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INTRODUCTION

La trypanosomose africaine est une des endémies majeures dans de nombreux
pays africains et elle fait I’objet d’une grande attention de la part de 1’organisation mondiale
de la santé (O.M.S.).

Du fait de la situation économique assez précaire en Afrique, il est difficile
d’établir des programmes de lutte efficaces. Le premier élément pour un meilleur contrdle de
cette affection est constitué par 1’élaboration de médicaments trypanocides satisfaisants, Le

choix actuel est relativement limité et principalement basé sur des médicaments arsenicaux.

Il nous a paru intéressant dans cette étude de rechercher des caractéres
physicochimiques de dérivés du Mélarsen. Ceci contribuera modestement a la connaissance

de leur pharmacocinétique et donc de leur maniements thérapeutiques.

Apres un bref rappel sur les médicaments trypanocides arsénicaux, nous avons
tent€ de déterminer le pK, de deux dérivés du Mélarsen par potentiométrie, puis nous avons

essayé de confirmer ces résultats pour un des dérivés par chromatographie.



LES DERIVES ORGANIQUES DE L’ARSENIC

1. Généralités

L’arsenic appartient 3 la troisitme famille des métalloides, qui comprend
’azote, le phosphore, 1’arsenic, I’antimoine, le bismuth (1).
Les premiers termes de cette troisieme famille d’éléments et tout particuli€rement 1’arsenic

donnent, avec I’hydrogéne, des hydrures du type de ’ammoniac NH,.

La substitution de I"hydrogéne par des radicaux carbonés, dans la formule de
I’ammoniac, fournit toute une série de corps constituant le groupe des amines ; nous
retrouvons le méme fait avec I’hydrure de 1’arsenic et aux amines peuvent étre comparées les

arsénines.

D’autre part, de méme que 1’azote fournit des dérivés dans lesquels celui-ci est

pentavalent, ’arsenic est pentavalent dans de nombreux composés oxygénés.

Les dérivés chlorés des arsénines cycliques ou acycliques ont été utilisés
comme gaz de combat pour leurs propri€tés toxiques et sternutatoires. De plus, ils entrent
dans la préparation de nombreux composés arsenicaux organiques tels les arsénoamines (1),

arsénoazoiques (2), arsénophosphines (3) ou phosphoarsénoiques (4) de formules :

(1) & R, As NH, (2) & RAs = NH,
(3) & R, As PH, (4) & RP = AsR

L’arsenic élément donne des combinaisons avec le soufre dont les plus notables
sont :

» Réalgar As,S, (rouge)

* Orpiment As,S4 (jaune)

Cependant, il existe aussi un sulfure As, S5 qui peut &tre obtenu 2 partir des



dérivés de I'arsenic pentavalent.
L’affinit¢ de 1’arsenic pour 1’ion sulfure se manifeste par 1'insolubilité des

sulfures As,S; et As,Ss et la formation des ions thioarsénite (AsyS47) et thicarséniate

(AsS, ™) comparables aux arsénites et arséniates tout comme celle des €léments de la méme

famille (Antimoine, Bismuth).

Primaires Secondaires Tertaires
Dérivés trivalents Analogues aux Analogues aux Anglogues aux
diazoiques ; hydrazines : amines:
- Non oxygénés
- Non soufrés R-As=As-R R;>As-As<R, R\
R’ As
arsénoiques R= CHj:cacodyle R"/
arsénines
- Oxygénés R-As=0 R,>A5-0-As<R,
arsénones Oxyde d’arsénine
(gr.arsénoso) secondaire
- Soufrés R - As<(S-R)?
thioarsolannes
cycliques ou non
Dérivés pentavalents R - AsO, R\ R\
As =0 R’- As=
\
Arsones R’/ OH 7 R"/\s
H . < N :
R-Alz0 Acides arsiniques | Oxyde d’arsénine
TAR= tertiaire
OH
Acides arsoniques
R
| I I
L_ON o—
Spiroarsorannes

L’activité antiparasitaire des dérivés de 1’arsenic est principalement attribuable

a son affinité pour le soufre des fonctions thiols des molécules biologiques.

1 en est de méme pour les dérivés mercuriels largement utilisés autrefois dans

la lutte antisyphilitique.




2. Les dérivés arseniés trypanocides

Les dérivés oxygénés de I’arsenic ont une grande importance en thérapeutique.
Ils ont été employés au départ comme antisyphilitiques et comme wrypanocides. Leurs
applications antisyphilitiques ont €t€ abandonnées depuis I’apparition de la pénicilline et des

autres antibiotiques en raison de la toxicité bien moindre de ces derniers.

Au début de ce siecle, les premiéres observations de 1’action destructrice d’un
composé arsénical sur les trypanosomes semblent devoir étre attribuées 4 LAVERSAN et
MESNIL qui constatérent ’activité¢ trypanocide de [’anhydride arsénieux sur des souris
infectées mais cette activité ne pouvait étre séparée d’une trés grande toxicité pour 1’animal

traits.

THOMAS montra que I’anilarsinate de sodium avait une activité trypanocide
et une toxicité plus faible.

EHRILICH s’attacha & démontrer I’intérét des composés organoarsénicaux dans
le traitement de la maladie du sommeil et prépara toute une séric de ces dérivés. Ses

recherches aboutissent i la découverte du Salvarsan® et de ses propriétés thérapeutiques.

La difficulté du probléme réside dans la préparation de composés ayant une
activité maximale contre les parasites, li€e A une nocivité aussi réduite que possible pour
PPhomme. II fallait donc obtenir des composés dont le rapport de la dose curative 2 la dose
maxima tolérée (voisine de la dose toxique) soit aussi faitble que possible. Ce rapport est
appelé indice chimio-thérapique.

Les dérivés alkylés de I'arsenic n’ont aucune marge entre la dose toxique et
la dose curative.

Ce sont seulement les composés dans lesquels 1’atome d’arsenic est attaché 3

un noyau benzénique qui présentent une importance pratique.

Les composés arsenicaux peuvent étre divis€s en 4 groupes :
= le Tryparsamide et ses composés

» les séries des Arsphénamines et oxophénarsines



» le Butarsen

= les séries du Mélarsen

2.1. Le tryparsamide et ses composés

Leur premiére description est due & JACOBS et HEIDEBERGER en 1919:

NaHOBAS NI—ICHZCONHZ

Le tryparsamide et ses composés ont une activité thérapeutique modérée mais
intéressante par le fait que leur action s’exerce sur les infections du systéme nerveux central
et du cerveau.

La principale toxicité se révele par un risque de cécité (AMAUROSE).

Nous pourrons citer dans ce groupe I’anilarsinate de sodium ou Atoxyl® qui

fut le premier composé organique essayé avec Succes.

2.2. Les séries de 1’ Arsphénamine et de 1’Oxophénarsine

Ces séries, dont I’ Arsphénamine ou Salvarsan est le premier composé synthétisé

par EHRLICH, n’ont plus qu’une importance historique.



NI—I2 NH2

HO As=As OH

2.3. Butarsen ou acide y-(p. arsénosophényl) butyrique. II fut synthétisé par
DOAK en 1940 et son activité fut éudiée par EAGLE.

O=—As CHy = CH,—CH, ™ COOH

[1 présente une activité¢ sur les trypanosomes résistants aux autres dérivés
arsenicaux. Mais il n’a aucune action lorsque le systéme nerveux central est atteint. Il n’agit

pas non plus sur T, cruzi. Son utilisation thérapeutique reste extrémement limitée.

2.4. La série des dérivés du Mélarsen

En 1941, A.H. FRIEDHEIM a synthétisé le Mélarsen®, acide mélaminyl-

phénylarsonique ou acide 4(4,6-diamino, 1,3,5-triazin-2-yl amino) phénylarsonique.
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NH2

NQ}NH—’AS%HZ

NH2

Expérimentalement, au laboratoire, le Mélarsen est huit fois plus actif que le
tryparsamide et a un coefficient thérapeutique trois fois supérieur. De plus sa durée d’action

trypanocide est plus longue que celle du tryparsamide.

Malheureusement, ce composé provoque un nombre considérable d’échecs et
de décés, ainsi que des complications non mortelles, telles que des érythrodermies arsenicales

et des ictéres.

C’est pourquoi FRIDHEIM chercha de nouveaux composés. Ainsi furent
synthétisés :

s I’arsénone de 1’acide mélaminyl-phénylarsonique appelé Mélarsenoxyde®,
dont 1’administration provoque moins d’accidents et d’échecs sans pour autant les effacer

totalement.

NH,

N O>—‘NH —As=—0
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o le Melarsoprol (Mel B, Arsobal®) qui résulte de la condensation du
Mélarsen-oxyde avec le BAL (British Anti lewisite).

Du fait de la présence du BAL, sa toxicité est fortement diminuée. Mais il est
insoluble dans ’eau et ne peut étre administré que par voie intraveineuse en solution dans le

propyleneglycol.

NH2
N ~
DJ(::>>“—NH As |
g—CH

N CH2OH
NH,

» le Mélarsonyl potassique (Mel W, Trimélarsan®).
Le Mel W est un produit soluble dans I’eau, administrable par voie

intramusculaire. 11 a une activité semblable 2 celle du Mel B.

O
/ \S/CH\

NH2

Les Laboratoires Rhéne-Mérieux étudient actuellement un composé, le RM 340,
dans lequel chacun des atomes de soufre fixés sur ’arsenic est li€ a un radical éthyléne
porteur d’un groupement amine. Cette molécule posséde ainsi 2 fonctions amines primaires

aliphatiques en plus des 2 fonctions amines primaires du noyau mélarsen. Elle s’hydrolyse
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en solution et in situ libérerait le mélarsenoxyde actif. Bien qu’elle ait recu la D.C.L
"mélarsomine” (présentée sous forme de dichlorhydrate), nous le désignerons ici sous son

code de fabrication qui était sa seule appellation usuelle lorsqu’elle nous fut confiée.

2
N —
> ,S—CH,CH,NH,
N O NH As , 2 HC1

NH,

NH

Dichlorhydrate de Mélarsomine (RM 340)
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MODE D’ACTION DES DERIVES AROMATIQUES DE L’ARSENIC TRIVALENT

A de rares exceptions prés, les cellules eucaryotes et procaryotes comprennent
de fortes concentrations du tripeptide y-glutamyl-cystéinylglycine appelé glutathion (GSH).
Le glutathion joue plusieurs rdles importants dans le métabolisme cellulaire, notamment le
maintien de 1’équilibre redox des molécules intracellulaires & fonction thiol, la suppression
enzymatique du peroxyde d’hydrogéne et des radicaux libres. Le glutathion est aussi impliqué
dans le contrle de la synthése de I’ADN et des protéines et dans la régulation de I’activité
enzymatique (2). La proportion intracellulaire de glutathion réduit (GSH) par rapport au
glutathion oxydé (GSSG) est maintenue élevée (GSSG < 1 % du total) par la présence d’une
enzyme NADPH- dépendante, la glutathion réductase (2).

NADPH + H' + GSSG — NADP* + 2GSH

glutathion disulfure réductase

On pourrait supposer que le maintien d’un tel pourcentage GSH/GSSG aurait
nécessité la présence de GSH réductase et GSH peroxydase (3) dans toutes les cellules. Or
ces deux enzymes ne font pas partie du capital enzymatique des trypanosomes. Trypanosoma
brucei, T. cruzi, Leishmania mexicana et Crithidia fasciculata ne peuvent réduire, par voie
enzymatique, le GSSG et les autres disulfures par le NADPH qu’en présence d’une molécule
de bas poids moléculaire qui sert de co-facteur.

Ce composé trés stable, qui est uniquement présent chez les Trypanosomes et

Leishmania, est la N;N-bis (glutathionyl) spermidine dont le nom courant est Trypanothion

4.
[—“—‘—'Cys "—Glyl\ITH
Glu [(I:H_Z] 4
I}TH
[CH 13

l_ Cys—GLlyNH

Glu
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Le trypanothion disulfure (T(S),) est maintenu dans la cellule sous la forme
réduite (dihydrotrypanothion T(SH) par l'intervention d’une flavoprotéine NADPH-
dépendante, la trypanothion réductase.

HENDERSON et al. [5*] ont proposé les mécanismes suivants pour la

réduction du GSSG et les autres disulfures.

Réaction 1
Trypanothion disulfure réductase

Trypanothion oxydé + NADPH + H* -  Trypanothion réduit + NADP*
-S-§S- - (SH),

Réaction 2

Trypanothion réduit + R-8-§-R — Trypanothion oxydé + 2R-SH

Réaction non enzymatique

Le Trypanothion est donc bien un co-facteur de la réaction enzymatique. Il agit
de fagon catalytique.
La réaction globale est donc :

Réaction 3 = Réaction 1 + Réaction 2

R-3-S-R + NADPH + H* - 2 RSH + NADP
Trypanothion disuifure réductase et trypanothion

Bien que la trypanothion disulfure réductase et la glutathion disulfure réductase
humaine aient une grande similitude, elles différent en ce que leurs substrats sont spécifiques
et distincts : le trypanothion disulfure n’est pas le substrat de le glutathion réductase et

inversement, ce qui est eés int€ressant en thérapeutique.

Le rdle du trypanothion chez les trypanosomes est semblable A celui du
glutathion des autres cellules, notamment pour le maintien de 1’équilibre redox des fonctions
thiols et I’élimination des peroxydes (3).



i5

De nombreuses études ont démontré que les dérivés arsenicaux trivalents
forment des complexes plus stables avec des molécules comprenant les fonctions dithiols
qu’avec celles comprenant une seule fonction thiol. Le dihydrotrypanothion est donc un

excellent candidat pour réagir avec eux.

Les composés aromatiques de 1’arsenic trivalent agissent sur le trypanothion
réduit en formant un complexe stable. Ce complexe inhibe la trypanothion disulfure réductase
si bien que le trypanothion réduit ne peut plus réagir avec le glutathion oxydé, d’ou
I’effondrement du taux de GSH, et la variation de la proportion du GSH/GSSG dans les

cellules des Trypanosomes leur est fatal par I’accumulation corrélative des peroxydes [6*].

Ceci a été¢ démontré par FAIRLAMB ez al. [7*] et illustré par 1’action du
Mélarsen-oxyde dans le traitement du dernier stade de la maladie du sommeil. La forme
dithiol du trypanothion forme un complexe stable avec le Mélarsen-oxyde, le Mel T, 2 la fois

in vitro et in vivo.
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PHARMACOCINETIQUE DES DERIVES ARSENICAUX

On entend par pharmacocinétique "le sort que le médicament subit dans
I’organisme"”. Elle comprend 1’étude de 1’absorption, de la répartition, de la bio-transformation
(ou métabolisme) et de 1’élimination.

Les pharmacocinétiques des dérivés arsenicaux ont été trés peu émdiées chez
I’homme mais il semble qu’une part significative de la dose injectée soit retrouvée dans le

systéme nerveux central [8*].

Les résultats suivants sont diis aux travaux de PLACIDI [9%*] qui a étudié les
voies et la cinétique d’excrétion de 10 dérivés arsenicaux chez le rat. PLACIDI a classé ces

dérivés en 3 classes.

ler groupe : dérivés de I’acide amino-4-phénylarsonique (Tryparsamide,

Orsanine, Mélarsen, Acétarsol).

11 s’agit de composés qui s’éliminent rapidement (élimination globale en 24
heures comprise entre 77 et 8% %) et essentiellement par voie urinaire (excrétion biliaire

relative comprise entre 2 et 7 %).

Tous ces composes sont caractérisés par le groupement arsonique -AsOqH,
{arsenic pentavalent) qui confere a ces substances une forte polarité. A 'exception du
Mélarsen leur poids moléculaire est éleve.

2éme groupe : Mélarsen-oxyde, Mélarsoprol, Arsthinénol.

L’élimination est fortement ralentie (€limination globale en 24 heures comprises

entre 40 et 52 %) ; I'excrétion est essentiellement biliaire.

Ces trois drogues sont caractérisées par une plus forte hydrophobie

(remplacement du groupe - AsO;H, pentavalent par un groupement fonctionnel trivalent
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As = O ou un cycle dithiaarsolannique.

La lenteur de leor élimination jointe & leur caracteére peu polaire plaident en
faveur d’une biotransformation préalable 4 I’élimination. L’élimination trés importante par la
bile suggére la formation des conjugués polaires & poids moléculaire élevé. Dans le cas du
Mélarsen-oxyde dont le comportement est trés différent de celui du Mélarsen, il est peu

probable que sa réduction soit une voie prépondérante.

3éme groupe : la Diphilarsone et le Mélarsonyl.
Ces molécules constituent des cas particuliers:

Diphilarsone : I’élimination est rapide et & peu prés également répartie dans la
bile et les urines. Ce composé est fortement polaire (deux groupements - AsO;H,). I
représente la duplication moléculaire de 1’acide amino-4-phénylarsonique sur une chaine & 2
atomes de carbone, particularité structurale qui, en accroissant le poids moléculaire, explique
un passage biliaire prés de vingt fois plus important.

Melarsonyl : il s’agit d’un dérivé fortement polaire (2 groupements COOH) &

poids moléculaire élevé, caractéres structuraux favorables & une facile élimination biliaire.

Les études de pharmacocinétique reposent sur le dosage direct aprds
minéralisation de 1'élément As, soit par polarographie, soit par absorption atomique. Ceci
traduit la pharmacocinétique de la molécule administrée dans la mesure ol son métabolisme

n'ameéne aucun retour de 1’As au stade d’anion minéral.

La forte proportion de substance €éliminée & 1'état d’organoarsénié laisse a
penser que tel doit &tre le cas. Mais il serait souhaitable de disposer d’une méthode de dosage
plus spécifique de la molécule ou de ses métabolites organoarséniés. La chromatographie
liquide haute performance (HPLC) serait toute indiquée pour cela mais son emploi suppose
une extraction préliminaire de la molécule ou de ses métabolites alors que les méthodes de

dosage direct de I’élément As suppriment cette étape préliminaire,

Nous nous sommes intéressés aux méthodes d’extraction dans le cas particulier

du Mélarsen-oxyde et accessoirement du RM 340 et dans cette optique nous avons essaye de
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déterminer certaines parameétres physicochimiques susceptibles d’intervenir dans le processus
d’extraction en vue de pouvoir mettre au point I’étape d’extraction préliminaire a son dosage

in vivo.

Les deux parametres les plus couramment envisagés sont la constante d’acidité

et le paramétre de lipophilie mesuré par un coefficient de partage eau-phase organique.

Comme en fait actuellement il est généralement plus commode de procéder par
des extractions sur phase solide qu’en véritable partage liquide-liquide, il semble plus
intéressant d’adopter comme parametre de lipophilie une fonction du facteur de capacité en
chromatographie en phase inverse que le résultat de mesure effective de partage entre I'eau
et un solvant d’extraction. Cette fagon de procéder a aussi 1’avantage de donner des résultats
dont la corrélation a bien été établie avec le coefficient de partage P eau-octanol usueilement
considéré dans les études de relation structure activité, L’existence de tables de constantes
fragmentales pour le calcul de ce coefficient P permet aussi d’envisager un recoupement
théorique avec les résultats expérimentaux. En outre, 1’étude de la lipophilie par
chromatographie est susceptible d’aider & la mise au point d’une technique chromatographique

de séparation et de dosage.

L’emploi de phases mobiles ayant différents pH permet également de
déterminer les constantes d’acidité par voie chromatographique, mais dans la mesure ou le
titrage direct est possible et permet une détermination directe des pKa, nous avons utilisé
aussi les titrages potentiométriques. Il nous a paru intéressant de comparer les résultats de ces
2 méthodes dans le cas du Mélarsen-oxyde.
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DETERMINATION DES pK, PAR POTENTIOMETRIE

1. Rappel théorique

La théorie de BRONSTED-LOWRY (1923) sur 'ionisation des bases et des

acides est la plus largement acceptée et la plus utilisée.

Le concept développé par cette théorie définit un acide comme étant une
substance qui peut donner un ion hydrogéne (qui sera solvaté). Inversement une base est

une substance qui peut accepter un ion hydrogéne (réaction de protonation).

BRONSTED (1923) [10#*] fut le premier & montrer 1'intérét d’exprimer les

tendances 3 1’ionisation des acides et des bases sur une méme échelle.

Pour les acides le processus d’ionisation est donné par :
HA 2 H' + A
et la constante d’ionisation K, par

r (H7} (A7) :
xg= A M

ol ( ) représente ’activité de chaque espece ionisée (en mole b,

Pour les bases, 1'ionisation est
BHt = H " + B

et

r _ () (B) )
B = s @

Les constantes figurant dans les équations (1) et (2) sont des constantes

d’ionisation thermodynamiques, dépendant de la température et de ’enthalpie libre de
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protonation. Un autre type de constante plus fréquemment utilisée est la constante d’ionisation
en concentration, K°,, que nous écrirons par la suite simplement K., qui est définie pour les
molécules acides par :

e . (H) [A7]
Ka ~~TEA] (3)

dans laquelle les crochets [ ] symbolisent les concentrations molaires de chaque espéce

ionisée, en principe directernent mesurables. L’équation (3) est généralement utilisée sous la

forme suivante, dans laquelle pK, est I'opposé du logarithme de la constante d’ionisation :
pK, = pH + log [HAJ/[A']

Pour les molécules basiques, ’expression correspondante est

e _ (&) (8] @
? [BH*]
ou pK, = pH + log [BH')/[B]

La différence entre les constantes thermodynamiques et en concentrations est
que les activitds doivent &tre prises en compte dans le calcul de la constante
thermodynamique. Ces activit€s dépendent de I’attraction des ions les uns pour les autres aussi
bien que de I’hydratation incompléte des ions en solution trop concentrées. A de trés basses
concentrations les interactions deviennent trés faibles. A une dilution infinie, les activités
deviennent €gales aux concentrations molaires en sorte que les constantes d’ionisation des

concentrations sont alors numériquement égales aux constantes thermodynamiques.

Pour des concentrations pas trop élevées, les activités peuvent étre reliées aux

molarités par des formules classiques tirées de la théorie de DEBYE et HUCKEL.

Selon cette théorie, assez bien vérifiée par ’expérience, a faibles concentrations
ioniques, les rapports des activités aux concentrations, dits "coefficients d’activités",
dépendent des charges des ions considérés et d’une fonction globale de la richesse de la
solution en ions, la force ionique 1 définie par :

I=123z>.C
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ol z; est la charge de 1’ion i (en unités électroniques), C; sa molarité, la somme étant étendue

a tous les ions présentés.

Les équations (3) et (4) peuvent étre utilisées si les constantes sont déterminées
dans des solutions de concentrations inférieures a 0,01 molaire. Il faut noter que les activités
des espéces neutres (molécules) ne différent pas de fagon appréciable des concentrations
quelles que soient les dilutions. Le pH, aisément déterminé se rapproche plus de 1’activité des
ions hydrogéne que de leur concentration, bien que ces termes ne différent pas beaucoup entre

pH 2 et pH 10, si les solutions ont une assez faible concentration en sels neutres.

L’intérét principal du pK, est d’exprimer numériquement les forces des acides
(ou des bases) : plus I’acide est fort, plus le pK,, est bas. Plus une base est forte, plus son pK,

est haut.

Ses valeurs peuvent étre prévues avec une assez bonne approximation i partir
de tables incrémentales selon les méthodes de PERRIN et al (1981) {11*].

2. Méthodologie

Quand un acide est dissons dans l’eau, il s’ionise selon I’équation (1).
L’addidon d’ions OH™ que peut apporter une base forte totalement ionisée modifie cet
équilibre en se combinant avec les H produits lors de ’ionisation. Cette réaction perturbe
largement le pourcentage des produits neutres et ionisés. L'équation (3) montre que les
valeurs du pK, de 1’acide peuvent étre calculées si les pH sont mesurés dans les conditions
d’une ionisation partielle, car le rapport [HA]/[AT] est connu & partir du degré de
neutralisation. La courbe de titration pH = f(pourcentage ionisé) a une forme sigmoide dont
le point d’inflexion, centre de syméwrie, correspondant & une demi-neutralisation, a les
coordonnées (50 %, pH = pK).

La méthode la plus aisée pour déterminer les constantes d¢’ionisation est ainsi
le "titrage potentométrique”. Cette méthode nécessite la mesure du pH de la solution étudiée

en utilisant une chaine électrochimique de mesure terminée par deux demi cellules, appelées
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commmunément "électrodes”. Une des demi-cellules est limitée par une membrane sensible aux
ions hydrogeéne c’est-a-dire dont le potentiel de jonction change quand la concentration en ion
hydrogeéne & 1’une de ses faces change. L’autre demi-cellule appelée "électrode de référence"
est limitée par une zone de jonction dont le potentiel reste constant quelle que soit la
concentration en ions H de la solution étudiée. Les électrodes de chaque demi-cellule sont
en fait toutes deux des électrodes de référence. La différence de potentiel entre elles est une
fonction de D’activité de I’ion hydrogéne H' dans la solution située entre les deux demi-
cellules. Le systéme "d’électrodes” le plus utilis€ est une "électrode de verre" a jonction

membranaire sensible aux ions HY en combinaison avec une électrode au calomel utilisée

comme "électrode de référence”.

L’électrode de verre est constituée d’un bulbe d’un verre spécial A paroi fine,
rempli d’un tampon phosphate de pH 7, contenant des ions chlorures dans laquelle plonge une
petite électrode de référence par exemple A argent chlorure d’argent. Ce circuit est complété
par une demi-cellule au calomel dont la jonction est une zone poreuse imprégnée d’une
solution concentrée de chlorure de potassium. La différence de potentiel entre les faces interne

et externe de la membrane de verre varie linéairement avec le pH de [a solution extérieure.

Cependant, dans les zones de pH élevées (> 10), le potentiel devient sensible
aux cations métalliques alcalins, particulierement les ions sodium, ce qui conduit 4 des pH
mesurés inférieurs aux pH réels ; ceci est di & un effet d’échange d’ions dans la membrane
de verre. La différence de potentiel AE aux bornes de la chaine électrochimique de mesure
est

AE = Eqyr - Eoere
olt E_; est le potentiel fixe de 'électrode de référence

et E orpe €5t celui de Uélectrode de verre, incluant celui de la jonction membranaire.

Par suite de la sensibilité de sa membrane aux ions HY, E, ore dépend en effet
du pH selon une relation du type de celle de NERNST :

P 1 RT

T ©)
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d’ot, compte tenu des valeurs numériques des constantes et de la température

absolue T

AE—EZef+ EO

H:
p 0,059 0,059

(6)

a 25 °C.

E, n’étant pas connu a priori et le coefficient de I’équation E. = f(pH)
n’étant pas toujours exactement conforme a celui de 1’équation de NERNST (0,059), il est
nécessaire d’étalonner 1’électrode avant utilisation avec deux tampons de pH connus. Dans
des conditions normales d’emploi, I’ utilisation des électrodes de verre et au calomel dans des

solutions maintenues a température constante est possible sans réétalonner tout au long d’une

journée. Bien que cette méthode d’étalonnage apporte une précision de mesure suffisante, on

peut améliorer cette précision en sélectionnant deux solutions de référence dont les valeurs

de pH encadrent celles qui forment la portion centrale de la courbe de titrage.

Le potentiel de 'électrode de verre ne s’ajuste pas instantanément a la valeur
d’équilibre avec le pH de la solution étudiée. Il est difficile de définir un temps de réponse
d’une électrode de verre entre 20 et 25 °C, car le temps normal dépend du type de 1’épaisseur
et de la surface du verre utilisé pour former la membrane. Les électrodes miniatures et les
électrodes de haute résistance ont des réponses plus lentes que les autres types. En général
le temps normal ne doit pas excéder 8 mn pour atteindre 1’équilibre des valeurs de pH, a
condition que les solutions soient 4 la méme température. Le pH enregistré est normalement
stabilis€ A plus ou moins 0,002 unité de pH de la valeur attendue pendant une période de 8

mn. 11 en résulte que les titrages potentiométriques ne doivent pas étre faite trop rapidement.

Cependant & 15 °C ou moins, la résistance de la membrane croit, et la réponse

devient plus lente.

I1 faut noter que la troisitme décimale n’a pas grande signification dans la
mesure des pH, bien que BATES et al. (1950) [12*] aient démontré que ’erreur de mesure
peut étre dans certaines conditions inférieure a 0,007 unité de pH. Ceci est dii principalement

a I’imprécision du potentiel de la jonction de I’électrode dite "de référence”.
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Comme nous I’avons vu précédemment, un bon contrdle de la température est
nécessaire pour avoir des résultats significatifs. La pigce ou l'on titre ne doit pas présenter
de courants d’air, ne doit pas varier en température tout au long de la journée et pour des
raisons d’isolement électrique, le taux d’humidité relative ne doit pas étre trop élevé. Le

récipient ot I’on titre doit se trouver dans un bain thermostaté 3 température convenable.

Il est particuliérement important que 1’appareillage soit situé en dehors des
rayons du soleil car non seulement 1’électrode de verre est sensible & la lumiére vive, mais
encore on doit craindre que celle-ci n’échaunffe tout ou partie de la chaine de mesure, ce qui
est une grande source d’erreur. L’action de la lumiére sur 1’électrode de verre est due 2 la
photosensibilité de la cellule d’argent & I'intérieur de 1'électrode de verre et & une sensibilité
directe de la membrane de verre. La lumiére pourrait causer une différence de 0,05 unité de
pH entre une lecture 4 ’obscurité (MILWARD 1969, PERRIN and SAYCE 1966) [13, 14*].
11 faut donc, pour avoir des résultats convenables et reproductibles, une pitce sans fenétre,
maintenue 3 une température de 20 & 25 °C (£ 2 °C) et artificiellement éclairée de manitre
indirecte.

L’électrode de verre quand elle n’est pas utilisée doit étre rangée en
immergeant le bulbe dans I’eau. La demi-cellule de calomel sera mieux conservée si elle est
immergée dans la méme solution que celle de sa jonction, en général une solution de chlorure
de potassium 3,5 ou 3,8 M.

Compte tenu de la théorie de DEBYE-HUCKEL précédemment citée, le
maintien des coefficients d’activité & des valeurs constantes, au cours des titrages, en dépit
des variations des charges des espéces présentes, nécessite que ’espece A titrer soit & faible
concentration et que la force ionique soit essendellement due & des ions indifférents en
concentrations nettement plus élevées et maintenues constantes. On ne peut cependant tracer
avec précision les courbes de titrages de substances trop diluées. Aussi ALBERT et
SERJEANT [15*] recommandent-ils que les substances 3 titrer soient en concentrations de
I’ordre de 0,01 M car & ces concentrations les effets de Dactivité sont réduits. La force
ionique d’une solution 0,01 M d’une substance monovalente, & mi-neutralisation, est 0,005.

Cependant s’il est nécessaire d’obtenir des pH assez hauts ou assez bas, la force ionique y
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sera forcément plus élevée. Dans ce cas la constance de la force ionique est obtenue
(approximativement) en ajoutant du chlorure de potassium de maniére que la solution et le

réactif titrant soient par exemple 0,01 M en ce sel.

Le dispositif de titrage peut €tre manuel ou automatique et nous avons noté que
les affusions de réactif ne dotvent pas €tre trop rapides. La détermination pratique des pK,
& partir des courbes de titrage est en principe simple lorsqu’il n’y a qu’une fonction acide ou
basique puisqu’il s’agit de mesurer I’ordonnée (pH) du point de demi-neutralisation. Si la
molécule étudi€e en posseéde plusieurs, la succession et la superposition partielle des différents
équilibres de protonation rend quasiment indispensable le recours a une analyse informatique
de la courbe de titrage, pour laquelle divers programmes ont été proposés. Nous avons utilisé
celui de MARTELL et MOTEKAITIS. (programme "pKas™).

1’ajustement des constantes d’équilibre qu’effectue ce programme procéde par
recherche d’une valeur minimale de la somme des camrés des écarts entre les pH
expérimentaux et ceux que prévoit le systéme des équations d’équilibres en modifiant les
valeurs des constantes qui y sont introduites. Il procéde par itérations a partir de valeurs
d’essai automatiquement choisies A partir des données expérimentales (Volumes de titrant
versé, pH) en fonction de l'ensemble des équilibres considérés. Des affinements sont
possibles, par exemple en corrigeant légerement les concentrations de départ si de faibles

erreurs ont pu étre faites sur leurs valeurs.

Le programme "pKas" ne traite que le cas du titrage d’une base protonée
(éventuellement polyprotonée), mise en solution en présence d’un excés d’acide fort, 4 1’aide

d’une base forte. Le choix préalable de 'ensemble des équilibres de protonation est

déterminant et peut ne pas s’imposer avec évidence dans le cas de molécules complexes .

polyfonctionnelles.
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3. Travaux personnels et résuitats

3.1. Matériels et méthodes

Réactifs
» Mélarsen-oxyde (Mel 4) : Rhéne-Mérieux
s "RM 340" : Rhéne-Mérieux
+ KClI : réf. Prolabo n°® 26724
» H,80,4 0,1 N : réf. Prolabo n° 20621
» NaOH (),1 N : réf. Prolabo n°® 28252
» H,0O bi-distillée en silice.
Matériels

Le dosage est effectué a l'aide d’un titrateur électronique TT processeur
(Tacussel) équipé d’une électrode de verre/calomel qui est étalonné A 1’aide de solutions
tampons SCHOTT de pH 4 (hydrogénophtalate de potassium) et 7 (phosphate
monopotassique/phosphate disodique).

Préparation des solutions de Mel 4

Solution aqueuse environ 5.10°> M acidifiée par de 1’acide sulfurique 0,1 N de
manigre 2 y réaliser une molarité totale en H™ égale 16.10" M ¢’est-a-dire excédant ce qui

est nécessaire pour neutraliser 3 fonctions basiques par molécule,

Préparation des solutions de RM 340

Solution agueuse environ 5.10 M acidifiée par de I’'acide sulfurique 0,1 N de
manigre 2 y réaliser, compte-tenu de HCl combiné & la mélarsomine, une molarité totale en
H* égale 2 22.107 M, c’est-d-dire excédant celle qui est nécessaire pour neutraliser 4

fonctions basiques par molécule.
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Pour les deux solutions la force ionique est maintenue sensiblement constante

et égale 2 0,01 par addition de chlorure de potassium 2 la concentration de 0,01 M.

3.2. Titragse du Mélarsen-oxyde

Un exemple de courbe de titrage (courbe directe et courbe dérivée) est donné
ci-aprés. Nous avons effectué 4 titrages et & partir de chacun plusieurs exploitations par le
programme pK,; en modifiant le nombre des points pris en compte, qui peut aller jusqu’a

191. Les résultats des ajustements les meilleurs figurent dans le tableau suivant.

MELARSEN OXYDE pKal +- pKA2 +- sigma
2,5510 0,0840 4,7440 0,0270 12,350
2,7403 0,1017 4,9733 0,1001 13,225
2,6570 0,1221 4,8960 0,0504 15,000
2,6270 0,1229 4,8911 0,0505 16,400
2,5220 0,0530 4,7590 0,0230 7,036
2,6459 0,0360 4,8319 0,0126 4,790
2,5835 0,0472 4,9263 0,1000 2,275
2,5588 0,0363 4,8978 0,0510 9,460

moyemme 2,6107 0,0754 4,8649 10,0518

écart-type 0,0710 0,0370 0,0803 0,0330

Les moyennes indiquées sont les moyennes authentiques et écarts-types des
pK,. Nous ne suivrons pas ici les recommandations de PERRIN et coll, car la fagon de
procéder qu’ils préconisent conduit a des résultats différents selon que 1’on considére Ka ou

1/Kza, choix qu’en réalité aucune raison valable n’impose.
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3.3. Titrage du RM 340

Le premier des tableaux qui suivent présente les résultats des ajustements les
meilleurs obtenus en faisant I’hypothese de 4 fonctions basiques protonées en présence d’un
exces d’acide.

A titre de comparaison le second tableau donne les résultats obtenus en ne supposant que 3

fonctions basiques protonées, ce qui est contraire & la réalité, On observe que les valeurs

trouvés pour les pK, homologues sont sensiblement différentes et que les écarts résiduels

sigma sont sensiblement plus importants.

RM340 pKal +- pKaZ2 +- pKa3 +o pKad - sigma

2,2156  0,0114 44984 0,0125 84868 0,6287 89555 00515 6,269
2,0564  0,0150 4,4833 0,0335 84071 00265 89345 0,0488 6,239
1,9383 03760 4,4389 0,0137  §3721 0,0175 9,0041 00583 8,902
1,9688  0,0458 4,3726 0,0248 83865  0,0280 | 91103 0,0255 9,079
1,9653 06,0453 45716 0,0869  8,5533  0,0269 9,2532 (0172 14,860
2,1148  0,0310 4,5726  0,0835 85441 0,036 9277t 00141 13,700

moyenne 2,0432 4,4979 84583 90,0891
Ecart-type 0,1074 0,0735 _ 0,0805 0,1495
pKa2 +- pKa3 +- pKad += sigma

49161 02407 9.0146  0,0862 9,6247 0,1606 38,920
4,8793 02770 90424  0,0602  9,0608 0,1526 35,985
4,7450  0,2057 9,1097 0,0683 95220 00,1673 114,000

moyenne 4,8468 9,0556 9,4025

Ecart-type 0,0901 0,0489 0,3003
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3.4. Discussion

3.4.1. Dans le cas du Mélarsen-oxyde

Les deux premiers pK, pourraient étre considérés comme correspondant aux
fonctions aminées primaires portées par le noyau triazine. En réalité selon PERRIN et coll.
[11*], lorsqu’un groupe amine est fixé sur un hétérocycle azoté, la protonation s’effectue
d’abord sur ’azote intra-cyclique car la stabilisation par résonance de la forme imine du

cation est la plus importante.

Par suite, la premiére forme protonée du mélarsen-oxyde doit donc Eire

regardée comme constituée des tautomeres :

H—N >—‘NH As=0
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ol le proton a été supposé fixé dans I’axe de symétrie du noyau triazine (et non sur un
groupement NH, donnant NH,™).

L’un des deux autres azotes de ce noyau étant déja supposé porteur d’un H dii 4 une seconde
forme imine insolite, il semble dés lors naturel de fixer le second proton sur le dernier azote

triazinique.

La difficulté vient du choix de la liaison C-N 2 iminer au préalable, Il semble
peu probable que ce soit possible pour I'une des fonctions aminées primaires car elles
participent au domaine de résonance de la premiére forme protonée. Mais de ce fait ce
domaine de résonance est quand méme modifié et on ne peut plus guére proposer un site de
protonation que sur un argument de symétrie ce qui, en éloignant au maximum les charges

positives, donnerai la structure suivante :

NH H
2\%_1\{ _
+ +
g
. —
/

\

NH2 H

On peut deés lors imaginer pour cet ion une tautomérie ramenant 3 une

disposition plus familiére des protons :

+
NH4

N O> NH Q As=0
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Le choix entre les deux structures peut sans doute se faire sur la base de la

comparaison des spectres ultra-violet des 3 formes.

Une troisiéme protonation qu’on pourrait envisager sur 1'azote qui relie les
deux cycles parait peu probable, donc trop faible pour étre décelable sur une courbe de titrage

et nous ne ’avons pas envisagée.

La fonction acide phénylarsénieux que I’on peut attendre d’une hydrolyse du
groupement arsénoxyde en milieu alcalin n’est pas décelée dans les conditions du titrage.
Nous verrons cependant qu’elle se manifeste de fagon certaine, mais difficile & interpréter

dans les déterminations faites par CLHP.

3.4.2. Dans le cas de la mélarsomine

Les pK,, et pK,, sont un peu plus faibles que dans celui du mélarsen-oxyde
(2,04 contre 2,61, 4,50 contre 4,86), ce qui peut provenir d’une différence d’effet inducteur
sensible au niveau du noyau triazine et vraisemblablement dii aux charges lointaines
préalablement fixées sur les NH, aliphatiques beaucoup plus basiques (pK,; = 8,46 et pK,4
= 9,09), dont les forces sont elles-mémes différenciées par I’effet statistique classique. Etant
donné que la différence entre les valeurs expérimentales est trés proche de celle que donne

la théorie, nous en ferons ici un bref rappel.

Pour un acide diprotique tel que H,B™" on définit les constantes d’acidité

successives

K, pour I’équilibre H,B™ # HB*" + H' et

K,, pour I’équilibre HB* # H' + B.

Supposons que les fonctions & caractére acide soient semblables et distantes
I"une de Pautre de telle sorte que leurs ionisations respectives soient sans effet mutuel, Pour
les distinguer sans alourdir 1’écriture ni perdre de généralités, nous écrirons ’acide H’ H" B

et omettrons les charges.
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Les constantes d’ionisation successives des deux sites acides seront définis de

la fagon naturelle par le schéma réactionnel suivant :

K’% H"B \\<\

Do

H'H"B

1 H'B 2

qui est en fait sous-jacent au schéma
Ka Kp

HB «HB &3
1’équilibre global H,B # B

a pour constante K" K," = K" K,’ =K ; K

11 est clair que lorsque dans la suite H,B, HB, B, on considére la forme amphotére HB, celle-
ci comprend les deux formes tautoméres H'B et H"B en équilibre I'une avec I’autre. Leurs
proportions sont égales par suite de 1a symétrie des deux processus d’ionisation, que traduisent
les équations :

Ky =K)" =K Ky =K'=K

ainsi :

_ (gt [#B] . (HY) ((#'B] + [H'B]) _ !
Kas [#,B] [4,B] K+ K = 2K, ™

(g) (8] ___ (&Y 18 | KK
[#B] (#'B} + [H'B] &} + KY

K,, = = 2 ®)
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Par suite K,y =4 K,
Le facteur 4 est parfois dit un "facteur statistique” [17*].

Selon RICCI I.E. [18%] la courbe de titrage d’un tel diacide est parfaitement
identique A celle d’un acide monoprotique de masse moléculaire moiti€ et constante de
dissociation K,/2. On voit qu’en réalité I’étude minutieuse de la courbe que seul autorise son
traitement informatique permet de reconnaitre ’existence des deux fonctions acide en les
distinguant et d’établir leur symétrie (évidemment attendu dans le cas de la mélarsomine) par

conformité 2 la théorie de ’écart et leurs pK.,.
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DETERMINATION DES pK_, PAR CHROMATOGRAPHIE
LIQUIDE HAUTE PERFORMANCE (CLHP)

1. Rappel théorique

1.1. Intérét du coefficient de partage P eau/n-octanol

Depuis les travaux de MEYER et OVERTON, il est devenu évident que la
distribution non spécifique d’une molécule au sein des tissus joue un rdle prépondérant dans
! détermination de son activité biologique [19*] et que cette distribution dépend fortement
de son aptitude A subir des transferts passifs entre compartiments aqueux et lipidiques. La
balance des caractéres hydrophile et hydrophobe d’une substance est donc une composante
essentielle de son activité pharmacologique. Le caractére hydrophobe (dit aussi lipophilie)

d’une molécule qui est généralement exprimé par le coefficient de partage, P_.,, entre ’ean

ocr
et le n-octanol est ainsi un des plus importants parametres A prendre en considération dans
I’analyse quantitative des relations structure-activité (QSAR, abréviation de !’anglais

Quantitative Structure Activity Relationship) [20%].

Ce coefficient traduit le rapport des solubilités d’un soluté¢ dans la phase

organique non polaire octanol et dans ’eau :

Popy = ¢ (10)

P, : coefficient de partage
Coc ¢ concentration du soluté dans 1’octanol.

C.., : concentration du soluté dans la phase aqueuse.

caun

Selon HANSCH [21*] et LEO [22%*], le choix du n-octanol pour la définition
de ce paramétre permet de bien représenter le rapport des affinités des composés chimiques
pour les compartiments hydriques et lipidiques des systémes biologiques. Il donne aussi une
mesure de la capacité d’un composé a traverser les membranes cellulaires, barridres lipidiques

entre les phases extra- et intra-cellulaires aqueuses et notamment aux sites d’absorption. Il
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représente en réalité I’énergie thermodynamique nécessaire au processus de distribution (14)

entre les deux types de phases (formule (11) ci-apres).

1.2. Calcul du coefficient de partage P

On peut calculer les coefficients de partage. HANSCH et LEO [21%*], [22*] ont
démontré que les logarithmes des coefficients de partage sont une propriété moléculaire
additive et constitutive, comme le volume molaire, la réfraction molaire et les constantes G
de HAMMETT. Dans ce contexte, "additive” signifie que le coefficient de partage peut &tre
calculé par simple addition d’incréments relatifs aux structures moléculaires partielles, et
"constitutive” signifie que les valeurs des incréments dépendent de la position relative et de

I’environnement des structures partielles.

HANSCH définit une constante hydrophobe m qui traduit l'effet sur la
lipophilie d’un substituant par rapport au substituant hydrogéne. La précision de son modCle
dépend de la connaissance du coefficient de partage pour une molécule parente, ainsi que des
valeurs de nt des substituants dans ce systéme déterminé. Ce modgle présente comme défaut
de négliger la lipophilie de I’hydrogéne. REKKER [23*] a proposé un systéme utilisant une
constante fragmentale hydrophobe f, qui traduit la contribution de substituants et de sous-
structures sur la lipophilie totale d’un composé. Le modele tient compte de la lipophilie de
I’hydrogéne. Ces deux modeles nécessitent des corrections, notamment pour les interactions
électroniques des substituants. Les corrections sont apportées par des constantes de
HAMMETT ou des moments dipolaires [24*]. L’expression de 1’effet stérique dans ces
calculs fut longtemps un probléme : ce sont la constante sté€rique de TAFT E, et le volume
molaire qui sont employés [24%].

Pour le calcul des coefficients de partage, il. faut donc connaitre I’apport de
chaque élément structural. Or tous les éléments structuraux ne figurent pas dans les tables.
11 est donc encore souvent nécessaire de déterminer les coefficients de partage de mani¢re

expériementale.
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1.3. Détermination expérimentale des coefficients de partage

Classiquement, cette détermination se fait 3 1’aide de I’ampoule & décanter. Or
P"équilibre de répartition du soluté entre les deux phases ne se réalise que treés lentement, ce

qui fait que des mesures sont assez fastidieuses et difficilement reproductibles.

En outre, ce coefficient de partage est trés sensible & la température,  la pureté
des solutés et & la force ionique des tampons aqueux. I peut étre influencé aussi par le pH
et par la formation de paires d’ions du soluté dans la phase octanol. Une évaluation des
sources d’erreur pour la détermination du coefficient de partage a été faite par DEARDEN
[25%].

1.4, Intérét de la chromatographie

Dés les années 1940, MARTIN [26*] et CONSDEN [27*] ont démontré que
la chromatographie peut renseigner sur le comportement hydrophobe d’un composé. Si on
considere la rétention dans un systéme chromatographique comme un équilibre dynamique
avec une constante d’équilibre K, on peut décrire 1’aspect thermodynamique du processus

de rétention comme suit :

In X, = “ﬁf’ (11)

AGO : enthalpie libre standard de transfert de la phase mobile 2 la phase fixe
R : constante des gaz parfaits

T : température absolue

Pour la chromatographie en phase inverse, avec une phase stationnaire apolaire
et une phase mobile polaire, on définit un facteur de capacii€ k’ dépendant de la constante
d’adsorption sur une phase solide ou de la constante de distribution K, entre une phase

stationnaire liquide et une phase mobile liquide par la relation :

K =YK, (12)
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Dans le cas de 'adsorption, ¥ est le rapport de phases, défini comme le
rapport de la surface de la phase stationnaire au volume de la phase liquide. Dans le cas de
la distribution en chromatographie liquide-liquide, ¥ est le rapport entre les volumes de la

phase stationnaire et de la phase mobile. De (11) et (12), on déduit :

In k¥ = 1n ¥ - A& 13)
RT

Le facteur de capacité chromatographique dépend donc, comme le coefficient
de partage, de la variation de ’enthalpie libre associée au transfert d’une phase a I'autre. X’
est donc calculable & partir des temps ¢, et t, aisément mesurables,
t. étant le temps de rétention du solut et t, celui d’un composé non retenu.

Les coefficients de partages D, apparenis sont proportionnels aux k’ et, dans les

app
développements qui suivent, nous raisonnerons en termes de coefficients de partage.

1.5. Mécanisme de la rétention en CLHP

La rétention en CLHP ne peut pas étre expliquée uniquement par les
interactions conventionnelles comme 1’attraction ionique, la liaison hydrogéne ou les forces
de VAN DER WAALS.

HORVATH [28*] décrit la rétention par la théorie solvophobe qui est basée
sur les effets des solvants sur les équilibres chimiques développés par SINAGOGLU et
HALICIOGLU. "La théorie solvophobe” formule la variation de 1’enthalpie libre nécessaire
pour dissoudre le soluté a partir d’une phase gazeuse hypothétique. Cela comprend deux
étapes dont la premitre est la formation au sein de la phase mobile d’une cavité ayant la
méme taille que le soluté, ce qui s’accompagne de modifications de la structure du solvant.
La deuxiéme étape correspond a 1’introduction du soluté dans la cavité : 1a, le soluté peut
interagir avec les molécules de la phase mobile qui ’entourent par des interactions
électrostatiques et des interactions du type VAN DER WAALS. La théorie prédit que le
facteur de capacité devrait baisser quand la teneur de la phase en cosolvant organique est
forte. Une autre conséquence devrait étre que le facteur de capacité baisse quand la constante

diélectrique du solvant croit.
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HAGGERTY [29*] a démontré I’intérét de I'utilisation de phases stationnaires
hydrocarbonées greffées chimiquement sur de la silice par réactions de silylation. Pour créer
un systéme chromatographique similaire avec systéme des solvants eau-octanol, on a utilisé
des colonnes de silice greffée recouverte d’une couche d’octancl ce qui a permis 2
MIRRLESS [30%] de trouver une bonne corrélation entre le logarithme du facteur de capacité
log k’ et log P,,. Un des mécanismes de rétention du soluté est la formation de liaison
hydrogéne entre les groupes polaires du soluté et les groupements hydroxyles de [’octanol.
NAHUM et HORVATH [31%*] ont moniré que 1’intervention de liaisons hydrogéne dans les
interactions du soluté avec la phase stationnaire est possible sur de la silice greffée parce que,
méme aprés persilylation de la silice, il existe un certain nombre de groupements hydroxyles
qui, pour des raisons stériques ne participent pas 4 une liaison du type éther. Ces groupements
silanols ont un caractére acide qui permettent des interactions dites "silanolophiles” avec les
solutés, c’est-d-dire des interactions du type dipdle-dip6le avec des molécules polarisées ou
polarisables, ou la formation de liaisons hydrogéne avec des accepteurs d’hydrogéne ou

encore des interactions €lectrostatiques avec des molécules chargées [32%].

En outre, il faut bien différencier les comportements des composés acides,
neutres et basiques. Ces interactions n’interviennent pas pour les composés neutres ou
légerement acides dans les phases mobiles a forte teneur en eau car les groupements silanols

y sont fortement hydratés.

Pour les composés capables de former des liaisons hydrogéne, on observe un
double mécanisme de rétention [31%*, 33*] : des interactions hydrophobes lorsque la teneur
en eau de la phase mobile est forte et des interactions silanolophiles lorsque la teneur en

cosolvant organique est forte.

EL TAYAR et coll. [34*, 35*%] observent des courbes en forme de u pour les
diagrammes log k’ = f (®) ou @ représente la fraction volumique du cosolvant organique.
Selon ces auteurs, le minimum des courbes est fonction du pH de la phase éluante. En fait,
les composés basiques ne peuvent pas étre chromatographiés sous leur forme non protonée
sur une colonne en silice greffée puisque la silice se dissout & un pH supérieur 4 8. EL

TAYAR et coll,, concluent qu’a des concentrations fortes en méthanol, ['expulsion
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hydrophobe est atténuée en raison de "absence de liaisons hydrogéne entre les molécules du
solvant comme c’est le cas dans ’eau pure. La non- rétention est due aux interactions polaires
entre les molécules du soluté et les molécules du solvant qui les entourent. En outre, pour des
concentrations trés fortes en méthanol, I’ionisation du soluté baisse en raison de la diminution
de la constante diélectrique. Quand la concentration en méthanol décroit, la constante

diglectrique croit et I’expulsion hydrophobe devient le mécanisme de rétention prédominant.

Le comportement des composés neutres ou légérement acides est différent car
il ne se produit qu’un seul mécanisme de rétention : il ne se forme pas de liaison hydrogéne.
DOLAN et SAYDER [36%, 37*] ont moniré que pour ce genre de compos€s, on peut
représenter la rétention en fonction de la composition de la phase mobile par la relation

linéaire :

log k’ = log k,, - S® (14)
log k, : facteur de capacité extrapolé 3 100 % d’eau
S : constante pour une combinaison soluté/phase éluante donnée

@ : fraction volumique du cosoivant organique.

Plusieurs auteurs ont rapporté des corrélations satisfaisantes obtenues en
utilisant les valeurs extrapolées log k, au lieu de log k’. EL. TAYAR [38*] a réalisé une
étude sur 49 composés tels que des toludnes substitués, phénols, nitrobenzénes,
chiorobenzénes. Il a utilisé une phase mobile avec 2 % de décylamine qui se combine
préférentiellement aux groupements silanols ce qui masque les interactions silanolophiles. 11

a obtenu I’équation suivante (les limites de confiance correspondant au seuil de 95 %) :

log k,, = 0,899 (% 0,051) log P, + 0,226 (£ 0,111) (15)
n =49 r=0,982 s = 0,168 F = 1248
n = nombre de composés
r = coefficient de corrélation
s = déviation standard

F = rapport des variances
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Pour la corrélation avec les valeurs de log k’, pour une composition donnée de
la phase éluante, il a observé une sous -ou une sur-estimation de la lipophilie pour les
composés hydrophiles (polaires). Il a remarqué un comportement différent par rapport au
systéme eau-octanol pour les composés capables de former des liaisons hydrogene
intramolaires. HAMMERS et Coll. [39%*] ont réalisé€ une étude sur des composés aussi variés
que des méthylbenzénes, des arénes polycycliques, des polyphényles, des chlorobenzénes, des
chloroanilines et des chlorophénols. Sur 'ensemble des composés étudiés, les composés
polaires monosubstitués et les n-alkylbenzenes ont di étre exclus de la corrélation. En utilisant

les valeurs de log k, ils ont trouvé une relation du type:

log k,, = 1,11 . log P, - 0,28 (16)
n =36 r = 0,969 s =0,18

Le fait d’obtenir une meilleure corrélatdon pour les valeurs extrapolées est,
selon eux, dii A ce que log P, et log k, dépendent directement des coefficients d’activité des

solutés dans ’ean.

1.6. Cas particuliers des bases

La plus grande partie des substances susceptibles d’avoir des propriétés
pharmaceutiques sont des bases, il est donc important de s’y intéresser. Les corrélations entre
log P, et log k,, ont comme défaut de nécessiter plusieurs mesures du temps de rétention
afin de pouvoir extrapoler A une concentration théorique de la phase éluante de 100 % en eau.
Il n’est pas possible d’utiliser des phases stationnaires en silice greffée 4 des pH supérieurs
a 8 sans les détériorer. D’autre part, la chromatographie des substances ionisées ou
partiellement ionisées donne des temps de rétention toujours-inférieurs au temps de rétention
correspondant 3 la substance neutre. HAFKENSCHEID [40*] a réalisé une étude sur des
composés fortement basiques qui n’ont pas pu étre chromatographiés sous leur forme neutre.
Il a calculé le facteur de capacité du composé non ionisé & partir de la relation suivante :

kl - kﬂ . kt
1 +10(PKa“PH)mb 1 +10(pH-pKa)m

(17)
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k’ : facteur de capacité dans les conditions de la phase mobile
k¥ : facteur de capacité de la forme totalement ionisée

k° : facteur de capacité de la forme neutre

PK, : pK, du soluté

pH : pH de la phase mobile

Ainsi il a obtenu la corrélation suivante entre les logarithmes du coefficient de

partage POoct et du facteur de capacité du soluté non ionisé ;

log POO.ct = 0,597 (+ 0,136) + 1,819 (£ 0,078) log k0 (18)
n =28 r =0,977 s = (0,298 F = 543

Puisque les valeurs de pK, dans les conditions de la phase mobile ne sont pas
faciles & déterminer, HAFKENSCHEID a développé une équation de correction semi-
empirique dont la solution ne nécessite que la connaissance des facteurs de capacité k', et
k*. La détermination de k* peut étre effectuée 3 un pH de la phase mobile inférieur au pK,

d’an moins deux unités,

11 existe des phases stationnaires peu sensibles au pH de la phase éluante. C’est
le cas pour les résines copolymeéres A base de polystyréne/divinylbenzéne, qui sont stables
entre pH 1 2 13 et sur lesquelles on peut réaliser des mesures du temps de rétention des
substances basiques sous leur forme neutre. Naturellement ces phases ne présentent aucune

interaction par liaisons hydrogene.

MIYAKE [41%#] a réalisé une étude sur une telle phase stationnaire. La phase
mobile était soit un tampon-acétonitrile, soit un mélange tampon-méthanol. Les mesures ont
été réalisées 4 pH =2 et pH = 11. Les résultats obtenus 1’ont amené a regrouper les composés

en fonction de leurs propriétés chromatographiques :

» les composés incapables de former des liaisons hydrogéne (regroupant les
akylbenzénes et les benzénes halogénés),

» les composés capables de former des liaisons hydrogéne (regroupant les
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composés possédant un groupement cyano, nitro, éther, ester ou cétone et les divers alcools

benzoiques).

11 a chromatographi€ les acides benzoiques et les phénols uniquement en milieu
acide afin d’éviter leur ionisation en milieu acide ; les anilines, pyridines et les quinoléines

ont été, en raison de leur propriété basique, chromatographiées uniquement en milieu alcalin.

11 a ainsi obtenu une trés bonne corrélation pour chaque groupe. Les valeurs
de la pente étaient toujours du méme ordre de grandeur mais par contre les différences étaient

grandes pour I’ordonnée a 1’origine,

MIYAKE a observé des propriétés inattendues pour certains groupes de solutés.
D’une part pour les anilines, qui selon HANSCH [42*] sont considérées comme
amphiprotiques, il a observé un comportement chromatographique similaire aux composés
accepteurs d’hydrogene. D’autre part, il a observé un comportement amphiprotique similaire
a celui des alcools benzyliques pour les pyridines et les quinoiéines.

La meilleure corrélation, s’étendant 3 I’ensemble des composés, établie 4 1’aide de la relation :

log P, =a+blogk’ +cHB , (19)

a, b, ¢ : constantes
HB : variable indicatrice
olt HB = 1 pour les composés amphiprotiques 4 I’exception des anilines, des quinoléines et
des pyridines et
ot HB = 0 pour les composés non susceptibles de participer & des liaisons hydrogéne
donneurs ou bien accepteurs d’hydrogene.

Ainsi & pH = 11, pour un mélange cau-méthanol, son traitement de données donne le

résultat suivant :

log Py, = 0,34 (£ 0,26) + 1,95 (£ 0,15) log kK’ + 0,61 (+ 0,15) HB
n =37 r = 0,982 s=0,172 (20)

MIYAKE a également fait une étude de k’ en fonction du pH de la phase
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mobile. 1l a ainsi déterminé le pK, des solutés & partir des courbes obtenues, comme [’avait
démontré HORVATH et coll. [43*]. Il préconise de prendre le pH de la solution aqueuse
avant 1’ajout du cosolvant organique comme état de référence car les résultats correspondent

mieux avec ceux obtenus en potentiométrie.
Au Laboratoire de Chimie Analytique de notre Faculté, H. HOJA [44%], et

D. CLEDAT [45*] ont montré que ’emploi de colonnes polymeéres permet de retrouver une

corrélation linéaire entre les log k’ et log P, calculés ou expérimentaux.

2. Méthodologie

2.1, Théorie "classique"

Le probleme de la détermination conjointe des constantes d’acidité et des
coefficients de partage est classique et sa solution est bien connue dans les cas élémentaires
ou les seuls équilibres sont ceux de protonation et de partage d’une base B ou d’ionisation

et de partage d’un acide HA.
Rappelons-en le principe.
Le coefficient de partage apparent Dapp. étant défini comme le rapport des

concentrations totales existantes dans les 2 phases en équilibre, il s’écrit dans le cas d’un seul

couple acide/base :

Dyp = [HA orga ou bien LB orga 1)
[HA] gay * [A7]gan [Bl ga + [HB]
selon que le couple conjugué est du type AH ¥ H + A” suivant la loi :
K = (7)) [A7] (22)

2 [HA]

ou BH" =& H" + B suivant la loi
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K = (71 [B] (23)
[HB*]

Si D est le coefficient de partage de I'espéce moléculaire (HA ou B), la concentration de I’ion

en solution s’écrit, selon le cas :

[a-] = [mA] . ou  [HB'] (g . ) (24)

d’ou 1’on tire aisément :
dans le cas de 1’acide HA

- 1
Dopp D, ——+ 2 (25)
(H")
dans celui de la base B
_ 1
Dabp = D W (26)
K

La variation de Dy, avec le pH suit donc une loi simple, dont la

représentation graphique en coordonnées (pH, log D présente deux asymptotes, l'une

app.)
horizontale d’ordonnée log D correspondant aux pH notablement inférieurs 4 pK, dans le cas
d’un acide HA, ou supérieurs dans celui d’une base B, I’autre de pente I'antre repectivement
égale & -1 et +1.

On montre aisément que 1’abscisse du point d’intersection des asymptotes est

pH = pK,.

Le probleme pratique de la détermination conjointe de pK, et D se raméne
donc 3 celui de 1a mesure d’une série de coefficients de partage apparents a un certain nombre
de valeurs de pH situés assez loin de part et d’auire du pK, présumé (mais de telles valeurs

ne sont pas toujours accessibles, ce qui complique le probléme).
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Toutes les techniques expérimentales se prétant A de telles mesures peuvent étre
utilisées, notamment les mesures par équilibration & I’ampoule & décanter et les mesures

chromatographiques.

Malheurecusement, la réalisation de solutions aqueuses ou de phases mobiles
de pH déterminés nécessite ’emploi de systémes tampons qui contiennent des concentrations
non négligeables de sels, en sorte que @

- d’une part les activités peuvent différer notablement des concentrations,

- d’autre part il peut se former des paires d’ions éventuellement susceptibles

de participer & un partage entre les deux solvants.

Au premier inconvénient il peut en principe €tre remédié a4 ’aide d’une
correction par le calcul des coefficients d’activité en fonction de la force ionique des solutions
aqueuses. Pour des comparaisons au sein de séries de corps, on se contente souvent
d’effectuer toutes les mesures 4 une méme force ionique, donc d’utiliser des solutions

tampons & force ionique constante quel que soit le pH.

Le second inconvénient est plus gé€nant, car il demande qu’on tienne compte
des équilibres de formation et de partage de paires d’ions. Ceux-ci manifestent souvent leur
présence de fagon trés évidente dans les suites de points expérimentaux (pH, log Dapp_)
correspondant & des milieux assez fortement acides ou basiques. On observe alors que les
parties inclinées des courbes expérimentales s’infléchissent vers une asymptote horizontale
(rarement observée sur un grand intervaile de pH) et méme que leurs pentes maximales

s'écartent notablement des valeurs théoriques (+1 et -1).

Cette difficulté a ét€ notamment rencontrée par MAUGEIN [46*] dans la
détermination des pK, et log D de benzimidazoles anthelminthiques et nous 1’avons nous-

méme rencontrée dans le cas du Mélarsen-oxyde.

Aussi allons-nous développer ci-dessous les notions théoriques, permettant
sinon de résoudre complétement ce probléme, au moins de le circonscrire, Nous traiterons ici

seulement le cas d’une base B, considérée comme monovalente, C’est approximativement le
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cas du Mélarsen-oxyde, dont le second pK,, est assez faible (de I"ordre de 5) pour que la
premiére fonction basique (mesurée par pK ;) puisse €tre regardée comme de force

négligeable. Par contre nous envisagerons un ensemble d’équilibres assez complet.

2.2. Théorie plus approfondie

Envisageons le cas d’une base B susceptible de participer aux équilibres

suivants en solutions aqueuses :

Equilibre de protonation

HB* = H' + B k, = L) L8] @n
[HB*]

Eguilibre de formation de complexe avec X

B + X = BY k, = —1BX1 (28)
[B] (X]

Equilibre de formation d’une paire d’ions

HB* + X = HB* X Kp=-[-% (29)

Remarque : (La coexistence des 2e et 3e équilibres correspond A une possibilité de

déprotonation de la paire d’ions :

Kc"
2 g (30)
I{'p a

(HB X)= BX™ + H* de constante dlacidité K =
Les équilibres de partages a envisager portent sur les espéces électriquement neutres,
c’est-a-dire B et HBX.

_ [Bl grgm _ [#BX] o
?= ., Do = THR] GD
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Dans ces conditions, le coefficient de partage apparent s’écrit :

D = (5] orga + [HBX] orga
P 1Bl gy + [HB'] gy + [HBX] ,py + [BX7] oy

(32)

En tenant compte des diverses lois d’action de masse et aprés simplification et

réarrangement, Dy, s’écrit encore :

D = D+D, K, [X] (H)/K,

33
app 1+ K, (X1 + (1+Kp [x°1) (F)/Ka (33)

Notons que s’il y avait plusieurs types d’anions présents X" susceptibles de participer a des
équilibres analogues & ceux auxquels prennent part les ions X', nous aurions une expression

de la forme :

D+ (¥, D, K, [X71) (H")/K,

Dapp = - — (34)
1+ X K, [x7] + (1 +Z; &, [X3]) H'/K,
On ne restreint donc pas la généralité du calcul en considérant un seul type d’ion X,
En posant h = (H‘*)/Ka, I’expression ci-dessus est de la forme :
ah+ b '
P " alh + bl (33)
a, a’, b et b’ étant des constantes ou fonctions de [X] seul.
Si l’on pose : u = - log h (soit u = pH - pK), v = log Dapp,
elle s’écrit :
1gv = & .10+ b %6
a’ . 107"+ b G0
Posons ot =log a, B = log b, & =log a’, }’ = log b’. La fonction devient :
10v = 10b-8 107274 + 1 37

107u+« -V 4 1

Si Pon pose
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(al - 53’) + (@ - @) d= (al — @j) - (g ~ ﬁ) (38)

s = 2 2

ett=u-s=pH-pK,-s

elle s’écrit enfin, puisque &’ - P’ =s+d, a-f=s5-d

-t-d
10V = 1088 . 1077+ 1 30
10759 + 1 &%
s0it encore, en posant
/- /_
z=v+p -prd (- v+ EB 22 (40)
107 = 107672 + 10%93 1)

10—t' +dfa 4 10-d/2

Mise sous forme logarithmique, la fonction devient donc :

10-t-d/2 4 qq*d/a

z = log PRI IR (42)
La fonction z = f(t) est antisymétrique car sit — t" =-t:
* & - df2 d/2 -df2 -t + df2
z -~ 2/ = log 10 * 10 = log 10 *+ 10 = -z 43)

10t £ *d/2 3 109-9/2 10 9/2 + 1Q-t-d/2

Elle admet pour asymptotes horizontales z = + d ¢t la tangente en son point d’inflexion

(t =0, z = 0) a pour pente

dz 109 - 1 d
= [ o moa T = ,3 — 44
P (dt)cna 1071 tanh (2,303 2) (44)

Par suite les points d’intersection de cette tangente et des deux asymptotes ont pour abscisses

t,ett notées ty :

d 109 + 1
t,=4+4— =2 d ~—— 45
* D 109 - 1 “3)
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Dans le cas traité (couple HB"/B) :
a=Dp.Kp.[X'] a’=l+Kp.[X']

b=D b’=1+Kc.[X']

_ 1+ K, [X7] D
s—l/Z{log - "'Kz ] + log —-:53 . K, [X‘]} (46)

_ 1+ K, [X7] D
d—l/z{lo 1“‘-{- T log —53..!{9. [X"}} 4N

D D,.K..[X]

= -1 Ll 48
1/2{109- 1+ K, [X7] °9 1+ K, [.X"]} 49

Les abscisses des points d’intersection sont tirées de uy, = tg + 8, ce qui correspond aux

pH, :

d
pHi=pKa+Sidi—g¢%}‘: (49)

» La différence des ordonnées des asymptotes, ou plus concrétement des points

expérimentaux correspondant aux valeurs de pH extrémes, a pour valeur 2d.

Les ordonnées log Dapp. correspondantes sont :

= B-B/ = D
v, = -/ = log TR . IE (50)

et

Dy . K, . [X]

51
1+ K, . [x7] b

v. = B-f/ - 2d = ea-a¢’ = log
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3 cas "extrémes" sont 4 envisager :

°p>0,d>0,tclque10d>>1,etparsuitep"‘l,u"‘sid
soitu,=a-Pf=s-d et =0 -pB =s+d,
& u_ correspond :
D
pH_=pKa+s—d=pK,+log—bE.K.[X‘] (52)

P

4 u, correspond :

1+ a X_
DH, = pK, + 8 +d = pK, + log X X1

53
1+ K, . [X] )

Ce cas correspond au cas "normal” ol les réactions de complexation et de formation de paire
d’ions ne sont pas prépondérantes. La pente du graphe log Dam',. = f (pH) est égale 2 1. au

point d’inflexion.

+p=0,d=0. Ce cas est sans doute exceptionnel, il correspondrait & 1'égalité

(fortuite)
D 1+ K . [X]
£, . "] = 2 54
D KP [-X] 1 + Kc . [X__] ( )

mais peut théoriquement se rencontrer pour la valeur de [X'] assurant cette égalité.
En cas de formation de paire d’ions, il existe donc une valeur théorique de [X'] (qui a peu
de chances d’éire réalisée en pratique) telle que le coefficient de partage apparent ne dépende

pas du pH.

*p<0,d <0, tel que 10d<<1etparsuitep =-]1,a = s=%d,
les abscisses des points d’intersection seraient inversées par rapport & pK, :

1+ K, [X7]

H. = pK, + lo
P 2 gl-t-K,,[X“]

pH, = pK, + log —%? k, [X71(55)
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Les cas intermédiaires correspondant A une pente dont la valeur absolue est
inférieure A 1, peuvent conduire 2 un résultat simplifi€ en considérant le point d’inflexion

(t =0, z = 0), auxquels correspondent les valeurs :

pH; = 1/2 (pH,_ + pH) = pK, +5

log iDﬂpp_i =12, +v)=v -d=v_ +d

Si ’on observe que :

g=-d+log 23 % X1 (56)
1+ K, [x]
on déduit :
pH, = pK, - d + log ~- %o IX] 57

1+ K, X

En supposant alors que les deux produits Kp [X7] et K, [X"] sont négligeables
devant 1 ou bien de valeurs voisines, on obtient : pH; =~ pK, - d. Cela revient 3 dire qu’une

valeur approchée du pK, est donnée par ’abscisse du point de concours P avec I’asymptote
supérieure de la sécante au point d’inflexion ayant pour pente 1. Cependant, si 1’un au moins

de ces produits n’est pas négligeable devant 1, 1’abscisse du point P est égale 2 :

1+ K, [X1]
1+ K, X

DK, = DK, + log (58)

qui est en quelque sorte un pK, apparent.

Dans le cas d’un seul anion susceptible d’entrer en paire d’ions, le calcul
algébrique et une simulation numérique montrent qu’il existe un pH auquel toutes les courbes
log Dy, = f (pH) passent par un méme point. L'une de ces courbes est I’horizontale
correspondant & d = 0, c’est-a-dire au cas o l’extraction de la paire d’ions compenserait
exactement le défaut d’exiraction de la forme moléculaire. (Réciproquement, si {’on tragait
les courbes log Dy, = f p[X7], on verrait qu’il existe un pH auquel toutes les courbes se

croisent). De tels croisements de courbes peuvent se rencontrer lors d’essais faits avec des
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concentrations en anions différentes.

1l peut étre intéressant de comparer 2 courbes (pH, log Dapp_) différant par les
produits K, [X], les constantes Kp K, et D étant les mémes. L’écart entre les abscisses des
points d’intersection avec les asymptotes horizontales respectives des sécantes de pente 1
passant par les points d’inflexion est égal a celui des valeurs log(l + K, [X]), ¢’est-2-dire 2
I’écart des ordonnées des asymptotes. Celd entraine que les points d’intersection considérés
sont situés sur une méme droite de pente 1, qui est ainsi une sécante commune aux points

d’inflexion des 2 courbes.

log D,,,
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2.3. Applications possibles
On ne peut tirer toutes les constantes D, D, K, K, d’une seule courbe

expérimentale log Dy,

v_, v, des asymptotes, dont les expressions suivent, dépendent chacune de deux constantes

= f(pH) correspondant & une seule valeur [X]. En effet, les ordonnées

inconnues. I1 faudrait donc au moins deux valeurs de [X], et la complexité des calculs a
prévoir peut faire craindre qu’ils ne soient pas trés précis. Nous avons cependant vu que

certaines approximations peuvent étre faites.

» Dans le cas d’une pente p positive, ’ordonnée v de 1’asymptote supérieure

a pour valeur v, :

D
v, = lo 59
gl+KcI.X“} e

$’il n’y a pas de raison de supposer 1’existence d’un complexe BX, on peut faire ’hypothése
que K, = 0. Alors, v, =log D.

L’ordonnée de 1’asymptote inférieure est alors v_ :

V“_‘ = 1Qg Dp o Kp ] [X_] (60)

1+K,. [x]

et pour déterminer Dp et Kp, il faut disposer d’au moins 2 courbes obtenues a des

concentrations molaires [X] différentes.

SiK, = 0,1 n’y a pas de 2éme asymptote horizontale et la tangente devient une asymptote

de pente 1.

» Au cas d’une pente négative correspondrait I’inversion des significations de
v, et v.. Ce cas parait peu vraisemblable pour un couple HB*/B.

 La pente de la tangente au point d’inflexion de la courbe (log D pH), ou

app.’
plus concréterent la plus forte pente mesurée est €gale a :

p= (%g)t_c 61)
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On a donc les relations réciproques :

- 1+p_ _ 2
= ' 2 = = (62
p = tanh (2,303 d/2) d = log S B PETE atanh p (62)
qui permettent de vérifier la validité du modele théorique envisagé. Si 'on admet cette
validité, les mesures directes de Uintervalle des asymptotes et de la pente sont redondantes,

ce qui sous cette hypoth&se permet de suppléer 4 des insuffisances expérimentales fréquentes.

En effet, il arrive que 'une des asymptotes horizontales ne soit pas tracable
avec précision, par exemple parce que la forme moléculaire est instable dans le milicu qui
favorise sa formation dans 1’équilibre de protonation, soit par suite d’une dégradation, soit par
I’effet d’un équilibre acide/base supplémentaire, tel qu’en présentent les molécules

amphoteres.

L’écart entre les abscisses pH_, pH,, des points d’intersection de la tangente

avec les asymptotes est égal 2

D 1+ K,.[X7] 109 + 1
log —£.K,.[X] - lo +2d —= 63
9% 17k, x] 109 -~ 1 @)

Si I’on suppose K, nul (pas de complexation) et K? [X] négligeable sans que

le soit le produit Dp:K_p.[X*I (absence de paire d’ions en phase aqueuse, souvent supposée),

1’écart des abscisses est

D,. Kk . [X] K, . [X7]
P P - —
log > log 5 (64)
o, K, serait une constante relative a 1’équilibre hétérogeéne.
gau solvant
HB* + X~ @HBX : K, = — 8% _ (65)

[HB*] [X7]

L’&cart entre les ordonnées est alors v, - v. =log D - log K, [X],
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Avec la constante K, ’équation (33) se simplifie en :

D = DX X7 (H)/K,

- 66
app 1+ (H+)/Ka ( )

Une telle constante d’équilibre hétérogéne peut également s’envisager aussi
dans le cas ou existerait une complexation en phase aqueuse de B par X', On aurait alors :
Kp = 0 et K # 0 dans les équations précédentes. Ce cas est I'un de ceux envisagés a la fin

de la section 2.3.

3. Travaux expérimentaux

3.1 Matériel et méthodes
Réactifs
» Mélarsen-oxyde (Mel 4, fourni par Rhone-Mérieux)
» Acide phosphorique : réf. Prolabo n° 26624
» Acide acétique : réf. Prolabo n® 20104
° Acide borique : réf. Prolabo n® 20185
» Méthanol rectifié au laboratoire en présence de zinc et de potasse
s Fau bi-distillée en silice. '
» Acide sulfurique : réf, Prolabo n°® 20700
» Hydroxyde de sodium : réf. Prolabo n°® 28252

Matériel

Les mesures de pH sont effectuées 4 I’aide d’un pH-métre SCHOTT CG 817
équipé d’une électrode combinée verre calomel et étalonné A 1’aide de solutions tampons de
pH 4 et 7 de SCHOTT.

Les chromatographies ont &t faites sur colonne de phase stationnaire
copolymere styréne-divinylbenzéne PLRP-S 8 pm, 100 A, 25 cm x 4,6 mm, 2 ’aide d’une
pompe BISCHOFF 2200 et d’un détecteur U.V. KRATOS 783 réglé 4 272 nm. Les temps de

rétention sont déterminés par un intégrateur HP 3390A dont le déclenchement est synchronisé
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avec I'injection.

Les phases mobiles ont ét€ filtrées sur filires téflon GELMAN
0,45 pm.

Préparation de 1a phase mobile

Nous avons fabriqué deux gammes de solutions éluantes hydrométhanoliques
4 38 £ 1 p.cent (v/v) de méthanol et de pH différents. Elles sont obtenues par addition a 475
mi du mélange eau : méthanol (600 : 350} de 25 ml de solution aqueuse "tampon".

Dans le premier groupe ces solutions sont des tampons de BRITTON-
ROBINSON. Les solvants d’élution obtenus ont des pH compris entre 1,84 et 9,16.

Dans le second groupe ces solutions sont des mélanges obtenus en ajoutant a
40 ml d’acide sulfurique 0,02 N de faibles volumes d’hydroxyde de sodium 0,2 N. Les

solvants d’élution ont des pH compris entre 2,29 et 9,2.

Les pourcentages de méthanol dans les diverses solutions éluantes ont éi
contrdlés par oxydimétrie selon une technique dérivée de celle de SEMICHON et FLANZY
pour le dosage de !'éthanol. Le méthanol est oxydé pendant 12 heures par un exces de
bichromate de potassium en milieu sulfurique, puis 1’excés en est titré par une solution de sel

de Mohr en présence d’o-phénanthroline ferreuse.

Solution échantillon

Solution méthanolique 2 2,49.1072 de mélarsen-oxyde.

3.2. Résultats
Nous donnons ci-apres un exemple des chromatogrammes obtenus.
Le graphique et les tableaux suivants rassemblent les résultats relatifs aux deux types de

solutions éluantes et les éléments du calcul de log k’.
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0,8
0,6+
0,4 -
o 0,2
o
0 M
-0,2—+
-0,4
-0,6 e | ] : |
1 2 3 4 5 7 8 9 10
pH
pH to r k’ log k&’
1,34 1,88 2,54 0,351 -0,455
2,99 1,97 3,20 0,624 -0,205
3,98 2,04 5,94 1,912 0,281
4,93 1,93 9,62 3,984 0,600
5,86 1,83 10,27 4,612 0,664
7,29 1,72 10,21 4,936 0,693
T.51 1,71 9,15 4,351 0,639
7.68 1,70 9,04 5,025 0,701
7.95 1,73 8,75 5,843 0,767
8,14 1,72 7.85 4,851 0,686
8,28 1,75 3,11 3,634 0,560
8,53 1,69 6,85 3,053 0,485
9,05 1,72 9,01 4,238 0,627
9,16 1,76 9,68 4,500 0,653
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pH to 39 K log k'
2,29 2,01 3,70 0,8408 -0,0753
2,98 2,03 3.89 0,9163 -0,0380
3,24 2,05 4,30 1,0976 0,0404
3,45 2,02 4,79 1,3713 0,1371
3,60 1,98 5,27 1,6616 0,2205
3.87 1,99 6,56 2,2965 0,3611
3,96 1,98 6,79 2,4293 0,3855
4,07 1,99 7,92 2,9799 0,4742
4,55 1,96 10,93 4,5765 0,6605
5,66 1,37 13,39 6,1604 0,78%6
6,98 1,85 12,04 5.5081 0,7410
8,10 1,86 8,17 3,3925 0,5305
8.65 1,88 12,42 5,6064 0,7487
920 1,85 9,64 4,2108 0,6244

“Solvant contenant des 1ons sulfates,

Le graphique (pH, log k*) précédent montre que, pour chaque ensemble de solutions, les
points (pH, log D,,;,) obtenus sur I'intervalle de pH €tudié peuvent se regrouper en deux

séries:

1. Dans la zone des pH inférieurs ou égaux 2 6, on observe que les points (pH,

log D) sont convenablement disposés selon une trajectoire sigmoidale ascendante.

2. Aux pH plus élevés, il v a une amorce de décroissance de log Dyop suivie
d’une disposition apparemment erratique, mais dont plusieurs points ont été répéts lors

d’essais successifs. Il semble donc qu’il y ait & ces pH des phénomenes ne se limitant pas a

I’ionisation d’une fonction acide phénylarsénieux dont on attend la formation par hydrolyse
du groupe arsénoso. On peut penser 2 une duplication de la molécule incomplétement
hydratée et ionisé€e, ou & une oxydation en acide arsonique. N’ayant acceés & aucun moyen
d’effectuer des investigations plus approfondies dans ce domaine, ot les déterminations
potentiométriques faites ne décélent que I'existence d’une telle fonction acide, nous I'avons

laissé de ciité.
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Méthode de calcul utilisée.

La détermination des 5 parametres de I’équation (33) , pK,, K, Kp ,Det Dp
{fou k’ et k’p), n’étant pas possible sans un ensemble de mesures faites & différentes
concentrations [X'], sculs les paramétres PKa*’ k’ et K JX'] correspondant & I’équation

simplifiée (56) peuvent étre déterminés.

Quelque soit leur nombre, il parait naturel d’effectuer leur recherche par
minimisation de la somme des carrés des écarts entre les log k’ expérimentaux et calculés (ou
erreur quadratique). Ce type de calcul est appelé méthode du maximum de vraisemblance ou
encore régression non-linéaire. Il consiste en une succession d’approximations effectuées au
départ de valeurs d’essai appropriées, c’est-2-dire aussi proches que possibles des valeurs

réelles A déterminer.

Le calcul comprend deux stades:
- une recherche préliminaire de valeurs d’essai convenables,

- un affinement par approximations successives.

1. La recherche de valeurs d’essai peut se faire de fagon tiés simple dans le cas
%
a 3

des trois parametres pK,, D (ou k%), K,[X7], lorsque sont disponibles des points
expérimentaux d’ordonnées proches de celles des asymptotes logD (ou log k7) et log(K,[X]),
donc d’abscisses assez éloignées de celle du point d’inflexion centre de symétrie de la courbe.
L’ordonnée de ce dernier étant égale 4 la moyenne des deux précédentes, son abscisse peut
en général étre convenablement estimée A partir d’une courbe tracée "au jugé" ou par
interpolation entre les points expérimentaux. Il suffit alors de déterminer I’abscisse du point
d’ordonnée -logD de la droite de pente 1 passant par le point d’inflexion ainsi

approximativement situé, ce qui donne une valeur approchée du pK, .

Lorsque les éléments de départ ne sont pas aussi aisément accessibles,
’abscisse du point d’inflexion et le demi-écart des asymptotes pourront &tre calculés en
résolvant de fagon graphique un systdme d’équations ol figurent les coordonnées de trois

points expérimentaux ainsi qu’il est indiqué dans I"annexe 1.
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2. L’affinerment par approximations successives devrait en principe pouvoir

se faire A partir de ces valeurs initiales & 1’aide des programmes de régression non linéaire
figurant dans les logiciels de traitement mathématique des données, tels que Mathcad, et qui
reposent sur des algorithmes classiques tels que ceux de GAUSS-NEWTON ou de
MARQUARDT.

En fait les essais que nous avons pu faire de ces logiciels n’ont conduit 2 aucun
résultat, ces programmes semblant incapables de traiter des équations telles que (24), peut-€tre
par suite de la présence d’une inconnue (pKa*) en exposant et/ou des ordres de grandeur des

données.

Nous avons donc opéré de fagon “artisanale" selon un processus plus
mdimentaire d’optimisation, qui conduit néanmoins & la minimisation cherchée de 'erreur
quadratique. La démarche est trés simple & mettre en ceuvre A 1’aide d’un logiciel de tracé de

courbes.

Fixant deux des inconnues & leurs valeurs d’essai, on trace le graphe de Perreur
quadratique calculée en fonction de la troisiéme, que 1’on fait varier dans un intervalle de
largeur raisonnable de part et d’autre de sa valeur d’essai. Cet intervalle est modifié (élargi,
rétréci ou déplacé) en fonction de 1’aspect de la courbe, jusqu’a ce qu’elle y présente un
minimmm. On fixe alors la valeur de la variable A ’abscisse du minimum, et ’on opére de
méme avec une seconde inconnue, puis avec la troisi®me, et ainsi de suite. On affine ainsi
4 tour de rdle les valeurs des trois inconnues et 1’on s’arréte lorsque la convergence est jugée
suffisante {(erreur quadratique assez faible variant trés peu d’un cycle au suivant et/ou

affinerment insignifiant eu égard & la nature des inconnues).

Cette méthode est évidemment un peu lourde mais elle présente sur une
résolution automatique 1’avantage d’étre constamment contrdlée par I’opérateur qui peut,
compte tenu de 1’allure des courbes, définir les domaines de variation & explorer de fagon plus

intelligente qu’un logiciel préprogrammé et gagner ainsi du temps.

Nous avons vérifié que, sur nos ensembles de données, les résultats des
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affinements faits en prenant pour variables des fonctions diféremment définies des inconnues

conduisaient pour celles-ci 3 des valeurs finales trés voisines,

Pour les chromatogrammes effectués i 1’aide de phases mobiles contenant le
tampon de BRITTON et ROBINSON, on obtient:

pK, = 4208, k' =478, K [X= 0,3403

Pour les chromatogrammes effectués a 1’aide de phases mobiles dont le pH a
été fixe A I’aide d’acide sulfurique et d’hydroxyde de sodium, et contenant une concentration

fixe d’ions SO4, on obtient:

en appliquant aux données la pondération décrite & I’annexe 2 :
pK," = 4,326, &k’ = 6,52, K [X]= 0,753

sans application d’une pondération :
pK, =4325, k’ =655, K[X]=0,723.

La figure suivante montre la concordance des courbes calculées et des points
expérimentaux jusqu’d pH 7 (+: cas du tampon de BRITTON-ROBINSON, *: cas des ions
SO4M).

3.3. Discussion

Le fait que log k’ soit trouvé plus élevé pour les cas du "tampon” 3 H,SO, que
pour celui de BRITTON-ROBINSON montre que les anions de ce dernier complexent la base
B non protonée probablement plus que les ions sulfates. Ceci peut &tre dil aux ions acétates
(libérés au-dela de pH 4,6) et surtout aux ions phosphates : HyPO," (majoritaires au voisinage
de pH 5) et HPO, ™ (majoritaires au voisinage de pH 7). Ces ions phosphates hydrogénés

donneraient les complexes :

H,PO,’, B (= HPQ,", HB")
HPO,™, B (= PO, ™, HB)
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Si la colonne était une silice greffée, on s’attendrait a ce que les ions sulfate,
s"ils ne complexent pas B, diminuent la rétention par inactivation des groupes silanols
résiduels. Mais avec une colonne polymére, cela n’est pas possible. On doit donc admettre
que 1’écart 8 = log Dyype - 10 Dppirron TePrésente uniquement U'effet d’une inégale
complexation par les ions sulfates et par les ions du tampon de BRITTON-ROBINSON.

Les valeurs pK: indiquées dans les résultats précédents sont notablement
inférieures a la valeur pK, que donne le titrage potentiométrique. Si I'on néglige I'influence
d’une constante diélectrique plus faible dans le cas des solutions hydro-méthanoliques (peu
important pour un couple HB*/B) et de forces ioniques différentes, 1’écart pKa* - pK,, est
égal & 1og(1+KP[X'])-log(1+Kc[X']). Une valeur plus faible que pK, réel est donc attribuable
a I’existence d’un terme K [X'] non négligeable devant 1, alors qu’une valeur plus forte serait
attribuable & celle d’un terme K [X'] non négligeable devant 1. On doit donc conclure
qu’aussi bien les ions sulfates que ceux du tampon de BRITTON ROBINSON s’associent en

solution aux molécules de mélarsen-oxyde, les seconds un peu plus fortement que les
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premiers, ce que traduit la différence entre les log k', qui est égale i la différence entre les
valeurs log Dy, limites, ordonnées des asymptotes supérieures des deux courbes. On note
enfin que effet stabilisateur de Dy, dii 2 'extraction de la paire d’ions en milieux assez
acides masque 1’influence de la premidre fonction acide (qui est la plus faible fonction

basique de la molécule), dont nous avons déterminé le pK,; par titrage potentiométrique.

En fait, les développements théoriques précédents étant relatifs au cas d’ions
X~ monovalent, leur application aux ions sulfates est criticable, notamment 2 propos de la
formation de "paires d’ions" extractibles de charge nulle, et cela peut &tre la cause de la
légre distorsion constatée entre la courbe calculée et le point correspondant au solvant & ions
sulfates le plus acide. Cependant la charge des ions complexes formés avec la molécule B ne
joue aucun rdle théorique et de ce fait, il n’y a pas  craindre d’inadéquation de la théorie
relative 2 la formation des complexes BX". C’est ce que semble confirmer la quasi
superposition des sécantes de pente 1 passant par les points d’inflexion des courbes

interpellant les résultats expérimentaux.

Rappelons ici qu’en revanche, ces mesures par CLHP montrent 1’existence
d’une fonction acide trés faible (sans dout un acide phénylarsénieux) résultant de I'hydrolyse
du groupe arsénoso, tout A fait indécelable par titrage potentiométrique. Malheureusement
’apparente irrégularité des mesures de log k’ en milieu alcalin ne nous a pas permis de

préciser le pK, de cette derni€re fonction.

Comme les écarts observés entre courbes théoriques et points expérimentaux
A pH > 6 sont attribuables 2 I’hydrolyse de ce groupe, il n’affirme pas les conclusions que
nous avons tirées de 1’observation et des ordonnées des paliers de log k’ aux pH voisins de
5.
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CONCLUSION

Nous avons rappel€ la structure des médicaments trypanocides arsénicaux dans

I’ensemble des organoarséniés.

Nous avons €tudi€ des caractéres physicochimiques de la mélarsomine (base
du RM 340) et du mélarsen-oxyde susceptibles d’intervenir dans leur séparation analytique

et dans la compréhension de leur métabolisme.

Nous avons appliqué les méthodes potentiométriques de détermination de pK,
au RM 340 et au mélarsen-oxyde et grice a I’exploitation informatique des courbes de titrage,

nous avons montré que :

- pour le RM 340, les forces basiques des NH, aliphatiques (pK,4
= 9,09 , pK,3 = 8,46) se situent dans un rapport proche du rapport théorique que doivent
présenter des fonctions semblables ne s’influengant aucunement (A pK, « 0,63 pour 0,603).
Un premier pK, égal & 2,04 et un autre égal & 4,50 correspondent a la faible basicité du

noyau mélamine.

Le site de fixation d’un premier proton peut étre assez facilement suggéré mais

il est difficile de proposer une structure pour la forme HQB'H'.

- pour le mélarsen-oxyde, les fonctions faiblement basiques du noyau mélamine
(PK,; = 2,61, pK,, = 4,86) sont de forces proches de celles de la mélarsomine et cela exclu
que 'une des basicités mesurées soit attribuable au groupement arsénone. La présence de
celui-ci influe simplement sur les pK, des fonctions basiques du noyau mélamine, qui
apparaissent un peu plus faibles. En revanche, aucune trace de fonction acide due a

I’hydrolyse du groupement arsénone n’est décelable dans la courbe de titrage.

Nous avons donc appliqué au mélarsen-oxyde la méthode chromatographique

reposant sur 1’étude des variations de coefficients de partage (ou log K’) des fonctions du pH.
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Cela a permis :

- de mettre en évidence, mais non d’étudier, une ionisation en milieu alcalin
dont le mécanisme est sans doute complexe.

- de retrouver 1’existence d’une premigre fonction basique dont le pK, apparent
est un peu plus faible que celui de la fonction correspondante de la mélarsomine.

- de mettre en évidence la formation d’une paire d’ions hydrophobe responsable
d’une limitation inférieure de log k’ aux pH acides. N’ayant pu multiplier les essais avec des
concentrations ioniques différentes dans la phase mobile, la formation de paire d’ions ne peut
étre interprétée dans le cas des résultats obtenus que comme se faisant simultanément son

extraction au cours d’un équilibre de partage entre les phases fixe et mobile.

- gu’enfin les ensembles de points expérimentaux relatifs aux deux séries de
chromatogramme sont en accord avec les développements théoriques élaborés pour leur

exploitation.

Ainsi la comparaison des courbes log k’ = f{pH) pour des solvants a tampons
BRITTON-ROBINSON et contenant des ions sulfates montre qu’il y a certainement une
formation de complexe entre les anions du solvant et la molécule mélarsen-oxyde, ce qui
diminue sa lipophilie apparente en milieu neutre ou faiblement alcalin et explique pour partie
I’écart entre les pK,, déterminés respectivement par titrimétrie (4,86) et par CLHP (4,21 ou
4,33 selon le milieu).

Nous pouvons regretter de ne pas avoir disposé de suffisamment de temps pour
explorer les spectres U.V. qui devrait permettre de mieux comprendre les structures des
cations HB* et H,B*" dérivés du mélarsen-oxyde et H,B* et H,B> dérivés de la

mélarsomine.
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Annexe 1

Pour calculer la pente de la tangente au point d’inflexion et ’abscisse pH; de
celui-ci, on considere la pente de la sécante passant par 2 points P;, P, approximativement

symétriques par rapport 2 lui. Cette pente a pour valeur :

(z, - z) _ -log (k,/k,)
At A pH ©67)

Si les points sont vraiment symétriques par rapport & t = 0 (c’est-a-dire &

pH = pH,), leurs abscisses sont égales a :

At
== (68)
et le pH médian égal a :

correspond 3t =0

$’il n’en est pas ainsi, les abscisses de P, et P, sont :

Aztw ot _Aét+€ (70)
Posons :
SAE L At ., |
m =10 3 m, =10 2 st 1 =10°% (71)
Les ordonnées sont respectivement :
.I_n?. + ] ..11.13; + 1
z, = log I z, = log 1 T (72)
ml I+ E mz 1+ —l-
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alors

1 + ]

n
i (1)
1"11“"7

m. 1+

]

k
za—z1=—logf=—logr avec r =
* 2+ 1

1

m, et m, sont des fonctions de €. Aprés réarrangement, on obtient une équation du 2¢me
degré en x = P =10%,
@ (t.m; - my) + Pe-1DQA+ my.m,) +1m, - my =0 74

109 est 1’une des solutions de ’équation et c’est une fonction de €.

11 suffit de 3 points 1, 2, 3 permettant de former 2 couples dont les pH médians
sont pH_, pH’, pour lever I'indétermination, c’est-3-dire pour déterminer a la fois d et g,
donc pHi.

On trace d = f;, (€ + pH,) pour un couple et d = f;5 (€ + pH’,,,) pour le 28me
couple.

La méme valeur de d correspond 4 2 valeurs, € et €, telles que :

pH, = pH,, + & =pH’, + &',

On détermine donc a la fois pH; et d, ce qui permet de calculer la pente p =
tanh (2,30 d/2). ,

De 13, on calcule des valeurs approchées de pKa*, de log D; et des ordonnées
d’asymptotes égales 4 log D; + d.

Les figures ci-dessous présentent les graphes (d, pHm + £) utilisés pour le
choix des valeurs initiales de pK:, D et v & partir de log D et d ainsi qu’il est indiqué a

1’annexe 2.
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k1= 0,351 pHl = 1,84
k'2 := 1.9118 pHZ := 3,88
k'3 := 3.9845 pH3 := 4.83
s L
€1,23 7
F
//
(g 1,2 P
Va
‘/
.5
3 £ + pHm 4
k'1 1= 0,6244 pHt ;= 2,99
k'2 = 1,9118 pH2 = 3,08
k'3 :=3.9845 pH3 := 4,93
7
//
4¢g) _\:(1.2) SV v
>,
I, i
L ]
.3
3 £+ pHn 4

Les valeurs pH; déterminées sur ces graphiques de fagon approximative sont
bien concordantes, les valeurs d le sont moins, mais les unes et les autres peuvent servir de

point de départ pour 1’affinement décrit 4 ’annexe 2.




74

Annexe 2

Ajusternents des parametres pKa*, log D et K.JX"] par approximation successives.

Pour des raisons de commodité, nous avons mis la fonction cherchée sous la

forme :

PK,
H10‘+1

log X' = g{U, D, pKa) = g . D (75)
H107% 4+ 1

avec H=10PH | U= D/K, [X]

Dans I’hypothése d’un équilibre hétérogéne régi par une constante K,
I’ordonnée V_ de ’asymptote horizontale inférieure est égale a log K, [X']. §’il n’y a pas de
complexation de B par [X'] en solution, celle V, de ’asymptote supérieure est égale a log
D, et leur distance est

D

—=—— = log U = 2d 76
A og (76)

log

d étant la quantité définie par I’équation (47). On prend donc comme valeur initiale de U :

10%, comme valeur initiale de D : 10098 D1+ et comme valeur initiale de pK, : pH; + d.
L’optimatisation portant alternativement sur les paramémes U, D et pK,. La

fonction d’erreur minimisée est :

delta (U, D, pK,) = [%; (delta ())* . p(D)]

oll delta(i) = log k’ observé - log h;’ calculé.

p(i) est un facteur de pondération défini par :

163 |
p(l) m— (77)

avec S@) = [(p); - pH.p) (FL, - PHYI®
Les pH; étant ceux auxquels ont été effectuées les chromatographies. Si les
points expérimentaux sont A peu preés €galement espacés dans I'intervalle de pH considéré,

la pondération n’est pas effectuée. Le parameétre K, [X"] est égal a D/U.
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Les figures suivantes montrent un exemple de chacune des recherches d’un

minimum 2 la fin d’un cycle d’itération effectué a 1’aide du programme MathCad.

0.0308 G.03t
N
\\ \
feitalll
eltalll Delta{D} A\ L
\ —
7
D.0304 i
3.9 u 11.1
4.0304
4.75 2 1.8
pKa = 4.208 3« 4.70
pKa = 4.208 U= 14,02

0o~ 14,02 Daita(U) = 0.0304712
9 := 4.78 Delta(B) = 0.0304752

8.036
AN
Baltal{pKa) \\
I
2% <]
0.03
4.18 pka 4.22

U = §4.02 8= 4.78

pka = 4.208 Dalta{pKa] = 0.0304712
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h COUTUR!ER {Jean-Christophe). — Contribution a la détermination de paramétres

phys;i:,'gthquues de dérivés arsenicaux du Mélarsen. — 81 f; ill.; tabl.;
30.cmi [Thése : Pharm.; Limoges: 1992).

RESUME :

Les médicaments trypanocides n'ont guére évolué depuis des années et
restent principalement des dérivés arsenicaux qui sont d'un maniement théra-

peutique délicat.

Cette constatation nous a conduit a chercher & préciser quelques carac-
téres physicochimiques des dérivés du Mélarsen pour essayer de mieux
appréhender leur pharmacocinétique.

Nous avons déterminé les pK. apparents du Mélarsen-oxyde et de Ia
Mélarsomine par titrage potentiométrique puis tenté de confirmer ces valeurs
pour te Mélarsen-oxyde par CHLP. La méthode repose sur I'étude des variations
de log k' en fonction du pH des solutions éluantes, la phase fixe étant une
phase polymérigue PLRPS.

Nous avons ainsi mis en évidence d'une part {'existence d'une fonction
trés faiblement acide résultant de !'hydrolyse du groupement arsénoxyde,
d'autre part la formation avec les anions présents dans la phase mobile de
paires d’lons qui interviennent dans le mécanisme de rétention.

MOTS CLES :
— Arsenic.
— Chromatographie Liquide Haute Performance.
— Dérivés arsenicaux.
- Mélarsen.
_ pKa.
— Poteatiométrie.
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