suivantes : KOx
(2)= 504 ± 43 M-1 à 20°C et  

KOx
(2)= 605 ± 61 M-1  à 40°C (Figure 79.A) nettement plus faibles que celles mesurées dans TBAPF6/DMF 

avec Kox (2)= 3370 ± 950 M-1 et Kred (2)= 283 ± 109 M-1.  
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Figure 79 : Variation du potentiel redox du couple I-Me3TTF+•/ I-Me3TTF2+ (∆E°’2) en mV en fonction de la 
concentration croissante de TBACl dans 0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF à 20°C (orange),  0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF 

à 40°C (bleu) et dans 0.1 M TBAPF6/DMF /20°C (noire). A) Fits Kox/Kred calculé à partir des points expérimentaux 
uniquement et B) Fits Kox/Kred avec Kred imposée. 

De la même manière que précédemment, lorsque nous imposons Kox
(1) = Kred

(2) = 39 ± 9 M-1 à 20°C, nous 

obtenons une valeur de Kox
(2)

imp = 551 ± 19 M-1 à 20°C. La différence entre les valeurs « imposées » et 

celles obtenues uniquement par les points expérimentaux du I-Me3TTF (Kox (2) = 504 ± 43 M-1 vs  

Kox
(2)

imp = 551 ± 19 M-1 à 20°C) est plus petite que celle obtenue dans le cas du I-TTF (Kox (2) = 893 ± 72 

M-1 vs Kox
(2)

imp = 1300 ± 241 M-1 à 20°C). Les deux courbes s’ajustent relativement bien aux points 

expérimentaux (Figure 79). L’utilisation du I-Me3TTF nous permet de nous affranchir de différentes 

interactions secondaires en limitant les empilements-π et la formation de HB. Par conséquent, la 

modification de potentiel observée est plus proche d’une contribution exclusivement due à la 

formation de la liaison XB entre le I-Me3TTF et le Cl-. Il est important de noter que la valeur Kox
(1) 

correspondant au complexe [I-Me3TTF•+ ; Cl-] est quasi identique que le balayage s’arrête après ou 

avant la deuxième vague. Ce qui montre que l’électrochimie est une méthode non destructive.   

Ainsi, lors de l’ajout d’un XBA (Cl-), les vagues d’oxydation de I-TTF et I-Me3TTF (XBD) se déplacent vers 

les potentiels moins positifs. Ce phénomène traduit la stabilisation des espèces oxydées par la 

formation d’une liaison XB et les résultats obtenus en utilisant le IL comme électrolyte support sont 

similaires à ceux préalablement obtenus avec TBAPF6. Le dication iodé étant un XBD plus fort que le 
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monocation iodé, la variation de potentiel est plus grande sur la seconde vague d’oxydation. 

Cependant, le EMim+ étant capable de former une liaison hydrogène avec les chlorures, cela réduit la 

variation de potentiel sur la première vague. Cette influence est plus limitée sur la seconde vague. On 

peut toutefois noter que la présence de [EMim+][NTF2
-] induit certaines différences. Par exemple, la 

pente des courbes de titrage est systématiquement plus faible. Cette pente traduit la difficulté/facilité 

du complexe à se former :  plus la pente est grande, plus le complexe se forme facilement. Le EMim+ 

étant en compétition avec le dérivé TTF, la formation de la liaison XB est moins favorisée et les courbes 

de titrage présentent donc une pente plus faible que celles obtenues avec TBAPF6. 

Dans la suite de ces travaux et afin de s’affranchir des HB potentielles du I-TTF, nous avons décidé de 

poursuivre l’étude dans les ILs avec le dérivé I-Me3TTF.  

Suite aux résultats précédents, nous avons décidé de nous focaliser sur la sonde rédox I-Me3TTF. Les 

trois différents ILs préalablement synthétisé ont été utilisés à 40°C dans le DMF. Pour rappel, le EMim+ 

peut être considéré comme un HBD et le I-EMim+ comme un XBD. Le Me-EMim+, qui lui ne peut former 

ni XB ou HB en position C2, devrait nous permettre d’étudier d’autres effets induits par les ILs.  
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Figure 80: CV (SCAN 2)s du dérivé I-Me3TTF [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/DMF (courbe noire) à T=25°C, 0.1 M 
[EMim+][NTF2

-]/DMF (courbe bleue), 0.1 M [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF (courbe verte) et dans 0.1 M  

[I-EMim+][NTF2
-] /DMF (courbe rouge). v = 100 mV·s-1, T = 40°C, électrode de travail = GC. 

Dans les 4 milieux d'études, à savoir, [EMim+][NTF2
-]/DMF, [Me-EMim+][NTF2

-]/DMF, [I-EMim+] 

[NTF2
-]/DMF et TBAPF6/DMF, les CVs du I-Me3TTF, présentés en Figure 80, montrent deux vagues 

monoélectroniques bien séparées et réversibles. Les potentiels standards apparents obtenus sont 

répertoriés dans le Tableau 13. Les potentiels d’oxydation du I-Me3TTF sont plus élevés dans le  

[Me-EMim+][NTF2
-]/DMF (E°’1 = 470 ± 1 mV et E°’2 = 702 ± 9 mV) que dans les trois autres milieux mais 

restent globalement proches les uns des autres. 

Tableau 13: Potentiel standard apparent du I-Me3TTF étudiés dans différents milieux. 0.1 M TBAPF6/DMF /20°C, 
0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF /40°C, 0.1 M [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF /40°C, 0.1 M [I-EMim+][NTF2

-] /DMF /40°C.  

Electrolyte Support[a] E°’ (I-Me3TTF / I-Me3TTF +•) [b] E°’ (I-Me3TTF +•/ I-Me3TTF 2+) [b] 

TBAPF6 / DMF 459 ± 3 680 ± 2 

[EMim+][NTF2
-] / DMF 449 ± 6 682 ± 8 

[Me-EMim+][NTF2
-] / DMF 470 ± 1 702 ± 9 

[I-EMim+][NTF2
-] / DMF 433 ± 7 650 ± 1 

[a] Nature de l’électrolyte support à 0.1 M dans DMF. [b] en mV vs SCE. 



 

Chapitre 4   Page 104 

 

 

La Figure 81 présente la réponse électrochimique de la vague I-Me3TTF/I-Me3TTF•+ en utilisant les trois 

liquides ioniques en tant qu’électrolyte support dans le DMF. 
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Figure 81: CV (SCAN 2)s du dérivé I-Me3TTF [0,25 mM] en absence (courbe noire) et en présence de 20 (courbe 
bleue), 50 (courbe violette) et 100 équivalents de TBACl (courbe orange). A) dans 0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF, B) 
dans 0.1 M [Me-EMim+][NTF2

-]/DMF et C) dans 0.1 M [I-EMim+][NTF2
-] /DMF. ).  v = 100 mV·s-1, électrode de 

travail = GC 3 mm, T = 40°C. 

Après l’addition de 100 eq de chlorure, on observe une variation de potentiel de  

∆E°’EMim+ = -22 ± 8, ∆E°’Me-EMim+= -37 ± 12 et ∆E°’I-EMim+= -4 ± 4. Il est important de noter que dans ce 

dernier, la forme de la vague perd en réversibilité. Dans le cas du [Me-EMim+][NTF2
-], cette variation 

de déplacement peut être corrélée à l'apparition d'une liaison XB entre I-Me3TTF•+ et Cl-. En présence 

des deux autres ILs, la formation d’une liaison halogène entre le I-Me3TTF et le chlorure est moins 

favorable. Dans le cas du [EMim+][NTF2
-]/DMF, la formation probable d’une liaison HB : [EMim+;Cl-] 

rend plus difficile la formation du complexe [I-Me3TTF●+ ; Cl-]. Ainsi, la pente de la courbe et la variation 

de potentiel sont plus faibles que dans [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF.  
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Figure 82: Variation du potentiel redox du couple I-Me3TTF / I-Me3TTF+• (∆E°’1) en mV en fonction de la 
concentration croissante de TBACl à T= 40°C.  = dans 0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF,  = 0.1 M [Me-EMim+] 
[NTF2

-]/DMF,  = dans 0.1 M [I-EMim+][NTF2
-] /DMF.  

En ce qui concerne le [I-EMim+][NTF2
-]/DMF, lui-même XBD, il interagit avec le chlorure formant le 

complexe [ I-EMim+;Cl-]. Il y a donc une compétition entre les deux XBD (I-Me3TTF et I-EMim+), 

expliquant pourquoi le ∆E°’ mesuré est quasi nul. Les courbes de titrage obtenues permettent 

d’extraire les constantes d’affinité du système [I-Me3TTF2+ ; Cl-], avec Kox = 250 ± 20 M-1 dans [Me-

EMim+][NTF2
-]/DMF et Kox = 57 ± 4 M-1dans [EMim+][NTF2

-]/DMF. Le ∆E°’ dans [I-EMim+][NTF2
-]/DMF 

étant trop faible, les constantes d’affinité ne peuvent donc pas être déterminées (Figure 82). 
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Tableau 14: Déplacements des potentiels d’oxydations et constantes d’affinités du I-Me3TTF dans les différents 
électrolytes supports à 0.1 M dans DMF après ajout de 100 équivalents de chlorures. 

  T[a] ΔE°’1[b] Kox / Kred (1) [c] ΔE°’2[d] Kox/ Kred (2)[e] Kox (2)
imp

[f] 

I-Me3TTF 

TBAPF6 20 -44 ± 1 273 ± 13 15 ± 2 -61 ± 5 3370 ± 950 283 ± 109 3162 ± 264 273 ± 13 

EMim+ 
20 -13 ± 4 39 ± 9 4 ± 6 -52 ± 2 504 ± 43 30 ± 7 551 ± 19 39 ± 9 

40 -22 ± 8 57 ± 4 2 ± 2 -65 ± 7 605 ± 61 19 ± 8 837 ± 65 57 ± 4 

Me-EMim+ 40 -39 ± 12 250 ± 20 27 ± 6 -70 ± 6 1429 ± 68 68 ± 19 2821 ± 300 250 ± 20 

I-EMim+ 40 -4 ± 4 ND[g] -21 ± 3 ND[g] ND[g] 

[a] Température en °C ; [b] Variation de potentiel du couple TTF0/•+ en mV ; [c] Constantes thermodynamiques calculées pour 

TTF0/•+ en M-1 ; [d] Variation de potentiel du couple TTF•+/2+ en mV ; [e] Constantes thermodynamiques calculées pour TTF•+/2+ 

en M-1 ; [f] Constantes thermodynamique d’oxydation calculé pour TTF•+/2+ en M-1 lorsque le Kred (2) = Kox (1) ; [g] Non 

déterminé. 

Comme attendu, la formation du complexe [I-Me3TTF2+ ; Cl-] entraine une variation de potentiel plus 

grande que celle obtenue dans le cadre du [I-Me3TTF●+ ; Cl-] pour les trois milieux (∆E°’2 = -70 ± 6 mV 

vs ∆E°’1 = -37 ± 12 mV pour [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF). De manière identique à ce qui a été mis en 

évidence précédent précédemment, la nature du IL utilisé a un impact sur l'importance de la variation 

du potentiel, avec ∆E°’Me-EMim+= -70 ± 6 mV > ∆E°’EMim+= -65 ± 7 mV > ∆E°’I-EMim+= -21 ± 3 mV.  
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Figure 83: CV (SCAN 2)s du dérivé I-Me3TTF [0,25 mM] en absence (courbe noire) et en présence de 20 (courbe 
bleue), 50 (courbe violette) et 100 équivalents de TBACl (courbe orange). v = 100 mV·s-1, électrode de travail = 
GC 3 mm, électrode de référence = SCE, T= 40°C. dans A) 0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF, B) 0.1 M [Me-EMim+][NTF2
-

]/DMF et C) 0.1 M [I-EMim+][NTF2
-] /DMF.  

Les résultats montrent la formation d’une liaison HB limitant la complexation XB dans le [EMim+] 

[NTF2
-]/DMF avec une variation de potentiel observée plus faible que dans le [Me-EMim+][NTF2

-]/DMF. 

Nous observons cette fois un ∆E°’I-EMim+ plus grand mais toujours insuffisant pour calculer des 

constantes thermodynamiques fiables du complexe [I-Me3TTF2+ ; Cl-]. Nous obtenons Kox 
(2)= 1429 ± 68 

M-1 dans [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF, et Kox

(2)
 = 605 ± 61 M-1 dans [EMim+][NTF2

-]/DMF (Figure 84.A). 

Comme pour le milieu organique classique, les constantes sont supérieures avec le dication confirmant 

bien que c’est un meilleur XBD que le radical cation correspondant. En appliquant le schéma carré 

(Figure 71), et imposant le Kred
(2) = Kox

(1), les Kox
(2)

imp déterminées sont de 2821 ± 300 M-1 dans  

[Me-EMim+][NTF2
-]/DMF et 837 ± 65 M-1 dans [EMim+][NTF2

-]/DMF (Figure 84.B). Dans les différents 

milieux, les Kox
(2)

imp et Kox
(2) sont du même ordre de grandeur (Tableau 14).   
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Figure 84 : Variation du potentiel redox du couple I-Me3TTF+•/ I-Me3TTF2+ (∆E°’2) en mV en fonction de la 

concentration croissante de TBACl à T= 40°C. • = dans 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF, • = dans 0.1 M [Me-

EMim+][NTF2
-]/DMF, • = dans 0.1 M [I-EMim+][NTF2

-]/DMF. A) Fits Kox/Kred calculé à partir des points 

expérimentaux uniquement et B) Fits Kox/Kred avec Kred imposée. 

La variation de potentiel du I-Me3TTF (XBD) en présence de chlorures (XBA) varie en fonction de 

l’électrolyte support choisit. La formation du complexe [I-Me3TTF2+ ; Cl-] est rendu plus difficile par la 

présence du EMim+ et I-EMim+, ces derniers interagissant directement avec les chlorures. La variation 

de potentiel en présence de I-EMim+ est beaucoup plus faible que dans les autres IL confirmant que le 

cation I-EMim+, est un XBD fort. Ce résultat suggère que le liquide ionique [I-EMim+][NTF2
-] pur devrait 

permettre de complexer des bases de Lewis anioniques et influencer ainsi leur réactivité. 

Dans cette partie, nous avons pu montrer la possibilité d’activer la formation de la liaison halogène en 

changeant l’état d’oxydation de dérivés TTF en présence de liquide ionique en tant qu’électrolyte 

support. Le comportement obtenu reste relativement similaire aux résultats obtenus en milieu 

TBAPF6/DMF.  

On peut cependant noter quelques points intéressants : 1) Les ILs, même à seulement 0.1 M dans le 

système, interagissent avec la base de Lewis, soit par la formation d’une liaison HB ([EMim+][NTF2
-]) 

soit par la formation d’une XB ([I-EMim+][NTF2
-]). 2) Les données récoltées en présence du  

[Me-EMim+][NTF2
-] sont similaires à celles obtenues en présence du TBAPF6, prouvant son inertie vis à 

vis de la XB.  

 

L’objectif pour la suite est de travailler en milieu purement liquide ionique avec le  

[Me-EMim+][NTF2
-]. La détection de la XB, interaction non-covalente, sera-t-elle encore possible dans 

ce milieu ?  

4.3 Mise en évidence et activation de la liaison halogène en milieu 

liquide ionique 

Dans cette partie (ILs purs), la concentration des sondes électrochimiques a été fixée à 0.5 mM afin de 

limiter les problèmes de diffusion. Nous avons utilisé les techniques de la CV et de la voltamétrie à 

vague carrée (SWV). Les potentiels ont été mesurés à l’aide de l’électrode de référence en carbone 

activée (AC) et en présence du DMFc comme référence interne. Tous les potentiels seront reportés par 

rapport au couple Fc/Fc+.  



 

Chapitre 4   Page 107 

 

Nous avons procédé en trois étapes. (i) La première est l’étude des différents dérivés TTF dans le  

[Me-EMim+][NTF2
-] pur à 40°C. (ii) La deuxième aura pour ambition d’étudier l’impact de la 

température. (iii) Enfin, nous analyserons l’effet de la nature des différents ILs sur la formation de 

complexes XB.  

4.3.1 Influence de la nature du TTF dans le [Me-EMim+][NTF2
-] à 40°C 

Le TTF, I-TTF et I-Me3TTF conservent leurs deux vagues mono-électroniques réversibles dans le  

[Me-EMim+][NTF2
-] à 40°C. Les CVs des trois composés, Figure 85, montrent une vague à -514 mV 

correspondant au couple DMFc0/+ (Figure 85.A/B/C). L’intensité des pics est assez faible et risque de 

diminuer lors des différents titrages, les signaux en SWV ont également été enregistrés permettant un 

meilleur rapport signal sur bruit (Figure 85.D/E/F).   
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Figure 85 : Dérivés TTF [0.5 mM] dans [Me-EMim+][NTF2
-] à T = 40°C, électrode de travail = GC 1.6 mm ou 3 mm, 

électrode de référence = AC. CV (SCAN 2)s :  A) TTF ; B)  I-TTF; C) I-Me3TTF v = 100 mV·s-1. SWVs: D) TTF; E) I-TTF; 
F)  
I-Me3TTF.  f = 15Hz, Ep =-0.02 V. Ajout de Chlorure , 10 eq (bleue) et 100 eq (orange). 

Il est important de rappeler que les potentiels mesurés sont très différents de ceux dans les solvants 

organiques conventionnels, donc seules les variations de potentiels pourront être comparées au milieu 

organique. Le TTF présente une première vague d’oxydation à -29 mV vs Fc et une seconde vague 

d’oxydation à 388 mV vs Fc. L’ajout d’un atome d’iode sur le cœur TTF déplace des potentiels 

d’oxydation des deux vagues vers les potentiels plus positifs. Ainsi, le potentiel standard apparent du 

couple I-TTF/I-TTF●+ est de 65 mV vs Fc et 432 mV vs Fc pour le couple I-TTF●+/  

I-TTF2+. Enfin, les potentiels d’oxydation du mono et du dication du dérivé I-Me3TTF possèdent des 

potentiels moins positifs avec E°’(1) = 5 mV vs Fc pour le radical cation et E°’(2) = 353 mV vs Fc. Les 
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potentiels des différentes espèces sont reportés dans le Tableau 15 et sont identiques en CV et en 

SWV.  

Tableau 15: Potentiel standard apparent des différents dérivés TTF dans [Me-EMim+][NTF2
-] 40°C vs Fc à 0.5 mM. 

Dérivé TTF E°’(TTF/TTF+•)[a] E°’(TTF+•/TTF2+)[a] 

TTF -29 ± 2 388 ± 1 

I-TTF 65 ± 3 432 ± 5 

I-Me3TTF 5 ± 1 353 ± 3 

[a] potentiel d’oxydation en mV vs Fc 
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Figure 86 : SWVs du dérivé TTF [0.5 mM] dans [Me-EMim+][NTF2
-] en absence (courbe noire) et en présence de 

10 (Courbe Rose), 50 (courbe bleue) et 100 équivalents de TBACl (courbe orange).  f = 15Hz, Ep=-0.02 V, électrode 
de travail = GC  1.6mm, électrode de référence = AC vs DMFc. A) TTF, B) I-TTF et C) I-Me3TTF à T= 40°C. 

Les SWVs du TTF en absence et en présence de 10 équivalents de chlorures (Figure 86.A) sont 

identiques indiquant l’absence d’interactions XB, HB ou π-anion significatives. Au-delà de 10 eq, des 

phénomènes de précipitation sont observés. Pour le I-TTF, une variation de potentiel de ΔE°’I-TFF= -4 ± 

3 mV pour 10 eq Cl- est mesurée (précipitation au-delà de 10 eq Figure S 61). Les phénomènes 

d’adsorption sur l’électrode semblent être favorisés dans ce système. Dans le cas du I-Me3TTF, aucun 

phénomène de précipitation n’est apparu rendant le titrage réalisable sans problème. On observe une 

variation de potentiel à 100 eq de ΔE°’I-Me3TTF= -20 ± 1 mV. Ces variations sont plus faibles dans le  

[Me-EMim+][NTF2
-] pur que dans le [Me-EMim+][NTF2

-]/DMF (-39 ± 12 mV). Celles-ci sont récapitulées 

dans le Tableau 16 ci-dessous.  

Tableau 16: Tableau récapitulatif des valeurs déterminées des dérivés TTF dans le [Me-EMim+][NTF2
-] pur et à 

0.1 M dans DMF après ajout de 100 équivalents de chlorures. 

  ΔE°’1[a] Kox / Kred (1) [b] ΔE°’2[c] Kox/ Kred (2)[d] Kox (2)
imp

[e] 

TTF [Me-EMim+][NTF2
-] 1 ± 1[f] ND[g] 0 ± 3[f]

 ND[g] ND[g] 

I-TTF [Me-EMim+][NTF2
-] -4 ± 3[f] ND[g] -19 ± 10[f] ND[g] ND[g] 

I-Me3TTF 
[Me-EMim+][NTF2

-] -20 ± 1 80 ± 39 23 ± 20 -67 ± 10 452 ± 40 17 ± 5 871 ± 74 80 ± 39 

[Me-EMim+]NTF2
-/DMF -39 ± 12 250 ± 20 27 ± 6 -70 ± 6 1429 ± 68 68 ± 19 2821 ± 300 250 ± 20 

[a] Variation de potentiel du couple TTF0/•+ en mV ; [b] Constantes d’affinité calculées pour le couple rédox respectif en M-1 ; 

[c] Variation de potentiel du couple TTF•+/2+ en mV ; [d] Constantes thermodynamique calculées pour TTF•+/2+ en M-1 ; [e] 

Constantes d’affinité calculées pour TTF•+/2+ lorsque le Kred
 (2) = Kox 

(1) en M-1 ; [f] Valeur mesurée à 10 eq et [g] Non déterminé. 
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Figure 87 : Variation du potentiel redox du couple I-Me3TTF/ I-Me3TTF+• (∆E°’(1)) en mV en fonction de la 
concentration croissante de TBACl dans [Me-EMim+][NTF2

-] 40°C.  

La constante mesurée pour le complexe [I-Me3TTF●+ ; Cl-] est Kox
(1) = 80 ± 39 M-1. Cette constante est 

plus faible que celle mesurée dans le milieu [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF (avec Kox

(1) = 250 ± 20). Cette 

différence est représentative de l’importance des interactions non-covalentes induites de la nature 

même du IL. 
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Figure 88: SWVs du dérivé TTF [0.5 mM] dans [Me-EMim+][NTF2
-]en absence (courbe noire) et en présence de 10 

(courbe Rose), 20 (courbe violette), 50 (courbe bleue) et 100 équivalents de TBACl (courbe orange). f = 15Hz, 
Ep=-0.02 V, électrode de travail = GC 1.6 mm, électrode de référence = AC vs DMFc. A) TTF, B) I-TTF et  
C) I-Me3-TTF à T= 40°C. 

Sur la seconde vague du TTF dans le [Me-EMim+][NTF2
-], aucune variation significative de potentiel 

n’est observée. Au-delà de 10 équivalents, des effets d’absorption apparaissent. Dans le cas du I-TTF, 

un déplacement de ΔE°’2 = -19 ± 10 mV est mesuré pour 10 eq de Cl-. Les effets de précipitation sont 

également observés au-delà de 10 eq. Pour I-Me3TTF, une variation de potentiel de ΔE°’2 = -67 ± 10 mV 

est enregistré pour 100 eq de Cl-. Cette valeur est proche de celle obtenue pour le même nombre 

d’équivalent de Cl- dans [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF (ΔE°’2 = -70 ± 6 mV).  

Comme dans la partie précédente, deux couples de constantes d’affinité redox sont calculés pour la 

deuxième vague d’oxydation. Le premier est Kox
(2)= 452 ± 40 M-1 et Kred (2)= 17 ± 5 M-1 (Figure 89.A). Il 

est calculé à partir du modèle mathématique préalablement défini et des points expérimentaux. Le 

deuxième est KOx
(2)

imp = 871 ± 74 M-1 et Kred
(2) = Kox

(1) = 250 ± 20 (Figure 89.B). Les valeurs de ce couple 
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sont obtenues en imposant la valeur du Kred
(2) en fonction de la valeur obtenue pour le Kox

(1). La courbe 

de simulation « imposée » (Figure 89.A) respecte moins les points expérimentaux que la courbe 

« libre » (Figure 89.B) mais les ordres de grandeur sont les mêmes.  Le modèle mathématique ne prend 

en considération que l’impact de la formation d’un complexe XB sur le potentiel des espèces observées 

pourtant elle respecte parfaitement les points expérimentaux.  

Ainsi, nous pouvons considérer que la variation de potentiel observée dans ce milieu est 

principalement due à la formation d’une liaison XB entre le Cl- et le I-Me3TTF2+. Ces valeurs restent 

nettement plus faibles que celles mesurées dans [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF avec Kox

(2)= 1429 ± 68 M-1 

et KOx
(2)

imp = 2821 ± 300 M-1.[59,98] 
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Figure 89 : Variation du potentiel redox du couple I-Me3TTF/ I-Me3TTF+• (∆E°’2) en mV en fonction de la 
concentration croissante de TBACl à 40°C.  = dans [Me-EMim+][NTF2

-] et  = dans [Me-EMim+][NTF2
-]/DMF. A) 

Courbes Kox/Kred calculées à partir des points expérimentaux uniquement et B) Courbes Kox/Kred avec Kred imposée. 

À la suite de ces résultats, nous nous concentrerons uniquement sur la quantification de la liaison XB 

sur la seconde vague d’oxydation du I-Me3TTF.  

4.3.2 Influence de la température   

Afin d’étudier l’influence de la température sur la formation de la liaison XB dans les ILs, nous avons 

déterminé les paramètres thermodynamiques relatifs au complexe [I-Me3TTF2+ ; Cl-] dans 

[Me-EMim+][NTF2
-].  La température de transition (Tv) du [Me-EMim+][NTF2

-] pur est autour de 27°C, 

cependant, celle-ci peut varier en présence de composés étrangers (ici le I-Me3TTF et le chlorure). Nous 

avons choisis donc de travailler à une température suffisamment haute pour que le IL soit parfaitement 

liquide, soit 40°C. La température maximale choisie pour cette étude sera de 60°C. Cette dernière est 

supérieure à la TV la plus haute mesurée de nos trois dérivés imidazolium (53-57°C [I-EMim+][NTF2
-]). 
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Figure 90: SWVs du I-Me3TTF [0.5 mM] dans [Me-EMim+][NTF2
-] en absence (courbe noire) et en présence de 100 

équivalents de TBACl. A) 40°C, B) 50°C et C) 55°C et D) 60°C. f = 15Hz, Ep=-0.02 V, électrode de travail = GC  
1.6mm, électrode de référence = AC vs DMFc. 

La complexation [I-Me3TTF2+ ; Cl-] a été étudiée à quatre températures différentes, 40°C, 50°C, 55°C et 

60°C. Les SWVs (Figure 90) présentées montrent un déplacement de potentiel plus important sur la 

seconde vague d’oxydation que sur la première vague pour les quatre températures. La variation de 

potentiel (∆E°’2) diminue au fur et à mesure que la température augmente (de ∆E°’2 = -67 ± 10 à 40°C 

en bleu à ∆E°’2 = -54 ± 3 à 60°C en rouge). Cependant, pour ces 4 températures, la formation du 

complexe XB reste nettement quantifiable.  Les valeurs mesurées de ΔE’°2, Kox et Kred pour chaque 

température sont répertoriées dans le Tableau 17 suivant:  

Tableau 17: Constantes thermodynamiques et énergie libre due à la formation du complexe XB entre I-Me3TTF2+ 
et les chlorures à différentes températures 

T[a] ∆E°’2
[b] Kox

[c]
 Kred

[d]
 Kox/Kred

[e] ∆G[f] 

40 -67 ± 10 452 ± 40 17 ± 5 26 -16 

50 -63 ± 4 270 ± 20 8 ± 3 34 -15 

55 -62 ± 6 199 ± 31 5 ± 6 40 -14 

60 -54 ± 3 136 ± 9 2 ± 2 68 -14 

[a] Température d’étude (°C) ; [b] Variation de potentiel de la seconde vague d’oxydation du I-Me3TTF (mV); [c] Constante 

thermodynamique d’oxydation (M-1) ; [d] Constante thermodynamique de réduction (M-1) ; [e] ratio et [f] Energie libre 

(KJ·mol-1) 

Les courbes de titrage pour chaque température sont représentées dans la Figure 91.A. La différence 

de variation de potentiel entre 40°C (-67 mV) et 60°C (-54 mV) est faible mais significative, et la pente 

de chaque courbe est bien distincte. À 40°C, la pente de la courbe est forte, une variation de potentiel 

de -20 mV peut s’observer dès l’ajout d’environ 5 eq de TBACl alors qu’à 60°C, l’ajout de 15 eq de TBACl 
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est nécessaire pour atteindre une variation de potentiel de -20 mV. La courbe à 60°C possède une 

pente plus faible et montre un processus plus difficile, donc à température plus élevée, la formation 

de la liaison XB est moins favorisée ; Ce résultat est en accord avec les données de la littérature. La 

vibration des molécules étant plus importantes, celle-ci peut limiter la stabilité de la formation de 

liaison faible comme la XB. 
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Figure 91: Calcul des paramètres thermodynamiques du système. A) Variation du potentiel redox du couple  
I-Me3TTF+•/2+ (∆E°’2) en mV en fonction de la concentration croissante de TBACl dans [Me-EMim+][NTF2

-] à 40°C 
(courbe bleu), 50°C (courbe verte), 55°C (courbe orange) et 60°C (courbe rouge). B) Régression linéaire de la loi 
de Van’t Hoff.  

Les valeurs Kox et Kred sont inversement proportionnelles à la température (Tableau 17) ce qui signifie 

que l’énergie libre (ΔG) de la liaison devient plus négative. [78] 

∆𝐺 =  −𝑅𝑇𝑙𝑛𝐾      (35) 

∆𝐺 =  ∆𝐻 − 𝑇∆𝑆     (36) 

𝑙𝑛𝐾 =  
∆𝑆

𝑅
−

∆𝐻

𝑅

1

𝑇
     (37) 

Le complexe [Cl ; I-Me3TTF2+] se forme lors de l’oxydation du I-Me3TTF, les constantes Kox sont donc 

utilisées pour le calcul de ΔG selon l’équation (35) à chaque température étudiée et reportées dans le 

Tableau 17. Nous trouvons l’énergie libre de liaison moyenne de ∆G = -15 ± 1 kJ·mol-1. Le signe négatif 

du ∆G traduit la stabilité thermodynamique du complexe. La valeur est en accord avec la gamme 

d’énergie d’une interaction faible entre 5 et 180 kJ·mol-1.[19]  

Il est d’usage d’utiliser la variation d’enthalpie (ΔH) comme une mesure de la force d’interaction dans 

la formation d’un complexe A-B. Plus ΔH est négatif, plus la liaison formée est forte. Mais d’un point 

de vue thermodynamique, c’est la variation d’énergie libre ΔG qui est importante. La stabilité 

thermodynamique nécessite un ΔG négatif à une température donnée.[29]  

La combinaison des équations (35) et (36) met en évidence la relation de Van’t Hoff (37). A partir d’une 

régression linéaire (Figure 91.B) nous pouvons extraire enthalpie du système, ΔH = -51 ± 4 KJ·mol-1. 

Des enthalpies du même ordre de grandeur ont été mesurées par ITC entre des dérivés imidazoliums 

iodés bidentes et du Cl- avec ΔH = -15 ± 1 KJ·mol-1.[230] Des paramètres thermodynamiques de même 

ordre de grandeur ont été déterminés pour la formation d’un complexe XB à partir de données de 

titrage à différentes températures. Ceux-ci ont été déterminés à partir d’expériences RMN 19F pour la 

formation d’une liaison XB entre un complexe de Nikel fluoré (XBA) et du I-C6F5 (XBD). Un ΔH = -26 ± 1 
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KJ·mol-1 a été calculé pour des températures comprises entre -17 et 81°C.[231] Ces valeurs sont 

relativement proches de celle que nous avons obtenues. 

En conclusion, la variation de potentiel dépend de la température d’étude. Les énergies calculées pour 

ce système correspondent à la formation d’une liaison faible, ce qui conforte la formation du complexe 

XB. Celui-ci est donc déstabilisé par l’augmentation de la température mais reste quantifiable dans la 

gamme étudiée. 

4.3.3 Influence de la nature du liquide ionique  

Pour finir, nous avons voulu mesurer l’impact de la nature du IL sur la formation du complexe XB [I-

Me3TTF2+ ; Cl-].  
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Figure 92: I-Me3TTF [0.5 mM] dans [EMim+][NTF2
-] (courbe bleue) à T=40°C, [Me-EMim+][NTF2

-] (courbe verte) 
à T=40°C et [I-EMim+][NTF2

-]  (courbe rouge) à T=60°C. électrode de travail = GC de 1.6 ou 3 mm , électrode de 
référence = AC vs DMFc. A) CV (SCAN 2) v = 100 mV·s-1 et B) SWV f = 15Hz, Ep=-0.02 V.  

Dans le cas du [Me-EMim+][NTF2
-] (Figure 92 en vert), les deux vagues sont réversibles mais dans 

[EMim+][NTF2
-] (Figure 92 en bleu) et encore plus dans [I-EMim+][NTF2

-] (Figure 92 en rouge) la seconde 

vague correspondant au I-Me3TTF●+/I-Me3TTF2+ perd en réversibilité. Le potentiel des deux vagues du 

I-Me3TTF est légèrement déplacé vers des potentiels moins positifs dans [EMim+][NTF2
-] (E°’1 = -16 mV 

et E°’2 = 295 mV) et dans [I-EMim+][NTF2
-]  (E°’1 = -13 mV et E°’2 = 335 mV) (Tableau 18) par rapport au 

potentiel mesuré dans [Me-EMim+][NTF2
-] (E°’1 = 5 mV et E°’2 = 353 mV). 

Tableau 18: Potentiels standards apparents E°’ du I-Me3TTF mesurés dans les liquides ioniques [EMim+][NTF2
-] (à 

40°C), [Me-EMim+][NTF2
-] (à 40°C) et [I-EMim+][NTF2

-] (à 60°C). 

Solvant[a] E°’ (I-Me3TTF / I-Me3TTF +•) [b] E°’ (I-Me3TTF +•/ I-Me3TTF 2+) [b] 

[Me-EMim+][NTF2
-] 5 ± 1 353 ± 3 

[EMim+][NTF2
-] -16 ± 1 295 ± 4 

[I-EMim+][NTF2
-] -13 ± 1 335 ± 16 

[a] le IL solvant. [b] potentiel standard apparent en mV vs Fc. 

En présence de 100 eq de Cl-, on observe une variation de potentiel du couple I-Me3TTF●+/2+ de  

∆E°’Me-EMim+= -67 ± 10 > ∆E°’EMim+= -32 ± 1 > ∆E°’I-EMim+= -4 ± 2. Selon nos précédentes expériences, nous 

utilisons l’hypothèse que la dication de I-Me3TTF est parfaitement libre de former une XB en présence 

de chlorure et atteint une variation de potentiel maximale de -67 mV en présence de 100 eq de Cl- 

(Figure 93.A). Ainsi, une variation de potentiel plus faible signifie que la formation de ce complexe est 
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limitée. Comme observé en milieu organique en présence des sels imidazolium en tant qu’électrolyte 

support, la présence de EMim+, donneur de liaison hydrogène, limite la formation de complexe  

[I-Me3TTF2+ ; Cl-]. Le [EMim+][NTF2
-] étant en large excès, celui-ci solvate les chlorures, limitant ainsi 

leurs interactions avec le I-Me3TTF2+. Ainsi la variation de potentiel du I-Me3TTF2+ est plus faible  

(-32 mV à 100 eq de Cl-)(Figure 93.B). La force de l’interaction entre le [EMim+][NTF2
-] et le Cl- a été 

mesurée précédemment par RMN 1H et présente une constante d’association de K = 20 M-1 sur le 

proton en C2. 
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Figure 93: SWVs du dérivé I-Me3TTF [0.5 mM] dans A) [Me-EMim+][NTF2
-] à T=40°C ; B) [EMim+][NTF2

-] à T=40°C ; 
et C) [I-EMim+][NTF2

-] à T=60°C. En absence (courbe noire) et en présence de 10 (courbe Rose), 20 (courbe 
violette), 50 (courbe bleue) et 100 équivalents de TBACl (courbe orange). f = 15Hz, Ep=-0.02 V, électrode de 
travail =GC  1.6mm, électrode de référence = AC vs DMFc. 

Dans le cas du [I-EMim+][NTF2
-], la variation de potentiel peut être considérée comme nulle, ce qui 

signifie que le chlorure n’interagit quasiment pas avec le dérivé TTF (Figure 93.C).  Comme pour son 

homologue protoné, la présence de [I-EMim+][NTF2
-], donneur de liaison halogène, limite la formation 

de complexe [I-Me3TTF2+ ; Cl]. Le [I-EMim+][NTF2
-] étant en large excès, celui-ci solvate les chlorures, 

empêchant ainsi leurs interactions avec le I-Me3TTF2+. La force de l’interaction entre le [I-EMim+] 

[NTF2
-] et le Cl- a été mesurée précédemment par RMN 1H et présente une constante d’association plus 

forte (K = 119 M-1) qu’avec le [EMim+][NTF2
-] expliquant ainsi le comportement obtenu. 
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Figure 94 : Variation du potentiel redox du couple I-Me3TTF+•/2+ (∆E°’2) en mV en fonction de la concentration 
croissante de TBACl dans [Me-EMim+][NTF2

-] à 40°C (courbe verte), [EMim+][NTF2
-] à 40°C (courbe bleue) et  

[I-EMim+][NTF2
-] à 60°C (courbe rouge). 
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Nous obtenons les constantes d’affinité suivantes : Kox 
(2) = 452 ± 40 M-1 dans [Me-EMim+][NTF2

-] et  

Kox 
(2)= 323 ± 106 dans [EMim+][NTF2

-] (Figure 94). Comme attendu, les K mesurées dans le liquide 

ionique pur sont plus faibles que celles mesurées en milieu organique (Kox 
(2) = 1429 ± 68 dans  

[Me-EMim+][NTF2
-]/DMF et Kox 

(2) = 605 ± 61 dans [EMim+][NTF2
-]/DMF). De plus, les constantes sont 

plus grandes dans le [Me-EMim+][NTF2
-] que dans [EMim+][NTF2

-] où la formation du complexe est 

limitée par la compétition entre le solvant ([EMim+][NTF2
-]) et la sonde TTF. Le [I-EMim+][NTF2

-] ayant 

une grande affinité pour le chlorure, celui-ci n’a pas la capacité de former un complexe avec le  

I-Me3TTF, aucune constante d’affinité ne peut donc être extraite dans ce milieu. La force XBD du  

[I-EMim+][NTF2
-] est certainement du même ordre de grandeur que le I-Me3TTF2+ cependant, la 

présence d’un grand excès de [I-EMim+][NTF2
-] défavorise toute interaction de la sonde TTF avec Cl-. 

4.4 Conclusion 

Dans ce chapitre, nous avons montré que l’activation électrochimique de la liaison halogène (XB) était 

possible dans un électrolyte aussi polaire qu’un liquide ionique. En changeant d’une manière réversible 

l’état d’oxydation de dérivés TTF monoiodés, la formation de la liaison XB était cependant observable 

et quantifiable uniquement pour le dication. Le radical cation est quant à lui bien trop stabilisé dans le 

liquide ionique. La variation de potentiel d’oxydation dans le [Me-EMim+][NTF2
-] pur est similaire à 

celle observée dans le DMF avec le liquide ionique en tant qu’électrolyte support. La cinétique de la 

réaction est modifiée et les constantes d’affinité déterminées sont légèrement plus faibles dans le IL 

pur que celles mesurées en milieu organique. La formation du complexe [I-Me3TTF2+ ; Cl-] dépend 

également de la température, celle-ci est défavorisée lorsque la température augmente. 

La différence de l’affinité entre les imidazoliums protonés EMim+ et iodés I-EMim+ vis-à-vis de Cl- est 

moins importante dans le liquide ionique pur que dans le DMF. En effet, le chlorure est fortement 

solvaté par les ILs, ce qui limite la formation du complexe [I-Me3TTF2
+ ; Cl-]. Cet effet est tellement 

important dans l’IL iodé [I-EMim+][NTF2
-] grâce à la formation de XB, qu’aucune variation de potentiel 

n’a pas pu être observée. 

L’électrochimie est donc un outil capable de distinguer et de quantifier les liaisons non-covalentes de 

type XB dans un milieu très polaire et riche en interactions diverses et compétitives. 

Dans le prochain chapitre, le cation imidazolium iodé, XBD fort, sera étudié et comparé à d’autres XBD 

tels que les iodoliums et un iodoperfluoroalcanes. Ainsi, la modularité de la liaison XB sera étudiée 

cette fois ci à l’aide d’accepteurs XB (XBA) électrochimiquement actifs, les quinones. 
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5 CHAPITRE 5 : DÉRIVÉS IODÉS 

HYPERVALENTS VERS DES XBD FORTS ? 
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Du fait de leur utilisation dans le domaine biologique, technologique et environnemental, l’habilité à 

détecter de façon sélective des molécules et des anions présente un intérêt primordial pour de 

nombreuses applications.[88] Alors que la reconnaissance et la capture de cations ont fait l’objet 

d’études pendant des décennies, la reconnaissance et la détection d’anions ont été moins 

documentées du fait d’une plus grande difficulté à mettre en évidence ce phénomène,[88] 

principalement en raison de leur géométrie souvent plus complexe, leur dépendance au pH et de leur 

hydratation intrinsèque forte.[232,233] La reconnaissance supramoléculaire d’anion repose 

essentiellement sur la liaison hydrogène (HB), les interactions π-anion et les interactions 

électrostatiques. Mais plus récemment, d’autres interactions non covalentes telles que la liaison 

halogène (XB) ont été exploitées offrant de nouvelles perspectives.[234] Dans ce chapitre, nous nous 

concentrerons sur la reconnaissance moléculaire par la formation de liaisons halogènes électro 

assistées. Ainsi, la force de nouveaux donneurs XB sera évaluée vis-à-vis de différentes bases de Lewis, 

allant d’ions halogénures à des molécules neutres. De plus, nous étudierons la modification des 

propriétés électrochimiques en fonction de la variation structurelle des molécules XBD traduisant son 

effet sur la force de la liaison halogène formée. 

5.1 Donneur de liaisons halogènes à base de dérivés iodés (III) : 

Propriétés et applications 

L’iode, se distingue des autres halogènes stables par plusieurs aspects, deux de ses caractéristiques 

particulières ont été exploitées à travers des composés organiques iodés: (i) la possibilité de former de 

fortes liaisons halogènes avec des bases de Lewis et (ii) l’existence de divers composés hypervalents 

stables, essentiellement des dérivés de l’iode trivalent. Ces composés d’iode hypervalent offrent une 

vaste gamme de motifs structuraux et de réactivités.[235–238] Des dérivés de l’iode (III) avec des ligands 

à base d’oxygène (tels que les réactifs de Koser 1 et PIDA 2, Figure 95) ont été utilisés en tant qu’agents 

oxydants pour de nombreuses réactions, telles que les α-oxydations du carbonyle,[239,240] les dé-

aromatisations du phénol,[241] et les fonctionnalisations d’alcène.[242]  

 

Figure 95: Molécules d'iode hypervalent (III)  
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Les composés iodés (III) de deux groupes aryliques ont été largement utilisés comme sources d’aryl 

électrophile.[243] Les réactifs diaryliodoniques (Figure 95) présentent généralement une géométrie en 

forme de T entre l’iode et les groupes aryles complétés par une troisième interaction avec le contre-

ion. Cette dernière est formée en allongement d’une liaison aryl-iode et peut-être de force variable. 

Jusqu’en 2017 environ, tous les XBD qui étaient explicitement conçus pour agir par cette interaction 

étaient basés sur des dérivés de l’iode (I), c’est-à-dire, des substituants halogènes terminaux. Même si 

on connaît en principe l’acidité de Lewis des composés d’iode(III), et malgré l’inclusion spécifique 

d’espèces hypervalentes dans la définition officielle de liaison halogènes,[1] l’utilisation rationnelle de 

composés comme donneur de liaison halogène faisait défaut.  Grâce à leur grande acidité de Lewis et 

leur capacité à former jusqu’à deux XB simultanées (Figure 96), ces composés offrent de nouvelles 

possibilités dans l’étude de la liaison halogène.  

 

Figure 96: Complexation biaxiale d’un cation iodolium. 

Cette partie fournira tout d’abord plus de contexte sur certaines questions fondamentales, y compris 

les contributions des interactions électrostatiques,[244] transfert de charge et la dispersion de l’énergie 

globale dans le cadre des liaisons spécifique dues à un XBD hypervalent, puis, elle donnera un aperçu 

de la quantification de l’acidité de Lewis à base d’iode (III). Les paramètres thermodynamiques pour la 

liaison de bases de Lewis faibles avec une variété de composés d’iode (III) ont récemment été 

déterminés et l’influence des modifications structurelles a été élucidée. Enfin quelques applications de 

l’acidité de Lewis des dérivés organiques d’iode (III) permettant d’agir comme des organocatalyseurs 

seront présentées. 

5.1.1 Synthèses des iodoliums  

La préparation de dérivés dibenziodolium a été reportée par différents groupe de recherche.[245–247] 

Le protocole retenu, présenté ci-dessous (Figure 97) résume les étapes de la synthèse des différents 

composés iodolium étudiés dans le cadre de ma thèse. La première étape consiste en une substitution 

du groupe NH2 d’un dérivé de biphényl-2-amine (BiPh-NH2) par un atome d’iode lors d’une diazotation 

suivie par une réaction de Sandmeyer. Le produit BiPh-I subit une cyclisation en présence de l’oxydant 

m-CPBA en présence d’acide triflique (TfOH) formant ainsi le triflate d’iodolium (IDL+OTf-). Les sels de 

Barf d’iodolium (IDL+Barf-) et chlorure d’iodolium (IDL+Cl-) sont obtenus par métathèse respectivement 

en présence de NaBarF4 et NaCl. 
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Figure 97: Synthèse possible des dérivés iodoliums[245–247] 

La substitution des groupements phényls est définie en amont par le choix du composé diphénylamine 

de départ.  

Tous les dérivés hypervalents qui ont été utilisés dans le cadre de ma thèse ont été fournis par le 

groupe de Stefan Huber à l’Université de Bochum et plus particulièrement par D. Reinhard et Dr. F. 

Heinen.  L’affinité entre et les chlorures a été quantifiée par ITC [79] pour la formation du complexe 1:1 

diphénylidonium/chlorure.. Pour le composé 5 on a K5/Cl = 6.29 104 M-1 et pour le composé 6 on a K6/Cl 

= 2.27 106 M-1 ont été déterminées dans l’ACN montrant une forte affinité de ces dérivés XBDs avec la 

base de Lewis (Cl-). 

5.1.2 Relation structure/réactivité 

Les composés d’iode trivalents (III) présentent une liaison à 3-centre-4-électrons (3c 4e). Cette liaison 

implique deux ligands opposés l’un à l’autre de chaque côté d’un atome d’iode. Selon le modèle de 

Rundle-Pimentel, l’atome d’iode interagit avec les deux ligands, via des orbitales p.[248] La combinaison 

de ces trois orbitales atomiques p produit une orbitale liante, une orbitale non liante et une orbitale 

anti-liante, dont seulement les deux premières sont occupées. La densité des électrons de l’orbitale 

non-liante est localisée sur les ligands, conduisant à de fortes interactions électrostatiques entre l’iode 

déficient en électrons et les ligands riches en électrons. De plus, à partir d’un point de covalence, 

chaque liaison a un ordre ½ et sera donc relativement faible, c’est pourquoi l’échange de ligand est 

relativement facile dans le cas de l’iode(III).[249]  

 

Figure 98: Coordination des composés iodés trivalents en forme de T avec deux ligands (L1 et L2) et le contre-ion 
(X-). 

Les composés d’iode trivalents(III) se coordinent en forme de T, dans laquelle les deux ligands se faisant 

face sont impliqués dans la liaison 3c 4e, tandis que le troisième forme une liaison covalente classique 

avec de l’iode. Les sels de diaryliodonium et leurs dérivés sont stables à l’air et à l’humidité à 
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température ambiante,[250] à condition que le troisième ligand (ou contre-ion) soit faiblement 

coordonné. Lorsque le troisième ligand est une base de Lewis faiblement coordonnée, il est 

probablement plus ou moins dissocié en solution. Dans ce cas, un ion iodonium est formé et le sel peut 

être considéré comme un adduit de type liaison halogène, le cation iodonium étant le donneur de 

liaison halogène et l’anion étant la base de Lewis (Figure 98).[251,252] 

La dissociation d’un ligand introduit un nouveau déficit électronique. Ainsi, les composés d’iode(III) 

cationique du type R2I+ présentent deux zones de faible densité électronique directement opposées 

aux deux liaisons σC-I.[253] Elle réduit également la densité électronique globale autour de l’iode et 

augmente considérablement l’ampleur des maxima de potentiel électrostatique. Une activation 

similaire des réactifs d’iode neutre(III) peut être effectuée par la protonation d’un ligand.[253] L’atome 

d’iode de ces composés peut produire deux liaisons halogènes (Figure 96). 

 

Figure 99: Représentation de la structure cristalline formée entre le composé 5 et l'anion PF6
-.[252] Copyright © 

2017, IUCr Journals. 

Lorsque les trois ligands ont une force similaire, la relation conceptuelle avec la liaison halogène est 

différente. Ici, une interaction non covalente se formera sur un quatrième site de coordination de 

l’iode. La nature de tous les ligands influencera la force ainsi que la direction de cette liaison.  

 
Figure 100: Formation d’adduits de type XB avec des donneurs XB iodés mono et hypervalent. 
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Par exemple, l’acétonitrile forme des adduits avec les composés d’iode(III) de diverses géométries 

(Figure 100). Bien que la liaison halogène dans les adduits ACN/iode(I) soit très linéaire (Figure 100. 7 

et 8), ce n’est pas nécessairement le cas pour tous les adduits ACN/iode(III). Seuls les deux centres 

d’iode (III) les plus affaiblis électroniquement conduisent à des modes de complexation presque 

linéaires. Des angles N···I-R allant de 152 à 175 degrés et des angles des angles C-N···I allant de 88° à 

116° ont été observés dans d’autres composés iodés(III).[253] 

Les modes de liaison calculés décrits ci-dessus se retrouvent en effet aussi dans les structures à semi-

conducteurs. Nous ne discuterons que de quelques exemples représentatifs pour les deux concepts 

mentionnés ci-dessus, à savoir R2I+ et R3I. Les halogénures diphényliques forment des dimères à l’état 

solide et dont la structure cristalline a été résolue par Alcock et Countryman (Figure 101. 10).[254] Dans 

ces structures, chaque halogénure se lie aux deux centres iodés avec un angle I-X-I légèrement inférieur 

à 90 degrés (87° lorsque X=Cl et 85° lorsque X=I). Ceci montre précisément la position idéale des sites 

σ-hole dans ce type de composé. 

    

Figure 101: Représentations schématiques du chlorure de diphényliodonium 10 et du chlorure de 1-chloro-1,2-
benziodoxolin-3(1H)-one 11. 

Comme autre exemple, Koser et al. ont publié la structure cristalline de l’adduit entre le chlorure et le 

1-chloro-1,2-benziodoxol-3-one (Figure 101).[255] Dans cette structure, le chlorure se lie directement 

le long de l’élongation de la liaison C-I, en accord avec d’études théorique. 

5.1.3 Quantification de la liaison halogène : Stœchiométrie et constante 

d’affinité 

Comme nous l’avons vu précédemment, les sels de diaryliodonium contenant des contre-ions non 

coordinant ont deux sites (σ-holes) de liaison à environ 90 degrés l’un de l’autre. En raison de la nature 

hautement directionnelle de la liaison halogène, la substitution des positions ortho d’un cycle gène 

stériquement l’axe de la XB (Figure 102). Ainsi, selon le degré de substitution d’un dérivé 

diaryliodonium, on peut choisir de former des complexes XB avec deux BL, une BL ou même empêcher 

complètement la formation d’une XB.  
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Figure 102: Concept de blocage de liaison halogène par gène stérique. 

Huber et al. ont développé des ligands carbonylés qui permettent, grâce à leur géométrie spécifique, 

l’occupation des deux sites de liaison XB des sels diaryliodoniques cycliques.[256] Une étude théorique   

a permis d’identifier les dérivés du diméthyl-isophtalate 16 et du 3,3'-(1,2-phenylene)bis(N,N-

dimethylpropiolamide) 17 comme ligands biaxiaux appropriés (Figure 103). Ils ont ainsi synthétisé les 

dérivés ester et amide de ces composés et mesuré leurs constantes d’association avec les sels 

diaryliodoniques cycliques par calorimétrie de titrage isotherme (ITC) et par RMN 1H. Ils trouvent Ka 

(13 vs 16) = 16 M-1 et Ka (13 vs 17) = 8.3 104 M-1 en RMN. 

 
Figure 103: Complexation XB du dérivé 13 avec des ligands chélates. 

Par rapport aux dérivés linéaires analogues, ces ligands chelatants (16 et 17) ont donné lieu à des 

constantes avec le dibenzo[b,d]iodolium 13 plus grandes (Ex : Ka(mono) = 1.5 103 M-1 et  

Ka (chélate) = 8.3 104 M-1).  La co-cristallisation de 13 avec du diamide 17 a donné une structure 

confirmant la liaison biaxiale (Figure 104 gauche) avec dI-O = 2.7 Å. D’autres complexes XB biaxiaux 

avec des bases de Lewis non chélatante ont également été étudiés, notamment le complexe formé 

entre le dérivé 13 et deux bromures (Figure 104 droite) avec dI-Br= 3.2 Å.[257] 
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Figure 104: Structure cristalline du dérivé iodolium 13 avec le diamide 17 (gauche) et les bromures 

(droite).[256,257] © 2018 Wiley‐VCH Verlag GmbH & Co. KGaA, Weinheim & Copyright © 2020 American 

Chemical Society. 

5.1.4 Conclusion 

Bien que les composés d’iode hypervalent(III) aient été utilisés longtemps avec beaucoup de succès 

comme réactifs oxydants, leur application en tant qu’acide de Lewis, et donc donneurs de liaisons 

halogènes, n’est apparue qu’au cours des dernières années et notamment la résolution de structure 

cristalline. Une quantification comparative de ce phénomène en solution n’a toutefois été rapportée 

qu’en 2017, et sur la base de ces données fondamentales, les premières applications en 

l’organocatalyse, présentées dans le chapitre suivant, sont apparues. Compte tenu de la force de 

liaison halogène élevée de ces composés (en particulier par rapport aux dérivé iodé (I)) et des options 

multiples pour ajuster les motifs de base, de nombreux développements fascinants peuvent être 

attendus au cours des prochaines années. 

5.2 Détermination de la force des donneurs de liaison halogène 

étudiés 

Le iodoperfluorohexane (I-C6F13) est l’un des donneurs de liaison halogène neutre les plus forts.  

Celui-ci est bien connu de la littérature et a fait l’objet de nombreuses études notamment par notre 

équipe. Des expériences de compétition entre le donneur XBD I-TTF+● et le I-C6F13 ont permis de mettre 

en évidence que ce dernier était un donneur très fort. Une constante d’affinité avec le Cl- en milieu 

organique a pu être déterminée (K = 700 M-1).[99] 

 

Figure 105: Structures des différents donneurs de liaison halogène étudiés. 
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En se basant sur ces expériences de compétition, nous avons voulu évaluer la force de différents XBD 

non électroactifs. Ainsi, trois donneurs ont été comparés, le I-C6F13, le I-EMim+, et le dérivé Iodolium 

triflate IDL+-OTf- (Figure 105), le dernier étant un XBD bidentate. Toutes ces études se feront via un 

dosage compétitif vis-à-vis du I-Me3TTF●+ et de I-Me3TTF2+ générés in situ électrochimiquement. 
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Figure 106 : CV (SCAN 2)s de I-Me3TTF (0.25 mM) en absence (bleu) et en présence (noire) de 50 eq de chlorures 
(TBACl) dans 0.1 M TBAPF6/DMF à 40°C vs SCE. WE : GC (d= 1.6 mm), CE : Pt et v = 100 mV.s-1. A) couple rédox I-
Me3TTF0/●+ et B) les couples rédox I-Me3TTF0/●+

 et I-Me3TTF●+/2+. 

Une solution de I-Me3TTF (0.25 mM) dans une solution de 0.1 M TBAPF6/DMF thermostatée à 40°C est 

étudiée par CV. On observe comme attendu deux vagues réversibles à E°’1= 475 ± 13 mV pour le couple 

I-Me3TTF/I-Me3TTF●+ et E°’2 = 711 ± 13 mV pour I-Me3TTF●+/ I-Me3TTF2+  (Figure 106. courbe bleue). 

Après ajout de 50 eq TBACl (12.5 mM), on observe une variation vers des potentiels moins positifs sur 

les deux vagues avec : ∆E°’1 = -27 ± 2 mV et ∆E°’2 = -69 ± 3 mV (Figure 106. courbe noire). Cette variation 

indique la formation d’un complexe stabilisant entre les espèces oxydées du I-Me3TTF et du chlorure. 

Les réactions correspondant à la partie A en bordeaux du schéma carré (Figure 107) sont expliqués 

dans le premier chapitre 1.4.[99] Les constantes d’affinités de ces complexes sont : Kox
(1)/Kred (1) = 205 ± 

56 M-1/47 ± 25 M-1 pour le complexe [I-Me3TTF●+ ;Cl-] et Kox
(2)/Kred

(2) = 976 ± 133 M-1/ 21 ± 11 M-1 pour 

[I-Me3TTF2+;Cl-] 

 

Figure 107: Schéma carré mettant en évidence les réactions de compétition entre XBD pour le couple  
I-Me3TTF/I-Me3TTF●+ 
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La deuxième étape a consisté en l’introduction d’un nouveau donneur de XB compétitif (Figure 107.B).  

Dans un premier temps, nous avons décidé de travailler avec le I-C6F13 connu pour être un fort donneur 

XB. Après l’addition de 90 éq. de I-C6F13 dans une solution contenant I-Me3TTF et 50 éq. de Cl-, on peut 

noter un déplacement des potentiels vers des valeurs plus positives atteignant quasiment les 

potentiels enregistrés pour I-Me3TTF/I-Me3TTF●+
 en absence de Cl-.  La variation de potentiel par 

rapport au potentiel de I-Me3TTF libre en solution, en présence uniquement d’électrolyte support, est 

de ∆E°’1= -3 ± 2 mV pour 90 eq de I-C6F13 ajouté.  Pour atteindre une valeur de ∆E°’2= -7 ± 3 mV pour la 

seconde vague, 250 eq de I-C6F13 sont nécessaires (Figure 108 courbe rouge).  Dans les deux cas, les 

vagues obtenues sont réversibles en accord avec les propriétés électrochimiques des TTF. La quantité 

nécessaire de I-C6F13 pour retourner à l’état initial est beaucoup plus importante dans le cas de la 

seconde vague, en accord avec un donneur XBD dicationique plus fort que le monocationique.  
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Figure 108 : CV (SCAN 2)s de I-Me3TTF (0.25 mM) dans TBAPF6/DMF 0.1 M à 40°C en absence (bleu) et en 
présence (noire) de 50 eq de chlorures (TBACl). Ajout croissant de I-C6F13 (gris) , ajout maximal (100 eq 1ère vague 
et 2500 eq 2nd vague) de I-C6F13 (rouge). Ref : SCE. WE : GC (1.6 mm), CE : Ptet v = 100 mV.s-1. A) couple I-
Me3TTF0/●+ et B) les couples I-Me3TTF0/●+

 et I-Me3TTF●+/2+.  

Les courbes de dosages obtenues montrent globalement une forme sinusoïdale avec deux plateaux 

pour les deux vagues (Figure 109). Le modèle mathématique utilisé dans le cas d’un dosage compétitif 

avec I-TTF/ Cl/ I-C6F13[99] n’est pas adapté pour simuler les courbes expérimentales de dosage. En effet, 

la courbe de titration (Figure 109 en rouge) qui en résulte est totalement différente des points 

expérimentaux (Figure 109 en bleu). 

Δ𝐸°′ = 𝐸°′ − 𝐸°𝑜𝑥/𝑟𝑒𝑑 = −
𝑅𝑇

𝑛𝐹
𝑙𝑛

[1+𝐾𝑜𝑥([𝐿𝐵]0−
(𝐾𝐿𝐴,𝐿𝐵+[𝐿𝐵]0+[𝐿𝐴]0)−√(𝐾𝐿𝐴,𝐿𝐵+[𝐿𝐵]0+[𝐿𝐴]0)²−4[𝐿𝐵]0[𝐿𝐴]0

2
)]

[1+𝐾𝑟𝑒𝑑([𝐿𝐵]0−
(𝐾𝐿𝐴,𝐿𝐵+[𝐿𝐵]0+[𝐿𝐴]0)−√(𝐾𝐿𝐴,𝐿𝐵+[𝐿𝐵]0+[𝐿𝐴]0)²−4[𝐿𝐵]0[𝐿𝐴]0

2
)]

(38) 

A = Dérivé TTF, LB le chlorure et LA le XBD compétitif. 
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Figure 109:  Corrélation entre le déplacement du potentiel de I-Me3TTF (0.25 mM) en présence de TBACl (50 Eq) 
et les concentrations croissantes de I-C6F13 à 40°C. A) sur le couple redox I-Me3TTF0/●+ ; B) à droite sur le couple 
I-Me3TTF●+/2+ et C) sur le couple I-TTF0/●+ à 25°C 

Des expériences similaires ont ensuite été réalisées, dans les mêmes conditions avec le I-EMim+. Pour 

atteindre le potentiel initial du I-Me3TTF, 40 éq. de I-EMim+ sont nécessaires dans le cadre du couple 

I-Me3TTF/I-Me3TTF●+ avec ∆E°’1= 0 ± 2 mV et 150 pour le couple I-Me3TTF●+/I-Me3TTF2+ avec ∆E°’2= -5 

± 2 mV. (Figure 110 A et B. courbes rouge). 
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Figure 110: CV (SCAN 2)s de I-Me3TTF (0.25 mM) dans TBAPF6/DMF 0.1 M à 40°C en absence (Bleu) et en présence 
(Noire) de 50 eq de chlorures (TBACl). Ajout croissant de XBD (gris), ajout maximal de XBD (rouge)  A) XBD =I-
EMim+ ( ajout max : 50 eq) B)  XBD = I-EMim+ (Ajout max : 150 eq). C) XBD = IDL+-OTf- ( Ajout Max 25 eq) D) XBD 
= IDL+-OTf- (Ajout Max 60 eq)  Ref : SCE. WE : GC (1.6 mm), CE : Ptet v = 100 mV.s-1.  
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Comme précédemment avec I-C6F13, les CVs obtenues montrent clairement une très bonne 

réversibilité des deux vagues et une quantité nécessaire de I-EMim+ plus importante est ajoutée pour 

la seconde vague que pour la première.  

Enfin, dans un troisième temps, l’affinité du iodolium (IDL+-OTf-) vis-à-vis des chlorures a été étudiée 

dans les mêmes conditions expérimentales que précédemment. Le iodolium représente un XBD 

cationique et bidentate. Après l’ajout de seulement 25 éq. de IDL+-OTf-, la variation de potentiel 

enregistré est de seulement ∆E°’1= -3 ± 1 mV pour le couple I-Me3TTF/I-Me3TTF●+, 60 équivalents de 

IDL+-OTf- sont nécessaires pour le couple I-Me3TTF●+/I-Me3TTF2+ avec un ∆E°’2= 1 ± 2 mV. (Figure 110 

C et D courbe rouge). Les CVs obtenus montrent une meilleure réversibilité que les cas précédents et 

une quantité de IDL+-OTf- nécessaire plus importante est ajoutée pour la seconde vague. 
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Figure 111: Corrélation entre le déplacement du potentiel de I-Me3TTF (0.25 mM) en présence de TBACl (50 Eq) 
et les concentrations croissantes de XBD à 40°C. A Gauche sur le couple redox et à droite sur le couple  
I-Me3TTF●+/2+. A) I-EMim+ sur I-Me3TTF0/●+ B) I-EMim+ sur I-Me3TTF●+/2+, C) IDL+ sur I-Me3TTF0/●+ et D) IDL+ sur  
I-Me3TTF●+/2+. 

Les courbes de dosage obtenues montrent de nouveau une forme sinusoïdale avec une pente plus 

lente que pour le I-C6F13. On distingue comme précédemment 2 plateaux pour la seconde vague, mais 

seulement un sur la première (Figure 111 A et B). Le plateau de potentiel final est atteint avec moins 

d’équivalents de XBD et s’approche plus du potentiel de référence (en absence de chlorure) que dans 

le cas du I-C6F13. Ce résultat permet de conclure de façon qualitative que le cation I-EMim+ est un 
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meilleur donneur XBD que le dérivé perfluoré. Ceci s’explique par la présence d’une charge positive 

sur le cycle imidazolium induisant un appauvrissement en électron du cycle et donc une augmentation 

du σ-hole. La forme moins sigmoïdale de la courbe correspond davantage au modèle connu, 

cependant, la pente de la courbe reste trop importante pour être fittée par l’équation (38). Nous avons 

essayé d’affiner le modèle sans succès. 

Comme dans le cas du I-C6F13, les courbes de dosages obtenues présentent toutes deux une forme 

sinusoïdale avec 2 plateaux. (Figure 111 C et D). La quantité de IDL+-OTf- (25 eq et 60 eq) ajoutée pour 

atteindre le plateau final est plus faible que pour I-EMim+ (40 eq et 150 eq) et I-C6F13 (90 eq et 2500 

eq) (Tableau 19), ce qui montre de façon qualitative que le IDL+-OTf- est un meilleur donneur XBD 

parmi les trois étudiés. 

Tableau 19 : Compétition XBD : variation de potentiel mesuré du I-Me3TTF à (0.25 mM) dans TBAPF6/DMF 0.1 M 
sur la première et la deuxième vague après ajout de compétiteur XBD en présence de 50 eq de chlorure à 40°C. 

 I-Me3TTF/I-Me3TTF●+ I-Me3TTF●+/I-Me3TTF2+ 

 Eq final ΔE°’1 final Eq final ΔE°’2 final 

IDL+ 25 -3 ± 1 60 1 ± 2 

I-EMim+ 40 0 ± 2 150 -5 ± 2 

I-C6F13 90 -2 ± 3 2500 -7 ± 3 

 

Pour conclure, les trois XBD étudiés peuvent être classés dans l'ordre de leurs forces relatives : IDL+ > 

I-EMim+ > I-C6F13. À partir de ces résultats nous avons décidé de poursuivre et de nous intéresser aux 

différents dérivés iodolium. Notre objectif est d’étudier l’affinité de dérivés d’iodoliums pour 

différentes bases de Lewis. Deux techniques seront essentiellement utilisées, à savoir la voltamétrie 

cyclique et la RMN 1H. Cette étude permettra de mettre en avant les différences et similitudes 

obtenues en fonction des techniques utilisées. Plusieurs paramètres seront également pris en compte 

à savoir la structure du cœur cationique du iodolium, la nature du contre-ion et du solvant. Tous ces 

paramètres devraient nous permettre d’établir des relations entre la structure et la réactivité qui 

pourraient se révéler cruciales dans des réactions de catalyse.  

5.3 Détermination de la force donneuse de liaison halogène des 

Iodoliums par électrochimie 

Dans cette partie nous avons étudié trois différents iodoliums, pouvant former un nombre différent 

de XB en fonction de la nature du cation, à savoir deux avec (IDL+-X), une avec (IDL+(Me)2-X) et aucune 

(IDL+(Me)4-X). De plus, l’influence de la nature des anions a également être étudiée avec le tétrakis[3,5-

bis(trifluorométhyl)phényl]borate (Barf-) dit « non-coordinant », le triflate (OTf-) dit « coordinant », et 

les chlorures (Cl-) forts XBA (Tableau 20).  
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Tableau 20 : Dérivés iodolium étudiés 

   
IDL+-OTf- IDL+-Barf- IDL+-Cl- IDL+(Me)2-OTf- IDL+(Me)2-Barf- IDL+(Me)4-OTf- IDL+(Me)4-Barf- 

 

En 1972, F. Beringeret S. Messong [258] ont réalisé une étude électrochimique par polarographie à 

goutte de mercure sur la réduction de dérivés de diphényliodoniums (Figure 112). Ainsi, la réduction 

polarographique de sels d’iodonium, substitués symétriquement ou non, a été décrite et un 

mécanisme de réduction en trois étapes a été proposé. Trois vagues de réduction ont été observées à 

-0.07, -0.30 et -1.22 V vs Ag/AgCl dans une solution tamponnée à pH 7 de 1 M de KCl dans l’eau. Ces 

résultats ont ensuite été confirmés par quelques études expérimentales et théoriques plus 

récentes.[258–262] Aucune étude à ce jour ne présente la réponse électrochimique de dérivé iodolium 

sur des électrodes de carbone.  

 

 

Figure 112 : Potentiel de dérivés diphénylidonium calculés dans ACN vs SCE.[262] 

Cependant, les potentiels de réduction de cations diphénylidonium et de radicaux aryles dans 

l’acétonitrile vs SCE ont été calculés (-0.68 V pour Ph2I+). Les valeurs expérimentales des potentiels de 

réduction standard des cations diphénylidonium ne sont généralement pas considérées comme fiables 

en raison de l’irréversibilité des réactions de réduction, souvent accompagnées par la passivation de 

l’électrode due à des phénomènes de chimisorption.  

Nos analyses par CV du iodolium IDL+-OTf- ont montré une première vague de réduction à -0.5V (Figure 

113 en rouge) lors du premier scan, puis l’apparition de pics multiples sur le second scan (Figure 113 

en bleu). Le deuxième CV montre plusieurs pics de réduction avec une intensité plus faible qui diminue 

progressivement au fur et à mesure des CV jusqu’à la passivation de l’électrode. Ce phénomène est 

probablement dû à une réduction dissociative d’une liaison C-I à -0.5V et la réaction des radicaux 

résultants avec la surface de l’électrode.  
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Figure 113 : CV (SCAN 2)s du l’iodolium triflate (IDL+-OTf-) à 1 mM, premier scan (en rouge) et deuxième scan (en 
bleu) dans 0.1 M TBAPF6/ACN. En noir CV correspondant au blanc (0.1 M TBAPF6/ACN).  T= 20°C vs SCE. WE : GC 
1.6 mm, CE : Pt et v = 100 mV·s-1 

Le iodolium n’étant donc pas électrochimiquement actif entre 0 et + 1.6 V,  nous avons étudié 

l’interaction de ces dérivés avec des bases de Lewis électroactives dans cette gamme de potentiel. (i) 

Dans un premier temps, nous avons étudié l’impact des iodoniums sur l’oxydation irréversible des 

anions chlorures.  Puis, sur des couples rédox réversible impliquant (ii) une base de Lewis anionique 

telle que la tétrachloroquinone (TCQ0/-1), et enfin (iii) sur une base de Lewis neutre, la 

tétraméthylphénylène diamine (TMPD0/+1). À l’aide de différents dérivés iodonium présentés dans le 

Tableau 20, nous avons également étudié l’influence de substituants méthyles ainsi que l’effet du 

contre-ion. 

5.3.1 Interactions avec l’anion chlorure.  

Le chlorure est connu pour être un fort accepteur de liaison halogène. Nous avons étudié l’effet des 

dérivés iodoliums sur l’oxydation du chlorure par CV ainsi que les constantes d’association des 

différents complexes iodoliums avec le chlorure par spectroscopie RMN 1H.  

Analyses par voltamétrie cyclique 

L’oxydation électrochimique du chlorure se traduit par un système lent et quasi-réversible de type EC 

avec une vague d’oxydation à Ep
ox= 1.13 V vs SCE et en retour une vague de réduction formant le Cl2 à 

Ep
red= 0.5 V vs SCE dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20°C (Figure 114). 
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Figure 114 : CV (SCAN 2) du TBACl (1 mM) dans 0.1 M TBAPF6/ACN 20°C, WE : GC 1.6mm, ref :  SCE et CE : Pt.  
v = 100 mV.s-1

 T = 20°C. 
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Nous avons préparé une solution 1 mM de TBACl dans 0.1 M TBAPF6/ACN  (Figure 115 en noire) et fait 

des ajouts croissants de IDL+-OTf- (Figure 115 en rouge fin). L’addition de IDL+-OTf- induit une 

diminution de l’intensité du pic d’oxydation des chlorures ainsi qu’une variation de potentiel vers les 

potentiels plus positifs de ∆Ep
ox (Cl-) défini comme la différence entre le pic d’oxydation du chlorure 

seul en solution et le pic d’oxydation du Cl- après ajout de X éq. d’iodolium. Dans le cas de l’addition 

de 100 éq de IDL+-OTf- , ∆Ep
ox (Cl-) = 37 ± 8 mV. De plus, on peut observer l’apparition d’un nouveau pic 

à 1.56 V. Ce pic pourrait correspondre à la formation d’une nouvelle espèce, le complexe [IDL+;Cl-], 

stabilisant les Cl-, les rendant plus difficile à oxyder (Figure 115 en rouge). L’ajout d’un équivalent 

seulement de IDL+-OTf- suffit à faire disparaitre le pic des chlorures libres, ce qui tend bien vers la 

formation d’un complexe 1 :1. Cependant, l’intensité du nouveau pic varie très peu au cours du dosage. 

Cela peut s’expliquer par le fait que l’espèce formée possède un coefficient de diffusion nettement 

plus faible que les chlorures seuls, ainsi que la formation de cristaux en solution. En effet la solubilité 

de la nouvelle espèce est plus faible car l’interaction entre le chlorure et le iodolium est plus forte que 

celle avec le triflate. 
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Figure 115 : A) CV (SCAN 2) du TBACl (1 mM) dans 0.1M TBAPF6/ACN en absence (noire) et en présence d’ajout 
croissant de IDL+-OTf- (rouge fin) jusqu’à 1 mM (rouge). B) : CV (SCAN 2) IDL+-Cl- (1 mM) dans 0.1 M TBAPF6/ACN. 
WE : GC 1.6mm, ref :  SCE et CE : Pt. v = 100 mV.s-1 T = 20°C. 

Afin de s’assurer que l’espèce formée est bien du Iodolium chlorure IDL+-Cl- (Tableau 20), nous avons 

étudié l’espèce seule en solution à 1 mM. Nous obtenons un pic d’oxydation non réversible de faible 

intensité (Figure 115  violet), similaire à celui obtenu précédemment avec IDL+-OTf- et Cl- 1 mM. (Figure 

115 rouge). Ce résultat conforte la formation d’un complexe de type 1 :1 entre le IDL+-OTf- et le Cl- 

dont le potentiel d’oxydation est de 1.56 V. 

Cependant d’autres stœchiométries sont théoriquement possibles, comme le complexe 1:2  

c’est-à-dire un dérivé diphénylidonium pour deux chlorures ou un complexe 2:1 soit deux dérivés 

diphénylidonium pour un chlorure (Figure 116). 
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Figure 116: Complexations possibles entre les dérivés diphénylidonium et le chlorure. 

Huber et ses collaborateurs ont montré que le contre-ion du dérivé iodolium pouvait influencer la 

formation de complexe 1 :1 ou 1 :2.[257] En se basant sur ces travaux, nous avons décidé de reproduire 

l’expérience avec le iodolium Barf IDL+-Barf-  (Tableau 20), qui possède un anion non coordinant. Celui-

ci interagit peu avec son cation laissant libre les deux sites pour former des XB.  
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Figure 117: CV (SCAN 2) du TBACl (1 mM) dans 0.1M TBAPF6/ACN en absence (noire) et en présence d’ajout 
croissant de IDL+-Barf (rose fin) jusqu’à 1 mM (rose). En violet: CV (SCAN 2) du IDL+-Cl- (1 mM); En rouge: CV 
(SCAN 2) du TBACl (1 mM) en présence de IDL+-OTf- (1 mM). WE: GC 1.6mm, ref:  SCE et CE: Pt. v = 100mV.s-1 T = 
20°C 

Ainsi, la Figure 117 représente en noir le TBACl à 1 mM puis les ajouts progressifs de IDL+-Barf de 0 à 

1 mM en rose. Tout comme pour son homologue IDL+-OTf-, le pic d’oxydation des chlorures se déplace 

vers les potentiels plus positifs avec ∆Ep
ox (Cl-) = 42 ± 2 mV et diminue en intensité. De même, le pic 

d’oxydation à 1.56 V est le seul visible en présence de 1mM de IDL+-Barf.  La variation de potentiel des 

chlorures libres est du même ordre de grandeur pour IDL+-OTf- et IDL+-Barf. La stabilisation des 

chlorures « libres » indique qu’ils interagissent donc avec des iodoliums également. Ainsi, par 

électrochimie, nous observons la formation du complexe [IDL+ ; Cl-]. Afin de s’assurer que ce nouveau 

pic est dû à la formation d’une liaison halogène, l’expérience a été reproduite avec le dérivé iodolium 

triflate tétra-méthylé IDL+(Me)4-OTf. A priori, de par la gêne stérique due aux groupements méthyls à 

proximité des deux σ-holes, ce composé ne permet pas de former un complexe XB.  



 

Chapitre 5   Page 134 

 

-0.2 0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0 1.2 1.4 1.6 1.8 2.0

-2

-1

0

1

2

3

4

5

6

7

i 
(µ

A
)

E (V vs SCE)

I+(Me)4-OTf-

 

Figure 118: CV (SCAN 2) de TBACl 1mM dans 0.1M TBAPF6/ACN en absence (noire) et en présence d’ajout 
croissant de  
IDL+(Me)4-OTf- (vert fin) jusqu’à 1 mM (vert). GC (d = 1.6 mm) ref : SCE, CE : Pt,  v = 100 mV.s-1 

Après ajout de IDL+(Me)4-OTf-, et ce dans les mêmes conditions expérimentales que précédemment, 

on observe une variation de potentiel de ∆Ep
ox (Cl-) = 50 ± 5 mV indiquant une interaction non 

négligeable sans contribution XB (Figure 118). L’intensité du pic ne diminue pas avec la concentration 

croissante du dérivé iodolium et aucun nouveau pic n’apparaît. La variation de potentiel observé 

pourrait être due soit à des interactions π-anion ce qui a été déjà démontré dans d’autres systèmes 

analogue[75,257] soit à la formation d’une XB rendue faible par la présence des groupement méthyles. 

Cependant, plus important, aucun nouveau pic n’apparaît. On peut en déduire que le IDL+(Me)4-OTf- 

ne forme pas un complexe avec les chlorures. La variation de potentiel observé peut être due à des 

interactions π-anion entre les cycles aromatiques et les chlorures.  

En résumé, une variation du potentiel d’oxydation du chlorure à l’ajout des dérivés IDL+-OTf-, IDL+-Barf- 

et IDL+(Me)4-OTf- montrant des interactions avec le chlorure. Cependant, dans le cas de IDL+-OTf- et 

IDL+-Barf-, on observe l’apparition d’un pic à des potentiel plus élevé (1.56 V), correspondant à 

l’oxydation des chlorures complexé que l’on attribue à la formation d’une XB stabilisant l’oxydation de 

l’anion. Ainsi les dérivés IDL+-OTf- et IDL+-Barf- complexent avec le chlorure par le biais d’au moins une 

liaison halogène forte.   

Analyses RMN :  

Afin de déterminer les constantes d’association des différents dérivés iodoliums avec des chlorures, 

des expériences de titration par RMN 1H du type Hôte/Invité ont été réalisées. Ainsi, deux solutions 

sont préparées dans un solvant deutéré contenant 0.5% v/v d’hexaméthyldisiloxane (HMDS) comme 

référence interne, la première contenant 1 mM du composé hôte (iodolium), et la deuxième contenant 

1 mM du composé invité (chlorure). Les solutions sont ensuite réparties selon le volume décrit dans le 

Tableau 21  afin que la concentration totale d’espèces iodolium et chlorure présente dans le tube soit 

toujours égale à 1 mM. La force ionique des tubes de 0 à 10 eq de chlorure reste constante tout au 

long du dosage. 
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Tableau 21: Protocole de préparation des tubes RMN pour un dosage à force ionique constante.  

 Eq[a] 0 0.20 0.40 0.60 0.80 1 2 3 5 

C
o

n
ce

n
tr

at
io

n
 

[invité][b] 0.00 0.17 0.29 0.38 0.44 0.50 0.67 0.75 0.83 

[hôte][c] 1.00 0.83 0.71 0.63 0.56 0.50 0.33 0.25 0.17 

[Totale][d] 1.00 1.00 1.00 1.00 1.00 1.00 1.00 1.00 1.00 

V
o

lu
m

e 

Vinvité
[e] 0.00 83.33 142.86 187.50 222.22 250.00 333.33 375.00 416.67 

Vhôte
[f] 500.00 416.67 357.14 312.50 277.78 250.00 166.67 125.00 83.33 

Vtotal
[g] 500 500 500 500 500 500 500 500 500 

[a] concentration relative = [invité]/[hôte] ;[b] concentration invitée en mM ; [c] concentration de l’hôte en mM ; [d] 

concentration totale d’espèces présente dans le tube = [hôte]+[invité] en mM ; [e] Volume de solution mère invitée ajoutée en 

µL, [f] Volume de solution mère hôte ajoutée en µL ; [g] volume total dans le tube en µL. 

Les tubes ont ensuite été analysés par RMN 1H. Les spectres résultants sont superposés sur la Figure 

119.  
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Figure 119 : Spectres RMN 1H obtenus après titration du dérivé IDL+-OTf- avec TBACl.  

La méthode décrite a été réalisée pour les composés iodoliums IDL+-OTf-, IDL+-Barf-, IDL+-Cl-, IDL+(Me)2-

Barf- et IDL+(Me)4-Barf- afin de déterminer les constantes d’association avec les chlorures dans les 

solvants DMSO-d6 et ACN-d3. 

Dans un premier temps, la titration a été faite entre le TBACl et le IDL+-OTf- (Figure 119) et une variation 

de déplacement chimique de 0.273 ppm a été observée dans les conditions précédemment décrites 

(Tableau 21). Les variations de déplacements chimiques (∆δ) sont reportées dans le Tableau 22 en 

fonction des concentrations relatives en chlorures afin de déterminer par le biais du logiciel en ligne 

Bindfit,[222] les constantes d’association  basées sur une stœchiométrie 1:1 des complexes formés. Le 

DMSO-d6 a été choisi pour des raisons de solubilité, et malgré sa polarité et basicité de Lewis, les ∆δ 

mesurées sont suffisantes pour permettre d’extraire des Ka significatives. Le dosage de IDL+-Barf- dans 

l’ACN-d3 a mené à des précipitations ce qui explique que la constante d’affinité déterminée soit plus 
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faible dans l’ACN-d3 (2 294 ± 23 M-1) que dans le DMSO-d6 (113 885 ± 103 M-1).  La constante 

d’association Ka obtenue pour le complexe [IDL+OTf-;Cl] est de 4 799 ± 19 M-1 (Tableau 22). Cette valeur 

est nettement inférieure à celle du IDL+-Barf-, ce qui laisse à penser que le triflate serait lui-même en 

compétition avec les chlorures.  En imaginant que le triflate serait déjà sur un site XB du IDL+-OTf-, la 

formation d’une XB avec un chlorure serait thermodynamiquement plus difficile que si les deux sites 

sont libres comme pour le IDL+-Barf-.  Selon cette même hypothèse, le chlorure présent dans le 

composé IDL+-Cl- occuperait déjà un site XB et rentrerait en compétition avec lui-même. Ceci peut 

expliquer pourquoi la variation déplacement chimique observée est très faible avec ∆δI+-CL- = 0.12 ppm. 

En résumé, le contre-ion de l’iodolium a un effet sur la force de la liaison XB formée avec la base de 

Lewis. En effet, avec un anion non coordinant comme le Barf, la constante d’association du complexe 

est nettement supérieure à celle avec des anions coordinants comme le OTf- et le Cl-. La basicité de 

Lewis du contre-ion joue un rôle sur la constante d’affinité du complexe formé, avec une base faible, 

l’effet paire d’ion est plus faible entre le cation et l’anion, le cation sera ainsi plus libre de former une 

liaison XB avec le XBA choisit. On a donc Ka(IDL+-Barf-···Cl) >> Ka(IDL+-OTf-···Cl). 
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Figure 120: Courbes de titrage représentant la variation de déplacement chimique du proton Ha des dérivés 
iodolium en fonction de la concentration relative de chlorure en solution. Les points expérimentaux obtenus  
et les fit calculés, en trait plein complexe 1 :1 et en pointillé complexe 1 :2 dans DMSO-d6. 

Pour la deuxième partie des titrages nous avons donc choisi de travailler avec le Barf afin de s’affranchir 

au mieux de l’interaction du contre-ion. Ainsi nous pouvons nous focaliser sur l’effet des groupements 

méthyles des dérivé IDL+(Me)2-Barf et IDL+(Me)4-Barf sur la force de la liaison halogène formée avec 

le TBACl. Ainsi, la constante d’affinité de I+-Barf (113 885 ± 103 M-1), possédant 2 sites de liaison XB est 

nettement supérieure à celle de IDL+(Me)2-Barf (3 229 ± 3 M-1). Le groupe méthyle à proximité du I+ 

est certainement à l’origine de cette différence due aux effets électroniques (CH3 étant un groupement 

donneur qui diminue le σ-hole de l’iode) ainsi qu’à l’encombrement stérique empêchant une 

éventuelle formation de complexes d’une stœchiométrie 1 :2. Cette hypothèse se confirme par un ∆δ 

(0.05 ppm) très faible du IDL+(Me)4-Barf puisque celui-ci possède quatre groupements méthyles 

bloquant ainsi les deux sites XB (Figure 120 gauche).   
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Tableau 22: Récapitulatif des titrages effectués sur les différents dérivés iodolium.  

Dérivé Solvant ∆δ (ppm)[a] K1:1 (M-1)[b] K2:1 (M-1)[c] 

IDL+-OTf- DMSO-d6 0.273 4 799 ± 19 **[d] 

IDL+-Barf 

ACN-d3 0.73 2 294 ± 23[e] **[d] 

DMSO-d6 0.233 113 885 ± 103 
K1:1 = 578 ± 18 

K2:1 = 73 120 ± 80 

IDL+-Cl- DMSO-d6 0.012 **[d] **[d] 

IDL+(Me)2-Barf DMSO-d6 0.466 3 229± 3 **[d] 

IDL+(Me)4-Barf DMSO-d6 0.005 **[d] **[d] 
[a] Variation de déplacement chimique ∆δ= δx-δ0; [b] Constante d’association des complexes de type 1:1 sur Bindfit; [c] 

Constante d’association des complexes de type 2:1 sur Bindfit ; [d] Valeurs aberrantes; [e] Précipitation. 

Dans ce Tableau 22, un résultat nous a surpris, la constante d’affinité pour le IDL+(Me)2-Barf est 37 fois 

plus petite que celle du IDL+-Barf. Si un seul site XB est utilisé pour IDL+-Barf et que l’anion n’interagit 

pas, la constante d’affinité entre le IDL+(Me)2-Barf et IDL+-Barf devrait être du même ordre de 

grandeur. Comme ce n’est pas le cas, nous avons essayé d’ajuster les points obtenus selon différents 

modèles de complexation (1:2 et 2:1) pour les différents dérivés. Seuls les constantes 2:1 pour le 

[IDL+···Cl] ne sont pas aberrantes, décrivant la formation probable d’un complexe [IDL+··Cl··· IDL+].  
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Figure 121: Job plot représentant χ ∆Ha en fonction de [XBD]/ ([XBD]+[XBA]) avec [XBA]+[XBD]= 1mM dans 
DMSO-d6 de IDL+-OTf- (rouge) et IDL+-Barf (rose). 

La stœchiométrie des complexes a été également étudiée par la méthode de variation continue de 

Job[69] (Figure 121). Pour le XBD IDL+-OTf- en présence de Cl- la courbe atteint son maximum à un ratio 

molaire de 0.55 ce qui indique la formation d’un complexe 1:1 alors que dans le cas du XBD IDL+-Barf 

la courbe atteint un maximum à un ratio molaire de 0.65 indiquant la formation d’un complexe 2:1. A 

ce jour il n’y a pas de raison expliquant la formation possible d’un complexe 2 :1 dans le cas du  

IDL+-Barf et non par IDL+-OTf-. La présence du triflate coordiné sur le deuxième site semble influencer 

la capacité du chlorure à former un pont halogéné. Cette tendance n’a pas été observée en 

électrochimie certainement dû à la présence de sel de fond rendant le milieu plus polaire. De plus 

toutes ces expériences RMN n’ont pas été réalisées plusieurs fois pour le moment et ces résultats 

demandent donc à être confirmées. Dans le cas où ces résultats se confirmeraient, des recherches 

théoriques seront nécessaires à la compréhension de ces systèmes.  
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Ainsi, nous considérons donc que les dérivés iodoliums IDL+-OTf, IDL+-Barf , IDL+-Cl- et IDL+(Me)2-Barf 

forment majoritairement des complexes 1 :1 avec le chlorure. En absence de sel de fond, la force de la 

liaison peut être modulée par le choix du contre-ion (ligand compétiteur) ainsi que par la 

fonctionnalisation des cycles par des groupements méthyles. D’après les constantes d’affinité 

obtenues, les XBD peuvent être classés selon leur force dans l’ordre suivant dans le DMSO :  

IDL+-Barf > IDL+-OTf- > IDL+(Me)2-Barf > IDL+-Cl- > IDL+(Me)4-Barf. 

Conclusion 

La formation de liaison halogène entre le chlorure et les iodoliums a pu être montrée par électrochimie 

et RMN 1H. Des constantes d’association ont donc pu être obtenues par RMN 1H pour les composés 

formant une liaison halogène avec le chlorure. Ainsi, pour un même cation IDL+, la force de l’effet paire-

d’ion dans les sels étudiés influence la force du XBD. Plus l’effet paire d’ion sera fort, plus le XBD sera 

faible. Ainsi la force des XBDs du type IDL+-X respecte l’ordre suivant : IDL+-Barf >> IDL+-OTf> IDL+-Cl-.  

La différence entre la force d’interaction des dérivés IDL+-Barf et IDL+-OTf avec le chlorure ne peut être 

distinguée en électrochimie mais confirme bien la formation du complexe [IDL+ ;Cl-] avec la formation 

d’un nouveau pic d’oxydation des chlorures complexés plus haut en potentiel. Dans le cas du 

IDL+(Me)4-Barf, l’étude électrochimique montre l’existence d’une interaction avec les Cl- faible par la 

variation de potentiel du pic d’oxydation des chlorures, mais pas l’apparition d’un nouveau pic. Cette 

interaction est a priori trop faible pour être quantifiable par RMN 1H. Ainsi, la présence des 

groupements méthyles sur les deux cycles aromatiques bloquent bien la formation de liaison XB. 

Actuellement, le calcul de constantes d’affinité en électrochimie peut se faire sur des systèmes 

réversibles uniquement en se basant sur le modèle mathématique que nous avons pour le moment 

développé. C’est pourquoi, pour la suite de notre étude nous étudierons l’effet XBD des dérivés 

iodoliums sur un système rédox réversible connu, la tétrachloroquinone (TCQ). Ainsi nous espérons 

pouvoir quantifier la force de nos donneurs par électrochimie.  

5.3.2 Interactions avec la tétrachloroquinone (TCQ) 

Dosage de la tétrachloroquinone par les dérivés iodolium 

La voltamétrie cyclique a été utilisée pour la première fois pour étudier et contrôler la formation de 

liaison halogène non-covalente par le groupe de Schöllorn et Fave[92] sur des quinones.  

 

Figure 122: Les différents états rédox de réduction de la tétrachloroquinone dans des solvants aprotiques. 

La tétrachloroquinone est un système rédox réversible pouvant subir deux réductions 

monoélectroniques successives. La TCQ est un accepteur de liaisons halogène faible, cependant, à 

chaque étape de réduction, la basicité de Lewis augmente, et par conséquent sa force XBA également.  
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Dans cette étude, les expériences ont été conduites dans des solutions de 0.1 M TBAPF6/ACN 

thermostatées à 20°C. Dans ces conditions, les potentiels de réduction des couples TCQ0/●- et TCQ●-/2- 

sont respectivement : E°’1 = 33 ± 4 mV et E°’2= -750 ± 14 mV (Figure 123.A). La réduction des iodoliums 

commence à -0.3V, avant la deuxième réduction de la quinone (Figure 123.B). Par conséquent nous 

nous sommes consacrés uniquement à la première vague de réduction de la quinone.  
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Figure 123: CV (SCAN 2) du TCQ (0.25 mM) (noire), IDL+-OTf- (1mM) 1er scan (rouge) et 2ème scan (bleue) dans 0.1 
M TBAPF6/ACN à 20 °C. WE: GC 1.6mm, Ref : SCE , CE : Pt et v = 100mV.s-1 

Pour ce travail, les CV ont été enregistrées dans un milieu anhydre et sous atmosphère inerte (Ar). De 

plus les ajouts des solutions XBD sont systématiquement composées de l’électrolyte support et de la 

quinone dans le but de conserver les concentrations constantes pendant la durée de la manipulation. 

Après ajout du iodolium sous forme de IDL+-OTf-, le potentiel standard apparent E°’1 de la première 

réduction de la TCQ se déplace progressivement vers des potentiels plus positifs.  A 100 éq. de iodolium 

le déplacement du potentiel est de 37 ± 5 mV (Figure 124. IDL+-OTf), attribuable à la stabilisation de 

TCQ●- par la complexation XB avec l’iodolium. La variation significative de la première vague du TCQ 

par la formation d’une liaison XB n’avait jamais pu être observée auparavant dans l’équipe. Les autres 

XBD étudiés (I-C6F5, I-C6F13, Br-C6F5 etc) avaient montré des déplacements de potentiel uniquement 

lorsque le dianion de la TCQ était généré. On peut ainsi conclure que le IDL+-OTf- est un fort XBD 

puisqu’il permet une complexation même avec le mono-anion TCQ●- . 
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Figure 124: CV (SCAN 2)s de la TCQ (0.25 mM) sur GC 1.6 mm dans une solution de 0.1 M TBAPF6/ACN à 20°C en 
absence (noir) et en présence de différents dérivé iodolium, IDL+-OTf- (rouge), IDL+-Barf (rose), IDL+(Me)2-Barf 
(bleu) et IDL+(Me)4-Barf  (vert) jusqu’à 100 équivalents. CE: Pt , Ref: SCE et v = 100 mV.s-1. 
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Figure 125: Schéma carré du système TCQ vs XBD 

Nous avons souhaité étudier l’effet du contre-ion sur la formation de ce complexe. Pour cela, nous 

avons reproduit l’expérience avec le dérivé IDL+-Barf (Figure 124). Le déplacement de potentiel (74 ± 

6 mV) de la TCQ est supérieur à celui mesuré en présence de IDL+-OTf- (Figure 126). Afin de quantifier 

les constantes, qui régissent le système, nous avons considéré la formation d’un complexe 1 :1 selon 

l’équation (38) avec Kred/Kox = 522/131 pour IDL+-OTf- et Kred/Kox = 649/10 pour IDL+-Barf (Tableau 23). 

Dans le cas de XBA, la constante association du complexe est décrit par Kred alors que la dissociation 

du système est décrite par Kox (Figure 125).  La forme des CVs du complexe [IDL+ ;Cl-] est différentes en 

présence de OTf- et de Barf-, en effet si les Kred sont du même ordre de grandeur, la dissociation du 

complexe est plus favorisée dans le cas de IDL+-OTf- puisque le Kox est plus grand. Ces résultats laissent 

penser que le dérivé IDL+-Barf est un donneur XBD plus fort que le IDL+-OTf-. L’effet paire d’ion avec le 

Barf étant plus faible, celui-ci peut plus facilement former des liaisons halogènes avec les XBA présents 

en solution. Ces résultats sont en accord avec les données obtenues précédemment avec le Cl- comme 

XBA. 
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Figure 126: Courbes de titrages représentant la variation de potentiel de la 1ère vague de réduction du couple 
TCQ0/●- en fonction de la concentration relative de dérivés iodolium ajoutés. Les points expérimentaux obtenus 
() et les fits calculés (courbes). 

Dans un second temps, nous avons étudié les dérivés méthylés IDL+(Me)2-Barf et IDL+(Me)4-Barf. La 

variation de potentiel est faible mais significative après ajout de 100 eq du IDL+(Me)4-Barf (14 ± 4mV). 

La constante d’affinité calculée montre l’existence d’une interaction attractive entre les deux 

molécules. Comme démontré précédemment, il est probable que l’affinité observée soit 

principalement due à des interactions π-anion. Enfin, le potentiel de la première vague de TCQ en 

présence de 100 éq. de IDL+(Me)2-Barf varie de 53 ± 7 mV. Cette valeur est comprise entre celle 

mesurée pour le IDL+-Barf et le IDL+(Me)4-Barf, ce qui est attendu. 
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Tableau 23: Récapitulatif des titrages électrochimiques effectués sur les différents dérivés iodolium.  

 ∆E°’1 (mV)[a] KRed
[b]

 KOx
[c]

 KRed/Kox
[d]

 

IDL+-OTf- 37 ± 5 522 ±93 131 ± 34 4 

IDL+-Barf 74 ± 6 649 ± 22 10 ± 0 65 

IDL+(Me)2-Barf 53 ± 7 190 ± 10 < 1 --[e] 

IDL+(Me)4-Barf 14 ± 4 228 ± 78 120 ± 50 2 

[a] Variation de potentiel standard ∆E°’1= E°’x -E°’
i ; [b] Kred (M-1), [c] Kox (M-1), [d] Kred/Kox, [e] Valeur aberrante 

Ainsi, nous avons considéré que TCQ et les dérivés iodoliums IDL+-OTf-, IDL+-Barf et  

IDL+(Me)2-Barf forment des complexes 1 :1. La modulation de la force des donneurs se fait par le choix 

du contre-ion ainsi que par la fonctionnalisation des cycles aromatiques par des groupements 

méthyles. D’après les constantes d’affinité Kred obtenues, la formation des complexes [IDL+ ; TCQ●- ] est 

favorisée selon l’ordre suivant : IDL+-Barf > IDL+-OTf- > IDL+(Me)2-Barf > IDL+(Me)4-Barf. 

Complexation avec radical anion ou dianion de la TCQ ? 

Le mécanisme qui régit le système semble plus complexe que ce qui n’y paraît, puisqu’il semblerait 

que les aires sous les CV finales présentées sur la Figure 124 pour IDL+-OTf- et IDL+-Barf soient 

nettement supérieures à celles de départ. La formation d’un complexe entre les dérivés iodoliums 

devrait normalement diminuer l’intensité des pics au cours du dosage car le coefficient de diffusion 

d’une espèce plus grande est en général plus faible. C’est pourquoi nous avons déterminé le nombre 

d’électrons transférés à la fin du titrage [TCQ; IDL+-OTf-] (Figure 127). 
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Figure 127: A : CV (SCAN 2)s TCQ (0.25 mM) en absence (noire) et en présence (rouge) de 100 eq de IDL+-OTf- , 
GC 1.6 mm v= 100 mV.s-1. B : SWV TCQ (0.25 mM) en absence (noire) et en présence (rouge) de 100 eq de IDL+-
OTf- , GC 1.6 mm, f = 25 Hz.  C : RDE TCQ (0.25 mM) en absence (noire) et en présence (rouge) de 100 eq de IDL+-
OTf, GC 3 mm v = 700 RPM. D : CV (SCAN 2) en couche mince de TCQ (0.25 mM) en absence (noire) et en présence 
(rouge) de 50 eq de IDL+-OTf- GC 1.6 mm v= 100 mV.s-1. Dans ACN/TBAPF6 0.1 M à 20°C.  

Lorsqu’on effectue le rapport entre les aires des pics de réductions de l’espèce libre et de l’espèce 

oxydée, on trouve une valeur de 1.4 et 1.5 pour l’oxydation. Ces valeurs ne nous permettant pas de 

trancher sur le nombre d’électrons transférés, nous avons utilisé la SWV afin de nous affranchir du 

courant capacitif (Figure 127.B). Nous trouvons alors un rapport de 2 électrons en comparant l’aire de 

la courbe rouge (0.8 µA.V-1) divisée par l’aire de la courbe noire (0.4 µA.V-1).   
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Tableau 24: Récapitulatif des différentes méthodes utilisées pour déterminer le nombre d’électron de la vague 
finale du complexe [TCQ ; I+-2XB-OTF].  

 CVsol
[a] SWVsol

[b] RDE[c] CVsurf
[d] 

 Ared
[e] Aox

[f] Ared/Aox
[g] A[h] Iplateau

[i] Ared
[e] Aox

[f] Ared/Aox
[g] 

TCQ[j] 0.3 0.3 1.0 0.4 7.2 0.6 0.6 1.0 

[TCQ; IDL+-OTf][k] 0.5 0.4 1.3 0.8 14 1.4[i] 1.1[i] 1.3[i] 

Ratio[l] 1.4 1.5  2.0 1.9 2.3 1.8  

[a]CV en solution homogène ; [b] SWV en solution homogène ; [c] Electrode tournante ; [d] CV en couche mince ; [e] Aire du 

pic de réduction (µA.V-1) ; [f] Aire du pic d’oxydation (µA.V-1) ; [g] Rapport de l’aire du pic de réduction sur l’aire du pic 

d’oxydation ; [h] Aire du pic en SWV  (µA.V-1) ; [i] Intensité du plateau en RDE (µA) ; [j] TCQ 0.25 mM dans 0.1 M 

TBAPF6/ACN ; [k] TCQ 0.25 mM + 100 Eq de IDL+-OTF- ; [k] Rapport des données du complexe [TCQ ;IDL+-OTF-] sur 

TCQ. [i] En présence de 50 eq de IDL+-OTF. 

Que ce soit pour la SWV et la CV, l’aire mesurée dépend fortement du coefficient de diffusion des 

espèces, c’est pourquoi d’autres techniques complémentaires ont été utilisées.  

La première est l’électrode à disque tournant (RDE). Dans ce cas, nous obtenons des plateaux avec une 

intensité de Iplateau(TCQ) = 7.2 µA et Iplateau (TCQ ; IDL+-OTf-) = 14 µA donc un rapport de 1.9 (Figure 

127.C). L’intensité du plateau à la fin du titrage correspondant à TCQ complexé est donc deux fois plus 

grand que celui mesuré pour la TCQ seule en solution. 

La deuxième expérience mise en place consiste à s’affranchir de la diffusion des espèces en les piégeant 

à proximité de la surface de l’électrode puis de travailler en système dit « couche mince » similaire à 

des systèmes greffés à la surface de l’électrode et non en solution homogène. Pour cela, la face plane 

d’une demi-sphère en verre est placée dans la cellule électrochimique et l’électrode de travail est 

suspendue par un fil conducteur, au plus près de la surface de la demi-sphère. Ainsi, une couche mince 

de solution est capturée à la surface de l’électrode, les espèces contenues dans cette couche mince ne 

diffusent plus dans la solution car elles sont confinées dans ce volume restreint (Figure 128). Lorsqu’on 

effectue une CV dans ces conditions, le voltamogramme obtenu devient symétrique en oxydation et 

en réduction pour un système réversible. On observe donc (Figure 127.D noire) un CV dans le cas de la 

TCQ seule avec un rapport d’aire égale à 1. En présence de IDL+-OTf-, le comportement de l’oxydation 

et de la réduction est différent. Les pics obtenus forment une gaussienne, par conséquent la diffusion 

des espèces est bien limitée. L’aire des deux pics est ensuite mesurée avec Ared = 1.4 µA.V-1 et  

Aox = 1.1 µA.V-1 ce qui donne un rapport de 2.3 en réduction et 1.8 en oxydation. On peut donc affirmer 

que lors de la complexation de IDL+-OTf- et TCQ, nous avons un transfert à deux électrons qui se 

produit. 
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Figure 128: Illustration du montage en couche mince. 

En conclusion, lors du titrage de la quinone par les dérivés iodoliums, la vague suivie passe d’un 

transfert monoélectronique à un processus di-électronique. Par conséquent le modèle choisi pour le 

calcul des constantes régissant le système n’est donc plus adapté. Nous n’avons pas encore ajusté le 

modèle mathématique à cette situation. La formation d’une vague à deux électrons dans le cas de 

quinone a tout de même été décrite lors de l’ajout de donneur de liaison hydrogène fort comme le 

trifluoroéthanol[80] ou la présence de grandes quantités d’eau.[263] Dans le deuxième cas, le potentiel 

de séparation entre le premier et le deuxième transfert d’électron diminue progressivement avec 

l’addition d’eau jusqu’à atteindre une concentration de 7 M pour 1 mM de quinone. Dès lors, 

seulement une seule vague de réduction est observée correspondant au transfert réversible de deux 

électrons par molécule. Ce comportement a été interprété sur la base du degré de liaison hydrogène 

entre les formes réduites de la quinone avec l’eau dans le solvant. Les auteurs avaient constaté que la 

différence de potentiel qui séparait les deux processus électrochimiques était très sensible à la 

présence d’eau même à de faibles concentrations (0.001-0.1M). Dans notre cas, nos expériences sont 

effectuées dans des conditions anhydres, les solvants étant systématiquement séchés sur une colonne 

d’alumine avant chaque utilisation.  

Un XBD assez fort tel que les iodoliums devrait résulter en un comportement analogue au système 

avec un HBD fort (trifluoroéthanol). Cependant, la réduction des iodoliums à partir de -0.3V (Figure 

123) nous empêche de suivre l’évolution de la deuxième vague par électrochimie tout au long du 

dosage. De plus, la stœchiométrie inconnue du complexe (1 :1,  2 :1, 1 :2) pourrait aussi expliquer la 

vague à deux électrons.  

Les coefficients de diffusions des espèces complexés ont été calculés. Pour le TCQ/TCQ●- seul en 

solution, les coefficients calculés sont de Dred =(9.41 ± 0.41 )×10-6 cm²·s-1 et Dox =(8.03 ± 1.46 )×10-6 

cm²·s-1, soit un ratio Dred/Dox= 1 pour 0.25 mM dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20°C. Ces valeurs sont plus 

faibles que celles déterminées dans la littérature avec D= 1.77×10-5 cm²·s-1.[92] En utilisant le triflate de 

iodolium les coefficients de diffusion pour le couple TCQ/[IDL+;TCQ●-] ont été calculés selon 

l’hypothèse d’un transfert bi-électronique, avec Dox = (0.29 ± 0.09)×10-6 cm²·s-1 et Dred = (0.32 ± 

0.07)×10-6 cm²·s-1 . Ceux-ci sont nettement plus bas que ceux de l’espèce libre. La liaison XB formé étant 
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faible, la réversibilité du système est conservée avec le ratio Dred/Dox proche de 1 pour le complexe 

[IDL+;TCQ●-]. 

Tableau 25: Coefficients de diffusion mesurés du couple TCQ/TCQ●- en absence et en présence de 100 eq de 
différent dérivés iodolium dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20°C. 

 n[a] Dred
 [b]

 Dox
 [c]

 DRed/Dox
[d]

 

TCQ / TCQ●- 1 9.41 ± 0.41 8.03 ± 1.46 1 

TCQ / [TCQ●- ; IDL+OTf-] 2 0.32 ± 0.07 0.29 ± 0.09 1 

TCQ / [TCQ●- ; IDL+-Barf ] 2 1.57 ± 0.16 0.56 ± 0.03 3 

TCQ / [TCQ●- ; IDL+(Me)2-Barf] 2 1.11 ± 0.03 0.35 ± 0.11 3 

TCQ / [TCQ●- ; IDL+(Me)4-Barf ] 1 10.4 ± 3.12 4.72 ± 1.55 2 

[a] nombre d’électrons transférés; [b] Coefficient de diffusion en réduction (cm²·s-1) [c] Coefficient de diffusion en oxydation 

(cm²·s-1) et [d] Rapport Dred/Dox. 

Des coefficients de diffusion légèrement plus élevées ont été mesurés pour la TCQ en présence du 

IDL+Barf -, avec Dred = (1.57 ± 0.16 )×10-6 cm²·s-1 et Dox = (0.56 ± 0.03 )×10-6 cm²·s-1. Cela peut s’expliquer 

par l’effet non coordinant du Barf, qui contrairement au OTf-, n’interagit que peu avec le cation IDL+. 

Un comportement similaire est observé dans le cas du [IDL+(Me)2-Barf;TCQ●-] avec Dred= (1.11 ± 0.03 

)×10-6 cm²·s-1 et Dox =(0.35 ± 0.11 )×10-6 cm²·s-1 donnant ainsi un rapport Dred/Dox = 3.  Cette hypothèse 

se confirme avec l’étude de la TCQ en présence de IDL+(Me)4-Barf, dont les coefficients mesurés sont 

de Dred = (10.4 ± 3.12 )×10-6 cm²·s-1 et Dox= (4.72 ± 1.55 )×10-6 cm²·s-1, très proches des valeurs 

déterminées pour la TCQ  « libre », et donc l’absence de formation de complexe. 

Conclusion 

La formation de liaison halogène entre la tétrachloroquinone et les iodoliums a pu être montrée par 

électrochimie. Pour la première fois, la formation d’une liaison XB est observée sur le radical anion de 

la quinone, ce qui souligne la force des donneurs XBD étudiés. Une quantification des constantes 

d’association des systèmes a été faite, cependant celle-ci utilise un modèle très simplifié et doit donc 

être amélioré. La variation de potentiel mesurée reste un bon indicateur pour comparer la force des 

différents donneurs. Ainsi, l’effet coordinant du contre-ion affaiblit la force du cation IDL+, phénomène 

observé en comparant pour un même cation IDL+ les contres anions Barf- (non-coordinant) et triflate 

(coordinant). Les expériences confirment également qu’il est possible de moduler la force de la XB en 

fonctionnalisant les cycles aromatiques, pas des groupements méthyles affaiblissant la force de la XBD 

et gênant stériquement la complexation. Nous ne pouvons pas prouver la présence de doubles liaisons 

halogènes pour le complexe [IDL+ ;TCQ●-], cependant la variation de potentiel mesurée est très forte 

(74 mV). La complexation multiple (1 :2 ou 2 :1) n’est pas écartée, celle-ci reste tout de même possible 

à la suite de l’observation d’une vague à deux électrons formés.   

La suite de ce chapitre a pour objectif de tester les limites des donneurs XBD iodés hypervalents. Pour 

cela, nous avons étudié l’effet XBD vis-à-vis de base de Lewis faible, comme le tétraméthyl 

phénylènediamine (TMPD). 
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5.3.3 Interaction avec le tétraméthylphénylènediamine (TMPD) 

Les phénylènediamines sont des dérivés diaminosubstitués du benzène, riches en électrons et 

facilement oxydables. Les phénylènediamines ont montré un grand intérêt dans la composition de 

colorants capillaires permanents, de superconducteurs, médiateur rédox de batterie en flux, ou des 

dispositifs de stockages de l’énergie.[264]  Ce sont des bases de Lewis faible possédants deux états 

d’oxydation formant ainsi le radical cation et le dication (Figure 129). Ainsi, contrairement aux 

quinones, le processus électrochimique affaiblit la force de la base de Lewis. Ici nous avons utilisé le 

TMPD, une sonde rédox réversible et couramment utilisée. 

 

Figure 129: Les différents états d’oxydation du tétraméthyl phénylènediamine. 

Dans cette étude, les expériences en CV ont été effectuées dans une solution de 0.1 M TBAPF6/ACN 

thermostaté à 20°C. Dans ces conditions, les potentiels de réduction des couples TMPD0/●+ et TMPD●+/2+ 

sont respectivement : E°’1 = 114 ± 1 mV et E°’2= 705 ± 1 mV (Figure 130). Les coefficients de diffusion 

associés sont Dox
(1) = (13.6 ± 0.7 )×10-6 cm²·s-1 ; Dred

(1) = (14.4 ± .1.2 )×10-6 cm²·s-1 et  

Dox
(2) = (13.8 ± 1.5 )×10-6 cm²·s-1 ; Dred 

(2) = (13.4 ± .1.1 )×10-6 cm²·s-1 soit un rapport Dox/Dred = 1 pour les 

deux vagues. 
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Figure 130: TMPD (0.25 mM) dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20 °C. WE : GC 1.6mm, Ref : SCE , CE : Pt. A) CV (SCAN 2) 
et B) SWV 

La base de Lewis étant faible et affaiblie lors de l’oxydation, nous avons décidé de travailler avec 

l’iodolium IDL+-Barf-, le XBD le plus fort dans notre étude. Après ajout de IDL+-Barf-, on observe une 

variation de potentiel vers des potentiels plus positifs pour la première vague d’oxydation ainsi qu’une 

diminution de l’intensité du pic. Pour le dication,  aucune variation de potentiel significative et 

reproductible n’a été observée qu’après ajout de IDL+-Barf-. Nous nous sommes alors concentrés 

uniquement sur la première vague d’oxydation du TMPD.  
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Figure 131: Schéma carré du système TMDP vs XBD 

Comme pour la TCQ, la constante d’association du complexe est représentée par Kred alors que la 

dissociation est caractérisée par Kox (Figure 131). Les constantes d’affinités du complexe [IDL+;TMPD] 

ont été déterminées grâce à la courbe de dosage représentée ci-dessous (Figure 132), avec ∆E°’1= 23 

± 1 mV et Kox= 36 ± 8 M-1 et Kred =150 ± 17 M-1. Comme attendu,  la variation de potentiel est très faible 

puisque le IDL+ stabilise la forme neutre du TMPD, faible base de Lewis, ainsi nous avons  

un Kred > Kox. Dans le cas de l’iodolium tétra-méthylé (I+(Me)4-Barf-) dont les sites de formation d’une 

liaison XB sont bloqués, aucune variation de potentiel n’est observée. La diminution du courant peut 

être causé par l’augmentation de la force ionique dans le système. 
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Figure 132: SWV du dosage du TMPD (0.25 mM) dans TBAPF6/DMF en absence (noire) et en présence de 
concentration croissante de dérivé iodolium. A) IDL+-Barf- jusqu’à 100 Eq (rose) et B) IDL+(Me)4-Barf- jusqu’à 100 
Eq (vert). C) les courbes de titrage représentant la variation du potentiel de la vague en fonction de la 
concentration de iodolium ajouté. T= 20°C GC =1.6 mm CE : Pt ref: SCE. 

Les coefficients de diffusion ont été calculés. Dans le cas de la complexation IDL+Barf- / TMPD●+, nous 

avons Dox = (2.1 ± 0.3 )×10-6 cm²·s-1 ; Dred
 = (2.5 ± 0.7 )×10-6 cm²·s-1 soit un rapport Dox/D0 = 1. Ces 

coefficients sont nettement inférieurs à ceux calculés pour le TMPD seul en solution (Dox 
(1) = 13.6 ×10-

6 ; Dred 
(1) = 14.4 ×10-6 cm²·s-1). De nouveau, la différence de diffusion peut s’expliquer par le fait que la 

diffusion de complexe volumineux est plus faible que celle de la molécule libre plus petite. Cependant, 

la liaison XB formée étant faible, la réversibilité du système est conservée. 

En présence de 100 eq de IDL+(Me)4-Barf-, les coefficients mesurés (Dox = (1.1 ± 0.2 )×10-6 cm²·s-1 ;  

Dred
 = (1.2 ± 0.4 )×10-6 cm²·s-1 ) sont proches de ceux calculés en présence de IDL+Barf- et conserve 

également sa réversibilité (Dox/Dred = 1). Même si le IDL+(Me)4-Barf- ne forme pas de liaison halogène 

avec le TMPD, celui-ci interagit tout de même avec l’espèce à travers des liaisons π. 

En conclusion, on peut dire que le iodolium IDL+-Barf- forme une liaison halogène faible mais 

significative avec le TMPD. Pour la première fois, la formation d’une liaison halogène lors de la 

désactivation d’une base de Lewis faible est présentée. L’oxydation électrochimique du dérivé 
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phénylènediamine, faible XBA à l’état initial dont l’oxydation diminue la basicité de Lewis, présente la 

formation d’une liaison halogène avec le dérivé iodolium, XBD fort.  
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Figure 133: Courbe de titrage représentant la variation de déplacement chimique du proton Ha du IDL+Barf- en 
fonction de la concentration relative de TMPD en solution dans DMSO-d6. 

Le TMPD à l’état neutre étant l’espèce XBA la plus forte, nous avons essayé d’observer la formation de 

la liaison XB par d’autres méthodes spectroscopiques. Dans un premier temps, nous avons fait un 

dosage du TMPD avec le IDL+Barf- dans le DMSO-d6 en RMN 1H, nous observons une variation du 

déplacement chimique de 0.06 ppm. Cette variation est trop faible pour permettre d’extraire des 

constantes d’affinités.  

Des titrations en spectroscopies UV ont également été entrepris. Le TMPD possède 2 bandes 

d’absorption à 259 nm et 329 nm. Le IDL+, possède également deux bandes à 213nm et 264 nm  

(Figure 134 A). La bande principale des deux espèces se superpose autour de 260 nm. Or lors de l’ajout 

de IDL+Barf sur TMPD, on observe la formation de nouvelles bandes d’absorption à 522 nm, 565 nm et 

613 nm (Figure 134.B). La formation d’une XB entre les deux espèces peut se caractériser par 

l’apparition de nouveaux pics, ainsi nous avons reproduit le dosage avec les dérivés IDL+(Me)2Barf- et 

IDL+(Me)4Barf-, on observe l’apparition de ces mêmes bandes. Pour comparer l’intensité de ces 

bandes, nous avons normalisé les spectres par rapport au pic du TMPD à 0.25 mM à 259 nm. On peut 

voir que l’intensité des bandes sont plus fortes dans le cas du IDL+Barf-, que le IDL+(Me)2Barf-, elle-

même plus intense que celles obtenues avec le IDL+(Me)4Barf-. Nous pensons donc que ces bandes se 

forment grâce aux interactions XB et π-anion. Ainsi plus la force de la XB sera forte, plus l’intensité de 

la bande sera faible. 
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Figure 134: Spectres UV-vis TMPD (0.25 mM) seul en solution (noir), IDL+ (1 mM) seul en solution (rouge). B) 
Dosage du TMPD en absence (noir) et en présence de concentration croissante de IDL+Barf- de 1 à 20 éq. (rose). 
C) TMPD (0.25 mM) en absence (noir) et en présence de 20 eq de XBD, IDL+Barf- (rose), IDL+(Me)2Barf- (bleu) et 
IDL+(Me)2Barf- (vert). 



 

Chapitre 5   Page 148 

 

Afin de confirmer notre hypothèse, d’autres expériences sont nécessaires. Nous souhaitons étudier 

l’effet d’autres espèces π-donneuses. De plus, ces résultats doivent également être reproduits.  

5.4 Conclusion 

Ce chapitre présente la force des dérivés iodés (III) hypervalents en tant que donneur de liaison 

halogène (XBD) en solution dans différents systèmes en utilisant la spectroscopie RMN et des 

techniques électrochimiques. 

L’électrochimie se montre encore une fois d’une grande sensibilité pour la détection de liaisons faibles 

cependant, les modèles mathématiques sont encore à améliorer et à affiner pour mieux comprendre 

les équilibres thermodynamiques en jeu. Ainsi, les constantes d’association déterminées ne peuvent 

être considérées que qualitativement. Nous avons, ainsi, comparé la force relative de différents 

donneurs, par électrochimie et trouvé qu’on pouvait les classer selon cet ordre croissant : I-C6F13,  

I-EMim+ et l’iodolium (IDL+)  

  

ID
L+ -O
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ar
f-  
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l-  
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L+ (M

e
) 2

-B
ar

f-  

ID
L+ (M

e
) 4

-O
Tf

-  

ID
L+ (M

e
) 4

-B
ar

f-  

TBACl 

∆Ep
ox 37 ± 8 42 ± 2 ND ND 50 ± 5 ND 

∆δ 0.273 0.233 0.012 0.466 ND 0.005 

K1:1 4 799 ± 19 113 885 ± 103 2 250 ± 21 3 229± 3 ND **[d] 

TCQ 

∆E°’1 37 ± 5 74 ± 6 ND 53 ± 7 ND 14 ± 4 

KRed 522 ±93 649 ± 22 ND 190 ± 10 ND 228 ± 78 

KOx 131 ± 34 10 ± 0 ND < 1 ND 120 ± 50 

TMPD 

∆E°’1 ND 23 ± 1 ND ND ND 0 

KRed ND 150 ± 17 ND ND ND **[d] 

KOx ND 36 ± 8 ND ND ND **[d] 

Les dérivés d’iodolium sont donc de forts XBD et facilement modulables aussi bien par le choix de son 

contre-ion que par différentes fonctionnalisations. Grâce à ces nouveaux donneurs, nous avons pu 

observer pour la première fois la formation de liaison halogène sur le radical anion de la quinone, base 

de Lewis nettement plus faible que le dianion correspondant. De plus, une variation de potentiel a 

également pu être mesurée sur une phénylènediamine, molécule neutre, dont la basicité de Lewis 

diminue lors de la réaction d’oxydation. 

Dans le prochain chapitre, la capacité de ces différents donneurs sera testée dans un système de 

catalyse XB lors d’une formation d’organocarbonate à partir du CO2. 
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6 CHAPITRE 6: RÉSULTATS PRÉLIMINAIRES 

ET PERSPECTIVES : ORGANOCATALYSE 

PAR LIAISON HALOGÈNE ASSISTÉE 

ÉLECTROCHIMIQUEMENT 
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Le therme « organocatalyse » est apparu en 2000 dans une publication concernant la catalyse d’une 

réaction de Diels-Alder par le groupe de  MacMillan (Prix Nobel de Chimie 2021).[265] Celle-ci décrit 

l’augmentation de la vitesse de transformation grâce à l’ajout d’une quantité sub-stœchiométrique 

d’un composé organique. Ce domaine se distingue aujourd’hui de la biocatalyse et de la catalyse 

métallique.  

L’organocatalyse s’est développée comme une alternative à la catalyse organométallique. 

Historiquement les organocatalyseurs n’étaient initialement efficaces que sous pression et 

température élevées ce qui favorisait leur dégradation thermique. Pour surmonter ces limitations, des 

catalyseurs organiques plus robustes ont été mis au point avec succès au cours des dernières années 

et certains d’entre eux ont été jugés aussi compétitifs que leurs homologues métalliques. En outre, 

certains organocatalyseurs sont des composés bon marché, facilement disponibles et non toxiques 

présentant une bonne stabilité chimique vis-à-vis de l’humidité, l’eau et l’air.[266] 

Deux grandes catégories d’organocatalyseurs se distinguent. La première est la catalyse par liaison 

covalente qui regroupe les réactions faisant intervenir la formation d’une liaison covalente entre le 

catalyseur et le substrat au cours de la réaction. Ces réactions se décomposent en deux étapes, d’abord 

la formation d’un intermédiaire réactionnel ayant une liaison covalente entre le catalyseur et le 

substrat puis la régénération du catalyseur.[267] La seconde catégorie est la catalyse par interaction 

non-covalente dont la plus communément utilisée est la liaison hydrogène. De nombreux catalyseurs 

utilisant un ou plusieurs sites donneurs ont été développés pour diverses transformations. Toutefois, 

il existe certains organocatalyseurs « polyfonctionnels » qui combinent plusieurs modes d’activation. 

Dans ce chapitre final, quelques résultats préliminaires concernant des réactions d’organocatalyse 

gouvernées par la XB seront présentés. Dans une première partie, nous nous sommes intéressés à la 

transformation du CO2 en dérivé carbonate cyclique via l’ouverture d’un époxyde. Après une 

présentation brève de l’état de l’art nos premiers résultats sur différents XBD comme catalyseurs de 

cette réaction sont décrits. Dans une seconde étude, nous nous sommes intéressés aux réactions 

d’abstraction d’halogène catalysée par la liaison XB. De la même façon, une brève présentation de 

données publiées sera faite puis quelques résultats préliminaires seront présentés. Les perspectives 

concernant le rôle et le potentiel de l’électrochimie dans le cadre de ces réactions organocatalytiques, 

seront discutées à la fin de chaque partie. 

6.1 Formation catalytique de carbonates via l’ouverture d’époxydes 

par le CO2 

Aujourd’hui il est généralement admis qu’un équilibre entre la production et le captage des gaz à effet 

de serre est nécessaire pour lutter contre les changements climatiques. Concernant le dioxyde de 

carbone (CO2) trois possibilités s’offrent à nous : une réduction de la production, le stockage ou la 

transformation en autres produits. Le CO2 est considéré comme un gaz résiduaire, mais c’est aussi une 

matière première pouvant être transformée en carburant (méthane, méthanol), ou autres composés 

à valeur ajouté pour des applications diverses (polymères, ciment). Dans cette partie, nous nous 

intéressons plus particulièrement à l’utilisation d’époxydes pour convertir le CO2 en carbonate 

cyclique. Cette réaction représente une alternative plus écologique et plus sûre à la synthèse classique 

de carbonates cycliques à partir de diols et de phosgène toxique. Les organocarbonates cycliques sont 
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de plus en plus étudiés dans la recherche universitaire et industrielle pour leur capacité à servir de 

solvants dans les procédés chimiques, dans les batteries, et comme intermédiaires de synthèse pour 

la préparation d’une grande variété de produits organiques (carbonates, polymères, méthanol, 

liquides ioniques).[268] Cependant, le CO2 étant une molécule thermodynamiquement stable, 

l’utilisation de catalyseurs est souvent  nécessaire pour l’activer et faciliter la réaction de couplage 

CO2/époxyde (Figure 135) de manière sélective et dans des conditions douces.  

 

Figure 135: Synthèse d’organo-carbonates cycliques via le couplage CO2/époxyde 

Les catalyseurs sans métaux n’étaient initialement efficaces que sous pression et température élevées 

ce qui favorisait leur dégradation thermique. Pour surmonter ces limitations, des catalyseurs 

organiques plus robustes ont été mis au point avec succès au cours des dernières années et certains 

d’entre eux ont été jugés aussi compétitifs que leurs homologues métalliques. En outre, certains 

organocatalyseurs sont composés de produit bon marché, facilement disponibles et parfois non 

toxiques présentant une bonne stabilité chimique vis-à-vis de l’humidité, l’eau et l’air.[266] 

6.1.1 Couplage CO2/époxyde à l’aide de catalyseurs non métalliques 

Historiquement, les premiers catalyseurs sans métaux favorisant le couplage du CO2 avec des époxydes 

étaient des sels alcalins, des sels organiques ou des liquides ioniques composés d’un anion halogénure 

nucléophile et de cations divers.  

Catalyseurs divers :  

Les sels alcalins de sodium, de lithium ou de potassium sont abondants, peu coûteux et non toxiques. 

Par exemple, l’iodure de potassium (KI) est utilisé comme catalyseur pour la synthèse, à l’échelle 

industrielle du carbonate éthylène à partir de CO2 et d’oxyde d’éthylène (EO) à 190°C et 1.3MPa.[269] 

Un mécanisme en trois étapes a été proposé pour la catalyse du couplage CO2/époxyde, comprenant 

(i) l’ouverture de l’époxyde par un nucléophile, (ii) l’insertion de CO2 et (iii) une réaction 

intramoléculaire régénérant le catalyseur et formant le carbonate cyclique. Il est généralement admis 

que l’activité d’un catalyseur de métal alcalin est liée à l’acidité de Lewis du cation et, pour un même 

cation, l’activité catalytique dépend également du contre-anion halogénure. L’anion doit être 

suffisamment nucléophile pour permettre l’ouverture de l’époxyde et être un bon groupe partant pour 

pouvoir se régénérer à la fin du cycle catalytique. Il est à noter que le choix du solvant détermine (i) la 

solvatation et donc la nucléophilie de l’anion ainsi que (ii) la solubilité du catalyseur et du CO2.  
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Figure 136 : Différents cations utilisés comme catalyseur 

Les sels organiques et les liquides ioniques sont les catalyseurs les plus étudiés pour le couplage 

CO2/époxyde. Le mode d’action de ces catalyseurs organiques est similaire à celui des sels alcalins et 

est basé sur l’attaque nucléophile de l’anion sur le carbone de l’époxyde et la stabilisation par 

interactions avec le cation. Comme la réaction a lieu dans la phase liquide, la solubilité du catalyseur 

joue un rôle crucial. 

Ainsi, depuis les années 50, la synthèse industrielle du carbonate d’éthylène ou de propylène à partir 

du CO2 et de l’oxyde d’éthylène (EO) ou de propylène (PO) est favorisée par le bromure de 

tétraéthylammonium (TEABr). Cependant, ces réactions ne sont efficaces qu’à haute température 

(150-175 °C), induisant une dégradation du catalyseur en tributylamine par élimination de 

Hofmann.[270] Plus tard, Fanizzi et al. ont amélioré cette réaction avec une grande variété d’époxydes 

en utilisant un mélange de sels de tétraalkylammonium fondus, TBABr/TBAI dans un rapport de 1:1 

w/w à pression atmosphérique. Ces sels agissent à la fois comme solvant et comme catalyseur.[271] Les 

sels d’ammonium contenant des cations volumineux présentent une activité plus élevée en raison de 

l’interaction électrostatique plus faible entre le cation et l’anion. 

Des sels d’imidazolium ont également été utilisés comme catalyseurs. L’influence de la longueur de la 

chaine alkyle sur le cation imidazolium a été étudiée. Elle révèle que la performance des ILs de 

méthylimidazolium avec BF4
- pourrait être significativement amélioré soit en augmentant leur 

longueur de chaîne alkyle de C2 à C8 (OMim > BMim > EMim)[272] soit en utilisant des conditions 

supercritiques (sc).[273] Les conditions supercritiques augmentent le transfert de masse entre les deux 

phases du système biphasique scCO2/IL tout en réduisant la viscosité du l’IL. En effet, Ikushima et al. 

ont signalé que le PO avait été complètement converti en 5 min à 100 °C et 14 MPa, ce qui représente 

une augmentation de 33 fois le taux de réaction déterminé dans les mêmes conditions que celles 

mesurées sous 5 MPa.[273] Le groupe de Deng,[274] utilise des sels de 1-butyl-3-méthylimidazolium 

[BMim+] avec du hexafluorophosphate (PF6
-), du chlorure (Cl-) ou du tétrafluoroborate (BF4

-) comme 

anion, en tant que catalyseurs pour le couplage époxyde/CO2 à 110 °C et 2 MPa. Les résultats ont mis 

en évidence que la meilleure performance catalytique était obtenue avec le liquide ionique composé 

du [BMIm+][BF4
-]. L’origine de l’activité catalytique supérieure des ILs d’imidazolium avec l’anion BF4

- a 

été élucidée par FTIR.[275] Le BF4
- interagit avec le CO2 dissous dans le IL et avec l’atome de carbone de 

l’époxyde moins gêné stériquement. La nouvelle espèce anionique créée par les interactions acide-

base de Lewis entre BF4
- et CO2 est plus basique que celle formée par l’interaction entre CO2 et PF6

-

.[275] La présence de nucléophile fort pour permettre l’ouverture de l’époxyde est tout de même 

nécessaire. C’est pourquoi, l’activité catalytique des ILs [EMim+][X-] avec X = Cl, Br et I a été étudiée et 

présente de meilleurs résultats en présence d’iodure ou de bromure que de chlorure. La force 

nucléophile de l’halogénure est importante, cependant, il doit également être un bon groupe 

partant.[276,277] 
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Les amines primaires et secondaires sont également connues pour réagir de manière réversible avec 

le CO2 pour former des carbamates stables[278] ou générer des adduits de bicarbonate en présence 

d’eau. Cependant, des exemples contradictoires de synthèse de carbonates cyclique en présence du 

4-(N,N-dimethylamino)pyridine (DMAP) comme catalyseur ont été publiés. Alors que Shi et al[279] 

montrent que ce composé organique est un catalyseur inactif pour la cycloaddition du CO2 sur PO 

(120°C et 3.6 MPa) dans CH2Cl2, Jones et al.[280] démontrent une formation sélective amenant à 92% 

de rendement dans les mêmes conditions. L’activité catalytique du DMAP a été confirmée par les 

observations de Manikandan[281] et Park.[282] Dans ces différents exemples, on voit que l’acidité de 

Lewis du catalyseur est essentiel. De là, il n’y a qu’un pas pour se demander si un donneur de XB 

pourrait jouer un rôle dans cette catalyse. 

Catalyseurs donneurs de liaison halogène : 

Très récemment, la liaison halogène, a été introduite dans la cycloaddition catalytique de CO2 avec des 

dérivés époxyde (CCE). Une série de catalyseurs à liaison halogène (XBD) de type iodopyridinium a été 

synthétisée et évaluée dans des réactions CCE.  

 

Figure 137: Exemples de catalyseurs utilisés pour le couplage CO2/oxyde de styrène.[283] 

Ainsi, plusieurs aspects ont été étudiés, à savoir  (i) l’influence de la force du XBD, (ii) la gêne stérique 

des groupement fonctionnels (iii) et la nucléophilie du contre-ion halogénure. Le bromure de 4-

diméthylamino-N-iodopyridinium ([DMAPI]Br) a été décrit comme le catalyseur optimal pour ces 

réactions de CCE (Figure 136). Les époxydes, avec une variété de substituants, sont transformés en 

carbonates cycliques correspondants avec d’excellents taux de conversion (93%) et une sélectivité 

quantitative (plus de 99%), à 100 °C sous pression atmosphérique et avec une charge catalytique de 1 

mol %.[283]  

Un mécanisme plausible de catalyse a été proposé incluant la formation d’un intermédiaire de type 

XB. Le cation pyridinium, forme une liaison halogène avec l’oxygène de l’époxyde et ainsi un complexe 

de type XB. La polarité de la liaison C-O de l’époxyde et donc l’électrophilie du carbone augmente 

(Figure 138 étape 1). Celui-ci subit alors une attaque nucléophile de l’anion halogénure (Br-) amorçant 

l’ouverture de l’époxyde et formant un alcoxyde stabilisé par le XBD (Figure 138 étape 2). L’insertion 

du CO2 entre l’alcoxyde et le XBD produit un anion carbonate (Figure 138 étape 3). Enfin, la cyclisation 

du carbonate par une attaque intramoléculaire de l’anion carbonate sur la liaison C-Br éjecte le 

bromure et fourni le produit final, le carbonate cyclique. Simultanément, le catalyseur [DMAP-I+]Br- est 

donc régénéré (Figure 138 étape 4).  
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Figure 138: Mécanisme proposé pour la formation du carbonate de styrène par catalyse XB. [283] 

De nombreux catalyseurs ont été testés et leur activité catalytique a été suivi par RMN 1H. Trois 

facteurs principaux sont à retenir (Tableau 26). Tout d’abord l’effet du cation XBD, pour un même 

nucléophile, Br-, les résultats obtenus montre une meilleure activité catalytique en présence d’un 

cation donneur de liaison halogène ([DMAP-I+] 94 %) comparé à un cation comme le TBA+ (69%). 

Ensuite, l’effet de la position de substitution sur le cycle pyridinium a été étudié. La substitution d’un 

groupement méthyl en para donne un meilleur taux de conversion ([p-Me-Py-I+] 68 %) qu’une 

substitution en ortho/méta ([o-Me-Py-I+] 19 %). Enfin, la force du contre-ion a également été comparée 

et présente une meilleure activité catalytique en présence du Br- ([DMAP-I+]Br- 94 %) qu’en présence 

de Cl- ([DMAP-I+]Cl- 66 %). 

Tableau 26: Récapitulatif des catalyseurs utilisés dans la transformation de l’oxyde de styrène et carbonate. [283] 

Cation Anion Eq t (h) T (°C) % 

DMAP -- 0.01 4 120 26 

DMAP-I Br 0.01 4 120 94 

DMAP-I Cl 0.01 4 120 66 

TBA Br 0.01 4 120 69 

p-Me-Py-I Cl 0.01 4 120 68 

o-Me-Py-I Cl 0.01 4 120 19 

I-(iPr)2imi Br 0.025 8 80 77 
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Dans une deuxième publication sur la catalyse XB sur la cycloaddition d’époxyde avec du CO2, des 

isocyanates et des CS2 a également présenté différents dérivés de sels d’halogénure de 2-

iodoimidazolium.[284] Pour le même oxyde de styrène, le bromure de 1,3-Bis(isopropyl)-2-

iodoimidazolium ([I-(iPr)2imi+]Br-) montre une activité catalytique de 77% à 80°C pendant 8h à une 

concentration de 2.5 mol%.  

À la suite de ces récents travaux et dans la continuité des nôtres, nous avons décidé de voir si les XBD 

avec lesquelles nous travaillons pouvaient servir de catalyseurs. L’étape suivante serait d’ajouter une 

activation par électrochimie. 

6.1.2 Couplage CO2/Epoxyde XB par le biais de catalyseurs XB donneurs  

Cette partie présente les premiers résultats obtenus sur la transformation du CO2 en carbonate à l’aide 

des différents donneurs XBD utilisés tout au long de cette thèse. Ainsi, différents paramètres vont être 

discutés, comme la force du XBD et l’effet du contre-ion (Figure 139). Cette étude a été réalisée avec 

l’aide de Cédric Houzé, stagiaire de M2 dans l’équipe en 2021.  

 

Figure 139: Synthèse de carbonate cyclique du couplage CO2/époxyde par catalyse XB 

A partir du mécanisme précédent (Figure 138), nous avons étudié le pouvoir catalytique de différents 

donneurs de liaison halogène à savoir, le iodoperfluoroalcane (I-C6F13), l’imidazolium iodé  

([I-EMim+][NTF2
-]), et différents dérivés iodolium.  

Conditions expérimentales et méthodes de caractérisation 

La réaction de cycloaddition du CO2 dans l’oxyde de styrène s’opère dans un petit ballon de 10 mL, 

placé sous atmosphère inerte afin d’éviter la présence d’eau pouvant avoir un impact sur la réactivité 

et la solubilité des produits. Les conditions opératoires, que nous avons décidé d’utiliser dans un 

premier temps, sont basées sur les travaux de Yan et al.[283] afin de pouvoir facilement comparer nos 

résultat avec ceux publiés. L’oxyde de styrène (SO) (0.417 mmol, 50 µL) étant substrat et solvant, ainsi 

que le catalyseur sélectionné (1 mol%, 4.17 µmol) sont ajoutés dans le ballon. Le flux d’argon est 

remplacé par du CO2, puis le mélange réactionnel est chauffé à T= 120°C pendant 4h. La conversion du 

SO en carbonate de styrène (SC) est ensuite déterminée par RMN 1H (Figure 140). 
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Figure 140 : Spectre RMN 1H de l’oxyde de styrène (spectre bleu) et de carbonate de styrène (spectre 
rouge) dans CDCl3. 

En effet, la RMN 1H permet de dissocier très facilement le produit de départ SO et la molécule finale 

SC . Trois massifs sont caractéristiques de l’oxyde de styrène (SO) dans CDCl3 :  δH1= 3.87 ppm  

(dd, J = 4.0, 2.6 Hz) correspondant au H1 sur le carbone substitué par le phényl sur le cycle de l’époxyde 

et à deux signaux δH2= 3.16 ppm (dd, J = 5.5, 4.0 Hz) et δH3= 2.82 ppm (dd, J = 5.5, 2.6 Hz) correspondant 

au H2 et H3 du cycle de l’époxyde (Figure 140 en bleue). Lors de la réaction avec le CO2 et de la formation 

du carbonate de styrène, ces trois signaux vont totalement disparaitre. A la place, trois nouveaux 

signaux correspondant au cycle carbonate vont apparaitre à savoir δH1= 5.68 ppm (t, J = 8.0 Hz),  

δH2 = 4.80 (t, J = 8.0 Hz) et δH3= 4.35 (dd, J = 8.6, 8.0 Hz) (Figure 140 en rouge). Les spectres sont donc 

très différents et la RMN 1H sera donc une bonne technique pour suivre l’avancement de la réaction. 

Ainsi, à la fin de la réaction, une quantité connue d’une référence interne inerte (hexaméthyldisiloxane 

(HMDS) à 0.2 ppm) est ajoutée au mélange dans un tube RMN afin de déterminer la quantité de réactifs 

restant et la quantité de produit formé. On pourra ainsi calculer le pourcentage de conversion.  

Effets des catalyseurs XBD 

Dans un premier temps, nous avons d’abord voulu reproduire les données rapportées dans la 

littérature avec deux dérivés pyridiums, le DMAP et le DMAP-I+ (Figure 141).  Dans les conditions 

préalablement expliquées, nous trouvons une conversion de 24 % avec le DMAP comme catalyseur, et 

de 75% avec le DMAP-I+. Ces résultats sont très proches de ceux de la publication avec 26% pour le 

DMAP et 66% pour le DMAP-I+. L’augmentation de la conversion entre ces deux molécules est , d’après 

l’étude de Yan et al.,[283] due au fort pouvoir XBD di DMAP-I+ permettant d’accroitre la réactivité. 

En se basant sur ces premiers résultats, nous avons décidé d’utiliser trois XBD que nous connaissons 

bien à savoir iodoperfluorohexane (I-C6F13), 2-iodo-1-ethyl-2-méthylimidazolium (I-EMim+) et du 

iodolium (IDL+). L’objectif est dans un premier temps de voir si ces forts XBD, ont des propriétés 

catalytiques pour cette réaction, puis de vérifier si le taux de conversion pourrait être corrélé 

uniquement à la force du XBD ou si d’autres paramètres rentrent en jeu. 
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Figure 141: Les différents catalyseurs étudiés. 

Nous avons commencé par étudier l’impact catalytique de trois différents XBD, I-C6F13, I-EMim+ et  

I+-OTF- en présence de 1 eq de TBABr, espèce nucléophile. Nous obtenons des pourcentages de 

conversions de 81 % avec I-C6F13, de 90 % avec IDL+ et 96 % avec I-EMim+.  A priori la conversion n’est 

pas directement corrélée à la force du donneur XB (Tableau 27). En effet, dans le chapitre 5.2, nous 

avons déterminé l’ordre de la force relative des trois XBD avec : IDL+ > I-EMim+ > I-C6F13.  Il est important 

de rappeler que cette échelle de force a été établie dans des conditions particulières à savoir, en milieu 

polaire dans 0.1M de TBAPF6/DMF en présence de 0.25 mM de I-Me3TTF et 50 éq. de chlorure. Ces 

conditions ne sont pas directement applicables pour la catalyse étudiée ici. La nature du solvant ayant 

un impact important sur la XB, est donc très différente dans ces deux études, et c’est l’époxyde même 

(le substrat) qui joue le rôle de solvant dans la réaction catalytique. Cette différence est sans doute 

loin d’être négligeable.  

De plus, le I-EMim+ et le IDL+ sont des molécules cationiques et possèdent des anions différents à savoir 

NTF2
- pour le I-EMim+

 et OTf- pour le IDL+. Même si ces deux anions sont connus pour être de faibles 

bases de Lewis, ils peuvent, notamment le OTf-, se coordiner au cation dans un milieux moins polaire. 

Cette réactivité a potentiellement un impact sur la catalyse étudiée. Cependant, et dans un premier 

temps, les résultats que nous avons obtenus sont très prometteurs et montrent d’excellents taux de 

conversion. 

Nous avons ensuite voulu estimer l’impact et le rôle du bromure dans cette réaction. Pour cela , nous 

avons réalisé une expérience avec le TBABr seul. Nous obtenons une conversion de 47 % (Tableau 27 

.entrée 11) non négligeable qui est donc attribué à la catalyse de la réaction sans liaison halogène. Le 

rendement cependant est nettement plus faible qu’en présence du I-EMim+ (96%). 

Pour vérifier le rôle du XBD comme catalyseur dans cette réaction, nous avons remplacé le I-EMim+ 

par le Me-EMim+ qui comme vu précédemment ne peut pas former de liaison XB. Dans ce cas (Tableau 

27.entrée 3) et même en présence de TBABr, un taux de conversion nettement plus faible est obtenu 

(54%) relativement proche de celui obtenu avec TBABr seul (Tableau 27.entrée 11). Me-EMim+ semble 

donc « transparent » vis-à-vis de cette réaction.  

De la même manière le iodolium IDL+(Me)4OTf- (Tableau 27.entrée 5), dérivé dont les sites possibles 

de formation de XB sont strictement bloqués par la présence des groupement méthyles, ne donne en 

présence de TBABr, qu’un taux de conversion de 51% proche de TBABr seul. 
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Tableau 27 : Résultats pour réaction de CCE avec différents catalyseurs pendant 4h à 120°C 

 Catalyseur[a] TBAX[a] % Conversion [c] 

1 [I-EMim+]; NTF2
- TBABr 96 

2 [I-EMim+]; NTF2
- TBACl 80 

3 [Me-EMim+]; NTF2
- TBABr 54  

4 [IDL+]; OTf- TBABr 90 

5 [IDL+]; Barf- TBABr 79 

6 [IDL+(Me)4]; OTf-  TBABr 51 

7 [IDL+]; Cl- --[d] 0 

8 I-C6F13 TBABr 81 

9 DMAP -- [d] 24 

10 [DMAP-I+]; Cl- --[d] 75 

11 -- TBABr 47 

[a] : 0,01 eq, [c] : déterminé par RMN 1H, [d] : sans TBAX 

Dans une 2ème étape, nous avons observé l’effet du contre-ion du XBD et notamment si sa nature 

pouvait influencer le pouvoir catalytique du XBD. Nous avons ainsi comparé le triflate (IDL+OTf-), le 

Barf- (IDL+Barf-) et le Cl- (IDL+Cl-). Le chlorure étant lui-même une espèce nucléophile, nous n’avons pas 

ajouter de TBABr dans ce dernier cas mais l’avons ajouté pour IDL+OTf- et IDL+Barf-. Avec IDL+Cl-, 

aucune trace de carbonate n’a été détectée à la fin de la réaction. Nous supposons que l’effet paire 

d’ion entre le cation et le chlorure étant très fort, le chlorure n’est sans doute pas libre de réagir avec 

l’oxyde de styrène, il faudrait faire une même expérience en ajoutant du TBACl ou TBABr. Cependant 

on observe un rendement plus faible avec du dérivé IDL+Barf (79%) que avec le IDL+OTf- (90%). Ce 

résultat est surprenant et contre intuitif car dans nos études précédentes nous avons montré que le 

IDL+Barf- était un meilleur XBD que le IDL+OTf- due à la meilleure coordination du ligand triflate. Cette 

conclusion était notamment attribuée à une très faible basicité de Lewis de l’anion Barf, et à une 

coordination très faible avec le cation. Ces résultats préliminaires sont donc un surprenants et faute 

de temps, nous n’avons pas pu les reproduire plusieurs fois. Il faut donc rester prudent sur la fiabilité 

de ces valeurs obtenues. On peut cependant conclure que l’iodolium est un très bon catalyseur et que 

l’ajout d’un nucléophile est nécessaire dans cette catalyse. L’effet du nucléophile choisi a également 

une importance.  En effet, dans la littérature, le DMAP-I+Cl- induit un taux de conversion de 66%. Celui-

ci augmente en présence du contre-ion Br- (94%) mais reste du même ordre de grandeur. De même, 

nos expériences avec le I-EMim+ présentent des résultats similaires, avec 96 % de conversion en 

présence Br- et 80% en présence de Cl-. L’expérience du I-EMim+ seul sans nucléophile est à faire pour 

confirmer ce résultat. Ces données sont cohérentes puisque le bromure est un meilleur nucléophile 

que le chlorure.  

Toute ces expériences doivent cependant être reproduites pour confirmer les données obtenues. Les 

résultats préliminaires obtenues montrent cependant bien que le couplage CO2/époxyde peut être 

favorisé en présence de donneurs de liaison halogène. Il serait intéressant de tester les points 

suivants : diminuer la température, étudier l’effet de la quantité catalytique, et effectuer une étude 

cinétique de la réaction pour mieux adapter le temps de réaction. Il a été mentionné dans la littérature 

que la solubilité des sels pouvait jouer un rôle. Ainsi, afin d’améliorer la solubilité et de se rapprocher 

des conditions électrochimiques, un solvant pourrait être ajouté. 
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6.1.3 Vers l’activation électrochimique du catalyseur XBD 

Le meilleur résultat obtenu dans les conditions précédemment décrites est celui en présence du  

I-EMim+ et du TBABr à 1%mol dans de l’oxyde de styrène en présence de CO2 à pression atmosphérique 

et à 120°C pendant 4h. Cependant, nous souhaitons optimiser les conditions expérimentales pour 

permettre une analyse et un contrôle du système par électrochimie. Pour cela, il est nécessaire 

d’ajouter un solvant. Notre liquide ionique ayant la fonction de catalyseur, il est présent à une 

concentration nettement inférieure au produit lui-même, et ne peut dans l’état être utilisé comme 

solvant. Ainsi, nous avons décidé de conduire la réaction catalytique dans un électrolyte conducteur 

constitué de 0.1M de TBAPF6 dans le DMF. Pour cette expérience, 0.5 M d’oxyde de styrène a été placé 

dans 3 mL de TBAPF6/DMF, avec 5 mM de I-EMim+ et 5 mM de TBABr à 120°C sous flux constant de 

CO2 et à pression atmosphérique. La réaction a été suivie par RMN 1H sur une durée de 125h. La 

première apparition des pics du carbonate de styrène a été observée après 7h de réaction et augmente 

au cours du temps. Ainsi, même si la réaction est plus lente, elle est possible. 
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Figure 142: Suivi RMN 1H de la catalyse de l’oxyde de styrène (0.5 M) dans 3 mL de TBAPF6/DMF, avec 5 mM de 
I-EMim+ et 5 mM de TBABr à 120°C sous flux constant de CO2 à pression atmosphérique. Spectre RMN 1H après 
4h, 7h, 21h, 24h et 125h de réaction. 

Après 125h, le pourcentage maximal de conversion est de 22%, avec la disparition des pics de l’oxyde 

du styrène et l’apparition des pics du carbonate de styrène. Les déplacements chimiques obtenus sont 

légèrement différents de ceux obtenus précédemment, avec δH1= 5.08 (t, J = 7.9 Hz, 1H), δH2= 4.18 (t, 

J = 8.4 Hz, 1H), δH3= 3.63 (t, J = 8.1 Hz, 1H). La différence peut s’expliquer par la présence de DMF en 

grande quantité dans le milieu. 

Ensuite nous nous sommes intéressés à la température de réaction. Ainsi, cette expérience a été 

conduite à 60°C et 80°C pendant 125h, seule l’expérience à 80°C permet d’obtenir le carbonate avec 

un rendement mesurable de 9%. 
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Figure 143: Activation électrochimique du catalyseur XBD I-TTF et mécanisme catalytique du couplage 
CO2/époxyde produisant l’organocarbonate correspondant. 

Dans ces conditions nous envisageons de remplacer le catalyseur I-EMim+ par un catalyseur 

électrochimiquement activable. Les dérivés I-TTF sont de très faibles XBD, qui peuvent activés par 

l’oxydation en I-TTF+ comme discuté dans le chapitre 4 (Figure 143). En appliquant un potentiel adapté, 

nous souhaitons oxyder le catalyseur afin d’augmenter sa force XBD et ainsi favoriser la transformation 

de l’oxyde de styrène en carbonate de styrène. D’autres XBD électrochimiquement actifs tels que les 

dérivés ferrocényles seront également étudiés dans ce contexte. 

6.2 Organocatalyse par liaison halogène 

L’utilisation de la liaison halogène en organocatalyse est très récente. Le premier exemple a été publié 

par Bolm et son équipe en 2008, il décrit la réduction de la 2-phénylquinoléine, XBA, grâce à la présence 

de XBD neutres de type halogénoperfluoroalcanes.[285] De nombreuses autres études se sont 

multipliées depuis et montrent l’étendue des réactions possibles catalysées par formation de liaison 

halogène. Pour la suite, je me suis focalisée seulement sur deux réactions qui seront les réactions sur 

lesquelles nous souhaitons nous consacrer dans un premier temps, la réaction de Diels Alder et la 

déhalogénation.[257] 
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6.2.1 La liaison halogène en organocatalyse 

Diels Alder 

La réaction de catalyse d’une réaction de type Diels-Alder via la formation d’une liaison XB a été 

étudiée par Huber et son équipe.[257,286] Celle-ci est classiquement catalysée par des acides de Lewis 

et de la thiourée de Schreiner (Figure 144).[287] 

 

Figure 144: Catalyse de la réaction de Diels Alder[257,286] 

Huber utilise le XBD bidente bisimidazolium Barf (I-Biim2+Barf-) à 5 %mol et obtient un rendement de 

97% en moins d’une heure avec une sélectivité endo:exo de 10:1 pour la réaction du produit 3, alors 

que la thiourée de Schreiner, aussi connu comme bon catalyseur de la réaction de Diels Alder,  ne 

donne que 73 % de rendement avec une sélectivité de 7 :1. La présence d’un catalyseur donneur de 

liaison halogène favorise la catalyse de cette réaction. Une liaison halogène se forme entre le XBD et 

le l’atome d’oxygène du carbonyle rendant le C plus électrophile et favorisant ainsi la réaction. Des 

résultats similaires ont été obtenus en présence d’autre XBD, comme le IDL+ Barf- avec un rendement 

de 97 %, confirmant l’impact de la liaison halogène dans ce système (Figure 145). 
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Figure 145: Taux de conversion de la catalyse type Diels Alder des XBD I-Biim2+Barf- (rouge), thiourée de Schreiner 
(bleu) et du IDL+Barf- (noir) en fonction du temps. [257,286] 
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Figure 146 : Catalyse XB de type Diels Alder du diphénylmethanimine[288] 

Le groupe de Takeda et Minakata[288] s’est aussi intéressé à la catalyse de réaction de Diels Alder par 

XB avec des catalyseurs imidazolium monodentes (I-OArim+). Ces catalyseurs ont été testés sur la 

réaction de la phénylimine 4 avec le diène de Danishefsky 5 (Figure 146). De bons résultats ont été 

obtenus en seulement une heure avec un rendement de 57 % en présence 5 mol% de I-OArim+-H (au 

lieu de 0% en présence de I-C6F13). De plus, ils ont pu observer qu’en présence d’un groupement 

électroattracteur CF3 sur le cycle aromatique l’activité catalytique augmentait (I-OArim+-CF3 85%) alors 

qu’en présence d’un groupe électrodonneur, celle-ci diminuait (I-OArim+-OMe 41 %). La présence du 

groupement électroattracteur augmente le déficit électronique sur l’atome d’ode, augmentant ainsi la 

force de la liaisons XB formée. Ainsi, plus le XBD est fort, plus le taux de conversion est important.   

 

Figure 147: Etude de l’impact de l’encombrement de catalyseur imidazolium sur la catalyse XB de type Diels Alder 
du 4-méthoxyphényl)-N-phénylmethanimine. [289] 

L’influence de l’encombrement stérique sur la catalyse de réaction de Diels Alder a été présentée par 

le groupe de Fukuzawa(Figure 147).[289] Par exemple, l’activation de 10 par le MesPh-Tri+ mène à un 

taux de conversion de 47%, le remplacement du groupement Ph par un Mes, plus encombrant permet 

l’obtention d’un meilleur taux de conversion (93%). Ainsi, ils ont montré que l’augmentation de la gêne 

stérique autour d’un atome d’iodure dans les donneurs liés aux halogènes a une incidence positive 

importante sur l’efficacité catalytique. 
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Déhalogénation 

Huber et son équipe ont présenté en 2011 l’activation d’une liaison carbone-halogène par le biais 

d’une liaison halogène.[290] Pour cela, de nouveaux XBD imidazolium diiodés cationiques pauvres en 

électrons ont été développés. Huber s’intéresse à une réaction du solvolyse de Ritter en utilisant le 

bromodiphénylméthane (13) en tant que substrat et l’acétonitrile comme solvant et nucléophile 

servant à piéger le carbocation formé après la soustraction du bromure. L’intermédiaire formé va lui 

pourvoir réagir avec l’eau présente dans le système pour former ainsi le produit final (14) (Figure 148). 

L’absence de réactifs supplémentaires limite les réactions secondaires, ce qui permet de se concentrer 

sur l’étude de la liaison halogène.  

 

Figure 148 : déhalogénation[290-291] 

L’activation du bromure de benzhydryle (13) par la formation d’une liaison XB est confirmé par les 

résultats obtenus avec le catalyseur ICF3-Biim2+OTF avec un rendement de 67 % en 48h et 78 % en 96h 

alors que son homologue hydrogéné présente un taux de conversion maximal de 7% suivie par RMN 
1H dans CD3CN. L’effet du contre-ion du catalyseur XBD n’a pas montré de résultats significatifs, 

puisque dans le cas du ICF3-Biim2+PF6 des taux de conversions similaires sont obtenues avec 64% en 

48h et 82% en 96h (Figure 148).[292]  

Dans la continuité de ses travaux, Huber et al ont testé différents catalyseurs pour effectuer cette 

même réaction. Par exemple, le catalyseur 4,4’-azobis(iodopyridinium) (I-Azo-Bipy2+OTF) a montré une 

réactivité plus importante que le ICF3-Biim2+OTF avec des rendements supérieurs à 93% en seulement 

36h (Figure 148).[291] Le catalyseur a été testé en présence du BF4
- comme contre-ion, les rendements 

obtenus sont moins bons (62% après 36h et 81 % après 96h). Il était normalement attendu que le 

remplacement du triflate par un contre-ion moins coordinant mène à un meilleur rendement. Le 

contre-ion montre un effet important dans le cycle catalytique mais d’autres facteurs rentrent en jeux 

et dépendent du système catalytique choisit. 

Récemment le groupe de Aakeröy a publié une étude dans laquelle un double XBD neutre est utilisé 

pour effectuer la même réaction.[293] Le catalyseur Aakeröy permet l’obtention d’un rendement de 

93% en 96h dans des conditions stœchiométriques avec une cinétique de réaction plus lente (Figure 

148). 
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Cette réaction de déhalogénation a également été testée avec des substrats chlorés. Le chlorure étant 

un moins bon groupe partant, l’activation de ces dérivés a été plus difficile, d’où la nécessité d’utiliser 

des XBD plus fort. Ainsi, le groupe de Huber a montré  l’intérêt de l’utilisation de iodolium comme 

catalyseur sur cette réaction (Figure 149).[257]  

 

Figure 149: Déhalogénation chloré[257] 

Ainsi, de nombreux catalyseurs ont été développés pour des réactions de déhalogénation. En résumé, 

les catalyseurs cationiques bidentés présentent de meilleurs résultats. De nombreux paramètres sont 

tout de même à considérer pour déterminer le meilleur catalyseur d’une réaction donnée, comme la 

taille de l’atome d’halogène à extraire, le choix du contre-ion et la capacité à contrôler la conformation 

du catalyseur pour le forcer à agir de manière bidente. 

Développement de catalyseur XBD pour l’activation par électrochimie. 

Huber et Beer[294] se sont penchés sur l’influence de la charge sur la force du XBD dans des réactions 

d’alkylation de Friedel-Crats catalysés par des activateurs de liaisons halogènes à base de triazole 

(Figure 150). Dans un premier temps, l’affinité de dérivé bis-imidazolium neutre (n0), monocationique 

(cat+) et dicationique (dicat2+) avec des anions halogénures a été mesurée par ITC. A 30°C dans le 

chloroforme, l’affinité de l’espèce neutre vis-à-vis du Br- et du Cl- est trop faible pour être mesuré alors 

qu’une constante de l’ordre de 105 M-1 est mesurée dans le cas de l’espèce cat+/Cl- et dicat2+/Cl-.  

 

Figure 150: Influence de la charge cationique d'un XBD sur la catalyse de déhalogénation.[294] 
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Ainsi, la force du XBD donneur est plus grande sur les espèces cationiques que l’espèce neutre. 

L’activité catalytique de ces espèces a ensuite été testée sur une réaction de déhalogénation (Figure 

150). Comme attendu l’activité catalytique du dérivé n0 est très faible (< 5% après 12h). Une activité 

catalytique est bien mesurée dans le cas du dérivé cat+ 56 % et dicat2+ 68%. Ainsi, en augmentant la 

charge de l’espèce cationique, on augmente le déficit électronique sur le σ-hole ce qui accroit le 

pouvoir XBD de la molécule. Par conséquent la liaison halogène formée est plus forte, ce qui améliore 

la réactivité du catalyseur. 

Dans la continuité de ces travaux , nous avons synthétisé différentes molécules de type Ferrocène XBD 

que nous allons étudier en tant que potentiel catalyseur. 

6.2.2 Synthèse et caractérisation de différents donneurs de liaison halogènes 

pour l’organocatalyse. 

Ce travail a été réalisé en étroite collaboration avec plusieurs membres de l’équipe ELIAS, Dr S.Groni, 

Dr. A. Guerlin, R. Messedaa ainsi que A. Pastor membre du laboratoire.  

Nous nous sommes d’abord consacrés à la synthèse de dérivés ferrocényles (Fc) bidentate HBD et XBD 

symétriques. Ces molécules présentent un motif triazole lié à un cœur phényle ou pyridine ainsi qu’à 

la sonde rédox Fc. Les positions X du cycle triazole peuvent être occupées soit par un atome d’iode, 

soit par un atome d’hydrogène (Figure 151). Ces composés, électrochimiquement actifs, sont 

susceptibles de chélater des bases de Lewis par le biais d’une liaison XB ou HB et d’être utilisés comme 

catalyseurs pour des réactions de Diels Alder ou d’abstraction d’halogène.  

 

Figure 151: Molécules synthétisées: 3,5-bis(5-X-1H-1,2,3-triazol-4-yl) pyridine bis ferrocène (N-Fc-X1X2); 3,5-
bis(5-iodo-1H-1,2,3-triazol-4-yl) méthylpyridinium bis ferrocène (N+-Fc-XX) et 1,3-bis(5-X-1H-1,2,3-triazol-4-yl) 
benzène (RC-Fc-II). 

Afin d’augmenter la force de nos donneurs bidentates, nous avons procédé à l’alkylation du cycle 

pyridinium central. De plus, la présence de groupement Fc devrait permettent une activation 

électrochimique. En effet, par oxydation, il est possible de transformer l’espèce neutre Fc en espèce 

cationique Fc+. Ainsi les molécules synthétisées pourraient passer d’un état initial, neutre ou 

monocationique, à un état activé, dicationique ou tricationique. 
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La réaction de catalyse pourrait alors se faire soit dans la couche de diffusion (voltamétrie cyclique) 

soit en solution homogène loin de l’électrode dans le cas d’une électrolyse.  Evidemment, il faudra 

vérifier que les produits et les substrats de la réaction s’oxydent à des potentiels supérieurs à ceux des 

catalyseurs. Les résultats obtenus avec les catalyseurs iodés pourront être comparés aux catalyseurs 

hydrogénés. Ces molécules seront caractérisées par RMN et électrochimie. La résolution de la 

structure cristalline par diffraction de rayons X du dérivé [N+Fc-II, I-] pourrait permettre de confirmer 

la formation d’une XB en état solide. 

Avant de démarrer les réactions de catalyse, il est nécessaire d’étudier la force de ces molécules en 

tant que XBD. Pour cela, les constantes d’affinité vis-à-vis de différents anions seront évaluées par 

RMN , électrochimie et ITC.  Enfin les réactions catalytiques seront étudiées avec les dérivés Fc à l’état 

initial puis à l’état activé, c’est-à-dire oxydé. 

Ces travaux se feront dans le cadre d’une collaboration avec le Pr. S. Huber de l’université de Bochum 

en Allemagne. 

Synthèse :  

La synthèse de différents dérivés Fc a été réalisé en une seule étape selon une réaction de click.[94] Les 

molécules de départ ont tout d’abord été synthétisées. L’azido-ferrocène (N3-Fc) provient d’une 

réaction quasi quantitative entre le dérivé bromo-ferrocène (Br-Fc) et un sel NaN3. Pour les dérivés 

alcynes, nous avons utilisé les dérivés alcynes commerciaux. Nous avons fait l’iodation de la fonction 

alcyne en faisant réagir 2.2 éq d’hydriodure de 4-iodomorpholine (InCHI) en présence de 0.18eq du 

CuI dans du THF pendant 2h.[295] Dans l’ensemble, les produit iodés ont été obtenus avec des 

rendement élevés compris entre (70 et 95 %).  

 

Figure 152: Schéma de synthèse générale des dérivés ferrocènes 

Ainsi la click a pu être réalisée dans les conditions suivantes à l’abri de la lumière. 1eq d’alcyne est 

placé dans un ballon à l’abri de la lumière. Un mélange de 2.2 eq de N3-Fc, 0.4 eq de cuivre , 0.1 eq de 

Tris(benzyltriazolylmethyl)amine (TBTA) et 3 eq de N,N-Diisopropyléthylamine (DIPEA) est ajouté 

goutte à goutte.[94] Le suivi de la réaction est faite par CCM. Lorsque celle-ci est terminée, le produit 

est lavé à plusieurs reprises dans un mélange acétate d’éthyle/hexane (2/8) et passé en centrifugation. 

Un solide dense est ensuite récupéré avec de bons rendements compris entre 50 et 70 %.   

Le composé disymétrique N-Fc-HI a été obtenu comme un produit secondaire dans la réaction click 

addition du dérivé N-Fc-II avec l'azido-ferrocène.  
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Tous ces produits ont été caractérisés par RMN 1H et sont présentés en annexe. 

Les composées N-Fc-II et N-Fc-HH ont ensuite subit un méthylation en présence de 1.25 eq de MeOTf. 

L’ajout d’un groupement méthyle sur l’atome d’azote permet la formation de molécule mono-

cationique N+-Fc-II et N+-Fc-HH augmentant ainsi la force des donneur HB et XB. 
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Figure 153: Spectres RMN 1H du N3-FC, Py-I2 , N-Fc-II dans CD3Cl et N+-FC-II dans DMSO-d6. 

Les spectres RMN 1H de la synthèse du N+-Fc-II sont présenté ci-dessus. En haut est présenté le spectre 

du N3-FC, avec 5H équivalents à 4.25 ppm, un triplet à 4.04 ppm pour les deux protons de part et 

d’autre de l’azoture et un triplet à 4.28 ppm pour les 2H restants. Pour la synthèse du N+-Fc-II, le 

précurseur pyridinium diiodé est utilisé, son spectre RMN présente un triplet à 7.71 ppm pour le proton 

para et un triplet à 8.55 ppm pour les 2H en ortho de la pyridine. Pour N-Fc-II, le spectre obtenu montre 

un déblindage de tous les protons avec les 18H des Fc compris entre 4.38 et 4.80 ppm, les 2H ortho à 

9.30 ppm et le proton para à 8.95 ppm. Cette molécule a ensuite été méthylée pour obtenir le N+Fc-II.  

Pour des raisons de solubilisation, celle-ci a été étudiée dans du DMSO-d6 on observe l’apparition du 

pic du groupement méthyle à 4.58 ppm.  

Caractérisation électrochimique :  

Une première caractérisation électrochimique des dérivés N-Fc-II et N+-Fc-II a été réalisée par 

voltamétrie cyclique. Dans les deux cas nous observons une seule vague réversible à 2 électrons 

correspondant à l’oxydation simultanée des deux groupements Fc équivalents. Pour des raisons de 

solubilité le dérivé N-Fc-II est étudié à 0.5 mM dans 0.1 M TBAPF6/CH2Cl2 à température ambiante. 

(Figure 154.A) On observe une vague réversible à un potentiel de E°’= 700 mV vs SCE avec un coefficient 

de diffusion de D = 4.6×10-6 cm2·s-1. Dans le cas du N+-Fc-II, celui-ci est étudié à 0.1 mM dans 
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TBAPF6/ACN à température ambiante avec un potentiel de E°’= 677 mV vs SCE et un coefficient de 

diffusion de D = 1.5×10-4 cm2·s-1 (Figure 154. B). 
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Figure 154: A) CV (scan 2) du N-Fc-II  (0.5 mM) dans 0.1 M TBAPF6/CH2Cl2 et B) CV (scan 2) du N+-Fc-II à 0.1mM 
dans TBAPF6/ACN sur GC (d = 3,3 mm) ref : SCE, CE : Pt,  v = 100 mV.s-1 

Le caractère XBD du N-Fc-II a été évalué en présence de chlorure, un premier titrage jusqu’à 5 éq. de 

TBACl induit un déplacement du potentiel de -20 mV ce qui indique une stabilisation de l’espèces 

oxydée probablement due à la formation d’un complexe XB. (Figure 155.A) Au-delà de 5 eq, une perte 

de réversibilité ainsi que la diminution de l’intensité du pic d’oxydation est observée (Figure 155.A). Ce 

comportement ressemble davantage à celui d’une réaction chimique (Figure 155.B).   
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Figure 155: CV (SCAN 2) sur GC (d= 3,3 mm) du N-Fc-II (0.5 mM) dans 0.1 M TBAPF6/CH2Cl2 
en absence et en présence de concentration croissante de TBACl A) 0 à 5 eq de TBACl et B) 0 à 100 eq de TBACl. 
0 eq (noire), 5 eq (bordeaux), 10 eq (bleu), 20 eq (vert), 50 eq (orange) et 100 eq (rouge) de TBACl. Ref : SCE, CE 
: Pt,   v = 100 mV.s-1. C) courbe de dosage. 

Une courbe de titration a pu être tracée entre 0 et 5 eq de chlorure ajouté (Figure 155.C). Cette 

expérience doit être reproduites avec plus de points entre 5 et 10 eq afin d’extraire des constantes 

d’affinité pour le complexe [N-Fc-II+ ; Cl-].  
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Perspectives :  

Nous avons donc réussi la synthèse de molécules XBD neutres et monocationiques. Nous souhaitons 

faire une complète caractérisation électrochimique des différents composés et étudier leur affinité vis-

à-vis de différentes bases de Lewis (HSO4
2-, HPO4

2-, N3
-, etc) dans différents solvants par voltamétrie 

cyclique.  Des caractérisations complémentaires par RMN et ITC sont également envisagées. Leur 

pouvoir catalytique sera ensuite testé sur des réactions d’organocatalyses en collaboration avec le Pr. 

S Huber sur des réactions de Diels Alder ou de déhalogénation. 

Les catalyseurs seront testés dans leur état initial mais également à l’état oxydé pour voir si la catalyse 

est amplifiée lors de l’activation électrochimique du catalyseur. En fonction des résultats en solution, 

nous pouvons envisager de greffer ces molécules à la surface soit via l’alkylation de l’azote du 

groupement pyridine soit via une réaction avec le dérivé BrC-Fc-II et une molécule appropriée.  

La fonctionnalisation de la surface d’électrode par le greffage de ses molécules sera ensuite étudiée. 

En effet, d’après les précédents travaux du Dr H. Hijazi, la fonctionnalisation de XBD en surface pour la 

détection d’anions est possible. L’arrangement des molécules en surface permet la formation de 

liaison XB chelatantes, augmentant significativement la sélectivité des de la XB pour les anions.  
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CONCLUSION 

La première partie de mes travaux de thèse s’est concentrée sur la détection, le contrôle et la 

quantification des liaisons halogène dans les liquides ioniques essentiellement par électrochimie. Pour 

cela, un nouveau liquide ionique à base d’iodo-imidazolium  ([I-EMim+][NTF2
-]) a été synthétisé et 

comparé aux dérivés analogues hydrogéné ([EMim+][NTF2
-]) et méthylé ([Me-EMim+][NTF2

-]). À l’aide 

de différentes techniques analytiques telles que la RMN, la diffraction des rayons X et des techniques 

électrochimiques, le caractère XBD du liquide ionique mono iodé synthétisé a été démontré. Le 

comportement électrochimique de différentes bases de Lewis anioniques en fonction de la nature du 

cation imidazolium a ensuite été étudié. Cette étude montre l’importance de la nature de la 

substitution en C2 sur le cœur imidazolium (proton, un groupement méthyle ou un iode). Dans le 

liquide ionique iodé ayant une forte propriété XBD, le potentiel d’oxydation d’anions est augmenté 

d’une manière significative ce qui permet d’ouvrir considérablement la fenêtre de potentiel via la 

formation d’une liaison halogène.  

 

Une étude complémentaire de la détection et de l’activation par électrochimie de sondes rédox XBD 

iodo-TTF dans les liquides ioniques a été menée. Ces travaux montrent la possibilité de former le 

complexe  [I-Me3TTF2+ ; Cl-] par électrochimie en milieu liquide ionique. Ce même complexe XB, peut-

être favorisé ou défavorisé en fonction du milieu choisi. Ainsi, lorsque le solvant, [I-EMim+][NTF2
-], est 

lui-même un XBD, la formation du complexe [I-Me3TTF2+ ; Cl- ] devient négligeable par rapport au 

complexe [I-EMim+ ; Cl-]. 

 

Le cation iodo-imidazolium (I-EMim+) étant un XBD fort, il a été étudié et comparé à d’autres donneurs 

forts. Dans ce cadre, de nouveaux XBD, les dérivés iodoliums (IDL+), dont l’effet XBD n’avait encore 

jamais été étudié par électrochimie, ont été étudiés. Ainsi, par le biais de dosages compétitifs, nous 

avons pu déterminer une échelle de force relative dans l’ordre croissant entre I-C6F13, I-EMim+ et IDL+.  

 

Les dérivés iodoliums sont donc de forts XBD et sont facilement modulables aussi bien par le choix du 

contre-ion que par différentes fonctionnalisations sur le cœur cationique. Leur affinité a été étudiée 

et quantifiée vis-à-vis du chlorure. Des variations structurelles du cœur iodolium ont permis d’établir 

des relations structures/activité. Grâce à ces nouveaux donneurs, nous avons pu observer pour la 

première fois la formation de liaisons halogène sur le radical anion TCQ- de la tétrachloroquinone, base 

de Lewis nettement plus faible que le dianion TCQ2- correspondant. De plus, en présence de IDL+ une 

variation de potentiel a également pu être détectée pour la première fois sur un dérivé 

phénylènediamine, une base de Lewis neutre et donc relativement faible.  
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Enfin, un chapitre d’ouverture présente quelques résultats préliminaires sur des réactions 

d’organocatalyse gouvernées par la XB. Dans un premier temps, les propriétés catalytiques des 

différents donneurs ont été testées dans le cadre de la réaction de catalyse entre un oxyde de styrène 

et le CO2 pour former le carbonate de styrène correspondant. Les premiers résultats obtenus montrent 

un excellent taux de conversion en présence du I-EMim+ et de Br-.  Les conditions de cette expérience 

sont en cours d’optimisation afin de transposer la réaction dans une cellule électrochimique. L’objectif 

final étant d’augmenter la force des catalyseurs XBD par oxydation électrochimique afin de contrôler 

la réaction. Dans un second temps, la synthèse et la caractérisation électrochimique de nouvelles 

molécules XBD, neutres et cationiques, contenant différents groupements ferrocène sont présentées. 

La réactivité de ces molécules sera ensuite testée sur différents systèmes de catalyse XB, comme la 

réaction d’abstraction d’halogène ou le couplage CO2/époxyde. 
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PARTIE EXPERIMENTALE 

Générale 

De petits volumes de produits sont introduits en utilisant des seringues en plastiques NORMJECT et 

des canules BRAUN. Des volumes exacts sont prélevés à l’aide de micropipettes Eppendorf entre 0.1 

mL et 5mL. La chromatographie sur couche mince (CCM) est effectuée sur des plaques d’aluminium 

Merck (gel de silice 60, F254) et les colonnes chromatographiques sont effectuées avec du gel de silice 

(0.04-0.063 cm de diamètre, Macherey-Nagel Si60) à pression atmosphérique.  

Produits chimiques 

Les solvants et les produits commerciaux sont fournis par Acros Organics, Sigma Aldrich ou TCI. Les sels 

de tétrabutylammonium sont commandés par TCI : Tétrabutylammonium hexafluorophosphate 

(TBAPF6 > 99.9%, électrolyte support), chlorure de tétrabutylammonium (TBACl >98%), bromure de 

tétrabutylammonium (TBABr > 99%), iodure de tétrabutylammonium (TBAI > 99%), nitrophénolate de 

tétrabutylammonium (TBANO2PhO > 98%), nitrate de tétrabutylammonium (TBANO3 > 98%) . Ils sont 

préalablement séchés sous vide avant chaque utilisation. Le Ethyl-3-methylimidazolium Éthyle sulfate 

(Sigma Aldrich) est purifié sur charbon actif. Le 1-Ethyl-2,3-methylimidazolium méthyl sulfate est fourni 

par Fluka.  De nouvelles bouteilles de n-Buthyllithium à 1.6M dans l’hexane (Sigma Aldrich) et de 

Méthyltriflate (TCI) sont ouvertes puis refermées et maintenues sous argon au réfrigérateur. Le sel de 

lithium bis(trifluoromethane)sulfonimide (TCI) est stocké sout vide. 

Le TTF est commercialisé par Sigma-Aldrich, alors que les dérivés I-TTF et I-Me3TTF nous sont fournis 

par l’institut des Sciences Chimiques de Rennes par la Pr. D . Lorcy.  

Les dérivés iodolium sont synthétisés par l’université de Bochum en Allemagne par le groupe du Pr. 

Stefan Huber spécialisé en chimie organique.  

Les solvent commerciaux utilisés, N,N-Diméthylformamide (DMF, 99.9%) et l’acétonitrile (CAN, 99.8%) 

sont fournis par Acros Organics. Alors que le dichlorométhane est distillé sur CaH2. Tous les solvants 

sont passés sur colonne d’alumine avant chaque utilisation. Les solvants deutéres sont fournis par 

Eurisotop (Acetonitrile-d3, DMSO-d6). 

Dosages:  

Les expériences de titrage ont été effectuées en ajoutant des quantités croissantes d’une solution 

mère TBAX de 1 M à l’échantillon d’IL, où X était l’anion étudié. Les solutions mères ont été préparées 

en utilisant l’IL étudié comme solvant. Une aliquote de 500μL d’IL a été placée dans la cellule 

électrochimique qui était équipée des électrodes de travail, auxiliaires et de référence. La cellule a été 

maintenue sous atmosphère d’argon anhydre et à une température constante. Les ILs ont été dégazés 

pendant quelques minutes et une CV vierge a été enregistrée avant de commencer le titrage. Toutes 

les CVs présentées dans ce manuscrit correspond au second scan. 
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Dans le cadre de mes travaux les expériences ont été reproduites entre 3 et 8 fois, représenté par les 

barres d’erreur et des écartypes sur les valeurs extraites. Les quelques expériences non reproduites 

sont spécifié dans le manuscrit. 

Méthodes d’analyses :  

Électrochimie : Voltamétrie cyclique et Voltamétrie à vague carrée 

Pour toutes les expériences, un AUTOLAB Metrohm a été utilisé, avec le logiciel Nova 2.1.4. Un 

montage Classique a été utilisé (Figure 156). La contre électrode est un fil de platine. L’électrode de 

travail est une électrode commerciale fournie par Biologic de 1.6 mm ou 3 mm de diamètre, 

préalablement polie sur tapis de polissage à l’aide de solutions de diamant en suspension et nettoyée 

au sonicateur dans l’acétone. L’électrode de référence est une électrode de calomel commercial 

(Biologic) placée dans un pont contenant l’électrolyte support séparée par un fritté ou une électrode 

en carbone actif (AC) décrite partie 2.3.3 directement plongée dans la solution. La température est 

systématiquement maintenue à l’aide d’un thermostat (Julabo) connecté à une cellule à double parois. 

 

 

Figure 156: Cellule à trois électrodes 

Des expériences en voltamétrie cyclique ont été réalisées à l’aide d’un instrument Metrohm AUTOLAB 

pour l’électrochimie classique. Les mesures ont été effectuées dans un compartiment à trois 

électrodes thermostatées contenant. Une électrode polie à disque de carbone vitreux (tige de carbone 

de 1,6 mm ou 3 mm de diamètre incrusté dans une matrice polymère insoluble a été utilisée comme 

électrode de travail et un fil de platine comme électrode auxiliaire. Un pont de sel contenant 

l’électrolyte a été utilisé pour connecter la cellule électrochimique avec une électrode de référence de 

calomel saturée (SCE) pour des expériences dans le solvant organique. Une électrode de référence en 

carbone activé (AC) a été utilisée pour des expériences dans des liquides ioniques avec du ferrocène 

ou du décaméthylferrocène comme référence interne. L’électrolyte et le solvant ont été placés dans 

la cellule électrochimique équipée de l’électrode de travail, auxiliaire et de référence sous atmosphère 

d’argon anhydre. Les solvants ont été dégazés quelques minutes avant l’expérience. Après une analyse 

de fond, une solution contenant le sel a été ajoutée, le voltamétrie cyclique (CV) et le voltamétrie à 

vagues carrées (SWV) ont été enregistrés. Les données ont été analysées sur Nova 2.1.4. La cellule est 

maintenue sous flux d’argon tout au long de l’expérience. 
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Spectroscopie UV-vis  

Toutes les expériences ont été réalisées sur un spectromètre Cary-60 (Agilent Technologies)  

Spectroscopie RMN  

Les expériences RMN 1H, 19F et 13C sont réalisée sur un spectromètre Bruker AvanceDRX-400 400 MHz. 

Les déplacements chimiques sont donnés en parti par million (ppm). Les données sont analysées sur 

MestReNova 6 et Bindfit. 

Point de fusion : 

Le point de fusion est déterminé sur appareil de mesure Büchi M565. 

DRX : 

La structure des monocristaux a été analysée à l’aide d’un Bruker APEX-II avec un monochromateur au 

graphite, rayonnement Cu Kα provenant d’un tube scellé microfocus. La structure a été résolue en 

utilisant le progiciel Olex2 en combinaison avec ShelXL et ShelXT. Les tableaux ont été générés à l’aide 

d’une version modifiée de Ciftab. Les images des structures étaient générées avec Diamond 4. 

Titrage calorimétrique (ITC) 

Dans la cellule de référence, l’acétonitrile a été ajouté au maximum et le surplus d’acétonitrile a été 

retiré du marqueur, tout en évitant les bulles dans la cellule. La cellule de mesure a été rincée avec de 

l’acétonitrile, puis avec une solution catalyseur de 1 mM, puis soigneusement remplie avec la même 

solution mère. La seringue a été remplie avec une solution de 10 mM du titrant correspondant (TBACl, 

TBABr). La température, si elle n’est pas mentionnée autrement, est réglée à 30 °C. Le temps entre 

chaque injection, de 6.3 μL chacun, est réglé à 190 secondes. La vitesse d’agitation a été réglée à 210 

tr/min pour assurer un bon mélange dans la cuve à réaction. 

  



 

Partie Expérimentale   Page 177 

 

 



 

Annexes   Page 178 

 

ANNEXES 

Synthèses 

1-Ethyl-3-methylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl amide 

[EMim+][NTF2
-] 

 

Figure S 1: Schéma de synthèse du dérivé 2 ([EMim+][NTF2
-]). 

Le produit 1 est préalablement purifier avant son utilisation. Diluer le produit avec du dichlorométhane 

puis ajouter du charbon actif en quantité suffisante avant de filtrer. Passer le liquide obtenu à 

l’évaporateur rotatif jusqu’à évaporation totale du dichlorométhane. Le produit est conservé à l’abri 

de la lumière et de l’humidité 

Diluer 18,5g (78mmol ; 1 Eq) de [EMIM] [ESO4] purifié dans 40mL d’eau et dissoudre 25g(87mmol ; 1.1 

Eq) de [LITFSI] dans 30mL d’eau. Mélanger les deux solutions dans un ballon et chauffer à 70°C pendant 

6h en agitant pour obtenir un mélange homogène. Ajouter 70mL de dichlorométhane pour diluer la 

phase organique. Récupérer la phase organique et faire plusieurs rinçages à l’eau puis sécher au sulfate 

de magnésium. Filtrer et récupérer la phase organique et évaporer le solvant.  Rendement : 𝜂 = 92%.  

Le Liquide incolore obtenu est conservé au frigo dans un flacon étanche.  

1H NMR (400 MHz, CD3CN) δ= 8.39 (s, 1H, N-CH-N), 7.37 (s, 1H, N-CH-CH-N), 7.32 (s, 1H, N-CH-CH-N), 4.16 (q, J = 

7.3 Hz, 2H, N-CH2-CH3), 3.81 (s, 3H, N-CH3), 1.45 (t, J = 7.3 Hz, 3H, N-CH2-CH3). 

13C NMR (101 MHz, CD3CN) δ= 137.0 (s, N-CH-N), 125.1 (s, N-CH-CH-N), 123.4 (s, N-CH-CH-N), 46.3 (s, N-CH2-

CH3), 37.2 (s, N-CH3), 15.6 (s, N-CH2-CH3). 

19F NMR (377 MHz, CD3CN) δ= -80.2 (s, 6F, CF3). 

1-Ethyl-2,3-dimethylimidazolium bis ((trifluorométhyl) sulfonyl) amide 

[Me-EMim+][NTF2
-] 

 

Figure S 2: Schéma de synthèse du dérivé 4 ([Me-EMim+][NTF2
-]). 
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Dissoudre 19.5g (78mmol ; 1Eq) de [EMIMOTF] dans 8mL d’eau et dissoudre 25g (87 mmol ; 1.1Eq) de 

[LITFSI] dans 6mL d’eau. Mélanger les deux solutions dans un ballon et chauffer à 70°C pendant 4h en 

agitant pour obtenir un mélange homogène.  Ajouter 20mL de dichlorométhane pour diluer la phase 

organique. Récupérer la phase organique et faire plusieurs rinçages à l’eau puis sécher au sulfate de 

magnésium. Filtrer et récupérer la phase organique et évaporer le solvant.  Rendement : 𝜂 = 89%.  Le 

liquide jaune obtenu est conservé au frigo dans un flacon étanche.  

1H NMR (400 MHz, CD3CN) δ= 7.26 (d, J = 2.1 Hz, 1H, N-CH-CH-N), 7.23 (d, J = 2.1 Hz, 1H, N-CH-CH-N), 4.07 (q, J 

= 7.3 Hz, 2H), N-CH2-CH3 ), 3.68 (s, 3H, N-CH3), 2.49 (s, 3H, C-CH3), 1.38 (t, J = 7.3 Hz, 3H, N-CH2-CH3). 

13C NMR (101 MHz, CD3CN) δ= 145.7 (s, N-C-N), 123.8 (s, N-CH-CH-N), 121.6 (s, N-CH-CH-N), 44.9 (s, N-CH2-CH3), 

36.0 (s, N-CH3), 15.2 (s, C-CH3), 10.2 (s, N-CH2-CH3). 

19F NMR (377 MHz, CD3CN) δ= -80.2 (s, CF3 ). 

1-Ethyl-2-iodo-3-methylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl amide 

[I-EMim+][NTF2
-] 

 

Figure S 3: Synthèse multi-étapes du composé 8 ([I-EMim+][NTF2
-]). 

 

1-Ethyl-2-iodo-imidazolium  

 

Figure S 4: Schéma de synthèse du dérivé 6 1-Ethyl-2-iodoimidazolium 

Mettre 10mL (0.10 mol ; 1Eq) de 1Ethyl-imidazole (5) dans 200mL de THF anhydre sous Argon à -78°C 

sous agitation. Préparer 12.2 mL (0.13 mol, 1,25 eq) de BuLi à 1 ,6M dans de l’hexane. Ajouter la 

solution goutte à goutte et agiter pendant 1h30.  Préparer une solution d’I2, soit 33g (0.13 mol, 1,25 

eq) dans 15mL THF Anhydre. Ajouter goutte à goutte à -78°C puis laisser remonter à température 

ambiante et agiter pendant 6h. Évaporer le solvant et ajouter une solution saturée de thiosulfate de 
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sodium. Extraire le produit avec du CH2Cl2 (DCM). Passer le produit en chromatographie-flash avec 

Méthanol/DCM (0.25/99.75). Récupérer un liquide jaune. 

Rendement : 𝜂 = 71.9% 

1H NMR (400 MHz, CD3CN) δ= 7.20 (s, 1H, N-CH-CH-N), 6.99 (s, 1H, N-CH-CH-N), 3.93 (q, J = 7.3 Hz, 2H, 

N-CH2-CH3), 1.33 (t, J = 7.3 Hz, 3H, N-CH2-CH3). 

13C NMR (101 MHz, CD3CN) δ= 133.3 (s, N-CH-CH-N), 124.1 (s, N-CH-CH-N), 90.4 (s, N-CH3), 45.6 (s, N-

CH2-CH3), 16.4 (s, N-CH2-CH3). 

1-Ethyl-2-iodo-3 méthylimidazolium triflate 

 

Figure S 5: Schéma de synthèse du dérivé 7 1-Ethyl-2iodo-3-méthylimidazolim triflate 

Préparer une solution de 6 1.1g (50 mmol ; 1Eq) dans 100mL d’ACN. Ajouter goutte à goutte 

CF3SO2OCH3 8.8mL (77.5 mmol, 1.55 Eq) à 0°C. Agiter pendant 12h à température ambiante. Évaporer 

l’ACN et laver le liquide ionique à l’Ether 2 fois (50mL). Évaporer le solvant. Rendement : 𝜂 = 42%.  

1H NMR (400 MHz, CD3CN) δ= 7.62 (d, J = 2.1 Hz, 1H, N-CH-CH-N), 7.60 (d, J = 1.9 Hz, 1H, N-CH-CH-N), 

4.15 (q, J = 7.3 Hz, 2H, N-CH2-CH3), 3.78 (s, 3H, N-CH3), 1.41 (t, J = 7.3 Hz, 3H, N-CH2-CH3). 

13C NMR (101 MHz, CD3CN) δ= 128.1 (s, N-CH-CH-N), 126.1 (s, N-CH-CH-N), 49.5 (s, N-CH2-CH3), 40.6 (s, 

N-CH3), 15.3 (s, N-CH2-CH3) 

1-Ethyl-2-iodo-3 méthylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl amide 

 

Figure S 6: Schéma de synthèse du dérivé 8 [I-EMim+][NTF2
-]). 

Préparer une solution de 9.6g (25mmol ; 1Eq) de 2 dans 100mL d'eau. Ajouter 8.9g (31mmol ; 1.25Eq) 

de LiTFSI et agiter pendant 24h à 70°C. Filtrer la poudre blanche (LiOTF). Séparer la phase aqueuse du 

liquide ionique (séparation au DCM). Sécher avec du MgSO4. Rendement : 𝜂 = 68 % Le liquide marron 

clair obtenu est conservé au frigo dans un flacon étanche. 

1H NMR (400 MHz, CD3CN) δ= 7.60 (d, J = 2.1 Hz, 1H, N-CH-CH-N), 7.58 (d, J = 2.1 Hz, 1H, N-CH-CH-N), 4.15 (q, J 

= 7.3 Hz, 2H, N-CH2-CH3), 3.78 (s, 3H N-CH3), 1.41 (t, J = 7.3 Hz, 3H, N-CH2-CH3). 
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13C NMR (101 MHz, CD3CN) δ= 128.1 (s, N-CH-CH-N), 126.1 (s, N-CH-CH-N), 49.5 (s, N-CH2-CH3), 40.7 (s, N-CH3), 

15.2 (s, N-CH2-CH3). 

19F NMR (377 MHz, CD3CN) δ= -80.18 (s, CF3). 

Synthèse de l’azidoferrocène :  

 

Figure S 7: Schéma de synthèse du dérivé S1 azidoferrocène 

Dans un schlenck sous argon, 2 g (1 equiv) de bromoferrocène est dissous dans 44 mL d’éthanol dégazé 

à 0°C. Cucl (0,97 g, 1,3 eq) est ensuite ajouté en absence de lumière. Une solution aqueuse contenant 

1,08 g (2,2 eq) de NaN3 est ajoutée au mélange réactionnel. Le schlenck est placé dans un bain à 

ultrason pendant 3 heures puis mis sous agitation continue toute la nuit à 0°C grâce à un cryostat. 

Après 24 heures, l’agitation est arrêtée et la formation d’un précipité blanc (CuBr) est observé. Le 

mélange réactionnel est traité, dans un premier temps, par filtration à l’aide d’un Büchner contenant 

une couche de célite. La célite est lavée plusieurs fois avec de l’éthanol. Le filtrat orange-marron 

obtenu est récupéré dans un ballon et réduit à v = 10 ml. Une extraction liquide-liquide eau 

/diethylether est ensuite effectuée. Les phases organiques jaunes-orangées sont rassemblées et lavées 

plusieurs fois par 100 mL d’eau glacée puis avec 50 mL de solution saturée en NaCl. La phase organique 

est ensuite séchée sur Na2SO4 puis évaporée à sec sous pression réduite. Une solide jaune-orangé 

d’azidoferrocène est obtenu avec un rendement de 67%. Ce dernier doit être conservé à basse 

température et à l’abri de la lumière. 

RMN 1H (CDCl3 ; 400 MHz): δ (ppm) = 4.04 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 2H, HCCHCN3); 4.26 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 2H, 

HCCN3); 4.29 (s, 5H, C5H5) 

Iodation des dérivés acétylenes 

 

Figure S 8:Schéma Générale d’iodation des dérivés acétylènes 

Dans un ballon, 1 eq du dérivé acétylène est dissous dans du THF anhydre et sous argon. Du CuI (0.18 

équivalents) et de la N-iodomorpholine hydriodide (2.2 équivalents, ou 3.3 équivalents 
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1,3,5tris(iodoethynyl(benzene) sont ensuite ajoutés. Le mélange est laissé sous atmosphère inerte 

pendant 3h. Une filtration sur une épaisse couche d’alumine neutre est réalisée. Le filtrat est récupéré 

et lavé avec 4x50 mL de dichlorométhane (DCM). Après évaporation, une extraction liquide-liquide 

avec une solution saturée de Na2S2O3 est réalisée. Apres séchage de la phase organique sur du MgSO4 

et évaporation, le solide obtenu est purifié soit par recristallisation dans l’hexane (3,5-

bis(iodoethynyl)pyridine ou par trituration dans l’hexane pour le produit 1-bromo-3,5-

bis(iodoethynyl)benzene .  

3,5-bis(iodoethynyl)pyridine (Py-I2) 

 

 Nbr Eq. M (g.mol-1) n (mol) m (g) 

N-iodomorpholine Hydriodide  2.2 340.93 5.225 1.781 

3,5-diethynylpyridine 1 127.15 2.375 0.30 

CuI 0.18 190.45 0.427 0.08 

THF anhydre 24 mL 

 

Le produit est obtenu avec un rendement de 50 %. 

RMN 1H (CDCl3 ; 400 MHz): δ (ppm) = 7.73 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 1H, CCHC); 8.57 (d, 2J(H,H) = 2 Hz, 2H, 

NCH). 

1,3-bis(iodoethynyl)benzene Ph-I2 

 

 Nbr Eq. M (g.mol-1) n (mol) m (g) 

N-iodomorpholine Hydriodide  2.2 340.93 5.225 1.781 

1,3-diethynylbenzene 1 126.15 2.375 0.29 

CuI 0.18 190.45 0.427 0.08 

THF anhydre 24 mL 

Le produit est obtenu avec un rendement de 73 %. 

RMN 1H (CDCl3 ; 400 MHz): δ (ppm) = 7.49 (td, 3J(H,H) = 1.59 et 7.42 Hz, 1H, ICCCCHCCCI); 7.36 (dd, 
2J(H,H) =1.59 et 0.55 Hz, 2H, ICCCCHCH), 7.25( t, 3J(H,H) = 7.42 Hz, 1H, ICCCCHCH). 
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1-bromo-3,5-bis(iodoethynyl)benzene Ph-I2-Br 

 

 Nbr Eq. M (g.mol-1) n (mol) m (g) 

N-iodomorpholine Hydriodide 2,2 340.93 5.225 1.781 

1-bromo-3,5-diethynylbenzene 1 205.054 0.375 0.487 

CuI 0,18 190.45 0.427 0.08 

THF anhydre 24 mL 

Le produit est obtenu avec un rendement de 84 %. 

RMN 1H (CDCl3 ; 400 MHz): δ (ppm) = 7.4 (t, 3J(H,H) = 1.6 Hz, 1H, Br-CCHCCH)); 7.51 (d, 2J(H,H) = 1.6 

Hz, 2H, Br-CCHCCH). 

1,3,5-tris(iodoethynyl)benzene Ph-I3 

 

 Nbr Eq. M (g.mol-1) n (mol) m (g) 

N-iodomorpholine Hydriodide 3,3 340.93 3.43 1.17 

1,3,5-tri(prop-1-yn-1-yl)benzene 1 192.26 1.04 0.2 

CuI 0,18 190.45 0.427 0.08 

THF anhydre 24 mL 

Le produit est obtenu avec un rendement de 93 %. 

RMN 1H (CDCl3 ; 400 MHz): δ (ppm) = 7.41 (s, 3H, CH). 

Composé ferrcocène par reaction click addition de Huisgen 
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Dans un ballon, le composé iodo-acétylene (1equivalent) est dissous dans 2 mL de dichlorométhane. 

Une autre solution contenant 3 mL de dichlorométhane dégazé, 0.12 equivalent de Cu(CH3Cl)4PF6 , 0.9 

equivalent de N, N diisopropylethylamine (DIPEA), 0.03 équivalent de Tris(benzyltriazolylméthyl)amine 

(TBTA) est ajoutée. La solution est agitée à TA pendant 45 minutes. Une fois la réaction arrêtée, le 

mélange a été dilué dans 20 mL de dichlorométhane. La phase organique a été lavée avec 2x10 mL 

d’une solution aqueuse à 10% d’ammoniac à 0,02 M d’EDTA puis plusieurs fois avec de l’eau distillée. 

Enfin, le produit a été purifié par lavage du produit brut dans un mélange acétate d’éthyl/hexane (2/8) 

et par centrifugation à 10000 tpm, à 10 °C pendant 20 minutes.   

 

3-(1-chloro-1H-1,2,3-triazol-4-yl)-5-(1-chloro-5-iodo-1H-1,2,3-triazol-4-yl)pyridine 

3,5-bis(1-ferro-1,2,3-triazol-4-yl)pyridine (N-Fc-HH) 

 

 Nbr Eq. M (g.mol-1) n (mmol) m (g) 

R (X=H) 3,5-diethynylpyridine 1 127 0.3 38 

Fc-N3  2,2 227,04 0.66 150 

Cu(CH3CN)4PF6 0,4 372,72 0.12 44 

TBTA 0,1 530,63 0,03 16 

DIPEA 3 129,24 0.9 116 

 

Poudre orange avec un rendement de 60.5 %. 

RMN 1H (CDCl3 ; 400 MHz): δ (ppm) = 4.27 (s, 10H, C5H5); 4.34 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 4H, NNCCHCH); 4.93 

(t, 3J(H,H) = 2 Hz, 4H, NNCCHCH); 8.18 (s, 2H, HCNCH); 8.72 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 1H, HNPy); 9.12 (d, 2J(H,H) 

= 2 Hz, 2H, HNtriazole).  
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3,5-bis(1-ferro-5-iodo-1,2,3-triazol-4-yl)pyridine (N-Fc-II) 

 

 Nbr Eq. M (g.mol-1) n (mmol) m (g) 

3,5-bis(iodoethynyl)pyridine 1 387,84 0,51 200 

Fc-N3 2,2 227,04 1,13 257 

Cu(CH3CN)4PF6 0,4 372,72 0,206 77 

TBTA 0,1 530,63 0,05 27 

DIPEA 3 129,24 1,54 119 

 

Poudre orange avec un rendement de 58 %. 

RMN 1H (CDCl3 ; 400 MHz): δ (ppm) = 4.38 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 4H, NNCCHCH); 4.44 (s, 10H, C5H5); 4.80 

(t, 3J(H,H) = 1.6 Hz, 4H, NNCCHCH); 8.92 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 1H, ICCCCHCCCI)); 9.2 (d, 2J(H,H) = 2 Hz, 2H, 

NpyCH). 

1,3-bis(1-ferro-5-iodo-1,2,3-triazol-4-yl)benzene (HC-Fc-II) 

 

 Nbr Eq. M (g.mol-1) n (mmol) m (g) 

1,3-bis(iodoethynyl)benzene 1 377.95 0,3 133,38 

Fc-N3 2,2 227,04 0,66 150 

TBTA 0,1 530,63 0,03 16 

DIPEA 3 129,24 0,9 116 

Cu(CH3CN)4PF6 0,4 372,72 0,12 45 

 

Poudre orange avec un rendement de 50 %. 

RMN 1H (CDCl3 ; 400 MHz): δ (ppm) = 4.36 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 4H, NNCCHCH); 4.44 (s, 10H, C5H5); 4.80 

(t, 3J(H,H) = 1.6 Hz, 4H, NNCCHCH); 7.6 (t, 3J(H,H) = 7.6Hz, 1H, HPh intercycle); 8.04 (d, 2J(H,H) = 7.2 Hz, 

2H, NNCCCH); 8.62 (s, 1H, NpyCHintra).  
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4,4'-(5-bromo-1,3-phenylene)bis(1-ferro-5-iodo-1,2,3-triazole) (BrC-Fc-II) 

 

 Nbr Eq. M (g.mol-1) n (mmol) m (g) 

1-bromo-3,5-bis(iodoethynyl)benzene 1 456,84 0,275 125,8 

Fc-N3 2,2 227,04 0,605 137.54 

TBTA 0,1 530,63 0,0275 14,59 

DIPEA 3 129,24 0,825 106,62 

Cu(CH3CN)4PF6 0,4 372,72 0,11 41 

 

Poudre orange avec un rendement de 71 %. 

RMN 1H (CDCl3 ; 400 MHz): δ (ppm) = 4.37 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 4H, NNCCHCH); 4.45 (s, 10H, C5H5); 4.80 

(t, 3J(H,H) = 1.6 Hz, 4H, NNCCHCH); 8.21 (t, 3J(H,H) = XX Hz, 2H, HCCBr); 8.59 (s, 1H,  NpyCHintra). 

Alkylation des dérivés ferrocènes  

 

Sous atmosphère inerte, le dérivé Ferrocène (1 equiv) est dissout dans du dichlorométhane anhydre 

puis le triflate de méthyle (5 equiv) est ajouté. Le mélange réactionnel est agité à température 

ambiante pendant 1 heure. Après apparition d’un précipité très fin, du diethyl éther est ajouté. Le 

filtrat est centrifugé à 10000 tours/min, à 10 °C, pendant 30 minutes. Le précipité est ensuite récupéré. 

Concernant la réaction d’alkylation avec l’iodométhane, 25 équivalents d’agent alkylant seront ajoutés 

dans les mêmes conditions que précédemment. 
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3,5-bis(1-ferro-1,2,3-triazol-4-yl)-1-methylpyridine (N+-Fc-HH) 

 

 Nbr Eq. M (g.mol-1) n (mmol) m (g) 

N-Fc-HH 1 581.07 0.086 50 mg 

MeOtf (d=1,45) 5 164,1 0.43 48,7 µl 

 

Rendement : 85,6% 

RMN 1H (CDCl3 ; 400 MHz): δ (ppm) = 4.31 (s, 10H, C5H5); 4.47 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 4H, NNCCHCH); 4.53 

(s, 3H, NCH3) ; 5.11 (t, 3J(H,H) = 2 Hz, 4H, NNCHCH); 9.4 (t, 3J(H,H) = 2 Hz,  1H, CH3NCHCCH); 9.44 (s, 

2H, HCNCH3), 9.54 (d, 2J(H,H) = 2 Hz, 2H, CH triazole). 

3,5-bis(1-ferro-5-iodo-1H-1,2,3-triazol-4-yl)-1-methylpyridine (N+-Fc-II) 

 

 Nbr Eq. M (g.mol-1) n (mmol) m (g) 

N-Fc-II 1 581.07 0.086 50 mg 

MeOtf (d=1,45) 5 164,1 0.43 48.7 µL 

 

Rendement : 83,68% 

RMN 1H (400 MHz, DMSO-d6): δ (ppm) = 4.45 (s, 10H, C5H5); 4.52 (t, J = 2.0 Hz, 4H, NNCCHCH); 4.58 (s, 

3H, NCH3) ; 4.94 (t, J = 2.0 Hz, 4H, NNCHCH); 9.58 (d, J = 1.7 Hz, 2H, CH3NCHCCH); 9.61 (t, J = 1.7 Hz, 1H HPy 

intra) 
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Spectres RMN 

1-Ethyl-3-methylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl amide 
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Figure S 9: RMN 1H 400 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-3-methylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl amide. 

 

Figure S 10: RMN 13C 101MHz MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-3-methylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl 
amide. 
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1-Ethyl-2,3-dimethylimidazolium bis ((trifluorométhyl) sulfonyl) amide 

[Me-EMim+][NTF2
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Figure S 11: RMN 1H 400 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2,3-dimethylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl 
amide. 

 

 

Figure S 12: RMN 13C 101 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2,3-dimethylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl 
amide. 
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Figure S 13: RMN 19F 377 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2,3-dimethylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl 
amide. 

1-Ethyl-2-iodo-3-methylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl amide 

[I-EMim+][NTF2
-] 

1-Ethyl-2-iodo-imidazolium  

 

Figure S 14: RMN 1H 400 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2-iodo-imidazolium 
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Figure S 15: RMN 13C 101 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2-iodo-imidazolium 

1-Ethyl-2-iodo-3 méthylimidazolium triflate 

 

Figure S 16: RMN 1H 400 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2-iodo-3 méthylimidazolium triflate 
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Figure S 17: RMN 13C 101 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2-iodo-3 méthylimidazolium triflate 

 

Figure S 18: RMN 19F 377 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2-iodo-3 méthylimidazolium triflate 

1-Ethyl-2-iodo-3 méthylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl amide 
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Figure S 19: RMN 1H 400 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2-iodo-3 méthylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl 
amide 

 

Figure S 20: RMN 13C 101 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2-iodo-3 méthylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl 
amide 

 

Figure S 21: RMN 19F 377 MHz, dans CD3CN du 1-Ethyl-2-iodo-3 méthylimidazolium bis (trifluorométhyl) sulfonyl 
amide 
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Sels de tétrabutylammonium (TBAX) 

TBACl 

012345678910
d (ppm)

No Water

DMSO

 

Figure S 22: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du chlorure de tétrabutylammonium  

TBABr 

 

012345678910

d (ppm)

DMSO

No Water

 

Figure S 23: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du bromure de tétrabutylammonium  
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Figure S 24: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du iodure de tétrabutylammonium  
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Figure S 25: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du nitrate de tétrabutylammonium  
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Figure S 26: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du nitrophénolate de tétrabutylammonium  

Dérivés Ferrocènes 

Azidoferrocène  

 

Figure S 27: RMN 1H 400 MHz, dans CDCl3 de l’azidoferrocène 

3,5-bis (iodoéthynyle) pyridine 
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Figure S 28: RMN 1H 400 MHz, dans CDCl3 du 3,5-bis (iodoéthynyle) pyridine 

1,3-bis(iodoéthynyle)benzène 

 

 

Figure S 29: RMN 1H 400 MHz, dans CDCl3 du 1,3-bis(iodoéthynyle)benzène 

 

1-bromo-3,5 bis(diethynyl) benzene 
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Figure S 30: RMN 1H 400 MHz, dans CDCl3 du 1-bromo-3,5 bis(diethynyl) benzene 

1,3,5-tris(iodoethynyl)benzène  

 

 

Figure S 31: RMN 1H 400 MHz, dans CDCl3 du 1,3,5-tris(iodoethynyl)benzène 
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3,5-bis(1-ferro-1,2,3-triazol-4-yl)pyridine (N-Fc-HH)  

 

 

Figure S 32: RMN 1H 400 MHz, dans CDCl3 du 3,5-bis(1-ferro-1,2,3-triazol-4-yl)pyridine (N-Fc-HH) 

3,5-bis(1-ferro-5-iodo-1,2,3-triazol-4-yl)pyridine (N-Fc-II) 

 

Figure S 33: RMN 1H 400 MHz, dans CDCl3 du 3,5-bis(1-ferro-5-iodo-1,2,3-triazol-4-yl)pyridine (N-Fc-II) 
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1,3-bis(1-ferro-5-iodo-1,2,3-triazol-4-yl)benzene (HC-Fc-II) 

 

Figure S 34: RMN 1H 400 MHz, dans CDCl3 du 1,3-bis(1-ferro-5-iodo-1,2,3-triazol-4-yl)benzene (HC-Fc-II) 

4,4'-(5-bromo-1,3-phenylene)bis(1-ferro-5-iodo-1,2,3-triazole) (BrC-Fc-II) 

 

Figure S 35: RMN 1H 400 MHz, dans CDCl3 du 4,4'-(5-bromo-1,3-phenylene)bis(1-ferro-5-iodo-1,2,3-triazole) (BrC-
Fc-II) 
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3,5-bis(1-ferro-1,2,3-triazol-4-yl)-1-methylpyridine (N+-Fc-HH) 

 

Figure S 36: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du 3,5-bis(1-ferro-1,2,3-triazol-4-yl)-1-methylpyridine (N+-Fc-HH) 

 

3,5-bis(1-ferro-5-iodo-1H-1,2,3-triazol-4-yl)-1-methylpyridine (N+-Fc-II) 
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Figure S 37: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du 3,5-bis(1-ferro-5-iodo-1H-1,2,3-triazol-4-yl)-1-methylpyridine 
(N+-Fc-II) 
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Figure S 38: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du [EMim+][NTF2
-] à 1mM par du TBACl de 0 à 100 eq. 

[Me-EMim+][NTF2
-] vs TBACl 

0123456789

 

d (ppm) 

0 EQ

 

0.5 EQ

 

1 EQ

 

5 EQ

 

10 EQ

 

20 EQ

 

50 EQ

 

70 EQ

 

 

100 EQ

 



 

Annexes   Page 203 

 

Figure S 39: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du [Me-EMim+][NTF2
-] à 1mM par du TBACl de 0 à 100 eq. 

[I-EMim+][NTF2
-] vs TBAX 
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Figure S 40: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du [I-EMim+][NTF2
-] à 1mM par du TBACl de 0 à 100 eq. 
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Figure S 41: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du [I-EMim+][NTF2
-] à 1mM par du TBABr de 0 à 100 eq. 



 

Annexes   Page 204 

 

0123456789

 

d (ppm)

0 Eq

 

1 Eq

 

5 Eq

 

10 Eq

 

30 Eq

 

50 Eq

 

70 Eq

 

100 Eq

 

Figure S 42: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du [I-EMim+][NTF2
-] à 1mM par du TBAI de 0 à 100 eq. 
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Figure S 43: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du [I-EMim+][NTF2
-] à 1mM par du TBANO3 de 0 à 100 eq. 
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IDL+X- vs TBACl 
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Figure S 44: RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 du IDL+OTf- par du TBACl de 0 à 5 eq. 
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Figure S 45: Courbes de titration RMN 1H 400 MHz, dans DMSO-d6 de IDL+X- par Cl- de 0 à 5 eq. Avec X- = OTf- 
(rouge) X-= Barf- (rose), X- = Cl- (violet). 
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Electrochimie : 

Coefficient de diffusion : 

DMFc dans [EMim+][NTF2
-] à 40°C 
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Figure S 46: Gauche) CV du DMFc (c = 4 mM) sur GC (d= 1.6 mm) dans [EMim+][NTF2
-] à 40°C vs Fc, v = 0.1V·s-1. 

Centre) Chronoampérométrie à Eapp = -0.61 V vs Fc pendant t = 20s. Droite) Régression linéaire 𝐼(𝑡) = 𝑛𝐹𝐴𝐶√

𝐷⁄𝜋𝑡 avec I le courant (A), n le nombre d’électron (mol), F constante de faraday (C·mol-1) ; A aire de la surface de 
l’électode(cm²), C concentration (mol·cm-3) and D coefficient de diffusion (cm²·s-1). 
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Figure S 47: Gauche) CV du DMFc (c = 3.5 mM) sur GC (d= 1.6 mm) dans [Me-EMim+][NTF2
-] à 40°C vs Fc, v = 

0.1V·s-1. Centre) Chronoampérométrie à Eapp = -0.61 V vs Fc pendant t = 20s. Droite) Régression linéaire 𝐼(𝑡) = 

𝑛𝐹𝐴𝐶√𝐷⁄𝜋𝑡 avec I le courant (A), n le nombre d’électron (mol), F constante de faraday (C·mol-1) ; A aire de la 

surface de l’électrode(cm²), C concentration (mol·cm-3) and D coefficient de diffusion (cm²·s-1). 
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Figure S 48: Gauche) CV du DMFc (c = 5 mM) sur GC (d= 1.6 mm) dans [I-EMim+][NTF2
-] à 40°C vs Fc, v = 0.1V·s-1. 

Centre) Chronoampérométrie à Eapp = -0.61 V vs Fc pendant t = 20s. Droite) Régression linéaire 𝐼(𝑡) = 𝑛𝐹𝐴𝐶√
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𝐷⁄𝜋𝑡 avec I le courant (A), n le nombre d’électron (mol), F constante de faraday (C·mol-1) ; A aire de la surface 
de l’électrode (cm²), C concentration (mol·cm-3) and D coefficient de diffusion (cm²·s-1). 

TTF dans 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF à 20°C 
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Figure S 49: CVs du TTF [0.25 mM] et DMFc [0.25 mM] dans 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF à 20°C. variation de 

vitesse de balayage avec v = 100 , 200 , 400, 600, 800, et 1000 mV·s-1, électrode de travail = GC 3mm. Ref SCE , 
Ce : Pt. Intensité du pic d’oxydation du TTF en fonction de la racine carrée de la vitesse. 
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Figure S 50: CVs du TTF [0.25 mM] et DMFc [0.25 mM] dans 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF à 40°C. variation de 

vitesse de balayage avec v = 100 , 200 , 400, 600, 800, et 1000 mV·s-1, électrode de travail = GC 3mm. Ref SCE , 
Ce : Pt. Intensité du pic d’oxydation du TTF en fonction de la racine carrée de la vitesse. 



 

Annexes   Page 208 

 

TCQ dans 0.1 M TBAPF6/DMF 20°C 
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Figure S 51: CVs de la TCQ [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20° . Variation de vitesse de balayage avec v = 
50, 100 , 200 , 400, et 800, et 1000 mV·s-1, électrode de travail = GC 1.6 mm. Ref SCE , Ce : Pt. Intensité du pic en 
d’oxydation (rouge) et de réduction (noire)  fonction de la racine carrée de la vitesse. 
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Figure S 52: CVs de la TCQ [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20° en présence de 100Eq de IDL+OTF. Variation 
de vitesse de balayage avec v = 50, 100 , 200 , 400, et 800, et 1000 mV·s-1, électrode de travail = GC 1.6 mm. Ref 
SCE , Ce : Pt. Intensité du pic en d’oxydation (rouge) et de réduction (noire)  fonction de la racine carrée de la 
vitesse. 
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Figure S 53: CVs de la TCQ [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20° en présence de 100Eq de IDL+Barf-. Variation 
de vitesse de balayage avec v = 50, 100 , 200 , 400, et 800, et 1000 mV·s-1, électrode de travail = GC 1.6 mm. Ref 
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SCE , Ce : Pt. Intensité du pic en d’oxydation (rouge) et de réduction (noire)  fonction de la racine carrée de la 
vitesse. 

TCQ dans 0.1 M TBAPF6/DMF 20°C en présence de 100 eq de IDL+(Me)2Barf- 
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Figure S 54: CVs de la TCQ [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20° en présence de 100Eq de IDL+(Me)2Barf-. 
Variation de vitesse de balayage avec v = 50, 100 , 200 , 400, et 800, et 1000 mV·s-1, électrode de travail = GC 1.6 
mm. Ref SCE , Ce : Pt. Intensité du pic en d’oxydation (rouge) et de réduction (noire)  fonction de la racine carrée 
de la vitesse. 
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Figure S 55: CVs de la TCQ [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20° en présence de 100Eq de IDL+(Me)4Barf-. 
Variation de vitesse de balayage avec v = 50, 100 , 200 , 400, et 800, et 1000 mV·s-1, électrode de travail = GC 1.6 
mm. Ref SCE , Ce : Pt. Intensité du pic en d’oxydation (rouge) et de réduction (noire)  fonction de la racine carrée 
de la vitesse. 
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TMPD dans 0.1M TBAPF6/ACN à 20°C 
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Figure S 56: CVs de la TMPD [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20°. Variation de vitesse de balayage avec v = 
50, 100 , 200 , 400, et 800, et 1000 mV·s-1, électrode de travail = GC 1.6 mm. Ref SCE , Ce : Pt. Intensité du pic en 
d’oxydation (rouge) et de réduction (noire)  fonction de la racine carrée de la vitesse. 
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Figure S 57: CVs de la TMPD [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20° en présence de 100Eq de IDL+Barf-. Variation 
de vitesse de balayage avec v = 50, 100 , 200 , 400, et 800, et 1000 mV·s-1, électrode de travail = GC 1.6 mm. Ref 
SCE , Ce : Pt. Intensité du pic en d’oxydation (rouge) et de réduction (noire)  fonction de la racine carrée de la 
vitesse. 
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Figure S 58: CVs de la TMPD [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20° en présence de 100Eq de IDL+(Me)4Barf-. 
Variation de vitesse de balayage avec v = 50, 100 , 200 , 400, et 800, et 1000 mV·s-1, électrode de travail = GC 1.6 
mm. Ref SCE , Ce : Pt. Intensité du pic en d’oxydation (rouge) et de réduction (noire)  fonction de la racine carrée 
de la vitesse. 
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N-Fc-II dans 0.1M TBAPF6/DCM à Tamb 
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Figure S 59: CVs de la N-FC-II [0.5 mM] dans 0.1 M TBAPF6/DCM à Tamb. Variation de vitesse de balayage avec v = 
20, 50 , 100 , 150 et 200 mV·s-1, électrode de travail = GC 3.3 mm. Ref SCE , Ce : Pt. Intensité du pic en d’oxydation 
(rouge) et de réduction (noire)  fonction de la racine carrée de la vitesse. 
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Figure S 60: CVs de la N+-Fc-II [0.1 mM] dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20°. Variation de vitesse de balayage avec v = 
20, 50 , 100 , 150 et 200 mV·s-1, électrode de travail = GC 1.6 mm. Ref SCE , Ce : Pt. Intensité du pic en d’oxydation 
(rouge) et de réduction (noire)  fonction de la racine carrée de la vitesse. 

 

Phénomènes électrochimiques observés : 

TTF dans 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF à 40°C 
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Figure S 61: CVs du TTF [0.25 mM] en absence (courbe noire) et en présence de concentration croissante de 
TBACl dans 0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF à 40°C v = 100 mV·s-1, électrode de travail = GC 3mm. 

I-TTF dans 0.1 M [EMim+][NTF2
-]/DMF à 40°C 
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Figure S 62: CVs du I-TTF [0.25 mM] en absence (courbe noire) et en présence de concentration croissante de 
TBACl dans 0.1 M [EMim+][NTF2

-]/DMF à 40°C v = 100 mV·s-1, électrode de travail = GC 3mm. 

I-TTF dans 0.1 M [Me-EMim+][NTF2
-] à 40°C 
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Figure S 63: CVs du I-TTF [0.5 mM] en absence (courbe noire) et en présence de concentration croissante de 
TBACl dans [Me-EMim+][NTF2

-] à 40°C v = 100 mV·s-1, électrode de travail = 3 mm. 

TTF dans 0.1 M [Me-EMim+][NTF2
-] à 40°C 
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Figure S 64: CVs du TTF [0.5 mM] en absence (courbe noire) et en présence de concentration croissante de TBACl 
dans [Me-EMim+][NTF2

-] à 40°C v = 100 mV·s-1, électrode de travail = 3 mm. 
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TCQ dans 0.1 M TBAPF6/DMF 20°C en présence de IDL+OTF 
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Figure S 65: CVs de la TCQ [0.25 mM] dans 0.1 M TBAPF6/ACN à 20° en présence de concentration croissante de 
IDL+OTF. v =  100 mV·s-1, électrode de travail = GC 1.6 mm. Ref SCE , Ce : Pt.  
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