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CHAPITRE UN

INTRODUCTION

Les hétérocycles polyconjugués azotés jouent un rôle essen¬

tiel dans les processus biochimiques. La comparaison de leurs fonc-
tions usuelles dans les systèmes vivants permet de les classer en

%

deux catégories. Certains systèmes hétérocycliques jouent essentielle¬
ment un rôle de transporteurs d'électrons; à cette catégorie appartien¬
nent les coenzymes pyridiniques (NAD+, NADP+), flaviniques (FMN, FAD)
et les différentes porphyrines. D'autres n'interviendraient sans doute

pas in vivo du fait de leurs propriétés d'oxydo-réduction; parmi ceux-

ci se trouvent surtout les bases pyrimidiques et puriques des matériaux
polynucléotidiques.

Les propriétés d'échange électronique de tous ces matériaux
ont un rôle essentiel en biologie. Ceci est évident pour la première
catégorie de composés Les hypothèses de SZENT-GYORGYI (i à 4), rela¬
tives à l'intervention de transferts d'électrons entre et dans les mo¬

lécules conjuguées, confèrent néanmoins une importance particulière aux

propriétés d'oxydo-réduction des matériaux de la deuxième catégorie.

De nombreuses études théoriques, menées surtout par B. et A.
PULLMAN et coll. (5 à ?) ont cherché à justifier, par une approche

quantique, la capacité ae toutes ces molécules conjuguées à fixer ou

céder des électrons. Les résultats obtenus sont en général représenta¬
tifs des propriétés électrochimiques observées. Cependant, en pratique,
une telle approche quantique ne permet pas d'appréhender l'importance
de certains termes tels que ceux liés à la solvatation. De même, lors¬

que des dérivés, tels que des composés dimères avec des états de pro¬

tonation divers, sont susceptibles d'intervenir dans les processus de
transformation, la chimie quantique ne permet que difficilement de
penser a priori à de tels dérivés. Or dans le cas du NAD+ par exemple,
outre la transition habituelle
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NAD+ + 2e~+ H+ —► NADH

des transitions telles que

NAD+ + e~ —NAD-

ou 2 NAD+ + 2 é" ^ NAD-NAD

ont été introduites à partir de bases expérimentales. Seules les
études électrochimiques permettent donc d'avoir rapidement une vue

d'ensemble des propriétés de transfert d'électrons de ces matériaux.

Parmi les systèmes hétérocycliques azotés les plus impor¬
tants du point de vue biologique, mais correspondant néanmoins à des
structures simples, le NAD+ est particulièrement représentatif des

composés transporteurs d'électrons et les dérivés pyrimidiques le
sont des composés nucléiques. Toutefois afin d'éviter les difficultés
tant expérimentales qu'interprétatives liées à la présence de substi¬
tuants ribosyl (ou désoxyribosyl) et ribosylphosphate (ou désoxyribo-
sylphosphate), nous avons choisi d'examiner, plutôt que les composés
biologiques eux-mêmes, des modèles de ceux-ci. Cette position est
justifiée par le fait que les études expérimentales antérieures ont

déjà fait apparaître, ainsi que nous le verrons, que les propriétés
électroniques de 1'hétérocycle ne sont que peu dépendantes de la na¬

ture des substituants attachés. En conclusion, nous avons donc centré

notre étude sur les cas;
- de la nicotinamide non substituée sur l'azote pyridinique,
- du Nj méthyl nicotinamide, composé modèle du NAD , \
- de la pyrimidine non substituée.

Un second point essentiel qui doit être abordé pour préciser
notre travail concerne le choix des méthodes électrochimiques. Le

principe directeur de ce choix a été notre détermination d'utiliser
des techniques susceptibles de délivrer des informations directement
liées aux propriétés qui interviennent en biologie. C'est ainsi que
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des relevés électrochimiques sont, de ce point de vue, préférables
aux techniques telles que la résonance magnétique nucléaire et d'au-

%

très spectroscopies.

Par ailleurs, entre les méthodes électrochimiques :

- titrimétriques d'une part, qui permettent de suivre l'avancement
d'une réaction chimique redox par une mesure électrochimique,

- voltamétriques de l'autre, dans lesquelles l'échange d'électrons
du réactif accompagne un transfert d'électrons à une micro-élec¬
trode,

nous avons choisi d'utiliser essentiellement les secondes.

Nous verrons que ces dernières donnent une vue à la fois
plus détaillée et plus complète des propriétés et mécanismes rencon¬

trés. Plus précisément, nous examinerons dans le chapitre 2, relatif
aux techniques expérimentales, pour quelles raisons nous avons déve¬
loppé l'essentiel de notre travail à l'aide de la polarographie à
stillation commandée. Nous avons dû, en effet, faire un compromis
entre l'accessibilité de la méthode et la qualité des informations
qu'elle délivre, et tenir compte des caractéristiques propres des
réactifs étudiés (potentiels de réduction très négatifs).

Enfin ainsi que certains expérimentateurs l'ont fait, nous

aurions pu envisager de relever les propriétés électrochimiques de
ces matériaux dans des milieux non aqueux. Cependant, nous avons te¬
nu à ne pas exclure le rôle dominant de l'eau qui existe toujours en

quantité importante dans les milieux biologiquès, même au sein des ul--
trastructures les plus organophiles. En conséquence, tout otre tra¬
vail a été développé avec des solutions aqueuses des composes étudiés.

Dans ce qui suit, et compte tenu du fait que les différences
entre les propriétés des trois matériaux l'emportent sur leurs analo¬

gies, nous présenterons successivement l'étude électrochimique :
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-d'un composé modèle du NAD+ , la Nj methyl nicotinamide,
- de la nicotinamide,
- de la pyrimidine.

Les techniques expérimentales utilisées étant identiques
pour ces trois composés, nous présenterons préalablement celles-ci
dans un chapitre séparé.

Dans la conclusion générale, nous décrirons la situation
à laquelle nous sommes parvenus à la fin de notre travail. Puis nous
ferons le point des résultats d'intérêt biologique qui peuvent être
tirés d'une étude électrochimique telle que la nôtre.
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CHAPITRE DEUX

TECHNIQUES EXPERIMENTALES

1 - Choix de la méthode électrochimique et de la technique expérimentale.

Le problème essentiel que nous avons gardé présent à l'esprit
au cours du choix des méthodes et des techniques électrochimiques
consiste à éliminer, autant que possible,les artéfacts liés à la tech¬
nique expérimentale. Pour qu'un caractère significatif, vis-à-vis des
questions d'ordre biologique, subsiste dans les résultats obtenus, il
est indispensable que ceux-ci soient le plus possible indépendants des
circonstances de mesure. Pour cette raison ainsi que par souci de sim-

plicité^nous avons généralement préféré les méthodes électrochimiques
stationnaires ou pseudo-stationnaires,dérivées de la polarographie,aux
méthodes transitoires. Nous avons donc relevé des courbes intensité-

potentiel obtenues dans des conditions stationnaires de diffusion de
réactif vers une micro-électrode, puis analysé ces courbes.

Pour le choix de cette technique voltamétrique stationnaire,
nous avons été amenés à abandonner la polarographie à stillation li¬
bre dans laquelle le temps de goutte varie avec le potentiel de l'é¬
lectrode et la nature de la solution. Dans cette technique certaines
conditions expérimentales, par le fait qu'elles se trouvent liées à la
fois au produit étudié et aux propriétés électro-capillaires du mercu¬

re, nous ont en effet semblé insuffisamment définies. Il eut donc été

normal, à ce stade, que nous nous adressions à une technique voltamé¬
trique basée sur l'utilisation d'électrodes solides tournantes. Malheu¬
reusement les produits dont nous avons choisi d'étudier la réduction

électrochimique dans l'eau ont des potentiels de réduction très néga¬
tifs. Les domaines de potentiel correspondant ne peuvent être facile-
ment atteints que sur mercure. Différents types d'électrodes de mer¬

cure faisant intervenir des conditions stationnaires et bien définies
#

de transport ont été envisagées :
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- la goutte tombante de mercure,
- le jet de mercure,
- la nappe de mercure placée dans une solution régulièrement agitée,
- l'électrode tournante d'amalgame.

Une étude préliminaire de ces différents types d'électrodes de mer¬

cure nous a montré que l'électrode à amalgame ne permet pas d'attein¬
dre des potentiels aussi négatifs (Fig. 2.1) et que la nappe ou le
jet de mercure sont d'un emploi assez délicat. Enfin, l'introduction
d'une commande mécanique du temps de goutte en polarographie à stil-
lation suffit à éliminer la plupart des difficultés rencontrées avec

la stillation libre. C'est donc cette dernière technique que nous

avons retenue le plus généralement et dont nous présenterons en dé¬
tail les caractéristiques au § 2.3.

Toutefois, au cours d'une étude préliminaire de l'étendue du
domaine d'électroactivité pratique de l'eau sur différentes électro¬
des, une partie des comportements électrochimiques des matériaux étu¬

diés, localisée aux potentiels les moins négatifs, s'est révélée ob¬
servable sur électrode à disque de carbone vitreux. Nous avons donc
utilisé cette électrode pour examiner'dans quelle mesure les résultats
obtenus pouvaient être considérés comme indépendants du matériau d'é¬
lectrode.
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2*£j7. 2.2 - Domaine d'électroactivité pratique de l'eau sur les êleo
trodes à gouttes de mercure ( + ) et à disques tournants de plattne
( O ), or ( o ), or amalgamé ( O ij carbone vitreux ( • ) et
de cadmium ( A ) . Les potentiels d'oxydation et de réduc¬
tion qui limitent ce domaine correspondent à des valeurs de courant,
provenant du solvant ou de l'électrode, égales aux courants limites
de la première vague de réduction de l'oxygène, à saturation de l'air
dans l'eau, sur cette même électrode. Les, potentiels indiqués dans ce

diagramme proviennent essentiellement d'études personnelles. Mous
avons cependant fait également figurer les potentiels publiés par
ADAMS ( 193 ) relevés sur électrode de platine et d'or.



6

- la goutte tombante de mercure,
- le jet de mercure,

- la nappe de mercure placée dans une solution régulièrement agitée,
- l'électrode tournante d'amalgame.

Une étude préliminaire de ces différents types d'électrodes de mer¬

cure nous a montré que l'électrode à amalgame ne permet pas d'attein¬
dre des potentiels aussi négatifs (Fig. 2.1) et que la nappe ou le
jet de mercure sont d'un emploi assez délicat. Enfin, l'introduction
d'une commande mécanique du temps de goutte en polarographie â stil-
lation suffit à éliminer la plupart des difficultés rencontrées avec

la stillation libre. C'est donc cette dernière technique que nous

avons retenue le plus généralement et dont nous présenterons en dé¬
tail les caractéristiques au § 2.3.

Toutefois, au cours d'une étude préliminaire de l'étendue du
domaine d'électroactivité pratique de l'eau sur différentes électro¬
des, une partie des comportements électrochimiques des matériaux étu¬

diés, localisée aux potentiels les moins négatifs, s'est révélée ob¬
servable sur électrode à disque de carbone vitreux. Nous avons donc
utilisé cette électrode pour examiner'dans quelle mesure les résultats
obtenus pouvaient être considérés comme indépendants du matériau d'é¬
lectrode.



7.

+ 2

+ 1

I 1

LU

0

Uj

- 1

- 2

©"

C

~--O-,
.

0 ~ ~ ■ -Ô-jp o Pt
o

- - 32^

+
Hg

i

Fig. 2.2 - Domine d'électroactivité pratique de l'eau sur les élec
trodes à gouttes de mercure ( + ) et à disques tournante de plat.-ne
( O ), or ( □ ), or amalgamé ( O )3 carbone vitreux (•) et
de cadmium ( ^ ) • Les potentiels d'oxyaation Gi* de reduc~~
tion qui limitent ce domaine correspondent à des valeurs de couvant3
provenant du solvant ou de l'électrode, égales aux courants limites
de la première vague de réduction de l1oxygène, à saturation de l'air
dans l'eau3 sur cette même électrode. Les potentiels indiqués dans ce

diagramme proviennent essentiellement d'études personnelles. Nous
%

avons cependant fait également figurer les potentiels publiés par
ADAMS ( 193 ) relevés sur électrode de platine et d'or.



6.

- la goutte tombante de mercure,
- le jet de mercure,
- la nappe de mercure placée dans une solution régulièrement agitée,
- l'électrode tournante d'amalgame.

Une étude préliminaire de ces différents types d'électrodes de mer¬

cure nous a montré que l'électrode à amalgame ne permet pas d'attein¬
dre des potentiels aussi négatifs (Fig. 2.1) et que la nappe ou le
jet de mercure sont d'un emploi assez délicat. Enfin, l'introduction
d'une commande mécanique du temps de goutte en polarographie à stil-
lation suffit à éliminer la plupart des difficultés rencontrées avec

la stillation libre. C'est donc cette dernière technique que nous

avons retenue le plus généralement et dont nous présenterons en dé¬
tail les caractéristiques au § 2.3.

Toutefois, au cours d'une étude préliminaire de l'étendue du
domaine d'électroactivité pratique de l'eau sur différentes électro¬
des, une partie des comportements électrochimiques des matériaux étu¬

diés, localisée aux potentiels les moins négatifs, s'est révélée ob¬
servable sur électrode à disque de carbone vitreux. Nous avons donc
utilisé cette électrode pour examiner'dans quelle mesure les résultats
obtenus pouvaient être considérés comme indépendants du matériau d'é¬
lectrode.



7.

+ 2

+ 1

r 1

UJ

0

c
_

»
^

1 * « « "■*■■»
□ ^•N'-

pt
__ o

°--tJ

^"-•Au
- - 3iv-

Uj

- 1

- 2

Fig. 2.1 - Domaine d'électroactivité pratique de l'eau sur les élec
trodes à gouttes de mercure ( + ) et à disques tournants de plat-i-ne
( O ), or ( □ ), or amalgamé ( O ), carbone vitreux ( • ) et
de cadmium ( A ) . Les -potentiels d'oxydation et de réduc¬
tion qui limitent ce domaine corresvondent à des valeurs de courant,
provenant du solvant ou de l'électrode* égaler, aux courants limitesJ

de la première vague de réduction de l 'oxygène3 à saturation de l fair
dans l'eau, sur cette même électrode. Les potentiels indiqués dans ce
diagramme proviennent essentiellement d'études personnelles. Mous

§

avons cependant jait également figurer les potentiels publiés par
ADAi'iS ( 193 ) relevés sur électrode de platine et d'or.
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2.2 - Apparei11 age.

2.2.1 - Polarograghie^à_sti1lation_çommandëe.
«

Mous avons, à l'aide d'un ensemble de mesures ëlectrochimiques
TACUSSEL à trois électrodes, tracé des courbes intensité-potentiel en

imposant un potentiel et en détectant le courant continu correspon¬

dant. L'ensemble utilisé comprend :

- un potentiostat PRT 500 LC imposant un potentiel défini entre une

électrode de référence et une électrode indicatrice,
- un mil 1ivoltmètre électronique S6RZ à grande impédance d'entrée dont

le signal.de sortie est envoyé à la partie tension (X ) d'un enre¬

gistreur XY,
- un pilote de tension SERVOVIT 9B permettant le balayage linéaire

en fonction du temps du potentiel imposé par le potentiostat
(vitesse réglable continûment entre 0,1 et 1100 mV.mn *),

- un marteau électrique MP0 commandé par un générateur de commande
de marteau à répétition GCMR qui fixe le temps de goutte continû¬
ment entre 0,01 et 100 s ,(Fig.2.4).

L'enregistreur bigalvanométrique utilisé est un LUXYTRACE
TR VAC SEFRAM branché pour sa partie courant ( Y ) sur le circuit
de l'électrode auxiliaire.

La figure 2.2 donne le schéma du montage électronique uti¬
lisé. Cet ensemble expérimental permet le relevé direct de courbes
intensité-potentiel avec une précision-de mesure du courant de 1%
et du potentiel de - 2 mV.

2.t.2 - Voltamétrie_çyçligûe_sur_goutte_de_merçure_à_sti1lation_çommandée
ëî_sur_disgue_immobi1e_de_carbone_vitreux.

L'ensemble de mesures utilisé pour la voltamétrie cyclique
comprend essentiellement des appareils TACUSSEL et un oscilloscope
TEKTRONIX. Il est composé de :

- un potentiostat à réponse rapide PRT 20-2X,
✓

- un pilote de tension GSTP permettant un balayage aller et retour,
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Référence

Indicatrice

Auxi1iaire

Potentiostat

Pilote

SERVOVIT

Marteau

Mi 11 ivoltmètre S6RZ

Commande de marteau

GCMR

O
jfi&ra du montage électronique utilisé pour la polarogra-

phie à stillation commandée.
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Référence

Indicatrice

Auxiliaire

Potentiostat

Marteau

Mi llivoltmètre

marteau

Déclenchement du

balayage

F%g. 2.3 - Schéma du montage

électronique utilisé -pour la
voltamétrie cyclique sur goutte
de mercure en stillation com¬

mandée et sur disque de car¬

bone vitreux.

Oscilloscope R564B
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linéaire eri fonction du temps, du potentiel imposé par le poten-
tiostat,

- un marteau MPO commandé par un générateur de commande de marteau
à répétition GCMR qui fixe le temps de goutte continûment entre

0,01 et 100 s et qui peut déclencher le balayage aller et retour
du potentiel à un moment quelconque de la durée de vie de la

goutte (Fig.2.4),
- un millivoltmètre électronique S6RZ qui permet de mesurer avec

#

précision le potentiel initial et l'amplitude du balayage,
deux amplificateurs différentiels ADTP qui permettent de relier

les voies X et Y de l'oscilloscope à la cellule,sans modifier les
potentiels et courants à mesurer.

L'enregistreur XY utilisé est un oscilloscope à mémoire
TEKTRONIX R 564 B muni de deux tiroirs amplificateurs.

Le marteau et son générateur de commande sont évidemment dé¬
connectés lors de l'utilisation d'une électrode à disque de carbone
vitreux. Le balayage des potentiels est alors déclenché manuellement
pour un ou plusieurs allers et retours.

La figure 2.3 donne le schéma de montage électronique utilisé.
Cet ensemble expérimental permet le relevé direct de courbes intensi¬
té-potentiel avec une précision de mesure du courant de 5% et du

potentiel de - 10 mV.

Fig. 2.4 - détail du
montage utilisé pour

réguler le temps de

goutt* par le marteau
TACUSSEL type M.P.O.
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2.2.3 - Çel]ijles_éleçtrgçhimigues_et_é1eçtrodes.

Les cellules utilisées pour les études polarographiques et

voltamétriques sont de type classique à trois électrodes(Fig. 2.5). Elles
ont suivant les modèles des volumes de travail de 50, 25 et 5 ml.
Une double paroi permet, grâce à une circulation d'eau, de mainte¬
nir constante la température de la cellule. L'oxygène dissous dans
les solutions est éliminé au moyen d'un barbotage d'azote de qua¬

lité R utilisé sans purification supplémentaire. Après une quinzai¬
ne de minutes de barbotage, un courant d'azote est maintenu au-dessus
de la solution pendant toute la durée des expériences.

Les électrodes indicatrices sont constituées suivant la

nature de 1'étude :

- soit d'un capillaire à goutte de mercure, de temps de goutte li¬
bre compris entre 4 et 15 s et pour lequel on fixe mécaniquement
le temps de goutte à une valeur inférieure, généralement 0,50 s.

Cette régulation mécanique élimine les variations et irrégularités
du temps de goutte à potentiel très négatif. Le tableau 2.1 donne
les caractéristiques de ces capillaires, temps de goutte libre et
débit pour les hauteurs de mercure utilisées.

- soit d'un disque de carbone vitreux de 1,2 mm de diamètre.

Bien que des électrodes de référence Ag/AgCl, KC1 saturé

(TACUSSEL type AgCl 10) aient été généralement utilisées,tous les
potentiels cités sont rapportés à l'électrode normale à hydrogène à
25,0 - 0,2°C. Le potentiel fourni par les électrodes de référence
est périodiquement contrôlé avec des. électrodes témoins: ce poten¬
tiel est connu avec une incertitude inférieure à 1 mV . Pour limiter

la diffusion d'ions gênants à l'intérieur de l'électrode de référence,
celle-ci a été séparée de la solution par un compartiment fritté
rempli d'une solution saturée en chlorure de potassium.

L'électrode auxiliaire est constituée d'un fil de platine
également séparé de la solution par un compartiment fritté.
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W
: ti

■

Fig. 2.5 - Ensemble utilise pour la polarographie à stillation com¬
mandée et la voltamétrie cyclique sur goutte de mercure à stillaiion
commandée.



Tableau 2.1 - Caractéristiques des capillaires utilises pour- la po~

larographie à stillation commandée et-pour la vol tame trie cyclique
sur goutte de mercure.

N° Longueur j
( cm )

Hauteur de

mercure(fiO
{oO

Temps de goutte
1 ibre à 25°C(+) (s)

Débit de mercure (+)]
< mg /s) !

1 20 30
55

4,15 à 4,34
2,1 à 2,7

2,16

1 ' 20 30 4,50 à 4,60 2,50

2 30 25
35
40
50
60
70

17,25
11,1 à 12,5

10,50
7,76
6,48
5,50

0,50
0,68
0,83
0,99

1 ,20
1 ,40

3 30 i 35
I 70

6,5
12,5

4 30 11 35 8,6 à 9,0

5 30 1! 35 13,0 à 13,3 0,65

6 20 \ 35 11,8 à 11,9 0,60

7 10 35 3,92 à 4,25 1,77 |
8 10 35

! 45

I 55
65
73

4,44 à 4,48
3,50
2,80
2,40
2, 10

1,83 à 1,90
2,54
3.04
3,61 |
4,07

9 10 35
65

4,45
2,26

2,01
! 3,83
•

10 20 25
35
45
55
65

72,5

1

12,0 à 12,8
8.5 à 10,0
6.6 à 7,4
5,4 à 6,0
4,8 à 4,9

4,6

0,63 !
0,92
1,18 |
1,45
1,72
1,92

i

$ Hauteurs de mercure,non corrigées, au-dessus de 1Textrémité infé¬
rieure du capillaire.

+ Temps de goutte' libre et débits de mercure ont été mesurés en cir¬
cuit ouvert, le capillaire étant plongé dans de l'eau permutée.
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.2.4 - Mode_oe§ratgire.

Pour chaque pH étudié un stock de solution tampon est pré¬

pare (Tableau 2.II) à partir de réactifs de pureté analytique. Une
quantité connue (50, 25 ou 5 ml suivant le type de cellule) de cet¬
te solution est placée dans la cellule électrochimique. Un premier
tracé polarographique ou voltamétrique est effectué dans cette solu¬
tion plus ou moins saturée d'air suivi d'un deuxième tracé, effectué
après avoir chassé l'oxygène en faisant barboter de l'azote pendant
une quinzaine de minutes. Les solutions de réactif étudié sont obte¬
nues en ajoutant dans ce volume de solution tampon des volumes connus

de solutions aqueuses concentrées de réactif (0,50 et 0,050 M). Cette
addition est généralement réalisée à l'aide d'une microburette à pis¬
ton MAN0STAT DIGI-PET. Le pH de la solution est mesuré avec une

électrode de verre combinée (TACUSSEL type TCBC 101) et un pH-mètrè
électronique (TACUSSEL type TS 70) avant et après cette addition et
les opérations de barbotage d'azote ; ceci permet de vérifier que

la variation du pH au cours des manipulations reste inférieure â

quelques centièmes d'unité de pH.

En polarographie les courants limites, de vague ont été re¬

levés sur les tracés intensité-potentiel suivant les méthodes oropo¬

sées par ZUMAN ( s ) s°it individuellement pour chaque vague, soit
additivement. Lorsque cela représente une correction notable, c'est-
à-dire pour les concentrations les plus faibles en réactif, le courant
de fond obtenu en présence de solution tampon seule est soustrait du
courant obtenu en présence de réactif.
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Tableau 2.II - Composition des solutions utilisées pour assurer

le transport du courant et fixer le pH.

... ..

1

n° pH Acides Bases Ions neutres

nature conc.

(m)

nature conc.

(M)

nature conc,

(M) 1
1 0,36-0 02

"

HC1 1,0
2 0,58-0 02 hc1 0,50 ;1

3 1,60-0
L

05 ho2cco2h 0,10 ho2cco2" 0,10 K+
K+
cl"

1

0,10

4

5

1,86-0

2,41^0
JL

02

05
H3P°4
+h3nch2co2h

0,50

0,50
VV
+H3NCH2C02"

0,50

0,50

0,50'

0,50
6 2,80-0 05" ac.citrique 0,65 mono citrate 0,41 K 0,41
7 3,00-0 02 II

0,02 II 0,02 Na+
cl"

0,08
0,06

8 3,56-0 02 HC02H 0,50 HC02" 0,50 k+ 0,50
9 3,62-0

3,70-0

05 CH3C02H 0,09 CH3C02~ 0,01 k+
1

0,01
10 05 II

0,90 II 0,10
•

k 0,10
11

•

3,72-0

4,00-0

05 H02CC02" 0,20 "02CC02" 0,18 k+
1

0,56
12 02 mono citrate 0,04 di citrate 0,01 Na

cr
0,11
0,04

13 4,62-0
4.

02 ch3co2h 0,10 CH3C°2" 0,10 K+
1

0,10
14 4,70-0 02 II

0,20 II 0,20 K 0,20
15 4,80-0 02 II

0,50 II 0,50 K+ 0,50
16 5,00-0 02 di citrate 0,09 Na+ 0,18
17 5,01-0 02 mono phtalate 0,15 di phtalate 0,20 k+ 0,55
18 5,20-0

X

02 ch3co2h 1,97 ch3co2" 1,97 k+
1

1,97
19 5,78-0 02 di citrate 0,50 tri citrate 0,50 k 2,50
20 6,00-0 02 .

•

II 0,02 II 0,04 Na+ 0,16
21 6,62-0

1

02 H2P04~ 0,25 hpo4" 0,25 k+
1

0,75
22 6,68-0 05 >1 0,50 il 0,50 K 1,50
23 7,20-0 05 imidazole-H+ 0,50 imidazole 0,50 cl" 0,50
24 8,25-0 05 tris-H+ 0,50 tris 0,50 cl" 0,50
25 9,0 à 9s,5 nh4+ 0,50 nh3 0,4à0,5 cl"

I

0,50
./

26 9,57-0
i

02 h3b03 0,50 h2b°3~
•

0,50 K
1

0,50
27

28

9,82-0

9,95-0

02

02
hc°3~

,+h3nch2co2"
0,50

0,50
c°3~~
h2nch2co2"

0,50

0,50

K

k+
1,50

0,50
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3 - Etude des caractéristiques de la polarographie à stiHation
commandée.

3.1 - Desçrigtion_de_la_méthgde.

La polarographie, c'est-à-dire la voltamétrie sur gouttes
de mercure en stillation libre, est depuis cinquante ans la mëtho- v

de la plus simple et la plus couramment utilisée pour étudier la ré¬
duction électrochimique de matériaux peu oxydants ( 9 à 17 ).
L'électrode à gouttes tombantes de mercure présente sur les électro¬
des solides tournantes et les électrodes à nappe ou à goutte pendan¬
te de mercure l'avantage certain d'un renouvellement très fréquent
de sa surface. Pour que les résultats soient reproductibles, il n'est
donc pas nécessaire de lui faire subir un traitement mécanique ou

électrochimique préalable: seul un nettoyage fréquent du mercure et du

capillaire sont indispensables ( 18 ).
ê

Cependant la tension superficielle à la surface de sépara¬
tion du mercure et de la solution, et par conséquent le temps de gout¬
te libre, dépendent du potentiel du mercure et de la composition de la
solution. C'est d'ailleurs à partir de recherches sur cette tension
interfaciale qu'HEYROVSKY développa la polarographie. Cette variation
du temps de goutte ainsi que les mouvements de la solution et du
mercure au voisinage de la surface de l'électrode, entraînent des
déformations des courbes intensité-potentiel qui peuvent être sen¬

siblement diminuées ou même annulées par régulation mécanique du
temps de goutte. La polarographie à stillation commandée permet par

conséquent d'obtenir des courbes intensité-potentiel d'allure très
voisine de celles tracées sur électrode solide tournante et dont

l'analyse thermodynamique se trouve simplifiée.

Primitivement utilisée, vers 1950, pour synchroniser la
chute de gouttes de deux capi11 aires,notamment en polarographie dif¬
férentielle ( 19 à 21 ) , la régulation mécanique du temps de
goutte a été développée avec les capillaires vibrants. Dans ce cas

le capillaire vibre avec une amplitude de 0,5 mm et une fréquence
de 50 à 100 Hz de sorte que les gouttes formées sont très petites
et s'écoulent très rapidement. Ceci élimine les oscillations du cou-
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rant dans le temps et présente un autre avantage, celui de rendre

possible une agitation légère de la solution sans modification du
courant ( 22 , 23 ). Plus récemment, depuis 1953,de nombreux au¬

teurs ont préconisé l'emploi d'un marteau dans tous les cas où il
est nécessaire de fixer le temps de goutte à une valeur précise

( 24 25 ) ou de le faire varier indépendamment du débit de mer¬
cure ( 26 à 32 ) . .Ils ont montré, en par¬

ticulier en observant la variation du courant pendant la durée de
vie d'une goutte de mercure, que cette régulation mécanique ne per¬

turbe pas le processus électrochimique étudié.

Nous avons utilisé successivement deux types d'appareil¬
lage pour détacher les gouttes de mercure. Dans le premier modèle
de conception très simple, les chocs sont provoqués par les déplace¬
ments d'un barreau de téflon dans un plan perpendiculaire au capil¬
laire : ce barreau est écarté du capillaire par une came entraînée
par un moteur à vitesse variable, puis rappelé contre le capillaire
par un léger ressort en spirale. Avec le deuxième modèle de marteau
le bras d'un électro-aimant vient frapper latéralement le capillaire
et les caractéristiques des chocs sont améliorées puisque l'impulsion
a une durée de 5 ms environ quelle que soit la fréquence des chocs.

Ce marteau pour pol.arographie TACUSSEl type M.P.O. est
f

alimente par un générateur d'impulsions de fréquence réglaole en¬

tre 10"^ et 10^ Hz et d'intensité réglable, TACUSSEL type G.C.M.R.

(Fig.2.4 et 2.5).

•2 - |tude_de_la_méthode.

Avant d'utiliser la polarographie à stillation commandée

pour étudier la réduction électrochimique des hétérocycles polycon-
jugués azotés, nous avons procédé à la détermination précise des
caractéristiques de notre ensemble expérimental. En suivant l'exem¬
ple d'expériences menées par WOLF et coll. ( 27 } 29 ) sur un appa¬

reillage semblable (stand polarographique METROHM E 354), nous avons

relevé l'influence sur les potentiels et hauteurs de vague des fac¬
teurs expérimentaux suivants :
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- temps de goutte imposé, la hauteu- de mercure donc le débit de mer¬

cure étant maintenus constants,
- débit de mercure, le temps de goutte étant maintenu constant.

Pour que les résultats obtenus présentent un caractère

général et puissent être utilisés comme éléments de référencerons
avons utilisé dans cette étude préalable des solutions aqueuses de
Tl+ et Cd++ . Ces cations sont en effet fréquemment utilisés lors¬
que l'on désire une réduction électrochimique qui soit rapide même
sur mercure, et une hauteur de vague qui soit limitée par la diffu¬
sion de réactif vers l'électrode.

a - Influence du_temgs_de 20utte_et du_débit_de mercure sur E^^•
En accord avec les prévisions théoriques, nous avons ob¬

servé, dans ces cas de réduction électrochimique rapide, que les po¬

tentiels de demi-vague ne dépendent ni du temps ue goutte imposé

(Fig. 2.6), ni du débit de mercure (Fig.2.8).

b - Influence du_tem^s_de goutte_imposé sur ].a_hauteur_de vague.

La hauteur des vagues correspondant à une réaction élec-

trochimique rapide, dépend exponentiel!ement du temps de goutte

impose lorsque la hauteur de la colonne de mercure, donc le débit
de mercure, sont maintenus constants.

D'après ILKOVIC, en utilisant l'approximation d'une dif¬
fusion plane, la hauteur de vague est reliée au temps de goutte par:

A log(-ilim)/ Mog t = 1/6
En tenant compte de la diffusion sphérique du modèle de KOUTECKY, on

a :

A log(-ili )/ Alog r = 1/6 + 5,7 m"1/3. r 1/6.D1/2
ce qui donne comme valeurs limites 0,18^ et 0,19^
lorsque pour un débit de mercure m = 1 mg/s
et un coefficient de diffusion D = 2,00.10~J cm^/s (cas de
Tl+f 34 J), on fait varier le temps de goutte r entre 0,1 et 1 s.
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Fig.2.6 et 2.7 - Influence de la fréquence de chute des gouttes de
—4 + ++

mercure sur la réduction de solution 10 'M en Tl et Cd par po-

larographie à stillation commandée : 71* dans une solution dracide
++

chlorhydrique 0j02 Mj □ ) et Cd dans une solution d1acide nitrique
0y01 M ( O). La hauteur de mercure est maintenue constante (35 cm)

au-dessus du capillaire n°10.

Fig. 2.6 - Relation entre les potentiels de demi-vague et le loga¬
rithme du temps de goutte imposé.
Fig. 2.7 - Relation entre le logarithme des hauteurs de vague et

i

\

le logarithme du temps d.e goutte imposé.
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Pour déterminer expérimentalement '!a relation entre cou¬

rant limite et temps de goutte imposé, nous avons utilisé un grand
nombre de conditions expérimentales différentes (capillaires de lon¬
gueur comprise entre 10 et 30 cmv hauteurs de mercure comprises en¬

tre 35 et 72,5 cm), et pour chaque ensemble de conditions fait varier
le temps de goutte imposé entre 0,1 et 11 s. Nous avons ensuite por¬

té comme dans la figure 2.7 log(-i^-m) en fonction de log r . Les
diagrammes obtenus présentent les caractéristiques communes suivan¬
tes :

- avec 1'enregistreur bigalvanométrique utilisé, seul le courant ca¬

thodique correspondant au maximum des oscillations est proportion¬
nel à une puissance constante du temps de goutte imposé,

- pour une même solution, un même c3pillaire et une même hauteur de
mercure, les points correspondant à des valeurs du courant limite
obtenues en stillation libre sont alignés avec ceux obtenus en stil-
lation commandée,

- les pentes de variation de log(-i^m) en fonction log t sont,
suivant les conditions expérimentales, comprises entre 0,19 et
0,36. Dans le tableau 2.III nous avons fait figurer les valeurs nu¬

mériques de ces pentes A log(-i-j-jm)/ A log r . Elles sont tou¬
jours supérieures aux valeurs théoriques rappelées précédemment et

-4
diminuent lorsque la concentration de réactif passe de 10 à

-4
5.10 M. Cette dernière observation permet de rattacher nos résul-

_3
tats à ceux obtenus précédemment avec des solutions environ 10 M_
en Cd++ { 20 ,29 ).

Finalement nous pouvons considérer que^pour une vague cor¬

respondant à un transfert électronique rapide> i^m est proportion¬
nel à j-Tj 0,25- 0,06 lorsque r varie entre 0,1 et 11 s.

c - Influence du_débit_de mercure sur ]a_hauteur_de vague.

La hauteur des vagues correspondant à une réaction élec¬

trochimique rapide, dépend exponentiel 1ement du débit de mercure ou

de la hauteur corrigée de la colonne de mercure .lorsque le temps de
goutte est maintenu constant. Le débit et la hauteur de mercure sont
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i-0,2
lD
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lM„0,4

—

Ti+

o ^

1
f Cd++

débit de mercure (mg s1)

Fig. 2.8 et 2.9 - Influence du débit de mercure sur la réduction de
solutions 10 ^ M en Tl et Cd** par polarogvaphie à stillation com¬

mandée : Tl dans une solution d'acide chlorhydrique 0,02 M ( □ )
et Cd dans une solution dracide nitrique 0,01 M ( O J, La hauteur
de mercure varie entre 25 et 72,5 cm au-dessus du capillaire n°10,le
temps de goutte étant fixé à 0,50 s.

Fia. 2.8 - Relation entre les potentiels de demi-vague &t le lo¬
garithme du débit de mercure .

Fig. 2.9 - 'Relation entre le logarithme des hauteurs d.e vague et
le logarithme du débit de mercure.
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Tableau 2*III - Polarographie à stillation commandée : Influence
du temps de goutte imposé sur le courant de diffusion•

Réactif

conc. milieu

\

(M )

1
-----

+ -4
T1 10 HC1 0,02

+ - 4
T1 5.10 HCl 0,1

++ — 4
Cd 10 hno3o,oi

Cd+
r

1,6 . 10 LiC10^Q99
HC104 Q01

•

cr
•

env. KC1 0,5
10~3

ê

•

Cap j. x i. et j-ic G

n

10

8

10

10

long,
(cm)

20

30

10

20

20

30

1 1

Variation de 1, avec r a m et h
d

constants

r

(s)
m

jng/s)
h

(cm)
: A log(i )d max

A log r

0,1 à 2

0,1 à 2

0,1 à 2

0,18à 5,5

0,18à 5,0

0,18à 4,5

0,18à 4

0,75à 3,9

0,84 35 0,32 - 0,01

0,68 35 0,36 - 0,02

1 ,90 35 0,23 - 0,02
+

1,90 72,5 0,19 - 0,02 .

1,42 55 0,21 - 0,03

0,85 35 0,24 - 0,03

0,85 35 0,28 - 0,01

0,68 35 0,30 - 0,01

^°8àil8 60 0,147W
1,3, àl,39 70 0,167

^2^0 80 0, 182

1,7 3 à 1,8 2
90 0,193

0,19 i 0,0^

( * ) Référence 29

( * * ) Référence 20
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proportionnel3~-si l'on soustrait à la hauteur réelle de mercure un

terme de contre pression :

AL. 3,1Ah = ~I73 171
m t

A h étant exprimé en cm

mj le débit de mercure, en mg/s
r\ le temps de goutte, en s.

D'après ILKûVlC, la hauteur de vague est reliée au débit
de mercure m par l'expression :

A log(-ilim)/ A log m = 2/3
En tenant compte de la diffusion sphërique du modèle de KOUTECKY, on

a :

Alog(-i]- )/ A log m-= 2/3-11,3 .m~1/3. r 1/6.D1/2
ce qui donne les valeurs limites 0,61g et 0,63^ lorsque pour un temps
de goutte impose r = 0,5 s et un coefficient de diffusion
Û = 2,00.'l0~5cm2/s (cas de Tl + ), on fait varier le débit entre 0,5 et
2,0 mg/s.

Pour déterminer expérimentalement la relation entre hau¬
teur de vague et débit de mercure nous avons maintenu le temps de
goutte à 0,5 s. «t fait varier la hauteur de mercure entre 35 et

• • • «

72,5 cm pour dirrérents capillaires. Nous avons ensuite porté,comme
dans la figure 2.9%1og(~iiim) en fonction de log m. Les diagrammes
obtenus montrent que la hauteur de vague est, pour ce temps de gout¬
te imposé de 0,5 s, proportionnel à une puissance constante du débit
de mercure ou de la hauteur corrigée de mercure. Cette puissance,éga¬
le à A log (-i 1 im)/ A log m et à A log(-i"lim)/ A log hc .est
comprise entre 0,80 et 0,90 pour tous les capillaires utilisés (Ta¬
bleau 2.IV) et est donc bien supérieure aux valeurs théoriques rap¬

pelées précédemment.

Nous pouvons finalement considérer que,pour une vague cor¬

respondant à un transfert électronique rapide , i-, . est proportion-
0 8r + o 0r lirnnel à m ' J - ' 0 lorsque,pour un temps de goutte imposé de 0,5 s,

le débit m de mercure varie entre 0,5 et 2,0 mg/s.
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Tableau 2.IV - Polarographie à stiltation commandée : Influence sur

le couvant de diffusion du débit de mercure à temps de goutte constant.

Réactif Capil¬ Variation de i avec m ou

laire i
• é

h . ^ à t. ^ constant
corrige impose

conc . milieu O i
n i

i

1
\

Long . T.
imp

(s)
m

(mg.s ])

fÛ log id A log i^
(M) (M)

«

!

1

i

(cm)
I

A log m A log hc
Tl + •—4

10 HC1 0,02 10 20 0,5 0,65 à 1,9 0,88 - 0,02
Y 2 30 0,5 0,50 à 1,5 0,84 - 0,02

Tl + -4
5.10 HC1 0,1 10 20 0,5

•

0,9 à 2,0 0,85 - 0,03

Cd"f+ -4
10 HN03 10 20 0,5

1

0,65 à 1,9

•

0,90 - 0,01

0,01 2 30 0,5 0,50 à 1,5 . 0,80 - 0,03

Cd++ env.

10~3
KC1 0,5 1 1 3,05

1

0,7 à 1,4
•

0,71 -

•

•

0,01 w

(*•) Référence 2.0
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•3 " A^ustement_des_garamëtrès _exgérifnentaux.

Pour déterminer les conditions optimales d'utilisation de
la polarographie à sti1lation commandée nous avons étudié l'influen
ce de quelques paramètres secondaires intervenant dans la méthode.

L'augmentation de la hauteur de mercure, pour un capillai¬
re donné, fait diminuer la période de stillation en circuit ouvert;

%

si l'on désire contrôler effectivement cette stillation avec le mar¬

teau, il faut avoir une période en circuit ouvert beaucoup plus
longue que celle imposée.

D'autre part, la reproductibilité des courbes intensité-
potentiel semble moins bonne lorsque la période imposée devient in¬
férieure à environ 0,05 s. Ces deux facteurs intervenant simultané¬

ment pour déterminer la qualité de tracé du polarogramme, nous avons

obtenu des résultats très satisfaisants en fixant la période de stil-
lation libre à une valeur comprise entre 3 et 12,5 s suivant les ca¬

pillaires et en fixant généralement la période du marteau à 0,50 s.

Du fait de la très courte durée de vie des gouttes de
mercure, la polarographie à stillation commandée permet des vites¬
ses de balayage de potentiel relativement importantes sans altéra¬
tion de la forme, ni de la hauteur des vagues de réduction : c'est
ainsi que cette méthode est parfois appelée polarographie rapide
( 26 )• Avec l'enregistreur gaivanométrique utilisé nous avons ob¬
servé des tracés superposables à 2 mV près,avec des vitesses de ba¬
layage comprises entre 5 et 500 mV.mn . Par suite tous nos tracés
ont été effectués à 250 mV.mn

Dans les conditions du tracé de nos polarogrammes,c'est-
à-dire avec 11 enregistreur bigalvanométrique et le temps de goutte

imposé à 0,5 s y, l'écart entre courant maximum et minimum, à un po¬
tentiel donné, reste généralement inférieur à environ 5%. Il n'est
donc pas nécessaire, lors de la mesure des hauteurs de vague, de
faire la distinction entre les valeurs obtenues en utilisant le ma¬

ximum ou le minimum des oscillations du courant.

Afin d'obtenir des conditions de stillation reproductibles
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les capillaires ont été nettoyés avant chaque série de mesures.( 18).
Le nettoyage de l'intérieur du capillaire comprend :
- une aspiration par trompe à eau d'acide nitrique concentré pendant

environ une heure,
- une aspiration d'eau distillée pendant quinze minutes,
- une aspiration d'air pendant quinze minutes.
Le nettoyage de l'extérieur du capillaire est effectué successivement
pour chaque extrémité et comprend :
- un passage d'azote à travers le capillaire,
- une immersion de son extrémité dans du mélange sulfochromique (^SO^

concentré et KgCrgQy à saturation) pendant quinze minutes,
- un lavage et une immersion dans l'eau distillée pendant quinze minu¬

tes ,

- un séchage à l'air.
t

Afin de fournir des éléments permettant de comparer quanti¬
tativement nos résultats polarographiques à ceux qui ont été aupara¬

vant publiés, nous présentons dans le tableau 2.1 les caractéristiques
des capillaires que nous avons utilisés.
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2.4 - Reactifs.

Nous avons employé pour préparer les solutions campons

des réactifs de pureté analytique. Les concentrations des espèces

tamponnant le pH sont au moins cinquante fois plus élevées que cel¬
le du réactif étudié : le plus souvent.les concentrations des for¬
mes acides et basiques sont prises toutes deux égales à 0,5 _M. La
liste et composition des tampons utilisés est fournie dans le ta¬
bleau 2. II.

L'iodure de méthyl nicotinamide (SIGMA et K. and K.),
la nicotinamide (FLUKA et MERCK) et la pyrimidine (FLUKA, MANN,
ALDRICH et SCHUCHARDT) étaient tous de pureté analytique. Leur com¬

portement polarographique n'a indiqué la présence d'aucune trace
d'impureté électroactive.

Le mercure utilisé comme matériau d'électrode indicatrice

est nettoyé très soigneusement peu de temps avant son emploi. Ce net¬

toyage comprend :
- une filtration sur papier filtre,
- un dégraissage en continu par le benzène ou l'éther de pétrole et

rinçage à l'alcool et l'eau,
- un lavage en continu à HNO^ 5 à 10% et rinçage à l'eau distillée,
- une première distillation sous vide,
- une deuxième distillation sous vide plus poussé (pompe à diffusion

de mercure).
Le mercure est enfin conservé sous azote dans l'appareillage et net¬

toyé à nouveau dès l'apparition de traces d'impunrtés à sa surface.
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CHAPITRE TROIS

ELECTROCHIMIE du NICOTINAMIDE - ADENINE - DINUCLEOTIDE

et de COMPOSES MODELES

3.1 - Analyse critique des données antérieures

Les coenzymes pyridiniques c'est-à-dire le nico¬

tinamide - mononucleotide (NMN ), le nicotinamide-adenine - di-
nucléotide (NAO+) et le nicotinamide - adenine - dinucléotide
phosphate (NADP+) (Fig. 3.1) ainsi que plusieurs autres dérivés
pyridiniques,jouent un rôle primordial dans les reactions d'oxy-
do-réduction biologiques. Pour cette raison de nombreuses

4
3

pyridine
IN

1

^0

0
CL tv

cho-o-p-oh
k c i

oh
h sj--—\ h

oh oh
nicotinamide mononucleotide

(n.m.n.)

n

^0
%NHp

O 0

ov CHn-0-P-0-p-0-CH2^0^x i ^ | | i
,... oh oh u
h h h»r7^i..h

oh oh
nicotinamide-adenine-dinucieotide

(n.a.dj

oh oh

c
0

nh2 n

0
?

0 n

n

n

0. ch2-0-p-0-p-0-CH2,-0%
oh oh

h \"\ h
oh oh

nicotinamide adenine dinucleotide phosphate
(n.a.d.r)

Fig. 3.1 - Formules des nuoléotides pyridiniques.
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données relatives aux propriétés chimiques et ëlectrochimiques
des pyridines en solution aqueuse ont déjà été réunies. Dans
l'etude critique,des données disponibles relatives à ces matériaux
d'intérêt biologique, que nous développons ci-après, nous

prendrons soin de préciser en premier lieu comment les propriétés
electrocnimiques de ces matériaux se situent parmi celles de l'en¬
semble des pyridines. Dans une deuxième étape nous examinerons plus
en détail les propriétés des pyridines biologiques qui jouent un

rôle essentiel dans les reactions d'oxydo-réduction.

3.1.1 - Propriétés è]eçtrochim|ques comparées des pyridines substi¬
tuées ^

Les pyridines substituées pour lesquelles on dispose
du plus grand nombre de données électrochimiques font intervenir
les substituants :

- CH3, - C02H, - C0CH3, - C0NH2, - CHO, - CN et N02.
Fixés sur un cycle pyridinique en position 1, 2, 3 ou 4 ces subs¬
tituants donnent des dérivés non oxydables mais susceptibles par

contre d'être réduits sur électrodes de mercure. Le tableau 3.1

présente l'étendue du domaine d'acidité pour lequel des valeurs

de potentiel de réduction sont disponibles ( 35 à 79 ) . Les
propriétés d'échange de protons jouant un rôle essentiel dans les
mécanismes de réduction de ces dérivés pyridiniques, ce tableau
mentionne également les pH de transition acide-base des formes non

réduites (<>) ( 48 , 80 à 84 ).

L'influence de la nature et de la position des substi¬
tuants sur la réduction des pyridines est illustrée par le ta¬
bleau 3. II, dans lequel sont portées les valeurs obtenues à pH

5,0, 7,0 et 9,0 des potentiels de demi-vague relevés par pola-
rographie classique sur goutte de mercure tombante (□) et des
potentiels de demi-pic relevés par voltamétrie sur goutte de
mercure pendante (O). Tous les substituants notés ont pour effet
de rendre moins négatif le potentiel de réduction de la pyridine.
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Pyridines

pyridine

N-, CH3
NiQ2H5

2.CO2H ac. picolinique
NiCH3,2.C02H homarine
3.CO2H ac. nicotinique
NiCh^.CO^H trigonelline
4.CO2H ac. isonicotinique
N1CH3,4.C02H

2.COCH3
3.COCH3
N-) CH3,3 COCH3
4.COCH3

2.CO NH2
4.CO NH2
3.CONH2 nicotinamide
N1CH3, 3.CO NH2
N1C2H5,3CO NH2
N^CaHy.aco NH2
N-] nC4Hg,3CO NH2
N-j benzyl,3CO NH2

N.M.N+
N.A.D.+
N.A.D.P.+

2.CHO
3.CHO
4.CHO

2.CN
3.CN

N-j CH3.3.CN
4.CN

2.N02
3.N02
4. N02

O

O

C

-C

■O—

o
o

I

- 1

- Tableau 3.1 - Domaine d'acidité pour lequel des valeurs de
potentiel de réduction sont disponibles ( ) ou bien ont été
notées comme impossible à obtenir J. Domaine d'acidité
pour lequel des valeurs de potentiel d'oxydation ont été notées
comme impossible à obtenir . Valeurs des pK de ces compris*•<:.
en solution aqueuse à la température ambiante (<}).
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Celui-ci est mal défini, voisin du mur de réduction des protons

( 61 à 66 ) . L'ordre d'influence décroissante des
substituants correspond à la suite :

- NO2 > - CHO > - COCH3 > - CONH2 > - CN > - CO2H.

En général les positions occupées par les substituants ont un

effet qui diminue dans l'ordre :

position 4 > position 2 > position 3.

Une augmentation importante des potentiels de réduction est

également provoquée par la quaternisation de l'azote pyridinique
par un groupement alkyl ( - CH^, - CJlj....) ou ribose -
phosphate - nucléotide (NAD et NADP ). La nature de la chaîne
fixée sur n'a qu'une influence modérée sur le potentiel de

demi-vague de réduction de 1'hétérocycle correspondant : les
dérivés de la nicotinamide quaternisés par des chaînes alipha-
tiques simples, au 1ieu du groupe ribose - pyrophosphate -

adénosine;constituent donc de bons modèles de NMN+, NAD+ et NADP+.
Le rôle joué par 1'adenine dans le NAD+ et le NADP+ est analysé
par ailleurs (chapitre quatre^) en liaison avec l'électrocnimie

ê

des pyrimidines et purines.

3.1.2 - P^ogriétés_e2ectroçhlmigyes_de§ çoenzYmes_gYridinigues_et_de_ leurs

comj30Sés_modè]e§.

3.1.2.1 - Réduction électrochimiyue

Un grand nombre de travaux ont été effectués, surtout
depuis 1955, sur la réduction électrochimique des nucleotides
pyridiniques et de leurs composes modèles ; ils ont porte essentiel¬
lement sur le NAD+ et les sels de méthyl pyridinium. Ainsi que

l'illustre le tableau 3.II, les potentiels de réductions sont assez

négatifs et le plus souvent situes en dessous du potentiel de réduc-
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tion théorique de l'eau Ces etudes ont, par conséquent, été effectuées
sur electrode de mercure, soit par polarographie classique sur goutte
de mercure tombante, soit par voltamétrie sur goutte de mercure

pendante. Les valeurs de potentiels de réduction ont été réper¬
toriées et rassemblées (□,<>) dans la figure 3.2 pour le NAD+
( 35 à 44, 57 à 60 J et le NADP+ ( 44 à èlj 6Q )%

Les références concernant le comportement électrochimique du

NMN+ sont rares ( 35 ) '• ce composé n'est donc pas mentionné

dans cette figure. Elle présente par contre les nombreux résul¬

tats acquis pour les iodures et chlorures de méthyl nicoti¬

namide ( 40, 44, 48, 52 à 54, 60 ).

On constate que le IMAD+, le NADP+ et les sels de méthyl
nicotinamide se comportent de façon semblable lors de la

reduction sur électrode de mercure. Dans tout le domaine de pH

étudié, il apparaît une première vague de potentiel indépen¬
dant du pH. En milieu neutre ou légèrement basique ,il existe,
pour les sels de rnéthyl nicotinamide, une deuxième vague dont
le potentiel diminue linéairement lorsque le pH augmente.
Les potentiels obtenus avec le NAD+ et le NADP+ ne diffèrent à

un même pH que de quelques mV, alors que ceux obtenus avec 11i0-

dure de méthyl nicotinamide, voisins des précédents, sont géné¬
ralement situés entre 100 et 150 mV au dessus des potentiels
obtenus avec le chlorure de N, méthyl nicotinamide

Il faut cependant remarquer que les valeurs de E^ ont
été le plus souvent relevées par des auteurs différents pour
l'iodure ( 40, 56 Jet le chlorure de méthyl nicotinamide ( 44,

52 ). Par contre,un même auteur a étudié les trois halogénures
de méthyl nicotinamide et a constaté que les valeurs relevées
des potentiels de demi-vague ne diffèrent pas de plus de 5 mV

( 55 ). Si le substituant méthyl fixé sur l'azote de l'hété-
rocycle est remplacé par les substituants éthyl, n propyl, n

butyl ou benzyl, les potentiels,à un même pH,varient de moins
de 50 mV ( 40, 41, 44, 48 ). L'étude spectrophotométrique et
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pyridine
CH3
c2h5

co2h
co2H)
CHS I

coch3
coch3 )
CH3 I

conh2

pH 5.0
Pyridines

pH 7.0
-1.0 0

pH 9.0
-1.5 -0.5

h.m.n.-*-
n.a.o.+
n.a.d.p.+

cho

- Tableau 3.II - Potentiels électrochimique s des dérivés de
la pyridine en solution aqueuse à la température ambiante :

§

effet de la nature et de la position des substituants les plus
simples à pH 5,0, 7,0 et 9,0.

Potentiels de réduction relevés par polarogrccphie
classique (n) et par voltamétrie sur goutte de mercure

pendante (O). Potentiels de réoxydation des composés réduits
relevés par polarographie classique (M) et par voltamétrie

cyclique sur goutte de mercure pendante ( + ) et sur disque de
platine (*). Potentiels d'oxydo-réduction à courant nul
d'une électrode de platine plongée dans des mélanges, en

quantité équivalente, des formes oxydante et réductrice
(1,4 dihydro) dTun même dérivé
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l'analyse chimique des produits de réactions d1électrolyse à

potentiel contrôlé donnent pour tous les composés précédents
des résultats cohérents.

En milieu légèrement acide, neutre ou basique, la
réduction électrochimique se fait donc en deux étapes. Durant
la première étape un transfert simple d'un électron fournirait
un radical qui ensuite se dimériserait selon :

S.+
1ST
I
r

conh2
+ e

onh

r

2
1
2

conh2

conh2

NAD ou composé modèle dimere 4 - 4 '

R = CH„ ou Rib. P.P. Ado
ô

Malgré la divergence de quelques résultats ( 39, 41 ),
on constate en fait bien dans les travaux les plus récents sur les

NAD+, NADP+ et leurs composés modëles-que l'analyse mathématique
de la forme de cette première vague de réduction et que les cou-

lométries au potentiel de celle-ci conduisent en définitive à un

même échange global d'un électron par molécule de réactif ( 36,

42, 51, 52, 84 ). Le dimère 4,4' a pu être préparé par réduc¬
tion électrochimique à potentiel contrôlé sur le palier de
diffusion de la première vague, puis isolé et analysé. La vitesse
de dimérisation a été déterminée par variation du potentiel de

demi-pic avec la vitesse de balayage en voltamétrie sur goutte
de mercure pendante (44) et par étude de la cinétique de capture

-f
par le NAD (ou un composé modèle) d'électrons hydratés pro¬

duits par radiolyse puisée (85). Les valeurs obtenues par ces

deux méthodes sont du même ordre de grandeur pour le NAD+, res¬

pectivement 8,5.10^ et 5,6.10^ l.mole *.s *, alors que celles



Fig. 3.2 - Potentiels électrochimiques des iodure et chlorure
de méthyl nicotinamide, du NAD* et NADP* à différents pfî
en solution aqueuse tamponnée. Potentiels de réduction relevés

par polarograpnie classique (U), et par voltcmétrie sur

goutte de mercure pendante (<>)• Potentiels de réoxyaation des

composés réduits relevés par polarograpnie classique (m ) et

par voltœnétrie cyclique sur goutte de mercure pendante (+).
Potentiels d'oxydo-réduction à courant nul d'une électrode
de platine plongée dans des mélanges en quantité équivalente
des formes oxydante et réductrice (1,4 dihydro) d'un même dérivé

cfa).
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obtenues pour le methyl nicotinamide sont très différentes
entre elles, respectivement 2,2.10 2 et 6,9.10 ^ 1.mole"1.s"1.

La deuxième vague observée dans la réduction électro¬
chimique ferait intervenir simultanément deux réactions : la
reduction à un électron et un proton du radical formé pendant
la première étape et une lente réduction à deux électrons et
deux protons du dimère :

conh2

R = CM ou Rib. P.P. Ado MADH ou cowosé modèle
ô

On constate en fait par coulométrie au potentiel de
cette deuxième vague que la réduction électrochimique des
NAD+ et NADP+ conduit à un échange global de moins de deux
électrons par molécule de réactif ( 51 ) alors que celle
du chlorure de Nj méthyl nicotinamide conduit à un échange qlobal
d'exactement deux électrons par molécule de réactif ( 52 ).

Les rendements en l'isomère dihydro biologiquement
actif, le 1,4 dihydro, formé par électrolyse au potentiel de la
deuxième vague, dépendent fortement de la nature de l'électrode,
du pH de la solution et même de la nature du tampon fixant ce pH.
Par exemple, pour des électrolyses de 87 à 100 % d'une quant'ité
initiale de NAD+, il ne se forme que 3 à 80 % de NADH (45). Les
rendements en NADH augmentent, pour les électrodes, dans l'ordre
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hg, Pd, Ni, Ag < Pt < Pb ( 87 )

et pour les tampons :

polyphosphate pyrophosphate
tris < < (46, 86 )

orthophosphate tripolyphosphate

Les deux schémas de réaction cités précédemment ne donnent donc

qu'une représentation très partielle des réactions mises en jeu
lors de la deuxième étape de réduction. Les caractéristiques tant

cinétiques que surtout énergétiques de ces réactions sont égale¬
ment encore mal connues.

3.1.2.2 - Oxydation électrochimigue des composés_réduits^
La plupart des recherches effectuées jusqu'à présent

sur le comportement électrochimique des NAD+, NADP+ et de leurs
composes modèles ont été limités à la réduction de ces dérivés

pyridiniques. Ce n'est souvent qu'incidemment qu'ont été rele¬
vées quelques caractéristiques électrochimiques des différentes
formes réduites (radical libre, dimêre et 1,4 dihydro).

Les propriétés en réoxydation du radical libre^formé
par l'addition d'un électron lors de la première étape de réduction,
ont été détectées par UNDERWOOD et coll. par voltamétrie cyclique
sur goutte de mercure pendante avec un balayage anodique de
retour très rapide (20 à 50 V.s *) (44, 50). On observe alors
un pic anodique décalé de 10 à 50 mV seulement par rapport au pic

cathodique, ce qui illustre la réversibilité du transfert électro¬
nique impliqué: on pourrait alors écrire du point de vue

des bilans électrochimiques d'énergie :
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H
CONH2

Eo = -0,69 V/E.N.H.
si R = Rib.R PAdo

R

R = CH ou Rib. P.P. Ado
o

La duree de vie de ce radical a été estimée à quelques milli¬
secondes. Une valeur si faible explique l'impossibilité à

laquelle se sont heurtés ces auteurs pour le détecter^par résonan¬
ce paramagnétique électronique,lors d'une électrolvse au
potentiel de la première vague de réduction ( 52 ).

Le produit de dimérisation de ce radical est par contre
en pratique stable. Il est réoxydable par voltamétrie cyclique
sur goutte de mercure pendante à toutes vitesses de balayage
anodique retour et peut être préparé quantitativement par

électrolyse au potentiel de la première étape de réduction
( 84 ). Ce dimère est alors réoxydable globalement en

+ "f
NAD , NADP ou composé modèle, sur électrode à goutte de
mercure tombante ou pendante ou sur électrode à disque de
platine stationnaire. Cette oxydation est effective à environ
+ 0,10 V/E.N.H. si le dimère est dérivé du NAD+ et NADP+, et

à environ - 0,10 V/E.N.H. si le dimère est dérivé d'un sel
de alkyl nicotinamide ( 44 )(Tableau 3.II et Figure 3.2).

Aucune étude de l'influence du pH sur cette réoxydation n'a
été jusqu'à présent effectuée.

Il n'existe que très peu de données sur l'oxydation
électrochiinique de NADH, NADPH ou de leurs composés modèles
dans l'eau. Les quelques valeurs obtenues sur électrode de

platine indiquent que le potentiel d'oxydation est très élevé

(+ 1,29 V/E.N.H. à pH 6 pour NADH (42) et + 0,86 V/E.N.H.



à pH 9 pour NADPH (SI) ). Très récemment HAAS (88, 89) a

étudié l'oxydation de composés modèles du NADH dans l'acé-
tonitrile et ses résultats expérimentaux excluent que l'oxyda¬
tion sur électrode de platine s'effectue par un mécanisme à
deux électrons. En effet, la première étape d'oxydation est

toujours un transfert d'un électron formant un radical

pyridinyl protoné :

RNH —RNH1" + 1 e"

Ce radical RNH: subirait des transferts ultérieurs d'électrons

et de protons variant suivant les conditions de pH. En effet,
en milieu non tamponné RNH* se dismuterait en formant le sel
de pyridinium RN+ (analogue à NAD+) et la forme protonée
du réactif initial RNHp+, selon :

2 RNH* RN+ + RNH2+
+

En présence de base, l'intermédiaire radicalaire RNH- per¬

drait son proton en donnant le radical RN' qui s'oxyderait
immédiatement en RN+ au même potentiel selon :

RNH* + H+

RH' -—RN+ + e"

3.1.2.3 - Comportement gotentiométrique_de mélanges_de NAD _et

NADH_ou de_comgosës modèles.

Le comportement potentiométrique de mélanges des formes
oxydantes et réductrices NAD+_/3. NADH ou NADP+/* NADPH ou

encore sel de méthyl nicotinamide^' 1,4 dihydro
methyl nicotinamide, qui constituent les formes qui inter-



41.

viennent effectivement in vivo, est assez bien connu car il
%

a ëtë souvent étudié depuis les travaux de KARRER en 1936

( 53, 54 ). Les formes réduites sont préparées soit enzymati-
quement (alcool déhydrogénase + éthanol), soit chimiquement

par le dithionite ou le borohydrure, de façon à
obtenir l'isomère 1,4 dihydro. Le potentiel à courant nul
d'une électrode métallique d'or ou de platine, plongée dans de
telles solutions, se stabilise très lentement. Le potentiel d'équilibre
est atteint plus rapidement en présence de médiateur redox constitué par

des colorants comme le benzyl viologen et la rosinduline 2G, de poten¬
tiel normal voisin de celui de NAD+/NADH ( 56, 90 ) . C'est pourquoi
les nucléotides pyridiniques sont souvent classés du point de vue bio¬
chimique comme des réactifs redox actifs en présence de médiateurs,à la
différence des nucléotides flaviniques ou des porphyrines qui sont ac¬

tifs même sans médiateur , et des couples substrat/substrat-réduit,tels
que succinate/fumarate ou lactate/pyruvate, qui ne sont actifs qu'en

»

présence à la fois de médiateur et d'enzyme. Il faut cependant noter

que les études de RODKEY et coll. sur le comportement potentiométrique
de mélanges de NAD+ / NADH (37) et de NADP+ / NADPH (47) ont tou-

t

jours été effectuées en présence simultanée de médiateur et d'enzyme

(xanthine oxydase).
Le potentiel normal ainsi relevé par potentiométrie pour

ces différents couples de nucleotides pyridiniques, c'est-à-
dire le potentiel obtenu lorsque la concentration de la
forme oxydée est égale à celle de la forme réduite, diminue
de 30 mV lorsque le pH augmente d'une unité (Fig. 3.2).

✓

Ce résultat est en accord avec l'nypothëse d'un échange de deux
/

electrons et d'un proton conduisant à la réaction globale
( 37, 47, 56 ):
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conh2
+ 2e~+H +

NAD ou composé' modèle

R = CH. 7 ou Rib. P.P. Ado
O

conh2
Eô =-0,105-0,030 p H

CV/E.N.H.)
si R ='Rib.RP.Ado

MM OM aomposé modèle

Ce potentiel normal est utilisé depui.s de nombreuses années

pour expliquer le comportement oxydo-réducteur des coenzymes

pyridiniques (60, 90 à 93). Il est très important de noter

qu'il est, à pH 7, situé à environ 100 mV au dessus du potentiel
normal du couple H+ / j qui constitue la limite inférieure
du domaine thermodynamique d'électroactivité dans l'eau

(Fig. 3.2). Il est par conséquent situé à peu près à mi-
chemin à la fois entre les potentiels de la première étape
de réduction (NAD dimère) et de la première étape
d'oxydation (dimère NAD+), et entre les potentiels de
la deuxième étape de réduction (NAD+ NADH) et de la
deuxième étape d'oxydation (NADH NAD+).

3.1.2.4 - Conclusion.

Il apparaît ainsi que plusieurs des auteurs qui ont
étudié les propriétés électrochimiques des coenzymes pyridi¬
niques, ont proposé d'attribuer chaque potentiel de de-

§

mi-vague relevé par polarographie à une étape réactionnelle,
différente de la transition globale NAD+/NADH, et dé¬
finie par sa stoéchiométrie. Cette stoechiométrie a été
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souvent déduite de l'analyse des produits de réaction formés par
%

une coulométrie à potentiel contrôlé. Une telle façon de procéder
introduit deux risques d'erreurs considérables en ce qui concerne

l'interprétation des phénomènes observés en terme de méca¬
nisme moléculaire.

En premier lieu les diverses hypothèses faites

pour chaque vague polarographique et pour les relevés
potentiométriques, l'ont toujours été en complète indépen¬
dance les unes des autres; c'est ainsi que nous avons rele¬
vé dans les publications relatives au NAD+ que :

(1) NAD+ + e~ NAD' —* 1/2 NAD-NAD à -0,69 V/E.N.H.
(2) NAD' + e" + H+ —» NADH

ou + à environ -1,3 V/E.N.H.
NAD-NAD + 2e + 2H * 2 NADH à pH 7

(3) NAD+ + 2e" + H+ ;ï=^ NADH à (-0,105-0,030pH)V/E.N.H.
(4) NAD - NAD —> 2 NAD+ + 2e" â environ 0V/E.N.H.

à pH 7

(5) NADH —> NAD+ + e~ + H+ à environ
+1,1 V/E.N.H. à pH 6

Or il est évident que si la première hypothèse est rete-
nue pour la réaction (2), les trois premières réactions sont in¬
compatibles puisque le potentiel de la réaction (3) devrait
être théoriquement la moyenne des potentiels des réactions (1)
et (2).

La raison d'être de telles incompatibilités apparaît dès lors
que le second type d'erreur commise est mis en évidence. Au cours

d'une transformation redox dont le résultat global est déterminé
ultérieurement par analyse et qui apparaît à un potentiel donné,
l'étape réactionnelle qui fixe la valeur du potentiel ne repré¬
sente souvent qu'une partie de la transformation globale observée.
C'est ainsi qu'il s'agit en général d'électronation simple ou d'é-
lectronation consécutive à une protonation. Le processus de
formation du produit primaire définit la valeur du potentiel a un

niveau qui impliqueyen général,un investissement énergétique supé¬
rieur à celui qui correspondrait au bilan énergétique global de
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formation du produit détecté. Ce processus directeur est alors
suivi d'une ou plusieurs étapes chimiques ou électrochimiques qui
ne jouent dans la définition du potentiel de réaction qu'un rôle
limité aux effets de concentration qu'elles impliquent quant aux

produits intermédiaires.

Enfin il ne faut pas oublier.^en tant que cause de divergence
au niveau des interprétations,toutes les erreurs qui pourraient
être commises en rapprochant les uns des autres des résultats ob¬
tenus par des expériences différentes. Celles-ci peuvent en effet
diverger simplement parce que l'influence de certaines données ex¬

périmentales (nature et concentration des tampons, température ,

conditions polarographiques, état de l'électrode de référence,...)
n'a pas été explicitée. C'est ainsi que certains auteurs ( 40, 56,
52 ) ont relevé des valeurs de Qui diffèrent notablement
d'un halogénure de méthyl nicotinamide à l'autre (fig.3.2), alors
que le seul auteur qui ait étudié comparativement les trois halogé-
nures ( 55 ) trouve à pH 9,65 une excellente concordance entre les

E-^2 de ceux-ci. Il est possible que cette divergence de résultats
soit due à l'influence de la nature des tampons car les premiers
auteurs ont utilisé,à pH compris entre 9 et 10,des tampons conte¬
nant de l'ammoniac ou des sels alcalins d'acide orthophosphorique
ou de glycine alors que le dernier auteur a utilisé un borate de

N(CH3)4+ .

En conclusion, pour accéder à une connaissance des méca¬
nismes d'oxydo-réduction des coenzymes pyridiniques telle que les hy¬
pothèses faites puissent être considérées comme solides^car compati¬
bles les unes avec les autres, de nombreuses données sont encore ab¬

sentes ou insuffisantes.

Nous avons donc décidé de combler au moins partiellement
cette lacune en cherchant à disposer de données concernant tous les
processus électrochimiques qui définissent les propriétés d'oxydo-ré¬
duction des coenzymes pyridiniques.
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Cette prise de position est justifiée en outre par l'impor¬
tance que doit revêtir la connaissance précise des propriétés oxydo-ré-
ductrices du NAD+ et de ses dérivés réduits pour ce qui concerne l'in¬

terprétation du rôle biologique joué par ces composés. Lorsque ces

données seront réunies, elles devraient permettre d'une part de défi¬
nir plus précisément les conditions d'action du NAD+ et du NADH sur

les différents substrats biologiques avec lesquels ils réagissent in
vivo. Elles devraient permettre en second lieu de comprendre pourquoi
et comment la mise en oeuvre des propriétés redox du couple
NAD+/NADH dans la chaîne de transfert des électrons,aboutit à la mise
en réserve, sous forme de triphosphonucléotides^d'une part de l'éner¬
gie d'oxydo-réduction engagée.
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3.2 ~ Etude électrochimique de l'iodure de méthyl nicotinamide en

solution aqueuse.

L'analyse critique des données antérieures relatives à
1'électrochimie du NAD+ ou du NADP+ nous a montré que sur trois
plans il subsiste des difficultés ou des imprécisions. Les hypo¬
thèses interprétatives ont été souvent émises de façon incohérente
et sont parfois thermodynamiquement incompatibles. Il est donc
difficile d'attribuer un mécanisme précis à une étape de réaction
définie par le potentiel auquel elle se déroule dans des condi¬
tions expérimentales données : cette correspondance mécanisme de

réaction-potentiel est rarement établie avec certitude. Enfin les

expériences antérieures sont insuffisantes puisque dans la plu¬
part des cas seule l'influence du pH de la solution a été en par¬

tie étudiée et les effets de concentration du réactif et de na¬

ture des tampons par exemple ont été trop négligées.

Nous avons par conséquent repris l'étude électrochimique
du NAD+ en solution aqueuse, en utilisant pour simplifier l'inter¬

prétation des résultats.un des composés modèles sur lequel le plus
de résultats ont été publiés: l'iodure de méthyl nicotinamide (94).

3.2.1 - Réduction_de_solutions_aqueuses_tres_diluées_de_Viodure_de_N^
msthyl_nicotinamide_sur_ggutte_de_merçure_en_sti11ation_commandée.
*DHy§!]Ç§_dy_BH_de_la_solution.

Si la concentration d'iodure de N. méthyl nicotina-
-3

mine est inférieure à environ 10 M .tous les phénomènes obser¬

ves restent qualitativement comparables lorsque cette concen¬

tration est modifiée. Pour mettre en évidence l'influence du

pH sur la position et la hauteur des vaques

polarographiques en solution diluée, nous comparons les résultats
-4

obtenus pour une même concentration de réactif par exemple 10 M.

La réduction polarographique de l'iodure de N, méthyl ni-
-4

cotinamide en solution très diluée (10 M) fait toujours apparaître
deux vagues successives, mais les caractéristiques de celles-ci sont
très différentes suivant que le pH de la solution est inférieur ou
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E fv/E.N.H.]

10 M

Fig. 3.3 - Réduction de solutions aqueuses 10 ^ M d'iodure de N^ méthyl
nicotinamide sur goutte de mercure à stillation commandée : pli 0, 56 (HCl),
2,41 {glycine), 4,68 (acétate) , 7,15 (imidazole), 8,25 (tris) et

9y 57 (borate). Fm vague Ir correspond à un simple épaulement le long du
mur de réduction des protons; nous n'avons fait figurer sur ce dessin
qu'une partie de la vague I' car celle-ci présente une hauteur 4 à 10

fois plus grande que celle de la vague I. La position des El/2 est notée
( ^

Conditions polarographiques : capillaire n°10, 35,0 am de mercure,temps
de goutte imposé 0,50 s., balayage des potentiels à 250 mV.mn ^,
25,0 - 0,2°C.
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supérieur à environ 3 (Fig. 3.3).

En milieu très acide une vague I est suivie d'une vague

I', de hauteur bien supérieure, qui est souvent assez mal formée car

proche du mur de réduction des protons sur mercure. Les vagues I et
I1 se déplacent toutes deux vers les potentiels plus négatifs lorsque
le pH de la solution augmente.

Dans les solutions de pH compris entre 3 et 10 il existe
également deux vagues de réduction, que nous noterons II et III. La

vague II ne dépend ni pour sa position, ni pour sa hauteur du pH de
la solution. Sa hauteur est à peu près la moitié de la hauteur de la

vague I en milieu très acide. Ce que nous appelons vague III corres-

pont en fait lorsque le pH est compris entre 3 et 8 à un ensemble de
manifestations mal définies. Il s'agit de l'apparition d'un épaule-
ment le long soit d'un mur de réduction, soit d'un maximum polarogra-
phique qui eux-mêmes n'existent pas en absence de réactif (Fig.3.3,
pH 4,7 et 7,1). Par contre, entre pH 8 et 10 la vague III apparaît
très nettement et présente une hauteur sensiblement égale à celle de
la vague II. La raison qui nous a amené à ranger les manifestations
observées entre pH 3 et 10 sous une même dénomination est que les

^1/2 re^ev®sPour les épaulements que pour les vagues; varient
continûement avec le pH (Fig. 3.4).

La figure 3.4 présente les variations des des vagues

ainsi définies avec le pH de la solution de l'iodure de Nj mëthyl nico
tinamide 10 ^ M_. Ces variations sont linéaires et ont pour expression:

Vague I E1/2 = (-633 -74 pH) - 10 mV/E.N.H.
Vague I' EJ/2 = (-970 -45 pH) - 5 mV/E.N.H.
Vague II E1/? = (-830 ) - 30 mV/E.N.H.
Vague III E1/2 = (-750 -60 pH) - 30 mV/E.N.H.

La valeur de E^ de va9ue II obtenue dans le tampon
tris à pH 8,25 est exceptionnellement faible (45 mV au-dessous du
segment de droite). La valeur de E^ de la vague III obtenue dans
le tampon borate à pH 9,58 est également exceptionnellement faible

(50 mV au-dessous du segment de droite). Ces deux valeurs n'ont pas
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Fig. 3.4 et 3. 5 - Réduction de solutions aqueuses 10 ^ M d'iodure de

N^ methyl nicotinamide sur goutte de mercure à stillation commandée :
( O ) vague I, ( • ) vague I\ ( □ ) vague II et ( ■ ) vague III.
Conditions polarographiques : capillaire n° 10, 35,0 cm de mercure, temps
de goutte imposé 0,50 s, balayage à 250 mV.mn ^ , 25,0 -0,2 °C.

Fig.3.4 - Influence du pH sur les potentiels de demi-vague.
Fig.3. 5 - Influence du pH sur les hauteurs relatives des vagues. La hau¬
teur de la vague I1 étant considérablement supérieure à celle des vagues

I, II et III, nous n ravons pas représenté dans ce dessin les points cor¬

respondant à cette vague Ir.
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été prises en considération pour définir les relations algébriques
précédentes.

De façon semblable la figure 3.5 présente la variation
avec le pH des courants limites relatifs des vagues^pour des solu¬
tions 10 ^ M. Les conditions expérimentales polarographiques utili¬
sées sont identiques pour tous les relevés : temps de goutte libre
9,5 - 0,5 Sr,, temps de goutte imposé 0,50 s.t, débit de mercure

m = 0,86 - 0,03 mg.s"1, 25,0 - 0,2°C, ces données étant obtenues
avec un capillaire référencé 10 pour une hauteur de 35,0 cm de
mercure. Les courants limites obtenus pour la vague II dépendent
peu du pH de la solution (écarts inférieurs à - 10%), à l'excep¬
tion de la valeur relevée à pH 3,6 dans le tampon formiate pour

lequel les vagues II et III sont mal séparées. Les courants limites
varient davantage pour la vague I (- 12%) et varient surtout de fa¬
çon importante pour les secondes vagues de réduction I* et III tant
en milieu très acide (vague I') qu'à pH compris entre 3 et 8 (vague
III); ces deux dernières vagues sont en effet déformées car situées
le long d'une courbe courant-tension de forme m^l définie.

En résumé pour :

-la vague I 3,05 ^ i^ M^.mM *
-la vague I' 13,6 ^"ilin/C < 29,2 (iA.mtf1
-la vague II -1lin)/C = 1,20 - 0,12 jxA.rnM-1
-la vague III pH ^8 3,1 ^ ^ 5,6 pA.mM *

pH ^8 -ilim/C = 1.20 - 0,12 (iA.mM__1
Le pic polarographique que nous avons observé en milieu

neutre est situé à -1570 - 20 mV/E.N.H. et présente une hauteur con¬

sidérable à l'échelle des autres vagues : -"L/C est égal à
-1 -163 jiA.mM en tampon citrate (pH 5,78), 14 (iA.mM en tampon phos¬

phate (pH 6,61) et 27 pA.mM"1 en tampon imidazole (pH 7,15).
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2 " lDfIy§DÇ§-de_I§_Ç9D9§ï)î!r§îi9D_^ë-lli2^yrê_d§-!!!i_,3iît3Y!_[!iÇ2tinamide
sur sa réduction sur goytte_de_merçure_en_sti1lêtion commandée.

A la différence de ce que nous avons observé pour "la nicotinamide

( § 3.3.2 ) et la pyrimidine ( § 4.2.2), la concentration d'iodure de
Ni méthyl nicotinamide n'a en général pas d'effet sur le nombre de
vagues de réduction polarographique. Une exception à cette observa¬
tion est toutefois relevée pour le tampon orthophosphate à pH 1,86

( Fig. 3.6 et 3.7); dans cette solution contenant H3P0^ 0,5 M et
KH^PO^ 0,5 M.la vague I se dédouble en deux parties 1^ et 1^ si la
concentration de réactif est supérieure à environ 7.1Û""4 M; la vague

I présente dans les conditions polarographiques utilisées (capillai-
a

re 10, 35,0 cm de mercure, temps de goutte imposé 0,5 s) un courant
de 2,3 - 0,1 A indépendant de la concentration de réactif.

Les vagues II et III ont'des hauteurs proportionnel les à
la concentration de l'iodure de N, méthyl nicotinamide lorsque celle-ci

- 5 - 2 ~
varie entre 10 et 10 M. Ceci est observé en vérifiant que

log(-i^im) varie bien linéairement avec log C, la pente restant en
général assimilable à 1 (1,00 - 0,05), puis en comparant les valeurs
de ~i-|im/C pour les différentes valeurs de C (Fig. 3.9).Pour les va¬
gues II et III,c'est-à-dire pour des solutions de pH supérieur à 3,
les hauteurs relatives -i-j^/C varient généralement au plus de 5 à
10% avec C, ce qui reste compatible avec une relation linéaire entre

i^m et C compte tenu de la précision des mesures de courants limi¬
tes. Cependant en tampons' formiate (pH 3,6) pour la vague II et acé¬
tate (pH 4,7) pour la vague III, les variations de hauteurs relatives
sont plus importantes; ~i jm/^ vari'e respectivement de 2,5 à
1,3 nA.mM * entre 10 ^ et 10"^ à pH 3,6 pour la vague II et de 5
à 2 |iA.mM * entre 10 ^ et 10 c _M à pH 4,7 pour la vague III. En outre,
dans tous les milieux où la vague I a été observée, celle-ci a une

hauteur qui n'est qu'approximativement proportionelle à la concentra¬
tion de réactif; la hauteur relative -i,. /C diminue de 30 à 50% lors-

-4 -2 lim
que C passe de 10 à 10 M. La deuxième vague en milieu acide, va¬

gue I', présente une hauteur qui n'est également qu'approximativement
proportionelle à la concentration de réactif; sa hauteur relati¬
ve -i |jm/C dépend fortement du tampon tout en restant beaucoup plus



Fig. 3.6 et 3.7 - Influence de la concentration de l'iodure de

méthyl nicotinamide sur sa réduction sur goutte de mercure en s til-
lation commandée. Comportement particulier relevé à pH 1,86 dans
une solution tampon contenant et KH^PO^ à la concentration
0,5 M.

Fig.3.6 - Effet de la concentration de réactif sur le nombre et le

potentiel des vagues.

Fig.3.7 - Effet de la concentration de réactif sur le nombre et la
hauteur des vagues.
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grande que celle de la vague I : 15,5 - 2 uA.mM-1 à pH 0,6 (acide
chlorhydrique), 13 à 22 |iA.m_M~" à pH 1,8 (phosphate) et
29,3 - 0,1 |iA.mM à pH 2,4 (glycine). De façon analogue, le pic
observe à potentiel très cathodique en milieu neutre présente
une importante hauteur relative ~i]-jm/^ clu^ var"ie beaucoup avec
le pH et la concentration de réactif(14 à 92 pA.mM" ).

Dans le domaine des pH de 3 à 10 les deux vagues de ré¬
duction de l'iodure de N, méthyl nicotinamide se déplacent en poten¬
tiel de façon significative lorsque la concentration de ce réactif
passe de 10 ^ à 10~^ (Fig. 3.8).

Le comportement de la vague II est différent suivant que

la concentration de réactif est inférieure ou supérieure à environ
-3 -3

10 M. En solution plus diluée que 10 NU augmente de
19 - 1 mV par décade de concentration^alors qu'en solution plus con¬
centrée E-^2 reste sensiblement constant. Ce comportement est très
semblable à celui observé pour la première vague de réduction de la
pyrimidine en milieu acide ( § 4.2.2). Les valeurs de E^ relevées
dans les solutions de tampon tris à pH 8,25 ((O) Fig.3.8)s'écartent
légèrement de ce comportement; elles augmentent de 32mV par décade de
concentration. De plus, dans les solutions d'orthophosphate (pH 5,61)
la vague II a un potentiel de demi-vague qui augmente de -840 à
-800 mV/E.N.H. entre 10 ^ et 5.10 ^ _M, puis diminue de 10 mV par dé-

-4 -?
cade de concentration entre 5.10 et 10 _M.

Le comportement de la vague III diffère suivant que le pH
de la solution est supérieur ou inférieur à environ 5. Dans les so¬

lutions tampons contenant du formiate et de l'acétate, respectivement
à pH 3,56 et 4,68, E^ est indépendant de la concentration,alors que
dans les solutions tampons contenant de 1'imidazole, du tris, des bora¬

tes, des carbonates et du glycinate, respectivement à pH 7,15, 8,25,
9,57, 9,82 et 9,97, Ej^ diminue respectivement de 64, 44, 44, 40 et
43 mV par décade de concentration. Puisque c'est seulement aux pH su-

s

périeurs à 8 que la vague III est entièrement formée (elle est alors
distante de plus de 200 mV du mur de réduction du solvant), nous re¬

tiendrons son comportement dans les tampons tris, borate, carbonate et

glycinate,conmie le plus significatif, alors AE^/Alog c = -43 - 3mV.
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Fig.3.8 et 3.9 - Influence de la concentration de l'iodure de me¬

thyl nicotinamide sur sa réduction sur goutte de mercure en stilla-
tion commandée. Comportement des vagues II( ) et III( ) dans

tampons a ) formiate pH 3,56, ( v et )

acétate pH 4,68, ( □ et h ) imidazole pH 7,15, ( O et ♦ )
tris pH 8,25 et ( O et ) borate pH 9,57.

Fig.3.8 - Influence de la concentration du réactif sur les potentiels
de demi-vague.
Fig.3.9 - Influence de la concentration du réactif sur la hauteur re¬

lative des vagues.



55.

Le glissement du potentiel de demi-vague des vagues II et

III, lorsque la concentration de pyrimidine varie, révèle l'existen¬
ce dans les mécanismes de réaction correspondant à ces deux vagues :
- soit d'étapes de réaction, d'ordre différent de l'unité, qui limi¬

teraient la vitesse de transfert des électrens,
-soit de réactions d'oxydo-réduction réversibles conduisant à des

produits en nombre différent des réactifs, les composés à potentiel

chimique constant (solvant, solides, constituants du tampon) n'in¬
terviennent pas dans ce décompte ( 96 ).

1.2.3 - Inflyenç€_des_garamètres_exBérimentaux_sur_la_réduçtign_
B2l5!T29r3Bbl9y§_^§_l!i2^yCë_^§-^i -ê£hyl_niçotinamide.

1.2.3.1 - Effet_de_la_nature_du_tamBon.

L'analyse des résultats présentés dans les figures
3.4 et 3.5 (influence du pH sur E1 n et sur i_. sil'
C = 10 M) ainsi que dans les figures 3.8 et 3.9 (influen-

• .

ce de la concentration sur Ey2 ^lin/^ montre que ces
résultats sont en général indépendants de la nature du tam¬

pon qui fixe le pH de la solution. Sur les dix tampons dif¬
férents que nous avons utilisés seul le tampon H^PO^/H^PO^"
induit un comportement vraiment anormal (Fig. 3.6 et 3.7).

• ®

Ce fait illustre sans doute la participation directe d'un

orthophosphate à la séquence des processus élémentaires
électrochimiques. ALIVISATOS et coll. ( 95 ) ont montré
que le NADH et des composés modèles réagissent spontané¬
ment avec H^PO^ et d'autres anions semblables. Rappelons
d'autre part ( cf § 3.1.2.1) que lors d'éleCtrolyses de se-

lutions de NAD au potentiel de la vague III, le rendement
en NADH est augmenté en présence d'anions phosphates

(ortho, pyro, tripoly, ou poly phosphates) (44 ,45 ).
Enfin, il nous semble que si les vagues I' et III ont des
hauteurs relatives -i,^m/C qui dépendent beaucoup du milieu et
de la concentration de réactif, ceci est sans doute dû au fait

qu'elles sont situées le long d'une courbe courant-tension de
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Fig. 3.8 et 3.9 - Influence de la concentration de l'iodure de me

thyl nicotinamide sur sa réduction sur goutte de mercure en stilla-
tion commandée. Comportement des vagues II( ) et III( ) dans
les tampons suivants : ( a et ) formiate pH 3, 56, ( v et )

acétate pH 4, 68, ( □ et
tris pH 8,25 et ( O et

) imidazole pH 7,15, ( O et ♦ )
) borate pH 9,57.

Fig.3.8 - Influence de la concentration du réactif sur les potentiels
de demi-vague.
Fig.3.9 - Influence de la concentration du réactif sur la hauteur re¬

lative des vagues.
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Le glissement du potentiel de demi-vague des vagues II et
III, lorsque la concentration de pyrimidine varie, révèle l'existen¬
ce dans les mécanismes de réaction correspondant à ces deux vagues :
- soit d'étapes de réaction, d'ordre différent de l'unité, qui 1 imi¬

tera iènt la vitesse de transfert des électrens,
- soit de réactions d'oxydo-réduction réversibles conduisant â des

produits en nombre différent des réactifs, les composés à potentiel

chimique constant (solvant, solides, constituants du tampon) n'in¬
terviennent pas dans ce décompte ( 96 ).

i.2.3 - Influençe_des_garamètres_exBérimentaux_sur_la_réduçtion_
B2l§C29r§Bbl9y§_d§_l!îodure_de_N^ 0§thyl.nicotinamide.

i.2.3.1 - Effet_de_]a_nature_du_tamgon.

L'analyse des résultats présentés dans les figures
3.4 et 3.5 (influence du pH sur E,/9 et sur i,. si

_4 !/^ lim
C = 10 M) ainsi que dans les figures 3.8 et 3.9 (influen-

I

ce de la concentration sur Eet ^lin/^) montre que ces
résultats sont en général indépendants de la nature du tam¬

pon qui fixe le pH de la solution. Sur les dix tampons dif¬
férents que nous avons utilisésseul le tampon H-^PO^/H^PO^"
induit un comportement vraiment anormal (Fig. 3.6 et 3.7).

* •

Ce fait illustre sans doute la participation directe d'un

orthophosphate à la séquence des processus élémentaires

électrochimiques. ALIVISATOS et coll. ( 95 ) ont montré

que le NADH et des composés modèles réagissent spontané¬
ment avec H^PO^ et d'autres anions semblables. Rappelons
d'autre part ( cf § 3.1.2.1) que lors d'éleCtrolyses de so¬

lutions de NAD+ au potentiel de la vague III, le rendement
en NADH est augmenté en présence d'anions phosphates

(ortho, pyro, tripoly, ou poly phosphates) (44 ,45 ).
Enfin, il nous semble que si les vagues I' et III ont des
hauteurs relatives -ii^m/C qui dépendent beaucoup du milieu et
de la concentration de réactif, ceci est sans doute dû au fait
qu'elles sont situées le long d'une courbe courant-tension de
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forme exponentielle qui elle-même dépend souvent de la nature du
tampon et de la concentration de réactif: courbe de fond pour la
vague I1 et flanc d'un pic polarographique pour la vague III.

%

3.2.3.2 - Eff§t_de_la_fréguençe_de_çhute_des_gouttes_demmerçure.

Le temps de goutte joue en polarographie un rôle inverse
de celui de la vitesse de balayage des potentiels en voltamétrie
sur électrode immobile. Son influence sur le potentiel de demi-
vague est utilisée pour déterminer l'existence de réaction chimi¬
que consécutive ou simultanée à la réaction de transfert
d'électrons (116). Son influence sur la hauteur de la vague étu¬
diée permet de savoir si le processus limitant le courant est
la diffusion du réactif, une cinétique de réaction ou une adsorp¬
tion irréversible sur l'électrode.

En maintenant constant le débit de mercure^'est-à-dire
en pratique la hauteur de la colonne de mercure au-dessus du ca¬

pillaire, nous avons étudié l'influence du temps de goutte imposé
t tant sur le potentiel de demi-vague que sur la hauteur de

toutes les vagues de réduction de l'iodure de méthyl nicotina¬
mide.

Pour un système électrochimique réversible comme T1°/T1+
ou Cd°/Cd+' la fréquence de chute des gouttes de mercure n'a au¬

cun effet sur le potentiel de demi-vague. Dans le cas de la réduc-
§

tion de l'iodure de méthyl nicotinamide nous avons observé par

contre que les potentiels des différentes vagues augmentent tous
linéairement avec le logarithme du temps de goutte imposé t

A pH 0,60 la première vague (I) se déplace très légèrement plus
que la deuxième vague I' : AEj^/ A log T = +30 - 2 et
+22 - 4 mV respectivement pour les vagues I et I' (Fig. 3.10).
A pH 9,57 la première vague II se déplace un peu moins que la deu¬
xième vague III : AE^^/ A log t = +18 - 2 et +29 - 2 mV res¬
pectivement pour les vagues II et III (Fig. 3.12). Il est remar¬

quable que l'influence de la fréquence de chute des gouttes de
mercure sur les potentiels de demi-vague soit identique pour les
deux vagues de réduction de l'iodure de méthyl nicotinamide en
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Figc3.10 et 3.11 - Influence de la fréquence de chute des gouttes âe mer¬

cure sur la réduction de l 'iodure de N méthyl nicotinamide par polaro-
1 4 0

graphie à stillàtion commandée : solution 10
acide chlorhydrique (pH 0,58). La hauteur de la colone de mercure est
maintenue constante (35cm) au-dessus du capillaire n°10.

Fig.3.10 - Relation entre les potentiels de demi-vague et le logarithme
du temps de goutte imposé.
Fig. 3.11 - Relation entre le logarithme des hauteurs de vague et le lo¬

garithme du temps de goutte imposé.
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Fig.3.12 et 3.13 - Influence de la fréquence de chute des gouttes de
mercure sur la réduction de l'iodure de N méthyl nicotinamide par po-
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larographie à stillation commandée : solution 10 t£ dans un tampon
Oj5 M en acide borique et 0,5 M en borate monopotassique (pH 9,57).
La hauteur de la colonne de mercure est maintenue constante (35cm)

au-dessus du capillaire n°10.

Fig.3.12 - Relation entre les potentiels de demi-vague et le loga¬
rithme du temps de goutte imposé.
Fig.3.13 - Relation entre le logarithme des hauteurs de vague et le
logarithme du temps de goutte imposé.



£9.

milieu neutre ou légèrement basique (vagues II et III) et pour les
deux vagues de réduction de la pyrimidine en milieu acide (vagues

I et II) ( cf § 4.2.3.3 ).

Afin de déterminer la nature du phénomène qui limite la
hauteur des différentes vagues de réduction de l'iodure de mé-
thyl nicotinamide, nous avons comparé l'influence du temps de
goutte imposé t tant sur la hauteur de ces «agues que sur la
hauteur des vagues de réduction des cations Tl+ et Cd++. La ré¬
duction de T1 et Cd++ est en effet souvent utilisée comme exem¬

ple de réaction électrochimique réversible et rapide donnant
des vagues dont la hauteur est limitée par la diffusion de réac¬
tif vers l'électrode ( 103 ). Nous avons constaté que la hau-

+ ++
teur des vagues de réduction de T1 et Cd en milieu acide va¬

rie linéairement avec une puissance a du temps de goutte impo¬
sé t :

a = Alog(-ilim)/ A log t = 0,25 - 0,07
dans des conditions variées de concentration de réactif et de

stillation du mercure. En milieu très acide (pH 0,60) les deux
vagues de réduction de l'iodure de méthyl nicotinamide sem^

blent avoir un comportement anormal vis-à-vis du temps de goutte

imposé t puisque A log(-i^m)/ A log t = 0,44 et 0,38 res-
pectivement pour les vagues I et I' (Fig.3.11). Au contraire, en

milieu légèrement basique (pH 9,57)3les deux vagues ont des hau¬
teurs qui semblent limitées par la diffusion de réactif vers l'é¬
lectrode puisque A 1 °g(-i-j-jm)/ A log t = 0,25 et 0,26 respecti¬
vement pour les vagues II et III (Fig. 3.13).

.2.3.3 - Effet_de_}a_temgérature_de_la_solution.

La température 0 de la solution n'a en général d'ef¬
fet important sur le potentiel des vagues polarographiques que si
celui-ci dépend essentiellement d'une vitesse de réaction chimique
ou électrochimique (97 à 10D.Ceci n'est pas le cas des vagues I',
II et III de réduction de l'iodure de Nj méthyl nicotinamide puis¬
que leur potentiel de demi-vague ne varie pas entre 0 et 40°C
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Fig.3.14 et 3.15 - Influence de la température sur la réduction de
lriodure de N1 méthyl nicotinamide par polarographie à stillation

. -4
commandée : solution 10 M dans un tampon 0,5 en acide chlorhy-
çfrique (pH 0,58). Conditions polarographiques : capillaire n°10,
35,0 cm de mercure, temps de goutte imposé 0,50 s.

Fig.3.14 - Relation entre les potentiels de demi-vague et la tem¬

pérature.
Fig.3.15 - Relation entre le logarithme des hauteurs de vague et
la température.



(Fig. 3.14 et 3.16). Par contre, le potentiel de la vague I aug¬

mente légèrement avec la température 0 en milieu très acide
(pH 0,60) puisque A E1/2/ A 9 = +1,0 mV^C*1 (Fig. 3.14).

La valeur de l'influence de la température 0 sur la
hauteur des vagues polarographiques permet d'obtenir des indica¬
tions sur le processus qui limite leur hauteur. D'après K0LTH0FF

(102), ZUMAN {103), MEITES { 104) et MAIRANOVSKJI { 10s)
^ 1 ^

l'accroissement relatif de la hauteur de vague . / A0
11 im

vaut généralement 1,6 - 0,4%.°C 1 si ce processus est la diffu¬
sion de reactif à l'électrode et plus de 2,5%."C-"1 si c'est une

cinétique de reaction . D' après MAIRANOVSKII ( 105 )
l'adsorbabilité des solutés diminuant généralement lorsque la tem¬
pérature augmente, une valeur négative de Ali^l/A© permet¬
trait d'affirmer que le courant est limité par une adsorption du
réactif sur l'électrode. Nous avons déterminé la valeur de cet

Aij •
accroissement relatif —r—— / A0 en portant 1 og(-i ) en fonc^

11 im Mm
tion de 0 pour les différentes vagues de réduction de l'iodure
de méthyl nicotinamide. En milieu très acide (pH 0,60) les deux
vagues s'amplifient de façon fort différente puisque
Aii- _i

—— /A9 = 0,92 et-3,5%.°C respectivement pour les vagues I
11 im

et I' (Fig. 3.15). Au contraire,en milieu légèrement basique (pH
9,57) les hauteurs des deux vagues varient de façon identique avec

Ai i i ,
la température puisque —- /A0 = 1,76%.°C pour les vagues

Him
II et III (Fig. 3.17). Les valeurs numériques des accroissements
nelatifs des hauteurs de vague avec la température semblent donc
exclure l'intervention d'un contrôle par cinétique chimique ou

electrochimique, sauf peut-être par la vague I' , ou par adsorption
sur l'électrode pour les vagues de réduction I, II et III de l'iodu¬
re de méthyl nicotinamide en solution aqueuse.
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.2.3.4 - Ana]^se_logarithmigue_de_la_forme_des_vaçjues.

L'effet de la concentration et du temps de goutte sur

la position des deux vagues de réduction de l'iodure de N, méthyl ni-*
cotinamide est semblable à celui observé pour la pyrimidine (§ 4.2.2
et 4.2.3), les sels de alkyl pyridinium 106, 110 j les aldéhy¬
des et cétones aromatigues (107 J.08 J.09 ) et les sels d'immonium
( 111). Ce comportement a été généralement interprété comme dû à une

réaction cinétiguement du deuxième ordre entre les produits d'une
réduction réversible ( 11Z ). A la suite des premiers travaux de
KOUTECKY et HANUS (112 ) de nombreux auteurs ont étudié la diméri-
sation électrochimigue soit par polarographie ( 106 , 109 ), soit par

voltamétrie à balayage linéaire simple ( 107) ou aller-retour
(108,114) de potentiel,soi t par chronoampérornétrie simple ou

aller-retour (115 ) . Récemment SAVÉANT et coll.( 116, 118)
ont précisé par le calcul ,1e comportement de vagues polarographi-
gues ou de pics voltamétrigues en tenant compte d'une part des va¬

leurs de la concentration de réactif par rapport à la constante

d'éguilibre de dimérisation et d'autre part de la vitesse de dif¬
fusion des espèces vers l'électrode par rapport à la vitesse de
dimérisation. Ces auteurs ont analysé les différents mécanismes
de réaction possibles, c'est-à-dire :

-la dimérisation radicalaire : A + e zgr A"
2A' A-A

-la dimérisation radical-ionigue: A+ + e ^ A'
A* + A+ ^ A-A+
A-A+ + e=£- A-A

-la dimérisation ionigue: A^ + e A"
A* + e ^ A"
A" + A+ :=±r A-A

Lorsgue la vitesse de la réaction de dimérisation influe sur la
réaction globale à l'électrode, c'est-à-dire lorsgue la vitesse
de cette dimérisation n'est ni trop lente, ni trop rapide compa¬

rée à la vitesse de diffusion et lorsgue l'éguilibre de dimérisa-



64.

tiori est favorable à la formation prépondérante de dimère
(K.C » 1 si K est la constante de cet équilibre de dimérisation),
les effets de la concentration C et du temps de goutte t sur

permettent de distinguer entre ces trois types de mécanismes de di¬
mérisation. En effet à 25°C :

AEi/^/ A log C = A ^ T = +*9»7 la dimérisation est
radicalaire,

AE1/?/ A log C = AE,,9/ A log t = +29,6 mV si la dimérisation est
radical-ionique,

AE,/9/ A log C = AE, nl A log t = +14,6 mV si la dimérisation est
' ' ionique.

La valeur numérique que nous avons déterminés pour ces deux coeffi¬
cients, respectivement +19 - 1 et +18 - 2 mV montre donc qii'en so-

_3
lution de concentration inférieure à 10 M. la vague II correspon¬
drait à un transfert électronique suivi d'une dimérisation
radicalaire à vitesse limitée. D'après f°IAIRANOVSKII [îiz ) et VOLKE
(110) cette vague II devrait avoir pour équation :

RT i2/3
E = constante —r LognF 3 i,.-i

1 im

La figure 3.18 montre qu'en portant log {i2^3/(1-jim-i) 1 en fonction du
potentiel nous avons obtenu pour la vague II à pH 9,57 et dans une

-4
solution 10 des points alignés sur une droite de pente

-1/68 mV donc proche.de -1/58 mV ^ théorique. Au contraire, lors-
que nous avons porté log { I en fonctl'on du potentiel,
nous avons obtenu pour cette même vague II des points alignés sur

deux segments de droite distincts de pentes respectives -1/61 et
-1/53 mV * . Ceci confirme donc que la déformation de la vague II
est due à la réaction de dimérisation qui suit la fixation d'un
électron.

_?
En solution 10 l'iodure de méthyl nicotinamide

fournit,tant à pH 9,57 qu'à pH 4,68 (tampon acétate),une vague II
de même forme qu'en solution diluée mais de pente

log|i2/3/( ilim"i)}/ AE = -1/81 mV-1, plus faible.



65

Fig.3.18 et 3.19 - Analyse logarithmique de la forme des vagues I
et II de réduction de solutions 10~4 M en iodure de AL mêthyl ni¬
cotinamide par polarographie à stillation commandée. Conditions
polarographiques : capillaire n°10, 35.0 cm de mercure, temps de
goutte imposé 0,50 s., 25,0 - 0,2°c.

Fig.3.18 - Relation entre log { i2//3/(i^-i)} et le potentiel ( ■ ■)
et entre log {i/d^-i)} et le potentiel ( ) à pH 9,57 en tam¬
pon borate.

Fig. 3.19 - Relation entre log \i/(ij-i) \ et ie potentiel ( :
pH 0y58 en tampon ahlovhycLrique.

ch3
10~4mole.l
pH 0,6
(HCl)
Vague I
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Dans le cas où une réaction de dimérisation a lieu con¬

curremment à une deuxième étape de réduction^MAIRANOVSKII( 123 ) à
montré que la deuxième vague devrait avoir pour équation si elle
est lente :

2 RT i3/2
E - constante - j Log T—;

Cette forme a été en effet observée dans le cas de la

réduction du benzaldéhyde et de 1'acétophénone ( 213 ) et nous
l'avons personnellement observée pour la vague II de la pyrimidine

-4 -?
(cf § 4.2.3). Par contre, dans des solutions tant 10 M. que 10 M.
en iodure de méthyl nicotinamide à pH 9,57 et 4,68, la vague III
ne présente pas plus cette forme que la forme classique.

En milieu très acide à pH 0,60 la deuxième vague

(vague I') est déformée car proche du mur de réduction du solvant:,
l'analyse logarithmique de sa forme est donc sans grande
signification. Pur contre, dans le même milieu la première vague

(vague I) présente la forme classique (Fig. 3.19) :log{i/(ï,. -i)|
A

est proportionnel au potentiel avec une pente de -1/50 mV * pro¬

che de la pente théorique de -1/58 mV-1.

3.2.4 - Vo]tamétrie_çyçligue_sur_disgue_immobile_de_çarbone vitreux:
rldyÇÎjon_et_régxydation.

De pH 6 à 10 1'iodure de N, méthyl nicotinamide en
-3

solution aqueuse 10 _M d°nne un seul pic de réduction en vol-
tamétrie à balayage rapide sur électrode immobile à disque de
carbone vitreux. Comme l'illustrent les figures 3.20 et 3.21
le potentiel de ce pic, mesuré pour une vitesse de balayage
du potentiel de 0,50 V.s *, ne dépend pas du pH :

pic II E = -850 - 20 mV/E.N.H.
- P

0

Le potentiel de ce pic ( o ) est légèrement plus négatif (de
20 à 30 mV) que Zl/Z ( a ) de la première vague polarographi-
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I

Fig. 3.20 - Voltamétrie cyclique de l'iodure de N1 méthyl nicotina-
—3 . .

mide 10 M sur électrode immobile à disque de carbone'vitreux polie
mécaniquement avant chaque tracé. Courbes intensité-potentiel obte¬
nues par balayage du potentiel de +0,4 à -1,3 V/E.N.H. puis de
-1,3 à + 0,4 V/E.N.H. ( ) . Courbes intensité-potentiel obtenues

après electrolyse à -1,3 V/E.N.H. pendant 60 s par balayage du poten¬
tiel de -1,3 à +0,4 V/E.N.H. puis de +0,4 à -1,3 V/E.N.H. ( ).
Conditions expérimentales ■? disque de carbone vitreux de diamètre
1,4 mm, balayage au potentiel à 0,50 V.s ^, 25,0 - 0,2°C, tampons
phosphate (pH 6,6), imidazole (pH 7,1), borate (pH 9,6) et glycine
(pH 9,9).



que (vague II) relevée dans les mêmes conditions de concentra¬
tion et de milieu. Ce résultat est en accord avec l'hypothèse
d'un transfert réversible d'un électron; en effet dans ce cas

on doit avoir ( 119 ):

S " El/2 " 1*109 SF

soit à 25°C : E = E, /9 - 0,0285 volts.p 1/2 n

Il est également clair d'après la proximité de ces

potentiels obtenus sur électrode de mercure ou de carbone-vitreux
que le mécanisme de cette première étape de réduction ne fait pas

intervenir le matériau de l'électrode indicatrice.

Lorsque le sens du balayage des potentiels efct in¬
versé vers -1,3 V/E.N.H., le balayage retour donne un pic d'oxy¬

dation II ( • ) quelle que soit la vitesse de ce balayage retour

(Fig. 3.20 et 3.21). Ce pic anodique II disparait lorsque le poten
tiel d'inversion de sens du balayage est supérieur à -0,85 V/ENH.
Il correspond donc à la réoxydation du produit de réduction du
pic II. A l'exception des valeurs obtenues dans le tampon imida¬
zole (pH 7,15),pour lequel il semble qu'il apparaisse plusieurs
pics de réduction et de réoxydation, le potentiel du pic IIQ
anodique ne dépend pas du pH de la solution, ni de la nature du

tampon lorsque le pH est compris entre 6 et 10. Lorsque les ba¬
layages en potentiel sont effectués, à l'aller comme au retour,
à 0,50 V.s le pic II a pour potentiel :

(E ]j* = -110 - 20 mV/E.N.H.^ P Ho
Sa hauteur et sa surface sont souvent voisines de celles du pic

cathodique (Fig. 3.20). A l'exception encore de's résultats obte¬
nus avec le tampon imidazole (pH 7,15), une électrolyse pendant
60 s à -1,3 V (potentiel inférieur de 450 mV à celui du pic de
réduction) ne modifie pas considérablement la forme des courbes
intensité-potentiel ni la taille du pic de réoxydation (Fig.3.20).

L'absence d'effet du pH de la solution sur les poten-
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f £ f/j(v/ E.N.H.)

0

-0.5-

o

-1.0-

□

n

O

-3
Fig.3.21 - Réduction de solutions aqueuses 10 M en iodure de N^
methyl nicotinamide par polarographie à stillation commandée ( □ ) et

par voltamétrie à balayage linéaire de potentiel (0,5 V.s ^) sur élec¬
trode immobile à disque de carbone vitreux polie mécaniquement avant

chaque tracé ( O ). pic de réoxydation ( • ) observé en voltamétrie

cyclique sur électrode immobile à disque de carbone vitreux si le

balayage linéaire du potentiel (0,5 V.s est inversé à environ
-1,3 V/E.N.H. Influence du pH de la solution sur les potentiels de
demi-vague (polarographie) et sur les potentiels de pic(voltamétrie).
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tiels des pics de réduction et de réoxydation montre que les mé¬
canismes de ces deux réactions ne font pas intervenir d'échange
de protons. La similitude entre les surfaces des pics de réduc¬
tion et de réoxydation laisse penser que le produit de réduction
est stable et qu'il est réoxydé par un mécanisme faisant interve¬
nir le même nombre d'électrons par motif nicotinamide que la ré¬
duction. Pour la vitesse de balayage utilisée (0,50 V.s~*) aucun

pic anodique n'a été observé au voisinage immédiat du pic catho¬

dique : le produit de réduction doit donc donner lieu à une
réaction chimique assez rapide - les résultats polarographiques
ont montré ( çf.§ 3.2.1.3) qu'il s'agirait d'une dimérisation
radicalaire -. Le pic anodique, situé à 740 - 40 mV du pic ca¬

thodique, correspondrait par conséquent à une oxydation du di-
mère A-A.

3.2.5 - Dl§çussion_et_intergrétation_des résultats des mesures
•

t

Éi§ÇÎC29bll5i9y§s_sur_]es_sglutions_agueuses _d_e_ r_iodure_de_

î^l_1!É5byl_DlÇ2^lD§fïlldË •

3.2.5.1 - Comparaison avec_les données jntérieures._

Les données électrochimiques que nous avons réunies sur

l'iodure de méthyl nicotinamide en solution aqueuse confirment .

en les étendant et en les précisant,les données antérieures. Ces
dernières concernent seulement la réduction polarographique de so-

_3
lutions de concentration voisine de 10 _M en réactif et de pH gé¬
néralement compris entre 5 et 10. Nous avons par conséquent compa¬

ré ces données à celles que nous avons obtenues par polarographie à
_3

stillation commandée de solutions 10 M en réactif (Fig. 3.22). Les

quelques valeurs de potentiel de demi-vague relevées par LEACH et
coll. ( 56 ) sont supérieures de 100 à 140 mV pour la vague II et
égales pour la vague III aux valeurs que nous avons relevées à mê¬
me pH.Les valeurs mesurées à pH 9,65 par CIUSA et coll. ( 55 ) sont
en excellent accord avec les nôtres. Enfin, NAKAYA [ 40 ) a déter-
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Fig. 3.22 - Electrochimie de solutions aqueuses 10 " on indure da

/i/j methyl nicotinamide. Résultats antérieurs relatifs à la réduction
polarographique de lTiodure de N methyl nicotinamide (+) ( 40 ^ 5.5

56 ) et à la potentiométrie de mélanges d fiodure de //- methyl nicot
namide et de 1, 4 dihydro :V^ methyl nicotinamide en quantité ér/d
te et en présence de médiateur redox ( x ) ( ^ ). Résultats o:
avec lriodure de N. méthvl nicotinamide var réduction "r

7 #. » • '

p/zié à stillation commandée (vagues I(0)9 !'(*)_, T1 ( u ) c-.t 17": (m
et par voltamétrie cyclique sur électrode immobile à disque de car¬

bone vitreux tant en réduction ( v ) qu'en réoxydation ( & ) à.
0,5 V.s~2.
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miné des potentiels de demi-vague qui,comparés à ceux que nous avons

mesurésaux mêmes pH.sont supérieurs d'environ 40 mV pour la vague II
et inférieurs d'environ 50 mV pour la vague III.

Les données électrochimiques que nous avons réunies ap¬

portent d'autre part trois types de résultats nouveaux que nous avons

condensé>sur la figure 3.2.2 :

- la réduction polarographique fait apparaître à pH inférieur à envi¬
ron 3 une vague I ( o ) dont la hauteur est voisine de la somme

des hauteurs des vagues II ( a ) et III ( ■ ) en milieu neutre.

- La réduction sur disque de carbone vitreux immobile fournit dans
des solutions de pH compris entre 6,5 et 10 un pic voltamétrique 11
( v ) dont la position coïncide avec celle de la première vague

polarographique dans ce domaine de pH (vague II).

- La réoxydation du produit de réaction formé sur le pic précédent
fournit dans les mêmes conditions un pic voltamétrique ( A ) II si

O

tué, quelque soit le pH, à un potentiel supérieur de 740 mV envi¬
ron au potentiel du pic précédent.

Enfin, au cours de cette étude électrochimique de l'io-
dure de Nj méthyl nicotinamide nous avons clairement mis en éviden¬
ce l'influence de paramètres expérimentaux qui avaient été incom¬
plètement étudiés (concentration de réactif) ou totalement oubliés
(nature du tampon, temps de goutte, température). Nous avons relevé
l'influence de ces facteurs tant sur la hauteur des vagues polaro-

graphiques, ce qui dans quelques cas avait été partiellement réalisé,
que sur la valeur de leur potentiel de demi-vague. C'est grâce à )a
combinaison de ces résultats expérimentaux que nous pouvons envisa¬
ger de reprendre et de préciser les hypothèses relatives aux méca¬
nismes de ces processus.

3.2.5.2 - Interprétation des_ r_ésultats en termes_de mécanis_me_s_
de_réactions. _

a) Lorsque le pH est compris entre 3 et 10 la première
étape de réduction de l'iodure de méthyl nicotinamide, tant sur

goutte de mercure à stillation commandée que sur disque de carbone
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vitreux, est celle pour laquelle les résultats sont les plus nombreux
et les plus concordants. L'absence d'effet du pH sur la position et
sur la hauteur de cètte vague II montre que la réduction ne fait in¬
tervenir d'échange de proton ni avant, ni après le transfert des
électrons. L'analyse logarithmique de la forme de cette vague II, en

accord avec les coulométries effectuées sur son palier de diffusion

( 52 ) permet de supposer qu'un seul électron est alors fixé sur une

molécule de réactif. La concentration C de réactif et la période t

de stillation des gouttes de mercure ayant toutes deux une influence
sur le potentiel de demi-vague, le transfert électronique est suivi
d'une réaction chimique. Les valeurs relevées tant pour

A E^/ A log C que pour A E^/ & ^°9 T » respectivement 19- 1
et 18 - 2 mV dans des solutions 10-4 m en réactif, sont en excellent

accord avec la valeur théorique de ces deux coefficients (19,7 mV)
correspondant à une réaction consécutive selon laquelle le radical
A* . formé à 1'électrode.se dimérise assez rapidement ;

2 A- A-A

L'analyse logarithmique de la forme de cette vague II
-4

dans des solutions 10 en réactif conduit au même mécanisme.

Notons que la vitesse de cette dimérisation n'est pas assez élevée
pour que le mécanisme de la réduction à l'électrode soit :

2 A+ + 2e" A-A

En effet si c'était le cas augmenterait de 60 mV
par décade de concentration et oe dépendrait pas du temps de goutte

imposé. Le potentiel de la vague II correspond donc au seul trans¬
fert électronique :

A+ + e" * A"

la réaction de dimérisation n'intervenant sur la forme et la posi-
• •

tion de cette vague que par modification de la concentration de radical
libre A' au voisinage de l'électrode. Ceci est en accord avec la ré¬
versibilité du transfert électronique mise en évidence par voltamétrie

cyclique à balayage très rapide de potentiel (20 à 50 V/s.) avec des
solutions aqueuses de chlorure de méthyl nicotinamide (44 ) :
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UNDERWOOD et co11.( 44 ) ont observé dans ces conditions, au cours
du balayage retour, un pic anoqiue décalé de 10 à 50 mV seulement
du pic cathodique.

Finalement cette première étape de réduction en solution
aqueuse diluée de pH compris entre 3 et 10 correspond à

A+ + e" A' E° = -0,83 - 0,02 V/ E.N.H.
suivie de

2A* A-A K2 = IA-AI / IA'1 2
Lorsque pour le même domaine de pH, c'est-à-diee de pH

3 à 10, la concentration de l'iodure de N. méthyl nicotinamide est su

périeure à environ 10 M, la vague II garde la même forme corres¬

pondant à

.j 2/3
E = constante + B log — .■

I 1 • "" I
1 îm

mais la constante B devient bien supérieure à 60 mV. Le comporte¬
ment de cette vague II vis-à-vis de la concentration de réactif chan¬

ge alors considérablement puisque E^ n'augmente plus avec cette
concentration mais reste constant ou même diminue très faiblement.

Pu isque E^ est indépendant de la concentration totale de réactif
A+, il se pourrait que, préalablement à sa réduction et lorsque sa
concentration est supérieure à environ 1 mM, celui-ci 'se dimérise

, + , +
en A — A .

b) Toujours pour les pH compris entre 3 et 10, la deuxiè¬
me étape de réduction de l'iodure de Nj méthyl nicotinamide est située
à un potentiel si négatif qu'elle ne peut être observée que sur élec¬
trode de mercure. Même lorsque cette vague III n'est pas déformée et

présente une hauteur sensiblement égale à celle de la vague II (pH
compris entre 8 et 10), il n'est pas possible de définir complètement
et avec sûreté le mécanisme de cette deuxième étape de réduction tant
les phénomènes observés sont complexes. L'égalité des hauteurs des va¬

gues II et III conduit à penser que lors de cette deuxième étape de
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réduction un seul électron est à nouveau fixé sur une molécule de réac¬

tif. La variation de E^ avec le pH, pour une même concentration de
réactif, est égale à 60 mV par unité de pH. Il est donc probable que le
nombre de protons fixé par molécule de réactif soit égal au nombre d'é¬
lectrons donc à un. Les électrolyses effectuées au potentiel de cette

vague III ayant fourni des rendements élevés en un dérivé dihydro ,

il est permis de penser que le produit de cette deuxième étape de ré¬
duction de A+ est finalement AH. Plusieurs mécanismes de réaction sont

alors possibles :

A' + e + —»-AH concurrente avec 2A* A-A

A-A + 2e" + 2H+ —- 2AH

A-A + 2e~ + 2H+ —AH-AH —2AH

L'importance des effets sur E^ de la concentration to¬
tale de réactif C ( AE^/ A log C = -43 - 2mV) et du temps de gout¬
te imposé t (AEj^/ A log t = +29 - 2 mV) montre que la réaction
électrochimique est complexe et fait certainement intervenir une ou

plusieurs réactions chimiques antérieures, concurrentes ou postérieu¬
res au transfert des électrons et protons. L'absence d'effet de la

température sur le potentiel de demi-vague montre que celui-ci ne dé¬
pend pas essentiellement d'une cinétique de réaction. La comparaison
de l'influence du temps de goutte imposé sur la hauteur de cette va¬

gue et sur la hauteur des vagues de réduction de Tl+ et Cd++ conduit
au même résultat : le phénomène qui limite le courant de la vague III
est bien la diffusion de réactif vers l'électrode. Seule l'étude de

la réoxydation du ou des produits de réduction de cette vague III,soit
par voltamétrie cyclique à balayage rapide de potentiel, soit par vol-
tamétrie sur électrode disque-anneau,permettra sans doute d'élucider
le mécanisme de cette deuxième étape de la réduction de l'iodure de

méthyl nicotinamide en milieu neutre ou basique.

c) Lorsque le pH de la solution aqueuse est très acide, la
première étape de réduction de l'iodure de méthyl nicotinamide (va¬
gue I) est, comme le processus correspondant à la vague III, d'une gran¬

de complexité et les résultats obtenus ne permettent pas encore d'in-
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terprèter toutes ses caractéristiques. La hauteur de la vague I est
sensiblement double de celle des vagues II et III en milieu basique;
donc il est probable que dans ces conditions deux électrons soient fi¬
xés simultanément sur une molécule de réactif. Cependant si la vague I
était bien équivalente à la somme des vagues II et III son potentiel
de demi-vague devrait diminuer d'environ 30 mV par unité de pH et non

-4
de 70 mV comme nous l'avons relevé dans les solutions 10 _M_. Cette
caractéristique de la vague I est elle-même d'exploitation difficile

-3
puisque les quelques valeurs de relevées dans des solutions 10 M_
en réactif varient de 25 mV par unité de pH (Fig. 3.22) et qu'il est
donc possible que AE^/ApH dépende de la concentration de réactifs.
Les autres caractéristiques de cette étape de réduction telles que

l'influence de la concentration de réactif,de la période de stillation
du mercure et de la température sur le potentiel et la hauteur de la

vague I n'ont pu encore être interprétées en terme de mécanisme de
réaction.

d) La voltamétrie cyclique à balayage modérément rapi-
de (0,5 V/s j) sur disque immobile de carbone vitreux nous a montré,

*

qu'entre pH 6,5 et 10.1a position du pic de réoxydation du produit
de la première étape de réduction ne dépend pas du pH. Cette étape
de réoxydation ne contient donc pas d'échange de proton. La surface
du pic anodique au cours du balayage retour étant assimilable à cel¬
le du pic cathodique, nous pouvons supposer que le nombre d'élec¬
trons échangés pour cette réoxydation est le même qu'à la réduction,
c'est-à-dire un électron par motif méthyl nicotinamide. Comme le
produit de la première étape de réduction est en milieu neutre le
dimère A-A, cette étape de réoxydation pourrait correspondre à l'un
des mécanismes de réaction suivants

A-A —* 2A+ + 2e"

ou A-A —►- A+-A++2e" 2A+

ou encore A-A -—- 2A' —*- 2A+ + 2e

Seule une étude plus complète5en particulier de l'influence de la
concentration de réactif et de la vitesse de balayage des potentiels,
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permettrait de choisir entre ces hypothèses .

En conclusion, la détermination des étapes réactionnelles

correspondant aux potentiels de transition redox de l'iodure de N^
méthyl nicotinamide ou de ses dérivés réduits.relevés par polarogra-
pnie, voltamétrie ou potentiométrie,n'en est encore sur certains

points qu'au stade des hypothèses. Il existe cependant un cas où le
mécanisme peut sembler convenablement établi: il s'agit de la pre¬

mière étape de réduction de solutions diluées de l'iodure de méthyl
nicotinamide de pH compris entre 3 et 10.

.5.3 - Energéti_qu_e _des mécanismes de réactio_ns propo_sés._

Après avoir essayé d'établir une correspondance entre po¬

tentiel et mécanisme de réaction séparément pour chaque phénomène
observé, il est ensuite nécessaire d'effectuer un contrôle interne
sur l'ensemble de ces hypothèses en appliquant les lois d'additivi-
té. Nous considérons comme correctement établi le potentiel normal E°
du couple A+/AH relevé par potentiométrie d'un mélange d'iodure de

N^ méthyl nicotinamide et de 1,4 dihydro Nj méthyl nicotinamide en
présence de médiateur redox { 56 ) '•

A+ + 2e" + H+ AH E° = -0,360 - 0,005 V/E.N.H. à pH 9,1

La deuxième réaction que nous pouvons considérer comme
définie quant à son potentiel est celle qui correspond à la vague

ou au pic II :

A+ + e" ^=±lA' EJ = -0,83 - 0,02 V/E.N.H. entre pH 3 et 10
Ainsi que nous l'avons montré au § 3.1.2.4 à partir des

données électrochimiques publiées sur le NAD, un des mécanismes

proposés pour l'interprétation de la vague III doit être exclu. En
effet

A' + e" + H+ —» AH

ne peut s'effectuer à E°III^-1,35 V/E.N.H. à pH 9,1
( valeur de E^ de la vague III à ce pH) puisque l'on devrait
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avoi r

F° = - (E° + E° )
2 11 III'

or E° = -0,36 V/E.N.H. et 1 (E°n + E°nI)--l,09 V/E.N.H.
De même, si nous supposons que l'oxydation de A-A(Pic IIQ)

s'effectue selon

A-A —* 2A+ + 2e" à E°n = -0,11 V/E.N.H.
o

la vague III ne peut correspondre à
#

A-A + 2e" + 2H+ —*■ 2AH à E° ^-1,35 V/E.N.H. à pH 9,1
III

puisque l'on devrait avoir

[° _ 1 /ro + ro \
2 ^ III II '

O

et que \{ EJn+ EJj ) est égal à -0,73 V/E.N.H.

Malgré le grand nombre de caractéristiques électrochi¬
miques que nous avons recueilli sur l'iodure de N^ methyl nicotina¬
mide en solution aqueuse, il reste donc beaucoup d'indéterminations.
En fait la multiplicité des résultats que nous avons obtenus a eu

surtout une conséquence négative au niveau des interprétations.
Cette multiplicité nous conduit ici à rejeter certains des mécanismes
antérieurement proposés mais non démontrés, puisqu'ils conduisent à
des combinaisons incohérentes. Les indéterminations qui appa¬

raissent ainsi pourront certainement être levées en étudiant en dé-
✓

tail le mécanisme des réactions correspondant aux vagues de réduc¬
tion I et III et surtout aux vagues de rëoxydation des produits de
toutes les vagues de réduction. L'oxydation de A*, A-A, AH doit par

exemple fournir un nouvel ensemble de mécanismes de réactions qui,
ajouté aux mécanismes dès à présent connus, devrait permettre de dé¬
gager une interprétation de toutes les réactions d'oxydo-réduction
relatives à ce composé modèle du NAD+ .
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3.2.5.4 - Effets^spécifiques de certai_ns_mi 1 ieux

Les résultats obtenus dans la plupart des solutions tam¬

pons utilisées sont cohérents, c'est-à-dire peuvent être reliés
les uns aux autres par continuité,en ne tenant compte que de la seu¬

le valeur du pH imposé et non en outre de la nature du tampon. C'est
cette continuité des phénomènes observés d'un tampon à l'autre que

nous avons exploité précédemment pour dégager des hypothèses inter¬

prétatives. Il est cependant nécessaire de revenir maintenant sur

les anomalies qui semblent liées à l'emploi de tampons particuliers.
Le tampon imidazole (pH 7,1) fait apparaître un comportement parti¬
culier de l'iodure de méthyl nicotinamide en voltamétrie cyclique
sur disque immobile de carbone vitreux. Mais surtout le tampon phos¬

phate (pH 1,9) entraîne un effet tout à fait particulier de la con¬

centration de réactif sur la première vague polarographique (vague I)
puisque celle-ci se dédouble dès que cette concentration est supé¬
rieure à environ 7.10 ^ M en donnant deux vagues dont la première a

une hauteur indépendante de la concentration de réactif. Il nous

semble donc indispensable de déterminer le mode d'action de l'acide

orthophosphorique et des orthophosphates sur les réactions d'oxydo-
réduction relatives à notre composé modèle du NAD+. Ainsi pourrait-
on peut-être comprendre le rôle particulier du NAD+ et du NADH dans
la phosphorylation oxydative.
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3.3 - Etude electrochimique de la nicotinamide en solution aqueuse.

Dans le but d'illustrer l'importance de la quaternisa-
tion de l'azote pyridinique sur les propriétés d'oxydo-réduction
des pyridines substituées nous avons entrepris l'étude de la ré¬
duction électrochimique de la nicotinamide en solution aqueuse.

En effet les données électrochimiques publiées sur ce réactif
forment un ensemble qui n'est ni très cohérent, ni très étendu

(Fig. 3.39) ( 40 , 43 , 55 , 62 » 67 > 68 » 69 )•

3.3.1 - Réduction_de_solytions_agueuses_très_di1uées_de_nicotinamide sur

goytteJe_merçure_en_stillatign_çgmmandée._Infl_uençe_du_BH_de_la
solution.

Si la concentration de nicotinamide est inférieure à
-4

environ 2.10 M tous les phénomènes observes restent quan-

titativeinent comparables lorsque cette concentration varie .

Pour mettre en évidence l'influence du pH de

la solution sur la position et la hauteur des vagues polarographi-
ques dans ces solutions très diluées, nous comparerons les résultats
obtenus pour une même concentration de réactif, par exemple 10 "^M_.
Nous reviendrons ensuite au § 3.3L2 sur les répercussions que pour¬

raient avoir un changement de concentration de référence sur les
conclusions quantitatives que nous allons présenter.

La réduction polarographique de la nicotinamide en solu¬
tion très diluée (C < 2.10 ^) fait apparaître de pH 0 à 10 une

vague (vague I) qui se déplace vers les potentiels plus négatifs
lorsque le pH augmente. En milieu acide, de pH inférieur à 4,cette

vague est généralement suivie par une deuxième vague (vague II)assez
mal définie car proche du mur de réduction des protons : celle-ci se

déplace aussi vers les potentiels plus négatifs lorsque le pH augmen¬

te.

La figure 3.23 présente les variations des potentiels de
demi-vague de ces deux vagues avec le pH des solutions de nicotina¬
mide 10 ^ M. Ces variations sont linéaires et ont pour expression:
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Fig. 3.23 3.24 - Réduction de solutions aqueuses 10 _M de ni¬
cotinamide sur goutte de mercure à stillation commandée : ( O )

vague I et ( • ) vague II. Conditions polarographiques: capil¬
laire n°10> 35j0 cm de mercure3 temps de goutte imposé 0> 50 s ,

25,0 - 0y 2°C.

Fig. 3.23 - Influence du pH sur les potentiels de demi-vague.
Fig. 3.24 - Influence du pH sur les liauteurs relatives des vagues.
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vague I E1/2 = (-690-75 pH) - 20 mV/E.N.H.
vague II EJ/2 = (-970-30 pH) - 10 mV/E.N.H.

De même, la figure 3.24 présente l'effet du pH sur les
valeurs des courants limites relatifs des deux vagues pour des so¬

lutions 10 ^ M. Les conditions polarographiques utilisées sont

identiques pour tous les relevés : temps de goutte libre 9,5 - 0,5 s,

temps de goutte imposé 0,50 s, débit de mercure m = 0,86 - 0,03 mg.s *
25,0 - 0,2°C, ces données étant obtenues avec un même capillaire

(référencé 10) pour une hauteur de 35,0 cm de mercure. On note que

les courants limites obtenus pour cette vague I dépendent forte¬
ment du pH de la solution ou de la nature du tampon (écarts maxima
- 40%). En outre, le faible nombre de valeurs relevées pour la hau¬
teur de la vague II dans les conditions polarographiques précédentes
ne permet pas d'attacher une signification générale aux hauteurs re¬

latives à cette vague. En résumé pour :

- la vague I 1,8 4 4= 4,1 |iA.mM~*
- la vague II 2,5 4 -î-j^/C 4 2,8 |iA.mM *

D'autre part, à pH 4,7 (tampon acétate) et pH 6,6 (tampon
phosphate) nous avons observé un pic polarographique noté IV à
-1480 - 10 mV/E.N.H. qui présente une hauteur considérable à l'échel¬
le des autres vagues:

-ip/C est égal à 306 et à 166 ^lA.mM 1 respectivement à pH 4,77 et 6;64,

3.3.2 - Inf]uence_de_1 a concentration_de_nicotinamide__sur_sa_rëduction_sur
92yît§_de_merçure_en_stlllatlon_commandée.

De même que pour la pyrimidine (cf § 4.2.2), la concentra¬
tion de nicotinamide joue un rôle déterminant lorsqu'elle dépasse un

certain seuil, sur la nature des processus de réduction observés. En
effet .lorsque les solutions de nicotinamide ne sont plus très diluées,
la vague I est dédoublée : les deux vagues qui la remplacent ont des
hauteurs différentes et la somme de leurs hauteurs relatives est éga-
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le à la nauteur relative de la vague I au même pH. La valeur de la
concentration au-dessus de laquelle cette vague I est ainsi dédoublée
est dt: ■

2 - 0,5 mM si le pH est inférieur à 2,

■ ,25 - 0,05 mM si le pH est compris entre 2 et 7,

4 - I mM si le pH est compris entre 7 et 10.

C'est pourquoi nous allons présenter nos résultats en fonction de
leur pH d'obtention.

3.3.2.1 - pH_ comp_ris_entre_0_et 2._

En présence des tampons acide chlorhydrique (pH 0,6)
oxalate (1,6) et phosphate (2,0) (Fig.3.25 à 3.28) la première
vague de réduction de la nicotinamide (vague I) ne garde des
caractéristiques semblables à celles obtenues en solution très
diluée que si la concentration de ce réactif est comprise entre
10 J et environ 2.10 3Jl(Fig. 3.36). A l'exception des solu¬
tions dans le tampon oxalate-pour lesquelles la vague I est dé¬
formée oar suite de l'augmentation considérable du potentiel du
mur de réduction dans ce tampon, le courant limite est propor¬

tionnel à la concentration de nicotinamide. On constate en effet

que (Fig. 3.27 ) :

A"l°g(-i! im)/ Mog C = 1,02 - 0,02
et que la hauteur relative -i,. /C varie au plus de 15% avec C11 m

(Fiq. 3.28). Le potentiel Ej^ de la vague I décroît légèrement
lorsque dans une même solution tampon la concentration de nicoti¬
namide augmente de 10"5 à 2.10_3_M ( AE^/ A log C = -16 mV à
pH 2,0 en tampon phosphate (Fig. 3.25). La pente de cette vague I
reperee par 1/|E est compatible avec un mécanisme
correspondant à l'échange rapide d'un seul électron
(1/(^5 - 5) mV *) (Fig.3.26) puisque la valeur théorique est
a'ors de 1/56 mV~ . L'analyse logarithmique de la forme de la va-
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Fig. 3.25 à 3.28 - Influence de la concentration de nicotinamide en

solution dans un tampon -phosphite (pH 1>96) sur sa réduction sur

goutte de mercure en stillation commandée : (O) vague I, ( &) va¬

gue I^ (A) vague Iy (9) vague II et (n) vague III. Conditions
polarographiques : capillaire n°8, 35cm de mercure, temps de gout¬

te libre 4,4 s et impose 0,50 s, 25,0 - 0,2°C, 250 mV/mn.

Fig.3.25 - Relations entre les potentiels de demi-vague et le loga¬
rithme de la concentration de nicotinamide.

Fig .3. 26 - Relations entre les pentes des vagues et le lcqarith\r&
de la concentration de nicotinamide.

Fig.3.27 - Redations entre le logarithms des hauteurs de Vague et
le loagrithne de la concentration de nicotinamide.
Fig. 3. 28 - Relations entre les hauteurs relatives de vogue et le
logaritlw\e de la concentration de nicotinamide..
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gue I relevée pour une solution chlorhydrique (pH 0,60) contenant
-4

de la nicotinamide à la concentration 10 M confirme que cette
•••

forme est celle qui correspond classiquement à un nombre
d'électrons échangés voisin de l'unité.

Les points obtenus en portant log | i/(i^^m~i)} en fonction du
potentiel sont en effet alignés sur une droite de pente -1/53 mV 1
( valeur théorique pour un transfert rapide monoélectronique :
-1/59 mV"1).

Lorsque la concentration de nicotinamide est comprise en-
-3 -2

tre environ 2.10 _M et 2.10 _M la vague I est remplacée par deux
vagues notées Ia et 1^ qui sont d'autant mieux séparées que la con¬
centration est plus élevée. Les vagues I& et 1^ restant malgré tout
assez proche l'une de l'autre, elles sont déformées et il est diffi¬
cile de leur attribuer des caractéristiques précises de position, de
hauteur et surtout de forme.

Lorsque, dans le tampon orthophosphate (pH 1,96), on

soustrait la courbe intensité-potentiel obtenue en présence de tam¬

pon seul de celle obtenue en présence de nicotinamide, il apparaît,
outre la vague I non dédoublée et la vague II déjà décrite, une

troisième vague notée III à des potentiels très négatifs (-1230 mV/E.N.H.)
(Fig. 3.25 ) . Celle-ci a une hauteur qui varie approximativement
comme le carré de la concentration de nicotinamide si la concentra-

-3tion est inférieure à environ 2.10 M_ puis tend vers une valeur li-
_?

mite de 370 (iA si la concentration tend vers 10 _M (Fig. 3.27).
Son potentiel reste à peu près constant si la concentration est in-

_3
férieure à 2.10 M puis diminue très rapidement (-130 mV par déca¬
de de concentration) pour les concentrations supérieures à 2.10"3 M

(Fig. 3.25).

3.2.2 - eH_çompris_entre_2_et_7.
*

En présence des tampons citrate (pH 2,0), glycine (2,4)
formiate (3,6) (Fi g. 3.29), citrate (3,9), acétate (4,8) (Fig.3.30
à 3.33) et phosphate (6,6), la première vague de réduction de la ni-
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Fig. S. 29 - Réduction de solutions aqueuses de nicotinamide sur goutte
de mercure en stillation commandée : influence sur la forme des polaro-

• «

grammes réduits ( i/C en fonction de E) de la concentration de nicoti¬
namide ( ) S.10~5 M, ( ; 5.10~4M_et ( ) 5.10~2 M P.n

tampon formiate ( pH Z, 61 ).



87.

cotinamide (vague I) ne garde des caractéristiques semblables à cel¬
les obtenues en solution très diluée que si la concentration de ce

réactif est inférieure à 0,25 - 0,05 mM_. (Fig. 3.38). Dans ce
domaine de concentration et de pH le courant limite de la vague I
est proportionnel à la concentration de nicotinamide. En effet :

A log (-i-,im)/ A log C = 1,00 - 0,04
et la hauteur relative varie au plus de - 10% avec C

(cf. par ex. Fig. 3.32). Le potentiel E^2 de la vague I varie de
moins de 15 mV lorsque, dans une même solution tampon, la concen¬

tration de nicotinamide passe de 10 ^ à 2.10 ^ _M_ (Fig. 3.30). La
pente de la vague I repérée par 1/ j E^-E^ j est en général
compatible avec un échange rapide d'un seul électron
(1/(50 - 15) mV-''"). L'analyse logarithmique de la forme de la va¬

gue I effectuée en tampon formiate (pH 3,6) pour une solution
10"4 M en nicotinamide montre que cette forme n'est classique que

pour la première moitié de la vague. Les.points obtenus en portant
log | i/(ij.jm-i) | en fonction du potentiel sont alignés sur une droite

de pente -1/74 mV * si le potentiel est supérieur à -990 mV/E.N.H.

(Ei/^ a Pour valeur -975 mV/E.N.y. dans ces mêmes conditions). La
déformation de cette vague aux potentiels inférieurs à E^ est
sans doute due à la grande proximité, à ce pH, des vagues I et II:
leurs Ej/2> ne diffèrent alors que de 130 mV.

Lorsque la concentration de nicotinamide est supérieure à
-4

environ 2,5.10 M la vague I est remplacée par deux vagues notées
I et Ib qui sont d'autant plus séparées que la concentration est
plus élevée. Le potentiel de la vague I ne dépend pas de la con-

a

centration de réactif. Par contre, le potentiel de la vague 1^ di¬
minue généralement lorsque la concentration de réactif augmente :

AEj^/ Alog C vaut -80 mV à pH 2,0, -60 mV à pH 2,4, -30 mV à
pH 3,6, -38 mV à pH 3,9 et -36 mV à pH 4,8. A l'exception des va¬

leurs obtenues à pH 2,4 dans le tampon glycine, les hauteurs des

vagues Ia et 1^ sont proportionnelles à la concentration de nico¬
tinamide si celle-ci est inférieure à environ 2 mM_, leur rapport

("id) i /(id) ! étant égal à 1,7 à pH 2,0, environ 2,7 à pH 3,9,b a
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vagua

vogue I

vague lb

concentration de nicotinamide [M]

Fig. 3. 30 à 3.33 - Influence de la concentration de nicotinamide
en solution dans un tampon acétate (pH 4,77) sur sa réduction sur

goutte de mercure en stillation commandée : ( O ) vague I, ( & )
0

vague I( A ) vague 1^ et ( • ) Pvc XV.. Conditions polarogra-
phiques : capillaire n°4, 35.0 cm de mercure y t^mvs de goutte

libre 8,6 s et imposé 0,50 s, 2,5,0 -0,2°C, 2S0mV/mn.

Fig.3.30 - Relations entre les potentiels de demi-vague et de
demi-pic et le logarithme de la concentration de nicotinamide.
Fig.3.31 - Relations entre les pentes des vagues et le logarith¬
me de la concentration de nicotinamide.

Fig. 3.32 - Relations entre les hauteurs relatives d.e vague et 'le

logarithme de la concentration de nicotinamide.
Fig.3.33 - Relations entre la hauteur relative du pic III et le

logarithme de la concentration de nicotinamide.
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2,6 aux pH 3,6 et 4,8, et 4,5 à pH 6,6. Ainsi que 1 indique la
Fig. 3.32, la hauteur relative -i^/C de la vague 1^ diminue
lorsque la concentration est supérieure à environ 2 mM. L'analyse

• • •» •

logarithmique de la forme des vagues Ia et Ib effectuée sur les
courbes intensité-potentiel relevées avec une solution 10 2 M en

nicotinamide dans un tampon formiate (pH 3,6) montre que les deux

vagues sont de forme classique. Les points obtenus en portant

| i/(i^^-i)} en fonction du potentiel sont.avec une assez bonne
approximation.alignés sur une droite de pente -1/68 mV * pour la

vague Ia et sur une droite de pente -1/40 mV * pour la vague 1^.
La complexité des résultats obtenus sur les vagues I, I et 1^ ne
permet donc pas de leur affecter avec précision un nombre entier
d'électrons échangés.

La vague II dont nous avons signalé l'existence lors de
la réduction de solutions très diluées de pH inférieur à 4

( § 3.3.1), n'a pu être tracée qu'en soustrayant le courant obtenu
dans la solution tampon seule du courant obtenu en présence de ni¬
cotinamide. Elle n'est en général observable que si la concentra-

_3
tion de ce réactif est inférieure à environ 10 M et ne peut
être définie que d'une façon très imprécise.

3.3.2.3 - gH_çom[)rls_entre_Z_et_10.

En présence des tampons imidazole (pH 7,20), tris (8,04)
(Fig. 3.35 à 3.37), ammoniacal (9,5) et borate (9,57), la première
vague de réduction de la nicotinamide (vague I) ne garde des carac¬

téristiques semblables à celles obtenues en solution très diluée

que si la concentration de réactif est inférieure à environ 3 mM.
Dans ce domaine de concentration et de pH, le courant limite de
la vague I est proportionnel à la concentration de nicotinamide.
En effet,

Alog("ilim)/ Alog C = °'97 't 0,05
et la hauteur relative -i,. /C varie au maximum de - 15% (cf parlim v
ex. Fig. 3.37). Le potentiel E^ de la vague I varie de moins
de 15 mV lorsque, dans une même solution tampon, la concentration
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Fig. 3.34 - Réduction de solutions aqueuses d.e nicotinamide sur* goutte

de mercure en stillation commandée : influence sur la forme des polaro-

grammes' réduits ( i/C en fonction de E ) de la concentration de nicoti¬
namide ( ) 10 ^ M, (—- —) 10 ^ M et (— - - ) 10 " M en tampon tris

( pH 8,04 ).
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de nicotinamide passe de 10 J à 3.10 ^ M (cf par ex. Fig. 3.35).
i

La pente de cette vague I repérée par 1/ j E^-E^ | diminue en
général beaucoup lorsque la concentration de réactif augmente (cf
par ex. Fig. 3.36) et ne permet donc pas de faire des hypothèses
sur le nombre d'électrons échangés. L'analyse logarithmique de la
forme de cette vague I effectuée pour une solution contenant le

-4
tampon tris (pH 8,04) et 10 M en nicotinamide montre que cette
forme est classique en solution très diluée : les points obtenus
en portant log j i/ ( i )} en fonction du potentiel sont
alignes sur une droite de pente -1/45 mV-'''.

Lorsque la concentration de nicotinamide est comprise
-3 -2

entre environ 3.10 et 2.10 M. la vague I est remplacée par deux
vagues et 1^ qui sont d'autant mieux séparées que la concentra¬
tion est plus élevée (Fig. 3.35). A l'exception des polarogrammes
obtenus dans le tampon imidazole (pH 7,20) sur lesquels la vague

I n'est décelable que sous forme d'un méplat précédant la vague
a

I^, les hauteurs de ces deux vagues sont proportionnelles à la con¬
centration de nicotinamide (cf par ex. Fig. 3.37), leur rapport

(i^) I /(i ) j. étant égal à 0,7 à pH 8,0, 1,8 à pH 9,5 et 0,85 àb a

pH 9,6.

L'analyse logarithmique de la forme des vagues I et I,
_ 9 D

effectuée pour une solution 10~ M, de nicotinamide dans le tampon
tris (pH 8,0) montre que celles-ci sont toutes deux classiques :

les points obtenus en portant log j 1 / ( i -j, m~1 ).} en fonction du poten
tiel sont en effet alignés sur une droite de pente -1/46 mV * pour

la vague et sur une droite de pente -1/30 mV * pour la vague 1^,
La complexité des résultats obtenus sur les vagues I, Ia et 1^ ne
permet donc pas de leur affecter avec précision un nombre d'élec¬
trons échangés.
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vagues iaet 1^

pH 8,0
tampon tris

vague la
vague I

vague lb

concentration de nicotinamide [M]

Fig. 3.35 à 3.37 - Influence de la concentration de nicotinamide en

solution dans le tampon tris (pH 8,04) sur sa réduction sur goutte
de mercure en stillation commandée : ( O ) vague I> ( a ) vague ICL

et ( A ) vague 1^. Conditions polarographiques : capillaire n°7,
35cm de mercure, temps de goutte imposé 0,50 s. 25 0 - 0 2 °C 2£0mV.mn~^
Fig.3.35 - Relations entre les potentiels de demi-vague et le lo~
qarithme de la concentration de nicotinamide.

Fig.3.^6 - Relations entre les pentes des vagues et le logarithme
de la concentration de nicotinamide.

Fig.3.37 - Relation entre les hauteurs relatives de vague et le
logarithme de la concentration de nicotinamide.
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.3.2.4 - Conclusion.

L'influence conjuguée de la concentration de nicotinami¬
de et du pH de la solution sur la réduction polarographique de ce

réactif peut être finalement résumée en quatre figures. La figure
3.38 dans laquelle sont portés, à différents pH, les potentiels de
demi-vague en fonction de la concentration de nicotinamide,illus¬
tre les comportements relevés dans les trois domaines de pH que

nous avons délimités soit : 0 à 2, 2 à 7 et 7 à 10, suivant la
valeur de la concentration de réactif pour laquelle la vague I
est remplacée par les deux vagues 1^ et 1^. Les trois figures
3.23, 3.39 et 3.40 montrent l'évolution du diagramme E^-pH de
la nicotinamide en fonction de la concentration de réactif. Les

-4
valeurs numériques de ces concentrations, c'est-à-dire 10 ,

-3 -2
10 et 10 M_> sont choisies de telle sorte que la vague I soit
ou non remplacée par les vagues I& et 1^ dans chacun des trois
domaines de pH précédents.

En solution très diluée, par exemple 10~4_M_ (Fig.3.23),
la vague I existe continûment de pH 0 à 10 ainsi que l'indique la
relation linéaire relevée entre E^2 et Ie PH :
vague I 0<pH < 10 E1/2 = (-690 -75 pH) - 20 mV/E.N.H.

_3
En solution moyennement concentrée,par exemple 10 _M ,

la vague I n'est dédoublée que si le pH est compris entre 2 et 7

(Fig. 3.39) : le diagramme potentiel-pH est alors complètement
différent. Les potentiels de demi-vague varient linéairement
avec le pH de la solution selon :

- vague I : 0 < pH < 2 EJ/2 = (-840) - 10 mV/E.N.H.
à l'exception de la valeur obtenue pour cette vague dans le tampon

chlorhydrique (pH 0,6) qui est de 75 mV plus élevée,
- vague Ia: 2< pH<3,2 E1/2 = (-840) - 10 mV/E.N.H.

3,2<pH<7 E1/2 = (-635 -64 pH) - 4 mV/E.N.H.
- vague Ifa: 2 <pH<7 E1/2 = (-800 -63 pH) - 15 mV/E.N.H.
- vague I : 7 < pH<10 E1/2 = (-800 -63 pH) - 20 mV/E.N.H.
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Fig.o.28 - Influence de la concentration de nicotinamide sur sa ré¬
duction sur goutte de mercure à stillation commandée : relations en¬

tre les potentiels de demi-vague et le logarithme de la concentra¬
tion de nicotinamide dans les tampons chlorhydrique (pH 0,58), phos¬
phate (1,96), formiate (3,61), acétate (4,77), phosphate (6,64),
imidazole (7,20) et borate (9,57).
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4fV2(v/E.N.H.)

PH

j.o.39 et 3.40 _ xnfluenae du pH sur la réduction de solutions
-3 -2

aqueuses 10 et 10 M en nicotinamide sur goutte de mercure à
stillation commandée ï ( O ) vague Iy ( & ) vague I > ( * ) vague

1^ et ( • ) vague II.
Fig. 3.39 - Relations entre les potentiels de demi-vague et le pi7

—3
de solutions 10 J4 en nicotinamide.
Fig. 3.40 - Relations entre les potentiels de demi-vague et le r^H

-2 .de solutions 10 M en nicotinamide.
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Il est important de remarquer l'absence de discontinui¬
té entre les potentiels des vagues I et I à pH 2 et entre les

a

potentiels des vagues 1^ et I à pH 7. Il faut d'autre part rappro¬
cher la valeur du pH de la cassure du diagramme de la va¬

gue I (environ pH 3,2) de celle du pKa de la nicotinamide en so¬
lution aqueuse qui vaut 3,35 ( 82 ).

_2
En solution assez concentrée;par exemple 10 vague

I est dans tout le domaine de pH étudié remplacée par les deux va¬

gues Ia et 1^ (Fig. 3.40). Les potentiels de demi-vague varient
encore linéairement avec le pH de la solution, une discontinuité
se maintenant à pH 7 :

- vague Ifl : 1,9 < pH < 7 = ("^68 -54 pH) - 10 mV/E.N.H.
*

à l'exception de la valeur obtenuedans le tampon glycine pour cette

vague (pH 2,4) qui est de 50 mV plus faible,
- vague Ifa : 0,5 < pH < 7 E1/2 = (-860 -56 pH) - 20 mV/E.N.H.
- vague I& : 7< pH<10 EJ/2 = (-862 -47 pH) - 15 mV/E.N.H.
- vague Ifa : 7< pH<10 EJ/2 = (-660 -87 pH) - 25 mV/E.N.H.
La vague I est tellement déformée dans le tampon chlorhydrique

a

(pH 0,6) qu'il est difficile de lui attribuer un potentiel ; avec
les valeurs que nous possédons il n'est donc pas possible de savoir
si la discontinuité des potentiels de la vague I observée au voi¬
sinage du pK. de la nicotinamide existe également dans les solutions

-2
concentrées 10 par exemple. La discontinuité des-potentiels de
la vague I à pH 7,0 est très importante puisque le potentiel de

a

cette première vague de réduction varie brusquement de 150 mV avec

le pH.
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3.3.3 - Qlsçussion_des_résultats_relatifs_à_laRéduction golarograghigue

^§_]§_!]lÇotinamide_en_sg1ution_agueuse.

3.3.3.1 - Comparaison avec_l es_données jmtérieures_relati ves_à_l a
nicotinamide.

Les données électrochimiques que nous avons réunies sur la ré¬

duction de la nicotinamide en solution aqueuse confirment en les

précisant les quelques données antérieures disponibles (Fig. 3.41).
Celles-ci concernent la réduction sur goutte de mercure à stilla-

-4
tion libre de solutions aqueuses de concentration 2.10 M ( 43 )

_3
(---)» parfois 10 M ( 55 ) et souvent de concentration non
indiquée {40 ,62 ,67 ,69 ). A titre de comparaison nous avons

rapproché ces données de celles que nous avons obtenues par réduc¬
tion sur goutte de mercure à stillation commandée de solution

-4
10 M ( ). Ce rapprochement ne permet cependant pas de com¬

parer quantitativement les potentiels de demi-vague publiés à
ceux que nous avons relevés,puisque ces potentiels dépendent de
la concentration de nicotinamide.

C'est précisément sur ce point que les données électrochi¬
miques que nous avons réunies sur la réduction de la nicotinamide
ont non seulement considérablement élargi le domaine de pH précé¬
demment étudié (Fig. 3.41) mais ont également fait ressortir l'im¬
portance fondamentale de la concentration de réactif sur son mode
de réduction polarographique : le nombre d'étapes de réduction est
fixé par la valeur de cette concentration par rapport à une valeur
critique qui dépend du pH de la solution.

L'ensemble des résultats obtenus est d'une telle complexi¬
té que la simple comparaison des position, hauteur-et forme des va¬

gues relevées avec des solutions de concentration en réactif et de

pH différents,ne permet aucune interprétation en terme de mécanisme
de réaction. Pour définir avec sûreté ces mécanismes, il serait mê¬
me en fait nécessaire de déterminer complètement l'influence sur
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Fig.3.41 - Réduction électrochimique de solutions aqueuses 10 ' M
en nicotinamide. Comparaison des résultats antérieurs obtenus par

polarographie classique (+) et ( ) (4G> 42^ 62> 67) avec les ré¬
sultats obtenus par polarographie à stillation commandée (vagues
I ( O ) et II (• )).
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les caractéristiques de toutes les vagues polarographiques de para¬

mètres expérimentaux comme la fréquence de chute des gouttes de
mercure, la température, la nature et la concentration des tampons.
L'utilisation de technique électrochimique différente comme la
voltamétrie cyclique sur électrode à goutte de mercure ou à disque de
carbone ou la voltamétrie sur électrode à disque-anneau apporterait
aussi certainement des informations facilitant l'élaboration des hy¬
pothèses interprétatives.

3.3.2 - Comparaison avec Jes données relatives à l'iodure_de méthyl_
nicotinamide.

La comparaison des diagrammes E-^^pH relatifs à des concen¬
trations identiques, par exemple 10 ^ M , en iodure de méthyl
nicotinamide ( ) et en nicotinamide ( — ) (Fig. 3.42) conduit
à quelques observations intéressantes.

Tout d'abord, la réduction de l'iodure de méthyl nicoti¬
namide est toujours plus facile que celle de la nicotinamide. Cet
effet, faible en milieu acide (augmentation de E^ voisin de 70 mV)?
augmente considérablement si le pH est supérieur à environ 3. La dif¬
ference des des Premières étapes de réduction est ainsi de
380 mV à pH 7 et de 600 mV à pH 10.

En second lieu, aux pH supérieurs à 3 la première étape de
réduction de la nicotinamide est située à un potentiel très voisin
de celui de la deuxième étape de réduction du dérivé méthylé.
En outre, en milieu acide les secondes étapes de réduction de ces

deux réactifs sont situées exactement au même potentiel.

En conclusion, la quaternisation de l'azote hétérocyclique
de la nicotinamide favorise donc beaucoup la fixation d'un premier
électron puisque cette première réduction ne nécessite alors pas de
fixation simultanée de proton . Cette quaternisation est par contre
sans effet sur le potentiel de la deuxième étape de réduction en mi¬
lieu acide. îl semble donc que ce soit la charge positive portée par
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I !

LU

.0,5
i i

U|
-1,0

.1,5

Fig. 3.42 - Comparaison des diagrammes potential de demi-vaçrue -• pH
-4

obtenus par réduction de solutions 10 M en iodure de métbyl nico¬
tinamide (—O—) et en nicotinamide (—é--~) sur goutte de mercure en

stillation commandée.
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l'azote hétérocyclique qui favorise beaucoup l'approche des électrons:
une fois cette charge neutralisée, le radical libre formé se comporte
en réduction de façon très semblable à la nicotinamide non réduite.

Rappelons enfin qu'il existe entre ces deux réactifs une

différence importante. Celle-ci est relative à l'effet de leur con¬

centration sur le potentiel et même le nombre des vagues polarogra-
phiques de réduction. L'augmentation de la concentration de méthyl
nicotinamide entraîne des déplacements des potentiels de demi-vague,
alors que 1'augmentation de la concentration de nicotinamide entraîne
en plus un dédoublement de la première vague de réduction.
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CHAPITRE QUATRE

ELECTROCHIMIE des PYRIMIDINES et PURINES

4.1 - Analyse critique des données antérieures.

Au contraire des hétérocycles pyridiniques, flaviniques
et porphyriniques, les hétérocycles nucléiques, c'est-à-dire les
dérivés de la pyrimidine (Fig. 4.1) et de la purine (Fig. 4.2) sont
rarement considérés comme participant in vivo à des réactions élec¬

trochimiques. Il existe cependant quelques résultats expérimentaux
sur les pyrimidines et purines biologiques qui rendent plausible
l'intervention de ces composés dans les réactions de transfert d'é¬
lectrons. C'est ainsi que selon SKULACHEV (120, 121 ) l'adénosine
diphosphate (ADP) joueraitle rôle de transporteur d'hydrogène dans

|

la chaîne respiratoire, le cycle purine étant réduit en 1.6 dihy-
dropurine. De façon semblable BARLTROP et coll. ( 122) ont présen¬
té des expériences qui amènent à envisager,lors de l'oxydation du
NADH par des flavoprotéinés l'intervention du cycle purique d'un
NAD+ ou NADH. Rappelons d'autre part que les pyrimidines et purines
donnent des complexes de transfert de charge ( 123 à 125 ). : ce

type de réaction, qui est souvent envisagé pour expliquer les réac¬
tions biologiques (126 ), est fondamentalement lié aux propriétés
électrochimiques des réactifs.

En conclusion, tant pour l'importance de 1eursfonctions
biologiques (constitution des acides nucléiques, stockage de l'éner¬
gie dans les dérivés phosphorylés, constitution des coenzymes nuclé-
otidiques ) que pour leur intervention possible dans des réactions
d'oxydo-réduction des coenzymes pyridiniques (Fig. 3.1), de nombreu¬
ses données ont été réunies sur les propriétés électrochimiques des

pyrimidines et purines. Nous présentons ci-après l'analyse critique
des données disponioles relatives à ces matériaux d'intérêt biologi¬
que. En premier lieu nous préciserons comment les propriétés élec¬

trochimiques de ces composés se situent parmi celles de l'ensemble
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des pyrimidines et purines. Dans une deuxième étape nous examinerons
plus en détail les propriétés de la pyrimidine elle-même qui peut
être considérée comme modèle des dérivés biologiques.

4.1.1 - Prggrlétés_éleçtroçhimigues_çomgarées_des_gyrimldines_et_Burines
substituées.

Les pyrimidines et purines substituées, pour lesquelles
on dispose du plus grand nombre de données électrochimiques,font
intervenir les substituants :

"CHg, -NH^ , -OH, -*0 , -ribosyl, -ribosyl-phosphates>
-désoxyribosyl et -désoxyribosyl-phosphates.

i

Fixés sur un hétérocycle pyrimidine ou purine, ces sub¬
stituants donnent des dérivés qui sont souvent réductibles sur élec¬
trode de mercure ou de graphite et parfois oxydables sur électrode
de graphite ou de platine / 43j 43} 76j 228 à 176 ).

Le tableau 4.T présente l'étendue du domaine d'acidité

pour lequel des valeurs des potentiels de réduction ou d'oxydation
dans l'eau sont disponibles. Même en se limitant aux composés pré¬
sents dans la biosphère et à leurs composés modèles, ce que nous

avons fait dans ce tableau, il apparaît que, pour une proportion
élevee des pyrimidines et purines substituées, ni leur comporte¬
ment électrochimique en réduction, ni surtout leur comportement
électrochimique en oxydation ne sont connus. Les seules valeurs
numériques disponibles n'ont été relevées que dans des zones

étroites de pH ; à l'exception de l'adénine, elles concernent pour

un même composé soit la réduction, soit l'oxydation mais jamais les
y

deux réactions conjointement. Les propriétés d'échange de protons

jouant un rôle essentiel dans les mécanismes de réduction et d'oxy¬
dation de ces composés, ce tableau mentionne également les pH de
transition acide-base des formes non réduites ( <> ) ( 80 à 83 ).
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PyrimidinM

2.NHf
4.NH9
2.NH; 4.CH,
2.4.diNH«
2.5.diNH«
4,5.dl NMj
4,ê.diMH|
2.OH
4.OH

2.OH 4.NH« cytoiin«
cytidina

déioxycytidiM
CS'MP
CS'DP

4.0H
«OH

2,4.dlOH uracil*
urldina

M-diOH

2,4,5,l.tétra OH

thiamin*

o

o—

Purines

purin*
• CHj
Ô.NH? adénina
Ng.méthyl «dénina
N«.n .hexyl adénina
Ng.phényl adénina
Nfrbanzyl adénina
N§.diméthyl adénina
Nf.COCHi adénina
Nf.COpHényl adénina
Nj.O adénin®
adenosine»
désoxy adénosina
Nj.O adénosina

A 5'MP
d A 5'MP

A 5' DP
A 5'TP

8.OH hypoxanthine

2,9.diOH xanthine
2,i. dIOH 1,3diCH3
2,1. diOH 3,7.diCH3
2,6. diOH 1,3,7.triCHj
2,1,S. tri OH

Tableau 4.1 - Domaine d'acidité pour lequel des valeurs de poten¬
tiel de réduction sont disponibles ( ) ou bien ont été notées
comme impossible à obtenir (---). Domaine d'acidité pour le¬
quel des valeurs de potentiel d'oxydation sont disponibles (= )
ou bien ont été notées comme impossible à obtenir (===).
Valeurs des pK de ces composés en solution aqueuse à la tempé-
rature ambiante ( O ).



107.

Par ailleurs, les potentiels d'oxydation ou de réduction
ne peuvent être comparés que si les conditions expérimentales .ayant
une influence sur l'énergétique ou la cinétique des transferts d'é¬
lectrons, sont semblables. La plupart des réductions et oxydations
des pyrimidines et purines se déroulent par échange conjoint d'é¬
lectrons et de protons. Les potentiels des processus électrochimi¬
ques étudiés varient donc considérablement avec le pH de la solu¬
tion. Il est par conséquent nécessaire pour comparer ces processus

électrochimiques de juxtaposer ou mieux superposer les diagrammes
potentiel-pH. Nous avons ainsi rassemblé les données disponibles
dans environ soixante diagrammes de ce type. Pour illustrer l'in¬
fluence de la nature et de la position des substituants sur la ré¬
duction et l'oxydation des pyrimidines et purines, nous présentons
ici les potentiels relevés à quelques pH intéressants. Pour obtenir
le maximum d'éléments de comparaison nous avons choisi les pH 5,0 ,

7,U et 9,0 pour les pyrimidines (tableau 4.II) et les pH 2,0 , 5,0
et 7,0 pour les purines (tableau 4.III). Les valeurs de potentiels
de réduction ont été relevées par polaroqraphie classique ( □ ),par
voltamétrie sur goutte de mercure pendante ( O ) et sur disque de
graphite ( o ) et par polarographie à tension alternative surimpo¬
sée ( a ). Les valeurs des potentiels d'oxydation ont été relevées
par polarographie classique ( ■ ) et par voltamétrie sur disque de

graphite ( » ) et sur disque de platine ( * ).

Ainsi que l'illustrent les tableaux 4.II et 4.III, les sub¬
stituants liés aux carbones tels que -CH^, -0H et -NH^ abaissent
en général notablement les potentiels de réduction et d'oxydation
de 1'hetérocycle sur lequel ils sont fixés. Une exception apparaît

pour les substituants -0H et -NH placés en position 2 de la pyri-
L

midine. La présence de plusieurs substituants -0H abaisse tellement
le potentiel de réduction que celui-ci devient indécelable même sur

électrode de mercure. Cette présence fait conjointement diminuer le

potentiel d'oxydation comme c'est le cas, par exemple, pour l'acide

urique. Ces substituants hydroxy modifient la délocalisation des
électrons tt de 11hétérocycle par intervention d'équilibres céto-éno-

liques. Si le substituant -0H est fixé en position 4 d'une pyrimidi-
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-i*
pHS.O

9

pyrtmidin*
NH.

WH
CH
NH
NH

OH

V

OH
NH

OH »
OH I
OH )
OH
CH3 )
OH
OH
OH
OH

thiamins

2,4

5,6

-t-l.0 S: j/2
V/E.N.H.

iU

purine
ch3

NHj
0 i
MHZ f

OH

OH »

WH» »

OH 1
OH (
OH )
OH >
OH >

Tableaux 4.1iet 4.III - Potentiels électrochimiques des dérivés
de la pyrimidine et de la purine en solution aqueuse à la tem¬

pérature ambiante : effet de la nature et de la position des
substituants les plus simples.

Potentiels de réduction relevés par polarographie clas¬
sique ( □ ), par voltamétrie sur goutte de mercure pendante (O)
et sur disque de qravhite ( O J. et var volaroaranhie à tension
alternative surimposée ( A ).

Potentiels d'oxydation relevés par polarogranhie classique
( ■ ), et par voltamétrie sur disque d.e graphite ( m ) et sur

disque de platine ( * ) .

Tableau 4. II - Pyrimidinesà pH 5,0, 7,0 et 0,0.
Tableau 4.Ill - Purines à pH 2,0, 5,0 et 7,0.

+<ts *1/2
V/ÏS.M

pH SA
-U -M +*5^ 1/2

TV/i5ô.H.

Purines

pH
-1.0

pH 7.®



ne ou en position 6 d'une purine, intervient l'équilibre bien connu

OH O
i H

C H N c
II
^ /C^N/Cx %

N

forme lac tine forme lactane

Des études d'équilibres acide-base d'une part, et de con¬

formations aux rayons X et par spectrophotométries ultraviolette
et infrarouge ont montré que les dérivés hydroxy existent essen¬

tiellement sous forme lactane. Au contraire, les dérivés -NH9 exis-
l-

tent surtout sous forme amine et non sous forme imine (127 ). L'u-
racile, 11isocytosine et la thymine,pour lesquels un substituant hy
droxy est fixé en position 4 de la pyrimidine ainsi que la guanine,
la xanthine et 1'hypoxanthine, pour lesquels un substituant hydroxy
est fixé en position 6 de la purine, sont tellement difficilement
réductibles qu'aucun potentiel de réduction n'a pu être relevé dans
l'eau même sur électrode de mercure. Ceci est expliqué par la dis¬

parition dans la forme prédominante lactame de la double liaison
3-4 des pyrimidines et 1-6 des purines au niveau de laquelle il sem

ble que les premières étapes de réduction aient lieu.

La comparaison des tableaux 4.II et 4.III illustre d'autre
part l'influence sur les propriétés d'oxydo-réduction de l'addi¬
tion d'un cycle imidazole à un cycle pyrimidine. A un même pH, les
potentiels de réduction et les potentiels d'oxydation sont en géné¬
ral plus faibles pour les purines que pour les pyrimidines. Il est
donc expérimentalement plus facile d'observer dans l'eau la réduc¬
tion électrochimique des pyrimidines, en particulier de la pyrimi¬
dine non substituée,et l'oxydation électrochimique des purines, en

particulier des purines possédant plusieurs substituants hydroxy.

Les tableaux 4.IV et 4.V illustrent l'effet de substituants

ribosyl (ou désoxyribosyl) et ribosyl-phosphate (ou désoxyribosyl -

phosphate) sur la réduction électrochimique de la cytosine et de
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cy tosine

cytidine

C 5 MP

désoxycytidine

dC 5'MP

Cytosi

1

Adénine 2

adénin*

adenosine

A 5'MP

A 5'DP

A 5'TP

cWsoKyadénosirMi

d AS'MP

pH 2,0 £ pH 5,0
-0,9 -0.8 y2 _i,3

V/E.N.H.

PH 7,0
-1.3 -1.2 -1.1 1/2

V/E.N.H.

Tableaux 4.IV et 4.V - Potentiels de réduction des nuclêosides

et nucleotides dérivés de la cytosine et de lfadénine en solution
aqueuse et à température ambiante : effet de la nature du substi¬
tuant.

Potentiels de réduction relevés par polarographie classique
( □ ), par voltamétrie sur goutte de mercure pendante ( O ), et

par polarographie à tension alternative surimposée f a J.

Tableau 4.IV - Dérivés de la cytosine à pH 5,0, 7,0 et 9,0.
Tableau 4.V - Dérivés de lradénine à pH 2,0, 5,0 et 7,0.
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T adenine en solution aqueuse. Les écarts relevés, à un même pH, en¬

tre le potentiel de réduction de la cytosine et ceux de ses nucleo¬
sides et nucléotides restent inférieurs à 75 mV. Les écarts relevés,
à un mène pH, entre le potentiel de réduction de 1'adénine et ceux

de ses nucleosides et nucléotides restent inférieurs à 50 mV. Ces

écarts de potentiels sont donc limités; ils dépendent à la fois du

pH de la solution et de la nature du substituant. A pH 5p, les nu¬
cleosides et nucléotides de 1 'adénine présentent cependant une deu¬
xième vague de réduction polarographique de potentiel
-1,28 - 0,01 V/E.N.H. ce qui les différencie de 1'adénine qui ne pré¬
sente à ce pH d'une seule vague de réduction de potentiel

-1,15 - 0,02 V/E.N.H.

CAVALIERI et coll. ( 120), ELVING et coll. (48,128,131 àl34 ,13Û),
PALEcftK et coll. (167) et LUND et coll. (173) ont déterminé les
bilans globaux de réduction électrochimique des principales pyrimi-
dines et purines par analyses chimique et spectrophotométrique des

produits formés par electrolyse à potentiel contrôlé sur nappe de
mercure. Ces résultats, combinés aux caractéristiques des vagues po-

1arographiques et des pics voltamétriques relevés sur électrode à

goutte de mercure pendante ou à disque de graphite, ont amené ces

auteurs à proposer des mécanismes pour chaque étape de réduction ob¬
servée. Nous avons rassemblé dans le tableau 4.VI les mécanismes

concernant la réduction de la pyrimidine (A), des 2 NH^ et 2 NH^-
4 CH^ pyrimidines(B), de la cytosine (C), de la 4 NH^ 2,6 di CH^
pyrimidine (D),de la purine (E), de 1'adénine (F) et de l'hypoxan-
thine (G). Ces auteurs considèrent que la double liaison 3,4 de la
pyrimidine et 1,6 de la purine est généralement réduite en premier,
en une ou deux étapes selon le pH de la solution. La nature et la
position des substituants peuvent entraîner des modifications impor-

✓

tantes des mécanismes de réduction de la pyrimidine et de la purine:

- par fusion d'étapes consécutives de transfert électronique ou au

contraire duplication d'étape multiélectronique,
- par équilibre de tautomérie dû à l'effet des substituants possé¬

dant un atome d'oxygène lié au carbone,
- par réaction chimique intramoléculaire, désamination par exemple,
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qui accompagne le processus électrochimique et qui peut créer des
espèces électroactives ( 48).

De même , ELVING et coll. ( j28> 148 > 159 ) puis

plus récemment ORYHURST et coll. ( 171, 172 ) ont déter¬
miné les bilans globaux d'oxydation électrochimique des
principales purines par analyses chimique et spec-

trophotométrique des produits formés par électrolyse à potentiel
contrôlé sur disque de graphite. Ces résultats, combinés aux ca-

ractéri stiques des pics voltamétriques relevés sur disque de gra¬

phite, ont amené ces auteurs à proposer des mécanismes pour chaque
étape d'oxydation observée. Nous avons rassemblé dans le tableau
4.VII les mécanismes qui concernent l'oxydation de 1'adenine (A), de
la guanine ( B ) et de l'açide urique ( C ).

Le principe même de la méthode utilisée pour déterminer c«s

mécanismes de réaction, c'est-à-dire l'utilisation extensive des
bilans d'électrolyse à potentiel imposé et la comparaison des hau¬
teurs de vagues ou de pics, ne permet pas d'assurer que ces méca¬
nismes correspondent effectivement à ceux mis en oeuvre lors du tra¬

cé des courbes intensité-potentiel sur microélectrodes. En effet ces

bilans globaux de réaction ne peuvent généralement pas donner d'in¬
dication sur les caractéristiques énergétiques et cinétiques des es¬

pèces plus ou moins instables qui sont immédiatement formées à 1 'é-
lectrode lorsque son potentiel est fixé à une certaine valeur .

Par ailleurs, la plupart des potentiels relevés tant en ré-
duction qu'en oxydation sont situés hors du domaine de stabilité
thermodynamique de l'eau au pH de la solution. Les composés primai-
rement formés à l'électrode sont donc à peu près tous susceptibles
de réagir sur l'eau et il faut être très attentif à ce type de réac¬
tion .

Enfin, pour pouvoir distinguer la réduction ou l'oxydation du
réactif étudié de celle de l'eau, il est nécessaire, en utilisant des
matériaux d'électrode adéquats (mercure, graphite,...), de ralentir
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les vitesses de réaction de l'eau. Il faut donc effectuer des com¬

paraisons entre les résultats obtenus avec différents matériaux
d'électrode pour s'assurer que les potentiels singuliers relevés
ne dépendent pas de la nature de celle-ci; ceci n'a été réalisé

que dans un petit nombre de cas.

En conclusion, malgré le nombre relativement important d'é¬
tudes électrochimiques relatives à la réduction et à l'oxydation
des pyrimidines et purines en solution aqueuse, de larges étendues
de pH restent inexplorées ou mal connues. En particulier pour s'as¬
surer de la signification énergétique des potentiels de demi-vague
ou de pics relevés et de la validité des mécanismes des réactions
proposés, il nous est apparu essentiel de connaître l'influence
des paramètres expérimentaux qui sont susceptibles d'intervenir .

Nous allons montrer en étudiant plus en détail les nombreu¬
ses données disponibles relatives à la réduction de la pyrimidine
en solution aqueuse, qu'il subsiste encore un grand nombre de dif¬
ficultés ou d'imprécisions tant pour ce qui concerne la significa¬
tion énergétique des potentiels relevés que pour la validité des
mécanismes proposés.
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Tableau 4.VI - Mécanismes de réduction électrochimique des pyri-
«

rnidines et purines proposés par CAVALIERI et coll. (129) > ELVING et
coll. (48,128,151 à 124,126), PALEÏEK et coll. (167) et LUND et coll
(172).

(A ) pyrimidine, ( 3 ) 2.NH0 et 2.NH0 4.CH~ pyrimidines> ( C ) cyto
a o 6

siney ( D ) 4.NH^ 2, ô.diCH^ pyrimidine, ( E ) purine> (F ) adénine,
(G ) nypoxanthine.
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Tableau 4.VI- ( suite )

( 134 )
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Tableau 4.VI- ( suite et fin )
( 48, 1283 136 )
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Tableau 4. VII - Mécanismes d'oxydation êlectrochimique des purines
proposés par LIVING et coll. (128,148,159) et DRYHURST et coll. (171,
172) .

(A ) adenine, ( B ) guanine et ( C ) acide urique.

( 143, 172 )

Pnmory Electrochemical Oxidation !
%

NHo _ NH-

H

N
\

N
H

(I)
if

NH

(n

2

n ♦ h2o I iï C=0*2H++2l
0 N

H
. H

m

ni C=0 ♦ 2e

Secondary Electrochemical Oxidation!

m

0 4 mole

♦ I 7 mole HgO

nh2 cooh
* L.X, *H* * CO

0 N "0
H

(21)
0 I mole

NH?
I c

♦ C =0
I
NH-

♦ NH3 ♦ e

. C. Secondary Reduction, Hydrolysis and Condensation!

3Z

0. 5 mole

I 5 mole H2O t I mole •

0
m

■fY-v
v ^ IX

1 ^m^hu un ^ N n I mole

■f NH -f CO2
0 N NH. HO N 0

H * H

( 3ZH ) (HH)
0 25 mole 0 25 mole

0 5 mole

(IX)
*0 25 mole

D. Hydrolysis!

re

0 I mole

I
•♦0 3 mole h20

h2N V"" \

o N H H
M

(I)
0 I mole

Jl—0 ♦ NH ♦ C0? * H
0 I mole 0 I mole 0 2 mole

Proposed pathways for electrochem¬
ical oxidation of adenine in 1M acetic acid
solution and subsequent transformations. The
molar quantities refer to the amount involved
per mole of adenine (I) converted to the di-
carbonium ion (IV). Other compounds listed
are as follows: II, 2-hydroxyadenine; III, 2,8-
dihydroxyadenine; V, parabanic acid; VI,
oxaluric acid; VII, 4-amino-2,5,6-trihydroxy-
pyrimidine; VIII, 5-amino-2,4,5-trihydroxypy-
rimidine; IX, 4-aminopurpuric acid; X; al¬
lantoic

I 6 0 4 mole 0 4 mole 0 4 mole 0 8 mole

( 171 )
, 06 7 0 H

ttl'J^fN>8+ H20^HfVV>H2N'1N^9 H2N^N^
_ _

+
( +?H + 2e)

2" h

I, I MOLE

B + 2HpO

H, I MOLE

2H20

0ohh

h,N-^N
HNx^Ss-'N. +MN ^ >0 + 2H + 2e

N
H

OH
m, I MOLE

NH2

X +
NHH2N

23, 0.35 MOLE

H
O^N .T >=0-f CO?-f o + H +
nN

H 0.7 MOLE

H
N,

2:,0.35 MOLE

MpN ^ _

I Xm^ 2HgN^N-T^j
32,0.55 MOLE

Proposed pathways for electrochemical oxidation of
guanine in moderately acidic solution. The molar quantities refer
to the amount involved per mole of guanine. Compounds listed are
as follows: I, guanine; II, 2-amino-6,8-dioxypurine; III, 2-amino-
6,8-dioxypurine-4,5-diol; IV, oxalyl guanidine; V, parabanic acid;
VI, guanidine.
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( 171 )
o

HN

H2N^n

b

N

N
H

) + H20

+ 2NH3
fast

>0 (+2H + +2e)

U

-2NH3

0NH

HN

HoN^N
N

N

N
H

)=0 + 2H+ + 2e

m

Proposed primary electrochemical pathways for electro¬
chemical oxidation of guanine in ammonia buffer phi 9.1. Com¬
pounds listed are as follows: I, guanine; II, 2-amino-6,8-dioxypurine;

, 2-a mi no-6,8 -dioxy pu ri ne-4,5 -diamine.

( 128, 159, ■172 )

c uric acid, i mole

Ld
5
<
(/)

LU

uj
CD

>-
<

- 2e

h-n ±h20

intermediate i, i mole

intermediate h

Young and Conway
positive

cooh

hn-£-oh nh2
0 n oh^ n *°

h H

"behrend compound"

h
i
nH2N 0.—N

= 0

0' >TH
i

h

n

h

t
h-n

oh
oh

0^N^0
i

h

alloxan,
0.3 mole

+
nh?

> = 0
nh2

urea

parabanic acid,
0.3 mole

+
nh

0

nh2
urea

J

0.75 mole

allantoin, 0.25 mole
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4.1.2 - BëdyÇ£lon_éleçtroçhimlgue_de_l.a_gyrimidiBe_non_substituée.
/

La pyrimidine non substituée est fréquemment util isëe comme

composé modèle dans la détermination du comportement en réduction
électrochimique des hétérocycles nucléiques. En effet comme nous

l'avons indiqué précédemment (§ 4.-1.1), les études réalisées sur

l'influence de la position des substituants sur la réduction des
pyrimidines et purines semblent indiquer que le site des premières
étapes de réduction est généralement le même: la double liaison
3,4 des pyrimidines et 1,6 des purines ( 48 , 128 )- D'autre part,
les substituants hydroxy et amino qui sont présents dans les pyri-
midines et purines biologiques diminuent considérablement le poten¬
tiel de reduction de 1'hétérocycle correspondant. Enfin les purines
sont généralement plus difficilement réductibles que les pyrimidines
substituées de façon semblable.

La réduction électrochimique de la pyrimidine en solution aqueu¬

se a été étudiée dans un très large domaine de pH (0 à 13) (Tableau
4.1). Les matériaux d'électrode utilisés (mercure et graphite) ont été
imposes par la situation des potentiels de réduction (Tableau 4.II) par

rapport au potentiel thermodynamique de réduction de l'eau au même pH.
CAVALIERI et col 1 .( 129) puis SMITH et ELVING (128, 130,131) ont uti¬
lisé la polarographie sur goutte de mercure en stillation libre. Plus
récemment O'REILLY ( 132) et DRYHURST ( 133) ont utilisé la polaro¬
graphie a tension alternative surimposée et la voltamétrie sur goutte
de mercure pendante et sur disque de graphite immobile.

Les auteurs ont présenté les résultats obtenus sous forme de dia¬

gramme faisant apparaître les variations avec le pH du potentiel de de¬
mi-vague (polarographie), de demi-pic (voltamétrie) ou de pic (polaro¬
graphie à tension alternative surimposée). Nous avons rassemblé sur la
figure 4.3 les résultats obtenus>par ces différentes méthodes. Les

points du diagramme obtenus par polarographie sur goutte de
meccure en stillation libre sont répartis sur cinq segments de droite
notes I à V ( ) dont nous présentons les équations dans la figure
4.4. La polarographie à tension alternative surimposée ( - - ) et la
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A Potentiel
(E1/2, E p/2 OU Eg)

- (V/E.N.H.)

\ X vague I
polarographie
polarographie
alternative
voltamétrie surHg
voltamétrie sur C

vague IIIvague II

vague V

vaguelV

Fig. 4.3 - Réduction électrochimique de la pyrimidine en solution
aqueuse : influence du pH sur les potentiels relevés par polaro¬
graphie classique sur goutte de mercure à stillation libre (- )

( 128 à 131 ) par polarographie à tnnnion alternative

surimposée ( ) (132,133)at par voltamétrie sur goutta de mar-

cure pendante (. . . ,)â 0,026 V.s 1 (235) et sur dr.r.qve d<ç
graphite immobile ( ) à 0,060 V.s~^ (133 ) .
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voltamétrie sur goutte de mercure pendante ( ) ont fourni des
points du diagramme potentiel-pH qui sont aussi répartis sur cinq

segments de droite de pente et de position voisines de celle des
segments I à V obtenus par polarographie. A un même pH, les poten¬
tiels de pics, obtenus par polarographie à tension alternative su¬

rimposée, et les potentiels de demi-pic, obtenus par voltamétrie
sur goutte de mercure pendante à vitesse de balayage 26 mV/s, dif¬
fèrent des potentiels de demi-vague obtenus par polarographie de
+30 à -40 mV pour le segment I, de -45 à -90 mV pour le segment II,
de +50 à -50 mV pour le segment III, de -30 à -130 mV pour le seg¬

ment IV et de -90 à -200 mV pour le segment V. La voltamétrie sur

disque de graphite stationnaire permet d'atteindre des potentiels
moins négatifs que la polarographie. Dans tout le domaine de pH

f

étudié (0 à 8) elle ne fournit qu'un seul pic à un potentiel distant
de -50 à -120 mV du E^ de la première vague en milieu acide (I)
et de -140 à -190 mV du E^2 016 première vague en milieu neutre
(III).

Les différentes techniques qui utilisent le mercure com¬

me matériau d'électrode fournissent donc des résultats en excellent

accord pour les premières étapes en milieu respectivement acide (I)
et neutre (III); les divergences sont plus importantes pour les se¬

condes étapes en milieu acide et neutre (II et IV) et surtout pour

les résultats en milieu basique (V). L'emploi de graphite comme maté¬
riau d'électrode entraîne, semble-t-il, une diminution du potentiel
de la première étape de réduction en milieu acide et surtout en milieu
neutre. Notons enfin que les potentiels de demi-pic relevés par vol-

tametrie, tant sur goutte de mercure que sur disque de graphite, di¬
minuent de 50 à 90 mV si la vitesse de balayage des potentiels aug¬

mente d'une décade ce qui montre que le processus réactionnel n'est
pas un simple transfert rapide d'électron.

La comparaison des potentiels, des hauteurs et des formes
des différentes vagues polarographiques de la pyrimidine en solution
aqueuse, les coulometries à potentiel imposé et les relevés par spec¬

trophotometry ultraviolette des modifications obtenues au cours de
ces coulometries, ont conduit ELVING (128,121) à proposer des mécanismes
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pH Concentration
(mole. I"1) (mV/ E.N.H.)

1- ■ ~'d
C.m2/3.t1'6 1 E3/4 ~ ^1/« I

(mV)
Nombre ®~~

(coulométrie)

vague 1 0,5 à 5 0,3 à 4.10"3 _ 334-105 pH 2,0 à 2,5 4 4 ± 7 0,9 4 ± 0,01

vague II 3 à 5 0,3 à 0,4 .10"3 _ 9*0 _ 11 pH 2,2 à 2,7 95 1,0 8 ± 0,0 6

vague III 5 à 8 0,3 à 5. H-3 _ 438- 89 pH 4,3 à 4,7 4 1 à 9 5 2 ,0 0 ± 0,3

vague IV 7 à 8 0,3 . 1P-3 .1358- 5 pH 4,8

vague V 9 à 13 0,4 à 1,5.10-3 _ 583 -71 pH 8 à 9 (6 à pH 13) 3,93 + 0,06

Fig. 4.4 ~ Mécanismes proposés par ELVING et coll. ( .72R, 131,132)
peur interpréter les résultats de la réduction pola.rographique
de la. pyri-midine en solution aqueuse, Caractéristiques des diffé¬
rentes vagues relevées et conditions expérimentales d'obtention.



de réaction pour chacune des étapes de réaction relevées sur élec¬
trode de mercure (Fig. 4.4). La prise en considération de ces nâcrt-
nismes pose toutefois quelques problèmes importants .

a - Ni le radical libre, ni le dimëre susceptibles d'être formés au

cours du processus correspondant à la vague ï n'ont jamais été décè¬
les en solution aqueuse. La résonance paramagnétique électronique,
effectuée dans une cellule d'ëlectrolyse n'a fournit aucun signal
caractéristique d'un radical libre {134) et la voltamétrie cyclique,
même à balayage très rapide, n'a donné aucun pic de rëoxydation en

solution aqueuse (133)• Une étude très récente de la réduction élec-
trochimique de la pyrimidine en solution dans 1'acétonitrile non tam¬

ponnée semble indiquer la formation d'un radical anion dont l'oxyda¬
tion a pu être détectée par voltamétrie cyclique sur goutte de mer¬

cure pendante à vitesse de balayage supérieure à 3 V/s (134^135).Le
produit de réduction de la pyrimidine, en solution dans 1'acétonitri¬
le non tamponnée mais contenant des quantités d'acide plus ou moins
fort du même ordre de grandeur que celle de la pyrimidine, est sup¬

posé identique au produit de la première vague de réduction de la
pyrimidine en solution aqueuse. De même que dans l'eau, ce procuit
de réduction n'a pu être reoxydé à un potentiel voisin même par vol¬
tamétrie cyclique â balayage très rapide.

b - Si le produit de réduction de la vague I, en solution aqueuse,se

dimèrise réellement à une vitesse raisonnable, le temps de goutte en

polarographie, la vitesse de balayage en voltamétrie et la concentra¬
tion de pyrimidine avec les deux techniques devrait avoir une influ¬
ence non négligeable sur les potentiels des deux étapes de réduction
en milieu acide (vagues ou pics I et II). A notre connaissance aucun

de ces quatre effets n'a été jusqu'à présent réJevé par les auteurs
é

qui ont proposé ces mécanismes.

c - Les potentiels des secondes étapes de réduction en milieu acide

(II) ou neutre (IV) ne dépendant pratiquement pas du pH de la solu-
S

tion, l'hydrolyse ou la protonation des produits formés, au cours
«

de ces deux étapes, ne peuvent pas, thermodynamiquement, se réaliser
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en même temps que le transfert électronique.Si ces réactions chimi¬
ques existent, elles ne peuvent donc se dérouler qu'après le trans¬
fert. d'électron et à vitesse beaucoup plus lente que celui-ci.

d - Les potentiels des étapes de réduction de la pyrimidine en solu¬
tion aqueuse dépendent du pH, ce qui indique l'intervention de trans¬
fert de protons à vitesse assez élevée avant, pendant ou après le
transfert d'électrons. Ces variations A Ej^/ A pH ou A£^ / A pH
ou AE / A pH ne correspondent cependant pas à celles thermodyna-S

miquement prévisibles à la température des expériences soit :

-0,058 £ V/unité de pH

si p et n sont respectivement le nombre de protons et d'électrons
échangés.

e - Tous les potentiels des étapes de réduction de la pyrimidine en

solution aqueuse sont inférieurs au potentiel thermodynamique de ré¬
duction du solvant. Par conséquent tous les composés formés primai-
rement à l'électrode sont susceptibles de réagir avec l'eau avec des
vitesses de réaction qui peuvent dépendre des conditions expérimenta¬
les de géométrie d'électrode, d'apport de réactif à 1'électrode,etc...

• «

- 1

Il faut donc être très prudent dans l'usage des bilans globaux de
réaction de macro-électrolyse à potentiel imposé, pour interprêter
les processus observés en polarographie ou en voltamétrie.

• •

En conclusion, pour accéder à une connaissance des méca-
• t *

nlsmes de réduction des hétérocycles nucléiques et en particulier de
la pyrimidine, telle que les hypothèses faites puissent être considé¬
rées comme solides, de nombreuses données sont encore absentes ou in-

* I *

suffisantes.
• •

Nous avons donc envisagé de combler au moins partiellement
cette lacune en cherchant à disposer d'une quantité aussi importante
que possible de données concernant les processus électrochimiques qui
définissent les propriétés de réductionl de la pyrimidine. Ces données

I* *• •• ,

ont été recherchées dans l'étude détaillée de l'influence sur le
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potentiel, la hauteur et la forme des vagues ou pics de réduction
de la pyrimidine en solution aqueuse,,des paramètres expérimentaux

r

suivants :

- pH de la solution,
- nature et concentration des espèces tamponnant le pH de la

solution,
- concentration de la pyrimidine,
- conditions d'apport de réactif à l'électrode (débit de mercure

et temps de goutte imposé en polarographie, vitesse de balayage
des potentiels en voltamétrie),

- température de la solution,
- nature du matériau d'électrode (mercure ou carbone vitreux).
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4.2 - Etude de la réduction électrochimique de la pyrimldine en

solution aqueuse.

L'analyse critique des données antérieures relatives
à 1'oxydo-reduction électrochimique des pyrimidines et purines en

solution aqueuse nous a montré qu'il subsiste des difficultés ou

des imprécisions dans 1'interprétation des phénomènes observés.
Les hypothèses interprétatives ont été presque toujours émises
sans que les influences des paramètres expérimentaux sur 1'éner¬

gétique et la cinétique de la réduction aient été examinées d'as¬
sez près.

Nous avons par conséquent repris l'étude de la réduction
electrochimique des pyrimidines et purines en solution aqueuse en

utilisant pour simplifier 1'interprétation des résultats un des com¬

posés modèles sur leauel le plus de résultats ont été publiés : la
pyrimidine elle-même ( 177 à 181 J.

4.2.1 - Reduction_de_solutJons_agueuses_très_diluées_de_gyrimidine_sur
9Qy ^te_de_merçure_en_s tll]_a tion_çomma ndëe_. _ Inf"lyence_du_gH_de_
la_sglutjon.

Si la concentration de pyrimidine est inférieure à quel¬
ques mi 11 inioles par litre de solution, tous les phénomènes observés
restent qualitativement comparables lorsque cette concentration est
modifiée. Pour mettre en évidence l'influence du pH sur la position
et la hauteur des vagues polarographiques en solution très diluée,
nous comparerons les résultats obtenus pour une même concentration

-4
de réactif, par exemple 10 _M.

La réduction polarographique delà pyrimidine en solution
-4

aqueuse très diluee (10 M) fait apparaître cinq vagues différentes
entre pH 0,3 et 10 (Fig. 4.5). En milieu très acide on relève une

seule vague dont le potentiel diminue lorsque le pH augmente (vague
I). A pH voisin de 2,0 une deuxième vague se dégage du mur du solvant
à la suite de la vague I (vague II): son potentiel est indépendant du
pH et sa hauteur est un peu supérieure à celle de la vague I. A pH
voisin de 5,2 les vagues I et II fusionnent en donnant la vague III;
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E (V/E.N.H.)

10-4mole.l-1

Fig. 4.5 - Réduction de solutions aqueuses 10 M en pyrimidine
sur goutte de mercure à stillation commandée. Evolution des pola-
r.ogrammes en fonction du pH de la solution : pH 0,4 (HCl), 1,9
(phosphate), 3,6 (formiate), 4,7 (acétate), 6,7 (phosphate), 8,2
(tris), 9,9 (glycine). Conditions polarographiques: capillaire
n°10, 36,0 cm de mercure, temps de goutte imposé 0,50 s , ba¬
layage des potentiels à 250 mV/rrm, 25,0 - 0,2°C.
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le potentiel de celle-ci diminue lorsque le pH augmente et sa

hauteur est voisine de la somme des hauteurs des vagues I et II.
A pH voisin de 6,6 une nouvelle vague notée IV, se dégage du
du solvant, à la suite de la vague III; son potentiel varie peu

avec le pH et sa hauteur est un peu inférieure à celle de la va-

gue III. A pH voisin de 10 les vagues III et IV fusionnent en don¬
nant, la vague V; le potentiel de cette dernière diminue lorsque le
pH augmente et sa hauteur est voisine de la somme des hauteurs des
vagues III et IV.

La figure 4.6 présente les variations des E-, n des va-'

-4
gues ainsi définies avec le pH de la solution de pyrimidine 10 M_.
Ces variations sont linéaires et ont pour expression :

vague I E1/2 = [ -340-100 pH J - 15 mV/E.N.H.
vague II ^-\/z ~ ^ ] - 30 mV/E.N.H.
vague III E1/2 = [ -465-85 pH ] - 15 mV/E.N.H.
uague IV EJ/2 = [ -1380 ] - 60 mV/E.N.H.

De façon semblable la figure 4.7 présente la variation
avec le pH des courants limites relatifs des vagues pout des solu-

-4
tions 10 M_. Les conditions expérimentales polarographiques utili
sées sont alors identiques pour tous les relevés : temps de goutte
libre 9,5 - 0,5 s, temps de goutte imposé 0,50 s, débit de mer¬

cure m = 0,86 - 0,03 mg.s"1 , 25,0 - 0,2 °C , ces don¬
nées étant obtenues avec un capillaire référencé 10 pour une hauteur

• •

de 35,0 cm de mercure. Les courants limites obtenus pour les vagues

I et III dépendent peu du pH de la solution (écarts inférieurs à 10%)
à l'exception de la valeur relevée à pH 9,7 dans le tampon borate

#

pour la vague III. Les courants limites varient davantage pour les
secondes vagues de réduction II et IV tant en milieu acide (vague II)
que surtout en milieu neutre (vague IV).En résumé pour :

- la vague I = +^»50 " ^>15 nA/mM.
- la vague II +1,45 < -i]im/C < +2,40 |iA/mM
- la vague III -i^/C = +3»05 - 0,15 [iA/mM
- la vague IV +1,7 < -i^m/C < +3,0 fiA/mM_
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1/2 (v/ E.N.H.)

c VmM.I-V JJ
5-

4-

3-

2-

1-

N

10"^mole.l"1

il
a

IV

-cp.

t
0

t
2

t 1 1 r t r

pH
h

Fig. 4.6 et 4.7 - Réduction de solutions aqueuses (20 .M en

pyrimidine sur goutte de mercure à stillation commandée :( O )
vague I, ( • ) vague II, (a ) vague III et ( ■ ) vague IV.

Fig. 4.6 - Influence du pH sur les potentiels de demi-vague.
Fig. 4.7 ~ Influence du pH sur les hauteurs relatives des
vagues. Conditions polarographiques : capillaire n°10, 35,0 cm
de mercure, temps de goutte imposé 0,50 s , balayage des poten¬
tiels à 250 mV/rm, 25,0 - 0,2°C.
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Afin de comparer le nombre d'électrons échangés, il

est important de remarquer que la hauteur de la vague III est

presque exactement double de celle de la vague I.

4.2.2 - InfiyeDÇ§_de_la_çonçentratign_de_gyrimidine_sur_sa_réduçtion
§yC_9Qytte_de_merçure_en_sti1lation_çommandée.

A la différence de ce que l'on observe pour l'iodure
de Nj methyl nicotinamide (§ 3.2.2), la concentration de pyrimidi-
ne a un effet sur le nombre de vagues de réduction polarographi-
que. En effet lorsque la concentration de pyrimidine augmente dans
une solution de pH compris entre 3,0 et 5,2, la forme de la vague

II change progressivement et si cette concentration est supérieure
_3

à 2.10 M cette vague II se divise en deux vagues, notées II et
—' a

11^ (Fig. 4.8 à 4.12) de hauteurs différentes mais dont la somme
des hauteurs relatives est égale à la hauteur relative de la vague

II. Cette division a été observée dans onze solutions tampons dif¬
férentes constituées des couples acide-base : acide citrique/citra¬
te, acide formique/formiate, acide acétique/acétate, oxalate mono-

basique/oxalate dibasique, citrate monobas.ique/citrate dibasique,
citrate dioasique/citrate tribasique et phtalate monobasique/phtalate
dioasique.La concentration de pyrimidine pour laquelle la vague II se

dédoublé ne depend ni de la solution tampon employée ni du pH et
est comprise entre 2,1 et 2,6 mM. Dans une seule solution tampon
de pH compris entre 3,0 et 5,2, la vague II a été observée sans dé¬
doublement pour des concentrations de pyrimidine comprises entre

-5 -2
10 et 10 M: il s'agit d'une solution contenant de l'acide acé-

■ •

tique 0,9 et de l'acétate 0,1 _M (pH 3,7). Cependant lorsque cette
solution tampon est diluée 10 fois la vague II se dédouble "norma¬
lement" si la concentration de pyrimidine est supérieure a environ
2 mM.

La concentration de pyrimidine a une influence non seule¬
ment sur la hauteur mais aussi sur le potentiel des différentes va-

./

gues. Nous décrirons donc cet effet séparément pour chacune des va¬

gues polarographiques relevées dans des solutions de pH compris en¬

tre 0,3 et 10.
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Vague I -

A pH compris entre 0,3 et 5,2 la hauteur de la vague I
est proportionnel 1e à la concentration de pyrimidine si celle-ci
varie entre 10 J et 10 ^ M (Fig. 4.10). On constate en effet que

log(-ilim) varie bien linéairement avec log C, la pente restant
en general assimilable à 1 (1,00 - 0,05), et que la hauteur re¬

lative -i,. /C varie au plus de 5% avec la concentration.lim r

D'autre part, la hauteur de la vague I ne dépend pra¬

tiquement pas du pH de la solution.

A pH 3,7 en tampon acétate assez peu concentré ( | aci¬
de acétique f = 0,09_M et (acétate | = 0,01 M) la vague I se dédou¬
ble dès que la concentration de pyrimidine est supérieure à envi-

-4
ron 10 M en donnant deux vagues. La hauteur de la première est in¬
dépendante de la concentration et la somme des hauteurs relatives des
deux vagues est égale à la hauteur relative de la vague I. Dans une

solution tampon formée de réactifs dix fois plus concentrés ( lacide
acétiquel = 0,9 M et lacétatel = 0,1 ) et dans tous les autres tampons,
cet effet de dédoublement de la vague I n'est jamais observé.

A pl-i compris entre 0.3 et 5,2, on observe que Ew~> de la.L / C

vague I varie linéairement avec le logarithme de la concentration de

pyrimidine (Fig. 4.11). La pente de ces variations A E.n/ A log C
, J- /

est generalement de +20 - 5 mV lorsque le pH est inférieur à 2.9 ou
_3

que la concentration est inférieure à environ 10 Ma pH ..ompris
entre 2,6 et 5. Le potentiel de demi-vague devient indépendant de la
concentration si celle-ci est supérieure à environ 10 0à pH com¬

pris entre 2,8 et 5. Ce comportement est identique à celui observé

pour la première vague de réduction de l'iodure de N, méthyl nicoti¬
namide en milieu neutre ou basique (§ 3.2.2). Il révèle 1'interven¬
tion dans le mécanisme de réaction correspondant à la vague î :

- soit d'étape de réaction, d'ordre différent de l'unité, qui "lif¬
terait la vitesse de transfert des électrons,

- soit de réaction d'oxydo-réduction réversible conduisant ?. des
duits en nombre différent des réactifs, les composés à pntonf.i"-'
chimique constant (solvant, solides, constituants du tampon) '<r-
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pH = 4,6

COMCENTRATIOM (mole h)

Fig. 4.8 à 4.10 - Influence de la concentration de pyrimidine
9

en solution dans un tampon acétate ( pH 4,62 ) sur sa réduction
sur goutte de mercure en stillation commandée : vague I ( O )3

vague II ( • ), vague II^ ( A ) et vague II^ ( * ). Conditions
polarographiques : capillaire n°l30 cm de mercure, temps de
goutte imposé 0,52 s., 25,0 - 0,2°C.

Fig. 4.8 - Relations entre les potentiels de demi-vague et le

logarithme de la concentration de pyrimidine.
Fig. 4.9 - Relations entre les pentes de vague et le logarithme
de la concentration de pyrimidine.
Fig. 4.10 - Relations entre les hauteurs de vague et la concentra¬
tion de pyrimidine.
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tervenant pas dans ce décompte (96 ),

Lorsque la concentration de pyrimidine passe de 10~^ _H
-2

à IL) M le potentiel de demi-vague varie toujours linéairement avec

le pH. Ces variations ont pour expression :

- en solution lû"4 M,E1/2 = [ -340 -100 pH ] - 15 mV/E.N.H.- (Fig.4.6)
- en solution lû"3 MjE^g - [ "320 -100 pH] - 15 mV/E.N.H.
- en solution 10"2 M,E1/2 - [ -315 -100 pH ] - 20 mV/E.N.H. (Fig.4.12)

La pente de la vague I, repérée par 1/ | E-w^-E^J , est
en général compatible avec l'intervention d'un transfert monoélectro-

+ -1
nique rapide (1/(50 - 5) rnV x, la valeur théorique étant alors
1/56 mV dans la zone de concentration moyenne c'est-à-dire d'envi-

-4 -3
ron lû à environ 7.10 (voir par exemple Fig. 4.9 contenant des
données relevées à pH 4,5).

Vague II -

A pH compris entre 2,0 et 5,2 la hauteur de la vague II
est proportionnelle à la concentration de pyrimidine si celle-ci va-

-5 -3
rie entre 10 et 2.10 M. On observe en effet que log(-i,. ) varie

—. n m

bien linéairement avec log C, la pente restant en général assimilable
à 1 (l,0ù - 0,05) et que la hauteur relative ""i-j^/C varie au plus de
b% avec la concentration . D'autre part, la hauteur delà vague II ne

dépend pratiquement pas du pH de la solution. Enfin la hauteur de la
vague II est de 1,3 à 1,7 fois plus grande que celle de la vague I à
la même concentration.

Dans les mêmes conditions de. of! et de concentration de

pyrimidine, on observe que E,^ vague II varie linéairement
avec le logarithme de cette concentration (Fig. 4.11). La pente de
cette variation AE^2/ A log C est généralement de -35 - 7 mV. Ce
comportement est semblable à celui observé pour la deuxième vaoue <'"•
réduction de l'iodure de Ni methyl nicotinamide en milieu basioue

(§ 3.2.2). Ce glissement du E^ de la vague II, lorsque la conct'
tration de pyrimidine varie, revèl e l'existence, dans le ïé.dnim •

de reaction électrochimique, du même type de reaction que pour ]:
vague I.
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LU

«M

-0.9

—1j0

pH d.36 (HCi)
pK d;56 (HCl)

pH 1.88
hosphate)

3.56(formiate)

pH 3.72(oxalate)

pH 4.81
(acétate)

pH 2.80
(citrate)
pH 3.56(formiate)
pH 4.81 (acetate)
pH 3.72 (oxalate)

o—

1(5-5 id-4 10-3
Concentration de Pyrimidine (moie.r1)

Fig. 4.11 - Influence de la concentration de pyrimidine sur sa

réduction sur goutte de mercure en stillation commandée. Compor¬
tement des potentiels de demi-vague de la vague I( O )y la vague

II ( • ) , la. vaque II ( A ) et la vaaue II, ( à ) dans les tam-
, a o

pons suivants: acide ch lorhydrique (pH 0,36, 0,56) , phosphate
(pH 1,88) , citrate (pH 2,80) , jormiate (pH 3,56), oxalate (pH
3,72) et acétate (pH 4,81).
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La pente de la vague II, repérée par 1/ JE^^-E^j,
■est en général compatible avec l'intervention d'un transfert mono-

►3

électronique rapide (1/(52- 7) mV ) dans la zone de concentration
-4 -3

moyenne c'est-à-dire d'environ 10 ' à environ 10 M_ (voir par exem

pie Fig. 4.9 contenant des données relevées à pH 4,6).

Vague II .

Cette vague peut être observée entre pH 3,0 et 5,2 si
la concentration de pyrimidine est supérieure à 2,3 mM. Le poten¬
tiel et la hauteur de cette vague II ne dépendent pratiquement ni

a

du pH de la solution (Fig. 4.12), ni de la concentration de pyrimi¬
dine (Fig. 4.8, 4.10 et 4.11).

Le potentiel de la vague II diffère peu de celui de la
vague II relevée dans des solutions de concentration un peu infé¬
rieure à la concentration de dédoublement (2,3 mM) (Fig. 4.8 et
4.11). Finalement, E^ ^ cette vague IIa a pour valeur quels que
soient le pH et la concentration de pyrimidine :

(El/2hl = -975 - 25 mV/E.N.H.
a

La hauteur de la vague II , qui ne dépend ni du pH, niet

de la concentration, est égale à celle que présente la vague II à
la concentration de dédoublement (Fig. 4.10).

La pente de la vague 11^, repérée par Î/JE^-E^j , est
toujours elevée même lorsque les vagues II et II, sont suffisamment

+ -1 a b
séparées (1/(25 - 5) mV ). Si l'on supposait que la vague II corresd

pond à une vague rapide, ce que nous infirmerons plus loin , la va¬

leur de cette pente serait compatible avec l'existence, d'un transfert

biélectronique.

Vague 11^.
Cette vague, comme la précédente, peut être observée

entre pH 3,0 et 5,2 si la concentration de pyrimidine est supé¬
rieure à 2,3 mM. Au contraire de la vague II , le potentiel et

—' d

la hauteur de la vague II() dépendent beaucoup de la concentration
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Fig. 4.12 - Influence du pH sur les potentiels de demi-vague
-2de réduction de solutions 10 Af en pyrimidine sur goutte de

mercure en stillation commandée : vague I (O)J vague II ( • )à
vague II ( & ) et vague II, ( a ).



cle va9ue se ^éP^ace P^us rfe 1Û0 rnV
vers les potentiels plus négatifs lorsque la concentration pasr.r

de 2,5 à 20 mM ( Fig. 4.8 et 4.11 ). Ce glissement du E^ de la va
IIj^ , lorsque la concentration de pyrimidine varie, fait intervenir
un mécanisme analogue à celui supposé pour les vagues I et II.

Par contre, à une concentration donnée, de

vague II, ne dépend pratiquement pas du pH de la solution. Dans
-2

des solutions 10 M_en pyrimidine (Fig. 4.12) on a par exemple :

(El/2)11 = "1080 " 10 mV/E-N-H-
La hauteur de la vague 11b augmente avec la concentra¬

tion sans cependant être proportionnelle à celle-ci. En effet lors¬
que la concentration est supérieure à 2,3 mM c'est la somme des hau
teurs des vagues IIa et 11^ qui est proportionnel 1e à la concentra¬
tion, le coefficient de proportionnaiité étant égal à celui qui
existe entre la hauteur de la vague II et la concentration, on ob¬
serve donc la relation suivante entre les valeurs des hauteurs des

vagues 11^, 11^ et II

c{(llimhla + ^11 i m ^ 11 b }" C' (l'limhl
si C et C' sont des concentrations de pyrimidine de part et d'autre

•
•

de la concentration de dédoublement (C a 2,3 mM, C1 4= 2,3 mM) et
si (i,. )TT et (i,. )TT ont été relevées dans des solutionsv linrlla v lim'II,
de concentration C et ^lim^II c'ans c'es s0^utl0ns concen¬
tration C'.

La pente de la vague 11^, repérée par 1/ j Eg^-E^ I
varié tellement avec la concentration (1/70 à 1/25 mV"*) qu'aucun
nombre d'électron échangé ne peut être évalué par ce moyen.

Vague III.

A pH compris entre 5,2 et 10 la hauteur de la vague III
est proportionnel le à la concentration de pyrimidine si celle-ci va-

-4 -2
rie entre 10 et 10 M. On observe en effet que log(-i,. ) varie

— -i jv jlrn/
bien linéairement avec log C, la pente restant en général assimilable
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à 1 (1,00 - 0,05) et que la hauteur relative -i-|^m/C varie au plus de
5% avec la concentration. D'autre part, la hauteur de la vague III ne

dépend pratiquement pas du pH de la solution (écarts inférieurs à 5%).

En tampon borate (pH 9,57) la hauteur de la vague III va-
1 3

rie comme (C) ' et en tampon phosphate (pH 6,71) la vague III se dé¬
double à concentration supérieure à 3,7g mM en donnant deux vagues
dont la somme des hauteurs relatives est égale à la hauteur relative
de la vague III et dont la hauteur de la première vague dédoublée
est indépendante de la concentration.

A pH compris entre 5,2 et 10 on observe que E^ de la
vague III ne varie pratiquement pas lorsque la concentration passe

de 10 ^ à 10 ^ M (écarts inférieurs à 10 mV).

La pente de la vague III, repérée par 1/ j E-^-E^
n'est pas égale à celle que l'on pourrait attendre puisque la hau¬
teur de cette vague est double de celle de la vague I qui semble
correspondre à un transfert d'un seul électron ( 1/(80 + 10) mV~*
alors que la valeur serait de 1/25 mV * ). Nous pouvons déduire de
cette ooservation que la vague III ne correspond pas à un transfert
électronique rapide.

Vague IV.

A pli compris entre 5 et 10, la hauteur de la vague IV
est proportionnel!e à la concentration de pyrimidine si celle-ci

-4 -2
varie entre 10 et 10 M. On observe en effet que va¬

rie bien linéairement avec log C, la pente restant en général as¬

similable à 1(1,00 - 0,05) et que la hauteur relative -i.j-m/C va¬
rie au plus de 3% avec la concentration. D'autre part, la,hauteur
de la vague IV qui ne semble pas systématiquement varier avec le
;<!■; présente cependant des écarts importants (- 25*) d'une solution
tampon à l'autre. Enfin, la hauteur de la vague IV est parfois plus

petite que cello de la vague III, le rapport des hauteurs variant
(«O U,h H 1,0.

$

Dans le même domaine de pH on observe que E^ de la
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Tableau 4.VIII-Influence conjuguée du pH et de ta concentration de pyrimid
sur sa réduction par polarographie à stillation commandée.

;
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11 ÎTTl
C

( |iA/mM)

%
i

i

i ; pH co ne en tr . avec le pH si: Alog c

i

1
•

ê

|

de pyrimiH
dine j

( H )
c=io 4_m C=IO_3M

i —0 i

C= 1 0 M (mV)
«

( *

1 1

i m
»

1

i

I

1 •

i

!
I i !

! 1

i 0,3à5,2
• -5

10 à -340-1OOpH -320-100pHj-315-1 OOpH +20(- 5) ]'5o
0,10)

•
$

-2
2.10 C- 15) C- 15) (- 20)

1
•
»

•

i
1

i

M M 2,Oà5,2
1 | icf5 à -960 -1000

1
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k L

1
1

| 2,3.10~3
[

(t3o) (±15)
1

1

I

1
'

1
1

1

•

II 3,Oà5,2
M

2,3.10 -975

1

! - 0 (4,5)+
a

à 2.10~2 j(±25) !
1

i
1
1

IXb 3,Oà5,2 2,3.10~J
1 1

1-1080 I

t

-100
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à 2.10~2
•

(

y 1
| (tio) •

•

ni 5.,2àlO io~5 à -465-85pH -465-85pH
•

-465-85pH 0 3^0 5
2. lcf 2 (i15 ) (il 5) (±30) (1 0,10)

IV
•

6,Oàl0 10"5 à -1380 -1380 -1380 (- 15) 1,9 à
;

1
■
•

1

1
1

2.10~2

■

( t 60 ) (t 60 ) (t 60 ) 3,0

(*) Les hauteurs des différentes vagues ont été mesurées dans les conditions
expérimentales suivantes : capillaire n°10, 35 cm de mercure, temps de goutte

imposé 0,50 f , débit de mercure 0,86 ~ 0,03 mg/s, 25,0 ~ 0,2°C.

(+) Valeur en ^lA de la hauteur de la vague II , dans les conditions expérimen-ci

taies précédentes, lorsque la concentration de pyrimidine est supérieure à
2,3 mM.

111 ^
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vague IV augmente ou diminue légèrement lorsque la concentration
de pyrimidine passe de 10~4 à 10~2 M. Cet effet est limité
( - 15 mV/décade de concentration) et dépend du pH ou de la nature
des tampons employés. Finalement la valeur du E,n relevée dans des

-4 ' -3
solutions 10 M est également valable pour des solutions 10 et
10"2 M :

= -1380 - 60 mV/E.N.H.[El/2 1
La pente de la vague IV, repérée par l/jE^-E^ est

toujours compatible avec l'existence d'un transfert monoélectronique
rapide (1/(50 - 5) mV *). Cette valeur n'est pas égale à celle que
nous pourrions attendre (1/26 mV *) en remarquant que la hauteur de
la vague IV est 1,2 à 2 fois plus grande que celle delà vague I qui
semble correspondre au transfert d'un seul électron.

Le tableau 4.VIII résume les résultats relatifs à l'influ-
t

ence conjuguée du pH de la solution et de la concentration de pyrimi¬
dine sur la réduction polarographique de ce réactif.

S

t

4.2.3 - Effet_de_la_na^re_et_de_la_çonçentration_du_tamgon.

L'analyse des résultats présentés dans les figures 4.6,
4.7 et 4.12 (influence du pH sur le potentiel et la hauteur rela¬
tive des vagues) et dans la figure 4.11 (influence de la concen¬

tration de pyrimidine sur le potentiel des vagues à différents
• •

pH) montre que ces résultats sont en général indépendants de la
nature des espèces qui fixent le pH de la solution. Nous avons

utilisé 13 couples acide-base différents et parfois des concen-
-2

trations de tampon différentes (de 10 à 2 M). A l'exception de
ce que nous avons observé en tampon phosphate (pH 6,71) (dédou¬
blement de la vague III à concentration de pyrimidine supérieure
à 3,7 mM) et en tampon borate (pH 9,57) (hauteur de la vague III

1 3
proportionnelle à C ' ), il semble donc que la réduction de la
pyrimidine en solution aqueuse ne dépende pas de la nature de la
solution tampon autrement que par le pH qu'elle détermine.
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Par ailleurs, dans la quasi-totalité des cas étudiés,les
résultats que nous avons relevés et présentés aux § 4.2.1 et 4.2.2
ne dépendent pas de la concentration des espèces qui tamponnent le
pH autrement, ici encore, que par la valeur de ce pH. Les concen¬

trations de ces espèces acides et basiques sont le plus souvent de
0,5 jamais uans quelques cas nous les avons fait varier entre

_2
10 et 2 M_. Nous n'avons pris en considération que les résultats
obtenus avec des concentrations d'espèces tamponnant le milieu au

moins 50 fois supérieures à celle du réactif étudié.

Par rapport à ce comportement général nous avons relevé
deux exceptions, toutes deux obtenues en tampon acétate.

A pH 3,7, pour les tampons dans lesquels l'acide acétique
est neuf fois plus concentré que l'acétate, la dilution du tampon a

un effet important sur la réduction de la pyrimidine. Lorsque la
_2

concentration'd'acide acétique est égale à 9.10 j^les vagues I et
11 se dédoublent toutes deux si la concentration de pyrimidine est

-4 -4
supérieure respectivement à environ 10 M et 2.10 M. Cette der-
nière valeur est 10 fois plus faible que la concentration génëra-

-3
lement notée pour le dédoublement de la vague II, soit 2,3.10 M.

« mmmr»

Lorsque la concentration des deux composés de ce tampon acétique
est 10 fois plus élevée, les vagues I et II sont observées sans

discontinuité dans des solutions de concentration comprise entre
10 ^ et 1,1.10 ^ en pyrimidine.

A pH égal ou légèrement supérieur à 4,7, la concentra¬
tion commune Cg d'acide acétique et d'acétate n'a pratiquement pas
d'influence sur la valeur de la concentration de pyrimidine pour

laquelle la vague II est dédoublée (2,60 à 2,85 mM). Cependant
lorsque l'on fait croître C^ de 0,1 à 2 M, on observe que les va¬
gues I et II fusionnent en une vague de hauteur égale à la somme de
leurs hauteurs si la concentration de pyrimidine est inférieure à
une certaine valeur C^. Cette vague somme a été notée III car elle
présente des valeurs de potentiel et de courant limite qui vérifient
les relations trouvées pour la vague III à pH compris entre 5 et 10.
11 par exemple CQ est égal à 0,5 M ( pH 4,8 ), il existe :
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CH3co2H=Uomoie.i
o

ch3co2k =0,5 mole. I
pH 4,8

2,5.l0~5mole.l
10-4mole.l
I0-3mole.l
I0-2mole.l

Fig. 4.13 - Variation des courbes intensité relative-potentiel3
obtenues par polarographie à stillation commandée de la pyrimidi-
ne3 lorsque la concentration de ce réactif passe de 2,5.10 5 à

-2
10 M dans une solution tampon 0, 5 M en acide acétique et en

acétate (pH 4>80).
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A£l/2(mV/E.N.H.)

-800-

-900-

_1000-

-1100-

Tampon acétate:

— vague

vague II

10-5 10~4

r°lAH -C° -
AK—

0,2 mole.l-!
0,5 mole.l-]
2,0 mole.!""1

vague

r*vague lia

10-3
*>■>vague lib
10-2

concentration de Pyrimldine
(mole.H)

Fig. 4.14 - Influence de la concentration: commune d'acide acéti¬

que et d'acétate (Os2 à 2,0_M) sur la relation entre les poten¬
tiels de demi-vague de réduction de la pyrirnidine et la concen¬

tration de pyrirnidine.
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- seulement la vague III lorsque la concentration de pyrimidine est
inférieure à = 3.10 ^ M ,

- deux vagues ( I et II ) lorsque la concentration de pyrimidine
est comprise entre 3.10 ^ et 2.10 ^ M ,

- trois vagues ( I, II et II. ) lorsque la concentration de pyri-
u I j

midi ne est supérieure a 2.10 M ( Fig. 4.13 ).
Lorsque C augmente, C, augmente également ( Fig. 4.14 et 4.15 )0 I

et il existe une relation linéaire entre C et C. :
o 1

CQ =* 1,5.10"4 Cj
La hauteur de cette vague III est bien égale à la somme des hauteurs
des vagues I et II et varie comme celles des autres vagues propor¬
tionnellement à la concentration C de pyrimidine. Cependant les hau¬
teurs relatives -i^/C de la vague I et surtout des vagues II et
III diminuent considérablement lorsque la concentration Cg du tampon
augmente (Fig. 4.16).

4.2.A - Effet_de_la_temgérature_de_la_solution.

L'effet de la température sur le potentiel de demi-vague
et la hauteur des vagues I, II, II et II, a été étudié pour des

-9
solutions environ 10 en pyrimidine à pH 3,72 (7,8 et 25°C) et
à pH 4,77 (10, 25 et 40°C) (Fig. 4.17 et 4.18).

Les potentiels de demi-vague correspondant à des transferts
électroniques rapides varient généralement peu avec la température:
-2 à +2 mV/°C( 97 à 201 ).Nous avons observéque l'effet de la
température sur les potentiels de demi-vague de réduction de la py¬

rimidine est compris entre ces deux limites, puisque :

AE^/AG = -0,78 - 0,10 mV/°C pour la vague I,
= ~ mV/°C Pour vague II,

AE^2/A0 = +0,79 - 0,08 mV/°C pour la vague 11^,
AEi/2/A0 = +1,36 - 0,17 mV/°C pour la vague 11^
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♦fi/2CmV/E.N.H.) )

vague HI

vague I i

Concentration du tampon acétate

vague I +li ou III

vague I

—i—i—i i i 111 1 w
0,5 1 2

Concentration du tampon acétate
9ah=ÇAK (mole-l-1)

Fig. 4.15 et 4.16 - Influence de la concentration de pyrimidine
~8 ~3

(10 à 10 jM) sur la relation entre les caractéristiques de la
réduction de la pyrimidine et la concentration commune dracide

acétique et d'acétate.

Fig. 4.15 - Variation avec la concentration de pyrimidine des re¬

lations entre potentiel de demi-vague et concentration du tampon
acétate.

Fig. 4.16 - Variation avec la concentration de pyrimidine des re¬

lations entre hauteur de vague et concentration du tampon acétate.
Conditions polarographiques : capillaire n°2y temps de goutte im¬
posé 0,50 s , hauteur de mercure 35 cm, 25,0 t q 2°C
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Lorsque la concentration de pyrimidine est supérieure.â
2,3 mM, la vague II est généralement dédoublée en II et II.

— U D A

(§ 4.2.2); nous avons cependant observé dans une solution 10 M.
en pyrimidine, à pH 4,8, que la vague II n'est pas dédoublée si la
température et le temps de goutte sont suffisamment élevés ( par

exemple 40°C et 2 s ou 25°€ et 12,5 S). La figure 4.17 et le ta¬

bleau 4.IX montrent que l'effet de la température sur les poten¬
tiels de demi-vague ne dépend ni du pH de la solution (pH 3,7^
et 4,7^), ni des conditions de stillation,c'est-à-dire du débit
de mercure et du temps de goutte libre ou imposé (0,1 à 12,5 s).

L'influence de la température sur la hauteur des vagues po-

larographiques est fréquemment utilisée pour obtenir des indications
sur le processus qui limite leur hauteur. Si ce processus limitant
est la diffusion de réactif vers l'électrode, l'accroissement rela-
tif de la hauteur de vague ^ im , ^0 est compris entre 1,1 et

î ^ i m
2,3%/°C ( 97 J 102 à 105 ); si c'est une cinétique de réaction,
l'accroissement relatif de la hauteur de vague est supérieur à

2,5%/°C ( 103 à 105 ); enfin si l'adsorption de réactif
est ce facteur limitant, la hauteur de vague diminue généralement

lorsque la température augmente ( 103 > 105 ). Aux pH 3,7^ et
4,7? nous avons observé que les hauteurs de vague de réduction de
la pyrimidine augmentent généralement avec la température,puisque:

1
Ai, .

1 im ALog(-i, . )linr
1,.

1 im A 0 A 0

1 A1lin> ALog(-i^m)
11 im A8 A0

1

•

1 im ALogHiim)
nl im A0 A 0

1
Ai, •

1 im ALog()i, . )aw linr
i,.

1 im A 0 A0

= +1,7 - 0,2%/°C pour la vague I,

= +0,7 à 5,1%/°C pour la vague II,

= +0,8 - 0,5%/°C pour la vague II
â )

= +0,6 - 0,7%/°C pour la vague 11^.

La figure 4.18 et le tableau 4.IX montrent que l'effet de la tem
pérature sur les hauteurs de vague ne dépendent ni du pH de la so
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Fig. - Influence de la température sur la réduction
de la pyrimidine par polarographie à stillation commandée : solu-c
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tion 10 " dans un tampon acétate (pi! 4^77); conditions polaro-

graphiques : capillaire n°3_, 35 cm de mercuretemps de goutte
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Fig. 4.17 - Relation entre les potentiels de demi-vague et la
température.

Fig. 4.18 - Relation entre le logarithme des hauteurs de vague et
la température.



Tableau4.t%-Influencedelatempérature0surlepotentieletlahauteurdesdifférentesvaquesde -2

réductiondelapyrimidineensolutionaqueuseenviron10"î-L pli

Tampon

Conc. pyrimi~
Vague

\

I

VagueII

VagueII
3.

Vague11^
CapL11. o

n

hHg

Temps goutte

•

dine

AEl/2

ALogi
AEl/2

I j*
AEl/2

ALogi

AEl/2

ALogi

T

A0

A0

A0

A0

A0

A0

A0

A0

(M)

(mV/°C)
(%/°C)
(mV/°C)
(%/°C)
(mV/°C)
(%/°C)
(mV/°C)
(%/°C)

i

(cm)

(s)|
1 P

»

m

3,72

oxalate
1,14

-0,68

+1,9

•

+0,78

-0,4

+1,36

+0,5

2

35

t

12,5j

.io~2 11

-0,70

+1,6

»

+0,76

+0,5

+1,64

+0,7

M

M

1
i

5,0| 2,0j
jf

11

-0,76

+1,6

+0,90

+0,4

+1,46

+1,0

rr

11

It

-0,88

+1,5

+0,64

+0,8

+1,34

"0,5

M

II

°,5|

4,77

acétate
1 -210

-0,54

+2,0

+0,80

+5,1

3

35

12,2*I

II

-0,60

+2,0

+0,80

+1,2

fl

tt

2,0

II

-0,82

+1,6

+1,00

+1,2

+1,36

+0,8

11

n

0,5|

II

-0,85

+1,3

+0,76

+1,1

+1,10

+1,2

II

M

0,1

4,77

acétate
îcf2

-0,68

+1,9

0,0

+0,7

3

70

6,2

II

-1,00

+2,1

+0,88

"1,5

II

1»

2,0

If

-0,80

+1,6

+0,74

+1,6

+1,36

+1,7

II

11

0,5

If

-0,90

+1,6

+0,76

+1,6

+1,80
i

+1,8

II

M

0,1

-*•sti.llati.onlibre.
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lution (pH 3,7^ et 4,7^), ni des conditions de stillation,c'est-à-
dire du débit de mercure et du temps de goutte libre ou imposé
(0,1 à 12,5 s).

%

L'ensemble des résultats relatifs à 1'effet de la tempé¬
rature sur la réduction polarographique de la pyrimidine en milieu
acide semble donc exclure 1'intervention de réactions d'adsorption
et de réaction chimique lente dans les processus définissant le po¬

tentiel et la hauteur des vagues I, II et II, .

4.2.5 - Ana]Yse_logarithmigue_de_la_forme_des_yagues.

L'effet de la concentration sur la position des deux vagues I
et II de réduction de la pyrimidine en milieu acide,est très sem-

. » •

blable à celui observé pour les deux vagues de réduction de l'io-
dure de methyl nicotinamide en milieu neutre et basique.

(§ 3.2.3.4). Comme nous l'avons introduit au cours de l'exposé
des résultats relatifs à ce dernier réactif, un tel comportement

%

est généralement interprété comme dû à 1'intervention,après la
première étape de réduction électrochimique,d'une réaction de di-
mérisation radicalaire de cinétique assez rapide. Depuis KOUTECKY
et HANUS [112) plusieurs auteurs.ont montré que les deux vagues
successives ont alors pour expression pour la première vaque

RT i2/3
E = constante - f— Log • ( 113 )h Him"1

et pour la deuxième vague

2 RT . _ i3/2
E = constante - —r Log ^ ■ (113 )o o( r ! i • 1

•;:.o u,: : Il m

En conséquence, nous avons cherché â déterminer si les
vagues I et II de la pyrimidine en milieu acide présentent une

forme classique correspondant à l'expression :

r + 4. RT i iE = constante - -f— Log - —r1 t • "* 11 im

ou l'une des deux formes théoriques précédentes.
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Fig. 4.20 - Analyse logarithmique de la forme de la vague de réduc-
-4 -2tion de solutions 10 ( % ) et 10 . £ f o J en pyrimidine à

pH 1,86 (tampon phosphate)
j 2/3 I

lag \ \ en fonction du potentiel ( ) et

log | i/(ij^-i) \ en fonction du potentiel ( ~ - - ).
Conditions polaroqraphiques : capillaire r°2Q% 35 cm de mercure,

temps de goutte imposé 0,50 s , 25,0 - 0,2°C.
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Vague il

Fig. 4.20 - Analyse logarithmique de la forme des deux vagues I(O )
-4

et II ( • ) de réduction de solutions 10 ' en pyrimidine à pH

3j56 ( tampon formiate ) :

log | i^^/^ en fonction du potentiel pour la vague I(—)

log | } en fonction du potentiel pour la vague II(—)

et log | 1 en fonction du potentiel pour les vagues I
et II (

Conditions polarographiques : capillaire n°10> 35 cm de mercure3

temps de goutte imposé 0^50 s , 25>0 - 0J2°C.
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A partir du tracé de la vague I obtenu 5 pH 1,86 et 3,56
-4

pour une solution 10 _M en pyrimidine, nous avons porté
log [ i/(i„m-i)3 (---) et log [ <2/3/(1,in,-')]( ) en fonc-
tion du potentiel. Les figures 4.19 et 4.20 montrent que les points
correspondant à la deuxième relation sont correctement alignés sur un

segment de droite de pente -1/(48 - 3) mV * assez voisine de la va-
r -i

leur théorique de cette pente -1/53 mV . Au contraire les points
correspondant à la première relation sont alignés sur deux segments
de droite de pente différente -1/(33 - 5) mV~* et -1/(44 - 4) mV-1
situés de part et d'autre du potentiel de demi-vague. Sur la figure
4.19 nous avons effectué les mêmes analyses logarithmiques à partir

-2
du tracé de la vague I obtenu à pH 1,86 pour une solution 10 Hen

-4
pyrimidine. De même que pour les solutions 10 en pyrimidine,
log [ i/(ii-jm~i)] ne varie pas proportionnellement au potentiel puis¬
que la pente de ces variations est de -1/43 et -1/65 mV~* de part et
d'autre du potentiel de demi-vague. Egalement, de mêmeque pour les

2/3
solutions 10 en pyrimidine, log [i /(i-i.jm~i)] varie propor¬
tionnellement au potentiel : ces variations sont cependant plus fai¬
bles puisque leur pente vaut alors -1/73 mV" .

Sur la figure 4.20 nous avons porté, à partir du tracé de
la vague II obtenu à pH 3,56 pour une solution 10_<* M_ en pyrimidine,

log [i/ilin]-i)j (—) et log [ i3//2/i-j >m-i) ] ( ) en fonction du po¬
tentiel. Les points correspondant à la deuxième relation sont correc¬

tement alignés sur un segment de droite de pente -1/(47 - 3) mV~*.
La valeur obtenue diffère de celle qui a été théoriquement établie
par MAIRAN0VSKII dans le cas d'un transfert lent d'électron concur¬

rent avec une dimérisation intervenant au voisinage de l'électrode,
soit -1/80 mV . Les points correspondant à la première relation sont

alignés sur deux segments de droite de pentes différentes
-1/(73 - 3) mV 1 et -1/(55 - 3) mV 1 situés de part et d'autre du po¬
tentiel de demi-vague.

Ces résultats montrent que les vagues I et II ne correspon¬

dent pas à un simple transfert électronique rapide ou 1 entamais que
fort probablement une réaction de dimérisation s'intercale entre ces

deux étapes de réduction.
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4.2.6 - Iffet_de_l§_fréguençeMde_çhute_des_gguttes_ide_merçure.

Dans le but de préciser la nature de certaines étapes du
mécanisme de réduction de la pyrimidine en solution aqueuse, nous

avons déterminé l'influence du temps de goutte imposé t sur les
potentiels et hauteurs de vague ( Tableau 4vX , Figures 4.21 8
4.26). La comparaison des résultats de cette étude avec ceux .obte¬
nus au cours de la réduction de solutions aqueuses des cations
Tl+ et Cd4+ (§ 2.3.2) nous a apporté d'utiles informations sur
l'intervention de réactions chimiques accompagnant le transfert

• • • f • \ "

d'électrons et sur la nature des processus qui définissent les
courants limites. Rappelons ici que nous avons observé pour ces

transferts d'électrons rapides et réversibles que :

A El/2/ A1°9 t =0

Alog(-id)/ Alog t = +0,25 - 0,07

Vague I.

Comme l'illustrent les figures 4.21 et 4.23, respectivement
t

• 9

à pH 3,56 et 3,75, le potentiel de demi-vague augmente linéairement
avec le logarithme du temps de goutte imposé t . La valeur de cet¬
te variation :

A F1/2/ à log t = +17,5 - 3 mV (Tableau 4.X)
ne dépend de façon sensible ni du pH de la solution (pH compris entre
3,5 et 4,8), ni de la concentration de pyrimidine (concentration com¬

prise entre 10 ^ et 10~2 M), ni de la température (7 à 40°C).

Comme l'illustrent les figures 4.22 et 4.24, respectivement à
✓

pH 3,56 et 3,75 les courants limites de la vague I semblent définis
#

par la diffusion de réactif vers l'électrode puisque :

A log(-i'iini)/ Alogï = +0,29 - 0,02 (Tableau 4.X).
Ces résultats sont remarquablement proches de ceux que nous

avons obtenus pour la première vague de réduction de l'iodure de



LU

<N
S

I4J
.1,1

<

s

I

10

1

0,1

- -ô-

3
o

II
- o

- o

-o

b

"a
8-..

0,1 1,0

*0.

3

10

temps de goutte [s

- o-

10
10 «f

pH 3,6

154.

Fig. 4.21 et 4.22 - Influence de la fréquence de chute des gouttes
de mercure sur la réduction de la pyrimidine par polarographie à •

) et 10~2 M ( - O - )
-4

stillation commandée : solutions 10

en pyrimidine dans un tampon formiate (pH 3,56). Conditions polaro-

graphiques : capillaire n°1035,0 cm de mercure, 25,0 ~ 0,2°C.

Fig. 4.21 - Relations entre les potentiels de demi-vague et le lo¬
garithme du temps de goutte imposé.
Fig. 4.22 - Relations entre le logarithme des hauteurs de vague et
le logarithme du temps de goutte imposé.
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Nj methyl nicotinamide en milieu neutre ou basique (§ 3.2.3.2).-

Vague II.

La figure 4.21 à pH 3,56 montre que le potentiel de demi-
vague augmente linéairement avec le logarithme du temps de goutte

%

t . La valeur de cette variation :

A Alo9 t = 30 - 4 mV (Tableau 4.X)

ne dépend pratiquement ni du pH de la solution (pH compris entre
3,5 et 4,0), ni de la concentration de pyrimidine (concentration
entre 10 ^ et 10 ^ M).

La figure 4.22 à pH 3,56 montre que le comportement de la
hauteur de la vague II vis-à-vis du temps de goutte imposé t est
normal puisque :

A 1og(-iiim)/ Alog t =0,30-0,04
Ces résultats sont également remarquablement proches de

ceux que nous avons obtenus pour la deuxième vague de réduction
de l'iodure de Nj méthyl nicotinamide en milieu neutre ou basique
(§ 3.2.3.2).

Vague 11^.
Les figures 4.21 et 4.23, respectivement à pH 3,56 et

3,75, montrent que le potentiel de demi-vague auqmenteconsidérable-
#

ment avec le temps de goutte imposé t . Cette variation a pour ex¬

pression :

A E^/2/ A log t = 23 - 6 mV (Tableau 4.X )
* % •

et ne dépend ni du pH (pH compris entre 3,5 et 4,8), ni de la tem¬

pérature de la solution (7 à 40°C).

Les figures 4.22 et 4.24, respectivement à pH 3,56 et 3,75,
montrent que la hauteur de la vague II , qui rappelons^e est indépen-à

dante de la concentration de pyrimidine, varie aussi anormalement
avec le temps de goutte imposé t . Cette hauteur diminue en effet
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aarithne du temos de aoutte impose.
K' ». %' /-

Fig. d.24 - Relations entre le logarithme des hauteurs de vague et
le logarithme du temps de goutte impose.
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lorsque le temps de goutte augmente, selon :

A 1 og(-iiim)/ A^°9 T = -0,14 ~ 0,03 (Tableau 4.X).
Cette variation n'est pas connueavec une grande précision car la
vague II est toujours assez proche de la vague II, et la déter-

a D

mination de sa hauteur est moins précise que pour les autres va-

gues. Le sens général de cette variation, qui ne change pas si la
temperature est abaissée à 7°C (Fig. 4.24) ou 10°C (Tableau 4.X)

%

et si le pH passe de 3,5 à 4,8, pourrait nous conduire à faire

quelques hypothèses sur la nature du processus qui définit la hau-
I •

teur de la vague II . Une telle diminution de la hauteur lorsque
le temps de goutte augmente est généralement expliquée ( 105 )
par l'intervention d'une réaction d'adsorption limitant la vitesse
de transfert des électrons. Cette hypothèse doit Ici être écartée

pour plusieurs raisons :
m

- comme nous l'avons vu au § 4.2.4, la hauteur de la vague II aug-
a

mente normalement lorsque la température augmente,
- les courbes courant-temps mesurées au cours de la vie de chaque

goutte de mercure ont la même forme normale pour la vague II et
a

les vagues I et 11^, le courant augmentant régulièrement selon :

A log(-i)/ Alog t.= +0,27 - 0,03

Signalons que des variations semblables, c'est-à-dire présentant une

même valeur pour Alog(-i)/ Alog t, ont été observées lors de la
réduction de solutions aqueuses de Cd++ ( 182 )•

Vague 11^.
Les figures 4.21 et 4.23, respectivement à pH 3,56 et 3,75,

✓

montrent que le potentiel de demi-vague augmente linéairement avec

le logarithme du temps de goutte imposé ^ . La valeur de cette va¬

riation :

AE1/2/ Alog t = +26 - 10 mV (Tableau 4.X)
ê

qui comme pour la vague II n'est pas définie avec une grande
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Fig. 4.25 et 4.26 - Influence de la fréquence de chute des gouttes
de mercure sur la réduction de la pyrimidine par polarographie à

-3
stillation commandée : solution 10 en pyrimidine dans un tampon
citrate ( pti 630 ). Conditions polarographiques: capillaire l1>

50,0 cm de mercure3 25>0 - 0,2 °C.

Fig. 4.25 - Relations entre les potentiels de demi-vague et le lo¬
garithme du temps de goutte imposé.
Fig. 4.26 - Relations entre le logarithme des hauteurs de vague et
le logarithme du temps de goutte imposé.
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précision, semble indépendante du pH de la solution (pH compris
entre 3,5 et 4,8) et de la température (7 à 40°C).

Les figures 4.22 et 4.23, respectivement à pH 3,56 et 3,75
montrent que la hauteur de la vague 11^ augmente avec le temps de
goutte. L'amplitude de cette variation dépend considérablement des
conditions expérimentales utilisées (débit de mercure, température,
pH) puisque A log(-i^-jm)/ Alog t présente des valeurs compri¬
ses entre +0,1 et +0,8 (Tableau 4.X).

Vagues III et IV.

Nous avons relevé à pH 6,0 l'influence sur les potentiels
de demi-vague et hauteurs des vagues III et IV du temps de goutte

_3
imposé (Fig. 4.25 et 4.26 pour une solution 10 en pyrimidine).
Les résultats diffèrent suivant la concentration de pyrimidine pour

la vague III (Tableau 4.X ) et sont assez peu précis pour la vague
IV qui, à ce pH, est assez mal définie. Cette étude n'ayant été
effectuée que pour une seule solution tampon et pour un seul ensem¬

ble de paramètres expérimentaux (débit de mercure, température,pH) ,

nous n'attribuons pas un caractère général aux résultats notés ici.-

2.7 - Effet_de_la_nature_du_matériau_d^éleçtrode.

Afin de préciser dans quelle mesure le matériau d'électrode
intervient dans les processus de réduction de la pyrimidine en solu-
tion aqueuse, nous avons pu comparer les résultats obtenus sur mer¬

cure et sur carbone vitreux.

Les courbes intensité-potentiel relevées avec une méthode élec-
%

trochimique stationnaire, polarographie à stillation commandée et vol-
tamétrie sur disque tournant de carbone, montrent que la première va-

gue de réduction a dans les deux cas des caractéristiques voisines.
Comme l'illustre la figure 4.27, qui donne des tracés obtenus pour

_2
une solution 10 M en pyrimidine dans le tampon formiate (pH 3,56),
le potentiel de demi-vague relevé sur carbone est de 52 mV plus néga¬
tif que celui relevé sur mercure..
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Fig• 4. 27 - Effet de la nature du matériau d1électrode sur la réduc-
—2tion de solutions aqueuses 10 M^en pyrimidine à pH 3^56 (tampon

formiate) : poiarographie à stiilation oommandêe ( ) et vol ta-

métrie sur disque de carbone vitreux tournant ( ).
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Fig. 4.28 - Réductzon de solutions aqueuses 10 M en pyrimidine
par polarographie à stillation commandée ( □ ) et par voltamétrie
à balayage linéaire de potentiel ( IV/s i sur électrode immobile
à disque de carbone vitreux, polie mécaniquement avant chaque tra¬
cé ( O ) et sur goutte de mercure en stillation commandée ( O ).
Pic de réoxydation ( • ) observé en voltamétrie cyclique sur disque
immobile de carbone vitreux (vitesse aller et retour 1 V/s ).

Influence du pH de la solution sur les potentiels de demi-vague
(polarographie) et sur les potentiels de pic (voltamétrie.) .
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Les courbes intensité-potentiel relevées avec les méthodes tran¬
sitoires comme la voltamétrie à balayage linéaire rapide de potentiel
sont également très voisines si l'électrode est soit une goutte de
mercure à stillation commandée, soit un disque immobile de carbone vi¬
treux. Ces comparaisons ont été effectuées avec une même vitesse de

balayage des potentiels (1 V/s).

Les résultats obtenus sur ces deux électrodes sont très proches

pour la vague I (pH 2,3, 3,6 et 4,8) et pour la vague III (pH 8,2).
La figure 4.28 montre que les potentiels de pics diffèrent alors de
moins de 20 mV, ce qui correspond à notre précision de mesure . Cette
même figure montre que les potentiels de pics voltamëtriques sont gé¬
néralement plus négatifs que les potentiels de demi-vague. L'écart ob¬
serve (130 - 30 mV)est supérieur aux 28,5 mV de l'écart théorique dé¬
terminé pour une fixation réversible d'un électron. Ceci correspond
sans doute à une irréversibilité des réductions ou à l'intervention

d'une réaction chimique, comme par exemple une dimérisation.

Le carbone ne permet pas d'atteindre des potentiels aussi négatifs
que le mercure et donc de relever les caractéristiques des vagues si¬
tuées au-delà de la première vague de réduction'. D'autre part,à la pla¬
ce des vagues II et 11^ observées en solution acide de concentration
élevée en pyrimidine, la voltamétrie à balayage linéaire rapide de

potentiel sur goutte de mercure fournit un seul pic II présentant
un épaulement sur son flanc tourné vers les potentiels positifs.
Le potentiel de ce pic II est de 30 mV plus négatif que E^ de la
vague II relevée dans les mêmes conditions de concentration

(Fig. 4.28). A pH 8,2 un deuxième pic de réduction a été observé
à un potentiel de 100 mV plus négatif que E-^ ^e va9ue IV.

Enfin en milieu acide la voltamétrie cyclique sur disque im¬
mobile de carbone vitreux fournit au cours du balayage retour un

, #

pic anodique distant de 1,0 à 1,5 V du pic de réduction I.

En conclusion, les résultats des expériences électrochimiques
menées sur goutte de mercure ont bien un caractère général, relati-
vement indépendant de la nature du matériau d'électrode utilisé.
En effet.chaque fois que nous avons comparé les comportements de la
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pyrimidine sur mercure et sur carbone vitreux, nous avons obtenu, si
toutes les autres conditions expérimentales étaient identiques, des
résultats très voisins.
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1.3 - Discussion et interprétation des résultats relatifs à la réduction

élc-ctrochimique de solutions aqueuses de pyrimidine.

L3.1 - Comparai son_avec_1es_données_antérieures.

Les données électrochimiques que nous avons réunies sur la
réduction de la pyrimidine en solution aqueuse, confirment les don-

% 9

nées antérieures lorsque de telles données existent. Ces dernières
concernent seulement la réduction polarographique de solutions de
concentration comprise entre 0,3 et 5 mM en réattif, et de pH com¬

pris entre 0,5 et 13. Nous avons par conséquent comparé ces don¬
nées à celles que nous avons obtenues par polarographie à stilla-

_3
tion commandée de solution 10 _M en réactif (Fig. 4.29). Les va¬
leurs de potentiel de demi-vague relévées par ELVING et coll.

%•

( 123,131 ) sont très proches des nôtres puisque les écarts maxima
sont de 20 mV pour la vague I et la vague III, de -45 mV pour les
vagues IV et V. Seules les valeurs relevées pour la vague II sont

systématiquement 65 mV supérieures aux nôtres. Il est important de
noter cette similitude de résultats bien que les méthodes expéri¬
mentales soient sensiblement différentes puisque nous avons utilisé
la polarographie à stillation commandée au lieu de la polarographie
à stillation libre, et surtout des mélanges tampons de nature et de
concentration différentes.

Les données électrochimiques que nous avons réunies appor¬

tent d'autre part plusieurs types de résultats nouveaux :

-5
- la variation de la concentration de pyrimidine entre 10 et

_2
10 M fait apparaître des déplacements caractéristiques des
vagues de réduction en milieu acide et un dédoublement de la vague

11 si cette concentration est supérieure à 2,3 mM_. La vague II est
alors remplacée par les vagues IIa et 11^ dont la somme des hau¬
teurs relatives est égale à la hauteur relative de la vague II bien

que la vague II ait une hauteur indépendante de la concentrationà

de pyrimidine,
- la variation du temps de goutte imposé entre 0,1 et 10 s fait appa-

raître également des déplacements caractéristiques des vagues de
réduction en milieu acide,
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Fig. 4.29 - Réduction électrochimique de solutions aqueuses environ
10 ' M en purimidine. Comparaison des résultats antérieurs relevés

-^-r^ l %j u

par ELVING et coll. (128>131) par polarographie classique de solu¬
tions de concentration comprise entre 03 3 et 5 mM_ ( - - - ) avec

les résultats obtenus par volaroqraohie à stillation commandée dei» j» «/ <•

solutions 1 mM en pyrimidine ( • ).
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- l'analyse logarithmique de la forme des vagues I et II en milieu
acide montre que celles-ci sont déformées probablement à cause

d'une dimérisation du produit de réduction de la vague I.

Enfin au cours de cette étude de la réduction électrochimi¬

que de la pyrimidine nous avons clairement mis en évidence l'influ¬
ence sur le potentiel et la hauteur dps vagues, et plus générale-
ment sur le tracé des courbes intensité-potentiel, des facteurs expé¬
rimentaux ou des caractéristiques techniques suivantes :

- pH de la solution,
- concentration de pyrimidine,
- nature et concentration des espèces chimiques tamponnant le pH de

la solution,
- température de la solution,
- temps de goutte imposé,
- nature du matériau d'électrode.

C'est grâce à la combinaison de ces résultats expérimentaux que nous

pouvons envisager de reprendre et de préciser les hypothèses rela¬
tives aux mécanismes des différentes étapes de réduction de la pyri¬
midine en solution aqueuse.

3.2 - In£§!C2!2§£â£i2D_des_résultats_en_termes_de_mécanismes_de_réaction.

Vague I.

A pH inférieur à 6 la première étape de réduction de la pyri¬
midine. tant sur goutte de mercure à stillation commandée que sur

disque de carbone vitreux, est celle pour laquelle les résultats
sont les plus nombreux et les plus concordants.

L'existence d'un effet du pH sur le potentiel de cette vague

montre que la réduction fait intervenir un échange de protons avant
ou peu après le transfert des électrons. La valeur de cet effet

( AEjyA pH = 100 mV) ne permet cependant pas de conclure quant
au nombre de protons fixés. L'absence de cassure des diagrammes po-

tentiel-pH et courant-pH au voisinage du pK de la pyrimidine (1,3)
a

semble exclure l'intervention d'une protonation de la pyrimidine
préalable à sa réduction. L'analyse logarithmique de la forme de
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cette vague I, en accord avec les coulométries effectuées sur son

palier de diffusion ( 128, 151) permet de supposer qu'un seul
électron est alors fixé sur une molécule de pyrimidine. On aurait
donc :

P + e~ + 1 nu 2 H+ —PH' ou PH2^
La valeur de 1'effet de la concentration de réactif, du temps

de goutte et de la température sur la hauteur de la vague I prouve

que le processus limitant cette réaction, comme pour la réduction de
4- ++

T] ou Cd , est la diffusion du réactif vers l'électrode.

L'analyse logarithmique de la forme de la vague I et l'exis¬
tence d'un effet de la concentration C de réactif et du temps de gout¬

te imposé t sur le potentiel de demi-vague montrent d'autre part que

la réduction est accompagnée par une réaction chimique. Les valeurs
relevées tant pour A A log C que pour A ^1/2^ T >res"
pectivement +20 - 5 et +17,5 - 3 mV, sont en excellent accord avec

la valeur théorique de ces deux coefficients (+ 19,7 mV) qui corres¬

pond à une réaction consécutive de dimérisation. Le dimère ayant pro¬

bablement pour structure PH-PH plusieurs mécanismes peuvent être en-

visagés pour passer de la pyrimidine P à ce dimère PH-PH

soit : P + e" ^P7 , P7 + H+ «~PH* , 2PH'——PH-PH,

soit : P + e" —-P7 , PT + H+ «-PH",PT + PH°—PHP~, PHP"+H+—-PH-PH
soit : P + e" ^P7 , PT + 2H^—PH * , P7 + Ph"" ——«-PH-PH.

1 1

Les données disponibles ne permettent pas de choisir entre ces

différentes successions de réactions celle qui s'effectue réellement.
Notons que la vitesse de dimérisation n'est pas assez élevée pour

*

être énergétiquement intégrée à la réduction. En effet si cela était
le cas, ^1/2 augmenterait de 60 mV par décade de concentration et non
de 20 mV.

Nous pouvons admettre que la vague I a pour expression celle que

propose VOLKFv ( no ) pour un processus réactionnel semblable (réduc¬
tion des sels de Nj alkyl pyridinium)
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r ro RT , „ i2/3 , 1/3 , RT , _ cktE = E nF L°9 T^T" nd + 3HF Log T^T
conduisant à

El/Z * E° " 0,36 S + îff L°9 CkT - E« - Log
la dérermination de la constante de dimérisation k permettrait
d'atteindre le potentiel normal de réduction noté ici E°.

Vague II.

Aux pH compris entre 2 et 6, la deuxième étape de réduc¬
tion de la pyrimidine en solution aqueuse est située à un poten¬
tiel si négatif qu'elle ne peut être observée que sur électrode
de mercure. Ses caractéristiques sont tellement complexes qu'il
n'est pas possible de définir complètement et avec sûreté les mé¬
canismes de réaction qui lui correspondent. La similitude des
hauteurs des vagues I et II conduit à penser que, lors de cette
deuxième étape de réduction, un seul électron est à nouveau fixé
sur une molécule de pyrimidine. L'absence d'effet du pH sur le

potentiel et la hauteur de la vague II montre que la réduction ne

fait intervenir d'échange de proton ni avant, ni après le trans¬
fert des électrons. Les valeurs de l'effet de la concentration de

réactif, du temps de goutte et de la température sur la hauteur
de la vague II prouvent que le processus limitant la réaction,com-

+ -H-
me pour la réduction de T1 et Cd , est la diffusion du réactif
vers l'électrode.

L'analyse logarithmique de la forme de la vague II et l'e¬
xistence d'effets de la concentration C de réactif et du temps de

goutte imposé t sur le potentiel de demi-vague montrent,d'au¬
tre part, que la réduction est accompagnée par une réaction chimi¬

que. La valeur relevée pour A E^/ C» soit 35-7 mV,est
en bon accord avec là valeur théorique de ce coefficient (40 mV)
correspondant à une réaction concurrente de dimérisation. La valeur
de la pente A E/ A log j i(i -i) } n'est cependant pas éga¬
le au double de A E^/ A log C comme il est théoriquement prévu
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dans un tel cas ( 113 ).

Il est fort probable que le produit forme finalement après
ces deux étapes de reduction soit un dérivé dihydro PH^. Une hy¬
pothèse possible pour le mécanisme correspondant à la vague II
serait alors

PH2t + e" ^PH2
en concurrence avec

PH2t + P~ +- PH-PH
Aucun argument expérimental ne permet cependant de confirmer ou

d'infirmer cette hypothèse.

Vagues II et II. .—j a D

Lorsque le pH de la solution est compris entre 3 et 6, la
vague polarographique II se dédouble dès que la concentration de
pyrimidine est supérieure à 2,3 mM. La hauteur de la première va-

0

gue dédoublée II est indépendante de la concentration de pyrimi-a

dine alors que la somme des hauteurs des deux vagues est propor-
#

tionnelle à cette concentration.

Un tel ensemble de phénomènes a été rencontré par BRDI^KA
(182 à 18b) lors de la réduction de la riboflavine et du bleu de mé¬
thylène. Il est généralement interprété comme résultant d'une
adsorption du produit de réduction sur l'électrode (105). Les
vagues II et II correspondraient donc au même processus de for-â

rnation de pyrimidine réduite adsorbëe sur la goutte de mercure.

La hauteur constante de la vague IIa serait alors déterminée par
le nombre maximal de molécules de pyrimidine réduite qui pour¬

raient être adsorbées sur l'électrode. La valeur de cette hauteur
nous permettrait de connaître la surface moyenne A occupée par

chaque molécule puisque

.
_ 13,5 n m2/3

'a "
T 1/3

si i est la moyenne du courant limite de la prévague IIa a
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r- ro RT , _ i2/3 . 1/3 , RT , CkTE " E - nF L°9 yT nd + 3ÏiF Log Û5I
conduisant à

RT . RT M RT . Ckte = E° - 0,36 _ + H!_ loq ck t = E° - ^ Loq
1/2 nF 3nF g L ^ Log

la détermination de la constante de dimérisation k permettrait
d'atteindre le potentiel normal de réduction noté ici E°.

Vague II.

Aux pH compris entre 2 et 6, la deuxième étape de réduc¬
tion de la pyrimidine en solution aqueuse est située à un poten¬
tiel si négatif qu'elle ne peut être observée que sur électrode
de mercure. Ses caractéristiques sont tellement complexes qu'il
n'est pas possible de définir complètement et avec sûreté les mé¬
canismes de réaction qui lui correspondent. La similitude des

t |

hauteurs des vagues I et II conduit à penser que, lors de cette
deuxième étape de réduction, un seul électron est â nouveau fixé
sur une molécule de pyrimidine. L'absence d'effet du pH sur le
potentiel et la hauteur de la vague II montre que la réduction ne

fait intervenir d'échange de proton ni avant, ni après le trans¬
fert des électrons. Les valeurs de l'effet de la concentration de

réactif, du temps de goutte et de la température sur la hauteur
de la vague II prouvent que le processus limitant la réaction,com-

+ ++
me pour la réduction de T1 et Cd , est la diffusion du réactif
vers l'électrode.

L'analyse logarithmique de la forme de la vague II et l'e¬
xistence d'effets de la concentration C de réactif et du temps de

goutte imposé t sur le potentiel de demi-vague montrent,d'au¬
tre part, que la réduction est accompagnée par une réaction chimi-
que. La valeur relevée pour A E^/ A log C, soit 35-7 mV,est
en bon accord avec là valeur théorique de ce coefficient (40 mV)
correspondant à une réaction concurrente de dimérisation. La valeur
de la pente A E/ A log { i^/(i-|^ -i) | n'est cependant pas éga¬
le au double de A E^/ A log C comme il est théoriquement prévu
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dans un tel cas ( 113 ).

Il est fort probable que le produit formé finalement après
ces deux étapes de réduction soit un dérivé dihydro PH^. Une hy¬
pothèse possible pour le mécanisme correspondant à la vague II
serait alors

PK t + e"—*-PH2
en concurrence avec

PH2t + pT PH-PH
Aucun argument expérimental ne permet cependant de confirmer ou

d'infirmer cette hypothèse.

Vagues II et 11^.
Lorsque le pH de la solution est compris entre 3 et 6, la

vague polarographique II se dédouble dès que la concentration de
pyrimidine est supérieure à 2,3 mM. La hauteur de la première va¬

gue dédoublée II est indépendante de la concentration de pyrimi-a

dine alors que la somme des hauteurs des deux vagues est propor-
• « •

tionnelle à cette concentration.

Un tel ensemble de phénomènes a été rencontré par BRDI^KA
(183 à 185) lors de la réduction de la riboflavine et du bleu de mé¬
thylène. Il est généralement interprété comme résultant d'une
adsorption du produit de réduction sur l'électrode (105). Les

• L ' H V# #' J * a*

vagues II et II correspondraient donc au même processus de for-â

niation de pyrimidine réduite adsorbée sur la goutte de mercure.

La hauteur constante de la vague IIa serait alors déterminée par
le nombre maximal de molécules de pyrimidine réduite qui pour¬

raient être adsorbées sur l'électrode. La valeur de cette hauteur
nous permettrait de connaître la surface moyenne A occupée par

chaque molécule puisque

17 s n m^/3
'a =

A t1/3
si i est la moyenne du courant limite de la prévague IIa a
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exprimé en |iA,
. n est le nombre d'électrons échangé,ici probablement 1 ,

. m est le débit de mercure exprimé en mg/s,
° 2

. A est la surface occupée par chaque molécule en A ,

. t est le temps de goutte exprimé en s.

En utilisant les valeurs du courant limite obtenues pour des cou¬

ples de valeurs déterminées du débit de mercure et du temps de gout-
te imposé, nous aurions :

3,0 ^ A $ 6,6 A2
Cette hypothèse est soutenue par plusieurs observations ex¬

périmentales :

- la hauteur de la vague II dépend du débit de mercure m de la mê¬
me façon que la vague "normale " I et que les vagues de réduction
des cations Tl+ et Cd++. Cette variation Alog(-i,,. )/ A log m
a cependant pour valeur +0,75 - 0,04 , 0,80 - 0,10 et +0,85 res¬

pectivement pour les vagues II , I de la pyrimidine et pour les
+ ++ ^

vagues de T1 et Cd , au lieu de la valeur théorique commune

2/3,
- contrairement aux hauteurs de toutes les autres vagues de réduc¬

tion de la pyrimidine, la hauteur de la vague II diminue lorsque
a

le temps de goutte augmente. Le sens de cette variation est bien
celui prévu par la théorie mais là valeur de A log(-i^.m) / Alog t
obtenue pour cette vague II , -0,14 - 0,03 , est assez différen-

a

te de la valeur théorique -1/3.
^ •

Cette hypothèse est par contre infirmée par deux types
d'observations expérimentales :

- la hauteur de la vague II augmente avec la température or l'ad-
a

sorbabilité des matériaux diminue généralement lorsque la tempé¬
rature augmente, ce qui entraîne la diminution et même la dispa¬
rition des vagues d'adsorption,

- le courant instantané devrait diminuer au cours de la durée de

vie de la goutte ëelon

2/3 0,85 m2/3nF
1 _•

inst.
A t1/3



puisque la vitesse de formation de surface nouvelle de mercure di¬

minue selon

ds
_ 2 n 3c; 2/3 .-1/3

dt " 3 * °'85 m *
Ceci n'est pas le cas puisque lorsque le potentiel imposé est égal
ou voisin ,ie E, /0 de la vague II , le courant instantané croît ré-J-/<- à

gulièrement Alog(-i. .)/ A log t ayant des valeurs semblablesi n s Ti
^

pour les vagues I, IIa et I1^.respectivement +0,30 - 0,05,
+0,25 - 0,05 et +0,24 - 0,05.

L'ensemble des résultats obtenus pour les vagues II, II et
a

IL ne permet donc pas de proposer d'interprétation solide pour ce

phénomène de dédoublement de la deuxième vague de réduction de la
pyrimidine en milieu acide.

Vague III.

Aux pH compris entre 6 et 10, l'existence d'un effet de ce pH
sur le potentiel de la première vague de réduction de la pyrimidine
montre que celle-ci fait intervenir un échange de protons avant ou

peu après le transfert des électrons. La valeur de cet effet
• •

( A Ejyg/ A= mV) ne permet cependant pas de conclure quant au
nombre de proton fixé. La comparaison des hauteurs des vagues III et
I-à même concentration,] (i. . )TTT/(i,-. )T = 2,0 } montre que l'on1 v lim.Ill v linr I 1 M
peu raisonnablement supposer que deux électrons sont alors fixés sur

une molécule de pyrimidine. L'analyse logarithmique et la pente de
cette vague ne conduisant pas à ce résultat, nous pouvons supposer

que le transfert des électrons est lent et irréversible. On aurait
donc :

P + 2e" + 2 ou 3 H+ PH2 ou PH3+
*

bien que la fixation quasi simultanée d'un tel nombre de particules
paraisse improbable.

Les effets de la concentration de réactif et du temps de gout¬
te sur la hauteur de la vague III prouvent que le processus limitant
la réduction est, comme pour la réduction des cations Tl+ et Cd++ ,

la diffusion de réactif vers l'électrode. L'absence d'effets
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significatifs de la concentration de réactif et du temps de goutte
sur le potentiel de cette vague III montre que la réduction n'est
pas comme pour la vague I accompagnée par une réaction chimique de
diméri sation.

: " • • 1 ;,i <'3'- ■■ i.!' O'i V.' I U>. •• ' -fTOfll

Vague IV. <■ •. .... . . v
*' j* • • j • j *v » i' 4 **|k | j

Aux pH compris entre 6 et 10, 'Ta' deuxième vague de réduction
de la prymidine présente des caractéristiques qui varient assez consi¬
dérablement avec les conditions expérimentales et techniques utilisées
sans souvent qu'un comportement général puisse être dégagé. Le poten-N
tiel de cette vague IV ne semble pas dépendre du pH de la solution et,,
nous pouvons donc supposer qu'elle correspond à un transfert d'élec¬
trons seuls. Le rapport de la hauteur.des vagues IV et III ne conduit90

r •

pas à un nombre défini d'électrons échangés puisque à une même concen¬

tration (i, . )r\i/(it- )ttt varie de 0,6 à 1,0 d'un pH à l'autre. Lav lim'IV v lim'III K
valeur de l'effet de la concentration et du temps de goutte sur la hau-
teur de cette vague IV permet seulement d'affirmer que la vitesse de
réduction est limitée par la diffusion de réactif vers l'électrode.

■■■■-'""'.jr .'y ./> ■ s-j» , ;> o, :1 i,:; 1 h >r.i ; ■>>,-(rni

^s)ii f c » -.i: .... s'ùb vin .j . ...i b. i!; oci-;io.'.) ub auprrnrHpo'jjoa Ta . jbyi gF
~ô'v; si > b ?. rl ô*tqq b 9fiâ~iudq no-Jrfinuoq ranrA . ssuprpoford 29nr*»uq J9

L'ensemble, pourtant considérable, des données expérimentales3~ 2901 ' 1 ->rnoijD9T9 29î9r"tqo*iq Z9\ zneh £9.ï»rlq2ortq -oil of
relatives aux vagues de réduction de la pyrimidine en solution aqueuse,

* 1 A - ] ' "ii !Ln
ne permet finalement pas de proposer avec surete un mecamsme pour cha¬
que étape de réaction observée. Il a cependant permi de démontrer l'e¬
xistence, jusqu'alors seulement supposée, de réaction de dimérisation

• •

entre les deux étapes de réduction en milieu acide. L'utilisation de
méthodes comme la voltamétrie cyclique à balayage linéaire rapide de
potentiel et la voltamétrie sur électrode disque-anneau devrait per¬

mettre de compléter et de préciser les mécanismes que nous avons pro¬

posés.

3-3 - |ff§ts_sgéçifigues_de_çertains_milieux.

Les résultats obtenus dans la plupart des solutions tampons uti¬
lisées sont cohérents, c'est-à-dire peuvent être reliés les uns aux

autres par continuité en tenant compte de la seule valeur du pH imposé
et non en outre de la nature.du tampon. C'est cette continuité des
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phénomènes observés d'un tampon à l'autre que nous avons précédem¬
ment exnloitée pour dégager des hypothèses interprétatives. Il est
cependant nécessaire de revenir maintenant sur les anomalies qui
semblent liées à l'emploi de tampons particuliers.

Le tampon phosphate (pH 6,71) entraîne un effet particulier
de la concentration de réactif sur la première vague de réduction
(vague III) puisque celle-ci se dédouble dès que cette concentration
est supérieure à environ 3,7 mM. La somme des hauteurs relatives de
ces deux vagues est égale à la hauteur relative de la vague III alors
que la hauteur de la première vague dédoublée est indépendante de la
concentration. Le tampon borate (pH 9,7) entraîne un effet d'un autre

type: la hauteur de la vague III est alors proportionnelle à la con¬

centration de pyrimidine à la puissance 1,3.

Il nous semble donc important de tenter par la suite de déter¬
miner le mode d'action des borates et surtout des orthophosphates sur

la reduction electrochimique du composé modèle étudié des pyrimidines
et purines biologiques. Ainsi pourrait-on peut-être appréhender le rô¬
le des phosphates dans les propriétés électroniques des nucléosides et
nucléotides.



175.

CHAPITRE CINQ

CONCLUSION GENERALE

.1 - Problèmes d'ordre électrochimique posés par les résultats obtenus.

a - Si nous oonsidërons en premier lieu l'expérimentation électro¬

chimique mise en oeuvre, notre travail met. nettement en relief que

deux types de causes se superposent pour définir les grandeurs di¬
rectement délivrées par l'expérience.

D'une part, certains effets sont intrinsèquement dûs aux pro¬

priétés du soluté dans le solvant étudié. Ce sont ces contributions
seules qui doivent être sélectionnées en vue de l'application de ces

résultats, en particulier à l'interprétation de faits biochimiques.

D'autre part, certains effets sont liés à l'expérimentation
électrochimique utilisée, c'est-à-dire au choix de la technique et
des paramètres de mise en oeuvre de celle-ci: conditions de stilla-
tion ou vitesse de rotation de l'électrode et plus généralement mo¬

de d'apport des réactifs à l'électrode, nature du matériau d'électro¬
de, etc... Le premier problème qu'il importe donc de résoudre consis¬
te à séparer les premiers effets des seconds.

Afin d'illustrer la façon dont ceci a pu être fait, prenons par

exemple le cas de la première étape de réduction de la pyrimidine en

milieu acide ou de l'iodure de méthyl nicotinamide en milieu neutre
ou basique.

Pour ces étapes de réduction, nous avons observé que le potentiel
de demi-vague dépend en solution très diluée du temps de stillation t
des gouttes de mercure. Cet effet n'a pas une grande amplitude
( A A T = +^° mV) ma^s montre cependant que les potentiels
de demi-vague relevés ne constituent pas des propriétés totalement in-

#

trinsèques des réactifs à une concentration et dans une solution don¬
née. L'importance de l'effet de ce paramètre expérimental a pu être
évalué pour la première étape de réduction de l'iodure de méthyl
nicotinamide en milieu neutre au basique. Le potentiel de demi-vague
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Tableau 5.1 - Résumé des propriétés électrochimiques intrinsèques
relevées sur les hêtêroaycles pohjconjugués azotés étudiés.

Q- Iodure de methyl nicotinamide en solution aqueuse.
-Reduction ëlectrochimique :

. 3 ^ ph 10 vague ou pic II :

A Ej.^/ A pH = 0 - 5 mV
A E1/2/ A log C = +19 - 1 mV (si C ^ 10"3 M )

ro r M | C.k.TL =
1/2 " 3ÏÏF Log

E° = -0,83 - 0,020 log 1° 4-*0 ? •0 >5 = -o,87 V/E.N.H.
7 -1-1

si k ~ 10 1.mole .s ( 35 )

. 8 ^ pH ^ 10 vague III :

AE^2/ A pH = -60 - 5 mV AE^/ A log C = +44 - 4 mV
-Reoxydation électrochimique :

. 6 pli ^10 pic IIo : A E^/ A pH = 0

©- Nicotinamide en solution aqueuse (Réduction ëlectrochimique).
. 0 ^ pH ^10 vague I : AE1/2/ApH = -75 - 5 mV (si C <ç 2.10-4

©- Pyrimidine en solution aqueuse (Réduction électrochimique).
. 0 ^ pH $ 5,2 vague ou pic I :

AEl/2/ A pH = "10° " 5 mV AE1/2/Alog C = +18 X 3 mV
. 2 ^ pH $ 5,2 vague II (si concentration C inférieure à 2,3 mM):

A Ejyg/ A P" = 0 - 5 mV A E-^y2/ A1 og C = -35 + 7 mV
. 5,2 ^ pH ^ 10 vague III :

A EA pH = -85 mV
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est de 40 mV plus élevé que le potentiel normal correspondant

(Tableau 5.1 ). L'effet de ce temps de goutte imposé ne dépendant
pas du pH de la solution, la pente du diagramme potentiel-pH est
alors une caractéristique intrinsèque du réactif.

Nous avons rassemblé dans le tableau 5.1 les résultats

qui ne dépendent pas des facteurs expérimentaux précédemment énu-
mërés et qui par conséquent peuvent à titre d'hypothèse être con¬

sidérés comme quantitativement intrinsèques. Ce sont ces résultats
qui doivent servir de base principale à l'élaboration des mécanis¬
mes de réaction.

b - En second lieu, l'ensemble des résultats obtenus montre à quel¬
le complexité de mécanismes de réaction il faut faire appel pour

donner une image correcte de toutes les observations expérimenta¬
les.

Les mécanismes d'oxydo-rëduction complets ne peuvent être
déduits que du rassemblement d'un grand nombre d'expériences relati¬
ves à l'influence de tous les facteurs expérimentaux. En voltamétrie
ou en pôlarographie il est par exemple nécessaire de déterminer l'ef-
fet sur le potentiel de demi-pic ou de demi-vague, sur la hauteur des
pics ou vagues et plus généralement sur toutes les caractéristiques

I

des courbes intensité-potentiel :
- du pH de la solution, ce qui est en général réalisé dans les études

en milieu aqueux mais l'est rarement en milieu aprotique ( 186 ),
- de la nature du tampon, ce qui est assez rarement réalisé surtout

lorsque des tampons mixtes tels que les tampons de MICHAELIS (bar¬
bital -acétate) , de K0LTH0FF (borax-phosphate et borax-acide succi-
nique), de THEORELL et STENHAGEN (acide citrique-phosphate-borate)
et de McILVAINE (acide citrique-phosphate) sont utilisés ( 187, 188 )

- de la concentration du tampon, ce qui est également rarement réa¬
lisé, le souci principal de nombreux expérimentateurs étant plutôt
de maintenir la force ionique à une valeur constante,

- de la vitesse de balayage en voltamétrie à balayage linéaire de po¬

tentiel ou du temps de goutte en polarographie,
- de la température de la solution,
- de la concentration de réactif.
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L'influence de ces trois derniers paramètres expérimentaux sur

les hauteurs de vagues ou de pics est fréquemment utilisée pour distin¬

guer les différents types de processus contrôlants (diffusion,cinéti¬
que lente, adsorption, catalyse). Par contre, leur influence sur les
potentiels n'est que rarement envisagée. Pourtant nos résultats en

particulier montrent que de telles études peuvent apporter d'utiles
informations sur l'intervention et le type de réaction chimique qui est

susceptible de suivre le transport électronique.

D'autre part, les processus électrochimiques qui sont le plus
souvent étudiés expérimentalement concernent soit la réduction, soit
l^oxydation mais jamais ces deux types de réaction dans un même
travail. Dans les rares cas, comme par exemple celui des coenzy¬

mes pyridiniques ou de leurs composés modèles,où les réactions de
reduction et d'oxydation ont été étudiés, un grand nombre des mé¬
canismes avancés se révèlent mutuellement incompatibles. Cette

incompatibilité se révèle surtout lors de la confrontation des don¬
nées énergétiques liées aux mécanismes de réaction envisagés. Ce
contrôle doit être fait sur l'ensemble des mécanismes relatifs au

couple global envisagé (par exemple NAD+/NADH), tant en réduction
qu'en oxydation. Ce contrôle doit, de plus, tenir compte des ef¬
fets des paramètres expérimentaux sur les potentiels utilisés dans
cette confrontation. Nous avons vu au § 3.2.5.3 que les écarts
aux lois d'additivité énergétique que nous avons rencontrés ( 730 et

370 mV ) sont de loin supérieurs à la différence entre les potentiels
de demi-vague ou de demi-pic et les potentiels normaux correspondants

( 40 mV ).
§

Il apparaît donc que ces différents points de vue discutés
ici, les conclusions auxquelles nous sommes parvenus sont en grande
partie destructives par rapport aux interprétations mécanistiques
fréquemment avancées. En fait le résultat essentiel réside dans la
sélection des interprétations qui subsistent après les multiples
contre-épreuves expérimentales et énergétiques mises en oeuvre.Ces
interpretations constituent alors des données plus solides pour un

développement ultérieur de l'étude électrochimique et la recherche
d'applications organique ou biochimique,.
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5.2 - Comparaison des matériaux étudiés.

La comparaison des propriétés oxydo-réductrices des hété-
rocvcles polycorijuguës azotés sur lesquels a porté notre étude

personnelle et bibliographique conduit en outre à quelques con¬

sidérations générales d'ordre chimique.

La première étape de réduction électrochimique de l'iodu-
re de methyl nicotinamide eri milieu neutre ou basique présen¬
te plusieurs caractéristiques (influence de la concentration de
réactif, du temps de goutte, de la température) qui sont identi¬
ques à ceMes de la première étape de réduction électrochimiqùe
de la pyrimidine en milieu acide. Ces étapes ne diffèrent que

par l'intervention de réaction de protonation dans le premier
cas (A E1/2/ A pH = 100 mV) qui n'apparaît pas dans le deuxième
(AE1/2/A pH = 0).

La deuxième étape de réduction de l'iodure de méthyl
nicotinamide est en milieu neutre et basique située à un poten¬

tiel voisin de celui de la première et seule étape de réduction
de la nicotinamide aux mêmes pH. La quatemisation de l'azote
pyridinique qui a pour effet de faciliter la fixation d'un pre¬

mier électron sur 1'hétérocycle ne modifie donc ici que peu l'é¬
nergétique des électronations ultérieures.

La comparaison des mécanismes que nous avons été amenés
à proposer tant pour la première étape de réduction électrochimi¬
que de l'iodure de N, méthyl nicotinamide à pH oonpris entre 3 e?"
10 que pour cèlle de la pyrimidine aux pH inférieurs à 5,2 , mon¬

tre que la dimérisation constitue une propriété assez générale
dans ces séries de matériaux. Dans les deux cas, le type de dimé¬
risation semble identique : il correspondrait à une rëactior. l'as¬
sociation assez rapide entre des radicaux neutres formés ?. l'é-
1ectrode.
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" Signification biologique des résultats.

Les trois hétérocycles polyconjugués azotés que nous avons

personnellement étudiés ont chacun une importance biologique.

Le Nj methyl nicotinamide est le composé modèle le plus
simple et électrochimiquement le plus connu des coenzymes pyridi-
niques NAQ+ et NADP+. Ces derniers interviennent in vivo conjoin¬
tement par 1'oxydo-réduction de substrats (alcool, aldéhydes ou céto-
nes) et par leur intégration dans la chaîne de transfert des élec¬
trons en liaison avec la phosphorylation oxydative.

La nicotinamide non substituée intervient biochimiquement
dans la dégradation du NAD+.

La pyrimidine non substituée est enfin le composé modèle
le plus simple et électrochimiquement l'un des plus connus des ba¬
ses nucléiques et des pyrimidines médicamenteuses ( 189). L'inter¬
vention directe des propriétés oxydo-réductrices de ces matériaux
n'est pas certaine malgré quelques hypothèses ( 120 à 122 )
relatives au rôle qu'elles pourraient jouer lors du passage du NADH
ou NAD+. Ces propriétés peuvent cependant éventuellement être prises
en considération pour apporter des éclaircissements sur d'autres
propriétés électroniques qui leur sorit liées. C'est ainsi que la re¬

cherche de conduction électronique de ces matériaux en liaison avec

les hypothèses émises par SZENT-GYORGYI (1 à 4) et PULLMAN ( S à ? )
à ce sujet constitue en partie l'origine de l'intérêt que nous leur
avons porté.

Face à cet ensemble d'objectifs biochimiques, le point sur

lequel les résultats que nous avons obtenus apportent le plus d'in¬
formations, est certainement la discussion des conditions dans les¬

quelles le couple NAD+-NADH intervient in vivo.

En premier lieu, l'examen des résultats relatifs aux réac¬
tions d'oxydo-réduction des substrats biologiques et du couple NAD+-
NADH conduit à quelques considérations sur le rôle des catalyseurs

biologiques. Les potentiels thermodynamiques d'oxydation de ces sub¬
strats sont en général supérieurs au potentiel le plus élevé auquel
commence la réduction électrochimique du NAD+ . Ceci montre donc que
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la réduction biologique du NAD doit intégrer énergëtiquement plu¬
sieurs et peut-être la totalité des étapes que la réduction élec¬
trochimique permet de mettre en évidence. Remarquons, à ce propos,

la quasi identité des résultats obtenus sur le NAD+ et sur les
composés modèles. Ce n'est donc probablement pas l'ensemble ribose-
pyrophosphate-adénosine qui assure cette intégration catalytique
des étapes réactionnel1 es. Ceci suggère qu'en fait le cataly¬
seur enzymatique ait pour rôle essentiel d'améliorer la vitesse
des protonations consécutives aux électronations. L'énergie de ces

étapes acide-base serait alors intégrée dans le processus de ré¬
duction. Un travail récent sur les propriétés des milieux riches
en fonctions peptides- ( 190 ) permettrait effectivement de compren¬

dre pourquoi le transport de l'énergie de neutralisation pourrait
être assuré plus efficacement par l'intervention des liaisons hydro¬
gènes des groupes -CO-NH- que dans l'eau.

En second lieu, notre travail apporte également un point
de vue nouveau concernant la mise en réserve d'énergie,par exemple
de condensation, au cours de processus d'oxydo-réduction comme la
phosphorylation oxydative. Dans toute oxydation ou réduction élec-

r • ' V t

%

trochimique mettant en oeuvre à la fois des électrons et des pro¬

tons, l'énergie des premières étapes du mécanisme impose qu'inter¬
viennent des potentiels de réduction plus faibles et des potentiels
d'oxydation plus élevés que ceux qui correspondent thermodynamique-

»

ment à la réaction globale. Les produits intermédiaires, formés au

cours de ces premières étapes, portent donc une énergie supplémen¬
taire liée à la'différence des potentiels mentionnés. Cette énergie
peut être utilisée lors de réactions sur d'autres composés, ni oxy¬

dants, ni réducteurs, présents dans le milieu. De telles réactions
peuvent donc avoir lieu au cours d'étapes chimiques consécutives
aux électronations. L'énergétique des processus ëlectrochimiquesRe¬
levés en présence de substrats susceptibles de réagir sur les espè¬
ces intermédiaires, doit être différente de celle relevée en leur

ê

absence. Or nous avons précisément relevé que le comportement du
NAD+ est anormal en présencç de phosphates. Toutefois il faut no¬

ter ici que les études que nous avons réalisées sont relatives aux
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... . -f-
processus de réduction du NAD ou de composé modèle, alors que la
phosphorylation oxydative accompagne in vivo l'oxydation du NADH.
Nous ne pouvons actuellement introduire l'idée précédente qu'à

• ; •< i .14, , - >, > . f
titre de principe définissant l'origine de l'énergie mise en oeuvre

dans un processus redox. Les résultats précis que nous avons obtenus
ne sauraient donc nous permettre.de conclure sur la phosphorylation
oxydative.
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5.4 - Perspectives.

En premier lieu, il importe que des renseignements com¬

plémentaires soient apportés quant â la définition des mécanis¬
mes d'oxydo-réduction. Ceci peut être acquis par l'Utilisation
de techniques telles que la voltamétrie cyclique et la voltamé-
trie sur électrode tournante disque-anneau, qui permettent l'é¬
tude électrochimique des produits de réduction intermédiaire à
durée de vie brève. En voltamétrie cyclique, les produits in¬
termédiaires de réduction peuvent être réoxydés, au cours d'un
balayage retour, avant d'avoir quitté, par diffusion, le voi¬
sinage de l'électrode immobile'. En voltamétrie sur électrode
tournante disque-anneau, le traitement des produits intermé¬
diaires formés sur l'électrode principale en forme de disque
est assuré sur une électrode annulaire très voisine. Quelques

%•

essais pré!iminaires présentés aux § 3.2.4 et 4.2.7 nous amè¬
nent à fonder des espoirs importants sur ces méthodes.

%

En second lieu, il importe de développer maintenant
l'étude du NAD+, du NADH et de leurs composés modèles en s'at-

• •

tachant plus particulièrement aux réactions d'oxydation et à
•

#

l'influence sur celles-ci de la présence de,phosphates. Nous
#

partons en effet de l'idée, précédemment exposée, qu'il né peut
y avoir de mise en réserve d'énergie redox que si l'étape i ni -

il •

tiale d'oxydation du NADH se fait à potentiel plus élevé que le
#

potentiel d'équilibre de la réaction d'oxydation. Nous sommes

alors conduits à rechercher dans quelle mesure la succession des
mécanismes d'oxydation du NADH en NAD+ est différente en présen¬
ce de certains substrats condensables en particulier d'orthophos-

•
. * *

phases ou d'ensemble thiol-acide organique. Il devrait être pos¬
sible d'aboutir par cette voie à une interprétation de la phos-

phorylation oxydative, plus satisfaisante que celles actuelle¬
ment en faveur ( i9i} 192. )•
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