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Abréviation et symboles

Principaux symboles

Symbole Signi�cation Dimension

A absorbance adimensionnel

A constante hyper�ne cm−1

ai activité de l'espèce i adimensionnel

B0 champ magnétique T

Cdc capacité de double couche F.cm−2

C concentration mol.L−1 ou M

D coe�cient de di�usion cm2.s−1

Ep potentiel de pic V

Epa potentiel de pic anodique V

Epc potentiel de pic cathodique V

E0 tension thermodynamique standard (25 ◦ C, 1

bar)

V

E1/2 potentiel de demi-vague, E1/2 = (Epa + Epc)/2 V

F constante de Faraday 96485 C.mol−1

f fréquence Hz

fr facteur de rugosité adimensionnel

ge facteur de Landé de l'électron libre 2,00232

Gi enthalpie libre molaire de l'espèce i J.mol−1

Hi enthalpie molaire de l'espèce i J.mol−1

h constante de Planck 6,626069.10−34 J.s

ip courant de pic A

i0 densité de courant d'échange A.cm−2

i



ii Abréviation et symboles

Symbole Signi�cation Dimension

i densité de courant A.cm−2

P pression bar ou Pa ou atm

R constante des gaz parfaits 8,314 J.mol−1K−1

R résistance Ω.cm −2

Si entropie molaire de l'espèce i J.mol−1.K−1

T température K ou ◦C

Ucell tension appliquée à la cellule d'électrolyse V

vb vitesse de balayage mV.s −1

V0 tension enthalpique ou thermo-neutre standard

(25◦C, 1 bar)

V

Z impédance Ω.cm−2

|Z| module de l'impédance Ω.cm−2

Zi partie imaginaire de l'impédance Ω.cm−2

Zr partie réelle de l'impédance Ω.cm−2



Abréviation et symboles iii

Symboles grecs

Symbole Signi�cation Dimension

α coe�cient de partage ou facteur de symétrie adimensionnel

ε rendement d'électrolyse %

η surtension V

λ longueur d'onde nm

µB le magnéton de Bohr 9,274.10−24 J.T−1)

ν fréquence d'excitation en RPE Hz

ρ densité de spin adimensionnel

ρ résistivité Ω.m

φ phase de l'impédance degré

ω fréquence angulaire rad.s−1



iv Abréviation et symboles

Abréviations

Abréviation Signi�cation

acac Acétylacétonate

ADT2− p-Br-C6H4CH2N(CH2S)2−2

AME assemblage membrane-électrode

Cl2Gm dichloroglyoxime

CPE constant phase element ou élément à phase constante

DFT Density Functional Theory

diammac 6,13-dimethyl-1,4,8,11-tetraazacyclotetradecane-6,13-diamine

DMF N,N-diméthylformamide

dmg diméthylglyoxime

(DOH)(DOH)pn N2,N2'-propanediylbis(2,3-butandione 2-imine 3-oxime)

dpg diphénymglyoxime

ECS ou SCE électrode au calomel saturé en KCl

ENH électrode normale à hydrogène

Fc+/Fc fait référence au potentiel du couple ferrocérium/ferrocène utilisé

comme référence dans des solvants organiques. ESCE = -0,40 V vs.

Fc+/Fc dans l'acétonitrile ou dans le DMF

HOMO highest occupied molecular orbital

ILCT IntraLigand Charge Transfer

imBT 1,4,7,10,13,16,21,24-Octaazabicyclo[8.8.8]hexacosa-4,6,13,15,21,23-

hexaene

LMCT Ligand to Metal Charge Transfer

LUMO lowest unoccupied molecular orbital

MeCN acétonitrile

Ox oxydant

pdt2− propane-1,3-dithiolate

PEM proton exchange membrane

Red réducteur

RPE Résonance Paramagnétique Electronique

SOMO singly occupied molecular orbital

Tim [14]-tetraene-N4
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Abréviation Signi�cation

TMAP meso-tetrakis (N,N,N-trimethylanilinium-4-yl) porphine chloride

TPP tetraphenylporphyrin

UV Ultra-Violet
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Chapitre 1

Contexte, état de l'art et objectifs de

thèse

1.1 Contexte énergétique

1.1.1 Cycle du carbone

Le carbone joue un rôle singulièrement important sur Terre. Au voisinage de la surface

terrestre, il est présent en très grandes quantités. L'atmosphère contient diverses molécules

gazeuses carbonées : le dioxyde de carbone (le plus abondant), le monoxyde de carbone

et le méthane. Des carbonates sont dissouts dans l'eau des océans et les coquilles des

mollusques sont en carbonate de calcium CaCO3 (la plus grande quantité de carbone

connue est d'ailleurs stockée dans les calcaires). La biomasse quant à elle est constituée

principalement de molécules hydrocarbonées. Le sol et les roches contiennent également

de grandes quantités de composés carbonés. Dans cet ensemble, les combustibles fossiles

ne représentent qu'une petite fraction de la masse totale de carbone. A l'échelle planétaire,

di�érents mécanismes naturels (physiques, chimiques ou biologiques) mettent en jeu des

�ux de carbone très importants (�gure 1.1). La vie (maritime et terrestre) contribue à ces

�ux. La part relative des émissions anthropiques liées à l'activité humaine peu paraître

marginale. D'ailleurs, aux échelles de temps qui nous intéressent ici (quelques centaines

d'années), le contenu du principal réservoir carboné (calcaire) est invariant.

D'un point de vue quantitatif, il existe des �ux considérables de carbone entre la biomasse

terrestre et l'atmosphère d'une part, entre les océans et l'atmosphère d'autre part.
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2 Chapitre 1 : Contexte, état de l'art et objectifs de thèse

Figure 1.1 � Cycle du carbone sur Terre [2]. Le réservoir est en petagrams de carbone

(PgC), les �ux indiqués par les �èches sont en petagrams de carbone par an (PgC/yr). Les

valeurs des �ux sont les valeurs moyenne estimées de la décennie 1980s. Les �ux naturels

sont indiqués par les �èches noires, les �ux d'origine humaine sont indiqués par les �èches

rouges.

La dynamique globale du cycle du carbone repose sur de petites �uctuations entre �ux

principaux. Or, depuis le début de l'ère industrielle, l'espèce humaine génère des �ux nets

très supérieurs aux �uctuations des �ux naturels [3].

1.1.2 Problématique de l'énergie

1.1.2.1 Sources d'énergie primaire

Depuis la révolution industrielle du XVIIIème siècle, les besoins énergétiques de l'huma-

nité sont couverts principalement par la combustion, dans l'oxygène de l'air, des réserves

naturelles de combustibles fossiles. En ce début de XXIème siècle, les e�ets négatifs associés

à leur utilisation massive et continue commencent à se faire sentir. Bien que ces réserves

(principalement charbon, pétrole et gaz naturel) aient une origine naturelle (décomposi-

tion des déchets végétaux issus de l'activité photosynthétique naturelle), leur utilisation

massive et continue pose un problème environnemental majeur. Elle pose également un

problème économique.

1.1.2.2 Impact environnemental

En dépit des controverses (la mesure de l'in�uence de l'activité humaine sur le climat

reste di�cile à évaluer), l'impact de l'utilisation des ressources fossiles sur l'environnement
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fait l'objet de nombreuses études et d'un suivi de plus en plus attentif [4]. Deux contri-

butions majeures d'origine anthropique participent au cycle du carbone (�gure 1.1). La

plus faible est due aux changements liés à l'utilisation des sols ; la réduction des surfaces

boisées réduit l'absorption du CO2 par la végétation [5]. La plus forte est liée à la com-

bustion des combustibles fossiles et au transfert du CO2 dans le réservoir atmosphérique.

Il est maintenant clairement établi que c'est là la cause principale de l'augmentation ob-

servée de la concentration en CO2 atmosphérique depuis les débuts de l'ère industrielle.

Elle est passée d'environ 280 ppmv en 1750 à environ 350 ppmv en 2000, avec une nette

accentuation à partir de 1950 (valeurs obtenues par analyse des bulles d'air piégées dans

les glaces de la calotte polaire antarctique [6]). Bien que le méthane et d'autres gaz soient

de meilleurs générateurs d'e�et de serre que le CO2, celui-ci contribue d'avantage à l'e�et

global car il demeure plus longtemps dans l'atmosphère et sa concentration est plus élevée

(environ 60 % contre 20% pour le méthane). La vapeur d'eau (co-émise lors des réactions

de combustion) est considérée comme un facteur ampli�cateur mais pas un facteur de

déclenchement.

L'augmentation de la concentration du CO2 atmosphérique laisse planer la menace d'un

réchau�ement global aux conséquences imprévisibles. L'extrapolation des tendances mesu-

rées depuis une cinquantaine d'années laisse craindre l'arrivée de changements climatiques

irréversibles [7]. Les conséquences sanitaires quant à elles (impact sur la qualité de l'air)

ne sont pas liées directement à l'émission de CO2, (lequel n'est dangereux que dans la

mesure où il est concentré et provoque une raréfaction de l'oxygène) mais à celle de pol-

luants associés aux réactions de combustion (oxydes d'azote, composés sulfurés, particules

carbonées résultants de combustions incomplètes, acide sulfurique et nitrique, etc...). Les

trois principaux combustibles fossiles (charbon, pétrole et gaz naturel) ont un potentiel

de production d'e�et de serre di�érent, le charbon ayant le potentiel le plus élevé. Il est à

noter qu'il serait techniquement possible de débarrasser le charbon de 95% des ses impu-

retés, ce qui permettrait de réduire fortement son potentiel de pollution et permettrait de

réduire l'impact sur l'environnement des plus importants pays émetteurs (Chine et Inde).

1.1.2.3 Impact économique

La demande mondiale en énergie primaire demeure en forte croissante et elle a peu de

chances de diminuer à court-moyen terme compte-tenu du développement nécessaire et

souhaitable des pays les moins riches. Actuellement, les combustibles fossiles fournissent
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90% de l'énergie primaire. Les réserves en pétrole et en gaz sont importantes mais limitées

(la moitié des réserves estimées de pétrole et le tiers des réserves en gaz seront consommées

d'ici à 2020). Les réserves en gaz permettront d'atteindre 2050, pas celles en pétrole. Seul

le charbon (le plus fort émetteur de CO2 et de polluants) o�re des réserves pour plusieurs

siècles. Il est donc admis qu'un e�ort considérable en recherche scienti�que et technique

associé à des économies sévères est nécessaire pour satisfaire les besoins énergétiques de

la planète pour le siècle à venir, sans résoudre pour autant le problème climatique [8].

1.2 Energies renouvelables et nouveaux vecteurs éner-

gétiques

Compte-tenu de cette situation, il est désormais admis que de nouvelles sources d'éner-

gie primaire doivent venir prendre le relai. L'évolution du mix-énergétique vers une part

croissante d'énergies renouvelables (ENR) reçoit en général l'assentiment d'une grande

partie du public. La mise en place de politiques publiques coordonnées et les investis-

sements massifs consentis depuis plusieurs dizaines d'années mobilisent la communauté

scienti�que. Ils contribuent à l'amélioration de l'e�cacité des procédés énergétiques et au

développement et à l'optimisation de technologies nouvelles. La Terre reçoit en perma-

nence une puissance énergétique de 170 millions de gigawatts en provenance du soleil.

Elle en absorbe 122 millions et ré�échit le reste. L'énergie totale absorbée sur une année

par le globe terrestre est donc d'environ 3 850 ZJ (1021 joules). L'énergie reçue en envi-

ron une heure correspond aux besoins annuels de toute l'humanité [9] : 0,5 ZJ dont 0,06

ZJ sous forme d'électricité. Le rayonnement électromagnétique en provenance du soleil

interagit de di�érentes manières avec le globe terrestre (ré�exion, absorption, convection

atmosphérique, évaporation/condensation de l'eau des océans, photosynthèse). 3 ZJ sont

absorbés par les processus de photosynthèse naturelle et 2,2 ZJ permettent de générer

les vents. L'augmentation de la part des ENR dans le mix-énergétique requiert (i) le

développement et l'optimisation de divers transformateurs énergétiques (cellules photo-

voltaïques, éoliennes, etc...) et (ii) la résolution du stockage à grande échelle de ces énergies

de nature intermittente. En e�et, ces énergies sont facilement convertibles en électricité,

laquelle est di�cilement stockable à grande échelle. Une première solution, simple mais

limitée, consisterait à stocker l'énergie sous forme potentielle (barrage hydraulique). Une

seconde consisterait à fabriquer des carburants synthétiques (conversion réversible du
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vecteur électricité en énergie chimique par le biais de transformateurs électrochimiques).

Dans ce contexte, l'hydrogène est perçu comme un possible vecteur énergétique de sub-

stitution aux hydrocarbures fossiles. L'"économie de l'hydrogène" (�gure 1.2) [10] est un

concept d'organisation énergétique (production, transport, stockage, distribution, cogé-

nération décalée de chaleur et d'électricité) destiné à remplacer à terme l'"économie des

combustibles fossiles".

Figure 1.2 � Cycle de l'hydrogène vecteur énergétique.

Notre travail de thèse est en rapport direct avec une technologie particulière de pro-

duction d'hydrogène : l'électrolyse de l'eau.

1.3 Principales méthodes de production de l'hydrogène

L'hydrogène moléculaire est un gaz industriel produit en grandes quantités. Sa pro-

duction mondiale en ce début de XXIème siècle s'élève à environ 50 millions de tonnes par

an [11]. A l'heure actuelle, il n'est pas utilisé de manière signi�cative pour des applications

énergétiques. La majeure partie de la production est consommée sur place, dans l'industrie

chimique et pétrochimique principalement : synthèse de l'ammoniac (50 %), ra�nage et

désulfuration des hydrocarbures (37 %), synthèse du méthanol (12 %). Il existe di�érents

procédés de production qui peuvent être classés en fonction de la source chimique d'hy-

drogène (hydrocarbures fossiles tel le gaz naturel, la biomasse et l'eau), et de la nature du
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procédé (thermochimique, électrolytique). Nous présentons ici les principaux d'entre eux.

1.3.1 A partir d'hydrocarbures

Le gaz naturel est un mélange gazeux de divers hydrocarbures (méthane, éthane,

propane, butane, pentane et hexane) et de divers composés oxygénés, azotés ou sulfurés.

Son principal constituant est le méthane (de 80 à 97 % selon les gisements). L'hydrogène

industriel est produit à 95 % par vaporeformage du méthane : un mélange st÷chiométrique

méthane - eau est porté à 850-950 ◦C sous environ 25 bars en présence de nickel. La

réaction de reformage est la suivante :

CH4 + H2O 
 CO + 3H2 ∆H0 = 252, 2 kJ.mol−1 (1.1)

La réaction est endothermique. La chaleur est apportée par la combustion d'une partie

du méthane. Le monoxyde de carbone est traité à l'eau (Water-Gas Shift) selon :

CO + H2O 
 CO2 + H2 ∆H0 = −41, 1 kJ.mol−1 (1.2)

La chaleur réactionnelle est récupérée pour la réaction 1.1. La teneur initiale en CO est

alors abaissée à 0,3 - 0,8 %. L'hydrogène peut être puri�é par l'un des trois procédés

suivantes : (i) oxydation partielle du CO à l'oxygène ; (ii) méthanisation à l'hydrogène ;

(iii) séparation membranaire. Le rendement global est compris entre 65 et 80 % du pouvoir

combustible inférieur (PCI) qui prend en compte l'enthalpie de vaporisation de l'eau. Le

CO2 produit est déversé dans le réservoir atmosphérique.

1.3.2 A partir de biomasse

Il existe deux procédés principaux de fabrication d'hydrogène à partir de biomasse :

la gazéi�cation et la fermentation. Le procédé de gazéi�cation est similaire à celui de

production à partir de pétrole ou de charbon. La biomasse (bois ou ses déchets dérivés,

composés cellulosiques) est chau�ée à 900 ◦C (sans catalyseur) ou à 700 ◦C (avec cataly-

seur) en présence de vapeur d'eau. La réaction produit un gaz de synthèse (CO + H2). Le

CO est oxydé par la réaction de gaz à l'eau (réaction 1.2). Contrairement au reformage

de combustibles fossiles, le CO2 produit n'a pas à être stocké puisqu'il est recyclé par la

photosynthèse naturelle.
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1.3.3 A partir d'eau

L'hydrogène électrolytique représente à peine quelques pourcents de l'hydrogène pro-

duit au niveau mondial. La principale source est l'électrolyse chlore-soude. Il existe trois

grands procédés : à diaphragme, à mercure et à membrane. L'électrolyse de la saumure

(solution aqueuse de chlorure de sodium) produit du chlore à l'anode, de la soude et une

décharge d'hydrogène à la cathode [12]. Cet hydrogène est généralement utilisé pour la

synthèse d'acide chlorhydrique ou brûlé par simple combustion à l'air atmosphérique en

sortie d'unité pour la production de vapeur d'eau surchau�ée. L'autre grand procédé de

production d'hydrogène électrolytique est l'électrolyse de l'eau :

H2O(l) 
 H2(g) +
1

2
O2(g) ∆H0 = 286 kJ.mol−1 (1.3)

1.4 Production d'hydrogène par électrolyse de l'eau

1.4.1 Aspects thermodynamiques

Dans un électrolyseur de l'eau, un générateur électrique fournit le courant nécessaire

à la dissociation de la molécule d'eau en ses deux composants élémentaires que sont

l'hydrogène (H2) et l'oxygène (O2). En milieu acide, la dissociation de la molécule d'eau

se fait selon les deux demi-réactions suivantes :

A l'anode :

H2O(l)→ 1

2
O2(g) + 2e− + 2 H+ (1.4)

A la cathode :

2H+ + 2e− → H2(g) (1.5)

Bilan :

H2O(l)→ H2(g) + O2(g) (1.6)

A l'équilibre, les potentiels d'électrode (anode et cathode) sont donnés par l'équation de

Nernst :

A l'anode :

Eth
+ = E0

+ +
RT
2F

ln

(
aH+

)2 (
aO2

)1/2

aH2O

(1.7)

A la cathode :

Eth
− = E0

− +
RT
2F

ln

(
aH+

)2

aH2

(1.8)
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Au total :

Eth = Eth
+ − Eth

− = (E0
+ − E0

−) +
RT
2F

ln

(
aH2

) (
aO2

)1/2

aH2O

(1.9)

Avec Eth
+ , E

th
− et Eth les potentiels thermodynamiques de l'anode, de la cathode et de la

cellule respectivement (V), E0 le potentiel standard du système électrochimique considéré

(V), E0
+ = 1,23 V et E0

− = 0 V, ai l'activité de l'espèce i (adimensionnelle), T la tempé-

rature (K), R la constante des gaz parfaits et F la constante de Faraday.

Lorsque l'activité des espèces est égale à 1, Eth=E0.

La tension thermodynamique d'électrolyse est la tension minimale nécessaire pour e�ec-

tuer la réaction d'électrolyse de l'eau. C'est la di�érence de tension entre les tensions

thermodynamiques de l'anode et de la cathode :

E0
cell = E0

+ − E0
− (1.10)

La tension thermodynamique Eth
cell est reliée à la variation d'enthalpie libre standard ∆dG0

de la réaction 1.6 par l'expression :

∆dG0 = nFEth (1.11)

Avec ∆dG0 la variation d'enthalpie libre standard associée à la réaction 1.6, n le nombre

d'électrons échangés dans le processus électrochimique (n=2), F la constante de Faraday

et Eth la tension thermodynamique minimale à appliquer à la cellule.

Les di�érentes grandeurs thermodynamiques dépendent de la température T et de la

pression P :

∆dG(T,P) = ∆dH(T,P)− T∆dS(T,P) > 0 (1.12)

Avec ∆dH et ∆dS respectivement les variations d'enthalpie et d'entropie de dissociation

associées à la réaction 1.6. En pratique, on dé�nit deux tensions d'électrolyse : la tension

thermodynamique Eth :

Eth(T,P) =
∆dG(T,P)

nF
(1.13)

et la tension enthalpique ou thermo-neutre V :

V(T,P) =
∆dH(T,P)

nF
(1.14)

Il est nécessaire d'ajouter une tension supplémentaire de T.∆dS (T,P)/(2F) à la tension

d'électrolyse pour fournir la chaleur requise par la dissociation 1.6.

Soit Ucell(T,P,i) la tension appliquée à la cellule d'électrolyse à la température T et à la

pression P, entraînant une densité de courant i, nous pouvons distinguer 3 cas de �gures :
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� Si Ucell> Eth : il n'y a pas d'électrolyse,

� Si Eth < Ucell < V : un apport extérieur de chaleur est nécessaire pour assurer une

transformation autotherme,

� Si Ucell>V : la cellule fournit de la chaleur au milieu extérieur.

Dans les conditions standard de température et de pression (25◦C, 1 atm), l'eau est liquide,

H2 et O2 sont gazeux. Les grandeurs thermodynamiques standard valent :

∆dG0 = 237,22 kJ.mol−1 d'où E0 = ∆dG0/nF = 1,229 V

∆dH0 = 285,84 kJ.mol−1 d'où V0 = ∆dH0/nF = 1,481 V

∆dS0 = 163,15 J.mol−1.K−1, T.∆dS0/(2F) = 0,25 V.

Sous une pression de 1 atm, les variations d'enthalpie libre et d'enthalpie en fonction de

la température entre 25 et 250◦C sont données par [13] :

∆H(T,1) = HH2O(T,1)− HH2
(T,1)− 1

2
HO2

(T,1) (1.15)

∆G(T,1) = GH2O(T,1)−GH2
(T,1)− 1

2
GO2

(T,1) (1.16)

Où Hi(T,1) et Gi(T,1) sont l'enthalpie et l'enthalpie libre de l'espèce i à la température

T(K) et sous 1 atm respectivement. Ces grandeurs peuvent être calculées à partir des

expressions 1.17 et 1.18 suivantes.

Hi(T,1)− H0
i = a(T-T0) +

b
2
.10−3(T2 − T2

0)− c.105

(
1

T
− 1

T0

)
− e

2
.108

(
1

T2 −
1

T2
0

)
(1.17)

Si(T,1)− S0
i = a(lnT− lnT0) + b.10−3(T-T0)− c

2
.105

(
1

T2 −
1

T2
0

)
− e

3
.108

(
1

T3 −
1

T3
0

)
(1.18)

Où H0
i = H0

H2
=H0

O2
=0 et S0

i l'entropie standard de l'espèce i. Les valeurs de H0
i et S

0
i sont

données par les tables thermodynamiques JANAF [14]. Les coe�cients a, b, c et e sont

donnés dans le tableau 1.1 suivant :

a b c e

H2O liquide 72,39 9,38 - -

H2 gaz 26,57 3,77 1,17 -

O2 gaz 34,35 1,92 -18,45 4,06

Tableau 1.1 � Coe�cients des équations 1.17 et 1.18
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Pour la même gamme de température, l'expression de E(T,1) et V(T,1) en fonction

de la température a été reportée par LeRoy et coll. [13], avec T0=273,15 K :

V(T,1) = 1, 4850− 1, 490.10−4(T-T0)− 9, 84.10−8(T-T0)2 (1.19)

E(T,1) = 1, 5184− 1, 5421.10−3T− 9, 523.10−5TlnT + 9, 84.10−8T2 (1.20)

Quelques valeurs numériques de E et V sont rassemblées dans le tableau 1.2 :

T (◦ C) 25 100 250

E(T,1) (V) 1,229 1,167 1,051

V(T,1) (V) 1,481 1,469 1,442

Tableau 1.2 � Evolution des grandeurs thermodynamiques E et V avec la température.

Figure 1.3 � Enthalpie, enthalpie libre et

entropie de dissociation de l'eau en fonction

de la température.

Figure 1.4 � Tensions thermodynamique

et enthalpique d'électrolyse de l'eau en

fonction de la température.

Les valeurs de ∆H(T,1), ∆G(T,1) et ∆S(T,1) sont tracées sur la �gure 1.3. L'énergie

totale nécessaire à la dissociation de l'eau (∆dH) reste à peu près constante sur toute

la gamme de températures alors que la quantité d'électricité nécessaire ∆dG diminue

fortement car le terme entropique T∆dS augmente. Il est plus intéressant d'électrolyser de

l'eau à haute température lorsque le coût �nancier du kWh thermique est inférieur à celui

du kWh électrique (�gure 1.4). En pratique, la température maximale de fonctionnement
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des électrolytes polymères solides est de 150◦C. Pour assurer une bonne durée de vie

des électrolyseurs, il est préférable de travailler à des températures inférieures de cette

température critique.

D'après la �gure 1.3, la réaction devient spontanée à haute température (≈ 2500 K) mais

la thermodissociation directe est di�cile à mettre en ÷uvre du fait des températures à

atteindre et de la délicate séparation des constituants gazeux. La disponibilité de sources

de chaleur haute température (nucléaire, solaire) permet donc en principe de réaliser une

électrolyse thermo-assistée moins gourmande en électricité.

1.4.2 Aspects cinétiques

Dans une cellule d'électrolyse de l'eau, pour que la réaction d'électrolyse se produise

à une vitesse convenable, la tension appliquée à la cellule (Ucell) doit être supérieure à la

tension thermodynamique pour vaincre les chutes de potentiel associées à la cinétique des

réactions aux électrodes et les résistances ohmiques de la cellule sous courant. Ucell est

composée de plusieurs termes :

Ucell = Eth + η + iRΩ (1.21)

Avec Eth la tension thermodynamique ou la tension réversible d'électrolyse (V), η la

surtension totale de la cellule qui dépend de la densité de courant (V). Le terme iRΩ

représente l'ensemble des chutes ohmiques dans la cellule (résistance des conducteurs

électroniques et ioniques tels que les collecteurs de courant, les plaques bipolaires, les

connections, les câbles, l'électrolyte). Ce dernier terme pourra être négligé aux faibles

densités de courant.

1.4.2.1 Surtension

La surtension η totale d'une cellule d'électrolyse est la somme des surtensions anodique

ηa et cathodique ηc :

η = ηa + ηc (1.22)

La surtension (anodique ou cathodique) en Volt est la di�érence entre le potentiel de

travail de l'électrode et le potentiel thermodynamique associé à la réaction redox ayant

lieu à la surface de cette électrode. Il est nécessaire d'accroître la surtension pour accroître

la densité de courant. Quand l'égalité suivante est véri�ée :

2F(η + iRΩ) = T∆dS (1.23)
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la chaleur requise par l'électrolyse est fournie par la dissipation thermique sous passage

de courant. Il n'est pas nécessaire de fournir de la chaleur externe au système. Pour cette

raison, le terme

V =
∆dH
2F

=
∆dG + T∆dS

2F
(1.24)

est appelé la tension thermo-neutre.

La �gure 1.5 représente une courbe courant-tension caractéristique obtenue lors de l'élec-

trolyse de l'eau.

Figure 1.5 � Caractéristique courant-tension schématique en électrolyse de l'eau à

298,15K.

La surtension dépend de la densité de courant traversant la cellule. Pour un transfert

d'électron :

Ox + ne− 
 Red (1.25)

La relation de Butler-Volmer s'écrit :

i=i0

[
CRed

C0
Red

exp
(

(1− α)nF
RT

η

)
− COx

C0
Ox

exp
(
−αnF
RT

η

)]
(1.26)

Où Ox et Red désignent la forme oxydée et réduite du couple redox en solution, i0 la

densité courant d'échange, COx et CRed les concentrations des espèces Ox et Red au voi-

sinage de l'électrode, C0
Ox et C

0
Red les concentrations des espèces Ox et Red au sein de la

solution, α le coe�cient de partage ou facteur de symétrie. Sa valeur est comprise entre

0 et 1 mais généralement α = 0,5.

Dans le cas particulier où CRed
C0
Red

et COx
C0
Ox

sont proches de 1 (absence de gradient de concen-

tration en solution), l'équation de Butler-Volmer devient :

i=i0

[
exp

(
(1− α)nF

RT
η

)
− exp

(
−αnF
RT

η

)]
(1.27)
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Aux faibles surtensions (le système est proche de l'équilibre), un développement limité

pour l'exponentielle ex → 1+x avec x → 0 donne :

i=i0
nF
RT

η (1.28)

Où le terme
(
RT
nF

)
1
i0
est appelé "résistance de transfert de charge" au potentiel de l'équi-

libre.

Pour un processus anodique, ηa>0, le terme exp
(−αnF

RT
η
)
est négligeable, l'équation 1.27

devient :

i=i0

[
exp

(
(1− α)nF

RT
η

)]
(1.29)

Pour un processus cathodique, ηc<0, c'est le terme exp
(

(1−α)nF
RT

η
)
qui devient négligeable.

Dans ce cas, l'équation 1.27 devient :

i = −i0
[
exp

(
−αnF
RT

η

)]
(1.30)

Les équations 1.29 et 1.30 peuvent s'écrire sous la forme :

ln(ia) = ln(i0) +
(1− α)nF

RT
ηa (1.31)

et

ln(−ic) = ln(i0)− αnF
RT

ηc (1.32)

C'est à dire sous la forme :

ηa = a− b.ln(ia) (1.33)

ηc = a− b.ln(−ic) (1.34)

Les équations 1.33 et 1.34 s'appellent les équations de Tafel (relations empiriques établies

en 1905). Elles relient la densité de courant à la surtension. A partir des représentations

graphiques des droites de Tafel, il est possible d'accéder à la valeur du coe�cient de par-

tage α (pente) et de la densité de courant d'échange (l'ordonnée à l'origine) de chaque

interface. En électrolyse de l'eau, la surtension anodique est la plus importante car la

réaction à l'anode est cinétiquement plus lente [15].

1.4.2.2 Facteur de rugosité

En électrochimie, la relation entre di�érence de potentiel interfaciale et densité de

courant traduit la cinétique de la réaction se produisant à la surface de l'électrode. Pour
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augmenter la cinétique, il est important d'augmenter le facteur de rugosité, dé�ni comme

le rapport entre la surface réelle (Sr) et la surface géométrique de l'électrode (Sg) :

fr =
Sr
Sg

(1.35)

La surface réelle est mesurable par voltampérométrie cyclique. Plus le facteur de rugosité

d'une électrode est élevé, meilleure est sa performance électrochimique. En général, le

facteur de rugosité des interfaces électrochimiques varie entre 1 et 500 [16].

1.4.2.3 Rôle de la température sur la cinétique

Dans un électrolyseur, les processus de transport ionique et les processus de transfert

électronique sont des processus thermiquement activés. Plus la température est élevée, plus

les irréversibilités diminuent. En électrolyse de l'eau, l'augmentation de la température de

l'ambiance à 80◦C permet d'améliorer la cinétique d'électrolyse d'un facteur 2 à 3 [17].

1.4.3 Rendements

1.4.3.1 Rendement énergétique

Le rendement énergétique ε est dé�ni comme le rapport entre la quantité d'énergie

théorique Wt et la quantité d'énergie réelle nécessaire Wr :

ε =
Wt

Wr
(1.36)

Avec

Wr = UcellIt (1.37)

Où I est le courant (A) et t le temps (s). Wt peut être dé�ni à partir de la tension

thermodynamique d'électrolyse Eth ou de la tension enthalpique (thermo-neutre) V.

Wt = EthIt (1.38)

ou Wt = VIt (1.39)

Le rendement de la réaction d'électrolyse peut se dé�nir de deux façons di�érentes :

Rendement énergétique : ε∆G(T,P,i) =
Eth(T,P)
Ucell(T,P,i)

(1.40)

Rendement enthalpique : ε∆H(T,P,i) =
V(T,P)

Ucell(T,P,i)
(1.41)
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d'où :

ε∆G = ε∆H −
T∆S
nFUcell

(1.42)

avec ε∆H > ε∆G car ∆S > 0.

1.4.3.2 Rendement faradique

Le rendement faradique (εF) exprime l'e�cacité coulombique des processus à aux in-

terfaces. Il dépend de la densité de courant et s'exprime sous la forme :

εF = 2F
dn/dt
i

.100 (1.43)

Le rendement faradique est en général proche de 1. Cependant, en électrolyse de l'eau,

l'étanchéité des séparateurs aux gaz (H2 et O2) n'est pas totale : H2 peut di�user vers

l'anode et O2 vers la cathode pour se recombiner et redonner de l'eau, ce qui tend à

diminuer l'e�cacité faradique.

1.4.4 Technologie PEM

Il existe plusieurs technologies d'électrolyse de l'eau : (i) alcaline, (ii) PEM, (iii) solide-

oxyde. Nous nous intéressons plus particulièrement à la technologies PEM

1.4.4.1 Assemblages membrane-électrode (AME)

Les cellules PEM (Proton Exchange Membrane) sont des cellules électrochimiques à

électrolyte polymère solide. Dans ce type de cellule, les électrodes sont au contact d'une

membrane polymère échangeuse d'ions qui joue à la fois le rôle d'électrolyte (conducteur

protonique) et de séparateur entre anode et cathode.

La �gure 1.6 représente le schéma d'une telle cellule : elle est alimentée en eau et en

électricité. A l'anode, l'eau est décomposée en oxygène moléculaire et en protons (réaction

1.4). Tandis que les électrons passent dans le circuit électrique externe, les protons solvatés

migrent à travers la membrane vers la cathode où ils se réduisent en hydrogène moléculaire

(réaction 1.5).

Les assemblages membrane - électrode (AME) représentent le c÷ur des cellules PEM.

Ils sont constitués d'une membrane conductrice ionique de faible épaisseur (typiquement

100-200 µm) et de deux électrodes (cathode et anode). Chaque électrode est composée
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d'un collecteur de courant poreux et d'une couche catalytique. La couche catalytique est

déposée soit sur le collecteur de courant, soit directement sur la membrane d'électrolyte.

En technologie PEM, les gaz sont évacués à l'arrière des lignes de champ. Il est donc

possible de travailler à des densités de courant élevées de plusieurs A.cm−2.

Figure 1.6 � Schéma d'une cellule d'électrolyse de l'eau PEM.

Dans l'état de l'art, un rendement enthalpique type de 80-85% est obtenu (90◦C, 1

bar) à 1 A.cm−2 [18�21], ce qui montre l'intérêt pratique de cette technologie : rendement

élevés à forte densité de courant. Sur des électrolyseurs de plus grosse taille, le rendement

diminue du fait de la présence de résistances ohmiques parasites plus ou moins faciles à

minimiser [15]. L'absence d'électrolyte liquide circulant permet de réduire les risques de

corrosion et de simpli�er la gestion de l'électrolyseur.

Electrolyte polymère solide

L'électrolyte "solide" utilisé en technologie PEM doit présenter plusieurs caractéristiques

indispensables. Il doit être (i) stable chimiquement et électrochimiquement, notamment

côté anodique, au contact d'oxygène natif à des potentiels électriques élevés ; (ii) bon

conducteur protonique ; (iii) stable thermiquement (> 150◦C) ; (iv) bon conducteur ther-

mique ; (v) faible conducteur électronique ; (vi) imperméable à l'hydrogène et à l'oxygène ;

(vii) facile à mettre sous forme de �lm homogène de grande surface (> 1 m2) ; (viii) méca-

niquement stable. Le matériau commercial le plus communément utilisé comme électrolyte

polymère en électrolyse de l'eau PEM est le Na�onr (duPont de Nemours Co.). Il s'agit
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d'un matériau per�uorosulfoné à conduction protonique, obtenu par copolymérisation du

tetra�uoréthylène et d'un per�uorovinyléther fonctionnalisé par des groupements SO2F.

Figure a

Figure b Figure c

Figure 1.7 � Formule chimique du Na�onr et quelques autres polymères per�uorosulfo-

nés (a) ; Structure du Na�onr selon le modèle de Gierke [22] (b) et de Kreuer [23] (c),

avec autorisation.

La �gure 1.7 a donne la formule chimique du Na�onr et quelques autres membranes

per�uorosulfonées. D'un point de vue microstructural, le modèle de Gierke représenté

sur la �gure 1.7 b décrit le Na�onr comme un matériau bi-phasé, chacune des phases

percolant en volume [22, 24]. La première de ces phases est constituée de zones hydro-

phobes où s'aggrègent principalement les squelettes �uorocarbonés. La seconde regroupe

les zones hydrophiles, organisées en clusters de 4 nm de diamètre environ. Ils présentent

une structure de type micelles inversées et sont connectés par les canaux d'un nanomètre

de diamètre (à sec) environ. A l'intérieur de ces clusters s'agrègent les groupements io-

niques sulfonates �xes et leurs contre-ions mobiles (protons), sources de la conductivité

ionique du matériau. La présence d'atomes de �uor électronégatifs le long des chaînes car-

bonées permet une dissociation complète des groupements sulfonates et accroît la stabilité

chimique du matériau en milieu fortement oxydant. La microstructure d'une membrane

Na�onr hydratée selon Kreuer est présenté sur la �gure 1.7 c. Comparé au modèle de
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Mauritz décrit ailleurs [24], la microstructure du Na�onr est moins régulière mais il s'agit

toujours d'un matériau bi-phasé où �gurent deux régions (hydrophobe et hydrophile).

Les membranes Na�onr sont commercialisées sous forme de �lms d'épaisseurs et de poids

équivalents (la masse de polymère sec qui contient 1 équivalent de charge) di�érents. Leurs

principales propriétés physico-chimiques (conductivité ionique, perméabilité au gaz, carac-

téristiques mécaniques) dépendent principalement du poids équivalent qui �xe la teneur

en eau dans le matériau (isothermes d'absorption) et de la température de fonctionne-

ment. Au-delà de 100 ◦C, ces matériaux perdent leur stabilité. En pratique, leur plage de

fonctionnement habituelle est limitée à l'intervalle de -20 ◦C à 100 ◦C. Les membranes

Hy�onr commercialisées par la société Solvay-Solexis peuvent quant à elle fonctionner sur

un domaine de température plus étendu (jusqu'à 150 ◦C). Elles sont très étudiées pour

des applications de type "pile à combustible" dans l'industrie automobile.

E�et de la température sur la conductivité ionique du Na�onr115 et du

Na�onr117

La conductivité ionique du Na�onr présente un changement d'énergie d'activation aux

alentours de 50◦C. Par exemple, la �gure 1.8 montre la variation de la conductivité ionique

du Na�onr115 en fonction de la température (graphe d'Arrhénius) [25], mesurée par

spectroscopie d'impédance électrochimique (SIE) en utilisant un assemblage membrane-

électrode (AME) de type IrO2/Na�on
r115/Pt0.

Figure 1.8 � Variation de la résistivité d'une membrane Na�onr115 en fonction de la

température (selon [25], avec autorisation).

La résistivité du Na�onr117 peut être évaluée par la relation empirique suivante [26] :

ρM = −5, 75.10−4T + 0, 268 (1.44)
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Avec ρM la résistivité en Ω.m et T la température en K. Connaissant l'épaisseur l de la

membrane (m), nous pouvons calculer sa résistance ionique (Ω.m2) en utilisant la formule

1.45 :

R = ρM.l (1.45)

Le tableau 1.3 compile les caractéristiques de quelques membranes de Na�onr commer-

ciales. Il faut noter qu'il s'agit de valeurs obtenues pour des membranes sèches. L'absorp-

tion d'eau entraîne de fortes variations de volume (90 % pour du Na�onr117 traité dans

l'eau bouillante) et de conductivité.

Nom commercial
Epaisseur à sec Poids équivalent Résistance à Ref

(µm) (g.mol−1 SO−3 ) sec (Ω.cm2)

Na�onr112 50 1100 0,036 [27]

Na�onr115 125 1100 0,168 [28]

Na�onr117 175 1100 0,23 [29]

FlemionrS 80 1000 0,10 [29,30]

AciplexrS 120 1000 0,111 [28]

Dow 120 800 0,110 [28]

Gore-SelectTM 20 900 0,03 [27]

Tableau 1.3 � Résistance électrique de quelques membranes per�uorosulfonées.

1.4.4.2 Collecteur de courant en titane poreux

En électrolyse de l'eau PEM, la distribution du courant aux couches catalytiques

est assurée par des disques de titane poreux. Ces disques sont obtenus par frittage de

poudres de tailles et de formes géométriques diverses. Quelques données de base (source

GenHyPEM [31]) sont récapitulées dans le tableau 1.4. L'utilisation des collecteurs de

courant poreux facilite l'évacuation des gaz formés aux interfaces électrode/électrolyte

hors de la cellule. Une grande porosité permet une évacuation rapide des gaz mais elle

augmente la résistance ohmique du collecteur de courant. Des études ont été menées pour

optimiser la porosité ainsi que la taille des pores du collecteur de courant pour atteindre

une meilleure performance électrochimique de la cellule d'électrolyse [32�34]. Une porosité

d'environ 40% donne les meilleurs résultats
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Echantillon Taille et formes Porosité Diamètre des pores

des pores (%) minimum maximum moyen

1 75-100 µm irrégulier 60 10 75 29

2 100-125 µm sphérique 40 6 57 25

3 100-200 µm sphérique 37 4 51 22

4 75-100 µm sphérique 38 3 40 16

5 50-75 µm sphérique 37 2 30 10

Tableau 1.4 � Di�érents disques de titanes poreux utilisés dans les cellules d'électrolyse.

1.4.4.3 Développements technologiques

En technologie PEM, des appareils commerciaux délivrant quelques dizaines de Nm3

H2/heure sont actuellement disponibles (tableau 1.5) alors qu'en technologie alcaline, les

unités industrielles délivrent quelques centaines de Nm3 H2/heure.

Fabricant
Pays Capacité Pression Energie consommée

d'origine Nm3/h bar kWh/Nm3 (Rendement ∆H)

Hydrogen
Norvège 0-20 1-16 données indisponibles

Technologies AS

Proton

US

0-6 1-15 -

Energy 0-50 1-15 -

Systems 0-230 1-30 4,2 (84 %)

Hydrogenics Canada 0-2 1-8 4,9 (72)

Hélion/AREVA France 0-10 1-50 données indisponibles

CETH2 France
0-5 1-16 5,0 (70 %)

0-20 1-16 5,2 (65 %)

ITM-Power UK 0-5 1-200 6,25-7,14 (57-50 %)

Tableau 1.5 � Quelques fabricants d'électrolyseurs PEM et les principales caractéris-

tiques système.
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1.4.4.4 Limitations et perspectives

L'électrolyse de l'eau PEM est un procédé e�cace du point de vue énergétique. Un

rendement enthalpique de 85 % (calculé à partir du pouvoir combustible supérieur de

l'hydrogène) est couramment obtenu à l'échelle du laboratoire à une densité de courant de

1 A.cm−2. De plus, cette technologie est bien adaptée à des fonctionnements intermittents

avec des variations importantes de charge sous fort gradient. La principale limitation que

rencontre cette technologie reste son coût élevé. Le remplacement des catalyseurs à base de

platinoïdes et de l'électrolyte polymère solide par un séparateur de moindre coût restent

des dé�s majeurs à surmonter avant d'envisager une utilisation à plus grande échelle, par

exemple pour la valorisation des sources d'énergie renouvelables. L'objectif de notre travail

est d'identi�er de nouveaux catalyseurs à bas coût de type complexe organo-métallique

pour la cathode des électrolyseurs de l'eau PEM.

1.5 Réduction des protons en hydrogène moléculaire :

état de l'art, limitations et perspectives

La méthode usuelle de réduction des protons en hydrogène moléculaire est une méthode

électrochimique. La réaction électrochimique de dégagement d'hydrogène (RDH) en milieu

acide s'écrit :

2H+ + 2e− 
 H2 (1.46)

La cinétique de cette réaction dépend de plusieurs paramètres : (i) la cinétique de transfert

de charge électronique à l'interface métal/électrolyte ; (ii) la cinétique de transport de

masse vers la surface de l'électrode lorsque la solution est diluée, (iii) la force de l'acide

HA, source des protons, (iv) l'interaction entre les protons et la surface de l'électrode.

1.5.1 Rôle de la force de l'acide et de la nature du solvant

Les applications visées (l'électrolyse PEM) requièrent l'utilisation d'acides forts en

milieu aqueux. L'utilisation de complexes moléculaires comme électro-catalyseurs pose

deux problèmes : (i) leur solubilité dans l'eau ; (ii) leur stabilité en fonction du pH de

l'électrolyte. Il est bien évidement préférable d'utiliser des catalyseurs peu ou pas solubles

dans l'eau lorsqu'on s'intéresse à l'électrolyse de l'eau. La première condition est assez

facile à satisfaire car les composés organo-métalliques qui nous intéressent sont en général
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insolubles dans l'eau du fait de leur cortège de ligands organiques hydrophobes. Ils sont

par contre solubles dans les solvants organiques et c'est dans ces milieux qu'ils convient

d'étudier leurs propriétés. La seconde condition est plus di�cile à satisfaire. Devant le

risque de destruction des complexes en milieu acide fort, il convient de mesurer leurs pro-

priétés électro-catalytiques en fonction du pH de l'électrolyte. Il apparaît donc nécessaire

de connaître le potentiel redox standard du couple HA/H2 (noté E
0

HA/H2
) en fonction de

la force et du taux de dilution de l'acide, et de la nature du solvant. Pour un acide HA

dilué dans un solvant donné, le potentiel standard du couple HA/H2 peut être calculé.

D'après Felton et coll. [35], le potentiel standard du couple HA/H2 d'un mono-acide quel-

conque HA, dans un solvant organique S est calculé de la manières suivante :

La réduction de HA en H2 dans un solvant organique S s'écrit :

2HA(S) + 2 e− → 2A−(S) + H2(g) E0
HA/H2

, ∆rG
0(1) (1.47)

Cette réaction peut se décomposer en 2 étapes :

(i) Dissociation de l'acide HA dans le solvant S :

HA(S) → H+
(S) + A−(S) pKa,HA, ∆rG

0(2) (1.48)

(ii) Réduction des ions H+ solvatés en solution pour donner H2 :

2H+
S + 2 e− → H2(g) E0

H+/H2
, ∆rG

0(3) (1.49)

A partir des réactions 1.48 et 1.49, nous pouvons calculer la variation d'enthalpie libre de

la réaction 1.47 :

∆rG
0(1) = 2∆rG

0(2) + ∆rG
0(3) (1.50)

Sachant que :

∆rG
0(1) = −nF.E0

HA/H2
(1.51)

∆rG
0(2) = −RT.lnKa,HA = 2, 303.RT.pKa (1.52)

∆rG
0(3) = −nF.E0

H+/H2
(1.53)

Avec n=2, cela conduit à :

E0
HA/H2

= E0
H+/H2

− 2, 303
RT
F

pKa (1.54)

L'équation 1.54 relie le potentiel standard de réduction de l'acide HA dans un solvant S

à son pKa dans ce même solvant. Cependant, elle n'est pas valable quand il s'agit des
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acides très forts (pKa ≈ 0) [36,37]. Le terme E0
H+/H2

, mesuré pour di�érents solvants, est

reporté dans le tableau 1.6 :

Solvant E0
H+/H2

V vs. Fc+/Fc

nitromethane -0,080

acetonitrile -0,140

dimethoxyethane -0,400

tetrahydrofuran -0,440

N,N-dimethylformamide -0,770

dimethyl sulfoxide -0,830

pyridine -1,020

Tableau 1.6 � E0
H+/H2

mesuré dans di�érents solvants organiques d'après [38].

Les valeurs de pKa de di�érents acides dans certains solvants organiques ont été éga-

lement reportées [39, 40]. Il existe dans la littérature des tables donnant les valeurs de

E0
HA/H2

de di�érents acides dans les solvants correspondants [35].

D'un point de vue cinétique, le potentiel d'électrode (Eher) auquel la réduction de HA en

H2 se fait à une vitesse raisonnable est toujours plus négatif que E
0
HA/H2

(cf. �1.4.2. précé-

dent). La surtension de dégagement d'hydrogène est dé�nie par l'équation 1.55 suivante :

ηher = E0
HA/H2

− Eher (1.55)

Le sens de ηher apparaît graphiquement sur la �gure 1.9 dans le cas de la réduction directe

de l'acide acétique (CH3CO2H) en solution dans l'acétonitrile sur di�érents électrodes de

travail (platine, carbone vitreux, mercure et amalgame or-mercure). Le potentiel stan-

dard de l'acide acétique dans l'acétonitrile E0
CH3CO2H/H2

est de -1,46 V vs. Fc+/Fc (valeur

calculée à partir de l'équation 1.54 pour un pKa de 22,3 [39, 40]). Il est impossible d'ob-

server la réduction d'acide acétique en dihydrogène à un potentiel supérieur. La �gure 1.9

montre que le platine est un excellent catalyseur car le courant de réduction démarre à

des potentiels justes inférieurs à E0
CH3CO2H/H2

et la surtension nécessaire est la plus faible

(la convention de signe est la convention américaine, avec un courant de réduction positif

et l'axe des potentiels gradué en sens inverse). Au contraire, le mercure est un catalyseur

très peu e�cace car la surtension associée est beaucoup plus importante (d'environ -1 V

par rapport au platine).
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En pratique, lorsqu'on souhaite étudier l'activité électrocatalytique d'un matériau donné

(massif ou moléculaire), il est important d'utiliser une électrode de travail sur laquelle

la réduction directe des protons requiert une surtension assez importante. Ce substrat

(en général une électrode à goutte de mercure ou en carbone vitreux, graphite, ou py-

rolitique) est modi�é en surface par dépôt d'une couche plus ou moins épaisse, plus ou

moins complexe, contenant le matériau à évaluer. On parle d'électrode modi�ée. Ainsi, si

la couche de surface présente un défaut d'homogénéité, le substrat en contact direct avec

l'électrolyte n'apportera pas de réponse électrochimique signi�cative.

Figure 1.9 � Voltampérogrammes de l'acide acétique dans de l'acétonitrile à 10 mM

contenant 0,1 M de tetrabutylammonium hexa�uorophosphate (n-Bu4NPF6), vitesse de

balayage 1 V.s−1. GC désigne l'électrode en carbone vitreux (d'après [35], avec autorisa-

tion).

1.5.2 Electrocatalyse conventionnelle

La plupart des électrodes industrielles sont à base de métaux ou d'oxydes métalliques

massifs. En général, il n'y pas de di�érence de composition chimique entre le c÷ur (conduc-

tion électronique) et la surface (activité électro-catalytique) de l'électrode. Les procédés

industriels d'électrolyse de l'eau utilisent des solvants aqueux. En milieu alcalin, il s'agit

de solutions concentrées (3 M) de potasse. En milieu acide, il s'agit d'acides forts. Compte

tenu du caractère corrosif de ces acides, les électrolytes acides sont rarement utilisés. Les

diaphragmes poreux imprégnés d'électrolytes acides ont tendance à relarguer leur élec-

trolyte ce qui ne résout que partiellement les problèmes de corrosion. Il est préférable
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d'utilise des électrolytes dans lequel les porteurs de charge acides (protons) restent tota-

lement con�nés. Un exemple d'électrolyse acide fort con�né est celui utilisé en électrolyse

PEM décrite précédemment. L'acide est un acide per�uorosulfonique équivalent à l'acide

sulfurique 0,5 M. Seuls les protons sont mobiles. Ils sont maintenus dans la membrane po-

lymère par e�et électrostatique (les contre-anions sulfonates sont immobilisés par liaison

covalente sur la matrice polymère). Le pH d'une membrane Na�onr est ainsi équivalent

à celui d'une solution 0,5 M d'acide sulfurique.

La cinétique de transfert de charge électronique est un phénomène plus ou moins rapide

selon la nature de l'électrode (tableau 1.7). Elle se mesure par la valeur de la densité de cou-

rant d'échange, laquelle varie de plusieurs ordres de grandeurs d'un matériau à l'autre [41].

Le platine est couramment utilisé comme électrocatalyseur à la cathode d'électrolyseur

PEM.

Matériau Solution log(i0)

Or 0,5 M H2SO4 -5,9

Platine 0,5 M H2SO4 -3,0

Mercure 0,5 M H2SO4 -12,5

Fer 0,5 M H2SO4 -5,1

Nickel 0,5 M H2SO4 -5,3

Cobalt 0,5 M H2SO4 -5,3

Tungstène 0,5 M H2SO4 -6,1

Plomb 0,25 M H2SO4 -11,3

Tableau 1.7 � Densité de courant d'échange i0 (en A.cm−2) à 25 ◦C pour la réaction de

dégagement d'hydrogène sur quelques matériaux d'électrode.

1.5.3 Catalyse et électrocatalyse moléculaires

1.5.3.1 Principe

L'activité catalytique des complexes organométalliques vis-à-vis de la réduction des

protons en hydrogène moléculaire passe en général par la formation d'un centre métallique

de faible degré d'oxydation. C'est cette espèce réduite qui présente un rôle catalytique.

Par exemple, dans le cas de nos complexes au cobalt, nous verrons que la formation de

l'espèce réduite Co(I) est un pré-requis indispensable au déclenchement du processus de
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réduction des protons.

Une première approche consiste à réduire le complexe par un réducteur chimique sacri�-

ciel. Le complexe sous sa forme réduite catalyse ensuite la réduction des protons en phase

homogène et se réoxyde. Nous avons vu que cette approche, d'un point de vue pratique

pose plusieurs problèmes, notamment l'utilisation de réducteurs polluants. Une seconde

approche consiste à réduire électrochimiquement le complexe organométallique à une in-

terface métal/électrolyte appropriée (transfert du complexe oxydé du c÷ur de la solution

vers l'interface et du complexe réduit de l'interface vers le c÷ur de la solution par di�usion

�ckienne et réduction chimique des protons en phase homogène). Cette approche permet

d'éviter l'utilisation d'un réducteur sacri�ciel. Cependant, d'un point de vue procédé,

cela n'est pas envisageable car les transferts de masse du complexe oxydé (vers l'élec-

trode) et de l'espèce réduite (depuis l'électrode) par di�usion introduisent en général des

limitations cinétiques rédhibitoires. Pour s'en a�ranchir, une troisième approche consiste

à fonctionnaliser le catalyseur moléculaire à la surface d'une électrode inerte à conduc-

tion électronique. On parle alors d'électrode modi�ée. La fonctionnalisation peut être de

di�érents types : simple imprégnation du support, adsorption spéci�que, voire formation

de liaisons covalentes. Les complexes moléculaires étant en général fragiles et faiblement

conducteur électroniques, l'épaisseur de la couche active doit être su�samment faible pour

ne pas être trop résistive.

Il existe plusieurs familles de complexes moléculaires susceptibles d'être utilisés.

1.5.3.2 Les hydrogénases et leur modèle synthétique

Les hydrogénases sont des enzymes présentes au sein de certains systèmes naturels

(par exemple certaines algues). Elles sont capables de catalyser réversiblement la réduc-

tion de protons en H2 ou l'oxydation de H2 selon la réaction 1.46. Il existe di�érents types

d'hydrogénases : celles à base de nickel-fer, celles à base de fer et celles dépourvues de

centre métallique. Ces enzymes sont connues pour avoir une activité catalytique compa-

rable à celle du platine [42]. Leur structure et les mécanismes catalytiques associés à la

réduction des protons sont largement étudiés dans la littérature [43�48]. Leur structure

étant connue, plusieurs équipes scienti�ques cherchent à mettre au point des catalyseurs

mimétiques à base de fer ou de nickel dans le but de reproduire leur site actif et d'obtenir

une réactivité voisine du système naturel. A l'heure actuelle, les modèles synthétiques

présentent une bonne similitude au niveau structurel avec les systèmes naturels mais leur
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réactivité est loin d'être comparable. En e�et, la catalyse de la réduction des protons en

H2 par les hydrogénases implique la participation des di�érentes parties de l'enzyme et ne

se limite pas seulement aux sites actifs. Compte tenu de la simplicité des sphères de coor-

dinations des ions métalliques au sein de ces sites actifs (elles sont constituées de ligands

simples de types CN�, CO et S), il reste très peu de paramètres chimiques à la disponibi-

lité des chimistes pour préparer des complexes dits "bio-inspirés" en vue d'atteindre une

réactivité intéressante. D'autres complexes plus e�caces doivent être identi�és

1.5.3.3 Les complexes de cobalt

Il existe d'autres systèmes organométalliques qui catalysent la réduction des protons en

hydrogène moléculaire. Par exemple, l'activité de certains complexes de cobalt a été repor-

tée dès les années 1980 [49�52]. Plus récemment, l'activité catalytique d'un grand nombre

de nouveaux complexes de cobalt a été reportée. En général, ces complexes possèdent des

ligands en forme de macrocycles. Ces macrocycles peuvent avoir une structure plan carré

comme dans les complexes de types diène-N4 [49,53], tétraimine-N4 [54] , porphyrine [50],

oxime [52, 54�58], imine-oxime [59, 60]. Dans d'autres cas, le ligand forme une structure

"cage" autour de l'ion cobalt comme dans le cas des complexes hexaamine [61�63] ou des

complexes de type clathrochelates tris(dioximate) [64,65]. A cela s'ajoutent les complexes

de type polypyridine possédant deux ligands labiles en position cis [51,66�69] et les com-

plexes contenant les ligands de type cyclopentadieneyle ou diphosphine [61,70�72].

Dans les années 80, Espenson et coll. ont montré que le complexe de formule chimique

[(H2O)2Co(dmgBF2)2]
+ catalysait la réduction de protons en H2 en présence d'un réduc-

teur chimique par exemple un sel de chrome(II) [52]. Le mécanisme catalytique est décrit

par les équations de 1.56 à 1.61 :

Cl− + Cr2+ + CoII(dmgBF2)2 
 [Cr− Cl− Co(dmgBF2)2]+ (1.56)

[Cr− Cl− Co(dmgBF2)2]+ → CoI(dmgBF2)−2 + CrCl2+ (lent) (1.57)

Co(dmgBF2)−2 + H+ → HCoIII(dmgBF2)2 (rapide) (1.58)

2 HCo(dmgBF2)2 → 2 Co(dmgBF2)2 + H2 (rapide) (1.59)

HCo(dmgBF2)2 + H+ → H2 + CoIII(dmgBF2)+
2 (rapide) (1.60)

Co(dmgBF2)+
2 + Cr2+ + Cl− → CrCl2+ + Co(dmgBF2)2 (rapide) (1.61)



28 Chapitre 1 : Contexte, état de l'art et objectifs de thèse

L'étude cinétique suggère que l'étape citétiquement limitante de la réduction des protons

implique un transfert d'électrons du Cr(II) à Co(II) par sphère interne. Il y a formation

de l'espèce intermédiaire LnCrII-Cl-CoII(dmgBF2)2L. Ensuite, l'espèce intermédiaire se

dissocie pour générer le complexe réactif [CoI(dmgBF2)2L]2 qui se protonne et conduit

à la formation d'hydrure [52]. Le transfert d'électrons n'est pas thermodynamiquement

favorable. Ce processus diminue la vitesse globale de la réduction des protons.

C'est la raison pour laquelle nous nous sommes intéressés à la possibilité de remplacer

le réducteur chimique sacri�ciel (l'ion Cr2+) par une électrode, de manière à accélérer la

cinétique de transfert électronique vers le complexe. Cette approche permet d'éliminer le

donneur d'électron sacri�ciel qui de surcroît est très toxique pour l'environnement. Pour

commencer, nous avons cherché à déterminer si le complexe [Co(dmgBF2)2] pouvait ca-

talyser la réduction électrochimique des protons. Puis, en jouant sur la nature chimique

des substituants du ligand glyoxime, nous avons cherché à modi�er le potentiel thermody-

namique d'oxydo-réduction du couple Co(II/I), de manière à le rapprocher du potentiel

thermodynamique du couple H+/H2 à catalyser. En�n, nous avons envisagé d'élargir cette

stratégie vers l'élaboration de nouvelles familles de complexes en s'inspirant de l'archi-

tecture de composés comportant des ligands glyoxime dans la sphère de coordination.

Ces études ont été menées dans le cadre de projet de recherche GenHyPEM soumis par

notre équipe en novembre 2004 pour évaluation à la Commission Européenne. Il est à

noter lorsque nous avons commencé ces travaux, deux autres équipes se sont lancées de

manière indépendante dans la même quête. Ainsi une équipe de Grenoble et une autre à

CalTECH ont publié en 2005 des résultats sur la catalyse par voie électrochimique des

bis(glyoximate) décrit par Espenson.

Depuis les premiers travaux réalisés par Schrauzer dans les années 1960 [73, 74], les co-

baloximes ont d'abord été étudiées de façon intensive en tant que modèles de la vi-

tamine B12 [74�76]. Plus particulièrement, le complexe de cobalt bis-dimethylglyoxime

[Co(dmgH)2(H2O)2] dans les états d'oxydation +III, +II et +I mime respectivement dif-

férentes formes de la coenzyme B12. La forme cobalt(III) demeure la plus stable et la

plus largement caractérisée [77]. On obtient un complexe hexacoordiné d6 bas spin avec

un arrangement trans de deux ligands axiaux additionnels. En l'occurence, l'atome de

cobalt, dans le champ de ligand plan carré dé�ni par les quatre atomes d'azote hybridés

sp2 des deux ligands dimethylglyoxime, présente également une tendance prononcée à la

formation de dérivés organométalliques stables [78]. En 2005, les études électrochimiques
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du complexe [Co(dmgH)2(pyridine)Cl] ont été reportées par Razavet et coll. [56]. Les po-

tentiels de demi-vagues E1/2 des couples Co(III/II) et Co(II/I) ont été mesurés pour ce

composé, respectivement à -0,25 V et -1,01 V vs. ECS. En comparant ces valeurs à celles

correspondant au composé chapeauté par deux groupements BF2 au lieu des hydrogènes

pontants, on peut constater l'e�et électroattracteur qu'exercent de tels groupements sur

la réductibilité du centre métallique [54]. Toutefois, ce complexe est sensible à la présence

de dioxygène et présente une rapide décomposition en milieu acide, aboutissant à la for-

mation de Co2+
aq . Cette caractéristique constitue une limitation pour les applications. Par

contre, le complexe [Co(dmgBF2)2(H2O)2]
+ est remarquablement résistant vis-à-vis de ces

deux réactions [79,80], ce qui en fait un candidat plus pertinent pour diverses applications,

notamment en milieu acide.

Peters et coll. ont reporté en 2007 l'activité en catalyse homogène des complexes de cette

famille [54]. Ces complexes, di�érenciés par les fonctions liées au ligand glyoxime, sont

représentés sur la �gure 1.10.

Figure 1.10 � Complexes bis(glyoximate) reportés par Peters et coll. [54]

Complexe E'0 Co(III/II) vs. ECS E'0 Co(II/I) vs. ECS

A 0,20 V -0,55 V

B 0,30 V -0,28 V

Tableau 1.8 � Valeurs de E'0 des composés 1 et 2 d'après Peters et coll. [54]

En voltampérométrie cyclique, ces complexes présentent 2 vagues redox successives, qui

correspondent à 3 degrés d'oxydation du centre métallique : Co(III), Co(II) et Co(I). Les

potentiels de demi-vagues de ces complexes sont compilés dans le tableau 1.8. En présence

d'acide, le courant de la vague Co(II/I) augmente et devient irréversible. Ce phénomène

correspond à la réduction catalytique des protons en hydrogène moléculaire [81,82].

De façon analogue, la même analyse développée pour les complexes A et B nous permet

d'appréhender l'e�et électroattracteur exercé par les groupements phényle sur le métal :
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même si le potentiel de la première vague de réduction ne varie quasiment pas, on dénote

un gain en potentiel de 0,27 V pour la seconde vague correspondant à la réduction de

l'espèce Co(II). De tels gains en potentiel légitiment le choix des ligands avec comme ob-

jectif la possibilité d'obtenir des complexes plus facilement réductibles et donc des espèces

réactives accessibles à moindre coût énergétique.

Il est également connu que certains complexes de cobalt possédant des sphères de coor-

dination saturées sont capables de catalyser la réduction de protons en H2. Les travaux

de Berharndt [63] et de Sargeson [62] montrent que les complexes hexa-ammines indiqués

ci-dessous présentent une activité catalytique mais seulement à la surface d'électrodes de

mercure. Le mécanisme d'action de ces complexes n'est pas encore élucidé à ce jour.

Figure 1.11 � Complexes hexaamine reporté par Bernhardt [63] et Sargeson [62].

1.5.3.4 Comparaison des performances de di�érents catalyseurs moléculaires

En plus des deux grandes familles de complexes présentées précédemment (hydrogé-

nases et complexes à base de cobalt), d'autres complexes ont été utilisés pour réduire

électrochimiquement des protons en hydrogène moléculaire. Quelques exemples sont ras-

semblés dans le tableau 1.9. Les valeurs des potentiels expérimentaux appliqués à l'élec-

trode (Eher) sont compilées dans le tableau 1.9.

Catalyseur
Potentiel

Electrode
Conditions

Ref.
appliqué expérimentales

CoTMAP
-0,95 V Hg solution aqueuse

[50]
vs. ECS 0,1 M CF3COOH

[(η5-C5H5)Co(P(OMe)3)2]
-1,15 V Hg solution aqueuse

[70]
vs. ECS pH 5



1.6 Objectifs de thèse 31

Catalyseur
Potentiel

Electrode
Conditions

Ref.
appliqué expérimentales

[FeTPPCl]
-1,6 V Hg DMF 50 mM

[83]
vs. ECS Et3NHCl

Co(cis-diammac)]3+
-1,3 V Hg solution aqueuse

[63]
vs. (Ag/AgCl) HClO4 pH 2

[CoPc]/ -0,90 V Carbone tampon phosphate
[84]

poly(4-vinylpyridine-co-styrene) vs. (Ag/AgCl) pyrolitique 0,1 M pH 1

[HFe2(µ-pdt)(CO)4(CN)(PMe3)]
-1,2 V Hg CH3CN

[85]
vs. (Ag/AgCl) 50 mM H2SO4

[Fe2(µ-ADT)(CO)6]
-1,48 V Carbone CH3CN

[86]
vs. (Fc+/Fc) vitreux 50 mM HClO4

[Co(dmgH)2pyCl]
-0,90 V Graphite 1,2-C2H4Cl2

[56]
vs. (Ag/AgCl) 0,2 M Et3NHCl

[Co(dmgBF2)2(CH3CN)]
-0,43 V Hg CH3CN

[55]
vs. (Ag/AgCl) 0,1 M CF3COOH

[Co(TimMe)(CH3CN)2]3+
-0,58 V Carbone CH3CN,

[54]
vs. ECS vitreux TsOH.H2O

[Co(DO)(DOH)pnBr2]
-0.78 V Graphite CH3CN 0,3 M

[59]
vs. (Fc+/Fc) p-cyanoanilinium

Tableau 1.9 � Di�érents catalyseurs de la réduction des protons décrits dans la littéra-

ture.

1.6 Objectifs de thèse

Nous nous sommes �xés comme objectif de remplacer le platine, traditionnellement

utilisé comme catalyseur pour la réaction de dégagement de l'hydrogène à la cathode de

cellules d'électrolyse PEM, par des complexes moléculaires. Nous avons choisi de travailler

sur des complexes de type métal-glyoxime à base de cobalt. Ce choix a été dicté par :

� leur bonne activité vis-à-vis de la réduction des protons en hydrogène moléculaire

(activité chimique connue en présence d'un réducteur sacri�ciel) ;

� leur grande stabilité chimique en milieu acide ;
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� la possibilité de moduler leurs propriétés électrocatalytiques par modi�cation chi-

mique du squelette organique entourant le centre métallique.

Nous nous sommes en particulier intéressés à la réactivité de complexes de cobalt portant

deux ou trois ligands glyoximes (�gure 1.12). L'activité électrocatalytique de la réduction

des complexes comportant deux ligands glyoxime est connue. Le mécanisme catalytique

de ces composées en solution organique (acétonitrile) a été décrit [54,57]. Par contre, peu

d'études en catalyse hétérogène utilisant ces complexes on été reportées. Les complexes

comportant trois ligands sont connus dans la littérature sous le nom de clatrochélates.

Certains complexes de cette famille ont été utilisés comme catalyseur pour les réactions

de polymérisation [87]. Voloshin et coll. ont caractérisé divers complexes contenant di�é-

rents centres métalliques (cobalt, chrome, fer, ruthénium...) [88]. Dans ces molécules, l'ion

métallique se trouve enfoui dans une structure cage (ligand macrobicyclique) avec une pre-

mière sphère de coordination saturée par six atomes coordinants. Nous les avons étudiés

plus en détail. Ce n'est que récemment (2011, Voloshin et coll.) que des résultats obtenus

avec certains clathrochélates tris(dioximate) pour la réduction des protons en hydrogène

moléculaire ont été reportés, mais là encore, seulement en phase homogène [65]. Nous

comparerons ces résultats avec les nôtres (cf. chapitre 3). Il est à noter que le mécanisme

catalytique des complexes de la famille tris(glyoximate) n'est toujours pas élucidé.

Figure 1.12 � Di�érents complexes cobalt oxime décrits et étudiés dans ce manuscrit

Notre démarche a donc consisté à sélectionner judicieusement certains complexes déjà

connus dans la littérature, à les synthétiser, à mesurer leurs propriétés électrocatalytique

par les techniques électrochimiques appropriées, à améliorer celles-ci par des modi�cations

chimiques appropriées apportées sur les ligands présents dans la sphère de coordination
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des centres métalliques, à les fonctionnaliser sur des surfaces et en�n à évaluer leur intérêt

en tant qu'électro-catalyseurs à la cathode de cellule d'électrolyse de l'eau PEM. Nous

nous sommes concentrés sur les complexes schématisés sur la �gure 1.12 : les bis(R,R'-

glyoximate) (tel [Co(dmgBF2)2] et tris(R,R'-glyoximate) (tel [Co(dmg)3(BF)2]BF4) en

utilisant des substituants de type méthyle ou phényle. Nous nous sommes également

investis dans l'étude mécanistique de la catalyse de la réduction des protons en phase

homogène par les complexes de types tris(glyoximate), plus précisément du complexe

[Co(dmg)3(BF)2]BF4 (complexe 3.)
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Chapitre 2

Techniques expérimentales

2.1 Equipement électrochimique

2.1.1 Cellule à électrolyte liquide

Pour e�ectuer les caractérisations électrochimiques des complexes de cobalt en solution

homogène (complexes dissous dans un électrolyte liquide aqueux ou organique), ou sur

des électrodes modi�ées, nous avons utilisé une cellule électrochimique classique à trois

électrodes. Elle possède quatre entrées (trois pour les électrodes + une pour la circulation

d'un gaz neutre). Elle est thermostatée par circulation d'un �uide caloporteur à tempé-

rature constante dans la double paroi. Nous nous en sommes servis principalement pour

réaliser les expériences de voltampérométrie cyclique. L'électrode de travail usuelle est

une électrode en carbone vitreux de 0,07 cm2 de surface géométrique. La contre électrode

est une électrode en platine. L'électrode de référence usuelle est une électrode au calo-

mel saturé mais nous avons également utilisé une électrode de type AgClO4/Ag. Avant

toute expérience, l'électrode de travail est soigneusement polie en utilisant de la pâte de

diamant (particules de 6, 3 puis 1 µm de diamètre). L'électrode est ensuite rincée abon-

damment à l'éthanol et séchée avec de l'air comprimé. Nous nous sommes servis d'eau (eau

bi-distillée, 18 MΩ.cm de résistivité à 25◦C, Millipore) ou d'acétonitrile distillé comme sol-

vant. L'électrolyte support usuel est le tétrabutylammonium perchlorate n-Bu4ClO4 ou

l'acide sulfurique. Toutes les expériences ont été e�ectuées sous atmosphère d'argon.
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2.1.2 Cellule à électrolyte solide

Figure 2.1 � Représentation shématique de la cellule électrolyse expérimentale 1 : Mem-

brane Na�onr ; 2 : couches catalytiques ; 3 : colecteurs de courant en titane poreux ; 4 :

brides avant et arrière. a : anodique ; c : cathodique (à gauche) et une photographie de la

cellule éclatée (à droite).

La cellule électrochimique utilisée pour réaliser les expériences en électrolyse de l'eau

PEM est une cellule thermostatée en titane qui peut fonctionner sur un intervalle de

température allant de +5◦C à +95◦C par circulation d'un �uide caloporteur (�gure 2.1).

L'aire active est de 7 cm2, ce qui correspond, pour une densité de courant cible de 1

A.cm−2 à un courant maximum de 7 A. Le courant continu est fourni par une alimenta-

tion électrique (micro-electronics, 25A-50V). Les deux plaques de titane ont été usinées

dans l'épaisseur pour obtenir un ensemble de rainures à travers lesquelles circule l'eau

(alimentation) et les gaz produits (évacuation). L'étanchéité périphérique est assurée par

compression à l'aide de deux joints circulaires de type Vitonr. La membrane Na�onr117

(électrolyte polymère solide) est placée au centre de la cellule. Elle est comprimée par

les deux joints Vitonr. Deux électrodes de titane poreux sont plaquées et pressées de

part et d'autre de cette membrane. Les catalyseurs (à l'anode et à la cathode) sont dé-

posés soit sur les électrodes, soit directement sur la membrane de Na�onr. Lors de nos

expériences, nous utilions comme catalyseur le platine ou le catalyseur à base de cobalt

pour le dégagement d'hydrogène et l'iridium pour le dégagement d'oxygène. Le schéma de

principe de la cellule et une photographie de la cellule éclatée sont présentés sur la �gure

2.1. A l'anode comme à la cathode, le collecteur de courant est au contact de la couche

catalytique. L'ensemble est maintenu fermement serré par les brides avant et arrière. Les

branchements de �uide et les branchements électriques sont e�ectués directement sur les

brides en titane.
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2.1.2.1 Préparation des assemblages membrane-électrode (AME)

Les collecteurs de courant utilisés sont des disques de titane de 30 mm de diamètre, de

1,15 mm d'épaisseur et de 40 % de porosité, obtenus par frittage de particules sphériques

de titane de 75-100 µm (�gure 2.2).

Figure 2.2 � Photographie d'un disque de titane utilisé comme collecteur de courant dans

les électrolyseurs expérimentaux (à gauche) et image obtenu par microscopie électronique

à balayage (MEB) montrant la microtructure du disque de titane (à droite).

L'électrolyte polymère solide utilisé dans nos AME est le Na�onr117 (poids équivalent

= 1100 g.eq−1 ; épaisseur à sec = 175 µm). Sa stabilité mécanique est su�sante pour

manipuler les AMEs à la main sans risquer de déchirer les membranes. L'impédance

de ces membranes est faible. Par exemple, une membrane de Na�onr 117 présente une

résistance voisine de 0,230 Ω.cm2 à 20◦C. Lorsque la cellule d'électrolyse est traversée par

une densité de courant de 1 A, la chute ohmique correspondante est de 230 mV, ce qui

reste raisonnable. La résistivité électrique de la membrane décroît avec la température

(tableau 2.1). A 90◦C (température supérieure du domaine d'électrolyse de l'eau PEM),

la chute ohmique à 1 A.cm−2 n'est plus que de 100 mV.

Température (◦C) Résistivité (Ω.m) Résistance (Ω.cm2)

25 0,097 0,169

40 0,088 0,154

50 0,082 0,144

60 0,076 0,134

70 0,071 0,124

90 0,059 0,104

Tableau 2.1 � Résistance d'une membrane de Na�onr117 à di�érentes températures.
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2.1.2.2 Catalyseur anodique à base d'iridium

Nous avons utilisé l'iridium métallique comme catalyseur de la réaction de dégagement

de l'oxygène à l'anode. Pour assurer une bonne reproductibilité des expériences et nous

concentrer sur la cathode, nous nous sommes procurés des demi-AME commerciaux (Fu-

matec, Allemagne) constitués d'une membrane en Na�onr117 et d'une anode en poudre

d'iridium (dépôt circulaire de 30 mm de diamètre).

2.1.2.3 Catalyseur cathodique à base de platine pour mesures de référence

Pour évaluer les performances électrochimiques de nos complexes, nous les avons

comparées à celles obtenues avec le catalyseur conventionnel utilisé dans les électroly-

seurs PEM pour le dégagement d'hydrogène moléculaire : le platine. Pour ces mesures

de référence, nous avons utilisé un AME commercial de la société Fumatec de type

Ir0/Na�onr117/Pt0.

2.1.2.4 Catalyseur cathodique à base de complexes de cobalt

Comme nos complexes à base de cobalt ne sont pas conducteur électronique, nous avons

utilisé un mélange catalyseur/noir de carbone pour remédier à ce problème. L'utilisation

d'un tel mélange est très répandue dans les électrolyseurs ou les piles à combustible de

type PEM [89, 90]. Nous nous sommes servis d'un noir de carbone commercialisé sous

le nom de VulcanrXC72 (Cabot Co.). Idéalement, il faudrait pouvoir déposer une très

faible couche de complexe autour de chacune des particules de noir de carbone. Cela

permettrait d'une part d'accroître l'aire active du catalyseur et donc de diminuer les

surtensions électrochimiques sous polarisation, et d'autre part de réduire les problèmes

de conductivité électronique. Pour y parvenir, nous avons préparé des encres catalytiques

contenant des mélanges de complexe de cobalt/VulcanrXC72 en proportions variables.

2.1.2.5 Techniques de dépôt des catalyseurs sur support de titane

L'encre catalytique à base de complexes de cobalt est préparée de la façon suivante. Le

complexe de cobalt est tout d'abord dissout dans l'acétonitrile. Ensuite, du VulcanrXC72

(préalablement broyé dans un mortier d'agate) est ajouté. La suspension est placée dans

un bain à ultra-sons pendant 2 heures, dans le but de favoriser l'adsorption du complexe à

la surface du noir de carbone. Ensuite, de l'isopropanol contenant 5 % en masse d'ionomère
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du Na�onr117 est ajouté au mélange. Ce dernier est laissé sous agitation pendant environ

2 heures dans le bain à ultrasons. Ces encres sont ensuite vaporisées à la surface du disque

de titane poreux (préalablement décapé) à l'aide d'un pistolet à air comprimé de façon

à obtenir un revêtement le plus homogène possible (�gure 2.3). Le dépôt se fait sur une

plaque chau�ante, de manière à provoquer une évaporation rapide du solvant. En�n, une

étape de séchage à l'air permet d'éliminer les restes d'isopropanol et facilite la réticulation

du polymère. Les électrodes ainsi préparées sont ensuite placées de part et d'autre de la

membrane Na�onr dans la cellule de mesure.

Figure 2.3 � Pistolet à air comprimé utilisé pour le dépôt des encres catalytiques (à

gauche) et électrode de titane recouverte d'une encre catalytique (à droite).

2.2 Voltampérométrie cyclique

2.2.1 Principe

En voltampérométrie, un balayage en temps du potentiel est imposé à l'interface élec-

trode/électrolyte et la réponse en courant est enregistrée. Lorsque le balayage de potentiel

est e�ectué de manière cyclique entre deux bornes, on parle de voltampérométrie cyclique.

En pratique, les caractéristiques d'un voltampérotramme cyclique sont dé�nies par les va-

leurs du potentiel initial, intermédiaire, �nal et par la vitesse de balayage vb.

Le courant total mesuré est la somme de 2 contributions : le courant capacitif ic et le

courant faradique if. Le courant capacitif est dû à la charge de la capacité de double

couche interfaciale. Il dépend de la vitesse de balayage, de la composition du milieu et

de la nature de l'électrode. Le courant faradique (transfert de charge) est le résultat de

la réaction d'oxydo-réduction ayant lieu à la surface de l'électrode. La relation courant -

tension interfaciale est in�uencée par di�érents facteurs :
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� la concentration de l'espèce électroactive en solution ;

� la cinétique du transport par di�usion �ckienne (transfert de masse) de l'espèce

électroactive de la solution à la surface de l'électrode et vice versa ;

� la cinétique du transfert électronique à la surface de l'électrode ;

� les réactions chimiques possibles précédant ou suivant le transfert électronique ;

� la vitesse de balayage de potentiel.

Les processus électrochimiques étant des mécanismes à étapes multiples en série, la ciné-

tique totale est �xée par l'étape cinétiquement limitante.

2.2.2 Interprétation des voltampérogrammes [1]

2.2.2.1 Transfert d'électron simple

Considérons une réaction de transfert mono-électronique :

Ox + e− → Red (2.1)

La �gure 2.4 montre l'allure générale d'un voltampérogramme obtenu lors d'une expé-

rience type [91]. Le voltampérogramme est tracé selon la convention de signe américaine,

avec un courant cathodique positif et un courant anodique négatif. Ce voltampérogramme

a été obtenu en utilisant une électrode de travail en platine, une solution aqueuse de 6

mM de K3Fe(CN)6, contenant 1 M de KNO3 utilisé comme électrolyte support. Sur le

voltampérogramme, il est possible de distinguer di�érents domaines de potentiel, sièges

de di�érents phénomènes :

� Entre (a) et (f), c'est le balayage de potentiel "aller" qui correspond à la réduc-

tion de Ox en Red. Entre (a) et (b) on observe un courant nul car le potentiel ne

correspond à aucun potentiel oxydo-réduction des espèces en solution. A partir de

(b), le potentiel devient su�samment négatif, la réduction de l'espèce Ox en Red a

lieu, le courant, appelé courant cathodique dans ce cas, est le résultat du transfert

d'électron ayant lieu à la surface de l'électrode. Ce courant augmente rapidement

jusqu'à ce que la concentration de l'espèce Ox à la surface de l'électrode s'annule.

Nous observons alors un courant maximal, appelé courant de pic cathodique (ipc)

associé à un potentiel de pic cathodique (Epc) au point (d). Entre (d) et (f), le

courant diminue car la solution avoisinante de l'électrode s'épuise en espèce Ox. Le

courant est alors contrôlé par la di�usion de l'espèce Ox de la solution vers la surface

de l'électrode.
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� Le sens de balayage du potentiel est inversé à partir de (f). A partir de (f), le poten-

tiel commence à augmenter mais il reste su�samment négatif pour réduire l'espèce

Ox. Le courant cathodique n'est pas nul. Entre (h) et (k), le potentiel est su�sam-

ment positif pour provoquer l'oxydation de l'espèce Red accumulée au voisinage de

l'électrode lors du balayage aller. Cette oxydation est la cause du courant anodique

qui atteint sa valeur maximale ipa au potentiel Epa correspondant. A partir de (j), la

solution au voisinage de l'électrode s'appauvrit en espèce Red et le courant anodique

diminue.

Le balayage de potentiel se termine quand le potentiel �nal revient à la même valeur que

le potentiel de début de cycle.

Figure 2.4 � Allure générale d'un voltampérogramme cyclique, d'après Kissinger et coll.

[91], avec autorisation.

Système rapide Considérons la réaction générale 2.1. Lorsque le transfert d'électron

est rapide, la cinétique est sous contrôle de la di�usion de l'espèce électroactive. Les

concentrations des espèces Ox et Red à la surface de l'électrode sont données par la loi

de Nernst :
C∗Ox
C∗Red

= exp
(
nF
RT

(
E− E0

))
(2.2)

Les caractéristiques d'un système rapide sont :

� ∆Ep = Epa-Epc = 56,5/n (mV à 25◦C), indépendant de vb

� Epa et Epc sont indépendants de vb

� Ep-Ep/2 = 56,5/n (mV à 25◦C)
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� ipa/ipc = 1

� ip varie en v1/2
b selon l'équation :

ip = −
(
2, 69× 105

)
n3/2 D1/2

Ox v1/2
b Csol

Ox (2.3)

A désigne la surface de l'électrode en cm2, D le coe�cient de di�usion en cm2.s−1,

Csol
Ox la concentration de l'espèce Ox en solution en mol.cm−3 et v1/2

b la vitesse de

balayage en V.s−1, ip le courant de pic en A.

Système lent Lorsque la cinétique du transfert électronique est lente, la cinétique totale

est contrôlée par le transfert de charge. La relation courant-potentiel i = f(E) est décrite

par la loi de Butler-Volmer (chapitre 1). Dans ce cas, les caractéristiques du système sont :

� Epa et Epc sont fonction de vb

� Ep = f(logvb) est une droite de pente 0,030/αn (en V)

� ∆Ep augmente avec vb

� Ep-Ep/2 =
47,7
αn

(mV à 25◦C)

� ip varie en v1/2
b selon l'équation :

ip = −
(
2, 99× 105

)
α1/2 n3/2 D1/2

Ox v1/2
b Csol

Ox (2.4)

� ipa/ipc 6= 1 (ou pas de pic de retour)

Système quasi-rapide Dans ce cas, la forme du voltampérogramme est intermédiaire

entre les deux situations précédentes. Elle dépend en même temps de la réaction de trans-

fert de charge et de la di�usion :

� ip augmente avec vb, mais n'est pas proportionnelle à v1/2
b

� ipa/ipc = 1 pour α = 0,5

� Epc se déplace vers les valeurs négatives lorsque vb augmente

� ∆Ep = Epa-Epc est supérieur à 59/n (mV) et augmente avec vb

La �gure 2.5 montre une série de voltampérogrammes simulés pour di�érentes vitesses de

transfert électronique, allant d'un transfert rapide à un transfert lent en passant par les

situations quasi-rapides intermédiaires.
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Figure 2.5 � Voltampérogrammes simulés pour di�érentes vitesses de transfert électro-

nique, d'après Bond et coll. [92].

2.2.2.2 Processus couplé au transfert électronique

Une étape de réaction chimique succède à la réaction électrochimique (méca-

nisme EC) Les réactions du système sont données par :

Ox + e− → Red (2.5)

Red → X (2.6)

Dans ce cas, le pic d'oxydation est de faible intensité ou totalement absent puisque l'espèce

Red (origine du pic d'oxydation) est éliminée de la surface de l'électrode. L'intensité du pic

d'oxydation permet d'estimer la vitesse de la réaction chimique. Si la réaction chimique

est plus rapide que le processus de transfert de charge, toutes les espèces Red formées à

la surface de l'électrode sont consommées et nous n'observons pas de pic d'oxydation. Au

contraire, si elle est lente, nous observons un pic d'oxydation avec une intensité plus ou

moins importante.

Une étape de réaction chimique précède la réaction électrochimique (méca-

nisme CE) Dans ce cas, la réaction chimique conduit à la formation de Ox, qui va subir

un transfert de charge lors du balayage en potentiel :

Y → Ox (2.7)

Ox + e− → Red (2.8)
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L'intensité du pic de réduction n'est plus proportionnelle à la racine carrée de la vitesse

de balayage car elle n'est pas uniquement contrôlée par la di�usion. Quand la vitesse

de balayage est plus faible que celle de la réaction chimique, le voltampérogramme a la

même forme que celui obtenu en régime de di�usion pure. Si l'on augmente la vitesse de

balayage, l'intensité du pic de réduction diminue.

2.2.2.3 Processus d'adsorption

L'adsorption d'une espèce à la surface de l'électrode a deux conséquences :

� l'abaissement de l'énergie d'activation de la réaction ayant lieu après le processus

d'adsorption. La surface de l'électrode peut être considérée dans ce cas comme le

catalyseur de la réaction. Ce processus est observé lors de la réduction des protons à

la surface des électrodes en métaux nobles (mécanisme Volmer-Heyrovsky). Il peut

être décrit par les réactions :

H+ + e− → Hads (2.9)

Hads + Hads → H2 (2.10)

ou Hads + H+ + e− → H2 (2.11)

� la modi�cation de la surface de l'électrode, observée le plus souvent avec les molé-

cules organiques.

2.2.3 Voltampérométrie cyclique et cellule d'électrolyse PEM

Dans une cellule d'électrolyse PEM, l'espace interpolaire est très faible (environ 0,2

mm). Il est di�cile d'y introduire une électrode de référence pour caractériser les deux in-

terfaces séparément. Cependant, il est possible e�ectuer un balayage en tension de cellule,

ayant pour bornes des tensions inférieures à la tension thermodynamique d'électrolyse de

l'eau. Cela permet de mesurer la charge capacitive totale due aux deux interfaces (anode

et cathode) de la cellule. Cette charge globale peut être comparée avec celle mesurée sur

un AME de référence. A partir de la charge coulombique, il est également possible de

remonter au facteur de rugosité des interfaces à condition de disposer de valeurs de réfé-

rence mesurées sur un AME ayant un facteur de rugosité connu. La �gure 2.6 montre le

schéma de la cellule expérimentale utilisée pour nos essais en électrolyse de l'eau PEM, les

circulations de �uides et les branchements électriques. Il est à noter que la température
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peut être fortement di�érente entre le bain d'eau chaude (consigne) et la cellule. Pour plus

de précision, les mesures de températures reportées dans ce manuscrit ont été e�ectuées

directement sur la cellule d'électrolyse.

Figure 2.6 � Schéma de la cellule PEM expérimentale et des branchements électriques

pour les mesures de voltampérométrie cyclique et de SIE. Les circulations d'eau sont

assurées par une pompe péristaltique à trois voies qui n'est pas schématisée sur la �gure.

2.3 Courbes de polarisation

Une courbe de polarisation relie la densité de courant (i en A.cm−2) traversant la cel-

lule à la tension appliquée à la cellule Ucell (en V). La pente de la courbe de polarisation

en un point donné donne la valeur de l'impédance totale de la cellule en ohm. Comme

indiqué au chapitre 1, la tension totale de cellule est la somme de di�érentes contribu-

tions mesurables individuellement à l'aide d'une électrode de référence. Il serait utile de

mesurer ces di�érentes contribution. Cependant, dans le cas d'une cellule PEM, la faible

distance interpolaire rend di�cile ce type de mesure. Elles sont possibles mais elles né-

cessitent un montage sophistiqué (référence interne) et les résultats ne sont pas toujours

très reproductibles [26]. C'est la raison pour laquelle nous n'avons pas e�ectué de telles

mesures. Nous avons simplement mesuré les courbes de polarisation pour comparer les

performances globales des di�érents AME.

D'un point de vue pratique, la cellule de mesure est connectée à un générateur de courant

(alimentation électrique de courant continu). Les mesures sont e�ectuées à l'aide d'un
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voltmètre et d'un ampèremètre. La circulation d'eau au sein de la cellule est assurée par

une pompe péristaltique qui puise dans une cuve thermostatée. Dans un premier temps,

la cellule d'électrolyse est thermostatée à une température donnée par circulation d'eau

chaude. Puis une première courbe de polarisation est mesurée en imposant des densités

de courant croissantes, et en mesurant la valeur de la tension de cellule correspondante

(jusqu'à un maximum d'environ 2,7 V). Dans un second temps, une étape d'équilibration

est réalisée : une tension d'électrolyse constante est imposée jusqu'à obtenir une densité de

courant stable. En général, celle-ci augmente progressivement jusqu'à des valeurs voisines

de 1 A.cm−2 selon les catalyseurs utilisés. Cette étape peut durer plusieurs jours. Une fois

les performances stabilisées, une nouvelle courbe de polarisation est mesurée. Elle traduit

les performances électrochimiques réelles de la cellule.

2.4 Spectroscopie d'impédance électrochimique

2.4.1 Principe

Nous avons utilisé la spectroscopie d'impédance électrochimique (SIE) pour caractéri-

ser la cellule en fonctionnement. Lors d'une mesure en SIE, une perturbation sinusoïdale

est sur-imposée à une tension continue �xe. La réponse en courant est mesurée. La pertur-

bation est de faible amplitude de manière à ne produire que des harmoniques de première

espèce (linéarisation de la relation courant-tension autour du point de fonctionnement).

Elle est de l'ordre 5-20 mV d'amplitude. Lorsque les constantes cinétiques des di�érentes

étapes microscopiques sont su�samment di�érentes, leur contribution apparaît à des fré-

quences di�érentes. En pratique, la plage de fréquence explorée varie de quelques kHz

jusqu'à quelques mHz. L'équation du potentiel lors d'une mesure de SIE est donnée par :

E(ω) = EDC + Epsin(ωt) (2.12)

Avec EDC la tension continue (en V) et Ep l'amplitude de la perturbation sinusoïdale.

La réponse en courant est également une sinusoïde, de même fréquence angulaire ω que

l'excitation en tension et d'amplitude Im. Le courant est déphasé par rapport au potentiel

appliqué d'un angle φ :

I(ω) = Imsin(ωt+ φ) (2.13)
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Le rapport entre le potentiel appliqué et le courant donne le module de l'impédance totale

du système.

|Z|(ω) =
|E|(ω)

|I|(ω)
(2.14)

L'impédance du système est une grandeur complexe :

Z(ω) = Zr + jZi (2.15)

Avec le module :

|Z| =
√

(Zr)2 + (Zi)2 (2.16)

Où Zr est la partie réelle et Zi est la partie imaginaire de Z et j2 = -1.

Habituellement, les électrochimistes utilisent deux types de graphe pour représenter les

impédances :

� le diagramme de Nyquist : tracé paramétrique de la partie imaginaire de l'impédance

- Zi en fonction de sa partie réelle Zr.

� le diagramme de Bode : tracé séparé du module de l'impédance |Z| et de la phase φ

en fonction de la fréquence (échelle logarithmique).

Alors qu'habituellement la SIE est utilisée pour obtenir les caractéristiques d'une seule

interface, nous nous en sommes servis ici pour mesurer l'impédance de la cellule complète

(anode + électrolyte + cathode) en fonction de la densité de courant. L'utilisation d'une

cellule à référence interne aurait permis de mesurer séparément l'impédance de chaque

électrode [18] mais cela n'a pas été fait car nous ne disposons pas de ce type de montage.

Les mesures ont été réalisées en utilisant des perturbations de 10 mV d'amplitude.

2.4.2 Circuit équivalent de la cellule d'électrolyse

2.4.2.1 Cas d'un transfert d'électron simple

Considérons un processus de transfert de charge mono-électronique et réversible entre

une espèce oxydée (Ox) et une espèce réduite (Red) à une interface métal - électrolyte :

Ox + e− 
 Red (2.17)

En première approximation, l'impédance électrochimique associée à cette réaction est

une résistance ohmique dite de transfert de charge Rtc [93, 94]. L'impédance complète de

l'interface est celle du circuit équivalent de la �gure 2.7 :
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� RΩ en Ω.cm2 désigne l'impédance purement résistive des câbles de mesure, de l'élec-

trode et de la couche catalytique (résistances électroniques).

� Rtc en Ω.cm2 désigne l'impédance purement résistive associée au processus de trans-

fert de charge en régime stationnaire (linéarisation justi�ée par l'utilisation d'une

perturbation de faible amplitude). Rtc dépend de la température et du potentiel de

travail.

� Cdc en F.cm−2 désigne la capacité associée à la double couche électrochimique.

� Rel en Ω.cm2 désigne l'impédance (purement résistive) de l'électrolyte (résistance

ionique).

Figure 2.7 � Schéma électrique équivalent d'une interface électrochimique.

L'impédance correspondante s'écrit :

Z(ω) = RΩ +
Rtc

1 + (ωCdcRtc)2
− j

ωCdcR2
tc

1 + (ωCdcRtc)2
+ Rel (2.18)

En coordonnées de Nyquist (Zr, -Zi), le graphe de l'équation 2.18 est un arc de cercle le

long de l'axe des réels (�gure 2.8).

Figure 2.8 � Diagrammes de Nyquist et de Bode du circuit électrique équivalent repré-

senté sur la �gure 2.7.
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La limite haute fréquence est réelle et donne la somme des résistances (RΩ + Rel).

La limite basse fréquence reboucle également sur l'axe des réels. La valeur du point d'in-

tersection entre l'axe des réels et l'arc de cercle est égale à la somme (RΩ + Rel + Rtc).

Rtc est égale au diamètre de l'arc de cercle. La pulsation caractéristique ωC = 1/τC au

sommet de l'arc de cercle est reliée à la valeur de la capacité de double couche selon :

ωC =
1

τC
= 2πfC =

1

RtcCdc
(2.19)

Pour une cellule d'électrolyse de l'eau complète, nous devons considérer deux interfaces

électrochimiques (anode et cathode) et une résistance ionique de l'électrolyte. Le circuit

équivalent d'un tel système est présenté sur la �gure 2.9.

Figure 2.9 � Circuit électrique équivalent d'une cellule d'électrolyse d'eau.

Dans ce cas, l'impédance totale du circuit s'écrit :

Z(ω) = Ra
Ω + Rel + Rc

Ω +
1

1
Ra
tc

+ jCa
dcω

+
1

1
Rc
tc

+ jCc
dcω

(2.20)

Pour les tensions inférieures à la tension thermodynamique Eth (en pratique 1,23 V à

25◦C et 1,16 V à 100◦C), aucun courant stationnaire ne traverse la cellule. Cela signi�e

que les résistances de transfert de charge Ra
tc et R

c
tc dont la valeur dépend principalement

du potentiel et de la température sont in�niment grandes. L'impédance de la cellule est

alors celle d'une capacité décalée sur l'axe des réels d'une quantité égale à (Ra
Ω + Rel +

Rc
Ω). Pour les tensions supérieures à la tension thermodynamique (Ucell > 1,23 V), un

courant stationnaire traverse la cellule et les résistances de transfert de charge ont alors

des valeurs �nies. Ces valeurs sont d'autant plus faibles que Ucell est élevée. La limite

haute fréquence de l'impédance est réelle et correspond à (Ra
Ω + Rel + Rc

Ω). Sa limite

basse fréquence donne la somme (Ra
Ω + Ra

tc + Rel + Rc
tc + Rc

Ω). Si les constantes de

temps (τi) associées aux processus anodique et cathodique sont su�samment di�érentes,

le diagramme d'impédance fera apparaître deux arcs de cercle plus ou moins séparés en

fréquence (�gure 2.10).
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Figure 2.10 � Diagrammes de Nyquist simulés du circuit électrique équivalent de la �gure

2.9 et évolution de la forme selon la valeur des constantes de temps : τ1 = 1 s, (a) τ2 =

0,04 s, (b) τ2 = 0,12 s, (c) τ2 = 0,4 s.

2.4.2.2 Interface électrochimique réelle

En pratique, une interface électrochimique n'est jamais totalement plane. Elle doit

avoir le plus grand facteur de rugosité fr possible de manière à diminuer la surtension

pour une densité de courant donnée. Ce qui se traduit par une certaine porosité à l'échelle

microscopique. Pour modéliser de telles interfaces à propriétés distribuées, les capaci-

tés sont remplacées par des impédances empiriques appelées éléments à angle de phase

constant (CPE) [95] :

ZCPE(ω) =
1

T(jω)p
(2.21)

Le paramètre p permet de tenir compte de l'écart à l'idéalité de l'interface et de modéliser

un grand nombre de cas expérimentaux non-idéaux. Dans le cas d'une capacité idéale, p

= 1.

Remarque : Dans certaines cellules PEM (électrolyseur d'eau ou pile à combustible), la dif-

fusion des espèces électroactives (réactif ou produit de réaction) au sein de la cellule peut

introduire une limitation cinétique supplémentaire. C'est surtout vrai dans les piles à com-

bustible, en rapport avec le transport de l'hydrogène et de l'oxygène dans les GDL (Gas

Di�usion Layer). En électrolyse de l'eau, une limitation pourrait venir du transport de

l'eau vers l'anode ou du transport de l'hydrogène produit car la cinétique électrochimique

est rapide et sensible à la cinétique d'évacuation du gaz. (La cinétique du dégagement

de l'oxygène est plus lente et moins sensible à un problème d'évacuation du gaz. Il n'y

a pas de limitation cinétique due au transport de l'oxygène.) Pour modéliser ce type de

limitation, on utilise l'impédance dite de Warburg [96]. Cependant, nous n'avons jamais
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observé ce type de comportement lors de nos expériences.

2.4.3 Identi�cation paramétrique des résultats expérimentaux

La SIE a été utilisée pour comparer l'impédance des di�érentes cellules étudiées. Ex-

périmentalement, la cellule est connectée à un potensiostat. La sortie de l'électrode de

travail est reliée à l'anode de la cellule. Les sorties des électrodes de référence et de contre

électrode sont court-circuités et reliées à la cathode de la cellule. La cellule est thermosta-

tée (�gure 2.6). Les branchements électriques et l'alimentation en eau lors des expériences

en SIE sont identiques à ceux utilisés lors des expériences de voltampérométrie cyclique

(�gure 2.6).

Lors des mesures en SIE, la perturbation sinusoïdale est de 10 mV d'amplitude. Dans

une expérience type, une tension directe EDC est imposée et les impédances sont me-

surées sur la gamme de fréquence allant de 5 kHz à 2 mHz. La tension continue EDC

varie d'une expérience à l'autre. Les valeurs des paramètres microscopiques sont obtenues

par identi�cation paramétriques des impédances expérimentales (la fréquence, Zr, Zi, |Z|,

la phase φ) avec l'impédance modèle (équation 2.20). L'ajustement est fait de manière

semi-automatique à l'aide du logiciel ZView. L'impédance modèle utilisée est représentée

schématiquement sur la �gure �gure 2.11.

Figure 2.11 � Circuit électrique équivalent utilisé lors de la simulation des résultats

expérimentaux

La résistance haute fréquence RHF représente la résistance totale de la cellule (la somme

des résistances Ra
Ω, R

c
Ω et Rel). La résistance de l'électrolyte Rel est calculable (tableau

2.1 page 37). Nous pouvons en déduire la résistance électrique de la cellule.

La capacité de double couche Cdc est remplacée par l'élément à phase constante CPE.

Chaque circuit R-CPE correspondant à une constante de temps τ représente une interface

électrochimique. Les simulations donnent accès à la valeur de la résistance R et deux

composants de la CPE qui sont CPE-T et CPE-P. Le composant CPE-T donne le module

total de ces micro-capacités et le composant CPE-P donne l'écart par rapport à la capacité
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idéale. Généralement, CPE-P est inférieure à 1.

Pour estimer les valeurs des capacités de double couche de chaque électrode, nous nous

sommes servis de la relation suivante [95,97�99] :

Cdc =
[
CPET

(
R-1
el + R-1

tc

)−(1−CPEP)
]1/CPEP

(2.22)

Lors d'une simulation de données expérimentales, nous �xons en général un ou deux

paramètres en nous basant sur les valeurs obtenues avec les systèmes de référence. La

simulation donne les valeurs des paramètres �ottants. En�n, nous ajustons l'ensemble des

valeurs de tous les paramètres a�n d'avoir un minimum d'écart entre la courbe simulée et

la courbe expérimentale. La simulation donne généralement des résultats assez cohérents.

La �gure 2.12 montre un exemple de simulation des diagrammes de Nyquist et de Bode

expérimentaux.

Figure 2.12 � Exemple d'une simulation des données expérimentales en utilisant le logi-

ciel Zview

2.5 Spectro-électrolyse

Dans le but de déterminer les di�érents degrés d'oxydation du cobalt dans les com-

plexes étudiés, nous avons couplé les études électrochimiques avec la spectroscopie d'ab-

sorption UV-Visible. La cellule utilisée a une épaisseur de 0,5 mm (�gure 2.13). L'électrode

de référence et la contre électrode sont situées dans la partie haute de la cuve munie d'un
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réservoir élargi. Une grille de platine rectangulaire ajustée aux dimensions de la cuve

est utilisée comme électrode de travail. Nous avons utilisé une électrode de référence

AgClO4/Ag (+0,3 V vs. ECS) et une contre-électrode de platine.

Figure 2.13 � Schéma de la cuve utilisée pour les expériences de spectro-électrolyse. ER :

électrode de référence AgClO4/Ag, ET : électrode de travail (grille de platine), CE : contre

électrode (�l de platine), Ar : �ux d'argon, I0 : lumière incidente, I : lumière transmise.

Toutes les expériences ont été réalisées dans l'acétonitrile à température ambiante sous

atmosphère inerte avec une concentration de 0,2 M en électrolyte support (n-Bu4NClO4).

Un circuit de refroidissement utilisant l'éthanol comme �uide caloporteur permet de tra-

vailler à basse température (jusqu'à -40 ◦C). Parallèlement, un balayage d'argon est utilisé

pour éviter toute condensation à basse température au niveau des parois de la cuve ou de

la fenêtre de mesure du spectromètre. Ainsi, en appliquant un potentiel adéquat, la solu-

tion contenue dans la partie basse de la cuve où se trouve l'électrode de travail peut être

électrolysée et l'évolution du spectre UV-visible correspondant peut être suivie à l'aide

d'un spectromètre adapté pour accueillir un tel montage.

A l'aide de ce montage, nous avons mesuré les spectres d'absorption de nos composés à

chaque degré d'oxydation et l'évolution spectrale au cours des processus redox.
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2.6 Spectroscopie par résonance paramagnétique élec-

tronique (RPE)

La spectroscopie par résonance paramagnétique électronique (RPE) est utilisée pour

analyser les molécules possédant des électrons non appariés telles que les radicaux ou les

complexes des métaux de transition. Appliquée à l'analyse des complexes des métaux de

transitions, la RPE permet de déterminer la nature du centre métallique et son degré

d'oxydation, et donc d'accéder aux informations structurales des complexes.

Dans le cadre de notre travail, nous avons utilisé cette méthode pour étudier l'état de spin

du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
n (n = +1,0,-1). Ces études nous permettent d'éclaircir le

mécanisme catalytique de réduction des protons.

2.6.1 Principe

2.6.1.1 Espèce à spin S = 1/2

La RPE est basée sur l'interaction entre le moment magnétique électronique permanent

de la molécule et un champ magnétique extérieur. Un électron libre possède un moment

magnétique orbital et de spin. Le moment magnétique de spin est exprimé par :

−→µe = −geµB
−→
S (2.23)

Avec
−→
S le moment angulaire de spin, ge le facteur de Landé de l'électron libre (ge =

2,00232), µB le magnéton de Bohr (9,274.10−24 J.T−1).

Le spin électronique est quanti�é :

Ŝ2 |S,MS〉 = S (S + 1) |S,MS〉 (2.24)

Ŝz |S,MS〉 = MS (S + 1) |S,MS〉 (2.25)

Avec Ŝ l'opérateur associé au spin électronique S, Ŝz la composante de Ŝ selon l'axe de

quanti�cation z et MS la projection du spin électronique sur le même axe. -S ≤ MS ≤ +S

par saut d'une unité.

En absence de champ magnétique externe, les deux états de spin MS = ± 1/2 de l'électron

(S = 1/2) sont dégénérés. Lorsque l'électron est placé dans un champ magnétique
−→
B 0,

il y une levée de dégénérescence des deux états de spin |+1/2〉 et |−1/2〉 . Les niveaux

d'énergie de ces deux états sont décrits par l'hamiltonien de Zeeman Hz :

Ĥz = µBB̂0geŜ (2.26)
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Si la direction du champ
−→
B 0 est parallèle à l'axe de quanti�cation z, les niveaux d'énergie

correspondant à ces deux états de spin sont les valeurs propres de l'hamiltonien Zeeman

appliquée aux fonctions |S,MS〉 :

Hz = µBB0geŜ (2.27)

ε

∣∣∣∣+1

2

〉
= +

1

2
gµBB0 (2.28)

ε

∣∣∣∣−1

2

〉
= −1

2
gµBB0 (2.29)

(2.30)

La RPE consiste à induire une transition magnétique entre ces deux niveaux de spin

utilisant une onde électromagnétique de fréquence ν telle que :

∆ε =
1

2
gµBB0 −

(
−1

2
gµBB0

)
= gµBB0 = hν (2.31)

Pour qu'une transition ait lieu, il faut qu'elle respecte la règle de sélection. En RPE, la

transition est permise quand : ∆MS = ± 1.

Figure 2.14 � Schéma illustrant une transition RPE pour une espèce de spin S = 1/2.

2.6.1.2 Anisotropie de g

Pour les molécules de spin S = 1/2, un tel hamiltonien reste valable à condition de

remplacer ge par un tenseur [g] qui est caractéristique de chaque système :

Ĥz = µBB̂0 [g] Ŝ (2.32)

Dans un ion métallique situé dans un ligand, le tenseur [g] dépend de plusieurs paramètres

tels que le couplage spin-orbite, la symétrie de l'environnement... D'une manière générale,
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les molécules sont anisotropes. En solution �uide les molécules tournent sur elles-mêmes

et leur anisotropie est moyennée à zéro. En solution gelée ou en poudre, la rotation des

molécules devient impossible. Ce qui va révéler leur anisotropie.

Avec [g] =


gxx 0 0

0 gyy 0

0 0 gzz


gxx, gyy, gzz étant les valeurs principales de la matrice.

Dans le cas d'une molécule isotrope, gxx = gyy = gzz = gisotrope.

Dans le cas d'une molécule de symétrie axiale, gxx = gyy = g⊥, gzz = g//.

Figure 2.15 � Di�érents pro�ls de spectres pour une espèce de spin S = 1/2, d'après

Palmer [100].

En pratique, une expérience se déroule à la fréquence ν �xe et le champ magnétique

B0 varie. Nous observons une transition quand B0 atteint la valeur de résonnance B0,res.

Expérimentalement, la fréquence ν ∼ 9,5 GHz (bande X) est la plus répandue. Pour une

espèce de spin 1/2 (g ∼ 2), la valeur du champ correspond à la résonnance est de l'ordre :

B0,res =
hν
gµB

≈ 0, 3T (2.33)

Le tableau 2.2 donne la valeur de certaines fréquences utilisées en RPE ainsi le champ
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résonant correspond à ge (2,0023)

Fréquence (GHz) B0,res (T)

Bande S 3,2 0,114

Bande X 9,5 0,336

Bande Q 35 1,25

Bande W 85 3,04

Tableau 2.2 � Fréquences et champs de résonnance pour ge.

2.6.1.3 Couplage hyper�n

En outre du spin électronique, certains ions métalliques possèdent un spin nucléaire

non-nul. Par exemple, l'isotope naturel du cobalt 59Co (abondant à 100 %) possède un

spin nucléaire de I = 7/2. L'interaction entre le spin nucléaire et le spin électronique du

cobalt est appelé l'interaction hyper�ne. L'hamiltonien du système s'écrit alors :

Ĥz = µBB̂0 [g] Ŝ + [A]Co ÎCoŜ (2.34)

Si l'on considère le champ
−→
B 0 orienté selon l'axe z, les valeurs des niveaux d'énergie sont

données par :

ε = µBB0gmS + AComImS (2.35)

L'interaction hyper�ne est une perturbation de l'e�et Zeeman. Les niveaux énergétiques

(MS, MI) sont schématisés sur la �gure 2.16. Le spectre RPE des complexes de Co(II) bas

spin (S = 1/2) est composé de 8 raies.

Figure 2.16 � Interaction hyper�ne pour I = 7/2.
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2.6.1.4 Espèce à spin S > 1/2

Lorsqu'un ion métallique possède n électrons célibataires, la position et l'intensité des

raies de résonnance dépendent également du terme hamiltonien appelé "éclatement en

champ nul" (en anglais Zero-Field Splitting ZFS) :

ĤZFS = Ŝ [D] Ŝ = D
[
Ŝ

2

z −
1

3
S(S + 1)

]
+ E(Ŝ

2

x − Ŝ
2

y) (2.36)

L'hamiltonien ZFS a pour origine le couplage spin-orbite et l'interaction spin-spin des

électrons non appariés. [D] est une matrice de symétrie :

[D] =


Dx 0 0

0 Dy 0

0 0 Dz


D = 3Dz/2 représente la distorsion axiale et E = (Dx-Dy)/2 la distorsion rhombique.

E = 0 dans le cas d'une symétrie axiale. Le rapport E/D décrit la rhombicité du système.

L'hamiltonien décrivant un système à S > 1/2 est appelé l'hamiltonien de spin HS. Il est

composé de deux termes : l'hamiltonien Zeeman et l'hamiltonien ZFS.

ĤS = ĤZFS + ĤZ (2.37)

La forme du spectre est très di�érente selon le terme prépondérant (e�et Zeeman ou

ZFS). La �gure 2.17 illustre l'allure du spectre RPE pour un système de spin S = 5/2 en

considérant les cas extrêmes de l'e�et Zeeman et ZFS. Chaque situation correspond à un

pro�l spectral très di�érent :

� Quand le centre paramagnétique est symétrique, ZFS est nul. Le champ de réson-

nance B0,res a la même valeur pour toutes les transitions autorisées.

� Quand la rhombicité du système est faible et en absence de champ magnétique

externe, les doublets Ms ne sont pas au même niveau d'énergie. Cependant, l'écart

d'énergie entre ces niveaux reste plus faible que l'énergie excitation hν. En présence

de champ magnétique, nous observons cinq transitions qui correspondent au cinq

valeurs de B0,res.

� Quand la rhombicité du système est importante, l'écart d'énergie entre les doublets

de spin en champ nul peut être supérieur à l'énergie de l'onde d'exciation hν. Nous

n'observons dans ce cas qu'une transition entre les niveaux du doublet ±1/2.
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Figure 2.17 � Comportement d'une espèce de spin S = 5/2 en considérant di�érents

rapport entre le terme ZFS et l'e�et Zeeman. Situation (a) : le terme ZFS est nul. Situation

(b) : le terme ZFS est plus faible que l'e�et Zeeman. Situation (c) : le terme ZFS est plus

fort que l'e�et Zeeman, d'après Palmer [101].

La �gure 2.18 représente la variation des valeurs de g d'une espèce de spin 3/2 en fonction

de E/D. Contrairement à une espèce de spin 1/2 où le signal RPE est centré autour de g

= 2. Dans le cas S = 3/2, les valeurs de g peut varier entre 0 et 6.

Figure 2.18 � Variation de la valeur de g en fontion de E/D. Les traits pleins représentent

les composantes (x, y et z) de l'état MS = ± 1/2. Les traits pointillés représentent les

composantes (x, y et z) de l'état MS = ± 3/2, d'après Palmer [101].
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2.6.2 Spectres RPE des complexes de cobalt

La RPE est une technique de choix pour étudier les complexes de cobalt oxime. En

e�et, dans ces complexes, le cobalt peut avoir 3 degrés d'oxydation di�érents : +III, +II ou

+I qui correspondent à trois états de spin SCoIII = 0, SCoII = 1/2, SCoI = 1 [55,102,103]. Il

est à noter que l'ion Co(II) ayant 6 atomes d'azote dans la première sphère de coordination

peut adopter également l'état de spin S = 3/2 [104].

2.6.2.1 Co(II) bas spin S = 1/2

Bakac et coll. ont reporté les spectres RPE du composé [CoII(dmgBF2)2L2] (L =

CH3CN ou CH3OH) de spin 1/2 [102]. Les signaux sont centrés aux alentours de B =

3300 Gauss, ce qui est typique d'une espèce de spin 1/2 (g ∼ 2). Le spectre du composé

montre un pro�l axial, les quatre atomes d'azote constituant le macrocycle sont équiva-

lents. Quand le ligand axial L change, nous observons un changement dans le couplage

hyper�n. En e�et, le couplage hyper�n traduit la délocalisation de l'électron célibataire

au sein du complexe.

Figure 2.19 � Spectre RPE du composé [CoII(dmgBF2)2L2] avec L = CH3CN (à gauche)

ou CH3OH (à droite), solvant : mélange dichlolométhane/toluène, solution gelée [102].

Peu d'études de RPE sur les complexes de types tris(glyoximate) ont été reporté dans

la littérature.
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2.6.2.2 Co(II) haut spin S = 3/2

Sargeson et coll. ont décrit le spectre RPE d'un composé [CoII(Me3AMsar)]4+ haut

spin. Ce complexe contenant 6 atomes d'azote dans la première sphère de coordination est

de symétrie octaédrique distordue. Le spectre RPE obtenu à 4 K de ce complexe présente

3 valeurs de ge� : 9 ; 4,3 et 2.

Figure 2.20 � Spectres RPE expérimental (a) et simulé (b) du composé

[CoII(Me3AMsar)]4+ décrits par Sargeson et coll. montrant un pro�l spectral correspon-

dant à un système Co(II) haut spin. Avec les paramètres D = 1167.10−4 cm−1 et E =

80.10−4 cm−1, 4K, solvant : toluène [104].

2.6.2.3 Co(I) haut spin S = 1

Sargeson et coll. ont reporté que pour les complexes de cobalt hexaamine de type sar-

cophagine, la réduction à un électron du complexe de Co(II) est un processus irréversible.

En e�et, le squelette du ligand dans ce type de complexes est trop rigide pour pouvoir

s'adapter à la taille de l'ion Co(I) [105].

L'état de spin S = 1 des complexes de cobalt oxime a été reporté par Voloshin et

coll. [103,106] pour le complexe [CoI(Cl2Gm)3(Bn-C4H9)2]
−. Cependant, cet état de spin

a été obtenu par mesure de susceptibilité magnétique. Aucun spectre RPE n'a été décrit

dans la littérature.

2.7 Conclusion

Nous disposons d'un ensemble de techniques expérimentales complémentaires pour ca-

ractériser nos complexes moléculaires à base de cobalt et mesurer leur activité catalytique
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vis-à-vis de la réduction des protons en hydrogène moléculaire. Les résultats obtenus en

phase homogène sont présentés dans le chapitre 3 et ceux obtenus en phase hétérogène en

vue d'application à la cathode d'électrolyseurs PEM sont présentés dans le chapitre 4.



Chapitre 3

Synthèse, caractérisation et activité

catalytique des complexes cobalt-oxime

Nous présentons dans ce chapitre la synthèse et la caractérisation par voltampéromé-

trie cyclique des complexes 1 à 5 identi�és au �1.6. Ces complexes ont été étudiés par

voltampérométrie cyclique de manière à comparer l'in�uence des fonctions latérales R sur

les potentiels E1/2 des couples Co(III/II) et Co(II/I).

A�n de comprendre le mécanisme de la catalyse du complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]
+, nous

avons utilisé di�érentes techniques : spectroscopie UV-Visible, RPE, di�raction des rayons

X sur monocristal. Les di�érents états d'oxydation du même complexe ([CoII(dmgBF2)2]

et [Co(dmg)3(BF)2]
−) ont également été caractérisés. Le composé [CoII(dmg)3(BF)2] chi-

miquement stable a été synthétisé. Sa structure a été obtenue par di�ractions des rayons

X. Le complexe [Co(dmg)3(BF)2]
− n'est pas stable. Il est généré par électrolyse et ana-

lysé par spectroscopie UV-Visible et RPE. Les calculs DFT ont été e�ectués sur ces trois

composés ([Co(dmg)3(BF)2]
+/0/−). Ils montrent un bon accord avec les résultats expéri-

mentaux. Ces résultats seront reportés dans la section 3.5 de ce chapitre.

Les ligands utilisés lors des synthèses décrites dans ce chapitre sont décrits sur la 3.1.

Figure 3.1 � Di�érents ligands dioxime utilisés lors des synthèses des complexes de cobalt.

63
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Les complexes de 1 à 5 ont été synthétisés en adaptant les synthèses décrites dans la

littérature.

3.1 Synthèse des complexes

3.1.1 Complexes bis(glyoximate) :

Figure 3.2 � Rappel des structures des complexes 1 et 2.

3.1.1.1 Complexe 1 : [CoII(dmgBF2)2]

L'équation 3.1 donne la réaction de synthèse du composé [CoII(dmgBF2)2].

Co(CH3CO2)2 + 2 dmgH2 + 4 BF3

O(C2H5)2−−−−−−−−→
BF3·O(C2H5)2

[Co(dmgBF2)2] + 2 CH3CO−2

+ 2 BF−4 + 4 H+ (3.1)

La synthèse a été réalisée selon la méthode reportée par Espenson et coll. [107] et adap-

tée comme suit : Sous atmosphère d'argon, deux équivalents de ligand diméthylglyoxime

(dmgH2) et un équivalent d'acétate de cobalt tétrahydrate sont mis en suspension dans

du diéthyle éther dégazé. Le mélange est laissé sous agitation pendant une demi-heure

puis un excès de tri�uoroborane éthéré y est ajouté lentement. Un précipité marron se

forme. Le mélange est laissé sous agitation pendant la nuit à température ambiante. Le

solide marron est récupéré par �ltration sur fritté et lavé à l'eau froide puis au diéthyle

éther. Le solide collecté est ensuite recristallisé dans l'acétonitrile. Le complexe �nal est

de formule [CoII(dmgBF2)2(CH3CN)2]
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3.1.1.2 Complexe 2 : [CoII(dpgBF2)2]

Le composé [CoII(dpgBF2)2] a été synthétisé selon la réaction 3.2 :

Co(CH3CO2)2 + 2 dpgH2 + 4 BF3

O(C2H5)2−−−−−−−−→
BF3·O(C2H5)2

[Co(dpgBF2)2] + 2 CH3CO−2

+ 2 BF−4 + 4 H+ (3.2)

Ce complexe a été synthétisé en utilisant la même méthode que celle utilisée pour le

complexe [CoII(dmgBF2)2(CH3CN)2]. Le produit obtenu est de couleur marron et a été

recristallisé dans le méthanol. Le complexe �nal est de formule [CoII(dpgBF2)2(H2O)2].

3.1.2 Complexes tris(glyoximate) :

Figure 3.3 � Rappel des structures des complexes 3, 4 et 5.

3.1.2.1 [CoII(dmg)3(BF)2]

Le composé [CoII(dmg)3(BF)2] a été synthétisé selon la réaction 3.3 :

Co(CH3CO2)2 + 3 dmgH2 + 6 BF3

O(C2H5)2−−−−−−−−→
BF3·O(C2H5)2

[Co(dmg)3(BF)2] + 2 CH3CO−2

+ 4 BF−4 + 6 H+ (3.3)

Le complexe [CoII(dmg)3(BF)2] a été synthétisé selon la même procédure que le complexe

[CoII(dmgBF2)2(CH3CN)2] : Sous atmosphère d'argon, trois équivalents du ligand dmgH2

et un équivalent d'acétate de cobalt tétrahydrate sont mis en suspension dans du diéthyle
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éther préalablement dégazé. Le mélange est laissé sous agitation pendant 30 minutes puis

un excès de tri�uoroborane éthéré y est ajouté lentement. Il se forme un précipité brun.

Le mélange est laissé sous agitation sous argon pendant une nuit. Le précipité est �ltré et

lavé à l'eau glacée puis au diéthyle éther. Bien que la synthèse soit réalisée sous argon, il

se forme également du complexe de cobalt oxydé [CoIII(dmg)3(BF)2]
+. L'analyse du solide

obtenu à la �n de la réaction par chromatographie sur couche mine montre la présence

de deux produits. Le produit est donc puri�é par chromatographie sur colonne en utili-

sant de l'alumine comme phase stationnaire et un mélange dichlorométhane-acétonitrile

(1/1) comme phase mobile. Le composé [CoII(dmg)3(BF)2] de couleur marron constitue la

première fraction. Le produit est cristallisé par évaporation lente du solvant. Le composé

isolé est de couleur brun foncé.

3.1.2.2 Complexe 3 et Complexe 5 : [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4 et [Co
III(Nx)3(BF)2]BF4

Le complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4 a été synthétisé selon la méthode décrite par Rose

et coll. [108] (équation 3.4) :

2 CoCl2 + 6 dmgH2 + 10 OH− +
1

2
O2 + 12 BF3

n−C4H9OH
−−−−−−−−→
BF3·O(C2H5)2

2 [Co(dmg)3(BF)2]+

+ 11 H2O + 8 BF−4 + 2 Cl− (3.4)

La synthèse se fait à l'air libre (nous admettons que l'oxygène présent dans l'air permet

d'oxyder le Co(II) en Co(III)). Un équivalent de CoCl2, 3 équivalents de dmgH2 et 5 équi-

valents de KOH sont partiellement solubilisés dans du 1-butanol. Le mélange est chau�é

à 50◦C pendant 30 minutes. La couleur du mélange change progressivement de rose à

marron foncé. Le mélange est ensuite porté à ébullition pendant 10 minutes puis laissé à

refroidir dans un bain eau-glace. Un excès de tri�uoroborane éthéré est ajouté lentement

dans le mélange. Après addition, le mélange est laissé revenir à température ambiante

puis laissé sous agitation pendant encore 30 minutes. Il est ensuite �ltré sur Büchner.

Le volume du �ltrat est réduit à l'évaporateur rotatif pour obtenir un liquide brunâtre,

légèrement visqueux auquel une faible quantité d'acétonitrile est ajoutée. Cette solution

est �ltrée en utilisant du papier-�ltre pour enlever les impuretés insolubles. Du diéthyle

éther est ajouté lentement à la solution précédente pour faire précipiter le produit. Le

mélange est laissé sous addition toute la nuit. Le produit orange ainsi obtenu, est �ltré

sur fritté et lavé avec du diéthyle éther puis de l'eau froide. Le produit est recristallisé

dans de l'acétonitrile.



3.2 Caractérisation par voltampérométrie cyclique 67

Des cristaux de qualité su�sante de ce composé ont pu être obtenus pour une étude par

di�raction des rayons X. La structure résolue est analogue aux structures publiées pour

ce même complexe dans la littérature [106,109].

Le complexe [CoIII(Nx)3(BF)2]BF4 a été synthétisé en utilisant une voie synthétique ana-

logue à celle du complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4. Le produit obtenu est de couleur orange

foncé.

3.1.2.3 Complexe 4 : [CoIII(dpg)3(BF)2]BF4

Dans un premier temps, ce complexe a été synthétisé en adaptant la procédure décrite

par Rose et coll. pour la synthèse du complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4. Cependant, nous

n'avons pas obtenu le complexe attendu. Nous avons synthétisé ce complexe en adaptant

la procédure décrite par Bakac et coll. [107] : Sous atmosphère argon, trois équivalents

du ligand dpgH2 et un équivalent d'acétate de cobalt tétrahydrate sont mis en suspension

dans du diéthyléther préalablement dégazé. Le mélange est laissé sous agitation pendant

30 minutes puis un excès de tri�uoroborane éthéré y est ajouté lentement. Le mélange

est laissé sous agitation sous argon pendant une nuit. Le mélange réactionnel est ensuite

laissé sous bullage d'air comprimé pendant 3 heures. La couleur du mélange, initialement

brun foncé devient orange. Après 3 heures, le précipité est �ltré et lavé à l'eau glacée puis

au diéthyle éther.

3.2 Caractérisation par voltampérométrie cyclique

Les complexes obtenus ont été analysés par di�érentes techniques a�n de contrôler

leur pureté. Ensuite, nous nous sommes intéressés, à étudier leur comportement par volt-

ampérométrie cyclique en milieu organique (acétonitrile).

3.2.1 Complexes bis(glyoximate)

Les voltampérogrammes cycliques des complexes [CoII(dmg)3(BF)2] (1) et [Co
II(dpg)3(BF)2]

(2) dissous dans l'acétonitrile distillé sont tracés sur la �gure 3.4. La concentration des

composés est de 0,2 mM.
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Figure 3.4 � Voltampérogrammes cycliques des complexes 1 (courbe a) et 2 (courbe b)

0,2 mM dans l'acétonitrile contenant n-Bu4NClO4 4 mM, électrode en carbone vitreux,

50 mV.s−1, 25◦C.

Composé
Co(III/II) Co(II/I)

Epa (V vs. ECS) Epc (V vs. ECS) ∆Ep (mV) E1/2 (V vs. ECS) ∆Ep (mV)

1 0,93 0,33 598 -0,53 95

2 0,94 0,51 430 -0,24 127

Tableau 3.1 � Potentiels des couples Co(III/II) et Co(II/I) des complexes 1

[CoII(dmgBF2)2] et 2 [CoII(dpgBF2)2] obtenus à partir des voltampérogrammes de la

�gure 3.4.

Lors du balayage en potentiel, deux vagues sont observées. D'après les caractéris-

tiques des systèmes électrochimiques reportées au chapitre 2, la première vague (aux

potentiels plus positifs), est irréversible. La deuxième (aux potentiels plus négatifs) est

quasi-réversible. Chacun de ces deux processus de réduction met en jeu un électron. Les

valeurs des potentiels des deux couples sont reportées dans le tableau 3.1.

Les valeurs des potentiels obtenus sont identiques à celles décrites dans la littérature

(tableau 3.2).
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Composé
Co(III/II) Co(II/I)

Ref.
Epa (V vs. ECS) E1/2 (V vs. ECS)

[CoII(dmgBF2)2(CH3CN)2] ∼ 0,2 V irréversible -0,55 [54,55]

[CoII(dmgBF2)2(CH3CN)2] non reporté -0,44 [57]

[CoII(dpgBF2)2(CH3CN)2] ∼ 0,3 V irréversible -0,28 [54,55]

Tableau 3.2 � Potentiels des couples Co(III/II) et Co(II/I) des complexes bis(glyoximate)

dans l'acétonitrile reportés dans la littérature.

Le cobalt dans les complexes 1 et 2 de départ est au degré d'oxydation Co(II). Lors de

l'oxydation (CoII vers CoIII), ces complexes subissent un réarrangement important de la

sphère de coordination en raison du passage d'un complexe Co(II) de con�guration d7 bas

spin (S = 1/2) vers un complexe Co(III) de con�guration d6 bas spin (S = 0). En e�et,

l'existence de la distorsion de Jahn-Teller du complexe Co(II) entraîne un fort changement

des paramètres structuraux dû au dépeuplement de l'orbitale de nature antiliante. D'un

point de vue structural, cela se traduit par le départ des ligands axiaux (CH3CN ou H2O)

lors du processus redox. C'est la raison pour laquelle, la vague Co(III/II) des deux com-

plexes est fortement irréversible. Au contraire, la vague Co(II/I) est quasi-réversible. Cela

montre que l'addition d'un électron au centre métallique n'engendre pas de réarrangements

structuraux internes. Il est à noter que le potentiel de demi-vague E1/2 des complexes 1 et

2 est di�érent. De telles observations ont déjà été reportées par Peters et coll. [54,55]. Cela

con�rme l'in�uence de la fonction latérale (R) sur le potentiel du couple Co(II/I). Peters

et coll. ont également reporté la caractérisation du complexe [CoI(dpgBF2)2(MeCN)]�,

issu de [CoII(dpgBF2)2(MeCN)2] [54]. Le complexe [CoI(dpgBF2)2(MeCN)]�, chimique-

ment stable est obtenu par réduction chimique de [CoII(dpgBF2)2(MeCN)2] utilisant 1

équivalent de Na/Hg ou de Co(Cp)2. Sa structure a été reportée [54].

3.2.2 Complexes tris(glyoximate)

Les voltampérogrammes cycliques des complexes [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4 (3),

[CoIII(dpg)3(BF)2]BF4 (4) et [Co
III(Nx)3(BF)2]BF4 (5) sont tracés sur la �gure 3.5 (courbes

a à c respectivement). La concentration des composés est de 1 mM.
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Figure 3.5 � Voltampérogrammes cycliques du complexe 3 (courbe a), complexe 4

(courbe b) et complexe 5 (courbe c), 1mM, acétonitrile, 0,1 M de n-Bu4NClO4, électrode

en carbone vitreux, 100 mV.s−1, 25◦C.

Composé
Co(III/II) Co(II/I)

E1/2 (V vs. ECS) ∆Ep (mV) E1/2 (V vs. ECS) ∆Ep (mV)

3 0,34 145 -0,69 70

4 0,45 125 -0,40 90

5 0,34 215 -0,69 80

Tableau 3.3 � Potentiels des couples Co(III/II) et Co(II/I) des complexes 3

[Co(dmg)3(BF)2]
+, 4 [Co(dpg)3(BF)2]

+ et 5 [Co(Nx)3(BF)2]
+ obtenus à partir des volt-

ampérogrammes de la �gure 3.5.

On observe un comportement similaire pour les 3 complexes. Les voltampérogrammes

comportent deux vagues. La première vague est quasi-réversible et la deuxième vague (aux

potentiels plus négatifs) est réversible. De façon similaire aux complexes bis(glyoximate)
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1 et 2, chaque processus électrochimique met en jeu un électron et les deux vagues sont

associées à trois états d'oxydation du cobalt. Les valeurs des potentiels des deux couples

sont reportées dans le tableau 3.3.

Contrairement aux complexes bis(glyoximate), la première vague des trois complexes

tris(glyoximate) est quasi-réversible. Ceci peut s'expliquer par la structure des ligands

autour du centre métallique. En e�et, la structure "cage" empêche le départ d'un des li-

gands glyoxime hors de la sphère de coordination du cobalt lors de la réduction Co(III/II).

Cependant, au cours de cette réduction, il se produit une certaine réorganisation de la

sphère de coordination autour du cobalt. Ce qui explique pourquoi ∆Ep est plus impor-

tante que celle de la deuxième vague de réduction. Cette réorganisation est néanmoins

moins importante que dans le cas des complexes bis(glyoximate) car la vague reste de

nature quasi-réversible. Borchardt et coll. ont reporté le caractère réversible de la vague

du couple Co(III/II) ainsi que les potentiels de demi-vague des complexes 3 et 5 [110].

Ces valeurs di�èrent légèrement de celles de nos composés (0,28 V et 0,29 V vs. ECS au

lieu de +0,34 V vs. ECS).

Voloshin et coll. ont reporté des résultats obtenus avec le complexe [Co(Cl2Gm)3(BF)2]

où la fonction R est remplacée par des chlores [103, 106]. Dans ce complexe, le cobalt

est au degré d'oxydation +II. Le voltampérogramme de ce complexe en solution dans le

dichlorométhane montre également deux vagues. La vague Co(II/I) à -0,27 V vs. Fc+/Fc

est réversible alors que la vague Co(II/III) à 0,97 vs. Fc+/Fc est irréversible. Il a été éga-

lement reporté que l'oxydation du complexe [Co(Cl2Gm)3(BF)2] conduit à sa destruction

(la forme oxydée de ce complexe est insoluble et reste adsorbée à la surface de l'électrode).

Nous remarquons que dans le cas des complexes tris(glyoximate), l'e�et électroattracteur

de la fonction R n'a pas la même in�uence sur le potentiel E1/2 des couples Co(III/II)

et Co(II/I). Le potentiel de la vague Co(III/II) est peu modi�é alors que celui du couple

Co(II/I) change fortement. Ce potentiel varie de -0,69 V vs. ECS pour les alkyles (com-

plexe 3 et 5) à -0,40 vs. ECS pour le phényle (complexe 4). Ces expériences con�rment

l'in�uence des fonctions latérales R sur les potentiels E1/2 des complexes étudiés.

Conclusion : Les voltampérogrammes des complexes 1 à 5 mettent en évidence la

présence de trois états d'oxydation du cobalt : Co(III), Co(II) et Co(I). Les voltampéro-

grammes cycliques des cinq complexes montrent le même comportement :

� Le ∆Ep de la vague Co(III/II) est plus important que celui de la vague Co(II/I).
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Ce phénomène est la conséquence une réorganisation de la sphère de coordination

plus importante lors du passage de Co(III) à Co(II) que celle de Co(II) à Co(I).

� Le potentiel E1/2 du couple Co(II/I) dépend fortement de l'électro-activité de la

fonction latérale R du ligand alors que le potentiel E1/2 du couple Co(III/II) n'en

dépend pas. Cette observation nous laisse penser qu'il y a une délocalisation de

l'électron entre le centre métallique et le squelette ligand quand ces complexes sont

à l'état réduit Co(I).

3.2.3 Détermination des coe�cients de di�usion

La connaissance du coe�cient de di�usion des di�érents complexes permet de compa-

rer leur mobilité et d'analyser les mécanismes de réductions des protons. Parallèlement à

notre précédente étude voltampérométrique, nous avons mesuré la valeur des coe�cients

de di�usion des composés 1 à 3 dans l'acétonitrile à 25 ◦C. Pour cela, nous avons mesuré

l'évolution de l'intensité de pic en faisant varier de la vitesse de balayage (cf. chapitre 2).

Les mesures ont été e�ectuées dans l'acétonitrile à 25◦C avec une concentration de 4 mM

en électrolyte support.

En voltampérométrie cyclique, une modi�cation de la vitesse de balayage induit une évo-

lution du voltampérogramme (�2.2.2). Pour un système réversible ou quasi-réversible, on

observe une variation de l'intensité de pic et de l'écart entre potentiels de pic. Dans les

équations régissant ces dépendances, le coe�cient de di�usion apparaît dans l'expression

du coe�cient directeur de la droite. Ainsi, tout autre paramètre étant connu, ce coe�-

cient de di�usion peut être calculé à partir des voltampérogrammes cycliques mesurés à

diverses vitesses de balayage en potentiel vb :

ip = −2, 69.105.n2/3.A.v1/2
b .C0.D1/2 (3.5)

Avec A la surface de l'électrode en cm2, D le coe�cient de di�usion en cm2.s−1, C0 la

concentration de l'espèce en solution en mol.cm−3 et vb la vitesse de balayage en V.s−1,

ip le courant de pic en A. Les voltampérogrammes cycliques des trois complexes de cobalt

oxime obtenus à di�érentes vitesses de balayage sont présentés sur les �gures 3.6 a, b et

c. On observe bien expérimentalement les e�ets attendus sur l'amplitude des vagues ainsi

que sur l'écart entre les potentiels de pic.
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(a) [CoII(dmgBF
2
)
2
] (b) [CoII(dpgBF

2
)
2
] (c) [CoIIIce[(dmg)3(BF)2]+

Figure 3.6 � Voltampérogrammes des complexes 1, 2 et 3 à di�érentes vitesses de ba-

layage, acétonitrile, 4 mM de n-Bu4NClO4, électrode en carbone vitreux, 25◦C.

Nous avons tracé la variation d'intensité de pic en fonction de la racine carrée de la

vitesse de balayage à partir des données présentées sur la �gure 3.6. Une régression linéaire

nous permet d'accéder aux équations ip = f(v1/2
b ) pour les trois complexes (�gure 3.7).

Figure 3.7 � Courbe représentant ip = f(v1/2
b ) pour les complexes 1, 2 et 3.

Les droites ne passent pas par 0 malgré les barres d'incertitude. Cela peur provenir

d'un manque de précisions dans la thermostatation. Les équations des droites sont :

Complexe 1 Co(II/I) y = 1,495.10−5x R2 = 0,99828

Complexe 2 Co(II/I) y = 1,096.10−5x R2 = 0,98865

Complexe 3 Co(II/I) y = 1,054.10−5x R2 = 0,99923
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A partir de l'équation 3.5 et des équations des droites, nous pouvons accéder à la

valeur des coe�cients de di�usion pour nos 3 métaloximes. Pour ce calcul, nous avons

utilisé : A = 0,07 cm2, n = 1 et C0 = 2.10−7 mol.cm−3. Les résultats sont reportés dans

le tableau 3.4. Il existe une relation simple entre entre coe�cient de di�usion et masse

molaire.

Complexe D (cm2.s−1)

[Co(dmgBF2)2] 15,5.10−6

[Co(dpgBF2)2] 8,3.10−6

[Co(dmg)3(BF)2] 7,7.10−6

Tableau 3.4 � Coe�cients de di�usion des complexes 1, 2 et 3 déterminés pour le couple

Co(II/I) dans l'acétonitrile, à 25 ◦C.

3.3 Stabilité des complexes en milieu acide

Dans les électrolyseurs industriels, la réduction des protons se fait généralement en

milieu fortement acide. Les catalyseurs utilisés doivent donc être stable en milieu acide

fort (pH ∼ 0). Nos études sur la réactivité électrochimique de nos complexes de cobalt

envers la réduction des protons ont été menées dans l'acétonitrile en présence acide sul-

furique (H2SO4) comme source de protons. Pour évaluer la stabilité de nos complexes de

cobalt, nous avons suivi l'évolution de leur spectre d'absorption en UV-Visible en solution

acétonitrile en présence d'un excès d'acide sulfurique.

3.3.1 Complexes bis(glyoximate)

3.3.1.1 [CoII(dmgBF2)2(CH3CN)2]

Le cobalt dans le complexe [CoII(dmgBF2)2(CH3CN)2] est au degré d'oxydation +II.

Nous avons enregistré le spectre d'absorption de ce complexe dans l'acétonitrile dans le

domaine UV-Visible (�gure 3.8). Ce spectre montre 3 bandes d'absorption proches des

valeurs reportées [102] : 423 nm (3,0.103 L.mol−1.cm−1), 321 nm (3,7.103 L.mol−1.cm−1),

265 nm (8,0.103 L.mol−1.cm−1).
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Figure 3.8 � Evolution du spectre d'absorption UV-Visible d'une solution 0,2 mM de

[CoII(dmgBF2)2(CH3CN)2] dans l'acétonitrile en présence d'acide sulfurique 2 mM.

Nous avons suivi ensuite l'évolution de la bande à 423 nm pendant 2 jours, l'absorption

à cette longueur d'onde diminue de 50% au bout de 10 h et disparait au bout de 40 h.

Cela signi�e que le complexe initial se dégrade rapidement en milieu acide fort.

3.3.1.2 [CoII(dpgBF2)2(H2O)2]

Figure 3.9 � Evolution du spectre d'absorption UV-Visible d'une solution 0,2 mM de

[CoII(dpgBF2)2(H2O)2] dans l'acétonitrile en présence d'acide sulfurique 2 mM.

Le spectre UV-Visible du [CoII(dpgBF2)2(H2O)2] dans l'acétonitrile (�gure 3.9) a la

même allure que celui du complexe [(Co(dmgBF2)2(CH3CN)2]. Il existe 3 bandes d'ab-

sorption avec des longueurs d'onde légèrement décalées : 464 nm (7,1.103 L.mol−1.cm−1),

323 nm (10,3.103 L.mol−1.cm−1), 272 nm (21,8.103 L.mol−1.cm−1). La dégradation du

complexe est évaluée en suivant l'évolution de la bande à 464 nm pendant plus de 3 jours.
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Au bout de 75 h, l'absorption à cette longueur d'onde a diminué de 18% seulement. Ce

complexe est plus stable que le complexe précédent.

3.3.2 Complexes tris(glyoximate) [CoIII(dmg)
3
(BF)

2
]BF

4

Figure 3.10 � Evolution du spectre d'absorption UV-Visible d'une solution 0,2 mM de

[CoIII(dmg)3(BF)2]BF4 dans l'acétonitrile en présence d'acide sulfurique 2 mM.

Le spectre UV-Visible de ce complexe présente une bande d'absorption à 293 nm

(10,3.103 L.mol−1.cm−1). En présence d'acide, l'absorption de cette bande diminue de 6,2

% seulement après 75 h.

3.3.3 Conclusion sur la stabilité des complexes en milieu acide

La stabilité des complexes de 1 à 3 en milieu acide a été évaluée par spectrosco-

pie UV-Visible. En solution dans l'acétonitrile, en présence d'un excès de H2SO4, les

trois complexes étudiés montrent une dégradation plus ou moins rapide. Les complexes

bis(glyoximate) [CoII(dmgBF2)2] et [Co
II(dpgBF2)2] sont moins stables en solution que le

complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4.

Néanmoins, la caractérisation électrochimique de ces complexes en milieu organique (acé-

tonitrile) en présence d'acide reste valable car ces expériences n'excèdent pas 5h. Concer-

nant les expériences dans l'électrolyseur expérimental, nous verrons que l'activité des

complexes est beaucoup plus longue. Les complexes seront adsorbés à la surface d'un noir

de carbone et déposés sur la surface de l'électrode au lieu d'être solubilisés dans le solvant,

ce qui sans doute accoît leur stabilité.
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3.4 Activité catalytique

Comme indiqué plus haut, les études sur la réactivité électrochimique de ces com-

plexes vis-à-vis de la réduction des protons ont été réalisées dans l'acétonitrile en présence

d'acide sulfurique. Pour évaluer leur e�cacité catalytique, nous avons calculé E0
H2SO4/H2

dans l'acétonitrile en utilisant l'équation 1.54 (page 22) reportée dans le chapitre 1. L'acide

sulfurique est un di-acide dont les 2 valeurs de pKa sont 7,8 pour le couple H2SO4/HSO
�
4

et 25,9 pour le couple HSO�
4/SO4

2− [40]. Les potentiels thermodynamiques E0
HA/H2

cor-

respondant à deux déprotonations successives de l'acide sulfurique sont [40] :

pKa1 (H2SO4/HSO
�
4) = 7,8 ; E0

H2SO4/H2
= -0,60 V vs. Fc+/Fc ou -0,20 V vs. ECS,

pKa2 (HSO�
4/SO4

2−) = 25,9 ; E0
HSO−

4 /H2

= -1,67 V vs. Fc+/Fc ou -1,27 V vs. ECS.

La valeur de pKa2 est élevée. Par conséquent, la valeur de E0
HSO−

4 /H2

est très négative.

Nous ne considérons que la première déprotonation de l'acide sulfurique lors de l'étude de

l'activité catalytique des complexes de cobalt. Ainsi, "l'équivalent H+" est dé�ni comme

le rapport entre la concentration d'acide et la concentration en catalyseur en solution, en

considérant uniquement la première déprotonation de l'acide sulfurique.

La �gure 3.11 montrent les voltampérogrammes cycliques obtenus avec une solution

d'acide sulfurique à 0,6 mM dans l'acétonitrile en absence (courbe a) et en présence

des complexes 1 (courbe b), 2 (courbe c) et 3 (courbe d). La concentration des complexes

est de 0,2 mM. Les voltampérogrammes mesurés avec les complexes sans acide sont tracés

pour comparaison.

Nous observons qu'en présence d'acide, l'intensité du courant cathodique de la vague

Co(II/I) augmente. Ce comportement est caractéristique d'une activité électrocataly-

tique [81]. Pour comparer l'e�cacité des catalyseurs, nous dé�nissons le potentiel de la

réaction de dégagement de l'hydrogène Eher qui est le potentiel de pic cathodique enre-

gistré en présence du catalyseur et de 3 équivalents d'acide. Les valeurs de Eher des trois

complexes 1, 2 et 3 ainsi que la surtension dé�nie précédemment (chapitre 1) par rapport

à E0
H2SO4/H2

sont rassemblées dans le tableau 3.5.
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Figure 3.11 � Voltampérogrammes de (a) : acide sulfurique 0,6 mM, (b) complexe 1 0,2

mM sans (courbe noire) et avec 0,6 mM d'acide sulfurique (courbe rouge), (c) complexe

2 0,2 mM sans (courbe noire) et avec 0,6 mM d'acide sulfurique (courbe rouge), (d)

complexe 3 0,2 mM sans (courbe noire) et avec 0,6 mM d'acide sulfurique (courbe rouge),

électrode carbone vitreux, 50 mV.s−1.

Complexe Eher (vs. ECS) Surtension

1 -0,54 V 0,34 V

2 -0,31 V 0,11 V

3 -0,77 V 0,57 V

Tableau 3.5 � Potentiels d'électrode Eher et surtensions de la réduction H2SO4 en H2 en

présence de catalyseur de cobalt.

La forme des voltampérogrammes des complexes 1, 2 et 3 change en fonction que la

quantité d'acide ajoutée (�gure 3.12). Plus la quantité d'acide augmente, plus l'intensité

de la vague catalytique augmente. Cependant, le comportement catalytique des complexes

1 et 2 di�ère de celui du complexe 3. En e�et, avec les complexes bis(glyoximate) 1 et
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2, la vague catalytique est observée à un potentiel avoisinant celui du couple Co(II/I).

Dans le cas du complexe tris(glyoximate) [CoIII(dmg)3(BF)2]
+, nous observons un pré-pic

de catalyse qui apparaît à un potentiel légèrement plus positif que celui de la réduction

Co(II/I). Lorsque le ratio acide/catalyseur augmente, ce pré-pic est déplacé vers des po-

tentiels plus négatifs et fusionne avec la vague catalytique située à proximité du potentiel

de la vague Co(II/I), tandis que l'intensité globale du processus catalytique augmente.

(a) [Co(dmgBF
2
)
2
] (b) [Co(dpgBF

2
)
2
] (c) [Co(dmg)

3
(BF)

2
]
+

Figure 3.12 � Evolution des voltampérogrammes des complexes 1, 2 et 3 en présence

d'une quantité croissance d'acide sulfurique, électrode carbone vitreux, 50 mV.s−1.

Concernant les complexes bis(glyoximate) [CoII(dmgBF2)2] et [Co
II(dpgBF2)2], la vague

catalytique ayant une forme de "pic" est visible jusqu'à 15 équivalents de protons, ce qui

indique que le processus électrocatalytique est su�samment rapide pour que le courant

soit contrôlé par la di�usion du substrat à la surface de l'électrode de travail [82]. Peters

et coll. ont observé le même comportement pour les composés 1 et 2 : pour de faibles

concentrations d'acide tri�uroacétique (pKa= 12,7 dans l'acétonitrile [39]), la vague ca-

talytique a une forme de type "pic" et pour des concentrations plus importantes d'acide,

elle adopte une forme de type "plateau" [55]. Dans ce cas, la cinétique est limitée par la

catalyse [81,82]. L'étude mécanistique de la réduction des protons par les complexes 1 et

2 a fait l'objet de plusieurs études [54,57]. Les équations 3.6 à 3.11 illustrent le mécanisme

de catalyse reporté par Peters et coll. [54].

Transfert électronique CoIII + e− → CoII E0(CoIII/II) (3.6)

CoII + e− → CoI E0(CoII/I) (3.7)

Formation d'hydrure CoI + HA → CoIII − H + A− (3.8)
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Voie monométallique CoIII − H + HA → CoIII + H2 + A− (3.9)

CoIII + CoI → 2 CoII (3.10)

Voie bimétallique CoIII − H + CoIII − H → 2 CoII + H2 (3.11)

Selon ce mécanisme, deux réductions mono-électronique successives de Co(III) ont lieu

pour former l'espèce réactive Co(I). Un ligand axial du complexe peut être remplacé

par un proton. Ensuite, deux électrons venant de l'entité Co(I)-H sont ensuite transfé-

rés vers le proton. Il se forme alors un hydrure de cobalt Co(III)-H. A ce stade, deux

mécanismes possibles peuvent avoir lieu : soit l'espèce Co(III)-H réagit avec un proton

dans le milieu et donne une molécule de H2 et régénère le complexe de Co(III), soit deux

entités Co(III)-H réagissent ensemble pour donner une molécule de H2 et deux molécules

de complexe à l'état Co(II). L'existence de l'hydrure a été con�rmée par voltammétrie

cyclique [54,57,111] et calcul théorique [112].

Dans le cas du composé [CoIII(dmg)3(BF)2]
+, le mécanisme de catalyse reste inconnu.

La forme "cage" des ligands autour du centre métallique laisse penser qu'un mécanisme

coopératif mettant en jeu deux centres métalliques est peu probable. Au cours de nos tra-

vaux, nous avons e�ectués di�érentes expériences a�n de caractériser l'état Co(I) du com-

plexe réduit. Ces résultats seront présentés dans le paragraphe 3.5 ci après. Par ailleurs,

l'équipe du LEM (Université Paris Diderot) a réalisé une étude mécanistique plus détaillée

de cette activité catalytique avec les complexes de clathrochélates de cobalt. Ainsi, dans

ce manuscrit, nous ne mettrons pas l'accent sur cet aspect.

3.5 Caractérisations du complexe 3 [Co(dmg)3(BF)2]BF4

Comme déjà indiqué, le mécanisme catalytique des complexes de la famille cobalt

tris(glyoximate) n'a pas encore été élucidé. Dans ce type de complexe, le potentiel de

demi-vague du deuxième processus de réduction est très lié à la nature du ligand dans

la sphère de coordination du cobalt. Cette observation nous indique que le processus

de la deuxième réduction est centré sur le squelette du ligand plutôt que sur le métal.

Dans ce paragraphe nous décrivons les études théoriques et expérimentales réalisées pour

déterminer les di�érents états d'oxydation du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
n (n = +1, 0,

-1). Pour décrire les propriétés électroniques de ces complexes de façon plus rigoureuse,

nous adoptons la nomenclature suivante :
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� Complexe oxydé pour désigner l'espèce [CoIII(dmg)3(BF)2]+,

� Complexe neutre pour désigner l'espèce [CoII(dmg)3(BF)2]0,

� Complexe réduit pour désigner l'espèce [Co(dmg)3(BF)2]−, dans lequel le degré

d'oxydation du cobalt est inconnu et fait l'objet de nos études.

3.5.1 Spectro-électrolyse

A l'aide du montage décrit dans le chapitre 2, nous avons pu enregistrer les spectres

UV-Visible du complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]
+. Ce complexe, initialement sous forme oxy-

dée [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ peut subir deux réductions successives pour former le complexe

neutre [CoII(dmg)3(BF)2] puis le complexe réduit [Co(dmg)3(BF2)]
�. Les évolutions spec-

trales pendant les deux réductions sont présentées sur les �gures 3.13 et 3.14 respective-

ment.

Figure 3.13 � Evolution du spectre UV-Visible du complexe oxydé [CoIII(dmg)3(BF2)]
+

lors de l'électrolyse à -0,2 V vs. ECS pour former le complexe neutre [CoII(dmg)3(BF)2].

Le complexe initial [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ peut subir deux réductions successives pour

aboutir à l'espèce [Co(dmg)3(BF)2]−. Les spectres UV-Visible enregistrés pour le com-

plexe [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ soumis à un potentiel d'électrolyse de -0,2 V vs. ECS sont

reportés sur la �gure 3.13. Cette réduction conduit à ([CoII(dmg)3(BF)2]) [110]. Pendant

ce processus de réduction monoélectronique, nous observons une modi�cation spectrale

de l'absorption. La bande d'absorption à 293 nm décroît tandis que 2 bandes apparaissent

à 349 nm et à 461 nm. Cette transformation spectrale est accompagnée d'un changement

de couleur de la solution : initialement orange, elle devient progressivement marron.
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En �n d'électrolyse, le spectre obtenu correspond à la formation de l'espèce [CoII(dmg)3(BF)2].

Cette hypothèse est confortée si l'on considère le comportement en réduction du complexe

[CoIII(dmg)3(BF)2]
+ décrit par Boston et coll. [113] : la réduction de ce composé en pré-

sence d'ions iodures en solution organique, aboutit à la formation d'un complexe de Co(II).

Le spectre du complexe [CoII(dmg)3(BF)2] est similaire à celui de [CoII(Cl2Gm)3(Bn-

C4H9)2] reporté par Voloshin et coll. [106]. La présence de points isobestiques (331 nm)

lors de processus redox indique (i) l'existence de deux espèces en solution et (ii) que ce

processus de transfert d'électron est réversible, du moins dans les conditions de l'expé-

rience.

Les spectres de transition enregistrés au cours de la seconde réduction monoélectronique

à -1,2 V vs. ECS sont présentés sur la �gure 3.14.

Figure 3.14 � Evolution du spectre UV-Visible du complexe [CoII(dmg)3(BF2)] au cours

de l'électrolyse à -1,2 V vs. ECS

Quatre nouvelles bandes d'absorption apparaissent à 245, 367, 548 et 643 nm, pen-

dant que les bandes à 349 et 461 nm disparaissent. On note la présence de trois points

isobestiques à 303, 389 et 448 nm indiquant que le processus est réversible. Au cours de la

réduction, la couleur de la solution passe de marron à bleu foncé. L'apparition de bandes

de basse énergie au cours de la réduction du complexe Co(II) est comparable à celles ob-

servées dans le spectre UV-Visible du complexe [CoI(Cl2Gm)3(BF)2]
− publié par Voloshin

et coll. [106]. En e�et, ces auteurs ont pu isoler les complexes [CoI(Cl2Gm)3(BX)2]
− (avec

X = F, Ph ou n-C4H9) qui sont stables à l'air pendant plusieurs mois. Les deux bandes

dans la zone 550-650 nm sont associées aux bandes de transfert de charge (πd vers π*
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ligand) observées pour le complexe tris(2,2'-bipyridine)-cobalt(I) [114, 115]. Il y a donc

délocalisation de l'électron entre le centre métallique et les ligands. Il est aussi intéres-

sant de noter que le spectre d'absorption électronique de cette espèce réduite présente

de grandes similitudes avec le complexe de cobalt(I) dans la famille des bis(glyoximate)

reportés par Peters et coll. [54].

Figure 3.15 � Evolution spontanée du spectre UV-Visible du complexe [Co(dmg)3(BF2)]
�

après arrêt de l'électrolyse à -1,2 V vs. ECS.

Contrairement à [CoI(Cl2Gm)3(BX)2]
− (Voloshin et coll.), notre produit de réduction

[Co(dmg)3(BF)2]
� n'est pas stable. Après électrolyse, nous observons un retour progressif

et spontané au complexe Co(II) (�gure 3.15). La courbe 3.15 a été enregistrée à la �n de

l'électrolyse à -1.2 V vs. ECS. La courbe 3.15 b a été enregistrée 30 minutes après la �n

de l'électrolyse. Les spectres intermédiaires sont également tracés. La courbe 3.15 c est

le spectre obtenu avant l'électrolyse à -1.2 V vs. ECS. Nous retrouvons le même spectre

du [CoII(dmg)3(BF)2]. La réduction à -1,2 V vs. ECS est donc réversible. Cette oxydation

retour de [Co(dmg)3(BF2)]
� à [CoII(dmg)3(BF)2] en absence de polarisation peut être due

aux traces d'oxygène présentes dans la cellule électrochimique.

3.5.2 Etudes de Résonance Paramagnétique Electronique (RPE)

La RPE est une méthode de choix pour caractériser les complexes métalliques possé-

dant des électrons célibataires. Aussi, nous avons utilisé cette technique pour caractériser

les di�érents états redox de nos complexes. Les études ont été menées sur les échantillons
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des solutions électrolysées. Toutes les expériences ont été réalisées dans l'acétonitrile avec

une concentration en électrolyte support (n-Bu4NClO4) de 0,2 M. La concentration du

complexe est de 2 mM. Lors de l'électrolyse préparative, l'électrode de travail est un tore

en carbone vitreux dont la dimension avoisine celle de la cellule a�n que toute la solution

soit électrolysée. La contre-électrode est une feuille de platine et l'électrode de référence

est AgClO4/Ag. L'électrode de travail utilisée pour la voltampérométrie cyclique est en

carbone vitreux. Durant l'électrolyse, la solution est homogénéisée à l'aide d'un barreau

aimanté et maintenue sous �ux d'argon. D'après les résultats obtenus par spectroscopie

UV-Visible, l'espèce réduite [Co(dmg)3(BF2)]
� n'est pas stable à température ambiante.

A�n d'augmenter la stabilité de ces espèces réduites, nous avons conduit l'électrolyse

préparative à -30◦C. Les spectres RPE ont été réalisés en bande X, et en mode per-

pendiculaire, à une fréquence de 9,4 GHz. Pour le complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]
+, deux

électrolyses préparatives successives ont été réalisées à 0,2 V puis -1,2 V vs. ECS.

Figure 3.16 � Voltampérogrammes cycliques du complexe [CoIII(dmg)3(BF2)]
+ (a) :

avant électrolyse, (b) : après l'électrolyse à -0,2 V vs. ECS et (c) : après l'électrolyse

à -1,2 V vs. ECS.

Les voltampérogrammes enregistrés initialement, après la première électrolyse et après

la seconde sont tracés sur la �gure 3.16. Il est à noter que lors de l'étude électrochimique

en solution et à basse température, la première vague redox Co(III/II) prend le caractère

d'un processus de transfert d'électron lent. Comme nous l'avons mentionné plus haut, des

réarrangements structuraux s'opèrent pour ce couple redox. Ainsi cet e�et est accentué

en enregistrant les voltampérogrammes à basse température.
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Avant électrolyse, l'ion cobalt du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
+ est au degré d'oxydation

+III avec une con�guration électronique d6 dans un état bas-spin. Ce composé est silen-

cieux en RPE (�gure 3.17 a.)

Après l'électrolyse à -0,2 V vs. ECS, la solution devient marron et le spectre du complexe

neutre [Co(dmg)3(BF)2] est montré sur la �gure 3.17 b. Ce spectre est typique d'un com-

plexe de cobalt(II) d7 bas-spin hexacoordonné. La forme à huit raies montre l'interaction

entre le spin électronique et le spin nucléaire du cobalt (I = 7/2). Ce spectre est en accord

avec les signatures RPE d'espèces macrocycliques analogues [103]. L'allure du spectre

montre un système à caractère anisotrope et dénote l'existence de trois valeurs distinctes

du facteur g.

Figure 3.17 � Spectres RPE enregistrés en bande X (9,4 GHz), à 5 K, mode perpendi-

culaire, du complexe [CoIII(dmg)3(BF2)]
+ (a) : avant électrolyse, (b) : après électrolyse à

-0,2 V vs. ECS et (c) : après électrolyse à -1,2 V vs. ECS.

Nous avons simulé le spectre. Cela donne trois valeurs de g et trois valeurs du couplage

hyper�n : le spectre obtenu à 10 K montre une forte anisotropie et huit raies. Le spectre

RPE expérimental du [CoII(dmg)3(BF2)] et le spectre simulé du même produit sont tra-

cés sur la �gure 3.18. Les paramètres g et A ont été obtenus par simulation du spectre

expérimental. Nous avons trouvé : g1 =2,23 , g2 = 2,06, g3 = 1,98 et A1 = 128.10−4 cm−1,

A2 = 5.10−4 cm−1, A3 = 44.10−4 cm−1. Ces valeurs sont semblables à celles trouvées par
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Voloshin et coll. pour le complexe [CoII(Cl2Gm)3(BF2)2] [103].

Figure 3.18 � Spectre RPE expérimental enregistré en bande X (9,4 GHz), à 5 K en

mode perpendiculaire du complexe [CoII(dmg)3(BF2)] et spectre simulé correspondant.

A�n d'e�ectuer des comparaisons, nous avons synthétisé le complexe "cage" de Co(II)

entouré par un ligand macrocyclique possédant six fonctions imines [CoII(imBT)]2+. La

structure obtenue par di�raction des rayons X montre que l'ion Co(II) est dans une

géométrie octaédrique, contrairement au système de Co(II) du complexe chlathrochélate

[CoII(dmg)3(BF)2] qui adopte une géométrie proche de D3h.

Figure 3.19 � Spectre RPE expérimental enregistré en bande X (9,4 GHz), à 5 K, mode

perpendiculaire du complexe [CoII(imBT)]2+ et spectre simulé correspondant.

Le spectre RPE du complexe [Co(imBT)]+2 en solution gelée est caractéristique d'un

cobalt(II) dans un état de spin 3/2 (�gure 3.19). Sur ce spectre, les signaux sont détectés

pour g ∼ 2 et g ∼ 4.

Le spectre RPE du complexe [CoII(dmgBF2)2] a également été enregistré pour compa-

raison. La �gure 3.20 montre les spectres RPE des ces deux complexes en absence et en

présence de pyridine.



3.5 Caractérisations du complexe 3 [Co(dmg)3(BF)2]BF4 87

Figure 3.20 � Spectres RPE des composés 1 [CoII(dmgBF2)2] et 3 [CoII(dmg)3(BF)2]

sans (a) et avec (b) pyridine.

Le spectre du [CoII(dmg)3(BF2)] est di�érent du spectre obtenu avec le complexe

[CoII(dmgBF2)2]. Ce dernier montre une symétrie axiale, avec 2 valeurs de g distinctes et

8 raies. Des résultats similaires ont été reportés par Espenson et coll. [102]. En présence

de pyridine, les 2 complexes [CoII(dmgBF2)2] et [Co
II(dmg)3(BF)2] ne se comportent pas

de la même façon. Dans le cas du [CoII(dmg)3(BF)2], on n'observe pas de modi�cation

du signal en présence d'un ligand exogène tel que la pyridine. Ceci re�ète le fait que la

sphère de coordination du cobalt hexacoordonné est saturée, empêchant la coordination

de la pyridine. A l'inverse, l'ajout de pyridine altère la morphologie du spectre RPE du

[CoII(dmgBF2)2], indiquant une coordination de cette dernière au centre métallique.

Après la seconde électrolyse, l'espèce générée [Co(dmg)3(BF)2]
� montre le même spectre

que celui obtenu avec le [CoII(dmg)3(BF)2], avec l'apparition d'un signal intense vers g

= 2. Ce signal correspond à l'apparition d'un radical. Notre observation est en désaccord

avec les données de Voloshin concernant le complexe [CoI(Cl2Gm)3(BF)2]
−. En e�et, le

spectre RPE de ce dernier enregistré à 4 K est silencieux. Cette observation exclut la

possibilité de formation d'un radical.

Les mesures de susceptibilité magnétique e�ectuées par Voloshin et coll. sur le complexe

[Co(Cl2Gm)3(BF)2]
� montrent un spin total S = 1. Une possibilité pour expliquer un

tel état de spin est que l'ion cobalt dans le complexe [Co(Cl2Gm)3(BF)2]
� est au degré

d'oxydation +I, avec une con�guration électronique, d8 haut spin (S = 1). Nous avons
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véri�é cette observation sur notre complexe en enregistrant le spectre RPE de l'espèce

[Co(dmg)3(BF)2]
� en mode parallèle a�n de détecter les espèces à spin entier. Nous n'avons

observé aucun signal. L'absence de signal peut être interprétée comme l'absence d'une es-

pèce à spin entier ou une limite de détection de l'appareil.

Néanmoins, nous n'avons pas d'interprétation complète du spectre RPE du

[Co(dmg)3(BF)2]
� en mode perpendiculaire. NOus pouvons envisager la formation d'un

radical anion avec l'état de spin du Co(II) (S = 1/2) qui reste inchangé. Dans ce cas, le

spin électronique du Co(II) devrait être en interaction avec l'électron célibataire situé sur

le ligand conduisant à un état de spin total S = 0 suite à un couplage antiferromagnétique

ou S = 1 résultant de l'interaction ferromagnétique entre les deux porteurs de spin. Dans

un deuxième cas de �gure, l'état de spin du Co(II) basculerait dans un état haut spin

S = 3/2, et l'interaction d'échange avec l'électron célibataire sur le squelette organique

conduirait à une espèce avec un spin total S = 1 par couplage antiferromagnétique, d'où

l'absence de signal en RPE mode perpendiculaire.

Comme nous l'avons signalé, l'espèce réduite [Co(dmg)3(BF)2]
� est instable et nous pou-

vons aussi imaginer que lors du prélèvement de la solution de la cellule électrochimique,

la solution risque d'être exposée à l'air. Ce qui peut conduire à une dégradation du

complexe formé. Pour remédier à ce problème, nous avons essayé de générer l'espèce

[Co(dmg)3(BF)2]
� par voie photochimique. Pour cela, nous avons utilisé le chromophore

[Ru(bpy)3]
2+ et un donneur d'électron sacri�ciel (triéthanol amine, TEOA) pour produire

l'espèce réduite du complexe [CoII(dmg)3(BF)2]. L'irradiation du tube RPE contenant le

mélange chromophore, l'agent donneur d'électron et le complexe vers 450 nm permet de

réduire le [CoII(dmg)3(BF)2]. Au cours de cette expérience, il n'y a pas de prélèvement

à e�ectuer et donc pas de risque de dégradation du produit au contact avec de l'air. Ces

expériences ont été réalisées au CEA de Saclay par le Dr. C. Herrero. Ainsi, nous avons pu

mettre en évidence la formation du complexe Co(II) présentant les mêmes caractéristiques

que précédemment. Le spectre du Co(II) est moins résolu, ceci étant dû aux di�érentes

conditions d'enregistrement. Le spectre du [CoII(dmg)3(BF)2] avant irradiation est reporté

sur la �gure 3.21.
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Figure 3.21 � Spectre RPE de : (a) complexe [CoII(dmg)3(BF)2] obtenu par électrolyse

de [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ à -0,2 V vs ECS et (b) complexe [CoII(dmg)3(BF)2] en présence

de 100 µM de [Ru(bpy3)] et 250 mM de TEOA avant irradiation.

Après 5 minutes d'irradiation du tube RPE à 450 nm, le signal du Co(II) diminue forte-

ment et le signal d'un radical organique apparaît (�gure 3.22). Le mélange de [Ru(bpy3)]
2+

et TEOA sous irradiation ne donne pas de signal additionnel en RPE.

Figure 3.22 � Comparaison des specres RPE du complexe [CoII(dmg)3(BF)2] réduit par

électrolyse (à gauche) et par photo-réduction (à droite).

A l'heure actuelle, nous n'avons pas encore élucidé la nature de l'état de spin du

complexe réduit [Co(dmg)3(BF)2]
�. Nous envisageons d'e�ectuer d'autres types d'analyse

telle que l'expérience en absorption des rayons X (EXAFS et XANES) qui pourrait fournir

des informations supplémentaires sur la structure du complexe réduit.
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3.5.3 Structure cristallographique et calcul DFT

Les complexes [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4 et [Co
II(dmg)3(BF)2] sont chimiquement stables.

Au laboratoire, nous avons pu les isoler et les caractériser par di�raction des rayons X sur

monocristal. Par ailleurs, Voloshin et coll. ont pu caractériser un complexe de cobalt dans

l'état d'oxydation +I. Lors de ces études nous avons remarqué que l'angle de torsion θ

(Bailar twist) qui correspond à l'angle dièdre N-B-B'-N' est fonction de l'état d'oxydation

du centre métallique. En e�et, la torsion autour du "bras" glyoxime permet au ligand

cage de s'accommoder aux di�érents degrés d'oxydation du métal et donc aux di�érentes

tailles de l'ion métallique. La �gure 3.23 illustre la mesure de l'angle θ.

Figure 3.23 � Dé�nition de l'angle θ

3.5.3.1 Considérations structurales

Complexe oxydé

Le complexe oxydé est hautement symétrique. Il possède une symétrie proche de D3. En

raison du faible rayon ionique du Co(III), les distances Co-N sont faibles. Expérimen-

talement, nous obtenons une valeur moyenne de 1,893 Å, cette valeur est proche de la

distance Co-N moyenne de 1,92 Å obtenue par calcul. Une distorsion du squelette du

glyoximate est nécessaire pour s'adapter au rayon du Co(III). L'angle de torsion θ est par

conséquence important. L'ange θ est de 31,7◦ et 31,3◦ pour la valeur calculée et la valeur

expérimentale respectivement (�gure 3.24).

Complexe neutre

La distance Co-N moyenne (dCo−N = 1,973 Å) pour le complexe [CoII(dmg)3(BF)2] est

plus longue que celle observée pour le complexe de Co(III) [CoIII(dmg)3(BF)2]
+. Etant
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donné la nature macrocyclique et rigide du ligand entourant le centre métallique, les bras

glyoximes sont entrainés dans un mouvement de rotation conduisant à un plus faible

angle de torsion pour adapter la plus grosse taille de l'ion métallique Co(II) (θexp. = 8,2◦).

L'angle θ est donc caractéristique du degré d'oxydation de l'ion métallique (�gure 3.24).

Figure 3.24 � Vue du complexe [Co(dmg)3(BF)2] selon l'axe B-B'. Cette vue met en

évidence l'évolution de l'angle θ selon les di�érents états d'oxydation du complexe. Pour

le complexe réduit [Co(dmg)3(BF)2]
�, deux états de spin sont considérés (S = 0 et S =

1). Les structures sont obtenues par calcul DFT.

Cependant, dans le cas des complexes Co(II) portant des groupements R = Ph à

la place de Me et X = Ph à la place de F, les structures cristallines du complexe

[CoII(dpg)3(BC6H5)2] mettent en évidence une symétrie pseudo C2 avec une coordina-

tion de type (4+2) : 4 liaisons Co-N de même longueur et 2 liaisons plus longues. Les 2

liaisons plus longues (distances Co-N) appartiennent au même bras glyoxime. La symétrie

pseudo C2 du complexe est décrite comme une élongation du polyèdre N6 (initialement

de symétrie D3) selon un axe C2. Les 4 atomes d'azote à courte distance du Co forment le

plan carré (distance Co-N 1,909 Å ). L'ion Co se trouve à 0,64 Å du plan, dans la même

direction que celle des 2 azotes à distances plus longues (distance Co-N 2,087 Å ) [64].

Ces changements structuraux sont à l'origine du transfert électronique plus lent observé
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pour le couple Co(III/II).

Complexe réduit

La structure d'un dérivé de Co(I), le complexe [CoI(Cl2Gm)3(Bn-C4H9)2]
−, stable à l'état

solide a été décrite par Voloshin et coll. Les distances Co-N obtenues par di�ractions des

rayons X sont de 1,984 Å et de 2,003 Å pour le complexe [CoII(Cl2Gm)3(Bn-C4H9)2] et

le complexe [CoI(Cl2Gm)3(Bn-C4H9)2]
− respectivement. L'angle θ varie de 7,8◦ pour le

complexe de Co(II) à 1,3◦ pour le complexe de Co(I). La faible valeur de l'angle θ dans le

cas du complexe de Co(I) est due à la taille importante de l'ion métallique.

Nous discutons ici la structure du complexe réduit [Co(dmg)3(BF2)]
� obtenu par calcul

théorique. De manière théorique on peut considérer que l'ajout de deux électrons au

complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ de con�guration d6 conduit à un complexe de Co(I) avec

une con�guration d8. Ainsi, on peut supposer deux états de spin résultant, S = 0 et S =

1. Nous avons considéré ces deux états de spin dans nos calculs.

Etat bas spin (BS) S = 0

Dans le cas d'un état de spin S = 0, la géométrie du complexe ressemble à celle du Co(II)

mais la distorsion est encore plus accentuée : nos calculs montrent 4 liaisons courtes et

2 liaisons longues. Les 4 liaisons courtes Co-N sont quasi-coplanaires. L'ion Co se trouve

en dehors de ce plan. La distance moyenne calculée Co-N pour ces 4 liaisons est de 1,87

Å . Concernant les 2 liaisons Co-N longues, il existe une certaine dissymétrie, l'un des 2

azotes est à 2,16 Å , l'autre est situé à 2,67 Å du centre métallique. Il est raisonnable de

considérer qu'à cette dernière distance, l'azote est dé-coordonné du centre métallique. Pour

cet état de spin, le complexe adopte une géométrie de type pyramide à base carrée. En

e�et, on peut considérer que dans cet état, le complexe tente d'éliminer un bras glyoxime

pour adopter une géométrie de type plan carré.

Etat haut spin (HS) S = 1

Dans ce cas, la symétrie du complexe est D3. Les six liaisons sont de longueurs proches

avec une valeur moyenne de 2,06 Å. Cette valeur est proche de la distance Co-N (2,003

Å) dans le complexe [CoI(Cl2Gm)3(Bn-C4H9)2]
− obtenu expérimentalement par Volo-

shin et coll. La distance Co-N calculé pour le complexe [Co(dmg)3(BF2)]
� haut spin est

supérieure de seulement 0,01 Å par rapport à la distance moyenne Co-N obtenue par dif-

fraction des rayons X pour le complexe Co(II) bas spin. Cette distance est inattendue en
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raison de la taille plus importante de l'ion Co(I). L'angle θ est proche de 0◦ (�gure 3.24).

Cette valeur de θ est en accord avec celle obtenue par Voloshin et coll. avec le complexe

[CoI(Cl2Gm)3(Bn-C4H9)2]
− [106].

3.5.3.2 Aspect électronique

Les résultats de nos calculs DFT montrent que les orbitales frontières des complexes

proviennent du métal et du ligand. Les orbitales considérées dans le métal sont les orbi-

tales atomiques d dont dπ (z2, x2-y2, xy) et dσ (xz, yz). Concernant le ligand, les orbitales

considérées sont celles du squelette O-N=C-C=N-O. Elles se divisent en 2 groupes : à plus

basse énergie, les orbitales L occupées proviennent de l'orbitale π de la liaison C=N et de

l'orbital p de l'atome O, noté [π(C=N)+O] ; à plus haute énergie, les orbitales L* vides,

provenant de l'orbitale p de la liaison C-C et de l'orbitale π de l'atome N, de caractère

anti-liant C-N, noté [π(C=C)+N].

Complexe oxydé

Figure 3.25 � Diagramme d'orbitales moléculaires du complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ ob-

tenu par calcul DFT en considérant la symétrie pseudo D3.

Pour ce complexe, l'écart d'énergie entre les niveaux HOMO et LUMO est de 4,27 eV.

Le degré d'oxydation +III du cobalt permet de stabiliser les orbitales d. Les 3 orbitales
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remplies sont de nature dπ. Elles se situent de HOMO-8 à HOMO-10. La levée de dégé-

nérescence entre ces 3 orbitales en a+e (z2 + (x2-y2, xy)) est prévue dans une symétrie

faiblement D3.

Les trois orbitales moléculaires HOMO (HOMO à HOMO-2) sont des [π(C=N)+O] et

constituent la cage L. Il existe également une levée de dégénérescence e+a pour ces trois

orbitales moléculaires. Entre les orbitales dπ et les orbitales L se trouvent les orbitales

du ligand, constituant les liaisons σ Co-N avec une contribution p de l'atome O. Les

cinq premières orbitales non-occupées sont très proches en énergie. Les orbitales LUMO,

LUMO+1 et LUMO+3 sont les L* [π (C=C)+N] ayant pour dégénérescence e+a. Les

LUMO +2 et LUMO+4 sont des dσ (xz,yz). Le diagramme d'orbitales moléculaires du

complexe oxydé [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ est donné sur la �gure 3.25.

Complexe neutre

Figure 3.26 � Diagramme d'orbitales moléculaires du complexe [CoII(dmg)3(BF)2] ob-

tenu par calcul DFT.

La réduction du centre métallique a pour e�et d'augmenter l'énergie des orbitales

d par rapport aux énergies des orbitales moléculaires du ligand et de diminuer l'écart

d'énergie entre les niveaux HOMO et LUMO. Le diagramme d'orbitales moléculaires de

ce complexe est donné sur la �gure 3.26.
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Spin orbitale α : Les 4 orbitales α occupées sont essentiellement de caractère mé-

tallique. Elles comprennent trois dπ (z2, x2-y2, xy) et une dσ (xz). Au plus bas niveau

d'énergie se trouve la x2-y2 puis la xy. La z2 se couple fortement avec une des orbitales

L générant une paire spin-orbitale notée z2±L. L'orbitale HOMO est la xz qui se trouve

dans le plan contenant les liaisons Co-N longues et délocalisée vers les deux azotes les

plus éloignés. La deuxième dσ (yz) est vide et se trouve au même niveau énergie que les

L*. L'écart entre les niveaux HOMO et LUMO est de 3,66 eV.

Spin orbitale β : Les orbitales d occupées sont les dπ (z2, x2-y2, xy). L'orbitale

HOMO est la z2. Les trois premières LUMO sont des L*. Les dσ (xz, yz) sont plus hautes

en énergie et la xz est la plus haute. Dans le cas du complexe Co(II), les deux orbitales dσ :

xz et yz n'ont pas le même rôle comme dans la symétrie D3 du Co(III). La descente vers la

symétrie C2, dicté par l'e�et Jahn-Teller a pour but d'accueillir l'électron supplémentaire

dans une orbitale non-dégénérée. L'écart entre les niveaux HOMO et LUMO est de 3,78

eV. L'électron supplémentaire se place dans l'orbitale xz (SOMO). La densité de spin de

l'ion Co est ρCo = 1,00 ce qui est caractéristique d'un Co(II) bas spin. La densité de spin

est délocalisée uniquement sur les deux azotes les plus éloignés, avec une valeur de 0,06

pour chaque atome. Il est à noté que la distorsion du complexe est de type cis Jahn-Teller

ce qui se produit moins fréquemment que les distorsions ce type trans Jahn-Teller. En

e�et, dans les complexes forcés à une structure prisme trigonal à cause de la structure

du ligand, une distorsion de type trans ne permet pas une levée de dégénérescence. Une

distorsion cis est plus favorable à cet e�et.

Complexe réduit

Nous considérons également deux états de spin possibles : S = 0 et S = 1. En considérant

pour chaque état la géométrie la plus optimisée, nous obtenons une plus faible énergie

d'une valeur de 0,72 eV pour l'état S = 1. Cette valeur nous indique que le complexe

réduit a une préférence très marquée pour adopter la géométrie correspondant à l'état de

spin S =1.

Etat bas spin S = 0 La géométrie du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
� S = 0 est si-

milaire au complexe Co(II) bas spin. Les niveaux d'énergie des orbitales d du complexe

[Co(dmg)3(BF)2]
� suivent le même ordre. Cependant, dans le complexe [Co(dmg)3(BF)2]

�

il y a un fort couplage entre la z2 (dπ) et la xz (dσ), qui constituent les HOMO. Les trois
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premières LUMO sont des L* [π(C=C)+N]. L'orbitale la plus haute en énergie est la

xy. Les 4 orbitales d restant sont occupées. D'un point de vue chimique, la réduction du

complexe se fait au niveau du métal. A�n d'accommoder un ion de taille plus impor-

tante, le ligand est fortement distordu. Ce qui conduit à la quasi-décoordination d'un des

glyoximates. Ainsi, l'ion Co(I), de con�guration d8 similaire au Ni(II) bas spin, préfère

une géométrie de type plan carré. L'écart entre les deux niveaux HOMO et LUMO est de

2,70 eV. Le diagramme d'orbitales moléculaires du complexe réduit à l'état de spin S = 0

est donné sur la �gure 3.27.

Figure 3.27 � Diagramme d'orbitales moléculaires du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
− ob-

tenu par calcul DFT pour S = 0.

Etat bas spin S = 1

� Spin α : L'orbitale la plus basse en énergie est la z2 (a) puis les x2-y2 et xy (e).

Les d les plus haute en énergie, constituant les HOMO sont les xz et yz (e). Les L

[π(C=N)+O] (e+a) se trouvent juste en dessous des d HOMO. Toutes les orbitales

dα sont occupées. Les orbitales LUMO sont des L* [π(C=C)+N] (e+a). L'écart

entre HOMO et LUMO est de 3,33 eV.
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� Spin β : L'orbitale z2 se trouve à un niveau d'énergie plus haut que les L [π(C=N)+O]

(e+a). Il existe un mélange fort entre les x2-y2 et xy (de la paire e des orbitales d) et

les deux L* (de la paire e des orbitales L*) avec une contribution 50/50. Ce mélange

donne deux paires e dont une occupée (x2-y2,xy) + e[π(C=C)+N] et une vacante

(x2-y2,xy) - e[π(C=C)+N] (noté D+L* et D-L*). Les D+L* constituent les HOMO.

Les D-L* se placent légèrement au dessus de la LUMO qui est a[π(C=C)+N]. L'écart

entre HOMO et LUMO est de 2,71 eV. La paire e dσ (xz,yz) se place à plus haute

énergie. Le diagramme d'orbitales moléculaires du complexe réduit à cet état de

spin est donné sur la �gure 3.28.

Figure 3.28 � Diagramme d'orbitales moléculaires du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
− ob-

tenu par calcul DFT pour S = 1.

Etant donné que les orbitales d sont mélangées avec les orbitales du ligand avec une

contribution 50/50, nous ne pouvons pas attribuer à l'ion Co l'état d'oxydation +I. La

densité de spin calculée est de ρCo = 2,39 et est délocalisée sur les 6 atmes d'azote (0,01

pour chaque atome N) et les C iminiques (-0,09 pour chaque atome C). Pour obtenir

une meilleure description de l'état électronique fondamental, les calculs ont été refaits

en utilisant la méthode ab initio ORCA, en considérant la symétrie D3h idéalisée. Ainsi,

l'état électronique fondamental est décrit principalement comme un mélange de :
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77% de (dz2)2 (dx2−y2)2 (dxy)2 (dxz)1 (dyz)1 (L*a1)0 (L*b1)0 : CoIS=1L0

7% de (dz2)2 (dx2−y2)1 (dxy)1 (dxz)1 (dyz)1 (L*a1)1 (L*b1)1 : CoIIIL2−

7% de (dz2)2 (dx2−y2)2 (dxy)1 (dxz)1 (dyz)1 (L*a1)1 (L*b1)0 : CoIIHSL•−

7% de (dz2)2 (dx2−y2)1 (dxy)2 (dxz)1 (dyz)1 (L*a1)0 (L*b1)1 : CoIIHSL•−

Dans toutes les con�gurations constituant l'état électronique fondamental, les orbitales

xz et yz contiennent toujours 1 électron chacune. La réduction du ligand contribue à 28

% de l'état électronique fondamental. La densité de spin obtenue pour cette considération

est :

� ρCo = 2,26,

� ρN = -0,01 pour chaque atome N,

� ρCim.
= -0,03 pour chaque atome C lié à Nimine.

3.5.3.3 Propiété d'oxydo-réduction

A l'aide des calculs, nous avons obtenu les potentiels E0 dans l'acétonitrile de di�érents

couples redox issus du complexe. Ces valeurs sont données dans le tableau ci-dessous et

sont comparées avec celles obtenues en voltammétrie cyclique.

Valeurs calculées vs. ECS Valeurs expérimentales vs. ECS

deux vagues sont observées :

E0(CoIII/CoII) = 0,48 V E1/2(1) = 0,38 V attribué au couple CoIII/CoII

E0(CoII/CoI(S=0)) = -0,93 V E1/2(2)-0,66 V attribué au couple CoII/Co"I"

E0(CoII/CoI(S=1)) = -0,53 V

Nous constatons que la valeur de E0(CoIII/CoII) calculée est en assez bon accord

avec la valeur de E1/2(CoIII/CoII) expérimentale. Quant à la valeur de E1/2(CoII/Co"I")

expérimentale, elle est intermédiaire entre les deux valeurs de E0(CoII/CoI (S=1) ) et de

E0(CoII/CoI (S=0)). Cette observation permet de mettre en évidence le caractère "mixte"

de l'état électronique fondamental de l'espèce réduite [Co(dmg)3(BF)2]
�.

3.5.3.4 Spectre d'absorption électronique

Nous reportons dans ce paragraphe les spectres d'absorption électronique calculés des

trois états d'oxydation du complexe [Co(dmg)3(BF)2] ainsi que leur comparaison avec les

spectres d'absorption en UV-Visible expérimentaux dans l'acétonitrile. Les spectres élec-
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troniques calculés ont été obtenus en considérant les structures optimisées des complexes

dans l'acétonitrile.

Complexe oxydé [CoIII(dmg)3(BF)2]
+

Dans ce complexe, la di�érence d'énergie entre HOMO et LUMO est grande, il n'y a pas de

transitions à faibles énergies. Le spectre électronique calculé montre des transitions pour

λ < 500 nm. Nous observons trois principales bandes d'absorptions : (i) les transitions

d-d de faibles intensités centrées autour de 450 nm, (ii) les transitions de caractère mixte

LMCT et ILCT entre 340 et 270 nm et (iii) une bande d'absorption de forte intensité à

270 nm de caractère ILCT (�gure 3.29). Ces trois bandes d'absorption théoriques sont

bien présentes sur le spectre expérimental au complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ ainsi que de

faibles absorptions en continu entre 500 et 380 nm puis une bande intense à 293 nm.

Figure 3.29 � Spectres d'absorption du complexe [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ obtenus par calcul

théorique (à gauche) et par spectroscopie UV-Visible (à droite).

Complexe neutre [CoII(dmg)3(BF)2]

Les transitions d-d de faibles intensités se trouvent à des faibles énergies (de 880 à 950

nm). Le spectre électronique calculé comporte 3 transitions intenses de caractère MLCT

à 500, 383 et 344 nm. La transition à 341 nm est de caractère mixte ILCT + LMCT.

Le spectre expérimental du complexe [CoII(dmg)3(BF)2] dans l'acétonitrile montre deux

bandes absorption assez larges centrées aux alentours de 460 et 350 nm. A plus haute éner-

gie (< 300 nm), nous observons plusieurs transitions de fortes intensités. Nous n'avons pas

comparé le spectre simulé et le spectre expérimental pour λ < 300 nm car ces transitions

pourraient provenir du milieu (solvant) et non du complexe étudié.
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Figure 3.30 � Spectres d'absorption du complexe [CoII(dmg)3(BF)2] obtenus par calcul

théorique (à gauche) et par spectroscopie UV-Visible (à droite).

Complexe réduit [Co(dmg)3(BF)2]
− De façon similaire aux résultats reportés pré-

cédemment, le calcul du spectre du complexe réduit est réalisé pour les deux états de

spin : S = 0 et S = 1.

S = 0 Le spectre électronique simulé du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
� diamagnétique

montre trois bandes de caractère MLCT à 760, 480 et 360 nm. Trois transitions intenses

vers 420-440 nm sont de caractère mixte MLCT + d-d. Nous observons également des

transitions de caractère ILCT dans la région 270-340 nm.

Figure 3.31 � Spectre d'absorption du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
� bas spin obtenu par

calcul théorique.

S = 1 Pour l'état haut spin, le spectre électronique simulé du complexe

[Co(dmg)3(BF)2]
� montre 2 bandes de caractère MLCT centrées vers 900 nm et 600 nm.

La bande centrée autour de 900 nm est de faible intensité et traduit les transitions entre
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les orbitales D+L* et D-L*. La bande centrée vers 600 nm de caractère MLCT est intense.

Nous observons également deux autres bandes de caractère MLCT de fortes intensités à

330 et 290 nm. Les transitions d-d de faibles intensités se trouvent entre 400 et 500 nm.

Figure 3.32 � Spectre d'absorption du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
� haut spin obtenu par

calcul théorique.

Expérimentalement, le spectre UV-Visible du [Co(dmg)3(BF)2]
� dans l'acétonitrile

est caractérisé par 2 bandes d'absorption se situant entre 700 et 550nm. Ces 2 bandes

impliquent des orbitales à caractère mélangé métal/ligand 50/50. Une telle observation a

été reportée pour les complexes de structures similaires (�gure 3.33).

Figure 3.33 � Spectre d'absorption du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
� par spectroscopie

UV-Visible.

Pour [CoI(Cl2Gm)3(Bn-C4H9)2]
−, λmax = 544 et 680 nm [106].

Pour [Co(dpg)3(BF)2]
�, λmax = 625 et 680 nm [64].

Pour [Co(dmg)3(BF)2]
�, λmax = 545 et 614 nm.

Or les calculs DFT classiques ne mettent pas en évidence la présence de ces bandes.
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Nous nous sommes donc orientés vers des calculs CASSCF (Complete Active Space Self-

Consistent Field) pour avoir une meilleure description de ce complexe, a�n de retrouver les

absorptions dans le spectre expérimental. Cette méthode nous donne accès aux fonctions

d'ondes de l'état fondamental et de di�érents états excités. Ces fonctions sont reportées

dans le tableau 3.6. Pour tous les états, les orbitales remplies et communes aux di�érents

états : (dz2)2 (dxz)1 (dyz)1.

Etat
Fonction Occupation des orbitales

Transition
Energie par

principale dxy (b1) dx2−y2 (a1) L*a1 L*b1 rapport à E0

E0 72% CoIHSL•− 2 2 0 0

E1 76% CoIIL•− 2 1 0 1 a1 → b1 1,31 eV

E3 80% CoIIL•− 1 2 1 0 b1 → a1 1,32 eV

E2

41% CoIIL•− 2 1 1 0 a1 → a1
1,31 eV

41% CoIIL•− 1 2 0 1 b1 → b1

Tableau 3.6 � Occupations des orbitales de l'état fondamebtal et des trois premiers états

excités du complexe réduit [Co(dmg)3(BF)2]
�.

Les niveaux E1 et E3 forment la bande E' de la symétrie D3h. Ces 3 états excités sont

dégénérés en énergie. Ils correspondent aux transitions autorisées et sont cohérents avec

bandes expérimentales observées.

Par ailleurs, les calculs théoriques nous permettent d'a�rmer que le complexe réduit

[Co(dmg)3(BF)2]
� ne peut pas être diamagnétique (S = 0) avec une géométrie base-carré

distordue car la molécule nécessiterait une énergie de réorganisation trop importante pour

arriver à cette géométrie. De plus, les expériences en voltampérométrie cyclique et spec-

troscopie d'absorption UV-Visible vont dans le même sens. La voltampérométrie cyclique

montre une vague de réduction CoII/CoI réversible, tandis que l'absorption UV-Visible

montre des points isobestiques en accord avec un système réversible, ne nécessitant donc

pas une énergie de réorganisation importante. En�n, la présence de bandes d'absorption

expérimentales à 545 et 614 nm correspond le mieux au diagramme d'orbitales molécu-

laire et aux transitions d'un complexe haut spin (S = 1) que d'un complexe bas spin

diamagnétique.

En conclusion, les descriptions des complexes [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ et[CoII(dmg)3(BF)2]
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par calcul DFT et TD-DFT sont en bon accord avec les résultats expérimentaux. Le com-

plexe réduit [Co(dmg)3(BF)3]
� est quant à lui mieux décrit par la méthode CASSCF. Il

s'agit d'un complexe Co(I) haut spin avec :

� Une structure à haute symétrie,

� Un mélange entre les orbitales dπ et L* (porté par les Cimine) responsable de l'ab-

sorption à faibles énergies (545 et 614 nm).

� Un état fondamental décrit en partie (28 %) comme un transfert d'un voire de deux

électrons du métal aux carbones iminiques du ligand dans les orbitales moléculaires

[π(C=C)+N]. Ce phénomène doit jouer un rôle important dans le mécanisme cata-

lytique de réduction des protons du complexe.

3.6 Conclusion

Nous avons présenté dans ce chapitre les caractérisations structurales et électrochi-

miques des complexes de cobalt oxime. Ces complexes montrent un même comportement

en voltampérométrie cyclique : leur voltampérogramme présente deux vagues correspon-

dant à 3 états d'oxydation du complexe. La deuxième vague, correspondant à la réduction

Co(II/I) est très liée à la nature du ligand. L'état d'oxydation Co(I) de ces complexes est

l'origine de leur activité catalytique vis-à-vis de la réduction des protons.

La stabilité des complexes 1, 2 et 3 en milieu acide a été évaluée par spectroscopie UV-

Visible. Ces complexes montent une stabilité su�sante pour les études électrochimiques

en milieu organique homogène. Les caractérisations plus approfondies ont été e�ectué

sur le complexe 3 a�n de mieux comprendre son activité catalytique. La comparaison

entre les résultats expérimentaux (spectroscopie UV-Visible et voltampérométrie cyclique)

et les calculs théoriques permet de con�rmer que le complexe réduit [Co(dmg)3(BF)2]
�

est une espèce paramagnétique avec une délocalisation électronique du centre métallique

vers les carbones iminiques du ligand. Néanmoins, il est nécessaire d'e�ectuer d'autres

caractérisations complémentaires telle que la spectroscopie d'absorptions des rayons X

(EXAFS/XANES) de cette espèce pour élucider le mécanisme catalytique de ce composé.
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Chapitre 4

Catalyse en phase hétérogène :

électrodes modi�ées et cellule

d'électrolyse PEM

Les résultats que nous avons obtenus par voltampérométrie cyclique en solution ho-

mogène indiquent que nos complexes de cobalt sont actifs vis-à-vis de la réduction des

protons en solution organique. Par ailleurs, ils sont insolubles dans l'eau, une propriété

importante pour leur utilisation dans des électrolyseurs de l'eau. A�n d'évaluer leur po-

tentiel comme catalyseur à la cathode d'électrolyseur de technologie PEM (membrane

acide en milieu aqueux), nous avons commencé par préparer et étudier le comportement

d'électrodes de carbone vitreux modi�ées en surface par adsorption de ces complexes de

cobalt. Ces expériences ont été réalisées en milieu aqueux acide fort, c'est-à-dire dans des

conditions similaire à celles qui existent dans les électrolyseurs PEM. Compte tenu des

résultats obtenus en phase homogène (chapitre 3), il aurait été logique de n'utiliser que les

complexes ayant des ligands diphénylglyoxime (c'est-à-dire le complexe [CoII(dpgBF2)2]

à deux ligands et le complexe [CoIII(dpg)3(BF)2]BF4 à trois ligands) car ce sont eux qui

montrent l'activité catalytique la plus importante vis-à-vis de la réduction des protons

et la plus grande stabilité en milieu acide fort. Cependant, nous ne sommes pas parve-

nus à synthétiser les complexes substitués phényle en quantité su�sante pour e�ectuer

des tests en électrolyse PEM sur cellule de 7 cm2. Pour cette raison, nous avons réalisés

nos tests avec les complexes substitués méthyle. Nous verrons que les résultats sont mal-

gré tout très intéressants. Dans ce chapitre, nous présentons donc les résultats obtenus

à l'aide d'électrodes modi�ées par les complexes suivants : [CoII(dmgBF2)2] (complexe

105
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1), [CoII(dpgBF2)2] (complexe 2) et [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4 (complexe 3) puis les résul-

tats obtenus avec une cellule d'électrolyse PEM contenant des complexes 1 et 3 comme

catalyseur de réduction des protons à la cathode.

4.1 Electrodes modi�ées

4.1.1 Préparation des électrodes modi�ées

Les électrodes de carbone vitreux ont été modi�ées en déposant en surface, soit directe-

ment le catalyseur seul, soit un mélange de catalyseur/noir de carbone. Le noir de carbone

utilisé est commercialisé sous le nom de VulcanrXC72 (société Cabot Co.). L'utilisation

d'un mélange de catalyseur/noir de carbone est très répandue dans les études sur les élec-

trolyseurs ou les piles à combustible de type PEM [108,109]. Les catalyseurs utilisés sont

souvent des métaux nobles (cf. chapitre 1). L'utilisation de noir de carbone (conducteur

électronique stable en milieu acide à des potentiels inférieurs à 1,2 V vs. ENH) a pour

but d'augmenter la surface réelle de la couche catalytique. Les complexes de cobalt que

nous utilisons n'étant pas conducteurs électroniques, l'utilisation du noir de carbone a

pour e�et d'améliorer la conductivité de la couche catalytique. Ce noir de carbone permet

également de rendre possible l'adsorption du complexe en très faible épaisseur.

D'un point de vue pratique, nous avons utilisé la même électrode de travail en carbone

vitreux que celle utilisée dans le chapitre 3 pour les études de voltampérométrie cyclique

en milieu organique. La surface géométrique de l'électrode de travail est de 0,07 cm2. La

méthode de préparation est la suivante. Tout d'abord, nous préparons 2 mL d'une solu-

tion 2 mM de catalyseur dissout dans l'acétonitrile. La solution est homogénéisée à l'aide

d'un bain d'ultrasons pour bien solubiliser la totalité du complexe. Dans le cas du mé-

lange complexe/VulcanrXC72, du VulcanrXC72 �nement broyé est ajouté à la solution

du complexe. La suspension est laissée sous agitation pendant 2 heures sous ultrasons.

Ensuite, 2 µL du mélange sont déposés sur le disque de carbone vitreux (préalablement

poli) à l'aide d'une micropipette. Le solvant est alors laissé à l'air jusqu'à évaporation

totale. Après 1 heure environ, une solution alcoolique diluée de Na�onr117 (solution

commerciale Fluka Co.) est déposée par dessus la couche de complexe. L'électrode est

ensuite séchée pendant 1 heure à l'air. Ce second dépôt conduit à la formation d'un �lm

de Na�onr qui joue le rôle de �let moléculaire, dans le sens où il maintient le complexe
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au contact de l'électrode sans pour autant l'isoler des protons présents en solution. Ces

derniers peuvent circuler librement au sein de la matrice polymère, les groupements sul-

fonates du Na�onr jouant le rôle de contre-anions immobiles. Après séchage, l'électrode

modi�ée est immergée dans une solution aqueuse d'acide sulfurique 0,5 M pour hydrater

la couche de Na�onr et désorber l'excès de catalyseur non adsorbé à la surface du disque.

4.1.2 Caractérisation par voltampérométrie cyclique

Pour les mesures électrochimiques, nous avons utilisé une contre-électrode en platine et

une électrode de référence au calomel saturé. L'électrolyte est une solution aqueuse d'acide

sulfurique 0,5 M. Les voltampérogrammes cycliques mesurés à une vitesse de balayage de

10 mV.s−1 sur (a) une électrode de carbone vitreux polie et nue ; (b) une électrode de

carbone vitreux modi�ée en surface par un �lm de Na�on r117 seul et (c) une électrode

de carbone vitreux modi�ée en surface par un �lm de Vulcan rXC72 sans catalyseur

recouvert d'un �lm de Na�on r117 sont tracés sur la �gure 4.1. Le voltampérogramme

d'une électrode en platine est également tracé pour comparaison.

Figure 4.1 � Voltampérogrammes d'une électrode en carbone vitreux polie (a), modi�ée

avec un dépôt de Na�onr117 (b) et avec un dépôt de VulcanrXC72 couvert d'un �lm

de Na�onr117 (c) et d'une électrode de platine (Pt), solution d'acide sulfurique 0,5 M,

vitesse de balayage 10 mV.s−1.

La réduction des protons sur une électrode en platine démarre à un potentiel très



108 Chapitre 4 : Catalyse en phase hétérogène

proche du potentiel standard E0
H+/H2

(surtention faible). Le voltampérogramme (a) de

l'électrode de carbone vitreux seule montre une très faible densité de courant de réduc-

tion des protons en hydrogène moléculaire, et ce, même au potentiel très négatif de -0,9 V

vs. ECS. Le même comportement est observé avec l'électrode modi�ée avec un simple �lm

de Na�onr117 (courbe b). En revanche, l'électrode modi�ée par un �lm VulcanrXC72-

Na�onr117 ne donne pas la même réponse (courbe c). Le courant de réduction qui démarre

vers -0,7 V vs. ECS est beaucoup plus important à -0,9 V vs. ECS. De même, le courant

capacitif dans la zone de potentiel supérieure (de +0,2 à -0,7 V) est plus élevé que ce-

lui mesuré dans les deux cas précédents. Le VulcanrXC72 ayant une surface spéci�que

de 254 m 2.g −1 [116], les particules de carbone en contact électronique avec le disque

de carbone vitreux augmentent l'aire d'interface électrode/électrolyte. Par conséquent, le

courant capacitif augmente. Nous avons pu véri�er par électrolyse prolongée que le dépôt

obtenu par cette technique reste adhérent jusqu'à des densités de courant de plusieurs

mA.cm−2 ce qui nous a permis de valider notre protocole expérimental. Il s'agit d'une

condition préalable à la mesure de l'activité des �lms contenant les complexes de cobalt.

Les voltampérogrammes cycliques mesurés en présence de catalyseurs adsorbés sont tracés

sur la �gure 4.2. Après adsorption, les vagues redox observées en solution homogène dispa-

raissent. La réponse du complexe adsorbé à la surface de l'électrode de travail n'apparaît

que par le biais de la réponse catalytique aux fortes surtensions. Les courbes obtenues

avec catalyseur di�èrent de celles mesurées sans catalyseur. Le courant de réduction des

protons démarre aux alentours de -0,4 V vs. ECS et la densité de courant est beaucoup

plus importante. Les bulles gazeuse sont observables à l'÷il nu dès le potentiel de ∼ -0,6

V vs. ECS. En comparant les voltampérogrammes obtenus sans catalyseur (�gure 4.2,

courbe a) et avec catalyseurs (�gure 4.2, courbes b, c et d), nous pouvons a�rmer que

l'augmentation de la densité de courant résulte de l'activité catalytique des complexes de

cobalt et pas du fait de l'augmentation de la surface active en présence du VulcanrXC72.

Ces mesures montrent de manière reproductible une catalyse e�cace en phase hétérogène.

Aux faibles densités de courant, la croissance exponentielle de la densité de courant avec le

potentiel d'électrode suggère l'existence d'une limitation cinétique par transfert de charge.

A plus forte densité de courant, nous observons un comportement linéaire attribuable à

la chute ohmique dans le �lm de surface et à la formation de microbulles de dihydrogène

en surface. Aux fortes densités de courant, le voltampérogramme devient beaucoup plus

bruité. Cela provient du dégagement gazeux d'hydrogène dans l'espace interpolaire.
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Figure 4.2 � Voltampérogrammes d'une électrode en carbone vitreux modi�ée avec :

dépôt de VulcanrXC72 couvert d'un �lm de Na�onr117 (a), un mélange de complexe

1/VulcanrXC72 (30/70 % massique) couvert d'un �lm de Na�onr117 (b), un mélange

de complexe 2/VulcanrXC72 (30/70 % massique) couvert d'un �lm de Na�onr117 (c)

et un mélange de complexe 3/VulcanrXC72 (30/70 % massique) couvert d'un �lm de

Na�onr117 (d), et d'une électrode de platine (Pt), solution d'acide sulfurique 0,5 M,

vitesse de balayage 10 mV.s−1.

Nous remarquons également que les électrodes modi�ées avec les complexes 2 et 3

(courbes c et d) donnent des réponses similaires alors que celle obtenue avec le complexe

1 (courbe b) donne une réponse environ 3 fois plus importante. Cette di�érence peut

s'expliquer par la quantité de catalyseur déposée sur l'électrode. En e�et, il serait plus

rigoureux de reporter une densité de courant par unité de catalyseur déposée (masse ou

mole, par exemple en mA.cm−2.mol−1) a�n de pouvoir e�ectuer une comparaison plus

pertinente. Cependant, il est di�cile de mesurer la quantité exacte de catalyseur déposée

à la surface de l'électrode car (i) seule les complexes en contact électrique avec le disque

(percolation) donneront une réponse et (ii) une partie (di�cile à évaluer) de la charge

catalytique initiale est relarguée lors de la préparation. Nous avons e�ectué un calcul

pour estimer la quantité maximale de catalyseur adsorbable en monocouche sur la surface

active du VulcanrXC72 (a�n de savoir si les quantités de complexe non adsorbé ne seraient

pas celles qui sont relarguées lors de l'activation de l'électrode). Dans ce calcul, chaque

molécule de complexe occupe une surface équivalente à un rectangle ayant pour largeur
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la distance F-F des atomes de �uor les plus éloignés l'un de l'autre et pour longueur la

distance C-C des carbones des fonctions latérales R en position cis (�gure 4.3).

Figure 4.3 � Rectangle équivalent de la molécule 2 utilisée pour estimer la quantité de

catalyseur adsorbée sur la surface de VulcanrXC72.

Les quantités maximales de complexe déposées sont reportées dans le tableau 4.1.

La valeur de la surface spéci�que du VulcanrXC72 utilisée dans ces calculs provient des

mesures de Uchida et coll. citée plus haut (254 m2.g−1). Nous dé�nissons le " taux de

recouvrement monocouche " (en % ) comme le rapport de la surface que peut couvrir

complexe sur la surface déployé de Vulcan r. Si ce taux dépasse 100 %, la charge cataly-

tique permet de former plusieurs monocouche sur le Vulcanr.

Composé

Surface du Densité de matière (mol.cm−2) Taux de

rectangle maximale sur du mélange recouvrement

équivalent (cm2) Vulcanr expérimental monocouche (%)

1 8,01.10−15 2,07.10−10 3,60.10−10 170

2 13,05.10−15 1,27.10−10 2,53.10−10 200

3 7,40.10−15 2,91.10−10 3,08.10−10 106

Tableau 4.1 � Estimation de la quantité de catalyseur adsorbée sur la surface de

VulcanrXC72 d'un mélange complexe/VulcanrXC72 30/70 % massique.

Nous remarquons que la quantité de complexe dans le mélange complexe/VulcanrXC72

(30/70 % massique) dépasse la quantité maximale déposable en monocouche (4.10−4

mol.g−1, ce qui correspond à environ 2.10−10 mol.cm−2). Cette densité de matière est

du même ordre de grandeur que celle reportée par Peters et coll. pour les complexes de
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cobalt oxime-imine de structure similaire aux complexes 1 et 2 [60].

A partir des valeurs du tableau 4.1, nous pouvons calculer la densité de catalyseur déposée

sur l'électrode en carbone vitreux. Lors de la préparation du dépôt, une quantité déter-

minée de VulcanrXC72 est pesée puis dispersée dans la solution contenant le complexe.

Le volume du mélange prélevé et déposé est de 2 µL. La surface de l'électrode de carbone

vitreux est de 0,07 cm2. Nous pouvons estimer la quantité de catalyseur par unité de

surface géométique de l'électrode de travail en carbone vitreux (tableau 4.2).

Composé Densité sur électrode de travail (mol.cm−2)

1 3,27.10−8

2 2,01.10−8

3 5,86.10−8

Tableau 4.2 � Estimation de la quantité de catalyseur déposée sur l'électrode de travail

en carbone vitreux.

La quantité de complexe déposée à la surface de l'électrode est du même ordre de

grandeur pour les 3 complexes. Cela n'explique donc pas la di�érence des densités de

courant de réduction observée sur la �gure 4.2. A�n de quanti�er de façon plus précise

ces di�érentes e�cacités catalytiques, nous avons tracé les courbes de Tafel de manière à

remonter aux densités de courant d'échange pour chaque complexe (cf. �1.31 et �1.32).

La courbe de Tafel obtenue avec le mélange de complexe 1/VulcanrXC72 est présentée

sur la �gure 4.4. Il est notable de remarquer que ces complexes ont également une légère

activité vis-à-vis de l'oxydation de l'hydrogène (branche des surtensions anodiques sur la

�gure 4.4). Les valeurs de densité de courant d'échange apparentees (i0 exprimées par cm2

d'aire géométrique) sont rassemblées dans le tableau 4.3. Nous rapportons dans le même

tableau le rapport de la densité de courant d'échange d'une électrode modi�ée/densité de

courant d'échange de l'électrode en carbone vitreux propre, pour faciliter les comparaisons.
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Figure 4.4 � Courbe de Tafel tracée à partir du voltampérogramme (b) de la �gure 4.2

de l'électrode modi�ée avec le mélange de complexe 1/VulcanrXC72 (30/70 % massique)

couvert d'un �lm de Na�onr117

Dépôt i0 (mA.cm−2) Rapport i0
i0(ECV propre)

ECV propre 1,9.10−3 1

ECV / Na�onr117 2,9.10−3 1,5

ECV /VulcanrXC72 + Na�onr117 2,6.10−2 13,7

ECV / 1+VulcanrXC72 + Na�onr117 0,7 368,4

ECV / 2+VulcanrXC72 + Na�onr117 0,2 105,3

ECV / 3+VulcanrXC72 + Na�onr117 1,1 578,9

Tableau 4.3 � Densités de courant d'échange mesurées pour di�érentes électrodes mo-

di�ées à partir des courbes de polarisation des �gures 4.1 et 4.2, ECV désigne l'électrode

en carbone vitreux.

Malgré l'imprécision des mesures, la hiérarchie et l'ordre de grandeur des valeurs ob-

tenues pour les densités de courant d'échange de ces di�érentes électrodes sont conformes

aux résultats obtenus par voltampérométrie cyclique. A titre comparatif, la densité de

courant d'échange du couple H+/ H2 sur platine poli en milieu acide sulfurique 0,5 M

est de 1 mA.cm−2 (-log|i0| = 3) [41]. Il s'agit d'une valeur exprimée par cm2 d'aire réelle

(électrode de platine polie, de rugosité unitaire). Les valeurs reportées dans le tableau 4.3

sont légèrement inférieures, mais en plus, elles sont exprimées en cm2 d'aire géométrique.
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Ces valeurs seraient encore plus faible si l'aire réelle était connue et si elles étaient expri-

mées en cm2 d'aire réelle d'interface électrode modi�ée/électrolyte. Donc, il est clair que

ces complexes de cobalt catalysent la réduction des protons de façon moins e�cace que

le platine. Néanmoins, leur activité catalytique reste su�samment élevée pour envisager

des applications.

4.1.2.1 In�uence du nombre de scans

Le comportement en voltampérométrie cyclique des complexes bis(glyoximate) et

tris(glyoximate) n'est pas similaire. Dans le cas des complexe bis(glyoximate) 1 et 2,

la densité de courant atteint une valeur importante dès les premiers scans puis elle conti-

nue à augmenter et devient stable au bout d'environ 30 scans. Quant au complexe 3, le

courant augmente très lentement et devient stable seulement au bout de quelques jours

de cyclage. La �gure 4.5 montre l'évolution du voltampérogramme obtenu sur l'électrode

modi�ée avec di�érents mélanges de complexe/VulcanrXC72 après plusieurs cycles.

Complexe 1 Complexe 2 Complexe 3

Figure 4.5 � Voltampérogrammes des électrodes modi�ées avec un mélange de

VulcanrXC72 et : complexes 1 : premier scan (a), après 30 scans (b) ; complexe 2 :

premier scan (a), après 30 scans (b) ; complexe 3 : premier scan (a), après 30 scans (1

jour) (b), après 2 jours (c), après 3 jours (d), après 4 jours (e).

L'e�et du cyclage sur les performances électrochimiques est visible par les trois com-

plexes. Pour le complexe 1 et le complexe 2, ces e�ets sont attribués à une réorganisation

rapide du �lm de Na�onr au cours du cyclage. Dans le cas du complexe 3 (le méca-

nisme de catalyse exact n'est pas connu), une des hypothèses possible est qu'il sert de

pré-catalyseur qui se transforme, sous l'e�et du cyclage de potentiel, pour former l'espèce

catalytique proprement dite. Pour cette raison, le complexe devient "actif" après un temps
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de cyclage plus long. Ce phénomène a déjà été observé avec les complexes de manganèse

qui catalysent la réaction de dégagement de l'oxygène [117]. D'un point de vue pratique,

dans tous les cas, l'étape d'activation de l'électrode modi�ée par cyclage apparaît comme

essentielle a�n d'optimiser la mise en forme des électrodes modi�ées avec nos composés.

4.1.2.2 In�uence de la quantité de VulcanrXC72

Des électrodes de carbone vitreux modi�ées en surface par des mélanges complexe/

VulcanrXC72 en proportions di�érents ont été préparées dans le but de comparer l'e�et

de la quantité de VulcanrXC72 sur l'e�cacité catalytique des électrodes modi�ées. Pour

chaque complexe, nous avons testé 3 proportions massiques di�érentes : 20/80, 30/70 et

50/50 en complexe/VulcanrXC72.

La méthode de préparation utilisée est la suivante. Dans un premier temps, nous avons

préparé 2 mL d'une solution 2 mM de catalyseur dans l'acétonitrile. Une fois le composé

bien solubilisé, le VulcanrXC72 est ajouté. La quantité de complexe pesée est la même

pour chaque préparation et la quantité de VulcanrXC72 est ajustée pour obtenir la bonne

proportion. Le mélange est ensuite laissé sous agitation sous ultrason puis déposé sur la

surface de l'électrode de travail en carbone vitreux comme décrit précédemment.

Figure 4.6 � Voltampérogrammes des électrodes modi�ées avec un mélange de complexe

3/VulcanrXC72 à di�érentes proportions (% massique) : 20/80 (a), 30/70 (b), 50/50 (c),

sans VulcanrXC72 (d).

Nous avons tout d'abord testé un dépôt de complexe sans VulcanrXC72. Le dépôt ob-
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tenu avec les complexes 1 et 2 seuls n'est pas stable. Peters et coll. ont également essayé de

préparer des électrodes modi�ées par dépôt avec les produits de la famille bis(glyoximate)

sur une électrode en carbone vitreux mais n'y sont pas parvenus. Par conséquent, ils ont

réalisé le dépôt par voie chimique [60]. Par contre, nous avons réussi à préparer un dépôt

à base de complexe 3 sans VulcanrXC72. La quantité de complexe 3 déposée est estimée

à 5,71.10−8 mol.cm−2 (2 µL d'une solution de 2 mM sur une surface de 0,07 cm2). La

densité de matière déposée est du même ordre de grandeur que dans le cas du mélange

complexe 3/VulcanrXC72 donnée dans le tableau 4.2.

La �gure 4.6 montre les voltampérogrammes cycliques enregistrés sur une électrode de car-

bone vitreux modi�ée avec di�érentes proportions du mélange complexe 3/VulcanrXC72.

Nous remarquons qu'en présence de VulcanrXC72, la densité de courant maximale est

obtenue avec un mélange 30/70 % massique. Curieusement, la densité de courant obtenue

sans VulcanrXC72 (courbe 4.6 d)est signi�cativement plus importante (environ 7 fois

celle obtenue avec le mélange 30/70). Une explication possible à cette observation est

que dans le cas du mélange complexe/ VulcanrXC72, la quantité de catalyseur adsorbé

n'atteint pas la densité maximale. Il y a donc moins de catalyseur déposé dans le cas

du mélange complexe/ VulcanrXC72, et la densité de courant est plus faible. Ces obser-

vations soulignent l'importance qu'il y a à quanti�er le taux de catalyseur adsorbé à la

surface de l'électrode pour chaque dépôt.

Complexe 1 Complexe 2

Figure 4.7 � Voltampérogrammes cycliques mesurés sur des électrodes de carbone vitreux

modi�ées par un mélange de complexe 1/VulcanrXC72 et 2/VulcanrXC72 à di�érentes

proportions (% massique) : 20/80 (a), 30/70 (b), 50/50 (c).
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Néanmoins, nous observons le même comportement général pour les trois complexes :

la densité de courant maximale est obtenue avec le mélange 30/70 (�gure 4.6 et 4.7). Bien

que la signature électrochimique des complexes de cobalt ne soit pas observée (absence des

vagues redox observées en solution homogène), nos résultats permettent de montrer que

ces complexes catalysent la réduction des protons en dihydrogène lorsqu'ils sont adsorbés

à la surface d'une électrode en présence d'électrolyte liquide. Les résultats obtenus avec

ces complexes en électrolyse de l'eau au sein d'une cellule d'électrolyse PEM de 7 cm2

sont présentés dans le paragraphe suivant.

4.2 Cellule d'électrolyse PEM

4.2.1 Préparation et caractérisation du dépôt

La méthode utilisée pour déposer les catalyseurs sur les collecteurs de courant en

titane poreux ( société GKN) est décrite dans le chapitre 2. Nous avons utilisé des demi-

AME (assemblage membrane-électrode) commerciaux (Fumatec, Allemagne) à base de

membranes en Na�onr117 et munies d'un dépôt circulaire d'iridium sur l'une des faces

(anode) pour la réaction de dégagement de l'oxygène. Sur l'autre face (cathode), nous

avons réalisé des dépôts à base des complexes 1 et 3. Nous avons également réalisé des

mesures de référence sur un AME commercial contenant du platine métallique à la ca-

thode et de l'iridium métallique à l'anode.

Compte tenu des résultats obtenus sur les électrodes modi�ées (�4.1), nous avons préparé

des encres catalytiques contenant quatre constituants principaux pour nos préparations

cathodiques : complexe + VulcanrXC72 (30/70 % massique) + solution de Na�onr +

solvant (isopropanol). Nous avons e�ectué des dépôts contenant une charge catalytique en

complexe de cobalt de l'ordre de 2,5 mg.cm−2 (le même ordre de grandeur que les charges

catalytiques en platine utilisées dans les AME conventionnels). La teneur en Na�onr117

est de 5 % en masse. D'un point de vue pratique, les masses pesées pour la préparation

de l'encre catalytique sont le double de la masse déposée. Les encres catalytiques ont été

déposées par spray (à l'air comprimé) sur les disques de titane poreux. Le dépôt se fait

à chaud, sur une plaque chau�ante, en plusieurs fois. Le disque est pesé après chaque

pulvérisation jusqu'à atteindre la charge souhaitée. Le disque de titane est alors séché à

l'air pendant une nuit a�n de permettre l'évaporation du solvant résiduel. La quantité de



4.2 Cellule d'électrolyse PEM 117

catalyseur déposée est déterminée par pesée après séchage. Ensuite, le disque de titane

est pressé contre la membrane Na�onr et la cellule d'électrolyse est assemblée.

Nous avons utilisé deux méthodes pour la préparation des encres catalytiques. La pre-

mière a consisté à broyer ensemble et mélanger le complexe de cobalt et le VulcanrXC72.

Ensuite, de l'isopropanol et du Na�onr117 (solution ionomère) sont ajoutés. La seconde

a consisté à solubiliser d'abord le complexe de cobalt dans l'acétonitrile. Ensuite, du

VulcanrXC72 préalablement broyé a été ajouté dans la solution contenant le complexe

puis de l'isopropanol et du Na�onr117 (solution d'ionomère) ont été ajoutés. Les dépôts

catalytiques obtenus ont été caractérisés par microscopie électronique à balayage (MEB)

a�n de véri�er leur homogénéité (�gures 4.8 et 4.9)

Figure 4.8 � Images MEB du VulcanrXC72 (a), du mélange complexe 3/VulcanrXC72

montrant un dépôt hétérogène (b).

Figure 4.9 � Images MEB du mélange complexe 1/VulcanrXC72 (c) et complexe

3/VulcanrXC72 (d) montrant un dépôt homogène.

La première méthode conduit en général à un dépôt hétérogène (�gure 4.8). La �gure
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4.8 a montre un dépôt de noir de carbone seul. La �gure 4.8 b montre un dépôt de noir de

carbone + complexe. Le fond continu sombre correspond au noir de carbone. Les cristaux

plus clairs sont les cristaux du complexe. Bien que le dépôt ait été réalisé à chaud de façon

à accélérer l'évaporation du solvant, le complexe a tendance à cristalliser à part. Ce type

de dépôt donne les plus mauvais résultats électrochimiques. Compte tenu du fait que les

complexes ne sont pas conducteurs électroniques, il serait préférable d'obtenir un dépôt

plus homogène avec une �ne couche de catalyseur sur chaque particule de noir de carbone.

C'est ce que nous sommes parvenus à obtenir avec les complexes 1 et 3 en utilisant la

seconde méthode (�gure 4.9).

Pour con�rmer la présence des complexes de cobalt à la surface du noir de carbone dans les

dépôts les plus homogènes, nous avons utilisé la microscopie électronique en transmission

(MET) dont la résolution est supérieure à celle de la MEB. La �gure 4.10 montre deux

clichés MET du VulcanrXC72 sans catalyseur adsorbé à deux grossissements di�érents.

Les �gures 4.11 et 4.12 montrent les clichés MET de mélanges complexe/VulcanrXC72.

Par comparaison, nous voyons que l'analyse MET ne permet pas d'observer directement

l'existence de cristaux de catalyseur sur le carbone. Par contre, l'analyse par EDS (energy

dispersive X-ray spectrometry) le permet. Les spectres EDS obtenus pour les deux mé-

langes complexe 1/VulcanrXC72 et complexe 3/VulcanrXC72 (�gure 4.13) montrent

bien l'existence d'un signal du cobalt (présent en faibles teneurs). Les signaux du fer et du

cuivre présents sur les spectres proviennent du porte-échantillon utilisé. Nous concluons

de ces analyses que la méthode utilisée permet bien d'adsorber de faibles quantités de

complexe de cobalt à la surface du noir de carbone, une situation à priori favorable pour

la réalisation d'encres catalytiques e�caces.

Figure 4.10 � Images MET du VulcanrXC72.
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Figure 4.11 � Images MET du mélange complexe 1 /VulcanrXC72.

Figure 4.12 � Images MET du mélange complexe 3 /VulcanrXC72.

Figure 4.13 � Spectres EDS du mélange complexe 1/VulcanrXC72 (à gauche) et du

mélange complexe 3/VulcanrXC72 (à droite). La présence du Cu et du Fe proviennent

de la porte-échantillon.
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4.2.2 Courbes de polarisation

Les courbe de polarisation (courbes tension de cellule - densité de courant ou courbes

U-I) ont été mesurées à 60 ◦C, la température usuelle de fonctionnement des électrolyseurs

industriels. La cellule utilisée pour les mesures est en titane (cf. chapitre 2). Ces courbes

U-I ont été mesurées sur la plage de densité de courant usuelles allant de 0 à 1 A.cm−2,

mais avec une borne supérieure en tension de cellule de 2,8 V (au-delà, le rendement

énergétique devient inférieur à 50 % ce qui ne présente qu'un faible intérêt pratique). Les

mesures ont été faites en mode intensiostatique : la densité de courant de consigne est

imposée par le générateur électrique externe et la tension nécessaire au maintient de cette

consigne est ensuite mesurée, après une période de mise à l'équilibre allant de quelques

minutes à plusieurs dizaines de minutes selon les cas.

Les mesures de performance proprement dites ont été faites sur des AME activés ayant

des performances U-I stabilisées. Cela signi�e concrètement que préalablement à l'enregis-

trement des courbes U-I, une densité de courant constante de 500 mA.cm−2 a été imposée

pendant plusieurs heures, parfois plusieurs jours, jusqu'à ce que les performances soient

stables. C'est la période pendant laquelle les couches catalytiques fraîchement déposées

se structurent et les chemins d'évacuation des productions gazeuses se construisent.

Figure 4.14 � Courbes de polarisation enregistrées en cours de fonctionnement de l'élec-

trolyseur avec du noir d'Ir à l'anode et un mélange de complexe de cobalt/Vulcan à

la cathode : le complexe 1 et du Vulcan rXC72 (à gauche) ou le complexe 3 et du

VulcanrXC72 (à droite). Les courbes ont été tracées sans correction de la chute ohmique

liée à la résistance de la cellule de mesure.
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Les courbes de polarisation intermédiaires présentées sur la �gure 4.14 mettent en

évidence l'importance de cette phase d'activation, quel que soit le catalyseur utilisé. Nous

avons observé à plusieurs reprises que la phase d'activation a été plus longue pour le

complexe 3, sans qu'il soit possible d'en donner une explication totalement convaincante.

Cependant, il s'agit du complexe tri-ligantaire, dans lequel le centre actif cobalt est d'avan-

tage "encagé" que dans les complexes bi-ligantaires. Il est possible que la lenteur de la

phase d'activation soit due à une moindre adsorption de ce catalyseur à la surface du noir

de carbone ou à une plus grande distance cobalt-carbone. Il est également possible qu'en

cours d'activation, ce complexe soit détruit progressivement et que ce soit le produit de

décomposition qui soit actif. Nous reviendrons sur cette question de fond, c'est-à-dire de

savoir si l'intégrité de nos complexes adsorbés est maintenue ou s'il s'agit de précurseurs

détruits lors des phases d'activation.

Nous avons également mesuré les courbes de polarisation à di�érentes températures de

fonctionnement (�gure 4.15).

Figure 4.15 � Courbes de polarisation enregistrées à di�érentes températures d'élec-

trolyse de deux AME : Ir /Na�onr117/ Complexe 1-VulcanrXC72 (à gauche) et Ir

/Na�onr117/ Complexe 3-VulcanrXC72 (à droite). Les courbes ont été tracées sans

correction de la chute ohmique liée à la résistance de la cellule de mesure.

Comme indiqué au chapitre 1, l'augmentation de la température dans l'intervalle 25 à

100 ◦C a une in�uence positive à la fois sur la thermodynamique et sur la cinétique de la

réaction d'électrolyse de l'eau. La performance de la cellule est d'autant meilleure que la

température de fonctionnement est élevée. Les points d'in�exion observés sur la �gure 4.15
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(complexe 3) proviennent probablement d'un e�et d'écrantage (problème d'évacuation

de la production gazeuse à travers le poreux de titane) ou d'une charge insu�sante en

catalyseur [118].

Figure 4.16 � Courbes de polarisation enregistrées à 60◦C pour di�érents AME :

Ir(O2)/Na�on
r117/Pt(H2) (a), Pt/Na�onr117/Pt (b), Ir/Na�onr117/[Co(acac)3]-

VulcanrXC72 (c), Ir/Na�onr117/ Complexe 1-VulcanrXC72 (d), Ir /Na�onr117/ Com-

plexe 3-VulcanrXC72 (e), Ir/Na�onr117/ Complexe 3 (f). Les courbes ont été tracées

après correction de chute ohmique liée à la résistance pure de chaque cellule.

Sur la �gure 4.16, les courbes (a) et (b) sont des courbes de référence, obtenues avec

des catalyseurs conventionnels :

� (a) courbe de référence avec cathode = noir de platine à 2,5 mg.cm−2 et anode =

noir d'iridium avec la même charge ;

� (b) courbe de référence avec cathode = cathode = noir de platine à 2,5 mg.cm−2 ;

Les courbes de polarisation ont été tracées après correction de la chute ohmique liée à la

résistance ohmique de la cellule de mesure en titane (voir �4.2.4).

Comme indiqué plus haut, pour tester nos complexes, nous avons utilisé des demi-AME

commerciaux comportant une anode à base de noir d'iridium. Nous avons déposé di�é-

rentes cathodes (�gure 4.16) :

� (c) cathode = Co(acac)3 à 2,5 mg.cm−2 mélangé avec du noir de carbone à 5,8

mg.cm−2 ;
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� (d) cathode = complexe 1 à 2,5 mg.cm−2 mélangé avec du noir de carbone à 5,8

mg.cm−2 ;

� (e) complexe 3 à 2,5 mg.cm−2 mélangé avec du noir de carbone à 5,8 mg.cm−2 ;

� (f) cathode = complexe 3 à 2,5 mg.cm−2 sans noir de carbone.

L'ensemble de ces résultats appelle plusieurs commentaires. Tout d'abord, la comparai-

son des courbes 4.16 (a) et 4.16 (b) montre clairement que le platine catalyse la réaction

de dégagement de l'oxygène de façon moins e�cace que l'iridium, ce qui est conforme

aux données de la littérature [119]. Ensuite, la comparaison des courbes obtenues avec le

complexe 3 avec ou sans noir de carbone (�gures 4.16 (e) et (f) respectivement), montre

le rôle positif de ce substrat de carbone : les mêmes densités de courant sont atteintes

pour des tensions de cellule plus faibles. Ce résultat est en partie en contradiction avec

ceux obtenus avec les électrodes modi�ées dans le paragraphe précédent (�gure 4.6). Il est

possible qu'en con�guration PEM, le �ux électro-osmotique (�ux continu d'eau à travers

la membrane, de l'anode vers la cathode, correspondant au relarguage des molécules d'eau

de solvatation des protons qui migrent dans l'espace interpolaire) vienne progressivement

entrainer le complexe. Bien que celui-ci ne soit pas soluble dans l'eau, la couche cataly-

tique peut subir un e�et de "lavage" dû à la circulation continue de cette grande quantité

d'eau.

Troisièmement, en ce qui concerne les deux complexes de cobalt (courbes d et e), les per-

formances enregistrées sont sensiblement identiques. Ce n'est pas vraiment une surprise,

les deux complexes étant substitués par des groupements méthyles : le potentiel à partir

duquel ils catalysent la réduction des protons est sensiblement la même et l'anode étant la

même, les courbes U-I sont très proches. L'in�exion observée aux fortes densités de cou-

rant avec le complexe tris(glyoximate) (courbe e) a déjà été commentée précédemment

(e�et d'écrantage).

La courbes de polarisation obtenues avec un complexe de cobalt commercial à la cathode,

le Co(acac)3, montre une performance très médiocre. Bien que contenant du cobalt, le

Co(acac)3 ne possède pas d'activité catalytique. Même si la question de l'intégrité du

complexe adsorbé sous passage de courant reste posée, ce résultat démontre bien qu'il ne

s'agit pas d'utiliser n'importe quel complexe moléculaire à base de cobalt pour en faire

une cathode à hydrogène e�cace.

Finalement, si l'on compare les résultats obtenus pour les complexes 1 et 3 (courbes d

et e) avec ceux obtenus avec le noir de platine (courbe a), il apparaît clairement que ces
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complexes de cobalt ne permettent pas d'atteindre une e�cacité aussi élevée qu'avec le

platine. Ce résultat n'est pas vraiment une surprise. Par contre, les performances globales

ne sont pas aussi di�érentes qu'on aurait pu le craindre (la courbe c avec le complexe

de cobalt inactif montre qu'il ne su�t d'apporter du cobalt à la surface pour obtenir de

bonnes performances). Ce dernier point représente un vrai résultat positif. A tel point

qu'il est désormais possible d'envisager le développement d'électrolyseurs PEM à coût

réduit en remplaçant le platine de la cathode par ce type de composé moléculaire. Nous

constatons que la principale di�érence entre les courbes (d) et (e) d'une part et la courbe

de référence (a) de l'autre réside dans leur forme aux faibles densités de courant. Les cou-

rants mesurés avec des cathodes à base de cobalt démarrent à des tensions de cellule plus

élevées. Cela s'explique simplement : la cathode ne peut débuter son rôle catalytique que

lorsque le complexe de cobalt est dans sa forme réduite (cf. chapitre 3). Avec les substi-

tuants méthyles, ce potentiel est encore signi�cativement inférieur au potentiel standard

du couple H+/H2. De ce fait, il apparaît une surtension plus élevée sur les catalyseurs

à base de cobalt par rapport au platine. L'utilisation de substituants phényles devraient

permettre de réduire l'écart avec la courbe de référence (a).

En conclusion, les électrolyseurs fonctionnant avec nos complexes de cobalt ont des per-

formances inférieures à ceux utilisant du platine. Bien que les résultats obtenus ici ne

soient pas optimisés, ils sont cependant très encourageants : une densité de courant de

0,8 A.cm−2 a pu être atteinte pour une tension de cellule de 1,9 V, ce qui correspond à

un rendement enthalpique d'environ 80 %. Nous avons également véri�é que les cellules

d'électrolyse utilisant les complexes de cobalt donnent des performances stables dans le

temps. Les mesures faites a courant constant à raison d'environ 7 heures par jour pendant

environ un mois n'ont pas permis de mettre en évidence des pertes de performance. Bien

qu'en milieu acide fort, les complexes semblent se dégrader rapidement lorsqu'ils sont en

solution homogène (cf. �3.3), la situation est di�érente lorsqu'ils sont adsorbés sur le noir

de carbone. En plus de ces résultats positifs, nous pensons qu'il est encore possible d'op-

timiser ce type de système. Par exemple, nous avons noté lors des essais qu'une partie du

catalyseur déposé à la surface de l'électrode de carbone désorbe pendant la phase d'acti-

vation (cela est facile à détecter car les complexes sont colorés et le �ux d'eau circulant

sur la boucle cathodique se colore progressivement). La quantité de catalyseur réelle par-

ticipant à la catalyse est donc inférieure aux 2,5 mg.cm−2 déposés au départ. Plusieurs

pistes d'optimisation peuvent être envisagées pour améliorer l'adsorption du complexe à
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la surface du VulcanrXC72, par exemple :

� utilisation d'un noir de carbone de plus grande surface spéci�que à propriétés de

surface ajustées ;

� création de liaisons chimiques entre le substrat carboné et le catalyseur via les

ligands ;

� fonctionnalisation des catalyseurs directement sur les supports en titane, ce qui

améliorerait la conductivité de la couche catalytique et éviterait la désorption du

catalyseur.

En ce qui concerne les applications, nous avons franchit une étape importante en démon-

trant l'activité de ces complexes en con�guration PEM. Nous avons également pu véri�er

leur stabilité sur des durées certes signi�catives, mais faibles si l'on considère la durée de

vie que doit avoir une cellule pour des applications industrielles (> 50 000 heures). A�n

de pouvoir suivre de manière plus précise l'évolution de la quantité de catalyseur présent

sur les électrodes en fonction du temps, nous avons e�ectué un ensemble de mesures com-

plémentaires par voltampérométrie cyclique et par spectroscopie d'impédance "in situ".

(cf. �4.2.3 et �4.2.4).

4.2.3 Voltampérométrie cyclique

La voltampérométrie cyclique peut être utilisée pour suivre l'évolution d'une charge

catalytique dans le temps. L'idée est que la charge coulombique obtenue par intégration

des transitoires en courant sur un domaine de potentiel restreint (de manière à rester

dans le domaine capacitif et à éviter les courant faradiques) est directement reliée à l'aire

d'interface catalyseur - électrolyte. Une variation de la charge catalytique (par dégrada-

tion ou perte du catalyseur) entraînera une variation de la réponse coulombique, ce qui

o�re un moyen commode de suivi des performances dans le temps. En électrolyse PEM,

la faible distance interpolaire (0,2 mm) et l'utilisation d'un électrolyte solide (matériau

polymère à conduction protonique) ne permet pas d'utiliser une électrode de référence

conventionnelle. Il est possible d'utiliser une référence dite "externe" [18], mais cela pose

un certain nombre de problèmes expérimentaux. Une autre approche consiste à se passer

d'électrode de référence, et à mesurer la charge coulombique associée aux deux électrodes

(anode et cathode) en même temps [120]. Cette approche ne permet pas de suivre de ma-

nière séparée l'évolution de chaque interface mais elle est simple de mise en ÷uvre et o�re

la possibilité d'un suivi quantitatif in situ de la variation d'aire active totale. Les détails
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expérimentaux sont décrits dans le chapitre 2 (�gure 2.6). Pour les mesures, l'électrode

contenant les complexes de cobalt (cathode) sert d'électrode de travail et l'électrode en

iridium (anode) sert de contre-électrode. Côté potentiostat, la sortie de la contre-électrode

est court-circuitée avec la sortie de l'électrode de référence. Nous avons e�ectué des ba-

layages de tension entre ± 1 V, ± 1,1 V, ± 1,2 V (la tension d'électrolyse à partir de

laquelle un courant faradique peut traverser la cellule vaut 1,23 V à 298 K), à 4 tempé-

ratures di�érentes (25◦C, 40◦C, 50◦C et 60◦C), à une vitesse de balayage constante de 50

mV.s−1.

Figure 4.17 � Voltampérogrammes de l'AME : Ir/Na�onr117/ Complexe 1-

VulcanrXC72 à 60◦ pour di�érentes tension de cellule.

Les voltampérogrammes cycliques mesurés à 60 ◦C sur des plages de tension crois-

sante (complexe de cobalt 1 sur VulcanrXC72 + anode en iridium) sont tracés sur la

�gure 4.17. L'analyse détaillée de ces voltampérogrammes est délicate car le potentiel de

la référence est �ottant. Nous avons simplement véri�é la reproductibilité des courbes en

fonction du nombre de cycles, toutes conditions opératoires constantes par ailleurs. Nous

observons une réponse en courant essentiellement capacitive. La charge coulombique asso-

ciée est donc proportionnelle à l'aire réelle des interfaces catalyseur/électrolyte. Lorsqu'on

se rapproche de la tension thermodynamique, l'amorce du courant faradique tend à aug-

menter (surtout pour les tensions de cellule négatives, c'est à dire lorsque l'électrode en

iridium est polarisée en anode). Cependant, même à 1,2 V ce courant pré-faradique reste

très faible. Nous pouvons donc e�ectuer des mesures de charge coulombiques jusqu'à une
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tension de ± 1,2 V sans inclure de contribution faradique dans la mesure.

Figure 4.18 � Voltampérogrammes des deux AME : Ir/Na�onr117/ Complexe 1-

VulcanrXC72 (à gauche), Ir /Na�onr117/ Complexe 3-VulcanrXC72 (à droite) en fonc-

tion de la température.

Les voltampérogrammes cycliques mesurés entre ± 1 V et à di�érentes températures

sur des cellules d'électrolyse PEM expérimentales contenant les complexes 1 et 3 sont

tracés sur la �gure 4.18. La réponse des deux AME est di�érente. Tout d'abord, la forme

des courbes di�ère. Les vagues d'oxydation à 0,2 et 0,65 V qui peuvent être attribuées à la

formation de la couche d'oxyde d'iridium à la surface de l'anode et les vagues de réduction

à 0,35 et 0 V qui peuvent être attribuées à la réduction de cette couche d'oxyde [121] sont

plus marquées pour le complexe 3. Ensuite, à l'approche de la tension thermodynamique,

la réponse pré-faradique est plus marquée pour le complexe 3. En�n, l'intensité du courant

moyenne sur le cycle est plus grande pour le complexe 3 bien que les mesures aient été

faites à la même vitesse de balayage. Nous interprétons ces résultats en disant que l'e�et

catalytique du complexe 3 est plus élevé que celui du complexe 1 (du fait d'une charge

plus importante ou d'une meilleure propreté de la couche catalytique). En ce qui concerne

l'e�et de la température, elle modi�e les tensions de cellule auxquelles se forment ces

vagues ainsi que leur intensité.

D'un point de vue quantitatif, nous avons mesuré les densités de charge par intégration

des di�érents voltampérogrammes cycliques. Les valeurs en mC.cm−2 sont rassemblées

dans le tableau 4.4.
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Température (◦C) Ucell (V)
Densité de charge

1 (mC.cm−2) 3 (mC.cm−2)

25 ± 1,0 496 894

± 1,1 573 1027

± 1,2 657 1175

40 ± 1,0 576 1009

± 1,1 664 1153

± 1,2 761 1321

50 ± 1,0 616 1101

± 1,1 703 1239

± 1,2 819 1418

60 ± 1,0 626 1139

± 1,1 744 1298

± 1,2 878 1500

Tableau 4.4 � Densités de charge des AME Ir/Na�onr117/Complexe 1-VulcanrXC72

(1) et Ir/Na�onr117/Complexe 3-VulcanrXC72 (3) en fonctions de Ucell à di�érentes

température.

Figure 4.19 � Variation de la densité de charge pour deux AME : Ir/Na�onr117/ Com-

plexe 1-VulcanrXC72 (rouge), Ir /Na�onr117/ Complexe 3-VulcanrXC72 (noir) en fonc-

tion de la température et pour di�érentes bornes de potentiel : ± 1 V (�), ± 1,1 V (•),

± 1,2 V (N).
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Les densités de charge dépendent logiquement des bornes de potentiels et de la tem-

pérature (�gure 4.19). La variation de la densité de charge en fonction de la température

s'explique par la variation de la conductivité ionique de la membrane et par les phénomènes

d'adsorption à la surface des électrodes. Nous remarquons également que les densités de

charge de la cellule fonctionnant avec l'AME Ir/Na�onr117/Complexe 3-VulcanrXC72

sont plus élevées, quelle que soit la température et les bornes de potentiels. Cela permet

de conclure que les facteurs de rugosité des interfaces dans ce cas sont plus élevés. Cela

explique les meilleures performances mesurées sur les courbes de polarisation (�gure 4.18).

Remarque : à partir de la densité de charge d'une cellule, il serait possible de remonter

au facteur de rugosité (le rapport adimensionnel de l'aire déployée sur l'aire géométrique

projetée) des interfaces à condition de disposer d'un AME de référence ayant une rugosité

connue. Cependant, cette conversion n'apporte aucune information supplémentaire. Les

valeurs reportées dans le tableau 4.4 su�sent pour suivre l'évolution relative des couches

catalyseurs dans le temps.

4.2.4 Spectroscopie d'impédance électrochimique

Les courbes de polarisation (�gures 4.14 à 4.16) sont constituées d'une suite de point

courant - tension stationnaires. Un courant stationnaire peut être considéré comme un

signal alternatif de fréquence nulle. Pour chacun de ces points, la spectroscopie d'impé-

dance électrochimique (cf. chapitre 2) procure des informations supplémentaires sur un

domaine de fréquence élargi, depuis les hautes fréquences (les impédances de transfert de

charge sont court-circuités par les capacités de double couche placées en parallèle) jus-

qu'aux basses fréquences (la limite basse fréquence d'une impédance électrochimique est

égale à la valeur de la pente de la courbe de polarisation au point de mesure). Comme pour

les mesures de voltampérométrie cyclique présentées dans le paragraphe précédent, nous

avons mesuré les impédances de cellules complètes (incluant cellule de mesure, anode,

cathode et électrolyte) et pas les impédances individuelles de chaque interface.

4.2.4.1 Mesures d'impédance à des tensions de cellules inférieures à la tension

thermodynamique

Les diagrammes d'impédance mesurés sur la cellule à des tensions inférieures à la ten-

sion thermodynamique (�gure 4.20) ont une forme principalement capacitive (semi-droites

le long de l'axe des imaginaires avec une limite basse fréquence in�nie). La limite haute



130 Chapitre 4 : Catalyse en phase hétérogène

fréquence sur l'axe des réels donne accès aux termes ohmiques (somme des résistances

de cellule et d'électrolyte). On observe en général des droites semi-in�nies, plus ou moins

inclinées le long de l'axe imaginaire. Cette inclinaison provient de la non-idéalité des inter-

faces électrode-électrolyte, c'est-à-dire l'existence d'une rugosité à l'échelle microscopique

qui introduit une distribution de micro-impédances. Ces capacités interfaciales se com-

portent comme des éléments à phase constante ou CPE [122] (cf. �2.4). En ce qui nous

concerne, ces mesures servent à véri�er qu'il n'y a pas de court-circuit électronique dans

la cellule (fut-il très localisé) et à mesurer l'impédance ohmique.

Figure 4.20 � Diagrammes de Nyquist des deux AME : Ir/Na�onr117/ Complexe 1-

VulcanrXC72 (à gauche), Ir /Na�onr117/ Complexe 3-VulcanrXC72 (à droite) à 60◦C,

à di�érentes tensions de cellule inférieures à la tension thermodynamique.

4.2.4.2 Mesures d'impédance à des tensions de cellules supérieures à la ten-

sion thermodynamique

La tension thermodynamique d'électrolyse de l'eau est de 1,23 V à 25◦C (conditions

standards) et de 1,18 V à 100◦C [123]. Nos mesures à 60◦C correspondent donc à une

tension d'environ 1,20 V. En pratique, il faut des tensions supérieures à 1,45 V pour

voir apparaître un courant faradique signi�catif. Cela est dû principalement à la forte

irreversibilité du couple H2O/O2 et à la forte surtension de dégagement d'oxygène. Les

diagrammes d'impédance capacitifs pour les tensions de cellules inférieures à 1,20 V (�gure

4.20) se mettent à reboucler sur l'axe des réels en basse fréquence dès le passage d'un faible

courant faradique (�gure 4.21).
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Figure 4.21 � Diagrammes de Nyquist des deux AME : Ir/Na�onr117/ Complexe 1-

VulcanrXC72 (à gauche), Ir /Na�onr117/ Complexe 3-VulcanrXC72 (à droite) à 60◦C,

à di�érentes tensions de cellule supérieures à la tension thermodynamique.

La limite basse fréquence de l'impédance (en Ω.cm2) est égale à la somme des impé-

dances ohmique (électrolyte et transfert de charge). Plus la tension de cellule augmente,

plus l'impédance de la cellule diminue et plus le courant faradique augmente. Les me-

sures e�ectuées sur les cellules PEM sont limitées aux faibles densités de courant car le

potensiostat ne peut débiter qu'un courant maximum de 1 A. La cellule faisant 7 cm2, les

mesures d'impédance sont limitées sur l'intervalle 0-140 mA.cm2, ce qui correspond à un

domaine de tension compris entre 1,4 et 1,9 V.

Ces mesures permettent d'obtenir plusieurs informations.

Limite haute fréquence

La limite haute fréquence des diagrammes d'impédance est ohmique (le déphasage donc la

partie imaginaire est nul). Les valeurs des résistances haute-fréquence (RHF) sont tracées

sur la �gure 4.22. Elles correspondent à la résistance ohmique totale de la cellule, c'est à

dire la somme de la résistance des �ls de mesure, de la résistance de contact des �ls d'ame-

née de courant branchés sur la cellule de mesure, de la résistance ohmique de la cellule

(demi-éléments en titane et collecteurs de courant en titane poreux) et de l'électrolyte à

conduction protonique.

Théoriquement, la résistance à haute fréquence RHF est indépendante de la tension Ucell

appliquée à la cellule mais elle décroît quand la température de travail augmente (surtout

du fait de la résistivité ionique de la membrane qui décroît avec la température). C'est
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globalement ce qui est observé expérimentalement (�gure 4.22). Cependant, d'un montage

à l'autre, le poids relatif de ces di�érentes résistances peut varier. En e�et, rien n'est plus

irreproductible qu'une résistance de contact. La somme de la résistance de la cellule et des

résistances de contact à été calculée en soustrayant à la résistance totale RHF la résistance

de l'électrolyte (à 60◦C, la résistance surfacique de la membrane Na�onr117 est de 0,13

Ω.cm−2 (cf. tableau 2.1) et celle des câbles de mesures (≈ 0,18 Ω.cm−2). Les résultats

sont compilés dans le tableau 4.5.

Complexe 1 Complexe 3

Figure 4.22 � In�uence de la température sur les valeurs de la résistance haute fréquence

RHF.

Température (◦C)
Résistance de cellule et des connections (Ω.cm−2)

Cellule avec complexe 1 Cellule avec complexe 3

25 2,025 0,382

40 1,014 0,363

50 1,445 0,356

60 1,406 0,361

Tableau 4.5 � Valeurs de la somme résistance de la cellule et résistance des connections

à di�érentes températures.

Les expériences ont été réalisées avec la même cellule de titane. La résistance devrait

être la même pour les deux cellules et indépendante de la température. C'est vrai pour

la cellule avec laquelle les performances du complexe 3 ont été mesurées. Ce n'est pas

vrai pour la cellule avec laquelle les performances du complexe 1 ont été mesurées. La

di�érence provient sans doute (i) de la résistance des connections (en e�et, les �ls de
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mesure sont branchés sur les cellules avec des pinces crocodiles et la résistance de contact

peut varier signi�cativement selon leur position) ; (ii) de l'état plus ou moins oxydé de la

cellule et des collecteurs de courant en titane poreux d'une série à l'autre.

Limite basse fréquence

La limite basse fréquence des diagrammes d'impédance correspond à l'impédance station-

naire de la cellule sous passage de courant faradique. On dispose d'une mesure d'impédance

par valeur de potentiel. Cette impédance correspond à la pente de la tangente à la courbe

de polarisation au point (courant-tension) de mesure.

Résistance de transfert de charge

Pour la plupart des tensions de cellule, on voit apparaître deux arcs de cercle le long de

l'axe des réels (�gure 4.21). Il y a donc deux constantes de temps di�érentes. Comme la

cellule comporte deux interfaces di�érentes, il est tentant de penser que chaque arc de

cercle correspond à un processus électrochimique di�érent (cf. chapitre 2). C'est d'ailleurs

l'apport essentiel de la SIE par rapport à la voltampérométrie cyclique (�4.2.3.) : même

sans référence interne, il est possible de di�érencier les deux interfaces lorsqu'elles ont des

caractéristiques cinétiques su�samment di�érentes. La cinétique de dégagement d'hydro-

gène étant plus rapide que celle de dégagement d'oxygène, cela signi�e que Rc
tc < Ra

tc (la

résistance de transfert de charge cathodique Rc
tc est inférieure à la résistance de transfert

de charge anodique Ra
tc). En supposant que les deux interfaces aient le même facteur de

rugosité (c'est-à-dire la même surface spéci�que), on peut supposer qu'elles ont aussi la

même capacité interfaciale. Donc que Ca
dc = Cc

dc. Il s'ensuit donc que la constante de temps

cathodique τc < τa. Donc, on peut penser que l'arc de cercle haute fréquence correspond

au dégagement d'hydrogène et que celui apparaissant en basse fréquence correspond au

dégagement d'oxygène (cette hypothèse est à manipuler avec précaution car si la réduc-

tion du proton en hydrogène est un processus mono-électronique simple, l'oxydation de

l'eau en oxygène est un mécanisme bi-électronique plus compliqué susceptible à lui seul

de produire deux constantes de temps). L'impédance modèle associée au circuit électrique

équivalent de la cellule (cf. chapitre 2) à été utilisée pour rendre compte des diagrammes

d'impédance expérimentaux mesurés à 60◦C (�gure 4.21). L'ajustement paramétrique a

été réalisé pour les deux AME (cathodes avec complexe cobalt 1 et 3) sur tout le domaine

de température et de tension exploré. Les valeurs de R1 et R2 (les résistances de transfert
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de charge à la cathode et à l'anode respectivement) déduites de ces ajustements paramé-

triques sont tracées sur les �gures 4.23 et 4.24.

Complexe 1 Complexe 3

Figure 4.23 � Variation de R1 en fonction de Ucell et de la température.

Complexe 1 Complexe 3

Figure 4.24 � Variation de R2 en fonction de Ucell et de la température.

Les valeurs de R1 (arcs de cercle haute fréquence de petit diamètre) sont à peu près

indépendantes de la tension et diminuent légèrement avec la température. Au contraire,

les valeurs de R2 décroissent de façon exponentielle avec la tension de cellule. Cette varia-

tion est caractéristique d'un transfert électronique lent décrit par la loi de Butler-Volmer
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(chapitre 1, équation 1.26). Nous remarquons également que pour les deux cellules, la ré-

sistance de transfert de charge à la cathode (R1) est à peu près la même. Cela signi�e que

la charge en catalyseur et l'activité catalytique sont peu di�érentes. La di�érence entre

les deux AME provient essentiellement de la résistance de transfert de charge à l'anode

(R2). Nous observons une résistance environ 2 fois plus grande pour la cellule contenant

le complexe 1. Bien que ces membranes soient des produits commerciaux (Fumatec), cela

traduit une assez forte hétérogénéité des dépôts. Des di�érences similaires ont été ob-

servées sur des AME de grande surface (250 et 600 cm2) ce qui traduit un procédé de

fabrication mal contrôlé (société CETH2, communication personnelle).

Composantes capacitives

Les éléments à phase constante (CPE) sont utilisés pour décrire les interfaces rugueuses

réelles à la place des capacités de double couche. Les deux composantes de l'élément à

phase constante sont le CPE-T qui donne le module de la capacité d'interface et le CPE-P

qui traduit l'écart par rapport à une capacité idéale (cf. chapitre 2).

Les deux paramètres des deux constantes de temps sont peu sensibles à la variation de

température. Les CPE-P (qui donnent l'écart à une capacité idéale) sont proches de 1 : les

interfaces ne sont donc pas excessivement rugueuses. Les CPE-T (module de la capacité

d'interface) de la première constante de temps (cathode à base de complexe de cobalt)

sont supérieurs (facteur 2) à celui de la seconde constante de temps (anode en iridium).

Cellule avec complexe 1

Figure 4.25 � Variation de CPE1-T et CPE1-P en fonction de Ucell et de la température.
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Figure 4.26 � Variation de CPE2-T et CPE2-P en fonction de Ucell et de la température.

Cellule avec complexe 3

Figure 4.27 � Variation de CPE1-T et CPE1-P en fonction de Ucell et de la température.

Figure 4.28 � Variation de CPE2-T et CPE2-P en fonction de Ucell et de la température.
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Les deux paramètres des deux constantes de temps sont peu sensibles à la variation

de température. Les CPE-P (qui donnent l'écart à une capacité idéale) sont proches de

1 : les interfaces ne sont donc pas extrêmement rugueuses. Les CPE-T (module de la

capacité d'interface) de la seconde constante de temps (anode en iridium) sont cette

fois supérieurs (facteur 3) à celui de la première constante de temps (cathode à base de

complexe de cobalt).

Comparaison des cellules avec complexe 1 et 3

A partir des valeurs des composantes capacitives CPE-T, nous avons estimé les valeurs

des capacités de doubles couches selon l'équation 2.22 (chapitre 2). Les résultats sont

rassemblés dans les tableaux 4.6 et 4.7. En utilisant la capacité de double couche d'une

électrode en platine massif (environ 60 F.cm−2) comme valeur de référence pour tout

type d'interface, nous pouvons estimer le facteur de rugosité fr des interfaces électrode-

électrolyte (anode et cathode) de nos cellules. Il s'agit du rapport entre la capacité mesurée

(CEP-T) et la capacité de référence. Les résultats obtenus pour les deux complexes de

cobalt testés sont reportés dans les tableaux 4.6 et 4.7.

Ucell (V)
Cathode Anode

Cc
dc (mF.cm−2) fcr Ca

dc (mF.cm−2) far

1,9 6,871 115 15,929 265

1,85 7,564 126 12,640 211

1,8 11,219 187 7,886 131

1,75 10,962 183 8,045 134

1,7 9,918 165 8,661 144

1,675 9,840 164 8,642 144

1,65 9,442 157 8,765 146

1,625 11,036 184 7,420 124

1,6 10,814 180 7,968 133

1,575 12,137 202 7,226 120

1,55 11,125 185 7,753 129

Tableau 4.6 � Estimation de la capacité de double couche et du facteur de rugosité des

deux interfaces de l'AME Ir/Na�onr117/ Complexe 1-VulcanrXC72 à 60◦C.



138 Chapitre 4 : Catalyse en phase hétérogène

Ucell (V)
Cathode Anode

Cc
dc (mF.cm−2) fcr Ca

dc (mF.cm−2) far

1,9 15,556 259 35,628 594

1,85 10,299 172 110,335 1839

1,8 9,942 166 114,618 1910

1,75 10,050 168 94,034 1567

1,7 9,631 161 92,420 1540

1,675 9,655 161 87,658 1461

1,65 9,218 154 90,872 1515

1,625 9,170 153 88,982 1483

1,6 9,178 153 83,446 1391

1,575 9,467 158 77,994 1300

1,55 9,434 157 75,199 1253

Tableau 4.7 � Estimation de la capacité de double couche et du facteur de rugosité des

deux interfaces de l'AME Ir/Na�onr117/ Complexe 3-VulcanrXC72 à 60◦C.

Nous remarquons que les facteurs de rugosité des cathodes sont du même ordre de

grandeur pour les deux cellules (entre 100 et 200). Le facteur de rugosité de l'anode lors

du test du complexe 1 est du même ordre de grandeur. Par contre, celui de l'anode lors

du test du complexe 3 est plus important (≈ 1400). Ces résultats qui concernent les aires

d'interface catalyseur-électrolyte con�rment ceux obtenus avec les résistances de transfert

de charge. En e�et, la quantité d'iridium à l'anode dans la cellule contenant le complexe

1 est inférieure à celle dans la cellule contenant le complexe 3. Ainsi, la résistance de

transfert de charge à l'anode est plus élevée et le facteur de rugosité est moins important.

Ces résultats sont également à rapprocher de ceux obtenus par voltampérométrie cy-

clique (�4.2.3.) où les densités de charge de la cellule fonctionnant avec l'AME Ir/Na�onr

117/Complexe 3-VulcanrXC72 étaient plus élevées, quelle que soit la température et les

bornes de potentiels et où nous avions conclu que les facteurs de rugosité des interfaces

étaient plus élevés. Cela permet aussi d'expliquer les meilleures performances mesurées

sur les courbes de polarisation (�gure 4.16).
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4.3 Conclusion

Les résultats présentés dans ce chapitre démontrent l'intérêt des complexes de co-

balt oxime pour la réduction des protons en hydrogène à la cathode d'électrolyseurs de

type PEM. Bien que ces complexes aient une activité moindre que le platine, les résul-

tats obtenus sont su�samment attractifs pour envisager des applications. De plus, les

performances obtenues avec les complexes de cobalt restent stables dans les conditions

expérimentales de l'électrolyseur PEM : ces électrolyseurs ont fonctionné pendant environ

1 mois en électrolyse de l'eau sans aucune baisse de performances. Puisque les complexes

sont rapidement réduits lorsqu'ils sont libres en solution en milieu acide fort, ce résultat

peut s'interpréter de deux façons : (i) le complexe adsorbé est plus stable que le complexe

libre en solution. (ii) le complexe est détruit sous passage de courant et c'est le produit qui

est électro-actif. Pour clari�er ce point, des mesures complémentaires en EXAFS/XALES

seront nécessaires. Par ailleurs, nous pensons que les performances de ces cellules pour-

raient être améliorées en optimisant les dépôts. Les optimisations envisagées sont : (i)

l'amélioration de la conductivité de la couche catalytique en utilisant un noir de carbone

ayant une plus grande surface spéci�que ou un autre matériau conducteur ; (ii) la mo-

di�cation du mélange catalyseur/noir de carbone de façon à minimiser la quantité de

catalyseur utilisée ; (iii) l'automatisation des procédures de dépôt à l'aide d'imprimantes

catalytiques.



140



Conclusion générale et perspectives

L'objectif de ce travail de thèse était d'étudier l'activité électro-catalytique de divers

complexes moléculaires de la famille des cobalt oximes vis-à-vis de la réduction des pro-

tons en dihydrogène et de déterminer s'il était possible de les utiliser en remplacement

du platine à la cathode d'électrolyseurs industriels de type PEM (procédé d'électrolyse

basse température à électrolyte polymère solide). Nous avons synthétisé, caractérisé et

étudié les propriétés de deux familles de complexe de cobalt : des bis(glyoximate) et des

tris(glyoximate). Plus précisément, nous nous sommes intéressés à trois complexes :

complexe 1 : [Co(dmgBF2)2] ; il possède deux ligands glyoximate substitués méthyle ;

complexe 2 : [Co(dpgBF2)2] ; il possède deux ligands glyoximate substitués phényle ;

complexe 3 : [Co(dmg)3(BF)2]BF4 ; il possède trois ligands glyoximate substitués méthyle.

Nous nous sommes particulièrement intéressés aux complexes tris(glyoximate) moins étu-

diés dans la littérature. Le complexe de départ [CoIII(dmg)3(BF)2]
+ peut subir deux

réductions successives pour former successivement les complexes [CoII(dmg)3(BF)2] et

[Co(dmg)3(BF)2]
�. La structure et l'état de spin du complexe aux di�érents états d'oxyda-

tion ont été déterminés par di�raction des rayons X, spectroscopie RPE, spectroscopie UV-

Visible avec un soutien par calcul de type DFT. Le complexe de départ [Co(dmg)3(BF)2]
+

possède un centre métallique au degré d'oxydation +III. Le cobalt est de con�guration

électronique d6 bas spin. Après une réduction mono-électronique, il se forme le complexe

[Co(dmg)3(BF)2]. Le cobalt est de con�guration d
7 bas spin, S = 1/2. En ce qui concerne le

complexe réduit à deux électrons [Co(dmg)3(BF)2]
�, les analyses que nous avons e�ectuées

ne nous ont pas permis d'atteindre des conclusions convaincantes. Ce complexe, obtenu

par réduction de [Co(dmg)3(BF2)] est instable. Nos résultats obtenus par spectroscopie

UV-Visible et corroborés par des calculs DFT indiquent que la réduction ne concerne pas

que le centre métallique mais également le ligand. Cependant, les résultats obtenus en

spectroscopie RPE ne sont pas convaincants et nous n'avons pas pu déterminer l'état de

spin du centre métallique à l'aide des spectres RPE.
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L'activité électro-catalytique de ces complexes vis-à-vis de la réduction électrochimique

des protons en hydrogène moléculaire a été mise en évidence en solution homogène. La

di�érence d'activité entre les bis(glyoximates) et les tris(glyoximates) n'est pas très im-

portante. Par contre, le rôle des substituants (méthyle ou phényle) est signi�catif. En

rapprochant les potentiels redox du centre métallique vers le potentiel standard du couple

H+/H2, il est possible d'augmenter l'activité vis-à-vis de la réduction des protons de ma-

nière signi�cative. Puis nous avons étudié les propriétés électrocatalytiques de ces com-

plexes en catalyse hétérogène (après fonctionnalisation sur une surface solide) a�n de

les utiliser à la cathode d'électrolyseurs de l'eau (technologie PEM) en remplacement du

platine. Nous avons tout d'abord préparé des électrodes modi�ées. Les complexes de co-

balt ont été déposés à la surface d'une électrode de travail en carbone vitreux et étudiés

dans une solution d'acide sulfurique. Les électrodes modi�ées avec les complexes de co-

balt montrent une activité catalytique intéressante, sont stables dans le temps en milieu

acide fort sur tout le domaine de température habituellement utilisé en électrolyse de

l'eau PEM (ambiante -90◦C). Ensuite, nous avons utilisé ces complexes de cobalt pour la

préparation d'assemblages membrane-électrodes (AME). Nous les avons pulvérisés sur des

collecteurs de courant en titane fritté de 7cm2 de surface géométrique et étudiés dans des

cellules d'électrolyse expérimentales. Nous avons évalué leurs performances par di�érentes

techniques électrochimiques : mesure de courbes de polarisation stationnaires, voltampé-

rométrie cyclique à balayage et spectroscopie d'impédance électrochimique. Les courbes

de polarisation obtenues ont été comparées avec celles d'AME conventionnels utilisant le

platine pour le dégagement d'hydrogène. Ces complexes de cobalt présentent une acti-

vité certes inférieure à celle du platine, mais les performances obtenues sont su�samment

bonnes (tension de cellule inférieure à 2 V à 1 A.cm−2) pour envisager des applications.

Il devient en particulier possible de remplacer le platine par des catalyseurs bon marché

dans les électrolyseurs de technologie PEM.

Les mesures complémentaires e�ectuées par voltampérométrie cyclique à balayage et par

spectroscopie d'impédance nous ont permis d'approfondir la caractérisation des AME.

Nous pouvons par exemple pu estimer le facteur de rugosité de chaque interface électrode-

électrolyte ou di�érencier les deux réactions ayant lieu à l'anode et à la cathode de l'AME.

Ces résultats seront utiles à l'avenir pour analyser l'évolution des performances des AME

sur de longues durées.

Compte tenu des résultats présentés dans ce manuscrit, nous pouvons considérer qu'une
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grande partie des objectifs initiaux ont été atteints. Pour compléter ces résultats et amé-

liorer les performances électrochimiques de ces cellules, nous pouvons faire les recomman-

dations suivantes :

� il est nécessaire de déterminer si les complexes utilisés préservent leur intégrité

après adsorption sur le substrat de carbone, s'ils restent stables sous passage de

courant sur de longues durées, ou s'ils servent plus simplement de précurseurs pour la

formation d'espèces électro-actives à déterminer ; des analyses complémentaires par

spectroscopie d'absorption des rayons X (EXAFS et XANES) pourraient permettre

de répondre à ces questions ;

� les mécanismes électrochimiques de réduction des protons en hydrogène moléculaire

ne sont pas totalement élucidés ; en particulier, l'étude du complexe [Co(dmg)3(BF)2]
�

par spectroscopie d'absorption des rayons X (EXAFS et XANES) pourrait apporter

les informations supplémentaires sur son état de spin, sa structure et son activité

électro-catalytique ;

� en ce qui concerne les applications dans les électrolyseurs PEM, il est encore pos-

sible d'optimiser la composition des encres catalytiques (complexe/noir de carbone)

de manière à (i) accroître les performances électrochimiques ; (ii) améliorer la re-

productibilité ; (iii) optimiser la composition du dépôt catalytique pour accroître

sa conductivité, obtenir des dépôts plus résistants mécaniquement et minimiser la

quantité de catalyseur utilisée. Il est également nécessaire de réaliser des mesures

de performance sur des durées plus longues a�n de déterminer si l'activité mise en

évidence est compatible avec les durées de vie requises en milieu industriel.
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Annexe A

Partie expérimentale

A.1 Produits chimiques et matériaux

Les produits chimiques utilisés pour les synthèses sont commercialisés et ont été utilisés

sans puri�cation supplémentaire.

Les produits chimiques utilisés pour les expériences électrochimiques sont :

� Eau permutée de forte résistivité à 18 MΩ.cm (MilliPore) ;

� Acétonitrile (Carlo Erba Reagents) distillé au laboratoire ;

� Ethanol absolu (VWR International) ;

� Isopropanol (VWR International) ;

� Acide sulfurique suprapur 96 % (Merck) ;

� Tetrabutylammonium perchlorate (for electrochemical analysis) ≥ 99,0 % ((Fluka)

� Chlorure de potassium, poudre (Acros Organics) ;

� Noir de carbone Vulcan XCr72 (Cabot Corporation) puri�é au laboratoire selon

une procédure con�dentielle ;

� Solution d'ionomères Na�onr117 à 5 % (Fluka) ;

� Membrane de Na�onr117 (Ion Power Co.) ;

� Membrane de Na�onr117 avec dépôt d'Iridium sur un côté (Fumatec)

� Pates de diamant de 6, 3 et 1 µm (Struers) ;

� Lubri�ants liquides pour les draps à 6, 3 et 1 µm (Struers).
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A.2 Appareillage

Analyse élémentaire : Les analyses élémentaires ont été e�ectuées au Services de

Microanalyse, ICSN-CNRS, Gif-sur-Yvette.

Spectrométrie de masse : Les analyses de spectrométrie de masse ont été e�ectuées

en mode ESI-MS sur un spectromètre Finnigan MAT95S.

Electrochimie :

Toutes les mesures en voltampérométrie cyclqiue ont été faites sous atmosphère d'argon,

en utilisant des solvants dégazés, à température ambiante, dans des cellules électrochi-

miques à trois électrodes (chapitre 2).

Pour toutes les mesures électrochimiques (voltampérométrie cyclique et spectroscopie

d'impédance électrochimique), l'appareillage est constitué d'un ensemble potentiostat/

galvanostat. Plusieurs potentiostat ont été utilisé : PAR 273A fabriqué par (EG&G Ins-

truments), Voltalab PGZ 301 (Radiometer Analytical), Autolab (Metrohm).

Les courbes de polarisation à haute densité de courant ont été obtenus à l'aide d'un

générateur de tension Microlab MX 10-50 (Micronics).

Spectroscopie UV-Visible : Les mesures de spectroscopie UV-Visible ont été e�ec-

tuées avec un spectromètre Cary 5000 à double faisceau.

Spectroscopie RPE : Les spectres RPE ont été enregistrés en bande X (∼ 9.4 GHz)

avec un spectromètre Brucker ELEXSYS 500 équipé d'un cryostat Oxford E900. Les me-

sures ont été e�ectuées en mode perpendiculaire avec une cavité à haute sensibilité. Pour

chaque spectre, les conditions de mesure (puissance micro-onde, sensibilité du détecteur,

temps d'intégration) sont ajustés a�n d'obtenir un rapport signal/bruit satisfaisant tout

en évitant tout e�et de saturation du spectre.

Pour caractériser di�érentes états d'oxydation du complexe [Co(dmg)3(BF)2], ce dernier

a été électrolysé dans une cellule d'électrolyse à 3 électrodes. Les prélèvements ont été

e�ectués à l'aide d'un long tube à faible section. Le volume prélevé est d'environ 100 µL.

Les tubes RPE sont préalablement dégazés, mis sous pression d'argon et refroidis à -30
◦C. Une fois le prélèvement accompli, le tube RPE est refroidi à la température de l'azote

liquide.

Le spectre RPE du complexe [CoII(dmg)3(BF)2] photoréduit ont été e�ectuer en mé-

langeant 500 µM de complexe [CoII(dmg)3(BF)2], 100 µM de [Ru(bpy3)] et 250 mM de

Triéthanolamine dans de l'acétonitrile.
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Di�raction des rayons X sur monocristal : Les mesures de di�ractions des rayons

X sur monocristal ont été e�ectuées à 100 K à l'aide d'un di�ractomètre Kappa X8 APPEX

II Bruker (radiation Mo-Kalpha, monochromateur graphite 0,71073 A). Le traitement et

l'analyse des données ont été e�ectués à l'aide du logiciel WINGX.

Microscopie électronique à balayage : Les images de microscopie électronique

à balayge ont été réalisées avec un microscope Zeiss SUPRA 55 VP FEG. Les images

sont réalisées sous vide poussé avec une tension d'accélération de 1 kV a�n de limiter

les e�ets de charge et d'obtenir une bonne visualisation de la topographie de la surface.

La taille des objets est ensuite déterminée en réalisant une statistique sur environ 200

particules mesurées à l'aide du logiciel de MEB. Les mesures de spectroscopie EDS (Energy

Dispersive Spectroscopy) ont été e�ectuées avec une tension d'accélération de 20 kV a�n

de pouvoir sonder la présence de Fer à son seuil K caractéristique.

A.3 Synthèse

A.3.1 Synthèse de [Co(dmgBF
2
)
2
(CH

3
CN)

2
]

La synthèse est réalisée sous argon : Du diéthyl éther (75 mL) est ajouté dans un

mélange de diméthylglyoxime (0,93 g, 8 mmol) et d'acétate de cobalt tétrahydrate (1 g,

4 mmol). Le mélange est laissé agite pendant 30 minutes puis du BF3 ·O(C2H5)2 (5 mL,

18 mmol) est ajouté dans le mélange utilisant une seringue. Ce mélange est laissé agite

sous argon pendant une nuit. Le produit formé est de couleur marron foncé. Ce produit

est �ltré à l'air, lavé à eau froide puis au diéthyl éther (1,12 g, 60 %). Le solide obtenu

est recristallisé dans de l'acétonitrile.

Analyse élémentaire : calculé pour C12H18B2CoF4N6O4 : C 30,87 ; H 3,89 ; B 4,63 ; Co

12,62 ; F 16,28 ; N 18,00 ; O 13,71. Expérimental : C 30,96 ; H 3,92 ; N 18,03.

EIS-MS m/z (%) : 386,0 (100) [M-H]+.

A.3.2 Synthèse de [Co(dpgBF
2
)
2
(H

2
O)

2
]

Du diéthyl éther (75 mL) est ajouté dans un mélange de diphénylglyoxime (1,51 g, 6

mmol) et d'acétate de cobalt tétrahydrate (0,78 g, 3 mmol). Le mélange est laissé agite

pendant 30 minutes puis du BF3 ·O(C2H5)2 (4 mL, 15 mmol) est ajouté dans le mélange

utilisant une seringue. Le mélange est laissé agite sous argon pendant une nuit. Le produit
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formé, de couleur marron foncé, est �ltré à l'air, lavé à eau froide puis au diéthyl éther

(1,06 g, 53 %). Le solide obtenu est recristallisé dans du méthanol.

Analyse élémentaire : calculé pour C28H24B2CoF4N4O6 : C 50,26 ; H 3,62 ; B 3,23 ; Co

8,81 ; F 11,36 ; N 8,37 ; O 14,35. Expérimental : C 50,29 ; H 3,71 ; N 8,33.

EIS-MS m/z (%) : 634,1 (100) [M-H]+.

A.3.3 Synthèse de [Co(dmg)
3
((BF)

2
]

Sous atmosphère argon, du diéthyl éther (75 mL) est ajouté dans un mélange de

diméthylglyoxime (1,05 g, 9 mmol) et de chlorure de cobalt (0,38 g, 3 mmol). Le mélange

est laissé agite pendant 30 minutes puis du BF3 ·O(C2H5)2 (3 mL, 11 mmol) est ajouté

utilisant une seringue. Ce mélange est laissé agite sous argon pendant une nuit. Le produit

formé est de couleur marron foncé. Ce produit est �ltré à l'air, lavé à eau froide puis au

diéthyl éther. Ce solide obtenu est puri�é par chromatographie sur alumine en utilisant un

mélange dichlorométhane/acétonitrle (1/1) comme éluant. Le produit attendu constitue

la première fraction. (0,23 g, 17 %).

Analyse élémentaire : calculé pour C12H18B2CoF2N6O6 : C 31,27 ; H 3,94 ; B 4,69 ; Co

12,79 ; F 8,24 ; N 18,24 ; O 20,83. Expérimental : C 31,33 ; H 3,98 ; N 18,33.

EIS-MS m/z (%) : 462,1 (100) [M-H]+.

A.3.4 Synthèse de [Co(dmg)
3
(BF)

2
]BF

4

Les réactifs chlorure de cobalt anhydre (CoCl2) (1,30 g, 10 mmol), dimethylglyoxime

(3,50 g, 30 mmol) sont mélangés avec du KOH (2,38 g, 42 mmol) dans du 1-butanol

(25mL). Le mélange est agité et chau�é à 50 ◦C pendant 40 minutes. Pendant ce temps,

la couleur du mélange devient marron. La solution est portée à l'ébullition pendant 5

minutes puis refroidie à la température ambiante. Du BF3 ·O(C2H5)2 (10 mL, 37 mmol)

est ajouté lentement dans le mélange. La solution est laissée agiter pendant 10 min puis

�ltré sur Büchner. La solution obtenue est de couleur rouge orangé. Le volume de cette

solution est réduit à environ 5 mL par évaporateur rotatif. De l'acétonitrile (25 mL) est

ajouté pour diluer le liquide obtenu. Cette solution est �ltrée sur frité pour enlever du

sel restant puis de l'éther (100mL) est ajouté dans le �ltrat. Un solide orange précipite.

Ce solide est récupéré et lavé à l'éther puis redissous dans l'acétonitrile, �ltré sur papier

�ltre. La solution est évaporée pour obtenir le produit (1,52g, 28 %). Le solide obtenu est
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recristallisé par di�usion lente de l'éther dans une solution du complexe dans l'acétonitile.

Analyse élémentaire : calculé pour C12H18B3CoF6N6O6 : C 26,32 ; H 3,31 ; B 5,92 ; Co

10,76 ; F 20,81 ; N 15,35 ; O 17,53. Expérimental : C 26,38 ; H 3,35 ; N 15,37.

EIS-MS m/z (%) : 461,1 (100) [M]+.

A.3.5 Synthèse de [Co(Nx)
3
(BF)

2
]BF

4

Ce produit est synthétisé avec la même procédure que celle de [Co(dmg)3((BF)2]BF4

utilisant 0,39g de chlorure de cobalt anhydre (3 mmol), 2,16 g de nioxime (9 mmol), 0,84

g de KOH (15 mmol), 3 mL de BF3 ·O(C2H5)2 (11 mmol) et 10 mL de 1-butanol. Le

produit obtebu est un solide orange (0,43 g, 23%).

Analyse élémentaire : calculé pour C18H24B3CoF6N6O6 : C 34,55 ; H 3,87 ; B 5,18 ; Co

9,42 ; F 18,22 ; N 13,43 ; O 15,34. Expérimental : C 34,57 ; H 3,41 ; N 15,41.

EIS-MS m/z (%) : 539,1 (100) [M]+.

A.3.6 Synthèse de [Co(dpg)
3
(BF)

2
]BF

4

Sous atmosphère argon, du diéthyl éther (50 mL) est ajouté dans un mélange de

diphénylglyoxime (0,72 g, 3 mmol) et de chlorure de cobalt (0,13 g, 1 mmol). Le mélange

est laissé agite pendant 30 minutes puis un excès de BF3 ·O(C2H5)2 (5 mL, 18 mmol)

est ajouté dans le mélange. Le mélange est laissé agite sous argon pendant une nuit au

cours de laquelle un solide marron se forme. Après une nuit, le �ux d'argon est arrêté,

le mélange est laissé sous barbotage utilisant de l'air comprimé. La couleur du mélange

change de marron en orange. Le solide orange est �ltré à l'air, lavé à eau froide puis au

diéthyl éther (0,20 g, 22%).

Analyse élémentaire : calculé pour C42H30B3CoF6N6O6 : C 54,83 ; H 3,29 ; B 3,53 ; Co

6,41 ; F 12,39 ; N 9,13 ; O 10,43. Expérimental : C 54,88 ; H 3,32 ; N 9,21.

EIS-MS m/z (%) : 833,1 (100) [M]+.

A.4 Préparations des électrodes modi�ées

Le complexe est pesé et solubilisé dans l'acétonitrile pour obtenir une solution de 2

mM de concentration. Du VulcanrXC72 est ensuite pesé puis ajouté dans la solution de

complexe pour obtenir la bonne proportion de mélange. La suspension est laissé agiter
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pendant 2 heures à l'aide d'un bain d'ultrason. Après 2 heures, 2 mL de mélange est

déposée à la surface de l'électrode en carbone vitreux de 0,07 cm2 à l'aide d'une micro-

pipette. Le solvant est laiséé évaporé à l'air pendant 1 heure. Ensuite, une solution de

Na�onr commercial (Na�onr117 solution 5 % Fluka) préalablement dilué de 100 dans de

l'isopropanol est déposée au dessus de la couche catalytique. L'électrode est laissée sécher

encore penandet 1 heure à l'air. Une fois séchée, l'électrode est laissée tremper dans une

solution aqueuse d'acide sulfurique 0,5 M pendant 20 minutes. L'électrode est ensuite

utilisée pour les mesures en voltammétrie cyclique dans une solution aqueuse de 0,5 M

d'acide sulfurique.

Les quantités de complexe et de Vulcan pesée sont données dans le tableau :

Complexe
Proportion complexe/ Masse pesée (mg)

Vulcan(% massique) Complexe Vulcanr

[Co(dmgBF2)2(CH3CN)2]

20/80 1,89 7,54

30/70 1,83 4,29

50/50 1,91 1,97

[Co(dpgBF2)2(H2O)2]

20/80 2,74 10,9

30/70 2,67 6,21

50/50 2,71 2,77

[Co(dmg)3(BF)2]BF4

20/80 2,23 8,91

30/70 2,29 5,34

50/50 2,31 2,43

100/0 2,19 0

A.5 Préparation de dépôt sur disque de titane 7 cm2

A.5.1 Nettoyage des éléments de la cellule d'électrolyse

Les disques de titanes poreux et les brides avant et arrière de l'électrolyseur sont

nettoyés plusieurs fois en selon la procédure suivante. Ces éléments sont lavés en utilisant

de la liquide vaisselle puis ils sont rincés plusieurs fois à l'eau MilliPore. Ensuite, ces

éléments sont laissés dans une solution bouillante de KOH 10 % massique pendant environ

30 minutes. Après 30 minutes, la solution de potasse est enlevé, les composants de la

cellule sont rincés à l'eau MilliPore puis ils sont laissés dans le l'eau bouillante (MilliPore)
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pendant 10 minutes. Le lavage à l'eau MilliPore bouillant est répéter 4 fois, entre chaque

lavage, ces composants sont rincés plusieurs fois avec de l'eau MilliPore. Au dernier lavage,

ces éléments sont rincés à l'eau MilliPore puis laissé sécher à l'étuve à 100 ◦C pendant 1

heure.

A.5.2 Mélange d'encre catalytique pour dépôt

Les mélanges catalytiques ont été préparés à la proportion 30/70 + 5 % massique en

(Complexe/Vulcan) + Na�onr117. La quantité de complexe de cobalt déposée doit être

de l'ordre de 2,5 mg.cm-2, pour une surface de 7 cm2.

Le mélange catalytique est préparé comme suit : 35 mg de complexe de cobalt est pesé

puis solubilisé dans environ 10 mL d'acétonitrile. Une fois le complexe bien solubilisé, 82

mg de Vulcan �nement broyé est ajouté dans la solution de complexe. La suspension est

laissé agité à l'aide d'un bain ultrason pendant 2 heures puis 117 mg d'une solution de

Na�onr117 5 % commercial (Na�on 117 solution 5 % Fluka) et 5 mL d'isopropanol y

sont ajoutés. Le mélange est laissé encore pendant 2 heures à l'ultrason.

A.5.3 Dépôt

Le disque de titane préalablement nettoyé est placé sur une plaque chau�ante réglé à

100 ◦C. Le mélange catalytique est introduit dans un pistolet à air comprimé et pulvérisé

lentement sur la surface du disque. Le dépôt se fait très lentement pour avoir une couche

homogène. Au cours du dépôt de disque est pesée plusieurs fois pour contrôler la masse

du dépôt. Une fois le dépôt �ni, le disque est laissé sécher à l'air pendant une nuit pour

évaporer tout le solvant restant.

Les quantités de complexe et de Vulcan déposées et utilisé au cours de nos expériences

sont données dans le tableau.

[Co(dmgBF2)2(CH3CN)2]

Mélange de départ Proportion Dépôt

Masse pesée (mg) (%) Masse (mg) Densité (mg.cm−2)

Complexe 36,74 29,9 17,71 2,53

VulcanrXC72 86,17 70,2 41,58 5,94

Na�onr117
solution 5 % 120,1

4,9 2,9 0,41
sec 6,005
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[Co(dmg)3(BF)2]BF4

Mélange de départ Proportion Dépôt

Masse pesée (mg) (%) Masse (mg) Densité (mg.cm−2)

Complexe 35,99 30,4 15,76 2,25

VulcanrXC72 82,43 69,7 36,08 5,15

Na�onr117
solution 5 % 116,66

4,9 2,59 0,37
sec 5,83



Annexe B

Données cristallographiques

Complexe [CoIII(dmg)3(BF)2] [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4

Formule CoC12H18B2F2N6O6 CoC12H18B3F6N6O6

Masse molaire (g.mol−1) 460,86 547,66

Système cristallin trigonal orthorhombique

Groupe d'espace R-3c F d d 2

a (Å) 11,5564(12) 16.2199(8)

b (Å) 11,5564(12) 20,7501(10)

c (Å) 22,835(4) 12,0061(6)

α (◦) 90 90

β (◦) 90 90

γ (◦) 120 90

Volume (Å3) 2641,05 4040,83

Tableau B.1 � Données cristallographiques des complexes [CoIII(dmg)3(BF)2] et

[CoIII(dmg)3(BF)2]BF4
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B.1 [CoII(dmg)3(BF)2]

Tableau B.2 � Distances (Å) pour [CoII(dmg)3(BF)2]

N1-Co1 1,974(2) C3-C4 1,4860(1) B2-O1 1,4846(1)

N1-C3 1,289(3) C3-C3 1,4555(3) C3-C4 1,4860(1)

O1-B2 1,485(3) C4-H4A 0,9603(2) C4-H4A 0,9603(2)

Co1-N1 1,9740(2) C4-H4B 0,9590(1) C4-H4B 0,9590(1)

Co1-N1 1,9740(2) C4-H4C 0,9604(1) C4-H4C 0,9604(1)

Co1-N1 1,9740(2) N1-O1 1,3710(2) N1-O1 1,3710(2)

Co1-N1 1,9740(2) N1-C3 1,2888(1) N1-C3 1,2888(1)

Co1-N1 1,9740(2) C3-C4 1,4860(1) C3-C4 1,4860(1)

F1-B2 1,343(7) C3-C3 1,4555(3) C4-H4A 0,9603(2)

B2-O1 1,485(2) C4-H4A 0,9603(2) C4-H4B 0,9590(1)

B2-O1 1,485(2) C4-H4B 0,9590(1) C4-H4C 0,9604(1)

C3-C4 1,486(4) C4-H4C 0,9604(1) N1-O1 1,3710(2)

C3-C3 1,456(3) N1-O1 1,3710(2) N1-C3 1,2888(1)

C4-H4A 0,960(4) N1-C3 1,2888(1) C3-C4 1,4860(1)

C4-H4B 0,959(3) O1-B2 1,4846(1) C4-H4A 0,9603(2)

C4-H4C 0,960(4) F1-B2 1,3427(2) C4-H4B 0,9590(1)

N1-O1 1,3710(2) B2-O1 1,4846(1) C4-H4C 0,9604(1)

N1-C3 1,2888(1)
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Tableau B.3 � Angles (◦) pour [CoII(dmg)3(BF)2]

O1-N1-Co1 122,2(2) Co1-N1-C3 119,08 C3-C3-N1 112,2(1)

O1-N1-C3 117,7(2) O1-N1-C3 117,69 C3-C3-C4 123,1(1)

Co1-N1-C3 119,1(2) B2-O1-N1 113,0(3) N1-C3-C4 124,69

N1-O1-B2 113,0(3) N1-C3-C4 124,69 C3-C4-H4A 109,45

N1-Co1-N1 86,06(7) N1-C3-C3 112,21 C3-C4-H4B 109,51

N1-Co1-N1 86,06(7) C4-C3-C3 123,06 C3-C4-H4C 109,50

N1-Co1-N1 76,39(7) C3-C4-H4A 109,45 H4A-C4-H4B 109,43

N1-Co1-N1 139,73(7) C3-C4-H4B 109,51 H4A-C4-H4C 109,42

N1-Co1-N1 127,58(7) C3-C4-H4C 109,50 H4B-C4-H4C 109,51

N1-Co1-N1 86,06 H4A-C4-H4B 109,43 Co1-N1-O1 122,23

N1-Co1-N1 139,73 H4A-C4-H4C 109,42 Co1-N1-C3 119,08

N1-Co1-N1 127,58 H4B-C4-H4C 109,51 O1-N1-C3 117,69

N1-Co1-N1 76,39 Co1-N1-O1 122,23 B2-O1-N1 112,95

N1-Co1-N1 127,58 Co1-N1-C3 119,08 C3-C3-N1 112,21

N1-Co1-N1 76,39 O1-N1-C3 117,69 C3-C3-C4 123,06

N1-Co1-N1 139,73 B2-O1-N1 113,0(3) N1-C3-C4 124,69

N1-Co1-N1 86,06 N1-C3-C4 124,69 C3-C4-H4A 109,45

N1-Co1-N1 86,06 N1-C3-C3 112,21 C3-C4-H4B 109,51

N1-Co1-N1 86,06 C4-C3-C3 123,06 C3-C4-H4C 109,50

O1-B2-F1 107,2(5) C3-C4-H4A 109,45 H4A-C4-H4B 109,43

O1-B2-O1 111,6(4) C3-C4-H4B 109,51 H4A-C4-H4C 109,42

O1-B2-O1 111,6(4) C3-C4-H4C 109,50 H4B-C4-H4C 109,51

F1-B2-O1 107,2(5) H4A-C4-H4B 109,43 Co1-N1-O1 122,23

F1-B2-O1 107,2(5) H4A-C4-H4C 109,42 Co1-N1-C3 119,08

O1-B2-O1 111,6(4) H4B-C4-H4C 109,51 O1-N1-C3 117,69

N1-C3-C4 124,7(3) Co1-N1-O1 122,23 B2-O1-N1 112,95

N1-C3-C3 112,2(2) Co1-N1-C3 119,08 C3-C3-N1 112,21

C4-C3-C3 123,1(3) O1-N1-C3 117,69 C3-C3-C4 123,06

C3-C4-H4A 109,5(3) N1-O1-B2 112,95 N1-C3-C4 124,69

C3-C4-H4B 109,5(3) O1-B2-F1 107,22 C3-C4-H4A 109,45
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C3-C4-H4C 109,5(3) O1-B2-O1 111,62 C3-C4-H4B 109,51

H4A-C4-H4B 109,4(3) O1-B2-O1 111,62 C3-C4-H4C 109,50

H4A-C4-H4C 109,4(3) F1-B2-O1 107,22 H4A-C4-H4B 109,43

H4B-C4-H4C 109,5(3) F1-B2-O1 107,22 H4A-C4-H4C 109,42

Co1-N1-O1 122,23 O1-B2-O1 111,62 H4B-C4-H4C 109,51

B.2 [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4

Tableau B.4 � Distances (Å) pour [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4

Co-N3 1,8877(8) C3-C2 1,484(1) C5-N3 1,295(1)

Co-N2 1,9050(8) C1-C2 1,473(1) C3-H3A 0,960(1)

Co-N1 1,8967(9) C1-C4 1,487(1) C3-H3B 0,959(1)

Co-N3 1,8877(8) C1-N1 1,295(1) C3-H3C 0,961(1)

Co-N2 1,9050(8) C2-N2 1,297(1) C3-C2 1,484(1)

Co-N1 1,8967(9) B1-O2 1,493(1) C1-C2 1,473(1)

F1-B1 1,358(1) C4-H4A 0,960(1) C1-C4 1,487(1)

O1-B1 1,493(1) C4-H4B 0,960(1) C1-N1 1,295(1)

O1-N1 1,361(1) C4-H4C 0,960(1) C2-N2 1,297(1)

O2-N2 1,366(1) C6-H6A 0,960(1) C4-H4A 0,960(1)
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O2-B1 1,493(1) C6-H6B 0,960(1) C4-H4B 0,960(1)

O3-B1 1,494(1) C6-H6C 0,960(1) C4-H4C 0,960(1)

O3-N3 1,366(1) F1-B1 1,358(1) C6-H6A 0,960(1)

C5-C6 1,483(1) O1-B1 1,493(1) C6-H6B 0,960(1)

C5-N3 1,295(1) O1-N1 1,361(1) C6-H6C 0,960(1)

C5-C5 1,472(1) O2-N2 1,366(1) F3-B2 1,398(1)

C3-H3A 0,960(1) O3-B1 1,494(1) B2-F2 1,393(1)

C3-H3B 0,959(1) O3-N3 1,366(1) B2-F3 1,398(1)

C3-H3C 0,961(1) C5-C6 1,483(1) B2-F2 1,393(1)

Tableau B.5 � Angles (◦) pour [CoIII(dmg)3(BF)2]BF4

N3-Co-N2 111,70(4) O1-B1-O2 110,07(8) C4-C1-N1 124,68(9)

N3-Co-N1 87,96(4) O3-B1-O2 110,52(8) C3-C2-C1 123,28(9)

N3-Co-N3 80,04(4) C1-C4-H4A 109,51(9) C3-C2-N2 124,53(9)

N3-Co-N2 87,81(4) C1-C4-H4B 109,49(9) C1-C2-N2 112,15(9)

N3-Co-N1 158,25(4) C1-C4-H4C 109,44(9) O2-B1-F1 108,85(8)

N2-Co-N1 79,81(4) H4A-C4-H4B 109,5(1) O2-B1-O1 110,07(8)

N2-Co-N3 87,81(4) H4A-C4-H4C 109,4(1) O2-B1-O3 110,52(8)

N2-Co-N2 155,00(4) H4B-C4-H4C 109,4(1) F1-B1-O1 108,33(8)

N2-Co-N1 85,67(4) C5-C6-H6A 109,5(1) F1-B1-O3 108,18(8)

N1-Co-N3 158,25(4) C5-C6-H6B 109,4(1) O1-B1-O3 110,82(8)

N1-Co-N2 85,67(4) C5-C6-H6C 109,4(1) C1-C4-H4A 109,51(9)

N1-Co-N1 108,65(4) H6A-C6-H6B 109,5(1) C1-C4-H4B 109,49(9)

N3-Co-N2 111,70(4) H6A-C6-H6C 109,4(1) C1-C4-H4C 109,44(9)

N3-Co-N1 87,96(4) H6B-C6-H6C 109,5(1) H4A-C4-H4B 109,5(1)

N2-Co-N1 79,81(4) Co-N3-O3 121,66(6) H4A-C4-H4C 109,4(1)

B1-O1-N1 110,96(8) Co-N3-C5 118,17(7) H4B-C4-H4C 109,4(1)

N2-O2-B1 110,72(7) O3-N3-C5 118,56(8) C5-C6-H6A 109,5(1)

B1-O3-N3 110,94(7) Co-N2-O2 121,07(6) C5-C6-H6B 109,4(1)

C6-C5-N3 123,98(9) Co-N2-C2 116,91(7) C5-C6-H6C 109,4(1)

C6-C5-C5 124,56(9) O2-N2-C2 118,49(8) H6A-C6-H6B 109,5(1)
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N3-C5-C5 111,46(8) Co-N1-O1 121,98(6) H6A-C6-H6C 109,4(1)

H3A-C3-H3B 109,4(1) Co-N1-C1 118,45(7) H6B-C6-H6C 109,5(1)

H3A-C3-H3C 109,5(1) O1-N1-C1 119,06(8) Co-N3-O3 121,66(6)

H3A-C3-C2 109,5(1) B1-O1-N1 110,96(8) Co-N3-C5 118,17(7)

H3B-C3-H3C 109,4(1) B1-O2-N2 110,72(7) O3-N3-C5 118,56(8)

H3B-C3-C2 109,5(1) B1-O3-N3 110,94(7) Co-N2-O2 121,07(6)

H3C-C3-C2 109,5(1) C5-C5-C6 124,56(9) Co-N2-C2 116,91(7)

C2-C1-C4 124,10(9) C5-C5-N3 111,46(8) O2-N2-C2 118,49(8)

C2-C1-N1 111,20(9) C6-C5-N3 123,98(9) Co-N1-O1 121,98(6)

C4-C1-N1 124,68(9) H3A-C3-H3B 109,4(1) Co-N1-C1 118,45(7)

C3-C2-C1 123,28(9) H3A-C3-H3C 109,5(1) O1-N1-C1 119,06(8)

C3-C2-N2 124,53(9) H3A-C3-C2 109,5(1) F3-B2-F2 109,1(1)

C1-C2-N2 112,15(9) H3B-C3-H3C 109,4(1) F3-B2-F3 109,3(1)

F1-B1-O1 108,33(8) H3B-C3-C2 109,5(1) F3-B2-F2 109,9(1)

F1-B1-O3 108,18(8) H3C-C3-C2 109,5(1) F2-B2-F3 109,9(1)

F1-B1-O2 108,85(8) C2-C1-C4 124,10(9) F2-B2-F2 109,5(1)

O1-B1-O3 110,82(8) C2-C1-N1 111,20(9) F3-B2-F2 109,1(1)



Annexe C

Données DFT supplémentaires

Absorption obtenues par calcul DFT pour les di�érents états d'oxydation du complexe

[Co(dmg)3(BF)2]

[Co(dmg)3(BF)2]
+

λ calculées Transitions correspondants

440 - 490 nm Transitions d-d de faibles intensités

λ < 440 nm Absorption correspond à un mélange entre des transferts de charge du

ligand vers le métal (LMCT) et des transferts de charge intraligand (ILCT)

LMCT : transfert électronique entre L [π(C=N)+O] vers dσ

ILCT : transfert électronique entre L [π(C=N)+O] vers L* [π(C=C)+N]

270 nm ILCT : de L [π(C=N)+O] à L* [π(C=C)+N]

[Co(dmg)3(BF)2]

λ calculées Transitions correspondants

880-950 nm Transitions d-d de faibles intensités

505 nm MLCT de dz2(β) vers L*(β)

383 nm MLCT de dz2(α) vers L*(α)

344 nm MLCT de dyz(β) vers L*(β)

341 nm ILCT et MLCT de L(α) vers L*(α) et vers dxy(α), bande est très intense.

[Co(dmg)3(BF)2]
� (S=0

λ calculées Transitions correspondants

550-760 nm MLCT de faible intensité de HOMO (dz2 - dxz) vers L* [π(C=C)+N]

420-480 nm Trois bandes de MLCT et d-d :

dz2 - dxz vers L* [π(C=C)+N]

159



160 Annexe C : Données DFT supplémentaires

dz2 ± dxz vers dxy

360 nm MLCT de dyz (α) vers L* L [π(C=N)+O] ?

270-340 nm ILCT de L vers L*

λ < 270 nm Absorption de caractères divers centrée autour de 230nm.

[Co(dmg)3(BF)2]
� (S=1

λ calculées Transitions correspondants

∼ 900 nm D + L* (β) vers D - L * (β) de faible intensité

∼ 600 nm MLCT de D + L* (β) vers a [π(C=C)+N] (β) (transition intense)

400-500 nm Transition de caractère d-d de D + L* (β) vers dxz, dyz (β) (transition faible)

330 nm MLCT de e (dx2−y2 ,dxy) (α) vers e [π(C=C)+N] (α) (transition intense)

290 nm MLCT de e (dx2−y2 ,dxy) ' a [π(C=C)+N] (α) (transition intense)



Annexe D

Résultats supplémentaires par SIE
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