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Chapitre 1 :                  

Introduction 
 

 
Les paires d'ions sont des objets omniprésents dans la nature, depuis l'eau de mer, les 

aérosols, jusqu'aux organismes vivants. Elles influencent les propriétés des solutions 

concentrées en ions ainsi que celles des liquides ioniques, et jouent ainsi un rôle majeur dans 

d'innombrables applications. Les paires d’ions apparaissent dans diverses réactions chimiques 

en favorisant leur déroulement comme par exemple, en aidant la mise en contact des deux 

réactifs,1 en intervenant comme intermédiaire réactionnel,2 ou bien en jouant le rôle de 

catalyseur.3–8 Le rôle des paires d’ions ne se limite pas à leur capacité à influer les réactions 

chimiques ; il s’étend également au milieu biologique. En effet, certaines biomolécules 

chargées, comme les protéines ou les phospholipides, sont connues pour former des paires 

d’ions avec les ions de leur environnement,9,10 constituant des complexes supramoléculaires 

qui contribuent notamment au bon déroulement de nombreux mécanismes biologiques.11,12 

Cependant, quel que soit le domaine où elles apparaissent, en physique, en chimie ou en 

biologie, leur caractérisation se heurte à une double difficulté : d'une part, plusieurs types de 

paires coexistent, et d'autre part, les paires d'ions sont des espèces transitoires en solution.13 La 

recherche dans ce domaine rassemble essentiellement, soit des expériences en solution, soit des 

simulations par dynamique moléculaire classique et ab intio.14 D’autres approches originales15–

17 ont permis d’étudier des paires d’ions isolées en phase gazeuse, permettant d’identifier 

précisément leurs structures, mais l’absence d’environnement ne permet pas d’extrapoler les 

structures formées en solution. 
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1.1 Définition des paires d’ions en solution 

 

Les ions, espèces atomiques ou moléculaires chargées, peuvent exister sous forme 

d’espèces libres en solution, mais également appariées à d’autres ions. L’appariement d’ions 

décrit l’association d’ions de charges opposées dans des solutions électrolytiques, pour former 

des espèces chimiques distinctes appelées paires d’ions. Les bases du concept d’appariement 

ionique remontent à Bjerrum,18 qui a suggéré dans les années 1920 que les ions de charges 

opposées en solution devraient être traités comme appariés ou libres selon la distance qui les 

sépare. La formation de paires d’ions est invoquée comme l’explication la plus plausible des 

écarts observés entre mesures expérimentales et modèles théoriques simples qui décrivent les 

observables de solutions électrolytiques dans des domaines de concentrations molaires (~1 M). 

La stabilité des paires d’ions est reliée à plusieurs paramètres comme les charges des ions, la 

permittivité relative du solvant, la température et la concentration en électrolytes. Si 

l’appariement entre deux ions est raisonnablement stable et important en solution, notamment 

pour les plus fortes concentrations, il est généralement facile de séparer les propriétés de la 

paire d’ions des interactions ioniques non spécifiques à longue distance qui existent entre les 

ions dans toutes les solutions électrolytiques. Cependant, lorsque cet appariement est faible, les 

interactions ioniques non spécifiques (caractérisées en termes de coefficients d’activité) sont 

fortement corrélées à la formation de paires d’ions (caractérisées en termes de constante 

d’association). Bien que la théorie développée plus tard par Pitzer permette de fournir des 

coefficients d’activité sans invoquer explicitement l’appariement d’ions,19 ce concept est 

fortement soutenu par les expériences et les simulations.13,20,21 

 

1.1.1 Mise en évidence de l’existence des paires d’ions 

 

 Les premières expériences mettant en évidence la présence de paires d’ions dans les 

solutions électrolytiques sont les mesures de conductivité. Pour les solutions à faible 

concentration (< 10-3 M), la conductivité suit la loi établie par Kohlrausch en 1874. Cette loi 

énonce que la conductivité électrique σ de la solution est proportionnelle, toutes choses égales 

par ailleurs, à sa concentration C : 

σ = λ ∙ C    (1) 

où la constante de proportionnalité λ est la conductivité électrique molaire de la solution. 

Il s'agit de la loi de migration des ions obtenue en supposant que chaque ion se comporte 

comme s'il était isolé, ce qui suppose que la solution soit suffisamment diluée pour que les 

interactions entre ions puissent être négligées. Dans l’exemple d’une solution d’acétate de 

sodium, la conductivité suit relativement bien cette loi pour les faibles concentrations (Figure 

1.1). Cependant, à des concentrations au-dessus de ~0,02 M, la conductivité ne varie plus 

linéairement avec la concentration, et devient significativement plus faible que celle prédite 

par la loi Kohlrausch (Figure 1.1). Cet écart à la linéarité révèle que les ions en solution ne se 

déplacent plus indépendamment les uns par rapport aux autres, ce qui signifie qu’ils 
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interagissent entre eux. Cette interaction entre ions est synonyme d’une formation de paires 

d’ions dans les solutions électrolytiques. 

 

 
Figure 1.1 – Schéma illustrant la variation de la conductivité en fonction de la concentration 

pour l’exemple d’une solution d’acétate de sodium. Les valeurs de concentration et de 

conductivité sont extraites de l’ouvrage « CRC Handbook of Chemistry and Physics ».22 

 

1.1.2 Le concept d’appariement d’ions 

 

La théorie de dissociation électrolytique d’Arrhenius développée dans les années 

1880,23 a reconnu que les électrolytes sont largement dissociés en solution, mais cette 

dissociation n’était pas nécessairement complète à des concentrations en électrolytes élevées. 

Pour ces études, Arrhenius s’appuie sur des données expérimentales alors disponibles, 

principalement des données de conductivité électrique et de point de congélation (ou point de 

solidification), qui lui ont permis de calculer des degrés d’association pour divers électrolytes 

dans l’eau. 

Dans les années 1920, le grand succès des théories de Debye-Hückel24 et d’Onsager25, dans 

lesquelles les solutions électrolytiques diluées ont été modélisées comme des ions 

complètement dissociés, perturbés par des interactions coulombiennes à longue distance, 

conduit à l’éclipse presque totale du concept d’appariement d’ions. Cette situation a été 

renforcée par le fait que les accords apparemment obtenus par Arrhenius concernant les degrés 

d’association pour la plupart des électrolytes ont été reconnus comme largement fortuits. 

Néanmoins, l’absence de théories satisfaisantes permettant d’expliquer les données 

expérimentales sans recourir à des paramètres empiriques, et l’accumulation constante de 

preuves directes de l’existence de paires d’ions ont conduit au maintien du concept 

d’appariement d’ions. 

Dans sa théorie sur les interactions ioniques spécifiques, Brönsted26 postule que les ions de 

même charge s’influencent uniformément, tandis que les ions de charges opposées 

s’influencent de manière électrostatique, dépendant de la nature des ions. Sur la base de cette 
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idée, Bjerrum a été le premier à fournir un traitement théorique de l’appariement d’ions.18 

L’approche de Bjerrum est fondée sur les interactions électrostatiques entre les ions, en utilisant 

ce qui est devenu plus tard connu sous le nom de modèle primitif restreint (RPM, restricted 

primitive model) des solutions électrolytiques. Dans ce modèle, les ions sont définis par des 

sphères dures dans un solvant, considéré comme un continuum, uniquement caractérisé par sa 

permittivité électrique ε. Le travail électrostatique Wij nécessaire pour séparer deux ions, i et j, 

d’une distance r à l’infini, est défini par Wij(r) = −zizje
2/εr, où zi et zj sont les charges 

respectives des ions i et j, et e la charge élémentaire. Bjerrum a alors déterminé que si les ions 

i et j ont des charges opposées, alors la probabilité de l’ion i de se situer à une distance r de j 

possède un minimum à une certaine distance. À partir de la comparaison de l’énergie thermique 

et l’énergie coulombienne, Bjerrum en déduit une équation permettant de calculer une distance 

limite q en dessous de laquelle les ions sont considérés comme appariés : 

q=
zizje

2

2εkBT
     (2) 

où, zi et zj sont les charges respectives des ions i et j, e la charge élémentaire, ε correspond à la 

permittivité électrique de la solution, kB est la constante de Boltzmann et T la température.  

Bjerrum a alors suggéré que tous les ions de charges opposées, séparés par des distances r ≤ q 

doivent être considérées comme des paires d’ions appariés, tandis que les ions à des distances 

plus grandes doivent être considérés comme libres. Seules les interactions entre les ions sont 

prises en compte. Bjerrum a fixé la distance limite pour l’appariement d’ions à q, en faisant 

valoir que, bien que cette distance q soit arbitraire, elle est raisonnable, puisque le travail requis 

pour séparer ces paires d’ions est au moins deux fois l’énergie thermique. 

La principale critique de l’approche de Bjerrum, en dehors du modèle RPM, est le caractère 

arbitraire de la définition de la distance limite q. Dans les années 1950, plusieurs groupes ont 

constaté indépendamment que le modèle proposé par Bjerrum, limité aux ions en contact direct, 

n’est pas suffisant pour expliquer certains phénomènes observés dans les solutions 

électrolytiques. Les données expérimentales suggéraient également la présence de paires d’ions 

séparées par au moins une ou deux molécules de solvant. Ainsi, Grunwald27 a proposé 

l’existence de paires d’ions séparés par le solvant sur la base des mesures de la force 

électromotrice, tandis que Winstein et al.28 ont décrit les effets du sel sur la cinétique de 

solvolyse en terme de paires d’ions « internes » (c’est-à-dire de contact) et « externes » ou 

paires d’ions séparés par des molécules de solvant. De leur côté, Sadek et Fuoss29 ont également 

invoqué des paires d’ions séparées par des molécules de solvant pour interpréter certaines 

données de conductivité, avant que Fuoss ne restreigne finalement l’appariement d’ions aux 

seules paires de contact.30 Toutefois, une avancée critique dans la compréhension des relations 

entre les différents types de paires d’ions a été le travail d’Eigen et Tamm.31 Sur la base 

d’expériences d’absorption d’ultrasons, ces auteurs ont suggéré que l’appariement d’ions se 

faisait par étapes, en raison de la compétition entre la solvatation des ions et l’attraction 

électrostatique entre ions de charges opposées. Eigen et Tamm ont élaboré un modèle 

d’appariement par étapes, mettant en jeu trois types différents de paires d’ions en équilibre 

avec les ions libres (Figure 1.2). 
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La première étape est la formation d’une paire d’ions séparée par le solvant (SSIP, Solvent 

Separated Ion Pairs) à partir des ions libres (FI, Free Ions) (Figure 1.2). Le cation et l’anion 

sont séparés par plusieurs couches de molécules de solvant, préservant ainsi leur première 

couche de solvatation. Dans la deuxième étape, une désolvatation partielle de la paire d’ions se 

produit pour former une paire d’ions à solvant partagé (SIP, Solvent Shared Ion Pairs), où les 

deux ions partagent leur première couche de solvatation (Figure 1.2). Une ou plusieurs 

molécules de solvant sont ainsi communes à la première couche de solvatation des deux ions. 

L’étape finale correspond à une interaction directe des ions entre eux pour former une paire 

d’ions de contact (CIP, Contact Ion Pairs), où les molécules de solvant entre les partenaires 

ont été éliminées (Figure 1.2). 

 

 

Figure 1.2 – Schéma des différents types de paires en équilibre dans le cadre d’un 

appariement d’ions en solution : (FI) ions dissociés et indépendants, (SSIP) paires d’ions 

séparées par le solvant, (SIP) paires d’ions à solvant partagé et (CIP) paires d’ions de 

contact. 

 

Pour que les paires d’ions soient traitées comme des entités distinctes (espèces chimiques) dans 

les solutions d’électrolyte, leurs durées de vie doivent être suffisamment longue. Les échelles 

de temps de la solvatation (réarrangement du solvant) sont réputées être de l’ordre de 10-

100 ps. Par conséquent, de bref contact entre les ions en raison de leurs mouvements 

thermiques en solution ne peuvent pas être considérées en soi comme produisant des paires 

d’ions. Toutefois, aucune durée de vie précise n’est disponible pour les paires d’ions, seule des 

estimations ont été réalisées à partir de leurs constantes de vitesse de dissociation, 

correspondant à des durées de vie d’au moins 1 ns.32 Indépendamment de leur durée de vie, les 

paires d’ions peuvent être considérées comme étant à l’équilibre chimique avec les ions libres. 

 

Cette classification des paires d’ions en trois types (CIP, SIP et SSIP) est ainsi toujours 

employée de nos jours pour décrire les différents types d’appariement d’ions en équilibre dans 

les solutions électrolytiques. Il est à noter que les types SIP et SSIP sont souvent traités comme 

appartenant au même ensemble. Dans le cas général, la distribution des différents types de 

paires d’ions en solution reste mal connue.14 Pour les solutions aqueuses à faible concentration 

en ions, l’absence de CIP est systématiquement supposée, et les SIP ou SSIP sont très souvent 

considérées comme ayant des propriétés similaires aux ions libres (FI). Dans le cas de solutions 
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relativement concentrées (≥ 1 M), les paires d’ions sont considérées comme largement 

majoritaires par rapport aux FI.33 Néanmoins, la présence de paires d’ions dans les solutions 

plus diluées ne peut pas être négligée comme plusieurs études l’ont montré.34 L’appariement 

d’ions, et par conséquent la distribution des différents types de paires, dépend de plusieurs 

paramètres, tels que la température, la concentration en ions, mais également la nature des ions 

et de leur environnement (solvant). 

 

1.1.3 L’appariement d’ions dans l’eau 

 

En solution, les ions interagissent, d’une part avec le solvant, et d’autre part, avec les autres 

ions présents. Cependant à dilution infinie, aucune interaction entre les ions n’a lieu, de sorte que 

les ions sont entourés seulement de molécules de solvant, et interagissent uniquement avec ces 

dernières. Les ions créent de forts champs électriques qui réarrangent les molécules de solvant à 

proximité, en particulier dans le cas de solvant polaire comme l’eau. Les ions interagissent ainsi 

avec les molécules de solvant, ce qui limite leur liberté de mouvement. Cet effet, appelé liaison au 

solvant ou électrostriction, conduit à une réduction de l’entropie. La formation de paires d’ions 

diminue fortement les champs électriques des ions, ce qui diminue l’électrostriction de l’eau. 

Certaines molécules de solvant sont alors libérées lors de la formation de paires d’ions, 

correspondant à une désolvatation. La libération de molécules d’eau lors de la formation de paires 

d’ions entraîne une augmentation de l’entropie du système. Ces effets entropiques ont été bien 

étudiés expérimentalement pour des paires d’ions en solution aqueuse.13,35 Le changement 

d’entropie, dû à la désolvatation, est généralement plus faible pour les paires de type SIP que pour 

les CIP, car un plus petit nombre de molécules d’eau est libéré lors de la formation des SIP. 

L'interaction des ions avec l'eau a été étudiée pendant plus d'un siècle, mais beaucoup reste encore 

à comprendre. En général, les ions sont classés en deux groupes, kosmotrope et chaotrope, en 

fonction de leur influence sur le réseau de liaisons d’hydrogènes de l’eau. Les ions kosmotropes 

provoquent une forte polarisation des molécules d’eau à proximité, alors que les ions 

chaotropes n’interagissent que faiblement avec l’eau. En 1929, Jones et Dole étudient 

l’influence des ions sur la viscosité de l’eau et constatent la relation suivante :36 

𝜂/𝜂0 = 1 + A√c + Bc   (3)  

où η/η0 est la viscosité relative de la solution par rapport à l’eau pure, c la concentration en 

ions, A un paramètre électrostatique commun à tous les ions, et B un paramètre appelé 

coefficient de Jones-Dole. 

 

Un coefficient B positif indique que les ions augmentent la viscosité de l’eau en stabilisant le 

réseau de liaisons hydrogènes de l’eau, et un coefficient B négatif indique que les ions réduisent 

la viscosité de l’eau, déstabilisant les interactions entre molécules d’eau (eau-eau). Par 

conséquent, cette équation permet de proposer une définition plus précise du caractère 

kosmotrope ou chaotrope des ions : le coefficient B est positif pour les ions kosmotropes et 

négatif pour les ions chaotropes. Les ions kosmotropes ont généralement un petit rayon et une 

forte densité de charge, tandis que les ions chaotropes présentent un grand rayon ionique et une 

faible densité de charge. Le coefficient de Jones-Dole peut ainsi être commodément utilisé pour 

classer les ions. 
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L’interaction des ions est également étudiée dans les biomolécules, en particulier dans les 

protéines.33,37 Dès 1888, Hofmeister a étudié l’effet des différents ions en solution sur la 

solubilité de la protéine d’albumine provenant du blanc d’œuf, ce qui lui a permis de proposer 

une classification des ions en fonction de leur capacité à augmenter la solubilité d’une protéine 

en solution (salting in), ou bien à la diminuer et donc précipiter une protéine (salting out).38 

Les effets de changement de solubilité sont interprétés comme des effets de changements de 

structures des protéines possiblement liés à la formation de paires d’ions, mais reste à ce jour 

largement empirique. Les ions sont qualifiés de kosmotropes lorsqu’ils ont tendance à former 

des interactions ioniques fortes avec les protéines, provoquant une neutralisation des 

groupements ioniques, et donc une diminution de la solubilité conduisant à leur précipitation. 

Les ions sont des chaotropes lorsqu’ils forment des interactions ioniques plus faibles avec les 

protéines et favorisent leur solubilisation. Deux séries ont ainsi été établies, pour les cations et 

les anions respectivement, où les ions sont classés en fonction de leur efficacité à précipiter les 

protéines.39 Ces séries sont connues sous le nom de séries de Hofmeister : 

SO4
2- 

> HPO4
2- > CH3CO2

-  > F- > Cl
- > NO3

-  > Br- > I- > SCN
-
  

     Mg2+ > Ca
2+ > Li

+
 > Na+ > Ba2+ > NH4

+ > K+ > Rb
+
 > Cs

+ 

Les ions du côté gauche de ces séries (rouge), définis comme kosmotropes, présentent de fortes 

interactions avec les protéines, tandis que les ions du côté droit (bleu), définis comme 

chaotropes, favorisent leur solubilisation dans l’eau. Une hypothèse générale est alors 

introduite : la tendance des ions kosmotropes à s’engager dans des interactions ioniques fortes 

et celle des ions chaotropes à former des interactions faibles seraient liées à la plus faible 

affinité de ces derniers pour l’eau, principal constituant des solutions biologiques. 

À partir de cette hypothèse, Collins a fourni une interprétation simple des différentes 

interactions non-covalentes entre les espèces moléculaires, en les comparant à l’interaction 

non-covalente entre deux molécules d’eau.40 En considérant que chaque ion est une sphère, 

comportant une charge ponctuelle, il compare l’énergie d’interaction entre deux espèces par 

rapport à l’eau. Dans le cas de l’appariement de deux ions kosmotropes de charges opposées, 

les charges ponctuelles des ions sont proches l’une de l’autre, induisant une interaction ionique 

forte (Figure 1.3). Dans le cas de l’appariement de deux ions chaotropes, de rayon ionique plus 

grand, les charges ponctuelles sont relativement plus éloignées l’une de l’autre, ce qui conduit 

à une interaction ionique plus faible par rapport à celle entre deux molécules d’eau (Figure 

1.3). Collins en déduit que les ions kosmotropes ont une affinité plus grande pour les molécules 

d’eau que les ions chaotropes. 
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Figure 1.3 – Représentation générale du classement des différentes interactions 

bimoléculaires entre les ions kosmotropes, chaotropes et des molécules d’eau, classées des 

plus fortes aux plus faibles. Ce schéma est adapté de la revue de Collins.40 

 

Grâce à diverses données sur des sels d'halogénures alcalins (coefficients de Jones-Dole, 

solubilité et températures standard de la solution),40 Collins établit sa règle empirique « The 

law of matching water affinity », qui suggère que deux ions de charges opposées et ayant la 

même affinité aux molécules du solvant formeront une interaction ionique plus forte que des 

ions possédant des affinités différentes vis-à-vis du solvant.11 Selon cette loi, un cation et un 

anion formeront plus facilement des paires d’ions de contact (CIP) s’ils possèdent des affinités 

similaires pour l’eau. Ainsi, les paires d’ions kosmotrope-kosmotrope et chaotrope-chaotrope 

préfèrent former des paires CIP (Figure 1.4). Toutefois, la formation ce type de paires est 

encore plus favorisée pour les ions kosmotropes que pour les chaotropes, car leur interaction 

ionique est plus forte que les interactions ioniques avec le solvant. Dans le cas de paires 

chaotrope-chaotrope, l’appariement d’ions favorise les interactions intermoléculaires eau-eau 

plus stables que les interactions eau-chaotrope (Figure 1.4). Lorsque les ions sont de natures 

différentes (kosmotrope + chaotrope), la formation d’une paire CIP est défavorable puisque les 

interactions kosmotrope-eau sont plus fortes que les interactions ioniques kosmotrope-

chaotrope ou eau-eau (Figure 1.3). L’énergie nécessaire pour rompre l’interaction kosmotrope-

eau au profit de la formation d’une interaction eau-eau ou kosmotrope-chaotrope est alors 
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relativement élevée. La formation de paires séparées par le solvant (SIP ou SSIP) est dans ce 

cas favorisée (Figure 1.4). La validité de cette loi empirique a été confirmée pour les paires 

d’ions alcali-halogénures et alcali-acétate par des plusieurs études théoriques.9,20,41–44 

 

 

Figure 1.4 – Schéma illustrant « The law of matching water affinity » établie par Collins. Les 

paires kosmotrope-kosmotrope ou chaotrope-chaotrope préfèrent former des paires de type 

CIP, lorsque les paires kosmotrope-chaotrope préfèrent former des SIP. 

 

1.2 Les paires d’ions dans la littérature récente 

 
 Plusieurs études ont récemment été menées dans l’objectif de mieux connaître ces 

objets supramoléculaires à l’échelle microscopique. Ces études regroupent une variété 

d’approches expérimentales et théoriques, en solution ou en phase gazeuse, dont quelques-unes 

seront détaillées dans ce paragraphe. 

 

1.2.1 Études en solution 

 

Les paires d’ions ont été étudiées dans des solutions électrolytiques modèles par 

diverses méthodes.13 Les études de conductimétrie ont été les premières à mettre en évidence 

les paires d’ions en solution.23 Comme présenté au début de ce chapitre, la formation de paires 

d’ions est révélée par l’écart à la linéarité de l’évolution de la conductivité d’une solution en 
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fonction de la concentration en ions (Figure 1.1). Toutefois, cette technique ne permet pas de 

caractériser précisément la population de paires d’ions par rapport aux ions libres, qui 

contribuent à la conductivité de la solution. D’autres méthodes ont été employées pour l’étude 

des appariements d’ions en solution telles que la potentiométrie,45,46 les mesures de solubilité 

et de la constante d’activité du sel ou du solvant.47 Toutes ces techniques ont permis de 

caractériser les effets macroscopiques de l’appariement d’ions. Cependant, elles sont limitées 

par leur incapacité à isoler les signaux provenant des différents types de paires d’ions présents 

en solution, et ainsi à caractériser les objets supramoléculaires.13,34 

En effet, très peu de techniques ont la capacité d’identifier et de distinguer les différents types 

de paires d’ions, ou de déterminer les équilibres d’appariement. Parmi elles, les méthodes de 

relaxation se sont révélées relativement efficaces. La spectroscopie de relaxation diélectrique 

(DRS, dielectric relaxation spectroscopy) a été largement employée pour étudier les solutions 

électrolytiques.21,32,48 Cette technique peut être décrite comme la mesure de phénomènes de 

relaxation liés à la présence de dipôles dans les molécules. Un champ électromagnétique 

oscillant permet d’exciter les espèces possédant un moment dipolaire permanent μ non nul, 

comme les molécules d’eau. En faisant varier la fréquence ν, des phénomènes de résonance 

(oscillation/rotation) peuvent être détectés. La permittivité électrique  d’une solution 

électrolytique est ainsi mesurée en fonction de la fréquence du champ électromagnétique ν dans 

la région des micro-ondes (0,01 ≤ ν ≤ 100 GHz). Cette technique est capable de faire la 

distinction entre les paires d’ions et les ions libres, en détectant les oscillations des molécules 

d’eau. Les molécules d’eau ne participant pas à la solvatation des ions sont relativement libres 

d’osciller, et donc répondent à des oscillations rapides du champ électromagnétique. 

Lorsqu’elles solvatent un ion, leur mouvement est plus contraint, elles oscillent à une fréquence 

plus faible. Dans le cas des paires d’ions de contact (CIP), les molécules d’eau ont un 

comportement proche de celles qui solvatent des ions libres. En revanche, lorsque les molécules 

d’eau solvatent à la fois l’anion et le cation (SIP/SSIP), elles sont plus difficiles à faire osciller, 

d’où une fréquence de résonance encore plus faible. Cette technique est donc particulièrement 

sensible à la formation des paires d’ions à solvant partagé (SSIP > SIP > CIP). La Figure 1.5, 

adaptée de la revue de Buchner et al.,21 montre que la spectroscopie DRS permet de distinguer 

la contribution des différents types de paires au signal total mesuré en solution, mais cela 

nécessite d’avoir un modèle théorique capable de décomposer correctement ce signal. Le 

modèle sélectionné doit non seulement montrer un bon accord avec le signal, mais aussi 

produire des paramètres spectraux (temps de relaxation et amplitudes) physiquement 

raisonnables par rapport à l’expérience. 

D’autres méthodes de relaxation ont été utilisées pour l’étude des processus d’appariement 

d’ions, notamment la relaxation ultrasonique.49,50 Toutefois, le principal inconvénient de cette 

technique par rapport à la relaxation diélectrique est qu’elle détecte des équilibres plutôt que 

des espèces. Par conséquent, l’interprétation des spectres d’absorption d’ultrasons exige des 

hypothèses sur les espèces impliquées. 
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Figure 1.5 – Schéma adapté de la revue de Buchner et al.,21 présentant la permittivité 

diélectrique , et les pertes diélectriques  d’une solution [SO4
2- 

,Mg2+] à 0,363 M (25 °C), 

en fonction de la  fréquence du champ électromagnétique ν. La décomposition du spectre de 

pertes diélectriques permet d’identifier les contributions dues aux différents types de paires 

d’ions (CIP, SIP et SSIP) et au solvant (H2O). 

 

Sur le plan expérimental, d’autres méthodes spectroscopiques peuvent fournir des informations 

plus précises sur la nature des paires d’ions. Les techniques, telles que la spectroscopie 

d’absorption des rayons X (XAS),51,52 la spectroscopie électronique (UV, Visible),53,54 de 

résonance magnétique (RMN),55,56 et la spectroscopie vibrationnelle (IR, Raman),57–60 ont été 

utilisées afin d’identifier des signaux spécifiques aux paires d’ions dans des solutions 

électrolytiques. Dans des cas spécifiques, ces approches permettent d’isoler la signature 

spectrale des paires d’ions, et ainsi de révéler leur présence.13 Cependant, la coexistence des 

différents types de paires d’ions en solution, couplée au manque de résolution caractéristique 

de la phase condensée, et le manque de connaissances sur les signatures intrinsèques des 

différents types de paires font que les méthodes spectroscopiques ne distinguent que 

difficilement chaque type de paires d’ions séparément, ce qui peut conduire à des 

interprétations discutables, voire contradictoire, des résultats.13,53 

Parmi les études spectroscopiques réalisées, plusieurs se sont concentrées sur la caractérisation 

de l’appariement d’ions, comme les acétates d’alcalins ([AcO-,M+]aq ; M = Li, Na et K) en 

solution, qui représente un modèle pour l’étude de l’appariement ionique de biomolécules. Le 

cas de l’acétate de sodium illustre parfaitement les problématiques liées à l’attribution 

structurale des paires d’ions dans les solutions électrolytiques. Ce système a été étudié à l’aide 

de différentes approches expérimentales en solution faisant appel aux techniques de 

spectroscopies d’absorption des rayons X ou vibrationnelle (IR et Raman). 

En 2008, Uejio et al. ont réalisé la première étude de paires d’ions d’acétates d’alcalins par la 

technique XAS en micro-jet liquide.51 Cette étude a été effectuée sur les systèmes ([AcO-,M+] ; 

M = Li, Na et K), en ciblant le carbone du carboxylate (Carbon K-edge). Pour chaque énergie 
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de photon absorbé, l’absorption du rayonnement X est alors mesurée en utilisant la technique 

de spectroscopie de structure fine près d’un seuil d'absorption de l’atome de carbone (NEXAFS, 

near-edge X-ray absorption fine structure spectroscopy). Les auteurs ont ainsi obtenu les 

spectres NEXAFS de l’acétate en solution avec le lithium (vert), le sodium (bleu) et le potassium 

(rouge), à une concentration de 2 M (Figure 1.6). Un léger décalage du maximum vers les 

énergies les plus élevées a été identifié pour la solution de [AcO-,Li+] par rapport aux deux 

autres solutions de paires d’ions. Selon les auteurs, ce décalage peut être attribué à la nature du 

cation. Les auteurs en déduisent que les cations sont assez proches du carboxylate pour le 

perturber, ce qu’ils attribuent à la présence de paires d’ions. Néanmoins, le léger décalage 

observé n’est pas suffisant pour identifier précisément le type de paires (CIP ou SIP) présent 

dans les solutions étudiées.  

 

 

Figure 1.6 – Schéma adapté de l’article de Uejio et al.51 : Spectres NEXAFS résultant de 

l’excitation 1s(C)→πCO2

*  de l’acétate dans des solutions d’acétate de lithium (vert), acétate 

de sodium (bleu) et acétate de potassium (rouge), à une concentration de 2 M. 

 

Aziz et al. ont également étudié des solutions d’acétate en présence de cations Li+, Na+ ou K+ 

(1 M) par spectroscopie d’absorption des rayons X, mais au seuil d'absorption K de l’oxygène 

(Oxygen K-edge).52 Les spectres enregistrés pour les différentes solutions ont permis aux 

auteurs d’identifier une bande d’absorption associée au groupement carboxylate de l’acétate. 

L’augmentation de l’intensité de cette bande d’absorption pour certains cations, notamment le 

sodium, a été interprétée par les auteurs comme le signe de l’engagement du carboxylate dans 

une interaction ionique forte avec le cation. Les auteurs en concluent donc que le système [AcO-

,Na+]aq, possédant la bande la plus intense parmi les solutions étudiées, présente une proportion 

importante de paires d’ions de contact (CIP) dans la solution étudiée. L’ion sodium est suivi 

par l’ion lithium et potassium qui induisent des bandes d’absorption de plus faible intensité par 

rapport au premier système. 

En 2014, une autre étude a été effectuée sur des solutions d’acétate de lithium et de sodium par 

Rudolph et al., à l’aide des spectroscopies IR à transformée de Fourier (IR-TF) et Raman.59 

Dans cette étude, le groupement carboxylate de l’acétate a été utilisé comme sonde 
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vibrationnelle pour étudier l’appariement des ions. Sa signature a ainsi été analysée pour des 

solutions d’acétate de sodium de différentes concentrations, allant de ~0,16 M à ~5 M. Pour 

l’acétate de lithium, un seul spectre a été enregistré à 0,93 M en présence du chlorure de lithium 

à 13 M. Par confrontation des spectres expérimentaux aux résultats théoriques obtenus sur de 

petits agrégats par une méthode de chimie quantique en présence d’un modèle de solvant 

continu, les auteurs de cette étude concluent que l’acétate de sodium forme des paires d’ions 

séparées par le solvant (SIP ou SSIP) dans toute la gamme de concentrations étudiée. Malgré 

les fortes concentrations étudiées, allant jusqu’à 5 M, les auteurs pensent ne pas observer de 

paires de type CIP, et concluent que ce type de paires n’est pas favorisé en solution. Leur 

conclusion sur ce système est à l’opposé des conclusions des études RX. Enfin, les décalages 

spectraux observés entre les solutions contenant du sodium ou du lithium conduisent les auteurs 

à conclure que l’acétate de lithium forme des CIP. 

Ces études montrent la véritable difficulté d’obtenir des données, permettant de réaliser une 

attribution structurale précise des paires d’ions formées en solution. Pour y parvenir, différentes 

techniques ont été employées, mais les résultats obtenus conduisent majoritairement à des 

attributions basées sur des hypothèses formulées a priori, ce qui peut mener à des conclusions 

contradictoires, illustrant de manière frappante le manque de fiabilité des approches employées. 

En 2015, des paires d’ions ont été étudiées en solution par une technique originale de 

spectroscopie s’appuyant sur l’effet Stark vibrationnel (VSE, Vibrational Stark Effect).61,62 La 

base de cette méthode est essentiellement identique à celle utilisée pour les effets Stark 

électroniques (ESE, Electronique Stark Effect). L’effet Stark se réfère à la modification de la 

spectroscopie d’un système moléculaire lorsqu’il est immergé dans un champ électrique 

externe.63 Cet effet est à l’origine de la spectroscopie Stark qui consiste à appliquer un champ 

électrique externe uniforme à un échantillon, soit en phase gazeuse ou condensée, et à mesurer 

des changements spectraux qui en résultent (déplacements, élargissement...). Plus 

généralement, tout système moléculaire entouré d’un environnement générant un champ 

électrique (solvant, solutés) est soumis à des effets Stark. Dans le cas de la spectroscopie VSE, 

la sensibilité des transitions vibrationnelles par rapport aux variations du champ électrique 

permet d’utiliser certains vibrateurs moléculaires comme des sondes locales du champ 

électrique dans des systèmes, tels que les protéines,64,65 mais également les paires d’ions.61,62 

En effet, la formation d’une paire d’ions correspond au rapprochement de deux charges 

opposées, ce qui produit une variation importante du champ électrique local. 

Dans ce cadre, Mani et al. ont récemment mis au point un dispositif permettant d’étudier 

l’appariement d’ions par spectroscopie IR résolue en temps.61,62 Ils ont notamment utilisé ce 

dispositif afin d’étudier la formation de paires d’ions entre l’anion radical fluorène substitué 

par un groupement nitrile, et le cation TBA+ (ion tétrabutylammonium). Dans ce cas, le 

groupement nitrile a servi de sonde vibrationnelle pour identifier l’appariement d’ions. Les 

auteurs ont observé que la bande attribuée à l’élongation (C≡N) correspondant à l’ion libre, se 

déplace vers le rouge lors de la formation de paires d’ions (Figure 1.7). De plus, la 

déconvolution de cette bande permet de distinguer deux contributions, une attribuée aux paires 

d’ions SSIP, qui ont une signature proche de l’ion libre, et l’autre aux paires CIP. Ce 

déplacement vers le rouge de (C≡N) peut être expliqué dans le cadre de l’effet Stark 

vibrationnel, où la variation du champ électrique induite par la formation des paires d’ions 
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modifie le comportement de la sonde vibrationnelle (C≡N) (Figure 1.7). La signature 

spécifique de chaque type de paires d’ion peut ainsi être identifiée, grâce à l’effet Stark 

vibrationnel. Ces résultats démontrent le potentiel de la spectroscopie VSE à identifier les 

structures de paires d’ions en solution.  

Grâce à l’équation du déplacement spectral en fonction du champ électrique, il est possible de 

déduire du spectre mesuré la valeur du champ électrique dans lequel se trouve la sonde, et ainsi 

de modéliser la distance à laquelle se trouve l’anion du cation.64,65 

 

 

Figure 1.7 – Illustrations adaptées de la revue de Mani et al.,62 présentant les spectres IR des 

ions radicaux fluorènes libres (noir) et appariés avec TBA+ (rouge) dans le THF 

(tétrahydrofurane). Le champ électrique créé par la formation des paires d’ions conduit au 

déplacement vers le rouge de (C≡N). 

 

En résumé, les études expérimentales en solution permettent de mettre en évidence des paires 

d’ions dans les solutions électrolytiques, mais généralement ne réussissent pas à fournir des 

résultats quantitatifs fiables, ni même à caractériser les structures supramoléculaires. Jusqu’à 

présent, les résultats obtenus en solution n’ont pas permis d’identifier précisément les signaux 

caractéristiques propres à chaque type de paires. Le manque de connaissances sur les signatures 

intrinsèques des paires d’ions, et la résolution expérimentale limitée en solution freine 

l’identification des paires d’ions, et mène à des interprétations contradictoires même pour des 

systèmes aussi simples que des solutions d’acétate d’alcalin.52,59 
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1.2.2 Approches théoriques en solution 

 

Depuis les années 1940, des approches théoriques ont été développées pour caractériser 

les différents types de paires d’ions, en prenant en compte la description du solvant de manière 

explicite. Parmi ces approches, les méthodes de dynamique moléculaire classiques et les 

simulations de Monte-Carlo ont permis de caractériser les paires d’ions en solution, telles que 

celles formées par les halogénures d’alcalins.20,66–68 Parmi ces études, Hess et van der Vegt ont 

réalisé des simulations de dynamique moléculaire en champ de force classique sur des 

complexes de chlorure d’alcalins [Cl-,M+] et d’acétate d’alcalins [AcO-,M+], avec M = Li, Na, 

K, en solution.9 Les résultats de leurs simulations leur ont permis d’estimer la distribution des 

différents types de paires d’ions présents en solution (à 1 M) et révèle que les solutions 

électrolytiques étudiées sont probablement dominées par des paires d’ions de type SSIP et SIP. 

Cependant, les résultats des simulations réalisées par Donadio et al. sur les acétates d’alcalins 

avec un champ de force classique convergent vers la formation des paires d’ions CIP.69 Ces 

deux études montrent que les simulations de dynamique moléculaire en champ de force 

classique sont insuffisantes pour reproduire la thermodynamique des réactions d’appariement, 

au point de conduire à des interprétations contradictoires sur des systèmes aussi simples que 

les acétates d’alcalins. En effet, l’utilisation de champ de force classique ne permet pas de 

décrire correctement les forces de polarisation mises en jeu dans les phénomènes 

d’appariement d’ions, ce qui peut induire des erreurs au niveau de la description des structures, 

et conduire à des énergies relatives inexactes entre les différents types de paires. Le niveau 

champ de force classique non-polarisable n’est donc pas adapté pour déterminer la distribution 

des types de paires. Cette approche nécessite au minimum une amélioration des champs de 

force permettant de rendre compte des aspects microscopiques, tels que le mode de 

coordination des interactions cation-anion.  

Des simulations de dynamique moléculaire ab initio ont récemment permis une approche plus 

quantitative de l’appariement d’ions.70,71 Ces méthodes hybrides intègrent des méthodes de 

chimie quantique, telle que la DFT (Density Functional Theory), qui permet de fournir des 

informations plus précises sur le profil énergétique des paires par rapport aux méthodes de 

dynamique moléculaire en champ de force classique, et sont donc plus fiables pour une 

comparaison avec les données expérimentales. Cependant, la précision des résultats dépend 

largement des fonctionnelles utilisées pour la description des interactions et notamment les 

non-covalentes présentes dans le système. De plus, ces approches sont relativement coûteuses 

en temps de calcul, mémoire et espace disque, même dans le cas de systèmes simples comme 

les paires diatomiques.70 

D’autres études s’appuient uniquement sur des calculs ab initio pour modéliser précisément la 

structure des paires d’ions en solution et en déduire des données pouvant être comparées 

directement aux résultats expérimentaux.51,52,59 Toutefois, les méthodes ab initio sont aussi très 

coûteuses et constituent le facteur principal limitant la taille et le nombre des systèmes étudiés, 

aboutissant le plus souvent à une description incomplète et critiquable de l’environnement 

(modèle de solvant continu, petits agrégats possédant une première couche de solvatation 

incomplète). 
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1.2.3 Études en phase gazeuse 

 
 Malgré le rôle important des paires d’ions, les propriétés intrinsèques de ces systèmes 

restent mal connues. Les études réalisées en solution révèlent la présence de paires d’ions mais 

sont très souvent incapables de caractériser précisément les structures formées par les ions.13,53 

Dans ce contexte, les approches de spectroscopie en phase gazeuse offrent un outil relativement 

puissant pour la caractérisation des structures des paires d’ions à l’échelle microscopique, voire 

atomique, et de leurs propriétés intrinsèques. Les techniques employées en phase gazeuse 

possèdent plusieurs avantages tels que la sélectivité en masse et en conformation ou bien encore 

l’absence d’élargissement spectral dû au solvant.72 Ces approches, couplées à des calculs de 

chimie quantique, sont capables d’identifier précisément les structures observées.15,16,73 

L’étape cruciale de ces approches est la mise en phase gazeuse des systèmes étudiés. 

Différentes techniques de vaporisation existent, la plus simple est la technique de vaporisation 

par chauffage. Un liquide ionique peut être chauffé afin d’obtenir des vapeurs de sel qui sont 

ensuite entrainées dans une expansion supersonique en phase gazeuse,74,75 ou déposées dans 

des gouttelettes d’hélium,17,57,76 permettant d’étudier des systèmes d’ions appariés en phase 

gazeuse. Bien que l’approche par chauffage soit efficace pour la vaporisation des sels les moins 

sujets à la dégradation thermique, tels que les halogénures d’alcalins, elle présente des 

limitations, notamment pour l’étude des paires d’ions formées de sels organiques ou d’origine 

biologique, qui sont sensibles à la dégradation thermique. 

L’autre technique de vaporisation qui a été principalement employée pour étudier les paires 

d’ions en phase gazeuse est l’ionisation par électronébulisation (ESI, Electrospray Ionization). 

Cette technique a notamment permis de caractériser des paires d’ions chargées.77,78 De plus, la 

technique ESI est une technique d’ionisation douce, permettant la mise en phase gazeuse de 

systèmes fragiles, tel que les peptides. Dunbar et al. ont ainsi pu étudier des systèmes analogues 

à des paires d’ions formées par des peptides modèles zwitterioniques en présence de cations 

alcalins ou alcalino-terreux.79–82 Un autre avantage de l’ionisation électrospray est la possibilité 

de réaliser des expériences de microsolvatation contrôlées. Johnson et al. ont ainsi analysé la 

microsolvatation de paires d’ions chargées par spectroscopie IRMPD (Infrared Multiple 

Photon Dissociation).16,83 

Zheng et al. ont également étudié la microsolvatation de paires d’ions chargées, en vaporisant 

des sels par désorption laser dans une expansion de gaz supersonique contenant des vapeurs 

d’eau. Ce dispositif, couplé à la spectroscopie de photodétachement (visible), leur a permis de 

réaliser des expériences de microsolvatation sur des anions dipolaires où un électron occupe 

une orbitale de Rydberg, tels que des anions dipolaires d’halogénures d’alcalins ou d’alcalino-

terreux,84–87 ainsi que d’acétate de sodium ([AcO,Na]-·(H2O)n).
88  

Les paires d'ions neutres isolées en phase gazeuse restent en revanche des objets peu étudiés, 

car ces systèmes sont difficiles à former. Ce verrou expérimental a récemment été levé par mon 

équipe,15 qui a développé une approche originale permettant de vaporiser des sels par 

désorption laser. Cette avancée a permis d’étudier pour la première fois des systèmes modèles 

de paires d’ions formées par un groupement carboxylate et un cation alcalin (Li, Na, K, Rb et 
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Cs) à l’aide de techniques de spectroscopie IR et UV sélective en conformation associées à des 

calculs de chimie quantique.89 Les paires de carboxylate d’alcalin ont été choisies comme 

systèmes modèles en raison de leur rôle important dans de nombreux processus, notamment 

dans le milieu biologique (protéine, membrane).12,90 Une partie de ces résultats a été publiée 

en 2016.15 Des systèmes modèles (C6H5–(CH2)n–COO-,Li+) ; n = 1-3) ont été choisis pour cette 

première étude. Ayant une chaine carbonée de longueur croissante, ces systèmes ont permis 

d’explorer des paysages conformationnels de plus en plus complexes. La signature 

vibrationnelle typique de conformères bidentate formés entre le groupement carboxylate et le 

lithium a été obtenue dans la région des modes d’élongations du groupement carboxylate. Outre 

l’interaction cation-anion, une interaction cation- entre le lithium et le cycle phényle a été 

identifiée dans l’un des conformères avec la plus longue chaine carbonée (n = 3). Dans ce 

conformère, noté O-O- le cation interagit à la fois avec les deux oxygènes du carboxylate et 

le phényle (Figure 1.8). Quatre autres conformères ont identifiés pour ce système. Ces 

conformères possèdent des signatures IR très proches, correspondant à des structures où le 

cation interagit uniquement avec les deux oxygènes du carboxylate (notées O-O) (Figure 1.8). 

Cette attribution conformationnelle a été réalisée en comparant les résultats expérimentaux à 

des fréquences harmoniques calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées des effets 

d’anharmonicité. Toutefois, les signatures des conformères (O-O) n’ont pas permis d’identifier 

précisément leurs structures.15 

 

 
Figure 1.8 – Illustration adaptée de l’article de Habka et al.,15 présentant à droite le spectre 

UV de la paire d’ions de phénylbutyrate de lithium isolée en phase gazeuse, et à gauche les 

spectres IR correspondant aux différents conformères identifiés, O-O- en rouge et O-O en 

vert. La conformation O-O-π se distingue des autres conformations O-O, d’une part par sa 

progression vibrationnelle sur le spectre électronique, et d’autre part par sa signature 

vibrationnelle possédant un déplacement spécifique de la transition (CO2
-
)
 

anti
. 
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Ces études de spectroscopie laser en phase gazeuse ont permis de valider l’approche théorique 

permettant de produire des fréquences théoriques quantitatives afin de réaliser des attributions 

conformationnelles.15,89 Le niveau de calcul validé par les résultats en phase gazeuse a ensuite 

été transposé et appliqué avec succès à la solution afin de déterminer la signature 

spectroscopique des différents types de paires d’ions (CIP et SIP) formés par les acétates de 

lithium et de sodium en solution. La stratégie adoptée repose sur l’exploration de la surface 

potentielle de paires d’ions solvatés en agrégat à l’aide d’un champ de force polarisable, suivie 

d’une optimisation de géométrie et du calcul des fréquences RI-B97-D3/dhf-TZVPP 

harmoniques corrigées, qui seront présentés en détail dans la suite du manuscrit. Les premiers 

résultats obtenus pour les systèmes d’acétate de lithium et de sodium ont été comparés aux 

expériences en solution de Rudolph et al.,59 ce qui a permis de valider cette approche 

originale.89 Le travail présenté dans ce manuscrit s’inscrit dans la continuité de ces études 

largement présentées dans la thèse de S. Habka (2017).89 Ce manuscrit présentera ainsi les 

derniers développements sur les paires d’ions isolées et microsolvatées en phase gazeuse, ainsi 

que sur l’extension de ces travaux à la solution. 

 

1.3 Motivations et stratégies d’étude 

 
 Ce travail a trois objectifs principaux : d’une part examiner le lien entre le champ 

électrique produit par la paire d’ions et la spectroscopie de celle-ci en phase gazeuse (effets 

Stark), d’autre part comprendre les effets d’environnement sur les paires d’ions par des 

expériences de microsolvatation, et enfin détecter et identifier aussi précisément que possible 

par spectroscopie les structures formées par les ions dans les solutions électrolytiques. Afin de 

répondre à ces objectifs traités dans les chapitres 3 à 5, différentes techniques seront employées 

allant de l’expérience à la théorie, de la phase gazeuse à la solution. Le chapitre 2 sera ainsi 

consacré à la description des méthodes spectroscopiques, des dispositifs expérimentaux, ainsi 

que des outils théoriques employés au cours des différentes études en phase gazeuse et en 

solution.  

Les stratégies mises en place pour atteindre ces objectifs sont présentées succinctement dans 

les paragraphes suivants. 

 

1.3.1 Étude des effets Stark électroniques en paires d’ions isolées 

 
La spectroscopie Stark électronique est couramment employée afin d’étudier les 

processus photophysiques des chromophores UV-visible en phase condensée.91,92 Les effets 

Stark électroniques fournissent un moyen pratique de détecter et de mesurer les champs 

électriques dans des milieux condensés, où des valeurs dans la gamme de 0,1 à 10 GV·m-1 

peuvent entraîner des déplacements spectraux mesurables allant de ~1 à 100 cm-1. Toutefois, 

ces champs électriques élevés sont difficiles à reproduire expérimentalement de manière 

contrôlée en phase gazeuse. Les champs électriques appliqués les plus élevés sont d’environ 

0,1 GV·m-1,63 conduisant à des déplacements spectraux faibles, ce qui rend difficile la 

caractérisation de l’effet Stark et nécessite des sources UV fines spectralement. 
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L’objectif de ce travail sera d’étudier le champ électrique produit par les paires d’ions et 

d’analyser quelles en sont les conséquences spectroscopiques. Inspirée des études sur les effets 

Stark vibrationnel61,62 ou électronique63,93 au sein des paires d’ions en solution, cette approche 

consiste à considérer le groupe ionique des paires d’ions comme un dipôle capable de produire 

un champ électrique suffisamment élevé pour induire des effets Stark électroniques significatifs 

sur un chromophore UV situé à proximité (Figure 1.9, gauche). Ce dernier tient ainsi le rôle de 

sonde locale permettant de caractériser le champ électrique produit par la paire d’ions. 

Différents modèles ont ainsi été choisis, où le chromophore UV phényle est lié par une chaîne 

carbonée à un groupe ionique formé par un groupement carboxylate et un cation alcalin (COO-

M+). Afin de faire varier le champ électrique ressenti par le chromophore, deux approches 

seront testées, soit en changeant la nature du cation (M = Li, Na, K, Rb et Cs), soit en 

augmentant la distance entre le dipôle et le chromophore en allongeant la chaîne carbonée qui 

les sépare (Figure 1.9, droite). Les différents systèmes seront étudiés en phase gazeuse par 

spectroscopie électronique, permettant d’obtenir la signature électronique du chromophore. 

Cette étude s’appuiera également sur des calculs de chimie quantique et des expériences de 

spectroscopie vibrationnelle. 

 

 

Figure 1.9 – À droite, schéma illustrant le champ électrique produit par le dipôle formé par 

le contact de l’anion et du cation, à proximité du chromophore phényle. À gauche, schéma de 

la structure des paires d’ion étudiées, où M+ représente un cation Li, Na, K, Rb ou Cs et n 

varie de 1 à 3. 

 

La première étape de cette étude sera de mettre en évidence l’effet Stark électronique au sein 

de paires d’ions de phénylacétate d’alcalin (PA-,M+ ; n = 1), en faisant varier la nature du cation 

(M = Li, Na, K, Rb et Cs). Dans ces systèmes, le chromophore phényle est très proche du 

dipôle, ce qui est favorable à un fort effet Stark électronique (ESE) détectable par spectroscopie 

UV. 

L’étude s’intéressera ensuite aux systèmes plus complexes, d’une part, correspondant à n = 2,  

les benzylacétates d’alcalins (BA-,M+ ; M = Li, Na, K, Rb), et d’autre part à n = 3, les 

phénylbutyrates d’alcalins (PB-,M+ ; M = Li, Na), qui possèdent des chaînes carbonées de plus 

en plus longues et donc un nombre de conformères de plus en plus important. Cette complexité 

conformationnelle permettra de rationaliser les ESEs mesurés, qui seront ensuite exploités afin 

de réaliser des attributions conformationnelles, notamment dans le cas des conformères O-O.15 
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1.3.2 Étude de paires d’ions environnées en phase gazeuse 

 

Cette deuxième étude a pour objectif d’analyser les effets d’environnement sur 

l’appariement d’ions entre l’anion acétate et un cation alcalin ou alcalino-terreux. Le 

groupement carboxylate étant sensible à son environnement, c’est une bonne sonde 

vibrationnelle pour étudier l’appariement des ions et l’influence de la solvatation sur les 

interactions cation-anion. 

Dans un premier temps, la paire d’ions d’acétate de sodium [AcO-,Na+] sera étudiée pour la 

première fois dans un complexe trimère avec le p-xylène. Jusqu’à présent, les différents 

systèmes étudiés en phase gazeuse étaient composés d’un groupe ionique lié par une chaîne 

carbonée à un chromophore UV phényle nécessaire aux techniques de spectroscopie employées 

(Figure 1.8). Cette expérience permettra d’une part de tester les capacités du dispositif 

expérimental employé pour l’étude de ce système relativement complexe, et d’autre part 

d’étudier l’influence de la formation d’un tel complexe sur l’interaction entre les deux ions. 

La seconde partie de cette étude s’intéressera aux paires d’ions chargées formées par l’ion 

acétate et un dication alcalino-terreux ([AcO-,M2+] ; M = Ca, Ba), permettant d’analyser 

l’influence de la charge du contre ion, ainsi que sa taille, sur la signature du carboxylate. Des 

expériences de microsolvatation seront ensuite réalisées sur ces paires d’ions, afin de 

comprendre comment les molécules d’eau interagissent avec ces systèmes, et peuvent modifier 

l’interaction entre les ions. Ces expériences permettront alors d’analyser la capacité d’un 

solvant à dissocier une paire d’ions. 

 

1.3.3 Vers l’identification des paires d’ions en solution 

 

 La dernière étude sera consacrée à l’identification de paires d’ions neutres en solution 

aqueuses par spectroscopie.  

Dans un premier temps, des solutions électrolytiques ([AcO-,M+]aq ; M = Li, Na et K) seront 

analysée par spectroscopie vibrationnelle IR-TF. Cette analyse sera réalisée en variant la 

concentration en ions, afin de faire varier la distribution des paires d’ions présentes en solution. 

Les expériences en solution seront ensuite complétées par une étude théorique plus poussée 

que celles réalisées précédemment sur les paires d’ions en solution,14,67,88,94 afin de réaliser une 

interprétation fine des spectres expérimentaux. L’objectif de cette étude théorique est de 

générer la signature vibrationnelle en solution spécifique des différents types de paires d’ions 

(CIP et SIP) pour les systèmes ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), ainsi que de l’anion 

acétate libre par des calculs de chimie quantique quantitatifs. Afin de modéliser précisément 

l’environnement des paires d’ions, ces systèmes seront étudiés grâce à un modèle d’agrégat, 

où les premières couches de solvant des ions sont décrites explicitement et les suivantes 

décrites par un modèle de solvant continu. Cette étude s’appuie sur la stratégie de calcul multi-

étapes, multi-niveaux développée précédemment par l’équipe à partir de données 

expérimentales en phase gazeuses.89,95 Par comparaison avec les spectres expérimentaux, les 
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résultats théoriques obtenus permettront de proposer une attribution conformationnelle des 

systèmes détectés par spectroscopie IR-TF. 

Enfin, une nouvelle technique de spectroscopie des rayons X, nommée FZRET (Far-Zone 

Resonant Energy Transfer),96 sera employée pour la première fois afin de détecter et 

caractériser des paires d’ions dans un micro-jet liquide. En effet, cette technique offre 

l’opportunité de mesurer les distributions de distance entre des atomes donneur et accepteurs, 

et peut être appliquée aux cations et aux anions au sein des solutions électrolytiques. Afin de 

démontrer de la capacité de la technique FZRET à détecter l’appariement des ions, des 

expériences en micro-jet liquide ont été réalisées sur un système modèle, une solution aqueuse 

d’acétate de potassium ([AcO-,K+]). 
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Chapitre 2 :                 

Méthodologie générale  
 

 
 Dans ce chapitre, les différentes approches expérimentales et théoriques employées au 

cours de l’étude des paires d’ions sont présentées.  

Les trois premières parties sont consacrées aux méthodes expérimentales que j’ai 

principalement utilisées afin d’étudier des paires d’ions neutres en phase gazeuse. Il y sera 

expliqué le principe des techniques spectroscopiques mises en place pour obtenir les signatures 

spectrales précises des différents systèmes, et pouvoir ainsi identifier leur structure. Les aspects 

pratiques et matériels utilisés seront ensuite détaillés. 

Dans la quatrième partie, les autres dispositifs expérimentaux que j’ai employés 

ponctuellement lors de l’étude des paires d’ions seront présentés succinctement. 

La dernière partie détaille les méthodes théoriques et stratégies de calculs adoptées afin 

d’obtenir les fréquences théoriques des systèmes étudiés et d’autres propriétés telles que 

l’énergie et le champ électrique. Ces données théoriques permettront de rationaliser les résultats 

expérimentaux. 
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2.1 Méthodes spectroscopiques 

 
 L’étude des paires d’ions neutres isolées en phase gazeuse a été réalisée grâce à deux 

techniques spectroscopiques. La première est une technique de spectroscopie UV qui permet 

d’obtenir la signature électronique des différents systèmes étudiés, comportant un 

chromophore UV, dont la signature est spectralement bien identifiée (proche UV) et dépend de 

façon générale de l’environnement. La seconde technique est la spectroscopie IR qui fournit 

les fréquences de vibration permettant de caractériser une structure des paires d’ions, le spectre 

IR étant propre à chaque conformation. Ces techniques offrent l’avantage d’apporter une 

sélectivité en masse et en conformation lorsqu’elles sont couplées à la spectrométrie de masse 

à temps de vol (TOF-MS) et à un jet supersonique qui permet de refroidir les systèmes dans 

leurs conformations les plus stables.  

 

2.1.1 Ionisation résonante à deux photons IR2P 

 
 La méthode d’ionisation résonante à deux photons ou IR2P permet d’acquérir les 

spectres électroniques des différentes paires d’ions étudiées. Son principe est le suivant : 

La première étape correspond à l’absorption d’un photon par le chromophore UV du système 

qui passe alors de son état fondamental S0 à son premier état excité S1, correspondant au premier 

état * pour un cycle aromatique. L’absorption d’un second photon permet ensuite d’ioniser 

le système (Figure 2.1). Ce processus d’ionisation peut s’accompagner d’une fragmentation du 

système, produisant des ions fragments. 

 
Figure 2.1 – Schéma de principe de la spectroscopie d’ionisation résonante à deux photons à 

une couleur pour deux conformations A et B d’une même paire d’ions. L’énergie du photon 

h1 est résonante avec une transition électronique S1 S0 du conformère A mais avec aucune 

du conformère B. Avec des photons de cette énergie, seul le conformère A est excité par un 

premier photon, puis ionisé par un second. Le conformère A peut ainsi être détecté 

sélectivement. 
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Comme il sera décrit dans la suite du chapitre, ces deux photons sont issus de la même 

impulsion laser et possèdent la même énergie. Le système est excité seulement lorsque 

l’énergie du premier photon est résonante avec celle d’une transition de l’état fondamental S0 

vers l’état électronique excité S1. Si un système possède plusieurs conformères, ces derniers 

pourront ainsi être ionisés sélectivement. Par ailleurs, la durée de vie de l’état excité S1 doit 

être suffisamment longue pour ne pas limiter l’ionisation du système, ce qui conditionne le 

choix du chromophore utilisé. 

Le couplage de cette technique d’ionisation IR2P avec la spectrométrie de masse à temps de 

vol permet de distinguer les ions formés selon leur rapport masse/charge. Plusieurs canaux de 

masse peuvent être enregistrés. Le spectre électronique d’un système neutre peut ainsi être 

obtenu à partir du signal de l’ion parent mais également des fragments produits lors de 

l’ionisation. 

Pour pouvoir utiliser cette méthode, les systèmes considérés doivent posséder un chromophore 

UV qui puisse être excité et ionisé par la même impulsion laser, c’est-à-dire, dont l’énergie de 

la transition est au moins deux fois plus basse que l’énergie d’ionisation. C’est pourquoi les 

principaux systèmes choisis pour cette étude possèdent un phényle qui est lié de manière 

covalente à la paire d’ion par une chaîne carbonée dont la longueur peut varier (Chapitre 1, 

paragraphe 1.3.1). Le groupement phényle possède également l’avantage d’avoir sa transition 

S1S0 dans un domaine facilement accessible aux technologies laser. Ainsi, l’énergie des 

photons UV balayée correspond à la région spectrale de la transition origine de la première 

transition électronique * localisée sur le cycle aromatique, c’est-à-dire, la transition S1 

S0, située dans la même région spectrale que la transition du toluène (37477,5 cm-1).1 

Au sein des différents systèmes considérés, l’environnement du chromophore UV varie plus 

ou moins par rapport au toluène. En effet, la présence du groupe ionique à proximité et de la 

chaîne carbonée flexible perturbe la densité électronique du cycle aromatique, notamment par 

des effets électrostatiques et de polarisation, ce qui modifie l’énergie des états électroniques. 

La transition électronique correspondante à l’excitation * est suffisamment déplacée par 

rapport à celle du toluène pour permettre de discriminer les conformations. 

Par ailleurs, la flexibilité de la chaîne offre la possibilité aux systèmes de former différentes 

conformations stables, créant un mélange conformationnel. L’environnement du groupement 

phényle au sein de ces conformations peut être ainsi différent. Par conséquent, chaque 

conformère possède sa propre signature électronique, ce qui permet une excitation sélective à 

la longueur d’onde de leur transition électronique (Figure 2.1). 

D’autres phénomènes peuvent également apparaitre lorsque le phényle interagit de façon non-

covalente avec des atomes présents à proximité. Ces interactions peuvent conduire à des 

changements de géométrie du groupement phényle entre les structures d’équilibre de l’état 

fondamental S0 et de l’état excité S1. L’absorption du premier photon s’accompagne alors d’une 

excitation de nombreux niveaux vibrationnels de l’état S1 (voir Figure 2.2, gauche). Ce 

phénomène marque l’activité Franck-Condon, qui donne lieu à des progressions vibrationnelles 

dans les modes de vibration impliqués dans le changement de géométrie. La progression 

observée est une série de bandes vibroniques quasi-équidistantes qui est en général facilement 

identifiable, correspondant à des modes de basses fréquences (Figure 2.2, droite).2 
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2.1.2 Spectroscopie de double résonance IR-UV 

 

 La spectroscopie de double résonance IR-UV permet de sonder les fréquences de 

vibration d’un système en bénéficiant de la sélectivité en masse et en conformation de la 

technique IR2P vue précédemment. C’est une méthode de type pompe-sonde3 qui emploie deux 

types de lasers impulsionnels différents. Un premier laser infrarouge sert de pompe et un 

deuxième laser UV permet de sonder.  

Le laser pompe émet des photons infrarouges de longueur d’onde variable permettant de 

balayer le domaine d’absorption des modes de vibration à l’état fondamental de la molécule 

considérée. Après plusieurs dizaines de nanosecondes, un premier photon produit par le laser 

de sonde excite sélectivement l’un des conformères présents avec une énergie fixe. Ce 

conformère est alors ionisé par un second photon, et le signal d’ions qui en résulte est détecté 

par spectrométrie de masse à temps de vol. 

Lorsque l’énergie des photons IR est en résonance avec l’une des transitions vibrationnelles du 

conformère considéré, le niveau fondamental de celui-ci est dépeuplé. Par conséquent, le signal 

d’ions obtenu par IR2P diminue proportionnellement au taux de dépopulation de l’état 

fondamental (Figure 2.3.a). Au contraire, si aucun photon n’est résonant avec une transition 

vibrationnelle du conformère, le signal d’ions reste constant (Figure 2.3.b). Il en est de même 

si les photons IR sont résonants avec des transitions d’autres conformères, car ces derniers ne 

sont pas ionisés par le laser UV. 

Figure 2.2 – Schéma d’un diagramme énergétique illustrant l’activité Frank-Condon au sein 

d’un système (gauche) et du spectre d’absorption correspondant (droite). Les photons 

absorbés, représentés par les flèches bleues, excitent les niveaux vibrationnels v’ de l’état S1 

à partir du niveau v0 de l’état fondamental S0. Le spectre électronique présente alors une 

progression de bandes vibroniques. Ce phénomène traduit un changement de structure du 

chromophore UV entre les deux états S0 et S1. 
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Figure 2.3 – Schéma de principe de la spectroscopie de double résonance IR-UV.                

a) L’énergie du photon IR est en résonance avec une transition vibrationnelle du conformère 

A induisant une diminution du signal de sonde.                                                                                         

b) L’énergie du photon IR n’est pas en résonance avec une transition vibrationnelle du 

conformère A ; le signal de sonde reste constant. 

 

L’intérêt principal de cette méthode de spectroscopie de double résonance IR-UV est 

d’enregistrer indépendamment le spectre vibrationnel de chacune des conformations du 

système étudié grâce à la sélectivité en conformation. 

 

2.2 Génération de paires d’ions isolées et froides en phase gazeuse 

 
 Les paires d’ions sont des systèmes assez fragiles qui peuvent se dégrader et demandent 

des conditions particulières pour se former, notamment en phase gazeuse. Afin de vaporiser les 

paires d’ions, la technique de désorption laser a été choisie pour cette étude. Comme décrit 

dans la suite de ce paragraphe, la préparation des échantillons est une étape importante pour 

pouvoir utiliser efficacement la désorption laser. 
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2.2.1 Préparation des échantillons de paires d’ions 

 

Les paires d’ions neutres étudiées au cours de ce travail sont constituées de deux ions 

de charges opposées :  l’anion possède un groupement carboxylate (R–COO-) et le cation est 

un métal alcalin (M+). Ces paires d’ions sont formées à partir de l’acide (R–COOH) et de la 

base (MOH) correspondants fournis par SIGMA-ALDRICH. La réaction acido-basique réalisée 

en solution est la suivante :  

R–COOH + MOH → R–COO- + M+ + H2O 

où, R–COOH représente l’un des acides carboxyliques suivants : l’acide acétique (CH3–

COOH), phénylacétique (C6H5–CH2–COOH), benzylacétique (C6H5–(CH2)2–COOH) et 

4-phénylbutyrique (C6H5–(CH2)3–COOH).                  

MOH correspond à l’hydroxyde d’alcalin considéré : l’hydroxyde de lithium (LiOH), de 

sodium (NaOH), de potassium (KOH), de rubidium (RbOH) et de césium (CsOH). 

 

La préparation des échantillons de paires d’ions comprend trois étapes (Figure 2.4) : 

La première correspond à la préparation d’une solution contenant l’acide et la base appropriés, 

ainsi que de la poudre de graphite. Au départ, l’acide et la base se présentent sous forme solide 

(poudre ou pastille). Les deux réactifs sont ajoutés et dissous dans 50 mL d’eau standard avec 

un excès molaire de base d’environ 1,05. Ce léger excès de base assure la déprotonation totale 

de l’acide. Le pH de la solution obtenue varie typiquement entre 12 et 14. Le graphite servant 

de matrice est ajouté dans des proportion 4:1 (graphite  : sel). 

Le mélange est ensuite agité et chauffé légèrement jusqu’à évaporation complète de l’eau. La 

poudre obtenue contient les complexes d’ions (R–COO-,M+) formés lors de la réaction 

acido-basique et le graphite.  

Enfin, cette poudre est placée dans une matrice, afin d’obtenir une tablette en appliquant une 

force d’environ 1,8 tonne grâce à une presse mécanique. La quantité totale de produits 

introduits au départ correspond à l’obtention d’une tablette d’environ 25 mg. La tablette 

obtenue mesure 6 mm de diamètre et environ 2 mm d’épaisseur. 

Des tests ont été réalisés précédemment afin de déterminer les meilleures proportions à la fois 

en acide et en base, ainsi qu’en graphite permettant d’obtenir un signal d’ions intense par IR2P. 
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Figure 2.4 – Schéma représentant les différentes étapes de la préparation des échantillons de 

paires d’ions. 

 

2.2.2 Source de vaporisation par désorption laser 

 

 Dans la littérature, des études portant sur des liquides ioniques ont démontré la 

possibilité d’étudier les paires d’ions en phase gazeuse. Afin de vaporiser les paires d’ions, le 

liquide ionique est chauffé à des températures élevées, puis les vapeurs peuvent être refroidies 

soit dans une expansion supersonique,4–6 soit piégées dans des gouttelettes d’hélium.7 

Toutefois, cette méthode comporte de nombreuses limitations à cause notamment de la 

température de vaporisation élevée de certaines paires d’ions, comme celles formées de sels 

organiques sensibles à la dégradation thermique. 

Afin de limiter ce phénomène de dégradation, un dispositif, reposant sur une technique de 

désorption laser couplée à une détente supersonique, a été conçu précédemment par notre 

équipe, ce qui a permis d’étudier des biomolécules en phase gazeuze.8 Cette technique de 

vaporisation est assez proche de la technique MALDI (Matrix Assisted Laser Desorption 

Ionization) classiquement utilisée en spectrométrie de masse pour porter des molécules 

chargées en phase gazeuse.  

Son principe est de désorber une matrice capable d’absorber un rayonnement lumineux, dans 

notre cas le graphite. En absorbant le rayonnement, le graphite s’échauffe, ce qui permet de 

vaporiser les paires d’ions présentes dans la tablette d’échantillon. La désorption du graphite 

est contrôlée par un laser émettant des impulsions à 532 nm, dont l’énergie peut être ajustée. 

Ce laser de désorption est dirigé, grâce à une fibre optique, perpendiculairement à la surface de 

la tablette juste au niveau de la sortie de la vanne pulsée (Figure 2.5). En se vaporisant, le 

graphite emporte avec lui les molécules de sel contenu dans la tablette. La surface de désorption 
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(éclairée par le laser) est d’environ 1 mm de diamètre, correspondant à la taille de la tuyère. 

Afin de limiter la dégradation trop rapide de la tablette, celle-ci est fixée sur un chariot de 

translation qui se déplace en continu par des mouvements d’aller et retour perpendiculaires au 

laser de désorption et à la détente supersonique, ce qui permet de balayer une grande partie de 

la surface de la tablette. 

 

 
Figure 2.5 – Schéma du dispositif de vaporisation par désorption laser. 

 

Les paires d’ions vaporisées à la suite de l’impulsion laser sont assez chaudes et possèdent 

suffisamment d’énergie interne pour adopter différentes conformations. Il est donc nécessaire 

de les refroidir, ce qui permet de simplifier et de rendre possible l’analyse de leur spectroscopie. 

C’est pourquoi, la désorption laser est couplée à un jet supersonique, dans lequel un gaz porteur 

se détend à travers un orifice de faible diamètre dans une enceinte sous un vide secondaire, 

conduisant à un écoulement supersonique dans lequel l’enthalpie initiale du gaz est transférée 

dans un mouvement d’ensemble du gaz. Le gaz porteur est constitué d’hélium et de néon dans 

des proportions respectives 3:7 et à une pression d’environ 18 bars. La détente est créée par 

l’introduction du gaz, grâce à une vanne pulsée (General Valve, orifice de 1,0 mm, cadence de 

10 Hz), dans une chambre fermée maintenue à une pression inférieure à 10-4 mbar. Une fois 

vaporisées, les paires d’ions sont entrainées dans le jet de gaz qui, par collisions dans sa détente 

supersonique, les refroidit dans leurs conformations les plus stables, ce qui permet de les isoler 

(Figure 2.6).  

Les paires d’ions refroidies, isolées et piégées dans leurs conformations les plus stables sont 

ensuite entrainées par le jet supersonique dans la zone d’interaction avec les faisceaux lasers. 

Dans ces conditions, les différents conformères peuvent être étudiés indépendamment par 

spectroscopies électronique et vibrationnelle, permettant d’obtenir des signatures fines et 

précises, exploitables pour des attributions de structure.9–12 
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Figure 2.6 – Schéma d’un diagramme illustrant le refroidissement d’un système vers ces 

conformations les plus stables dans la détente supersonique. 

 

2.3 Dispositif expérimental employé pour l’étude des paires d’ions 

neutres isolées 

 
Le dispositif expérimental comporte trois parties principales qui correspondent aux 

trois étapes de l’approche permettant l’étude des paires d’ions neutres en phase gazeuse. La 

première étape est la mise en phase gazeuse des paires d’ions par désorption laser et leur 

refroidissement dans une expansion supersonique. Cette étape se produit dans une première 

chambre isolée dans laquelle se situe la source de vaporisation et la vanne pulsée produisant le 

jet supersonique (Figure 2.7). 

Les paires d’ions refroidies passent ensuite au travers d’un écorceur pour arriver dans la zone 

d’interaction avec les faisceaux UV et IR. La deuxième étape correspond à l’excitation des 

systèmes par un premier faisceau laser (IR ou UV selon l’étude menée), puis à leur ionisation 

par un faisceau UV (Figure 2.7). 

Enfin, les ions formés sont envoyés dans le spectromètre de masse à temps de vol (TOF-MS) 

afin d’être séparés en fonction de leur masse et détectés. Ce dernier est localisé dans une 

deuxième chambre d’une longeur d’environ 1,0 m, où la pression est inférieure à 10-5 mbar 

(Figure 2.7). 
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 Figure 2.7 – Schéma général du dispositif expérimental. 

 

2.3.1 Laser de désorption 

 

Le laser employé pour la désorption est un laser pulsé (10 Hz) Continuum Minilite. Ce 

laser possède un cristal de grenat d’yttrium et d’aluminium (Y3
3+Al5

3+O12
2- ) dans lequel une partie 

des ions Y3+ sont substitués par des ions néodyme Nd3+. Un pompage optique par des lampes 

flash permet de créer une inversion de population des ions Nd3+ qui conduit à l’émission d’un 

rayonnement laser à 1064 nm. Ce rayonnement est ensuite doublé en fréquence, pour atteindre 

une longueur d’onde de 532 nm. À la sortie du laser, le faisceau, dont les impulsions ont une 

durée de l’ordre de quelques nanosecondes, est guidé au travers d’une fibre optique jusqu’à la 

surface de la tablette d’échantillon. L’énergie des impulsions laser peut être ajustée entre 250 

J et 1 mJ par tir.  

 

2.3.2 Laser UV 

 

La chaîne laser UV est composée de deux lasers impulsionnels en régime nanoseconde 

(Figure 2.7). Le premier laser Nd:YAG (Continuum Precision II et Quantel Brilliant B) sert de 

pompe au laser à colorant (Radiant Dyes Narrow Scan et Lambda Physik LPD3000). 

Le laser de pompe est un laser pulsé Nd :YAG émettant à 1064 nm, qui est doublé ou triplé en 

fréquence à l’aide de cristaux non-linéaires afin d’obtenir un rayonnement de longueur d’onde 

532 nm ou 355 nm avec une énergie d’environ 100 mJ par impulsion. La longueur d’onde du 

laser Nd:YAG étant fixe, ce dernier pompe un laser à colorant accordable en longueur d’onde 

nécessaire à nos études spectroscopiques (Figure 2.8).  En effet, les systèmes étudiés possèdent 
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tous un chromophore UV phényle dont la bande d’absorption dans la proche UV se situe autour 

de 266 nm.  

Deux colorants en solution dans l’éthanol ont été utilisés au cours de nos expériences, la 

coumarine 540A (laser pompe à 355 nm) avec un maximum d’émission situé à 540 nm et la 

rhodamine 6G (laser pompe à 532 nm) avec un maximum d’émission à 556 nm. Ces colorants 

sont efficaces pour des domaines qui s’étendent respectivement de 512 à 588 nm et de 560 à 

650 nm. Une première cuve à colorant absorbe le faisceau de pompe et émet un rayonnement 

qui oscille dans une cavité optique grâce à un réseau permettant de balayer et de sélectionner 

la longueur d’onde du faisceau laser. Ce dernier est ensuite amplifié en passant à travers une 

deuxième cuve à colorant et doublé en fréquence par un cristal non-linéaire de BBO (-borate 

de baryum BaB2O4) pour obtenir une longueur d’onde dans la gamme d’absorption du 

chromophore UV. Enfin, les rayonnements UV et visible sont séparés grâce à des prismes de 

Pellin-Broca. Le faisceau UV obtenu est caractérisé par des durées d’impulsion de l’ordre 

d’une dizaine de nanosecondes, une largeur spectrale de 0,2 cm-1 et des énergies d’environ 700 

J par impulsion. 

Le faisceau laser UV est dirigé vers la chambre d’expérience par un ensemble de prismes et 

focalisé par une lentille de 1000 mm dans la zone d’extraction du spectromètre de masse à 

temps de vol (voir Figure 2.8). 

 

 
Figure 2.8 – Schéma de principe du laser à colorant dans de cas de l’utilisation de la 

coumarine 540A. 

 

2.3.3 Laser IR 

 

La chaîne laser IR est également composée de deux parties, un laser de pompe Nd:YAG 

(Continuum Surelite) et une cavité optique constituée de deux étages, un étage d’oscillation 

(OPO) et un d’amplification (OPA) paramétrique optique (LaserVision). 

Le laser de pompe Nd:YAG émet à une longueur d’onde fixe de 1064 nm avec une intensité 

de l’ordre de 740 mJ par impulsion. Dans le premier étage, le laser de pompe est d’abord doublé 

en fréquence, puis pompe une cavité OPO assurant l’accordabilité en longueur d’onde. Cette 

cavité contient deux cristaux non-linéaires de phosphate de potassium titanyl (KTiOPO4, KTP) 

générant, suite à l’excitation par le faisceau 532 nm, un rayonnement signal situé dans le proche 
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IR (710 nm à 880 nm) et un faisceau complémentaire idler (1350 nm à 2100 nm) (Figure 2.9). 

Un miroir semi-réfléchissant (OC) réfléchit une partie des faisceaux signal et idler vers un 

réseau situé à l’intérieur de la cavité dont le fond est défini par un miroir dichroïque, ce qui 

permet d’obtenir une largeur spectrale à la sortie du laser de l’ordre de quelques cm-1.  

 

 

Figure 2.9 – Schéma de principe de la chaîne laser IR OPO/OPA. 

 

Une fibre optique collecte la réflexion spéculaire du réseau et amène le rayonnement du proche 

IR à un lambdamètre (Wavelength meter WS-6) qui mesure précisément sa longueur d’onde. 

Au cours du balayage en longueur d’onde par le réseau, la fréquence du faisceau émis est ainsi 

mesurée en continu, permettant de s’affranchir d’une calibration. Le réseau assure une 

résolution spectrale de l’ordre du cm-1. À la sortie de la cavité OPO, un filtre à base de silicium 

laisse passer uniquement le faisceau idler vers un oscillateur paramétrique amplificateur 

(OPA).  

L’OPA contient quatre cristaux d’arsenate de potassium titanyl (KTiOAsO4, KTA), pompés 

par le faisceau pompe résiduel, issu de la séparation du faisceau pompe initial par la lame 

séparatrice. L’OPA est injecté par l’idler issu de l’OPO, qui s’y comporte en signal ; son 

complémentaire couvre le domaine IR moyen (MIR) qui s’étend de 2000 cm-1 à 4800 cm-1. 

Enfin, les rayonnements signal et idler (MIR) de l’OPA sont mélangés dans un étage de 

génération de fréquence différence (DFG) basé sur un cristal d’AgGaSe2. Le rayonnement IR 

lointain (FIR) ainsi généré couvre le domaine 1200 cm-1 à 2100 cm-1, et permet d’exciter les 

modes d’élongation du carboxylate. Les rayonnements résiduels en sortie du cristal sont 

bloqués par un filtre passe-bas. 

Le faisceau sort de la chaine laser IR par impulsions de quelques nanosecondes avec une 

largeur spectrale de quelques cm-1 et une énergie d’environ 1 mJ. Ce faisceau FIR est envoyé 

et focalisé par une lentille en CaF2 de focale 300 mm dans la zone d’extraction du spectromètre 

de masse à temps de vol et dans le même espace que le faisceau UV (voir Figure 2.7). 
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2.3.4 Spectromètre de masse à temps de vol TOF-MS 

  

 Le système de détection choisi pour nos expériences est un spectromètre de masse à 

temps de vol (TOF-MS) qui permet de séparer et détecter les ions selon leur masse.13 Son 

principe repose sur le fait que des ions de même charge z mais de masse m différente 

n’acquièrent pas la même énergie cinétique après leur accélération dans un champ électrique. 

Le temps mis par les ions pour parcourir la zone de vol libre est alors proportionnel à la racine 

carrée du rapport masse sur charge √m/z. Le parcours des ions dans le spectromètre de masse 

à temps de vol peut être divisé en trois étapes. 

Après leur formation par le laser UV selon le processus d’ionisation à deux photons IR2P, les 

ions sont extraits de cette zone d’interaction grâce au champ électrique créé par la tension 

imposée entre les grilles de répulsion et d’extraction (Figure 2.10). La différence de potentiel 

d’environ 0,6 kV entre ces grilles génère un champ électrique uniforme qui envoie les ions 

dans la zone d’accélération. 

Dans cette zone, les ions sont accélérés et acquièrent leur vitesse finale suite à l’application 

d’une différence de potentiel de l’ordre de 1,4 kV entre les grilles d’extraction et de sortie. La 

trajectoire des ions est ensuite contrôlée latéralement par des plaques de déflexion. Le 

spectromètre de masse possède deux modes de fonctionnement. Lorsqu’il est utilisé en mode 

linéaire,14 les ions volent dans une zone sans champ, dite de vol libre, jusqu’au détecteur 

constitué de galettes de micro-canaux (MCP) (voir Figure 2.10). Deux systèmes de même 

charge et de masse différente auront des temps de parcours différents dans la zone de vol libre. 

Plus la masse du système est élevée, plus celui-ci mettra de temps pour arriver jusqu’aux 

galettes micro-canaux. Les ions sont ainsi détectés les uns après les autres selon leur masse. En 

mode réflectron,15 la zone de vol comprend également un miroir électrostatique qui permet de 

réfléchir les ions. Cela améliore notablement la résolution de l’appareil en corrigeant la 

dispersion initiale d’énergie cinétique et en allongeant le temps de vol, pour une même taille 

d’analyseur. Le réflectron fonctionne comme un miroir électrostatique, où les ions sont d’abord 

freinés par un premier champ à l’entrée du miroir puis réfléchis dans un champ électrique 

uniforme dans le fond du miroir ; les ions les plus rapides s’enfonçant plus loin dans le miroir 

que les plus lents. Une relation permet de définir les paramètres électrostatiques de la source et 

du miroir en fonction de la position du détecteur. Leurs paramètres peuvent ainsi être ajustés 

pour permettre à des ions créés en des points différents d’arriver ensemble sur le détecteur 

(condition de focalisation spatiale). Le spectromètre employé est capable de séparer de manière 

efficace des ions ayant une différence m/z d’au moins 1, avec une résolution en masse d’environ 

500. 
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Figure 2.10 – Schéma de principe du spectromètre de masse à temps de vol. 

 

Un des avantages majeurs du spectromètre de masse à temps de vol est de détecter les ions en 

fonction de leur temps de vol qui dépend de leur masse. Cette propriété permet de distinguer 

le système d’intérêt des autres systèmes moléculaires présents dans la détente supersonique 

sans avoir besoin d’une purification préalable de l’échantillon, ou encore de caractériser les 

fragments éventuellement produits lors de l’excitation du système par le laser UV. 

 

2.3.5 Mise en œuvre expérimentale 

 
 Après leur vaporisation par le laser de désorption, les paires d’ions sont entrainées dans 

le jet supersonique. Un écorceur permet ensuite de sélectionner la partie centrale qui est la plus 

froide du nuage moléculaire. Les systèmes passant au travers de l’écorceur entrent dans la zone 

d’extraction, où ils peuvent interagir avec les différents faisceaux laser (Figure 2.11).    

Lors des expériences d’ionisation résonante à deux photons IR2P, le faisceau UV traverse le 

jet moléculaire. Les paires d’ions peuvent absorber ce rayonnement et sont alors excitées et 

ionisées. Ce paquet de photoions est ensuite extrait de cette zone et accéléré pour voler jusqu’au 

détecteur du spectromètre de masse à temps de vol. 

Pour les expériences de double résonance IR-UV, deux paquets de photoions (A et B) de même 

rapport m/z sont formés à des endroits différents dans la zone d’extraction (Figure 2.11). Le 

faisceau IR entrant dans cette zone recouvre spatialement le faisceau UV incident au niveau du 

jet moléculaire. Les paires d’ions peuvent interagir avec le rayonnement IR, puis être excitées 

et ionisées par le faisceau UV incident, créant un premier paquet de photoions A. Le faisceau 

UV incident sortant de la zone d’extraction est réfléchi par un prisme de renvoi pour entrer de 

nouveau dans la zone d’extraction, mais en aval des faisceaux IR et UV incident. Un second 

paquet de photoions B est formé par les paires d’ions qui absorbent ce faisceau UV réfléchi. 
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Figure 2.11 – Schéma illustrant la formation de deux paquets de photoions A et B (dispositif 

vu de haut). A correspond au premier paquet de photoions formé suite à l’absorption des 

rayons IR par des paires d’ions et leur ionisation par le faisceau UV incident. B est le second 

paquet de photoions formé à partir de l’interaction des paires d’ions avec le faisceau UV 

réfléchi. 

 

Dans les conditions de focalisation spatiale de Wiley-McLaren,16 les deux paquets de photoions 

ayant le même rapport m/z arrivent au même instant sur les galettes de micro-canaux, ce qui ne 

permet pas distinguer leur signal respectif. Les potentiels appliqués aux différentes électrodes 

sont donc définis pour se placer légèrement en dehors de ces conditions de focalisation. Les 

deux paquets de photoions sont alors séparés de quelques centaines de nanosecondes pour un 

temps de vol de quelques dizaines de microsecondes, ce qui est suffisant pour résoudre leurs 

signaux sur le spectre de masse. La normalisation du signal A par rapport au nombre de paires 

d’ions formées dans chaque impulsion de gaz, correspondant au signal B, permet de 

s’affranchir des variations tir-à-tir, et ainsi améliorer la sensibilité de la mesure. 

 

2.3.6 Synchronisation 

 

 Les chaînes lasers utilisées fonctionnant en régime impulsionnel, il est nécessaire de 

synchroniser l’ensemble des éléments du dispositif expérimental. Ainsi, un temps de référence 

(t = 0 ns) est défini par un générateur d’impulsions synthétisées, c’est l’horloge maître. Un 

second générateur d’impulsions retardées assure la synchronisation des différents éléments. 

Plusieurs délais critiques sont alors définis : 

Le premier délai contrôle l’intervalle de temps entre l’ouverture de la vanne, libérant le jet de 

gaz He/Ne, et le déclenchement du laser de désorption permettant de vaporiser l’échantillon. 
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Ce délai permet de définir la zone d’ensemencement du jet de gaz par les espèces vaporisées 

afin de les refroidir efficacement. 

Un second délai permet d’ajuster temporellement le déclenchement de l’impulsion provenant 

du laser UV par rapport à l’impulsion du laser de désorption. Il dépend du délai nécessaire au 

nuage moléculaire ensemencé par la désorption pour atteindre la zone d’excitation par le laser 

UV, et donc de la vitesse du jet supersonique (essentiellement contrôlée par la nature du gaz 

porteur). 

Enfin pour les expériences de double résonance IR-UV, un troisième délai permet de 

déclencher l’impulsion du laser pompe IR avant celle du laser sonde UV. Ce délai fixe est de 

l’ordre de 20 ns entre les faisceaux IR et UV. 

 

2.3.7 Acquisition 

 
 L’acquisition des données expérimentales ainsi que le pilotage externe des différents 

instruments est effectué via un logiciel d’acquisition développé par l’équipe en langage 

LabVIEW.17 

Le signal généré par les galettes de micro-canaux lors de la détection des ions est envoyé sur 

un oscilloscope numérique interfacé avec un ordinateur. Toutefois, la vitesse de transfert d’un 

spectre de masse complet entre l’oscilloscope et l’ordinateur est assez faible devant la 

fréquence de répétition des tirs lasers. Lors de l’acquisition des spectres électroniques ou 

vibrationnels, une moyenne du signal sur 30 à 100 tirs est réalisée directement par 

l’oscilloscope et permet d’augmenter efficacement le rapport signal-sur-bruit sans saturer les 

communications avec l’ordinateur. Le spectre de masse moyenné est ensuite intégré par le 

logiciel d’acquisition sur plusieurs intervalles de temps de vol définis par des portes 

d’intégration (Figure 2.12). Ces dernières permettent de mesurer simultanément les intervalles 

relatifs aux temps de vol des ions étudiés (parent et fragments). Pour chaque porte d’intégration 

sélectionnée, une seconde est définie à proximité, où aucun ion n’est observé. Ce signal sert de 

référence de ligne de base en absence de signal ; il est ainsi systématiquement soustrait du 

signal d’ions. Les différents signaux sont accumulés automatiquement à chaque changement 

de longueur d’onde afin d’obtenir une allure spectrale moyennée et moins bruiteuse sur 

l’ensemble du spectre. 

Pour les expériences de double résonance IR-UV, les signaux d’ions correspondant aux deux 

paquets de photoions, A recevant les rayonnements IR et UV, et B qui reçoit uniquement le 

rayonnement UV, sont sélectionnés par deux portes d’intégration sur des intervalles proches 

mais distincts (voir Figure 2.12, gauche). Une troisième porte est définie à proximité pour servir 

de référence à la ligne de base. Ce signal permet de corriger la ligne de base des signaux d’ions 

A et B par soustraction. Les signaux A et B n’ont pas forcément la même intensité, car ils 

peuvent correspondre à des zones un peu différentes de la région ensemencée. Afin de 

s’affranchir des différences d’intensité des signaux d’ions produits, le signal du paquet B est 

également normalisé par l’intensité du signal de A hors résonance. Le rapport entre le signal 

du paquet B et celui de A permet de déterminer un taux de dépopulation relative entre les deux 

paquets d’ions (Figure 2.12, droite). Ce taux de dépopulation vaut 0 hors résonance, et 1 pour 

une dépopulation totale en résonance (saturation). Cette opération permet ainsi de minimiser 
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les fluctuations tir-à-tir du signal dues aux variations à court terme des conditions de 

désorption, notamment l’usure de la surface de la tablette, et d’obtenir un signal positif lorsque 

les photons IR sont en résonance avec le paquet d’ions A (Figure 2.12, droite). 

 

 
Figure 2.12 – Schéma du principe d’acquisition et du traitement des signaux lors des 

expériences de double résonance IR-UV. Le graphique de gauche montre un spectre de 

masse pour des photoions de même m/z, le paquet A a reçu les rayonnements IR et UV, et le 

paquet B a reçu uniquement le rayonnement UV. Le graphique de droite présente les signaux 

d’ions A et B corrigés par le signal de référence mesuré sur la porte d’intégration R, servant 

de ligne de base. Le signal de B est également normalisé par un coefficient en fonction de 

l’énergie du photon IR. Le rapport de ces signaux correspond à un taux de dépopulation. 

 

2.4 Autres dispositifs expérimentaux utilisés 

 

2.4.1 Pour l’étude des paires d’ions chargées 

 
 L’étude sur la spectroscopie de paires d’ions chargées a été réalisée grâce au dispositif 

expérimental de l’équipe du Professeur Masaaki FUJII (Tokyo Institute of Technology, 

Yokohama, Japon). Leur dispositif permet d’étudier des systèmes chargés isolés et hydratés en 

phase gazeuse par spectroscopie.18,19 

Ce dispositif expérimental est composé de différents éléments. La source d’ionisation 

électrospray (ESI) permet de former les ions en phase gazeuse ; ils sont ensuite dirigés au 

travers du dispositif par les guides d’ions et le déflecteur. Le spectromètre de masse 

quadrupolaire (Q-MS) permet de sélectionner les ions selon leur rapport m/z, les trappes 

ioniques linéaire (LIT) et quadrupolaire (QIT) les piègent, afin de former des agrégats. Enfin, 

le spectromètre de masse à temps de vol (TOF-MS) permet la détection des ions (voir Figure 

2.13). 
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Dans la suite de ce paragraphe, seules la source d’ionisation électrospray (ESI) et la trappe à 

ions quadrupolaire (QIT) sont présentées en détails. Pour finir, le fonctionnement général du 

dispositif expérimental est expliqué dans le cas des paires d’ions chargées d’acétate d’alcalino-

terreux ([AcO-,M2+] ; M = Ca et Ba) qui sont les systèmes sur lesquels j’ai travaillé. 

 
Figure 2.13 – Schéma général du dispositif expérimental. 

 
2.4.1.1 Source d’ionisation électrospray ESI 

 

La production de paires d’ions chargées en phase gazeuse est réalisée grâce à une source 

d’ionisation électrospray (Bruker). Son principe est le suivant : 

Tout d’abord, une solution électrolytique contenant les composants des espèces à étudier 

(1.10-4 M) dans du méthanol est introduite dans un capillaire (voir Figure 2.14). L’application 

d’un champ électrique à la pointe du capillaire provoque une accumulation de charges positives 

à la surface du liquide. Sous l’effet des mouvements de ces charges et de la tension de surface 

à la sortie du capillaire, le liquide se déforme jusqu’à prendre la forme d’un cône, nommé cône 

de Taylor. Dès que les interactions coulombiennes entre charges positives dépassent la tension 

de surface du liquide, le cône se rompt pour former des gouttelettes hautement chargées. Leur 

diamètre est de l’ordre du micromètre. Ces gouttelettes subissent alors une évaporation partielle 

du solvant, ce qui concentre les charges à la surface. Les forces de répulsion coulombiennes 

sont toujours en compétition avec les forces de cohésion qui maintiennent la gouttelette (limite 

de Rayleigh). Lorsque cette limite est dépassée, les gouttelettes explosent (explosion 

coulombienne). Deux mécanismes complémentaires sont principalement reconnus, le modèle 

des charges résiduelles (CRM)20 et le modèle de l’évaporation ionique (IEM).21 Jusqu’à 

l’évaporation totale du solvant, les explosions se succèdent pour obtenir finalement des paires 

d’ions positives et désolvatées, c’est-à-dire isolées, en phase gazeuse (Figure 2.14). 
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Figure 2.14 – Schéma de principe de la source d’ionisation électrospray. 

 
2.4.1.2 Trappe à ions quadrupolaire QIT 

 
La trappe ionique quadrupolaire ou QIT est constituée d’une électrode annulaire et de 

deux électrodes chapeaux de section hyperbolique (Figure 2.15). Les ions entrent par l’une des 

électrodes chapeaux. Une tension f0, superposition d’une tension continue et d’une tension 

alternative, est alors appliquée sur l’électrode annulaire. Sur les électrodes chapeaux, la tension 

est en général nulle. Il en résulte un champ électrique présentant des composantes variables sur 

les trois directions de l’espace, qui piège les ions en fonction de leur rapport m/z sur une 

trajectoire en trois dimensions dont les projections dans les plans xy, xz et yz sont en forme de 

huit. Le mouvement des ions dans ce champ électrique est décrit par l’équation de Mathieu 

sous la forme : 

d
2

dξ
2 + (au − 2q

u
cos2ξ)u = 0    (1) 

où, u représente les coordonnées dans les directions x, y, et z. au et qu sont des paramètres de 

stabilité dimensionnelle, dépendant des tensions appliquées. ξ est un paramètre égal à Ωt/2 avec 

Ω, la fréquence angulaire du potentiel électrique appliqué sur l’électrode annulaire. 

La solution de cette équation est capable de décrire les régions stables et instables pour un ion 

de rapport masse sur charge donné. En fonction du potentiel électrique appliqué et de leur 

rapport m/z, les ions peuvent être piégés ou expulsés de la trappe vers le détecteur. 
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Figure 2.15 – Schéma de principe et photographie de la trappe à ions quadrupolaire. 

 
Au centre de la trappe, les ions sont confinés dans un espace assez petit (environ 1 cm3). Les 

ions de même charge se repoussent mutuellement par interaction coulombienne, et par 

conséquent leurs trajectoires s’allongent. Un gaz tampon He/H2 (80:20) est donc introduit dans 

la trappe par une vanne pulsée (General Valve), ce qui réduit leur vitesse, mais également 

permet de former des agrégats d’hydrogène avec les paires d’ions hydratées ou non 

([AcO-,M2+]·(H2O)n·aH2). Les systèmes piégés sont refroidis (10 K) grâce à une tête 

cryogénique (Sumitomo). De plus, la trappe est en cuivre, ce qui permet un refroidissement 

efficace. Un laser IR passe au travers de la trappe par l’électrode annulaire afin de réaliser la 

spectroscopie vibrationnelle des systèmes piégés. 

 

2.4.1.3 Mise en œuvre expérimentale 

 
 Les expériences débutent par la mise en phase gazeuse des paires d’ions étudiées grâce 

à la source d’ionisation électrospray (ESI) (Figure 2.14). Les ions sortent du capillaire de 

transfert et passent à travers l’écorceur pour arriver dans un hexapôle qui les guide jusqu’à la 

trappe d’ion linéaire (LIT) (voir Figure 2.13). Les ions peuvent alors être piégés dans cet 

octopôle qui est refroidi (90-180 K) par une tête cryogénique (Sumitomo). Un gaz (He) est 

introduit pour réduire l’énergie cinétique des ions piégés. De plus, un peu de vapeur d’eau peut 

être ajouté au gaz afin de former des agrégats avec les paires d’ions ([AcO-,M2+]·(H2O)n).  Ces 

systèmes sont ensuite expulsés dans un spectromètre de masse quadrupolaire (Q-MS). Ce 

dernier permet de sélectionner un système considéré grâce à son rapport m/z et ainsi définir le 

nombre de molécules d’eau n dans l’agrégat, allant de 0 à 8. Les ions sélectionnés sont dirigés 

par un déflecteur vers un guide d’ions octopôle, ce qui réduit leur énergie et permet d’éliminer 

les systèmes neutres présents. Les ions entrent alors dans une trappe ionique quadrupolaire 

(QIT) et sont piégés (Figure 2.15). 

Dans la trappe à basse température, les ions forment des agrégats de taille variable avec les 

molécules d’hydrogène du gaz tampon ([AcO-,M2+]·(H2O)n·aH2, a = 0-8). Un oscillateur 

paramétrique optique (OPO) pompé par un laser Nd:YAG à 10 Hz (0,5-1,3 mJ par impulsion) 
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permet alors de mesurer la signature vibrationnelle des paires d’ions dans les agrégats par la 

technique de spectroscopie de photodissociation IR (IRPD). Lorsque le système étudié est en 

résonance avec les photons IR, son excitation vibrationnelle est suivie par une redistribution 

vibrationnelle rapide qui entraine la dissociation de l’agrégat [AcO-,M2+]·(H2O)n·aH2, 

notamment la perte des espèces les moins liées à savoir les molécules de dihydrogène. Après 

leur interaction avec le laser IR, les ions sont expulsés de la trappe QIT dans un spectromètre 

de masse à temps de vol (TOF-MS) en mode linéaire et sont enfin détectés par un détecteur à 

dynode de conversion. Le spectre IR est obtenu via le signal d’ions parent et d’ions fragment 

en fonction de la fréquence du laser IR et correspond au rendement de fragmentation R = If/(Ip 

+ If), où  If et Ip sont respectivement les abondances des ions fragment et parent. Tous les 

spectres mesurés sont normalisés par l’intensité du laser IR. 

 

2.4.2 Pour l’étude des paires d’ions en solution 

 

 Ce dernier dispositif a été employé afin d’étudier les paires d’ions en solution dans un 

micro-jet liquide par rayons X. Les expériences ont été réalisées au synchrotron SOLEIL dans 

le cadre d’un projet en collaboration avec le Docteur Denis CÉOLIN sur la ligne de lumière 

GALAXIES. 

L’objectif de cette étude est d’appliquer la technique FZRET (Far-Zone Resonant Energy 

Transfer) à des paires d’ions ([Cl-,K+] et [AcO-,K+]) en solution. La technique FZRET 

récemment développée à la ligne de lumière GALAXIES22 offre l’opportunité d’accéder aux 

distributions de distance cation-anion au sein de paires d’ions. Le dispositif utilisé comporte 

deux parties principales : le système de micro-jet et le spectromètre d’électrons. Ces deux 

éléments sont décrits plus en détail dans la suite. Le dispositif est installé sur la station 

HAXPES de la ligne GALAXIES, dont les caractéristiques techniques sont présentées dans le 

tableau suivant (Tableau 2.1). La gamme d’énergie disponible (2,3-12 keV) permet d’obtenir 

des électrons de plusieurs keV capables de pénétrer le liquide, et donc de renseigner des 

phénomènes ayant lieu au cœur du micro-jet. 
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Tableau 2.1 – Tableau des caractéristiques techniques de la ligne GALAXIES. 

Gamme en énergie 2,3-12 keV 

Résolution ΔE entre 100 meV et 1 eV à 8 keV 

Source Onduleur U20 sous vide 

Polarisation Linéaire (H) ; lame 1/4 d'onde : linéaire (V) et circulaire 

Taille du faisceau 20 (V) x 80 (H) µm2 en mode standard 

Optique 

 

Monochromateur 2-cristaux à sortie fixe (Si 111); 

monochromateur de haute résolution à 4 cristaux (220 asymétrique 

(9deg) et asymétrique) ; miroirs de collimation et de focalisation 

Flux 1,5x1012 ph/s (foc. standard), 5x1011 (micro-foc.) à 8 keV 

Détection Diodes Si, CCD 

Instrument 
HAXPES : Analyseur d’électron haute énergie / haute résolution 

(30 meV à 12 keV) SCIENTA EW4000 

 

 
2.4.2.1 Principe du FZRET 

 
Le transfert d’énergie par résonance (RET, Resonant Energy Transfer) se produit lorsqu’un 

donneur excité électroniquement transfère son énergie à un accepteur. Ce processus constitue 

le principal mécanisme d’échange d’énergie dans les systèmes allant des chromophores dans 

les matériaux cristallins, aux protéines fluorescentes. Dans le domaine UV-visible, le RET est 

régi par le mécanisme dit de Förster23 et fournit un outil analytique pour estimer la distance 

entre un chromophore donneur et un chromophore accepteur. Cependant, le RET peut 

également se produire après photoionisation dans la région des rayons X durs, constituant un 

phénomène de zone lointaine (dit de Far-Zone). Cette technique a déjà été utilisée pour étudier 

des échantillons de gaz ou de solides/poudres.24,25 

Le principe du FZRET est le suivant. Un atome donneur D est ionisé en couche interne par des 

rayons X. Cet atome va alors se relaxer en émettant des rayons X, qui peuvent être ensuite 

absorbés par un atome accepteur A (Figure 2.16). Ce dernier peut ainsi être ionisé à son tour, 

mais dans ce cas il baigne dans le champ coulombien créé par le trou de l’atome donneur ionisé 

D+, ce qui entraîne un déplacement de son potentiel d’ionisation I1s
0  tel que I1s=I1s

0 +K/R, où 

K/R correspond à l’énergie de Coulomb avec R est la distance entre donneur et accepteur (D-A) 

(Figure 2.16). Ce déplacement du seuil d’ionisation est alors accessible par la mesure de 

l’énergie cinétique du photoélectron correspondant à l’ionisation de A, et donne accès à la 

distribution des distances D-A. 
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Figure 2.16 – Schéma de principe de la technique de FZRET permettant de déterminer la 

distance R entre un atome donneur D et un atome accepteur A. 

 
2.4.2.2 Système de micro-jet 

 

 Le système de micro-jet est composé d’une pompe HPLC (High Performance Liquid 

Chromatography) couplé à un dégazeur, qui fait circuler à une pression d’environ 6 bars une 

solution contenant des paires d’ions dans un tube capillaire qui débouche dans une enceinte 

sous vide. Les solutions aqueuses étudiées sont préparées en mélangeant des sels purs (pureté 

99%) avec de l’eau désionisée. La solution circule ainsi jusqu’à un capillaire en verre dont le 

diamètre est d’environ 25 m (Figure 2.17). Un micro-jet liquide se forme alors à la sortie du 

capillaire. Ce système de micro-jet est placé dans un tube à pompage différentiel, utilisé pour 

isoler le plus possible l’analyseur d’électrons de la source de liquide qui s’évapore. Le micro-

jet est collecté par un receveur (catcher), qui recueille le liquide et l’extrait de la chambre à 

vide par pompage primaire. La pression à l’intérieur du tube à pompage différentiel est 

maintenue autour de 2 ×10-5 mbar grâce à un système de pompage efficace (pompe turbo et 

piège à azote liquide), ce qui permet d’obtenir une pression dans la chambre du spectromètre 

d’électrons bien inférieure à 10-5 mbar. 

Le faisceau de rayons X frappe le micro-jet liquide perpendiculairement. Des expériences 

d’ionisation directe (XPS, X-Ray Photoelectron Spectroscopy) ou de FZRET peuvent alors être 

réalisées. Des électrons sont émis par le liquide dans toutes les directions (Figure 2.17). Seuls 

les électrons passant à travers l’écorceur situé à environ 1 mm du jet pourront sortir du tube, 

pour entrer dans le spectromètre d’électrons. 

 



Chapitre 2 : Méthodologie générale 

56 | 
 

 

Figure 2.17 – Schéma du système de micro-jet dans le tube à pompage différentiel. 

 

2.4.2.3 Le spectromètre d’électrons 

 

Le spectromètre d’électrons utilisé est composé d’un système de lentilles 

électromagnétiques, d’un analyseur hémisphérique haute énergie et haute résolution, et d’un 

détecteur. À la sortie de l’écorceur, les photoélectrons circulent dans le système de lentilles 

électromagnétiques (Figure 2.18). Ces lentilles permettent de collecter et focaliser à l’entrée 

des hémisphères les électrons passant par l’écorceur dans un angle solide bien défini. Après le 

système de lentilles électromagnétiques, les électrons subissent une dernière opération de 

filtrage en traversant la fente d’entrée de l’analyseur. Ce dernier permet de sélectionner les 

photoélectrons selon leur énergie cinétique. 

Seuls les électrons qui entrent dans l’analyseur avec une énergie dans l’intervalle [EP − ∆E/2, 

EP + ∆E/2] sont transmis. EP et ∆E sont respectivement l’énergie de passage et la résolution 

en énergie de l’analyseur. Cet analyseur est constitué de deux hémisphères positionnés de façon 

concentrique avec respectivement un rayon interne R1 et externe R2. Lorsque le potentiel de 

l’hémisphère interne -V1 et celui de l’hémisphère externe -V2 sont fixés, un champ électrique 

normal à la surface des hémisphères se forme. Le rapport des deux potentiels V0 correspond à 

la médiane équipotentielle entre les deux hémisphères. Ce champ électrique permet de 

disperser la trajectoire des photoélectrons en fonction de leur énergie cinétique. La relation 

entre le potentiel V0 et l’énergie de passage Ep est donnée par la formule suivante : 

eV0 = Ep(
R2

R1
−

R1

R2
)    (2) 

avec e la charge de l’électron. 

Lors des expériences, l’énergie de passage Ep de l’analyseur est maintenue constante. Le 

potentiel appliqué au système de lentilles d’entrée est modifié en fonction de l’énergie cinétique 

des photoélectrons détectés. Le choix de l’énergie de passage ainsi que la largeur des fentes 
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jouent un rôle important sur la qualité du spectre enregistré, car ces paramètres définissent la 

résolution en énergie ΔE. Si la différence en énergie de deux pics, correspondant chacun à un 

environnement chimique différent, est inférieure à la résolution ΔE, il est alors difficile de les 

différencier et l’information sur ces deux environnements peut être perdue.  

Enfin, les électrons sont détectés en fonctions de leur énergie cinétique et comptés grâce à une 

galette multi-canaux couplée à un détecteur CCD (Figure 2.18). 

 

 

Figure 2.18 – Schéma présentant le spectromètre d’électrons du dispositif HAXPES.  

 

2.5 Méthodes théoriques 

 

 Les systèmes étudiés en phase gazeuse et en solution sont assez flexibles, avec plusieurs 

degrés de liberté, et peuvent ainsi former différentes structures. Les paires d’ions étudiées en 

phase gazeuse possèdent notamment une chaîne carbonée flexible qui permet, selon sa 

longueur, différents agencements du cation par rapport à l’anion. En solution, les ions peuvent 

former plusieurs types de paires d’ions (CIP, SIP et SSIP), comme illustré dans la Figure 1.2 

du Chapitre 1. Il est donc nécessaire d’explorer l’espace conformationnel de ces systèmes afin 

d’identifier les conformations les plus stables qui correspondent en général aux conformations 

observées expérimentalement. En solution, vu la complexité des systèmes, ces explorations de 

l’espace conformationnel sont réalisées en utilisant une méthode globale de recherche des 

minima et un champ de force afin, dans un premier temps, d’identifier les différents bassins 

d’attraction des surfaces d’énergie potentielle de ces systèmes. Les structures sélectionnées au 

cours de cette première étape sont ensuite optimisées localement à un niveau de calcul plus 

sophistiqué, c’est-à-dire, en utilisant une méthode de chimie quantique. En phase gazeuse, 

l’exploration de l’espace conformationnel est faite « à la main », et les structures sont 
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directement optimisées localement par une méthode de chimie quantique. Les fréquences 

harmoniques, ainsi que d’autres paramètres tel que l’enthalpie libre et le champ électrique, 

peuvent alors être calculées à ce même niveau de calcul. Les différentes étapes de la démarche 

théorique adoptée seront expliquées dans ce paragraphe. Les résultats obtenus pourront alors 

être comparés aux données expérimentales permettant la caractérisation des paires d’ions. 

Les différentes méthodes théoriques employées pour cette étude ont été choisie afin de 

reproduire correctement les structures de l’ensemble des conformations des paires d’ions 

étudiées. Dans les systèmes étudiés en phase gazeuse ou en solution, la structure est gouvernée 

par deux types d’interaction : les interactions covalentes (ou interactions liées) et les 

interactions non-covalentes (ou interactions non-liées). Les interactions non-covalentes 

peuvent être intramoléculaires ou intermoléculaires, contrairement aux covalents qui ne sont 

qu’intramoléculaires. Ces interactions peuvent s’exprimer en fonction de plusieurs forces 

fondamentales : les forces d'attraction électrostatiques entre cation-anion (forces de Coulomb),  

charge‐dipôle permanent, charge‐quadrupôle, dipôles permanents (forces de Keesom), les 

interactions entre un dipôle permanent et un dipôle induit (forces de Debye, polarisation), les 

interactions entre dipôles instantanés (forces de London ou de dispersion) et les interactions 

répulsives.26 Les structures formées par les paires d’ions sont ainsi définies par l’ensemble des 

interactions qui contribuent à leur équilibre. Il est donc nécessaire de choisir des méthodes qui 

décrivent le plus précisément possible et de manière équilibrée l’ensemble de ces interactions, 

afin d’obtenir des structures correctes. 

 

2.5.1 Exploration conformationnelle des paires d’ions 

 

2.5.1.1 Les paires d’ions isolées 

 

 Les systèmes étudiés en phase gazeuse possèdent une chaîne carbonée dont la longueur 

varie : les phénylacétates d’alcalin (C6H5–CH2–COO-,M+), les benzylacétates d’alcalin (C6H5–

(CH2)2–COO-,M+) et les phénylbutyrates d’alcalin (C6H5–(CH2)3–COO-,M+). Au niveau de 

chaque liaison simple C-C, une rotation de la chaîne est possible (voir Figure 2.19). Ainsi, plus 

la chaîne latérale, e.i. la chaîne carbonée et le groupe ionique (–(CH2)n–COO-,M+), est longue 

plus le nombre de conformère est important. De plus, les métaux alcalins étudiés possèdent des 

rayons ioniques différents (Li+=76 < Na+=102 < K+=138 < Rb+=152 < Cs+=167 pm)27 ainsi 

que des polarisabilités différentes (Li+=0,029 < Na+=0,179 < K+=0,830 < Rb+=1,40 < Cs+=2,42 

10-24 cm3),28 ce qui peut influer sur la position du cation par rapport au groupement carboxylate 

notamment via les termes d’énergie électrostatique et de polarisation. L’orientation de la chaîne 

latérale et la nature du cation sont les deux paramètres variables de cette étude, permettant à 

ces systèmes d’adopter différentes conformations. 

Ces paramètres étant en nombre réduit, une exploration manuelle selon les degrés de liberté les 

plus pertinents est suffisante pour trouver toutes les conformations possibles. Les rotations de 

la chaîne carbonée ont ainsi été explorées en définissant différents angles de torsions (Figure 

2.19, gauche). D’après la théorie de la VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion),29 les 

carbones d’hybridation sp3 de la chaîne peuvent former des conformations anti à 180° ou 
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gauche à ±60°. Le carbone sp2 du carboxylate peut lui produire des conformations périplanaires 

autour de 180° et clinales autour de 90° (Figure 2.19, droite). 

Pour tous les systèmes étudiés, les différentes structures sont générées manuellement avec le 

logiciel ChemBio3D.30 Une optimisation de ces conformations à un niveau de calcul précis, i.e. 

utilisant une méthode chimie quantique, permet alors de savoir si elles correspondent bien à 

des minima sur la surface d’énergie potentielle. 

 

Figure 2.19 – Schéma présentant à gauche les angles dièdres A, B, C et D considérés lors de 

l’exploration conformationnelle des paires d’ions de phénylbutyrate d’alcalin. À droite, 

figurent les différentes conformations des carbones hybridés sp2 et sp3, en représentation de 

Newman.  

 
2.5.1.2 Les paires d’ions en solution 

 

 Pour l’étude des paires d’ions en solution, nous avons opté pour un modèle d’agrégat, 

constitué d’une paire d’ions d’acétate d’alcalin et de molécules de solvant explicites, [AcO-

,M+]·(H2O)n, avec M = Li, Na, K, Rb et Cs. Les agrégats étudiés sont construits à partir d’une 

boîte d’eau dans laquelle une paire d’ions d’acétate d’alcalin est placée au centre. La boîte a 

été créée avec le logiciel TINKER,31 et possède une densité d’environ 1,02 correspondant à la 

densité d’une solution de concentration d’environ 0,4 M. La boîte a ensuite été optimisée en 

utilisant le champ de force polarisable AMOEBA,32–35 dans des conditions limites périodiques. 

Les cinq premières couches de solvant autour de la paire d’ions sont sélectionnées pour former 

un agrégat (Figure 2.20). Ce nombre correspond au nombre minimal de couches de solvant 

explicite nécessaires, déterminé par des tests préalables,36 pour simuler correctement 

l’environnement de la paire d’ions et permettre le passage d’un type de paires d’ions à un autre 

(CIP et SIP par exemple) lors de l’exploration. Afin d’empêcher la dilatation et l’évaporation 

de l’agrégat durant l’exploration, et donc de conserver la densité typique d’une solution, les 

deux couches de solvatation externes sont gelées. 
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Figure 2.20 – Figure illustrant le modèle d’agrégat étudié ([AcO-,M+]·(H2O)n, M = Li, Na, 

K, Rb et Cs) pour l’exploration conformationnelle des paires d’ions en solution. 

Les agrégats étudiés ayant un très grand nombre de degrés de liberté, l’exploration de la surface 

d’énergie potentielle est réalisée par simulation Monte-Carlo en utilisant l’algorithme de 

minimisation biaisé développé par Scheraga37 et le champ de force polarisable AMOEBA 

implémenté dans le logiciel TINKER. 

L’algorithme utilisé permet de rechercher le minimum global de la surface d’énergie 

potentielle, mais également les minima locaux de cette surface. À partir d’une structure donnée, 

l’algorithme génère une chaîne de structures de façon itérative. Une structure est obtenue par 

déformation de la précédente et est conservée ou non dans la chaîne en fonction du critère de 

Métropolis.38 Ce processus est défini par deux paramètres, le déplacement maximal des atomes 

entre deux structures successives (entre 50 pm et 100 pm) et la température d’exploration 

(autour de 1000 K). Les valeurs de ces paramètres ont été choisies pour explorer efficacement 

la surface d’énergie potentielle et obtenir une grande diversité de structure. Chaque nouvelle 

structure est conservée si elle respecte l’un des deux critères suivants : (i) elle possède une 

énergie plus faible que la précédente, (ii) sa probabilité d’acceptation e-ΔE/kT, où ΔE est la 

différence d’énergie interne entre la nouvelle structure et la précédente et T est la température 

d’exploration, est supérieure à un nombre tiré au hasard dans l’intervalle [0,1[ via une fonction 

de génération de nombre aléatoires. Les structures conservées sont alors optimisées localement 

par la méthode Newton « tronquée »,39 et la chaîne se poursuit. 

Le champ de force polarisable AMOEBA (Atomic Multipole Optimized Energetics for 

Biomolecular Applications) est développé par Ponder et al. 32,40 AMOEBA, initialement 

développé pour modéliser les protéines et les acides nucléiques, a été choisi car il est également 

bien adapté à l’étude des appariements d’ions. Le critère « polarisable » est indispensable pour 

décrire les effets de polarisation différentiels entre ions libres et ions appariés. Ce champ de 
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force de nouvelle génération permet une description précise des systèmes modélisés grâce à 

une paramétrisation réalisée via une méthode de chimie quantique.  

Pour les interactions liées, les termes entre atomes liés de manière covalente dérivent 

directement du potentiel MM3 (molecular mechanics) d’Allinger41,42 :  

Eliés = Eb + Eθ + Ebθ + Eoop + Etors   (3) 

où Eb est la composante d’élongation, Eθ celle de déformation angulaire, Ebθ un terme croisé 

couplant les deux termes précédents, Eoop se réfère au pliage hors du plan (oop, out of plane), 

Etors à la torsion. 

Concernant les interactions non-liées, AMOEBA se limite aux termes d’énergie électrostatique 

(Eélec), de polarisation (Epol), de dispersion et de répulsion d’échange ; ces deux derniers sont 

définis au travers du terme de van der Waals (Evdw) : 

Enon-liés = Eélec + Epol + Evdw   (4) 

L’énergie électrostatique décrite selon le modèle de multipôles ponctuels est calculée avec des 

multipôles dérivés jusqu’aux quadrupôles. 

Les termes de répulsion d’échange et de dispersion sont décrits dans un formalisme ‘buffered 

14-7’ proposé par Halgren43 : 

Evdw(ij) = 𝜀ij (
1,07

ρ
ij

 + 0,07
)

7

(
1,12

ρ
ij
7  + 0,12

− 2)  (5) 

où 𝜀ij est la profondeur du puits de potentiel, et  ρ
ij

= Rij/Rij
0 avec Rij la distance de séparation 

entre les atomes i et j, et Rij
0 la distance pour laquelle l’énergie est minimale. Pour les paires 

d’atomes différents, les règles de combinaison sont données par : 𝜀ij = 4𝜀ii𝜀jj/(√𝜀ii+√𝜀jj)
2
 et 

Rij
0 = ((Rii

0)
3
+ (Rjj

0)
3
) / ((Rii

0)
2
+ (Rjj

0)
2
). 

Les paramètres utilisés pour la molécule d’eau et le cation sodium sont ceux développés dans 

TINKER par M.L. Laury et al.  (ensembles water1435 et amoebapro201344, et le modèle associé 

pour Na+).35 Cependant pour l’anion acétate et les autres cations alcalins étudiées (Li+, K+, Rb+ 

et Cs+), il n’y a aucun paramètre disponible dans la littérature. Pour chacun des cations alcalins 

(Li+, K+, Rb+ et Cs+), les paramètres manquants de van der Waals (Rii
0 et 𝜀ii) ont été déterminés 

en comparant les énergies (moyenne quadratique des différences) AMOEBA et BSSE-

MP2/TZVPP(électrons de cœur non-gelés) sur un ensemble de géométries de (M+·H2O ; M = 

Li, K, Rb et Cs), où la distance M+-O et l’angle M+OĤ varient (Annexes, paragraphe A.4). 

Concernant l’anion acétate, les paramètres de chaque atome ont été construits à partir des 

paramètres amoebapro201344 déjà disponibles pour les atomes suivants : carbone méthyle ou 

méthylène, hydrogène méthyle ou méthylène, carbone carboxylate, oxygène carboxylate. La 

distribution multipolaire multicentrique (un centre par atome) jusqu’au quadrupôle de l’anion 

acétate a été obtenue en utilisant le programme GDMA 2.2.145 grâce  à une analyse multipolaire 

distribuée (DMA, Distributed Multipole Analysis) de la fonction d’onde au niveau 

MP2/TZVPPD(électrons de cœur non-gelés) exprimée en termes d’orbitales atomiques 
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gaussiennes (Annexes, paragraphe A.4). Cette analyse a été effectuée sur la géométrie de 

l’acétate optimisée au niveau MP2/TZVPPD(électrons de cœur non-gelés) à l’aide du logiciel 

Gaussian 09.46 Des optimisations géométriques de petits agrégats (2 à 4 molécules ou ions) 

combinant des molécules d’acétate d’alcalin et d’eau ont été réalisées et comparées aux 

structures optimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP pour ajuster l’ensemble de paramètres 

définis pour AMOEBA et vérifier leur performance. Toutes les optimisations géométriques au 

niveau du champ de force AMOEBA ont été réalisées à l’aide du programme Newton inclus 

dans le logiciel TINKER.31 

 

2.5.2 Analyse et sélection des structures trouvées 

 

2.5.2.1 Les paires d’ions isolées 

 

 Pour les systèmes étudiés en phase gazeuse, le nombre de conformations est assez 

raisonnable, au regard du temps nécessaire (quelques heures) pour optimiser une conformation. 

Tous les conformères ont donc été sélectionnés pour ensuite être optimisés par une méthode de 

chimie quantique. 

 
2.5.2.2 Les paires d’ions en solution 

 

 Pour chacun des systèmes étudiés en agrégat, une vingtaine de simulations ont été 

réalisées à partir d’une même structure de départ. Ces explorations ont fourni un très grand 

nombre de structures, environ 30000 par système. Un tri de ces structures est donc nécessaire 

afin d’obtenir les différents bassins d’attraction et d’identifier les différentes familles de 

structure du paysage conformationnel. Les structures sont triées selon différents critères portant 

sur les paramètres géométriques suivants : 

- La distance entre le cation et l’atome d’oxygène proximal du carboxylate, i.e. la distance M+-

Ocarboxylate la plus petite, qui permet de distinguer les différents types d’appariement d’ions 

présents (CIP et SIP/SSIP) (Figure 2.21). 

- La différence des distances entre le cation et les oxygènes du carboxylate, permettant de 

déterminer le type de complexation (bidentate ou monodentate) pour les paires CIP et la 

position du cation par rapport à l’anion pour les autres types de paires (Figure 2.22). 

- L’angle dièdre entre le cation et le plan du carboxylate (OCO), qui permet de préciser la 

position du cation par rapport au carboxylate (plan ou hors plan) (Figure 2.22). 

- Le nombre de molécules d’eau en interaction avec les oxygènes du carboxylate (Ocarboxylate-

Heau < 220 pm). 

- Le nombre de molécules d’eau partagées par la première couche de solvatation du cation et 

du carboxylate, c’est-à-dire en interaction avec les deux ions.  
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Figure 2.21 – Distribution de la distance entre le cation et l’atome d’oxygène proximal du 

carboxylate pour les paires d’ions d’acétate de potassium en agrégat ([AcO-,K+]·(H2O)n). La 

limite entre les paires CIP et SIP/SSIP se situe autour de 330 pm. 

 

 
Figure 2.22 – Schéma illustrant les paramètres géométriques des agrégats d’acétate 

d’alcalin pris en compte lors du tri des structures : la différence (d1-d2) entre les distances 

M+-Ocarboxylate, et l’angle  entre le cation M+ et le plan OCO du carboxylate. 

 

Une fois les structures triées, un échantillonnage a été réalisé. Les structures ayant des 

paramètres géométriques proches ont potentiellement des signatures spectrales similaires et 

appartiennent donc à une même famille spectroscopique. Plusieurs familles spectroscopiques 

ont ainsi été identifiées pour chacune des paires CIP et SIP. Pour chaque famille, une moyenne 

d’environ 6 structures a été sélectionnée pour ensuite être optimisées à un niveau de calcul plus 

précis, i.e. par une méthode de chimie quantique. 
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2.5.3 Optimisation de géométrie et calcul d’énergie 

 
2.5.3.1 Les paires d’ions isolées 

 

 Afin d’obtenir des résultats théoriques comparables à l’expérience, la géométrie des 

structures issues de l’exploration conformationnelle doit être optimisée à un niveau de calcul 

plus sophistiqué, c’est-à-dire, par une méthode de chimie quantique. La méthode employée doit 

fournir une description suffisamment précise des interactions présentes dans ces systèmes et 

donc des structures des conformères pour pouvoir calculer des fréquences de vibration 

comparables aux fréquences IR mesurées par la spectroscopie IR/UV. 

La stratégie de calcul adoptée a été établie précédemment par l’équipe sur des études de 

peptides modèles.45,46  Les chaines peptidiques peuvent comporter différentes interactions qui 

jouent un rôle crucial dans leurs structures : covalentes pour le backbone (structure secondaire 

des protéines), et non-covalentes intramoléculaires (liaison H, aromatique-aromatique, 

NH-aromatique, …). Dans les peptides, les conformations sont ainsi définies par une série 

d’interactions, où la répartition entre les différentes contributions change. La méthode 

employée doit donc décrire correctement et de manière balancée l’ensemble de ces forces 

fondamentales, afin d’obtenir des structures correctes. Dans les études de peptides modèles, la 

méthode RI-B97-D3/dhf-TZVPP a permis d’optimiser correctement la géométrie des 

différentes conformations de peptides modèles. Les résultats obtenus étant en bon accord avec 

l’expérience, des attributions spectrales ont été réalisées avec des écarts-types entre les 

fréquences théoriques et observées sur la sonde spectroscopique considérée (NH amide) ne 

dépassant que rarement 20 cm-1.45,46 Toutefois, les interactions dans les paires d’ions étudiées 

sont suffisamment différentes de celles présentes dans les peptides modèles, avec en plus des 

interactions non-covalentes intermoléculaires cation-anion, pour devoir vérifier à nouveau les 

performances de ce niveau de calcul sur les fréquences associées à la sonde vibrationnelle 

carboxylate (CO2
-
). 

Cette méthode repose sur la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) corrigée par un 

terme supplémentaire de dispersion (DFT-D, Dispersion-corrected Density Functionnal 

Theory).49,50 Afin de réduire les temps de calcul, l’approximation de la résolution d’identité RI 

(Resolution of the Identity)51 est également employée pour les intégrales (Coulomb). Par 

ailleurs, l’utilisation de l’approximation RI requière des bases auxiliaires. La méthode DFT-D 

présente plusieurs avantages, notamment pour sa prise en compte de la corrélation électronique 

et en particulier les forces de dispersion via un terme empirique supplémentaire (-D), forces 

qui sont importantes dans la description des paires d’ions. D’autre part, cette méthode offre un 

temps de calcul qui varie en N3-4, où N représente le nombre de fonctions de la base d’orbitales 

atomiques du système, c’est-à-dire, un temps de calcul similaire à la méthode Hartree-Fock, la 

méthode à fonction d’onde la plus simple qui néglige la corrélation électronique. La DFT-D 

est ainsi une alternative intéressante aux méthodes à fonction d’onde post-Hartree-Fock, telles 

que MP2 (Méthode de perturbation « Møller-Plesset » d’ordre 2)52 et CCSD(T) (Méthode 

« Coupled-Cluster » des simples, doubles et triples excitations), qui ont une grande précision 

mais qui sont très coûteuses en temps de calcul variant respectivement en N5 pour MP2 et N7 

pour CCSD(T).  
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Dans la méthode DFT, l’énergie du système E est égale à l’énergie de la densité des électrons 

du système ρ qui elle-même est une fonction de la position spatiale des noyaux (r), d’où 

E=E[ρ(x,y,z)]. D’après les équations de Kohn-Sham,53 l’énergie électronique peut s’exprimer 

sous forme d’une somme de trois termes fonction de la densité électronique : un terme lié à 

l’énergie cinétique des électrons, un terme correspondant aux interactions électron-noyau et un 

autre aux interactions électron-électron. Par ailleurs, on s’approche de la densité exacte en 

minimisant l’énergie du système, c’est le principe variationnel de la DFT. Cette méthode 

permet donc a priori de calculer toutes les propriétés moléculaires de l’état fondamental à partir 

de [ρ(r)] la densité de probabilité électronique exacte. Cependant, ces équations contiennent 

une fonction inconnue, la densité exacte, qui doit être approximée au travers d’une 

fonctionnelle d’échange-corrélation. La qualité de la théorie de la fonctionnelle de la densité 

repose ainsi sur la précision de la description du potentiel d’échange-corrélation. Plusieurs 

catégories de fonctionnelle d’échange-corrélation existent avec des qualités différentes, par 

exemple les fonctionnelles reposant sur l’approximation de la densité locale (LDA, Local 

Density Approximation), les fonctionnelles basées sur l’approximation des gradients 

généralisés (GGA, Generalized Gradient Approximation) ou bien encore les fonctionnelles 

hybrides. Pour l’optimisation des structures de paires d’ions, la fonctionnelle B97-D3 a été 

choisie. B97 est une fonctionnelle de type GGA qui comme les fonctionnelles LDA consiste à 

diviser l’espace en éléments de volume infinitésimaux dans lesquels la densité est considérée 

comme constante, et possèdent en plus un paramètre non local, le gradient de la densité (ρ). 

Afin de prendre en compte les interactions de dispersion, un terme supplémentaire empirique 

de dispersion (D3) est ajouté.49 

Concernant le choix de la base d’orbitales atomiques, la base triple-zêta de valence dhf-

TZVPP54,55 est un bon compromis entre une précision suffisante pour décrire de faibles 

variations des fréquences de vibration et des temps de calcul raisonnables. De plus, cette base 

peut être associée à des pseudo-potentiels quasi-relativistes56 définis pour les atomes lourds 

au-delà de la quatrième période, ce qui est appréciable pour les cations alcalins rubidium et 

césium.57 Enfin, des bases auxiliaires associées à ces bases et nécessaires à l’approximation RI 

sont disponibles.58,59 

Les optimisations de géométrie des systèmes étudiés sont réalisées au niveau DFT-D (RI-B97-

D3/dhf-TZVPP) avec le logiciel Turbomole 7.1.60 

Afin de vérifier la précision des optimisations réalisées en DFT-D, les phénylacétates 

d’alcalins, qui sont les systèmes les plus petits étudiés dans ce travail, ont également été 

optimisés partiellement à un niveau plus précis, au niveau CCSD(T)(électrons de cœur non-

gelés). C’est une méthode CC (Coupled-Cluster), méthode post-Hartree-Fock où la fonction 

d’onde est écrite comme un ansatz exponentiel dont la puissance est la somme des opérateurs 

d’excitations, qui inclut les excitations simples, doubles et triples, ces dernières étant calculées 

par perturbation. Cependant, cette méthode produit des erreurs de superposition de base (BSSE, 

Basis Set Superposition Errors) importantes lorsqu’elle est employée avec une base de qualité 

moyenne. La base d’orbitales atomiques utilisée est incomplète, ce qui peut conduire à une 

surestimation de la force des interactions intramoléculaires 61,62 La BSSE peut néanmoins être 

minimisée, soit en utilisant une base plus étendue, soit en la corrigeant avec la méthode de 
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rééquilibrage CP (CounterPoise method) proposée par Boys et Bernardi,63 mais ces deux 

méthodes ont pour conséquence d’augmenter encore les temps de calcul. 

La méthode CCSD(T) demande des moyens très important, en mémoire, en espace disque et 

en temps de calculs. C’est pourquoi, seule une optimisation partielle des systèmes considérés 

a été réalisée à ce niveau de calcul. Dans les paires d’ions, la position du cation par rapport au 

carboxylate est très importante. Ainsi, les deux paramètres optimisés sont la distance d entre le 

carbone de carboxylate et le cation, et l’angle  C2C1M̂ entre les deux carbones de la chaîne 

carbonée et le cation. (Figure 2.23). 

 

 

Figure 2.23 – Schéma illustrant les paramètres géométriques des systèmes de phénylacétate 

d’alcalin optimisés au niveau CCSD(T), d est la distance C1-M entre le carbone du 

carboxylate et le cation, et  l’angle C2C1M̂ entre les deux carbones de la chaîne carbonée et 

le cation. 

 
2.5.3.2 Les paires d’ions en solution 

 
 Dans le cas des systèmes en solution, les structures sélectionnées sont optimisées en 

utilisant la même méthode DFT-D, RI-B97-D3/dhf-TZVPP, que celle utilisée pour les paires 

d’ions isolées. Toutefois les agrégats ayant une taille très importante, le nombre de couches de 

solvatation autour de la paire d’ions a été réduit et un modèle de solvant continu a été ajouté 

(Figure 2.24). Plusieurs tests ont été réalisés précédemment sur la taille des agrégats et le choix 

du modèle de solvant continu,36 afin d’obtenir des fréquences harmoniques convergées après 

l’optimisation. Le nombre de couches de solvatation explicites a été ajusté de manière à limiter 

l’erreur commise sur le calcul de fréquence (typiquement quelques cm-1) par rapport à un calcul 

sur le système total issu de l’exploration. Les résultats des tests ont révélé que la seconde 

couche de solvatation joue un rôle important dans l’organisation des molécules d’eau explicites 

en contact avec la paire d’ions, et, par conséquent, sont susceptibles d’influencer la structure 

de la paire d’ions. En revanche, les effets de la troisième couche de solvatation sont quasi-nuls 

sur les fréquences et faibles sur la structure. Cependant, les molécules d’eau explicites de cette 

couche de solvatation qui est en contact avec le continuum ont tendance à se réorganiser 

arbitrairement dû à un effet de bord, pouvant conduire des modifications structurales arbitraires 

et non pertinentes du cœur de l’agrégat. Cette troisième couche de solvatation en contact avec 

le continuum doit donc être gelée dans sa géométrie AMOEBA pour éviter ces effets 
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non-pertinents. Finalement, les systèmes définis pour l’étape d’optimisation sont constitués de 

la paire d’ions entourée de deux premières couches de solvant libre, d’une troisième couche de 

solvant gelée, le tout entouré par le modèle de solvant continu COSMO (Conductor-like 

Screening Model)64 (Figure 2.24 et Annexes, Figure A.1). 

 

 

Figure 2.24 – Représentation du modèle des agrégats optimisés ([AcO-,M+]·(H2O)n, M = Li, 

Na, K, Rb et Cs) au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. 

 

2.5.4 Calcul d’énergie et d’enthalpie libre 

 

 Pour toutes les conformations des systèmes étudiés en phase gazeuse, leur énergie 

interne a été calculée au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, et dans certains cas problématiques au 

niveau BSSE-corrected-RI-CCSD(T)/dhf-TZVPP(électrons de cœur non-gelés)//RI-B97-

D3/dhf-TZVPP. 

Leur enthalpie libre a également été déterminée à ces deux niveaux en prenant en compte 

l’énergie vibrationnelle du point zéro (ZPE) et les corrections thermodynamiques, obtenues 

grâce aux calculs RI-B97-D3/dhf-TZVPP des fréquences harmoniques. 

Les valeurs de l’enthalpie libre (ΔG) des conformations des paires d’ions étudiées sont 

calculées pour une température de 300 K, température qui a été déterminée expérimentalement 

au cours d’une étude réalisée par l’équipe sur un dipeptide modèle.65 Cette valeur est en accord 

avec d’autres études de la littérature, montrant qu’à la suite de la désorption d’une surface de 

graphite, la température des systèmes peut atteindre des valeurs comprises entre 300 K et 450 

K.66 Après leur vaporisation, les différents conformères sont refroidis par collisions dans la 

détente supersonique. Des isomérisations peuvent alors se produire jusqu’à ce que l’énergie 
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interne des systèmes devienne faible par rapport aux barrières énergétiques séparant les 

conformations (voir Figure 2.6). Les systèmes passent d’un état d’équilibre thermodynamique 

à un état hors équilibre, où les énergies vibrationnelles et rotationnelles continuent de diminuer 

mais les populations conformationnelles ne varient plus. Les valeurs de ∆G calculées à une 

température de 300 K avec la méthode DFT-D donnent des populations conformationnelles 

compatibles avec l’observation expérimentale.65 

 

2.5.5 Calcul de fréquences 

 
Pour l’état fondamental de chacune des structures optimisées, les fréquences de 

vibration sont calculées au même niveau que l’optimisation de géométrie, i.e. RI-B97-D3/dhf-

TZVPP. Le calcul des fréquences est réalisé dans le cadre de l’approximation harmonique en 

utilisant le logiciel Turbomole 7.1.60 Les fréquences de vibration des modes d’élongation du 

carboxylate ν(CO
2

-
) pourront alors être étudiées et comparées aux expériences afin de réaliser 

des attributions conformationnelles. 

Pour les paires d’ions étudiées en solution, le modèle d’agrégat a encore été simplifié afin 

d’atteindre des temps de calculs raisonnables. Des tests réalisés précédemment ont montré que 

les molécules d’eau interagissant directement avec le carboxylate sont les seules à prendre en 

compte pour obtenir une signature vibrationnelle suffisamment convergée. Le gel des autres 

molécules d’eau entraine une erreur de fréquence de l’ordre du cm-1 seulement. Par conséquent, 

toutes les molécules d’eau n’interagissant pas avec le carboxylate sont gelées, ce qui permet de 

réduire considérablement le nombre de degrés de liberté à prendre en compte dans les agrégats 

calculés (Figure 2.25). Par ailleurs, des tests ont révélés que le modèle de solvant introduit une 

différence assez forte (~10-100 cm-1) sur la fréquence harmonique, empêchant l’utilisant de 

fonctions d’échelles déterminées sans continuum. Les modes de vibration du groupement 

carboxylate étant loin de l’interface solvant explicite/continu, l’hypothèse que les fréquences 

corrigées ne seraient pas différentes avec ou sans modèle de solvant continu, est envisagée. Le 

solvant continu COSMO n’a donc pas été considéré dans les calculs de fréquences. 
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Figure 2.25 – Figure illustrant le modèle des agrégats considérés ([AcO-,M+]·(H2O)n, M = 

Li, Na, K, Rb et Cs) pour le calcul des fréquences harmoniques. 

 

Pour pouvoir comparer les fréquences calculées aux fréquences expérimentales, il est 

nécessaire de les corriger des effets anharmoniques. Pour cela, des corrections (empiriques) 

peuvent être appliquées sur les fréquences harmoniques calculées, permettant non seulement 

de tenir compte des erreurs systématiques commises par l’approximation harmonique, mais 

aussi des autres erreurs systématiques dues aux effets de base ou à la méthode. Comme aucune 

correction spécifique pour les fréquences théoriques des modes d’élongation du carboxylate 

n'était disponible dans la littérature, des fonctions d’échelle dépendantes du mode ont été 

construites à partir de plusieurs systèmes étudiés expérimentalement et théoriquement en phase 

gazeuse, présentant un groupement carboxylate avec des environnements assez variés, soit libre 

ou couplé avec des cations dans des conformations différentes. Parmi eux, il y a des acides 

aminés zwitterioniques possédant un pont salin avec un cation,67–69 des acides aminés 

interagissant avec des cations alcalino-terreux,70–73 des acides aminés et des acides déprotonés, 

permettant d’obtenir les fréquences du groupe carboxylate libre, 74,75 et des systèmes de paires 

d’ions avec un groupement carboxylate et un cation alcalin (voir Tableau 2.2). 76,77 
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Tableau 2.2 – Tableau des fréquences harmoniques RI-B97-D3/dhf-TZVPP et expérimentales 

des modes d’élongations symétrique et antisymétrique du carboxylate (CO
2

-
) ayant servies à 

définir les fonctions d’échelle dépendantes du mode. 

Systèmes 

Fréquences harmoniques 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP  

ν(CO
2

-
) (cm-1) sym-anti 

Fréquences 

expérimentales ν(CO
2

-
) 

(cm-1) sym-anti 

Pro-Na+ 1353,9 - 1641,3 77 1395 - nd 67 

Trp-Ba2+ 1464,7 - 1573,7 77 nd - 1605 70 

Pro-Ba2+ 1397,8 - 1524,9 77 1419 - 1553 71 

Val-Ba2+ 1396,7 - 1524,1 77 nd - 1549 71 

Ser-Ba2+ 1383,0 - 1540,1 77 nd - 1572 71 

His-Ba2+ 1410,7 - 1473,5 77 1422 - 1501 72 

[Cys - H]- 1294,7 - 1647,2 77 1317 - nd 74 

[Phe - H]- 1307,5 - 1617,8 77 1328 - 1638 74 

[Trp - H]- 1314,9 - 1612,2 77 1337 - 1630 74 

[Tyr - H]- 1310,0 - 1616,1 77 1323 - 1635 74 

Me-Pro-K+ 1344,1 - 1646,0 77 1371 - 1659 68 

Me2-Gly-K+ 1329,3 - 1639,9 77 1365 - 1672 68 

Phe-Ba2+ 1404,9 - 1567,9 77 nd - 1593 73 

Pro-Li+ 1383,0 - 1623,8 77 1411 - 1640 69 

Pro-K+ 1349,2 - 1649,0 77 1378 - 1667 69 

Pro-Cs+ 1348,0 - 1651,4 77 1381 - nd 69 

Me-Ala-Cs+ 1372,2 - 1658,7 77 nd – 1673 69 

PA-Li+ 1372,6 - 1521,7 77 nd - 1549 76 

Ph-(CH2)2-COO-Li+ conformère A 1397,5 - 1514,7 77 nd - 1545 76 

Ph-(CH2)2-COO-Li+ conformère B 1389,4 - 1509,3 77 1449 - 1541 76 

Ph-(CH2)3-COO-Li+ conformère A 1397,0 - 1528,0 77 1453 – 1557 76 

PA-,Na+ 1342,2 – 1538,4 77 nd - 1563 77 

PA-,K+ 1331,9 – 1551,5 77 nd - 1570 77 

PA-,Rb+ 1331,2 – 1548,9 77 nd - 1571 77 

PA-,Cs+ 1331,2 – 1550,3 77 nd - 1570 77 

 

À partir de ces données, une fonction d'échelle affine a pu être défini pour chacun des modes 

d'élongation du carboxylate (Figure 2.26) et les paramètres de ces fonctions ont été déterminés 

par ajustement des fréquences harmoniques calculées sur les fréquences expérimentales. Les 

fonctions affines spécifiques aux modes d’élongation antisymétrique et symétrique du 

carboxylate, sont les suivantes : 𝑓𝑡ℎ  =  0,9272 ∗  𝑓0
𝑡ℎ   +  137,9 𝑐𝑚−1 pour l'élongation 

antisymétrique et 𝑓𝑡ℎ =  1,1431 ∗  𝑓0
𝑡ℎ  −  164,3 𝑐𝑚−1 pour l'élongation symétrique ; avec 

𝑓𝑡ℎ la fréquence théorique corrigée et 𝑓0
𝑡ℎ la fréquence théorique harmonique. Les fréquences 
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harmoniques calculées peuvent ainsi être corrigées. Pour chaque mode de vibration, un écart-

type des fréquences calculées par rapport aux fréquences expérimentales peut également être 

défini. Il est seulement de 5 cm-1 pour le mode d’élongation antisymétrique du carboxylate 

(CO2
-
) et de 15 cm-1 pour le mode d’élongation symétrique. Ces valeurs correspondent à la 

précision de l’accord expérience-théorie attendue avec cette méthode de calcul pour les études 

de spectroscopies réalisées sur les paires d’ions en phase gazeuse. 

 
 

 

Figure 2.26 – Graphique des fréquences expérimentales des modes d’élongation symétrique 

(bleu) et antisymétrique (rouge) du carboxylate en fonction des fréquences harmoniques 

calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, avec les droites associées aux fonctions 

d’échelle. 

 

2.5.6 Calcul de champ électrique 

 

 Dans les systèmes neutres étudiés en phase gazeuse, le cycle phényle se trouve à 

proximité d’un fort dipôle et de multipôles d’ordre supérieur portés par le cation et le 

groupement carboxylate (COO-M+). Ce chromophore UV est ainsi plongé dans un champ 

électrique, noté E, produit par le groupe ionique, qui est potentiellement assez fort pour 

polariser le cycle phényle et générer un effet Stark électrique (ESE) significatif. Dans les 

systèmes étudiés, le cycle aromatique n’est pas en contact van der Waals avec le reste de la 

molécule. Par analogie à une expérience de spectroscopie Stark où une molécule est soumise à 

un champ électrique externe,78,79 le champ électrique E peut être considéré comme un champ 

électrique externe au cycle aromatique. Dans ce cas, la polarisation intramoléculaire du cycle 

peut se ramener à un effet de polarisation induit par le champ électrique E, indépendamment 

d’une solvatation. 
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Pour soutenir cette interprétation, cet effet intramoléculaire a été étudié théoriquement, en 

déterminant le champ électrique E produit par le groupe ionique au niveau du cycle aromatique. 

Pour ce faire, les systèmes peuvent être réduits à un groupement phényle plongé dans un 

champ, modélisant très simplement l’effet de la chaîne latérale sur les électrons du cycle par 

une simple grandeur vectorielle. Des tests ont été réalisés pour déterminer le meilleur 

découpage du système afin de reproduire au mieux la densité électronique de la chaîne latérale 

dans le système total. En effet pour le calcul de ce champ électrique, il faut supprimer le cycle 

et garder le groupe ionique intact, sans modifier les charges des atomes. La découpe peut donc 

être effectuée uniquement sur la chaîne carbonée. Plusieurs modèles ont ainsi été testés à partir 

de la géométrie optimisée RI-B97-D3/dhf-TZVPP des systèmes : cation (+CH2–(CH2)n–COO-

,M+ ; n = 0-2),  radical (•CH2–(CH2)n–COO-,M+ ; n = 0-2), (CH3–(CH2)n–COO-,M+ ; n = 0-2)  

et (H–(CH2)n–COO-,M+ ; n = 0-2). 

D’après les charges atomiques obtenues par une analyse NBO (Natural Bond Orbital)80 

implémentée dans le logiciel Turbomole, le modèle radicalaire a été choisi, en conservant 

l’ensemble de la chaîne carbonée et le groupe ionique (•CH2–(CH2)n–COO-,M+ ; n = 0-2). Ce 

radical possède des charges équivalentes sur le groupe ionique par rapport au système initial 

(voir Figure 2.27). Pour le calcul du champ électrique, alors noté Erad, plusieurs bases 

d’orbitales atomiques ont été testés avec différent pseudo-potentiel. Une base quadruple-zêta 

avec deux jeux de fonctions de polarisation, la base QZVPP81 qui est plus étendue que la 

TZVPP, offre une meilleure précision pour des temps de calculs similaires. Finalement, le 

champ électrique a été calculé pour tous les systèmes avec le modèle (•CH2–(CH2)n–COO-,M+ ; 

n = 0-2) au niveau B97-D3/def2-QZVPP, au centre et à chaque position des carbones du cycle 

aromatique afin d’évaluer l’inhomogénéité du champ (Figure 2.27, droite). 

 

 
Figure 2.27 – Schéma présentant à gauche le système phénylacétate de potassium avec les 

charges NBO portées par les atomes de la chaîne latérale calculées au niveau B97-D3/def2-

QZVPP, et à droite le modèle radicalaire correspondant pour le calcul du champ électrique 

Erad produit par le groupe ionique sur le cycle aromatique. 
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2.5.7 Moyens de calcul 

  

Quatre serveurs de calcul locaux propres à l’équipe, deux stations de travail de 12 

processeurs chacun avec une mémoire de 4 Gb/processeur et deux stations de travail possèdent 

24 processeurs avec la même taille de mémoire par processeur, ont servi aux calculs de chimie 

quantique des paires d’ions en phase gazeuse. Le logiciel utilisé pour ces calculs est le logiciel 

Turbomole 7.1. 

Pour l’étude des systèmes de paires d’ions en solution, l’exploration des paysages 

conformationnels a également été réalisée sur les serveurs locaux avec le logiciel TINKER. Les 

calculs de chimie quantique nécessitant des moyens de calculs plus importants, ces calculs ont 

été menés dans le cadre d’allocations d’heures sur les supercalculateurs nationaux au travers 

d’un projet TGIR GENCI (Grand Equipement National de Calcul Intensif) au TGCC (Très 

Grand Centre de Calcul du CEA) et d’un projet CEA au CCRT (Centre de Calcul Recherche 

et Technologie). Pour réaliser les calculs, trois supercalculateurs du TGCC/CCRT ont été 

utilisés : Curie (TGCC), Cobalt (CCRT) et Irene (TGCC).82 Le  logiciel Turbomole 7.1 a été 

optimisé et interfacé sur les supercalculateurs avec l’aide du support applicatif du 

TGCC/CCRT dans le but d’effectuer les calculs d’optimisation de géométrie et de fréquences 

en mode parallèle. 
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Chapitre 3 :                            

Effets Stark électroniques au 

sein de paires d’ions isolées 
 

 
 La spectroscopie Stark électronique est couramment employée afin d’étudier des 

processus photophysiques de chromophores UV-visible en phase condensée, notamment des 

protéines fluorescentes1,2 ou encore des polyènes.3 Par exemple, les effets Stark électroniques 

(ESEs) peuvent être étudiés pour suivre des processus de migration de charge tels que ceux 

produit lors de la photosynthèse,4 lors de la formation de paires d’ions,5 ou pour concevoir des 

capteurs de fluorescence basés sur l’électrochromisme.6 Les effets Stark électroniques 

fournissent un moyen pratique de détecter et de mesurer les champs électriques dans des 

milieux condensés, où des valeurs dans la gamme de 0,1 à 10 GV·m-1 peuvent entraîner des 

déplacements spectraux mesurables allant de ~1 à 100 cm-1. Cependant, ces champs électriques 

élevés sont difficiles à reproduire expérimentalement de manière contrôlée. En effet, les 

champs électriques externes appliqués les plus élevés sont d’environ 0,1 GV·m-1,4,7,8 ce qui 

rend difficile la caractérisation de l’ESE. 

L’objectif de ce chapitre est d’étudier le champ électrique présent au sein des paires d’ions en 

phase gazeuse, qui est potentiellement important en raison de la présence du dipôle permanent 

intrinsèquement fort dans ces systèmes. Ce champ électrique peut être suffisamment fort pour 

induire des effets Stark électroniques significatifs sur un chromophore UV. Afin d’évaluer le 

champ électrique produit par les paires d’ions, différents systèmes modèles ont été étudiés, où 

le chromophore UV phényle est lié, par une chaîne carbonée plus ou moins longue, à un groupe 

ionique formé par un groupement carboxylate et un cation alcalin (COO-M+). Des expériences 

de spectroscopie électronique IR2P en phase gazeuse permettront d’obtenir la signature 

électronique du chromophore dans les différents systèmes modèles. Cette étude s’appuie 

également sur des calculs de chimie quantique et des expériences de spectroscopie 

vibrationnelle IR-UV. Une partie des données présentées dans ce chapitre a été obtenue aux 

cours des travaux de Habka sur les paires d’ions en phase gazeuse.9 Cette nouvelle étude se 

base ainsi sur des résultats antérieurs, qui ont été poursuivis dans l’objectif d’étudier 

spécifiquement les effets Stark électroniques au sein de ces systèmes. 

Une première partie s’attachera à mettre en évidence l’effet Stark électronique au sein de paires 

d’ions de phénylacétate d’alcalins (PA-,M+), en faisant varier la nature du cation (M = Li, Na, 

K, Rb et Cs). Dans ces systèmes, le groupe ionique est très proche du chromophore UV, ce qui 

devrait permettre d’observer des effets Stark relativement importants. 
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Les deux parties suivantes s’intéresseront aux systèmes plus complexes des benzylacétates 

d’alcalins (BA-,M+ ; M = Li, Na, K, Rb) et des phénylbutyrates d’alcalins (PB-,M+ ; M = Li, 

Na), qui possèdent des chaînes carbonées de plus en plus longues et donc un nombre de 

conformères de plus en plus important. La diversité des conformations permettra de rationaliser 

les ESEs mesurés, et de les utiliser pour réaliser des attributions conformationnelles. 

 

3.1 Mise en évidence de l’effet Stark 

 

 Dans les paires de phénylacétate d’alcalin (C6H5–CH2–COO-,M+ ou PA-,M+), le 

groupement phényle est assez proche du groupe ionique (COO-M+) (voir Figure 3.1). Le champ 

électrique produit par ce dipôle peut être ressenti par le chromophore et modifier sa signature 

électronique. Afin de caractériser cet effet Stark, la spectroscopie électronique du phénylacétate 

d’alcalin est réalisée en phase gazeuse avec différents cations de la série des alcalins (Li à Cs). 

Le changement de cation permettra d’obtenir différents champs électriques, en faisant varier la 

distance entre les deux charges du dipôle. Préalablement à ces expériences, une étude théorique 

de caractérisation du paysage conformationnel est nécessaire afin de connaître les structures 

attendues dans les conditions expérimentales de la phase gazeuse, et les interactions présentes 

dans ces systèmes. 

 

 
Figure 3.1 – Schéma de la structure de la paire de phénylacétate d’alcalin, où M correspond 

à l’un des cations alcalins Li, Na, K, Rb ou Cs. 

 

3.1.1 Analyse théorique des conformations du phénylacétate d’alcalin 

 

 L’exploration menée sur les phénylacétates d’alcalins a permis de déterminer trois 

conformations possibles.9 La structure des (PA-M+) est assez rigide, seules la rotation du 

groupement carboxylate par rapport à l’axe C1-C2 et la position du cation par rapport au 

carboxylate peuvent varier. Les structures obtenues ont été optimisées au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP,9 et présentés dans la Figure 3.2.  
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Figure 3.2 – Structures des différentes conformations possibles des phénylacétate d’alcalins 

((PA-,M+) ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) optimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP.9 Les 

interactions cation-anion et cation- sont représentés respectivement par des lignes en 

pointillés violet et orange. 

 

Le conformère bidentate O-O est le conformère le plus stable d’après les enthalpies libres 

calculées (Tableau 3.1). Dans ce conformère, le cation forme une interaction non-covalente 

avec les deux atomes d’oxygènes du carboxylate (Figure 3.2). Ces derniers possèdent la même 

charge (Tableau 3.1), montrant qu’ils interagissent avec le cation de façon équivalente. 

Le second conformère présente également deux interactions non-covalentes mais de nature 

différente. La première est une interaction de type cation-anion entre l’atome alcalin et l’un des 

oxygènes du carboxylate, la second est une interaction de type cation- où le cation interagit 

avec le cycle aromatique (Figure 3.2). Cette structure est nommée conformère O-. Il est à 

noter que ces deux premiers conformères sont communs à l’ensemble de la série des 

phénylacétates d’alcalins considérés.  

Les systèmes avec un cation de la fin de série des alcalins (PA-,K+, PA-,Rb+ et PA-,Cs+) 

possèdent un troisième conformère (Figure 3.2). Ces cations alcalins ont des rayons ioniques 

plus grands que le lithium et le sodium, ce qui permet au système de former une structure 

repliée où le cation interagit à la fois avec les deux oxygènes du carboxylate et le cycle 

aromatique. C’est le conformère tridentate O-O-. 
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Tableau 3.1 – Tableau présentant les valeurs de l’enthalpie libre des conformères obtenus 

pour les systèmes (PA-,M+) au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et BSSE-corrected-RI-

CCSD(T)(électrons de cœur non-gelés)/dhf-TZVPP//RI-B97-D3/dhf-TZVPP (gauche/droite).9 

Les charges du cation et des oxygènes ont été déterminées par une analyse NBO au niveau 

B97-D3/def2-QZVPP//RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Ces charges et les valeurs des distances 

d’interaction C1-M et de l’angle C2-C1-M̂  sont données pour les conformères O-O 

optimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et partiellement réoptimisée au niveau BSSE-

corrected-RI-CCSD(T)(électrons de cœur non-gelés)/dhf-TZVPP (gauche/droite). 

Systèmes 
ΔG (300 K) 

(kJ·mol-1) 
q(M) (e) q(O1) ; q(O2) (e) 

Distance 

C1-M (pm) 

C2-C1-M̂  

(degré) 

(PA-,Li+) 
O-O 

O- 

0/0 

36/44 

0,94/0,94 

0,94 

-0,80/-0,80 ; -0,80/-0,80  

-0,60 ; -0,80 

213/211 175,4/176,0 

 

(PA-,Na+) 
O-O 

O- 

0/0 

29/44 

0,93/0,93 

0,96 

-0,78/-0,78 ; -0,78/-0,78 

-0,61 ; -0,87 

253/249 174,6/175,0 

 

(PA-,K+) 

O-O 

O- 

O-O- 

0/0 

21/36 

6/14 

0,95/0,95 

0,97 

0,96 

-0,78/-0,78 ; -0,78/-0,78 

-0,63 ; -0,87 

-0,75 ; -0,75  

289/286 169,4/170,0 

 

 

(PA-,Rb+) 

O-O 

O- 

O-O- 

0/0 

20/34 

5/12 

0,95/0,95 

0,96 

0,96 

-0,78/-0,78 ; -0,78/-0,78 

-0,63 ; -0,87 

-0,75 ; -0,75  

299/295 166,2/168,0 

 

 

(PA-,Cs+) 

O-O 

O- 

O-O- 

0/0 

18/29 

3/7 

0,95/0,95 

0,96 

0,95 

-0,78/-0,78 ; -0,78/-0,78 

-0,62 ; -0,88 

-0,76 ; -0,76 

312/309 157,7/159,0 

 

 

 

Cette exploration du paysage conformationnel des phénylacétates d’alcalins montre que la 

nature du cation, en particulier son rayon ionique, joue un rôle important dans la structure de 

ces systèmes. La position du cation par rapport au carboxylate est donc un paramètre important, 

qui doit être déterminé avec précision. D’après les enthalpies libres calculées à 300 K 

permettant d’estimer les distributions conformationnelles attendues dans l’expérience 

(Chapitre 2, paragraphe 2.5.4), les conformations O-O et O-O- sont les plus stables et donc 

potentiellement présentes dans le jet moléculaire. En revanche, la formation de conformères 

O- est très défavorable avec des valeurs d’enthalpie libre relativement élevées (> 18 kJ·mol-1). 

L’étude menée précédemment sur ces systèmes a montré que le niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP 

convient pour déterminer les fréquences harmoniques, mais que les calculs d’optimisation de 

géométrie et d’énergie relative des conformères peuvent comporter des erreurs importantes, 

pouvant conduire à des minima qui disparaissent à un niveau de calcul plus sophistiqué.9 Afin 

de limiter ces erreurs, notamment sur la géométrie, il est nécessaire de réaliser des 

optimisations en utilisant une méthode plus précise. 

Le conformère O-O étant le seul conformère observé expérimentalement pour l’ensemble des 

(PA-,M+) (paragraphe 3.1.2),9 la position du cation par rapport au groupement carboxylate dans 

cette conformation a été partiellement réoptimisée en utilisant la méthode BSSE-corrected-RI-
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CCSD(T)(électrons de cœur non-gelés)/dhf-TZVPP (Figure 3.3). Les deux coordonnées 

internes considérées pour cette optimisation partielle sont la distance C1-M entre le carbone de 

carboxylate et le cation, et l’angle  C2-C1-M̂  entre les deux carbones de la chaîne latérale et le 

cation.  

 

 

 

Figure 3.3 – Illustration présentant les deux coordonnées internes des systèmes de 

phénylacétate d’alcalins optimisées aux niveaux RI-B97-D3/def2-QZVPP et BSSE-corrected-

RI-CCSD(T)(électrons de cœur non-gelés)/dhf-TZVPP : la distance entre le carbone de 

carboxylate C1 et le cation M (en pm), et l’angle C2-C1-M̂ . 

 

Ces deux coordonnées dépendent nettement de la nature du cation. La distance C1-M augmente 

avec le rayon ionique du cation, passant de 211 pm pour Li à 309 pm pour Cs, alors que l’angle 

C2-C1-M̂  diminue de 176° à 159°. Le césium se positionne relativement hors du plan du 

groupement carboxylate par rapport au lithium. Le groupe ionique semble ainsi se replier vers 

le cycle, ce qui traduit la présence de forces attractives, telles que les forces dispersives 

notamment pour les cations les plus polarisables, entre le cation et le cycle aromatique qui 

peuvent conduire à la formation du conformère O-O-. Par ailleurs, le rayon ionique du cation 

augmentant dans la série (Li+=76 pm < Na+=102 pm < K+=138 pm < Rb+=152 pm < Cs+=167 

pm),10 la distance d’interaction cation-anion augmente aussi (Tableau 3.1) et il devient plus 

facile pour la cation d’interagir simultanément avec les oxygènes du carboxylate et le cycle 

aromatique. 

Les structures optimisées au niveau BSSE-corrected-RI-CCSD(T)(électrons de cœur non-

gelés)/dhf-TZVPP sont plus précises que celles obtenues initialement avec la méthode RI-B97-

D3/dhf-TZVPP. Les puits d’énergie potentielle des systèmes (PA-M+) sont larges en fonction 
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des coordonnées internes considérées, en particulier pour les cations de grand rayon ionique 

(Figure 3.4). Sachant que la précision énergétique attendue à ce niveau de calcul est de quelques 

kJ·mol-1, l’incertitude sur ces coordonnées par l’optimisation de géométrie peut être 

significative, notamment dans la perspective de calculs de champ électrique. Par ailleurs, les 

géométries sont déterminées sans prendre en compte l’énergie de point zéro (ZPVE, zero-point 

vibrationnal energy), ce qui peut aussi conduire à des incertitudes sur la géométrie par rapport 

aux données expérimentales.  

 

 
Figure 3.4 – Profils de l’énergie électronique relative des systèmes (PA-,Li+) et (PA-,Cs+) en 

fonction des coordonnées internes optimisées au niveau BSSE-corrected-RI-

CCSD(T)(électrons de cœur non-gelés)/dhf-TZVPP. La barre rouge à ~2 kJ·mol-1 correspond 

à la précision énergétique typiquement rencontrée à ce niveau de calcul, permettant 

d’illustrer l’incertitude sur la géométrie. 

 

3.1.2 Spectroscopie électronique des paires de phénylacétate d’alcalin 

 

 La spectroscopie électronique des phénylacétates d’alcalins a été réalisée dans le 

domaine d’excitation du premier état excité * du phényle, selon la méthode IR2P suivie par 

spectrométrie de masse.9 Lors des expériences IR2P, les systèmes sont susceptibles de se 

fragmenter, notamment au niveau des interactions non-covalentes.11 Plusieurs signaux d’ions 

peuvent être présents sur le spectre de masse des systèmes (PA-,M+) enregistrés en résonance 

avec une transition électronique (Annexes, Figure A.2), correspondant aux différents ions 

formés après ionisation dans le jet moléculaire. Une analyse détaillée des spectres de masse 

des différents (PA-,M+) obtenus au cours des expériences IR2P a été réalisée précédemment.9 

Cette analyse conjointe des spectres de masse et des spectres électroniques a permis d’identifier 

les espèces correspondant aux signaux d’ions observés et de proposer un mécanisme de 

fragmentation des paires d’ions (PA-,M+) (Figure 3.5). L’excitation puis l’ionisation du 

système (PA-,M+), suite à l’absorption de deux photons UV selon le processus IR2P, permet 

de produire l’ion parent (PA-,M+)+, dont la charge positive est initialement localisée sur le cycle 

phényle (mécanisme 1). Une redistribution de la densité électronique peut alors avoir lieu au 

sein de l’ion parent et conduire à sa fragmentation. Trois voies de photofragmentation possibles 
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ont été déduites à partir des signaux d’ions observés. La première correspond à une 

décarboxylation de l’ion parent (2), produisant le complexe ionique (benzyle,M+), noté 

(parent-CO2)
+, qui est détecté sur le spectre de masse, ainsi que le dioxyde de carbone (CO2) 

qui lui n’est pas détecté car l’instrumentation employée ne permet d’analyser que les systèmes 

chargés positivement. Cette décarboxylation est provoquée par un transfert d’électron du 

groupement carboxylate riche en électrons, vers le cycle aromatique qui est pauvre en électrons. 

Il est à noter que ce transfert d’électron entre l’orbitale σ de la liaison C1-C2 et l’orbitale  du 

cycle phényle est autorisé par la symétrie pour tous les conformères O-O (PA-,M+). Par la suite, 

l’ion fragment (parent-CO2)
+ peut lui-même subir une fragmentation supplémentaire (5) et 

générer un radical benzyle et un cation alcalin (M+). Dans la deuxième voie de 

photofragmentation (3), l’ion parent peut directement se fragmenter et générer les trois 

fragments suivants : le dioxyde de carbone, le radical benzyle et le cation alcalin, qui est le seul 

ion et donc le seul à être détecté. Enfin, la troisième voie de fragmentation (4) conduit à la 

formation du complexe (CO2,M
+) et du radical toluène. Ce complexe (CO2,M

+) est détecté et 

peut également se dissocier (6) en ion (M+) et (CO2). 

 

 

Figure 3.5 – Schéma des mécanismes de fragmentation des paires d’ions (PA-,M+) après 

photoionisation IR2P.9 
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Lors des expériences de spectroscopie IR2P des paires (PA-,M+), le spectre électronique est 

enregistré sur le canal d’ions le plus intense observé sur le spectre de masse en résonance, ce 

qui permet d’obtenir un meilleur rapport signal/bruit, et donc de détecter des transitions de 

faible intensité. Les spectres des systèmes (PA-,Li+) et (PA-,Na+) ont ainsi été réalisés sur le 

canal du l’ion parent décarboxylé (parent-CO2)
+, alors que ceux des systèmes (PA-,K+), 

(PA-,Rb+) et (PA-,Cs+) ont été enregistrés sur le canal du cation alcalin (M)+ (Annexes, 

Figure A.2).  

Les spectres d’excitation IR2P de l’ensemble des paires (PA-,M+) étudiées sont présentés dans 

la Figure 3.6, ainsi que le spectre de l’acide phénylacétique (APA). Sur tous ces spectres, la 

bande origine ( 00
0 ) de la transition * du cycle aromatique est observée entre 37535 et 37187 

cm-1. Des transitions vibroniques sont également présentes vers les plus grands nombres 

d’ondes. Ces transitions sont attribuées à l’excitation de différents niveaux vibrationnels de 

basse fréquence de l’état excité S1. Pour les systèmes (PA-,M+), la bande vibronique la plus 

intense (entre 37714 et 37993 cm-1) a été identifiée comme l’excitation du mode de vibration 

6b du cycle, impliquant des mouvements de déformation dans son plan. L’écart entre cette 

transition 6b et la transition origine 00
0  (~530 cm-1) est caractéristique du groupement phényle, 

ce qui permet de vérifier que les systèmes étudiés possédant bien un phényle, notamment pour 

les spectres enregistrés sur le canal de masse du cation. Par ailleurs, l’intensité du signal d’ion 

diminue nettement en descendant dans la séries des alcalins, ce qui réduit le rapport signal sur 

bruit en particulier pour (PA-,K+), (PA-,Rb+) et (PA-,Cs+). 
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Figure 3.6 – Spectres d’excitation IR2P des paires (PA-,M+) et de l’acide phénylacétique 

(APA) dans le domaine de la transition origine 00
0  du cycle aromatique.9 Les spectres des 

paires (PA-,K+), (PA-,Rb+) et (PA-,Cs+) n’ont pas été corrigés par l’intensité du laser UV. 

 

En comparant l’ensemble des spectres des paires (PA-,M+), les transitions de la signature du 

phényle se déplacent vers le rouge le long de la série des alcalins. En prenant l’acide APA 

comme référence, le transition origine 00
0  du cycle se déplace de 75 cm-1 pour (PA-,Li+) à près 

de 350 cm-1 pour (PA-,Cs+). Ce fort déplacement montre clairement que la signature du phényle 

est très sensible à la présence du groupe ionique et donc à la nature du cation alcalin. Les 

déplacements observés peuvent être rationalisés en considérant, d’une part, l’effet de 

solvatation du cycle par le cation alcalin, notamment pour les conformations O- et O-O- où 

le cation est en contact avec le cycle, et d’autre part, un simple effet de polarisation du cycle 

sous l’effet du champ électrique permanent crée par un groupe ionique lointain, i.e. sans 

recouvrement avec le cycle, comme cela va être étudié par la suite pour les conformations O-O. 

Bien qu’elle se déplace, la signature du phényle est la même pour toutes les paires (PA-,M+) 

avec une seule transition origine 00
0 , ce qui indique la présence d’un seul conformère 

majoritaire commun. 

Concernant les conformations O- et O-O- la présence d’un contact du cation avec le cycle 

phényle devrait se traduire par une signature spécifique gouvernée par une activité 

Frank-Condon (Chapitre 2, paragraphe 2.1.1). L’absence d’une progression de bandes 
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vibroniques sur les spectres électroniques des (PA-,M+) a permis d’en déduire que les 

conformères possédant une interaction cation- ne sont pas présents dans le jet moléculaire.9 

Le conformère bidentate O-O est donc le seul à correspondre à la signature électronique 

enregistrée pour toutes les paires (PA-,M+). D’un point de vue énergétique, seuls les 

conformères ayant une enthalpie libre inférieure à ~10 kJ·mol-1 sont susceptibles d’être 

présents dans un jet supersonique.12 Les valeurs des enthalpies libres calculées à différents 

niveaux de calcul (RI-B97-D3/dhf-TZVPP et BSSE-corrected-RI-CCSD(T)(électrons de cœur 

non-gelés)/dhf-TZVPP//RI-B97-D3/dhf-TZVPP) montrent que les conformères O-O et O-O- 

sont susceptibles d’être observés dans les conditions de l’expérience, contrairement au 

conformère O- (Tableau 3.1). L’absence de la conformation O-O- peut provenir soit du 

caractère hors équilibre de la distribution conformationnelle dans la détente, soit d’un défaut 

du niveau de calcul employé. 

En résumé, les expériences de spectroscopie IR2P ont permis d’obtenir la signature 

électronique d’un conformère commun à l’ensemble (PA-,M+). L’absence d’activité 

Frank-Condon et les calculs d’enthalpie libre permettent d’attribuer cette signature au 

conformère bidentate O-O.9,13 Ces attributions conformationnelles se sont également appuyées 

sur des expériences de spectroscopie de double résonance IR-UV, qui ont été réalisées sur la 

transition origine 00
0  des systèmes (PA-,M+) dans le domaine spectral correspondant aux modes 

d’élongation du groupement carboxylate.9 Pour toute la série des (PA-,M+), le spectre IR 

présente une bande au-delà de 1500 cm-1 correspondant au mode d’élongation antisymétrique 

du carboxylate (Figure 3.7). Vers les plus faibles nombres d’ondes se trouve un multiplet, qui 

est attribué au mode d’élongation symétrique. Ce multiplet peut provenir d’un fort couplage de 

l’élongation symétrique de (CO
2

- ) avec d’autres modes de vibration, tels que l’élongation de la 

liaison C1-C2 ou un pliage dans le plan du cycle aromatique. 



Chapitre 3 : Effets Stark électroniques au sein de paires d’ions isolées 

 

| 91  
 

 
Figure 3.7 – Spectres de double résonance IR-UV de la série des paires ((PA-,M+) ; M = Li, 

Na, K , Rb et Cs).9 Les fréquences harmoniques des modes d’élongation symétrique et 

antisymétrique du carboxylate du conformère O-O, calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-

TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode, sont représentées par 

des barres verticales. Les lignes verticales indiquent la position des fréquences 

expérimentales des élongations symétrique et antisymétrique du carboxylate dans l’anion 

acétate.14 

 

En comparant les spectres des paires (PA-,M+), les bandes correspondant aux modes 

d’élongation symétrique et antisymétrique se déplacent en fonction de la nature du cation 

alcalin. L’écart ∆ν(CO
2

-
) entre les bandes des deux modes augmente avec le rayon ionique du 

cation, passant de 115 cm-1 pour Li+ à 190 cm-1 pour Cs+. Cet écart ∆ν(CO
2

-
) est de 285 cm-1 

dans le cas de l’acétate libre,14 ce qui montre comment la complexation du groupement 

carboxylate avec un cation le perturbe, et modifie fortement sa signature vibrationnelle. 

L’énergie de complexation du carboxylate a été calculée pour tous les (PA-,M+) au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP (Tableau 3.2).9 Cette énergie diminue lorsque le rayon ionique du 

cation alcalin augmente, quel que soit le conformère considéré, ce qui démontre que plus 

l’interaction cation-anion est faible plus l’écart ∆ν(CO
2

-
) est grand pour ce type de 

complexation bidentate. Ce principe général sera largement utilisé dans la suite du manuscrit. 
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Les fréquences harmoniques ont été déterminées pour chaque (PA-,M+) au niveau de calcul 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP, puis corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode. Les 

écarts ∆ν(CO
2

-
) calculés pour les différents conformères sont relativement différents, 

permettant de les différencier sans ambigüité (Tableau 3.2). En comparant ces valeurs aux 

écarts ∆ν(CO
2

-
) mesurés sur les spectres expérimentaux, le conformère O-O a été attribué à 

l’ensemble des paires (PA-,M+).9 De plus, les différences entre les fréquences harmoniques 

corrigées du conformère O-O et les fréquences expérimentales sont conformes aux écarts-types 

attendus avec cette méthode utilisant des facteurs d’échelle dépendants du mode (𝜎𝑠𝑦𝑚 = 15 

cm-1 et 𝜎𝑎𝑛𝑡𝑖 = 5 cm-1) (Chapitre 2, paragraphe 2.4.4).  

 

Tableau 3.2 – Tableau résumant les valeurs des fréquences expérimentales (en italique) des 

paires (PA-,M+) enregistrées par spectroscopie de double résonance IR-UV, et des 

fréquences harmoniques calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées par des 

facteurs d’échelle dépendants du mode.9 Les énergies de complexation ont également été 

déterminées pour les paires (PA-,M+) au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP.9 

Systèmes 
ν(CO

2

- )𝒔𝒚𝒎  

(cm-1) 

ν(CO
2

-
)
anti

 

(cm-1) 

∆ν(CO
2

-
) 

anti-sym (cm-1)  

Ecomplexation 

(kJ·mol-1) 

(PA-,Li+) 

exp 

O-O 

O- 

1417-1432-1453 

1405 

1299 

 1549 

1549 

1716 

115 

144 

417 

 - 

682 

643 

(PA-,Na+) 

exp 

O-O 

O- 

1383-1403 

1370 

1312 

 1563 

1564 

1701 

 170 

194 

389 

 - 

582 

541 

(PA-,K+) 

exp 

O-O 

O- 

O-O- 

 1376-1394 

1358 

1312 

1339 

 1570 

1576 

1694 

1602 

 185 

218 

382 

263 

 - 

505 

473 

496 

(PA-,Rb+) 

exp 

O-O 

O- 

O-O- 

 1375-1391 

1357 

1309 

1340 

 1571 

1574 

1688 

1599 

 188 

217 

379 

259 

- 

497 

466 

491 

(PA-,Cs+) 

exp 

O-O 

O- 

O-O- 

 1372-1388 

1357 

1306 

1341 

 1570 

1575 

1684 

1597 

 190 

218 

378 

256 

 - 

476 

449 

475 

 

 

L’analyse des spectres de vibration a permis de confirmer l’attribution d’une conformation O-O 

pour l’ensemble des paires (PA-,M+).9 Dans cette conformation, le cycle aromatique n’est pas 

solvaté par les cations alcalins les plus petits, et que très partiellement solvaté dans le cas des 

cations les plus grands comme le suggère leur positionnement hors plan du carboxylate. Les 
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déplacements importants observés de la transition origine 00
0  sur les spectres d’excitation IR2P 

sont donc très probablement induits majoritairement par l’effet du champ électrique créé par le 

groupe ionique, correspondant à la définition d’un effet Stark électronique. Dans le but de 

caractériser cet effet, le champ électrique produit par le groupe ionique et ressenti par le phényle 

doit être calculé. 

 

3.1.3 Analyse du champ électrique 

 

 Dans les conformations O-O (PA-,M+), le groupement phényle est à proximité d’un 

dipôle permanent et de multipôles d’ordres supérieurs, formés par le cation et le groupement 

carboxylate. Ce champ électrique serait potentiellement assez fort pour polariser le cycle et 

générer un ESE significatif. La distance cation-anion augmentant du cation Li au cation Cs 

(Tableau 3.1), le dipôle localisé sur le groupe ionique augmente dans la série et donc le phényle 

est plongé dans un champ électrique croissant. Pour soutenir cette interprétation et par analogie 

avec les expériences de spectroscopie Stark où une molécule est soumise à un champ électrique 

externe, le champ électrique considéré ici correspond au champ électrique E produit par la 

chaîne latérale (–CH2–COO-,M+) de la paire d’ions (PA-,M+) à l’emplacement du chromophore 

phényle. Afin d’estimer ce champ E, le système a été réduit pour conserver seulement la chaîne 

carbonée et le groupe ionique, formant le radical (•CH2–COO-,M+). Ce radical possède la même 

géométrie que le système complet (PA-,M+) optimisé au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et 

ensuite partiellement optimisé au niveau BSSE-corrected-RI-CCSD(T)(électrons de cœur non-

gelés)/dhf-TZVPP (paragraphe 3.1.1). Le champ électrique Erad produit par le radical a alors 

été calculé pour toutes les paires (PA-,M+) au niveau B97-D3/def2-QZVPP à chaque position 

des carbones du cycle aromatique et en son centre (Figure 3.8). Par ailleurs, une analyse NBO 

(Natural Bond Orbital) réalisée au même niveau de calcul montre que la distribution de charge 

du radical est très similaire à celle de la partie (–CH2–COO-,M+) du système total (Annexes, 

Tableaux A.1 et A.2), soutenant que Erad est une bonne approximation de E.  

Les valeurs de la norme du champ électrique ||Erad|| généré par les radicaux (•CH2–COO-,M+) 

et (•CH2–COOH) sont présentées dans le Tableau 3.3, pour les coordonnées correspondant aux 

carbones du phényle et à son centre. Une augmentation de ||Erad|| le long de la série est bien 

observée pour toutes les positions calculées sauf celle du Cipso. Ce cas mis à part, ||Erad|| est de 

l’ordre de quelques GV m-1. Une décroissance de Cortho à Cpara est à noter, ce qui illustre que le 

champ électrique ressenti par le groupement phényle est inhomogène. De plus, dans l’acide 

APA, les positions des deux Cortho et Cméta ne sont pas équivalentes, due à l’asymétrie du 

système (Annexes, Figure A.3), conduisant à des valeurs de ||Erad|| différentes. 
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Tableau 3.3 – Tableau présentant les valeurs de ||Erad||, la norme du champ électrique 

généré par les radicaux (•CH2–COO-,M+) et (•CH2–COOH), calculées pour les coordonnées 

correspondant aux carbones du cycle aromatique au niveau B97-D3/def2-QZVPP, et 

exprimées en GV·m-1. 

 

 

 

 

 

 

Afin de mieux visualiser l’inhomogénéité du champ électrique, l’évolution de ||Erad|| a été 

analysée en fonction de la distance d par rapport au centre du dipôle électrique de (•CH2–

COO-,M+) suivant l’axe x (Figure 3.8). Les positions Cpara et Xcycle se trouvent dans une région 

où le champ électrique peut être assimilé à celui produit par un dipôle électrique à relativement 

longue distance, respectant l’approximation dipolaire, le champ électrique décroissant 

proportionnellement en 1/d3. Au contraire, la position Cipso est trop proche du radical pour 

qu’une telle approximation soit valable. En considérant les effets de bord intrinsèques à sa 

proximité avec le radical, la valeur du champ obtenue à cette position dépendent fortement du 

modèle utilisé pour son estimation. Les valeurs calculées à Cipso ne présentant donc pas d’intérêt 

dans l’objectif poursuivi, elles ne seront plus considérées dans la suite du chapitre. Malgré son 

inhomogénéité, le champ électrique généré par le radical (•CH2–COO-,M+) est très 

majoritairement orienté selon l’axe x (Tableau 3.4) pour tous les systèmes (PA-,M+), 

contrairement à l’acide (APA) où les composantes Ey et Ez du champ sont les plus importantes, 

mais restent négligeables par rapport aux champs considérés dans les systèmes (PA-,M+). 

 

M H Li Na K Rb Cs 

Cipso 19,0 15,9 14,2 12,9 12,6 12,2 

Cortho 0,6/0,7 1,9 3,0 3,9 4,0 4,1 

Xcycle 0,3 1,7 2,6 3,3 3,4 3,5 

Cméta 0,2/0,3 1,1 1,7 2,1 2,1 2,1 

Cpara 0,2 0,8 1,3 1,6 1,6 1,6 
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Figure 3.8 – Profils de ||Erad|| en fonction de la distance par rapport au centre du dipôle 

électrique de (•CH2–COO-,M+) et (•CH2–COOH) le long de l’axe x pour les systèmes 

(PA-,Na+), (PA-,Cs+) et (APA). Les courbes en pointillés illustrent l’évolution du champ en 

1/d3 selon l’approximation dipolaire. La position des carbones du cycle phényle est indiquée 

sur le schéma au centre. 

 

Tableau 3.4 – Tableau présentant la position de la transition origine 00
0 , ainsi que la norme 

et les composantes du champ électrique Erad dans le référentiel moléculaire au centre du 

cycle phényle, pour la géométrie partiellement optimisée (BSSE-corrected-RI-

CCSD(T)(électrons de cœur non-gelés)/dhf-TZVPP) des systèmes (PA-,M+)  et (APA). 

Systèmes 
Transition 𝟎𝟎

𝟎  

(cm-1) 

||Erad|| 

(GV·m-1) 

Ex 

(GV·m-1) 

Ey 

(GV·m-1) 

Ez 

(GV·m-1) 

(APA) 37535 0,28 0,02 -0,21 0,19 

(PA-,Li+) 37460 1,67 -1,66 0,00 0,18 

(PA-,Na+) 37368 2,61 -2,60 0,00 0,20 

(PA-,K+) 37263 3,30 -3,30 0,00 0,12 

(PA-,Rb+) 37226 3,43 -3,43 0,00 0,04 

(PA-,Cs+) 37187 3,52 -3,50 0,00 -0,32 
 

 

La Figure 3.9 montre le déplacement de la transition électronique 00
0  en fonction du carré du 

champ Erad calculé au centre du cycle aromatique pour chaque système étudié. L’alignement 

observé sur l’ensemble des données indique que le déplacement Stark mesuré est proportionnel 

à Erad
2 . Cette bonne corrélation montre que le déplacement spectral peut s’expliquer par un effet 

Stark électronique quadratique. Quand Erad est considéré aux positions Cortho, Cméta et Cpara, 

cette corrélation est également vérifiée (Annexes, Figure A.4). 
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Figure 3.9 – Graphique du déplacement de la transition origine 00
0  en fonction du carré du 

champ électrique (Erad
2 ) produit par les radicaux (•CH2–COO-,M+) et (•CH2–COOH) au 

centre du cycle phényle. Les barres d’erreur sur la valeur Erad correspondent à l’incertitude 

sur la géométrie des paires d’ions (PA-,M+). Les deux lignes en pointillés correspondent aux 

droites de régression linéaire extrêmes compatibles avec ces données. 

 

Cependant, les données semblent s’écarter de la linéarité lorsque la taille du cation augmente, 

en particulier Rb et Cs. Ces écarts peuvent refléter le manque de précision pour déterminer la 

position exacte du cation par rapport au groupement carboxylate. Par ailleurs, d’une part les 

puits d’énergie potentielle calculés en fonction de la distance C1-M et de l’angle C2-C1-M̂  sont 

relativement plus larges pour les systèmes (PA-,Rb+) et (PA-,Cs+) (Figure 3.4), et d’autre part, 

la ZPVE (zero-point vibrational energy) est négligée. L’incertitude sur ces paramètres étant 

potentiellement significative, le champ Erad a également été calculé pour des géométries hors 

équilibre. La précision attendue pour de tels calculs d’énergie étant de l’ordre de quelques 

kJ·mol-1, les structures se situant typiquement ~2 kJ·mol-1 au-dessus du minimum le long des 

deux coordonnées considérées ont été calculées afin d’estimer la sensibilité de Erad aux 

incertitudes sur la géométrie (Tableau 3.5). Ces incertitudes induisent une erreur de l’ordre de 

~10 à 25 % sur la valeur de Erad
2  calculée pour les cations les plus volumineux, illustrée par les 

barres d’erreur sur la Figure 3.9. Toutefois, l’écart apparent à la linéarité sur l’ensemble des 

données n’est pas significatif par rapport à l’ESE mesuré. En effet, une variation du champ 

électrique de 1 GV·m-1 conduit seulement à un déplacement de la transition électronique de 

quelques dizaines de cm-1 (Figure 3.9). L’ensemble des données est donc cohérent avec un effet 

Stark quadratique pur ressenti par le groupement phényle dans les (PA-,M+). 
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Tableau 3.5 – Tableau présentant les valeurs ||Erad|| (en GV·m-1) calculées au centre du cycle 

phényle pour trois géométries différentes des paires (PA-,M+) : la première colonne 

correspond à la géométrie partiellement optimisée au niveau BSSE-corrected-RI-

CCSD(T)(électrons de cœur non-gelés)/dhf-TZVPP et les autres colonnes aux points A et B 

hors équilibre définis par leur distance C1-M (pm) et leur angle C2-C1-M̂  (°). Leur énergie 

potentielle (EP) est également donnée, en kJ·mol-1. 

(PA-,M+)  Optimisé Point A Point B 

Li 

C2-C1-M̂  176 168 184 

C1-M 211,0 205,0 217,0 

EP 0 2,5 2,2 

||Erad|| 1,7 1,6 1,7 

Na 

C2-C1-M̂  175 166 184 

CbM 249,0 255,0 243,0 

EP 0 1,9 2,5 

||Erad|| 2,6 2,7 2,6 

K 

C2-C1-M̂  170 158 183 

C1-M 286,5 293,0 280,0 

EP 0 2,8 1,7 

||Erad|| 3,3 3,5 3,2 

Rb 

C2-C1-M̂  168 154 182 

C1-M 295,0 302,0 288,0 

EP 0 2,3 2,2 

||Erad|| 3,4 3,7 3,3 

Cs 

C2-C1-M̂  159 143 174 

C1-M 309,0 316,0 302,0 

EP 0 1,8 1,8 

||Erad|| 3,5 4,2 3,3 

 

Suivant le traitement classique de l’effet Stark,4,15 le déplacement Stark en fréquence (∆) 

d’une transition électronique induit par un champ électrique homogène E peut être décrit par 

des développements en série, comme le montre l’équation (1) jusqu’au second ordre : 

∆ = −
1

ℎ
(∆𝜇 ∙ 𝐸 +

1

2
𝐸 ∙ ∆𝛼 ∙ 𝐸)   (1) 

où h est la constante de Planck, ∆𝜇 est la différence entre les moments dipolaires des états 

fondamental (𝜇) et excité (𝜇') du système moléculaire, et ∆𝛼 la différence entre les tenseurs de 

polarisabilité des états fondamental (𝛼) et excité (𝛼').  

Étant donné que Erad est largement aligné sur l’axe x pour toutes les paires d’ions étudiées 

(Tableau 3.4), l’équation (1) peut se limiter aux composantes impliquant uniquement l’axe x : 
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∆ ≈ −
1

ℎ
(∆𝜇𝑥𝐸𝑥 +

∆𝑥𝑥

2
𝐸𝑥

2)    (2) 

Selon cette équation, un ESE quadratique pur est attendu si le terme ∆𝜇𝑥 est nul, ce qui a déjà 

été observé pour l’excitation S0S1 de la molécule de benzène isolée dans une gamme de 

champ allant de 0 à 25 MV·m-1.16  

Dans le cas du groupement phényle, ∆𝜇x est non nul en raison de l’asymétrie du système, mais 

est probablement faible car le moment dipolaire du phényle à l’état excité * n’est pas 

supposé changer significativement comparé à celui de l’état fondamental. Afin de vérifier cette 

hypothèse, des calculs de l’état fondamental (S0) et de l’état excité (S1) ont été réalisés pour 

l’éthylbenzène au niveau RI-CC2/cc-pVTZ. La méthode CC au second ordre (CC2) résulte 

d’une approximation de la méthode « Coupled Cluster Simples and Doubles » (CCSD) et 

permet d’obtenir les énergies d’excitation et les moments de transition à partir de la fonction 

de réponse linéaire CC2 qui nécessite l’utilisation d’une perturbation dépendante du temps.17,18 

La différence entre les moments dipolaires des états fondamental et excité calculés (∆𝜇) est de 

0,05 D. La contribution du terme linéaire de l’équation (1) serait alors d’environ 2 cm-1 tous 

les GV·m-1, ce qui est négligeable par rapport aux déplacements observés (Figure 3.9). En 

considérant le terme ∆𝜇𝑥 comme nul, le déplacement électronique ∆  dépend principalement 

d’un effet Stark quadratique. Par ailleurs, hormis l’effet Stark linéaire, un effet de solvatation 

très partiel du cycle phényle par le cation peut également contribuer à ce déplacement, ce qui 

pourrait expliquer un éventuel écart à la linéarité pour les paires avec les cations de grand rayon 

ionique.  

En conclusion de cette discussion, l’équation (2) peut être simplifiée : 

∆ ≈ −
1

ℎ
(

∆𝑥𝑥

2
𝐸𝑥

2)    (3) 

À partir de cette équation (3), la valeur du terme ∆𝛼xx peut être déduite de la pente de la droite 

de régression linéaire obtenue (voir Figure 3.9). Cette valeur ∆𝛼xx est de 10,1 ± 0,2 × 10-40 

J·m2·V-2 (ou C2·m2·J-1) pour le groupement phényle. À notre connaissance, il s’agit de la 

première mesure de ∆𝛼xx obtenue pour un groupement phényle. En effet, il y a très peu de 

données disponibles dans la littérature. Toutefois, une étude réalisée également en phase 

gazeuse a permis de mesurer les différentes composantes de ∆𝛼 pour des molécules isolées de 

benzène (∆𝛼xx = ∆𝛼yy = 0,3 × 10­40 et ∆𝛼zz = 2,5 × 10­40 J·m2·V-2).16 Dans ce cas, ∆𝛼 est dominé 

par sa composante en z perpendiculaire au plan du cycle, et la valeur de ∆𝛼xx apparaît très 

différente de celle déterminée pour le phényle. Cependant, la même étude montre que ∆𝛼xx 

devient la composante la plus importante pour des molécules isolées de naphtalène (∆𝛼xx = 4,1 

× 10­40, ∆𝛼yy = 0,2 × 10­40 et ∆𝛼zz = 0,3 × 10­40 J·m2·V-2). Une autre étude effectuée en phase 

condensée a également permis de déterminer ∆𝛼 pour le toluène à partir de mesures 

solvatochromiques dans les n-alcanes (∆𝛼 = (∆𝛼xx + ∆𝛼yy + ∆𝛼zz)/3 = 2,9 ± 2,3 × 10­40 

J·m2·V-2).19 En supposant que ∆𝛼xx est la composante dominante comme dans le cas du phényle 

et celui du naphtalène, la valeur de ∆𝛼xx serrait alors d’environ 8,7 ± 2,3 × 10­40 J·m 2·V-2, ce 

qui est relativement proche de la valeur obtenue pour le phényle. Néanmoins, le système  du 

toluène diffère légèrement de celui du groupement phényle dans PA-. En effet dans le 

phénylacétate, le système conjugué s’étend à l’orbitale σ de la liaison C1-C2 par 
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hyperconjugaison, ce qui augmente l’asymétrie du système le long de l’axe x, et ainsi 

complique la comparaison avec le toluène. De plus, le modèle théorique employé pour 

déterminer ∆𝛼xx suppose que le système soit plongé dans un champ électrique homogène, or 

les calculs montrent clairement que le champ électrique produit par le groupe ionique des 

(PA-,M+) est inhomogène (Figure 3.8). 

Afin de poursuivre cette étude sur des systèmes plus étendus, la même analyse a été effectuée 

sur les géométries des (PA-,M+) uniquement optimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, 

permettant de réduire les temps de calcul. Les valeurs de champ électrique obtenues à partir de 

ces géométries sont relativement proches de celles calculées à partir de géométries 

partiellement optimisées au niveau BSSE-corrected-RI-CCSD(T)(électrons de cœur 

non-gelés)/dhf-TZVPP (Figure 3.10), ce qui montre que la méthode RI-B97-D3/dhf-TZVPP 

permet d’obtenir des valeurs de champ électrique relativement précises. Finalement, les valeurs 

de ∆𝛼xx sont assez voisines (10,7 × 10-40 J·m2·V-2 à comparer à 10,1 ± 0,2 × 10-40 J·m2·V-2), 

rendant cette approche théorique applicable aux systèmes plus grands. 

 

 

Figure 3.10 – Graphique comparant les valeurs de Erad
2   calculées à partir des géométries 

des (PA-,M+) soit seulement optimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, soit partiellement 

optimisées au niveau BSSE-corrected-RI-CCSD(T)(électrons de cœur non-gelés)/dhf-TZVPP. 
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3.2 Rationalisation de la spectroscopie électronique des paires d’ions par 

analyse des effets Stark 

 

L’étude de la spectroscopie électronique des paires d’ions du phénylacétate d’alcalin 

(PA-,M+) a permis de mettre en évidence l’effet Stark induit par la partie ionique sur le phényl. 

L’approche théorique développée pour les calculs de champ électrique peut maintenant être 

appliquée à des systèmes plus complexes, en commençant par les paires de benzylacétate 

d’alcalin (C6H5–(CH2)2–COO-,M+ ou BA-,M+). Ces systèmes possèdent une chaîne latérale 

plus longue et plus flexible que les (PA-,M+), donnant lieu à de nouvelles interactions non-

covalentes et à la possible formation de multiples conformères. La présence de plusieurs 

conformations permet d’analyser l’ESE en fonction de la position du dipôle, et ainsi de sonder 

la sensibilité de l’ESE à la conformation. 

 

 
Figure 3,11 – Schéma de la structure de la paire de benzylacétate d’alcalin, où M 

correspond à l’un des cations alcalins Li, Na, K, Rb ou Cs. 

 

3.2.1 Analyse théorique des conformations du benzylacétate d’alcalin 

 
 Les paires de benzylacétate d’alcalin (BA-,M+) possèdent un paysage conformationnel 

plus complexe que les (PA-,M+). Les rotations de la chaîne latérale au niveau des liaisons C1-C2 

et C2-C3 permettent d’aboutir à plusieurs conformations (Figure 3.11). Au total sept 

conformères différents, dont quatre énantiomères, ont été trouvés dans la série des systèmes 

(BA-,M+). Plusieurs conformations bidentates O-O ont été identifiées, ainsi qu’une 

conformation tridentate. Afin de les distinguer, une nomenclature reposant sur l’orientation des 

angles dièdres, proposée par Zwier et al., a été adoptée.20 Cette nomenclature distingue les 

angles dièdres anti ou a (angle ~180°) et gauche ou g (angle ±60°) pour les carbones sp3. 

L’orientation du groupe carboxylate par rapport à la chaîne carbonée est défini par l’angle 

dièdre C3-C2-C1-Ô , qui peut être périplanaire ou p (angle ~180°) ou clinal ou c (angle ~90°). 

Les différents conformères ont ainsi été nommés en tenant compte des angles dièdres dans 

l’ordre suivant : C4-C3-C2-C1
̂  et C3-C2-C1-Ô . L’angle dièdre C5-C4-C3-C2

̂  n’est pas pris en 

compte car cet angle varie peu entre les conformations.  

Cinq conformères bidentates O-O, où le cation alcalin forme deux interactions non-covalentes 

avec les oxygènes du groupement carboxylate, ont été obtenus après optimisation de géométrie 

au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Le premier conformère O-O, nommé ap, est prédit pour 

toutes les paires (BA-,M+). Dans cette conformation, l’ensemble de la chaîne carbonée est 
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orientée anti, avec le groupement carboxylate dans le même plan (Figure 3.12). Une seconde 

conformation possède également un angle dièdre C4-C3-C2-C1
̂  anti (~180°), mais le 

groupement carboxylate est en position clinale par rapport au reste de la chaîne, ainsi cette 

conformation est nommée O-O ac. Le troisième conformère O-O a également été identifié pour 

l’ensemble des systèmes (BA-,M+). Sa structure correspond à une géométrie totalement plane, 

notée O-O ap-plan, où la chaîne carbonée anti et le groupement carboxylate sont dans le même 

plan que le cycle phényle (Figure 3.12). Enfin, deux énantiomères O-O ont été trouvés 

uniquement pour la paire (BA-,Li+) au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Ces structures possèdent 

une chaîne carbonée partiellement repliée au niveau des liaisons formées par les carbones C1, 

C2 et C3, formant un angle C4-C3-C2-C1
̂  d’environ ±60° selon l’énantiomère considéré. Le 

groupement carboxylate étant clinale par rapport à la liaison C3-C2, ces énantiomères O-O sont 

nommés O-O g+c et g-c, d’après la nomenclature proposée ci-dessus (Figure 3.12). Toutefois, 

ces énantiomères sont indifférenciables par les techniques de spectroscopies UV ou IR 

employées pour cette étude,9 c’est pourquoi ils seront rassemblés sous la même appellation gc 

dans ce chapitre (Figure 3.12). 

 
Figure 3.12 – Structures des différentes conformations des paires de benzylacétate d’alcalin 

(BA-,M+) optimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, présentées sous deux angles de vues 

différents. Les interactions cation-anion et cation- sont représentées respectivement par des 

lignes en pointillés violet et orange. 
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Deux derniers conformères ont été obtenus pour l’ensemble des paires (BA-,M+). Ceux sont 

deux énantiomères tridentates O-O-π issu de la même famille que les énantiomères bidentates 

O-O gc de (BA-,Li+). Dans ce cas, le cation forme aussi une interaction cation-π avec le cycle 

phényle en plus des deux interactions cation-anion grâce à un repliement de la chaîne carbonée. 

Ces conformères sont ainsi notés indifféremment O-O-π gc. 

Les conformations O-O gc et O-O-π gc ont des structures relativement similaires, qui se 

distinguent par la présence ou non d’une interaction cation-π. Leurs structures repliées résultent 

d’un équilibre entre des interactions répulsives et attractives, notamment entre le groupe 

ionique et le cycle aromatique. Dans le conformère O-O-π gc, l’interaction cation- permet de 

stabiliser le système, alors que le repliement de la chaîne carbonée nécessaire pour former 

l’interaction cation-π est énergétiquement défavorable. Dans le cas de (BA-,Li+), le calcul 

prédit la présence des deux conformères gc, ce qui suggère que le taille du cation est un 

paramètre important pour permettre le repliement du système. Le profil d’énergie potentielle 

de (BA-,Li+) en fonction de la distance Cpara-M présente deux minima correspondant aux deux 

conformères gc, au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP (Figure 3.13). Contrairement à (BA-,Li+), le 

profil de (BA-,Na+) ne présente qu’un seul minimum pour le conformère O-O-π gc, à ce niveau 

de calcul. Cependant, un point d’inflexion est présent à longue distance, à l’endroit où le 

conformère O-O gc est attendu. Afin de confirmer la présence d’un second minimum, les 

géométries de (BA-,Na+) obtenues au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP ont été réoptimisées en 

prenant en compte les erreurs de superposition de base (BSSE, Basis Set Superposition Errors) 

(Chapitre 2, paragraphe 2.5.3). Sur le profil calculé avec la prise en compte de la BSSE pour 

l’énergie et la géométrie, un minimum se situe à la place du point d’inflexion observé 

précédemment, contrairement au minimum correspondant au conformère O-O-π gc qui ne se 

distingue plus que par une légère inflexion sur le profil énergétique (Figure 3.13). Les paires 

d’ions étudiées présentent plusieurs interactions non-covalentes, qui sont difficiles à décrire 

précisément à ces niveaux de calcul, notamment dans certains cas limites comme celui de 

(BA-,Na+). Néanmoins, les résultats obtenus avec la prise en compte de la BSSE mettent en 

évidence que le conformère gc attendu pour la paire (BA-,Na+) est le conformère O-O gc, ce 

qui sera vérifié par les expériences de spectroscopies. Pour (BA-,K+), un seul minimum est 

présent sur le profil énergétique calculé au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP (Figure 3.13), ce qui 

confirme que le conformère gc attendu pour ce système est le conformère O-O-π gc. Ce 

conformère O-O-π gc est également attendu pour les paires (BA-,M+) avec un cation de la fin 

de la série des alcalins (Rb et Cs). 
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Figure 3.13 – Profils en fonction de la distance Cpara-M de l’énergie électronique relative 

des systèmes (BA-,Li+) en violet, (BA-,Na+) en bleu et (BA-,K+) en vert calculé aux niveaux 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP (courbe pleine), ainsi qu’au niveau BSSE-corrected-RI-B97-D3/dhf-

TZVPP (courbe pointillée) pour (BA-,Na+). 

 

L’interaction non-covalente cation-π joue un rôle très important dans la structure du 

conformère O-O-π gc des paires (BA-,M+). Afin d’estimer la contribution relative de ces 

interactions dans ces systèmes, il est intéressant de la quantifier en évaluant l’énergie de 

l’interaction cation-π. Une étude théorique réalisée précédemment a permis d’estimer cette 

énergie d’interaction cation-π dans les conformères O-O- des paires (BA-,M+).9 Cette étude 

s’appuie sur des résultats obtenus par Marshall et al. pour les systèmes (benzène,M+  ; M = Li, 

Na et K).21 L’énergie de l’interaction cation-π BSSE-corrected-full-CCSD(T)/6-

311++G(2d,2p) été calculée en fonction de la position du cation par rapport au cycle 

aromatique, définie en particulier par la distance entre le cation et le centre du cycle (r), et 

l’angle entre le cation et le plan du cycle (θ) (voir Annexes, Figure A.5 pour plus de détails). 

Pour les systèmes (benzène,M+), l’énergie de l’interaction cation-π est la plus forte, lorsque le 

cation se place sur l’axe C6 du benzène (θ = 0°). Les valeurs obtenues sont de ~150 kJ·mol-1 

avec Li+ (r = 200 pm), de ~93 kJ·mol-1 avec Na+ (r = 240 pm) et de ~70 kJ·mol-1 avec K+ (r = 

290 pm). Ces valeurs d’énergie d’interaction montrent que l’interaction cation-π est une 

interaction non-covalente relativement forte. 

À partir de ces résultats, l’énergie d’interaction cation-π a été estimée pour les paires (BA-,M+) 

grâce aux paramètres géométriques r et θ. Cette interaction entre le cation et le phényle est de 

~104 kJ·mol-1 pour (BA-,Li+) (θ = 7°, r = 267 pm), de ~70 kJ·mol-1 pour (BA-,Na+) (θ = 15°, r 

= 320 pm) et de ~58 kJ·mol-1 pour (BA-,K+) (θ = 11°, r = 340 pm). Ces valeurs sont plus faibles 
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que celles de référence pour les systèmes (benzène,M+), ce qui montre que l’interaction cation-

π des paires (BA-,M+) est une interaction frustrée due à une structure qui n’est pas suffisamment 

flexible pour permettre au cation de se rapprocher du cycle aromatique et de se positionner sur 

son axe C6. De plus, l’interaction cation- est en compétition dans ces systèmes avec 

l’interaction cation-anion alors que cette dernière est inexistante dans le cas des systèmes 

(benzène,M+). Par ailleurs, l’interaction cation-π diminue le long de la série des alcalins, bien 

que la position du cation soit plus favorable. Cette diminution peut s’expliquer par 

l’augmentation de la distance d’interaction cation- pour les cations de taille élevée (K+, Rb+, 

Cs+), conduisant à une interaction cation-π plus faible. Toutefois, le conformère O-O-π gc de 

tous les (BA-,M+) présente une interaction non-covalente cation-π assez forte pour permettre le 

repliement de la structure. 

Les enthalpies libres des différentes conformations des paires (BA-,M+) ont été déterminées au 

niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP pour une température de 300 K (Tableau 3.6). Le conformère 

O-O-π gc est le plus stable pour tous les systèmes (BA-,M+) excepté pour M = Li+ pour lequel 

le conformère le plus stable est un conformère O-O. Les valeurs d’enthalpies libres obtenues 

des différents conformères O-O et du conformère O-O-π gc sont quasiment iso-énergétiques 

excepté le conformère O-O ap-plan qui lui est généralement moins stable (G > 6-10 kJ·mol-1). 

Toutefois, l’étude précédente sur (PA-,M+) a mis en évidence que la méthode DFT-D3 

employée a tendance à surestimer la stabilité des conformations de type O-O-π (Chapitre 3, 

paragraphe 3.1.1). Dans le cas de (BA-,M+), où certaines conformations O-O sont proches en 

énergie de la conformation O-O-π gc (Tableau 3.6), cette surestimation pourrait se traduire par 

une distribution conformationnelle dominée par des conformères bidentate O-O. 
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Tableau 3.6 – Tableau présentant les valeurs d’enthalpie libre des conformations des paires 

(BA-,M+) déterminés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, les fréquences harmoniques des 

modes d’élongation symétrique et antisymétrique du carboxylate, ainsi que l’écart entre les 

deux modes, calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs 

d’échelle dépendants du mode. 

Systèmes 
ΔG (300 K) 

(kJ·mol-1) 

ν(CO
2

- )𝒔𝒚𝒎 

(cm-1) 

ν(CO
2

-
)
anti

 

(cm-1) 

∆ν(CO
2

-
)  

anti-sym (cm-1)  

(BA-,Li+) 

O-O ap 

O-O ac 

O-O gc 

O-O- gc 

O-O ap-plan 

0 

2 

1 

12 

6 

1424 

1421 

1433 

1434 

1425 

1537 

1540 

1542 

1554 

1540 

113 

119 

109 

120 

115 

(BA-,Na+) 

O-O ap 

O-O ac 

O-O gc* 

O-O- gc 

O-O ap-plan 

1 

1 

4 

0 

6 

1392 

1391 

1403 

1398 

1396 

1554 

1553 

1557 

1569 

1554 

162 

162 

154 

171 

158 

(BA-,K+) 

O-O ap 

O-O ac 

O-O- gc 

O-O ap-plan 

5 

5 

0 

10 

1382 

1381 

1390 

1380 

1562 

1562 

1579 

1563 

180 

181 

189 

183 

(BA-,Rb+) 

O-O ap 

O-O ac 

O-O- gc 

O-O ap-plan 

5 

4 

0 

8 

1382 

1381 

1391 

1380 

1558 

1559 

1575 

1560 

176 

178 

184 

180 

(BA-,Cs+) 

O-O ap 

O-O ac 

O-O- gc 

O-O ap-plan 

6 

4 

0 

8 

1382 

1382 

1392 

1380 

1560 

1558 

1573 

1559 

178 

176 

181 

179 
*géométrie obtenue avec la correction BSSE 

 

Les fréquences harmoniques des modes d’élongation du carboxylate ont également été 

calculées pour chaque conformère (BA-,M+) au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, puis corrigées 

par des facteurs d’échelle dépendants du mode (Tableau 3.6). La signature du carboxylate 

obtenue pour le conformère O-O-π est différent de celle des conformères O-O pour l’ensemble 

des paires (BA-,M+), avec un déplacement vers le bleu significatif de la bande du mode 

antisymétrique du (CO
2

-  ) et un écart ∆ν(CO
2

-
) qui est plus grand. Cette différence de signature 

vibrationnelle entre le conformère O-O-π et les conformères O-O est significative et permet de 

les distinguer expérimentalement. Au contraire, les conformères O-O possèdent des signatures 

vibrationnelles relativement proches, ce qui rend difficile leur différenciation. Toutefois, un 

léger déplacement de la bande du mode antisymétrique vers le bleu, ainsi qu’un écart ∆ν(CO
2

-
) 
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plus petit sont potentiellement observables pour le conformère O-O gc par rapport aux autres 

conformères O-O (ap, ac et ap-plan). 

 

3.2.2 Spectroscopie électronique et attribution conformationnelle des paires de 

benzylacétate d’alcalin 

 

 Les paires d’ions de benzylacétates d’alcalins ont été étudiées par spectroscopie 

électronique réalisée sur le domaine d’excitation du premier état * du phényle, selon la 

méthode d’ionisation résonante à deux photons (IR2P) suivie par spectrométrie de masse. Au 

cours du processus IR2P, les systèmes sont susceptibles de se fragmenter, notamment au niveau 

des interactions non-covalentes,11 comme vu précédemment avec les paires (PA-,M+). Une 

analyse détaillée du signal d’ions en fonction des différents canaux de masse observés a été 

réalisée pour les paires (BA-,M+, M = Li, Na, K et Rb). 

Dans le cas de (BA-,Li+),9 un signal d’ions intense est détecté à m/z 156, correspondant à l’ion 

parent (BA-,Li+)+, mais aucun autre signal lié à la fragmentation du système n’est présent. Le 

spectre d’excitation IR2P enregistré sur le canal de masse de l’ion parent présente deux 

transitions principales à 37597 cm-1 (A) et à 37559 cm-1 (B), pouvant correspondre à deux 

conformations différentes (Figure 3.14). Il est à noter que ces transitions A et B sont décalées 

respectivement de 137 et 99 cm-1 vers le bleu par rapport à la transition 00
0  observé pour 

(PA-,Li+) (37460 cm-1). Ces décalages spectraux seront discutés ultérieurement dans le 

paragraphe 3.2.4. 

 

 
Figure 3.14 – Spectre d’excitation IR2P du benzylacétate de lithium (BA-,Li+) enregistré sur 

le canal de l’ion parent dans le domaine de la transition origine 00
0  du cycle aromatique.9 

 

Pour la paire (BA-,Na+), quatre signaux d’ions ont été identifiés sur le spectre de masse comme 

provenant de son ionisation : l’ion parent (BA-,Na+)+, l’ion (parent-CO2)
+, correspondant à la 

décarboxylation de l’ion parent, l’ion (CO2,Na+) et l’ion Na+. Ces fragments proviennent de 

l’excitation et l’ionisation du système (BA-,Na+), suite à l’absorption de deux photons UV selon 

le processus IR2P. Des fragments analogues ont été observés précédemment pour les paires 

(PA-,M+), c’est pourquoi un mécanisme de fragmentation analogue à celui des (PA-,M+) est 

proposé pour les systèmes (BA-,M+) (Figure 3.22). Ce dernier sera détaillé dans le paragraphe 
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suivant. Les spectres électroniques correspondant aux différents signaux d’ions sont présentés 

sur la Figure 3.15. Ces spectres sont reproduits de manière à refléter les intensités relatives 

mesurées entre les différents canaux, le signal d’ions le plus intense étant celui de l’ion 

(parent-CO2)
+, et le moins intense celui de l’ion (CO2,Na+). Deux transitions principales, notées 

(A) et (B), sont présentes sur le spectre de l’ensemble des canaux respectivement à 37512 cm-1 

et à 37564 cm-1. Comme dans le cas du (BA-,Li+), ces deux transitions peuvent correspondre à 

deux conformations différentes. De plus, la transition (A) est plus intense que la transition (B) 

dans ces deux systèmes. Toutefois, le rapport d’intensité entre les deux transitions varie sur les 

différents canaux de masse observés pour (BA-,Na+). Ce rapport est identique pour les signaux 

d’ions Na+ et l’ion parent. La transition (A) est encore plus intense que celle de (B) sur le signal 

de l’ion (parent-CO2)
+, ce qui suggère que la conformation correspondant à la transition (A) 

est plus favorable à la décarboxylation de l’ion parent. Au contraire, leurs intensités sont 

équivalentes sur le signal de l’ion (CO2,Na+). Ces variations de l’intensité relative des deux 

transitions en fonction du canal de fragmentation indique qu’elles appartiennent à deux 

conformères différents, dont l’un possède vraisemblablement une géométrie qui favorise le 

processus de décarboxylation, correspondant à la transition (A). Par ailleurs, cette différence 

de fragmentation se retrouve sur l’ensemble des transitions vibroniques observées sur les 

spectres, qui peuvent ainsi être triées en deux ensembles attribués à chacune des transitions 

électroniques (A) et (B) (Figure 3.15). 

 

 
Figure 3.15 – Spectres d’excitation IR2P du benzylacétate de sodium (BA-,Na+) enregistrés 

sur les différents canaux de masse présents dans le domaine de la transition origine 00
0  du 

cycle aromatique. Les spectres sont normalisés par l’intensité du signal d’ions. 
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Lors des expériences IR2P sur la paire (BA-,K+) , quatre signaux d’ions similaires à ceux 

observés pour (BA-,Na+), ont été identifiés sur le spectre de masse comme provenant de son 

ionisation et sa fragmentation : l’ion parent (BA,K+), l’ion (parent-CO2)
+, l’ion (CO2,K

+) et 

l’ion K+. Les systèmes (BA-,Na+) et (BA-,K+) possèdent donc le même mécanisme de 

fragmentation, issus de leur excitation et leur ionisation selon le processus IR2P (Figure 3.22). 

Les spectres électroniques enregistrés sur les différents canaux de masse sont présentés dans la 

Figure 3.16. Contrairement au cas de (BA-,Na+), les signaux les plus intenses sont ceux des 

ions fragments (CO2,K
+) et K+. De plus, les spectres enregistrés sur les canaux de (BA-,K+) 

sont relativement différents. Sur les canaux de l’ion parent (BA-,K+)+ et de l’ion (CO2,K
+), une 

seule transition principale (B) est présente à 37473 cm-1 sur les spectres. Toutefois, l’intensité 

du signal de l’ion parent (BA-,K+)+ est très faible, ce qui ne permet pas d’identifier la présence 

ou non d’autres transitions moins intense. Sur les canaux des ions (parent-CO2)
+ et K+, la 

transition principale (B) est également présente à 37473 cm-1. De plus, une progression 

vibrationnelle incomplète (C) est observée à partir 37559 cm-1 vers le bleu, avec un écart entre 

les transitions d’environ 25 cm-1. Cette progression de transitions électroniques provient d’une 

forte activité Franck-Condon attribuée à l’interaction du cation avec le cycle phényle, ce qui 

suggère que cette signature électronique appartient au conformère O-O- gc. Cette attribution 

doit être vérifié par des expériences de spectroscopie vibrationnelle. La présence de la 

progression (C) uniquement sur les canaux des ions (parent-CO2)
+ et K+ suggère également 

qu’après ionisation ce conformère se fragmente, avec une décarboxylation de l’ion parent 

suivie d’une dissociation du cation. Notons, toutefois, que cette progression (C) est différente 

sur les spectres enregistrés sur les canaux de ces ions fragments (Figure 3.16), les deux 

dernières transitions vers le bleu sont notamment absentes sur le canal de l’ion K+. 

 

 
Figure 3.16 – Spectres d’excitation IR2P du benzylacétate de potassium (BA-,K+) enregistrés 

sur les différents canaux de masse présents dans le domaine de la transition origine 00
0  du 

cycle aromatique. Les spectres sont normalisés par l’intensité du signal d’ions. 
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Enfin pour la paire (BA-,Rb+), aucun signal n’a été détecté sur le canal de l’ion parent 

(BA-,Rb+)+. Les ions fragments (CO2,Rb+) et Rb+ sont les seuls canaux où des signaux d’ions 

ont pu être détectés au cours des expériences IR2P. En effet, le canal de l’ion (parent-CO2)
+ se 

trouvait dans une zone congestionnée du spectre de masse, empêchant tout enregistrement de 

ce canal de fragmentation. Les deux ions fragments identifiés correspondent à des fragments 

de l’ion parent (BA-,Rb+)+, qui ont probablement été produits selon le même mécanisme de 

fragmentation déterminé pour les systèmes précédents. Par ailleurs, les signaux d’ions mesurés 

pour la paire (BA-,Rb+) sont plus faibles et moins stables que ceux des autres paires étudiées, 

notamment le canal de l’ion Rb+ qui n’a pu être mesuré que sur des portions assez courtes du 

domaine spectral considéré. Toutefois sur les deux spectres enregistrés, une transition 

principale (B) est observée à 37461 cm-1 (Figure 3.17). Sur le canal de l’ion (CO2,Rb+), les 

transitions, présentes vers le bleu par rapport à la transition principale (B), sont attribuées à des 

transitions vibroniques. Comme pour la paire (BA-,K+), le spectre enregistré sur le canal 

(CO2,M
+) comporte la signature d’un seul conformère. Les systèmes (BA-,K+) et (BA-,Rb+) 

étant proches, une signature électronique correspondant au conformère O-O- a été recherché 

sur le signal de l’ion Rb+. Deux transitions (C) ont ainsi été identifiées à 37500 et 37600 cm-1, 

pouvant correspondre à une progression. Malheureusement, le signal de l’ion Rb+ est trop faible 

pour réaliser des expériences de spectroscopie IR. 

 

 
Figure 3.17 – Spectres d’excitation IR2P du benzylacétate de rubidium (BA-,Rb+) enregistrés 

sur les différents canaux de masse présents dans le domaine de la transition origine 00
0  du 

cycle aromatique. Les spectres sont normalisés par l’intensité du signal d’ions. 

 

La Figure 3.18 permet de comparer le spectre des différentes paires d’ions (BA-,M+) enregistré 

sur le signal d’ions le plus intense. Les spectres ont été normalisés par l’intensité de la transition 

(B), c’est-à-dire la plus au rouge dans chaque spectre. Cette transition est présente sur 

l’ensemble des signaux d’ions observés pour tous les systèmes (BA-,M+), ce qui suggère que 

la transition (B) correspond un conformère commun à tous les (BA-,M+). Le déplacement de la 
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signature de ce conformère vers le rouge en fonction du rayon ionique du cation est 

probablement induit par un effet Stark électronique, comme démontré dans le cas des systèmes 

(PA-,M+), ce qui sera analysé ultérieurement. Un déplacement similaire est observé sur la 

transition (A) des spectres de (BA-,Li+) et (BA-,Na+), suggérant le présence d’un second 

conformère commun à ces deux paires. Par ailleurs, les transition (A) et (B) ne sont pas 

associées à des progressions vibrationnelles, ce qui suggère que ces transitions correspondent 

à des conformères ne possédant pas d’interaction cation-, et donc correspondent à des 

conformères O-O. Au contraire, les spectres des paire (BA-,K+) et (BA-,Rb+) présentent une 

progression vibrationnelle (C), pouvant provenir de la conformation O-O- ( Figures 3.17 et 

3.18).  

 

 
Figure 3.18 – Spectres d’excitation IR2P des benzylacétates d’alcalins (BA-,M+) dans le 

domaine de la transition origine 00
0  du cycle aromatique. 
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Afin d’attribuer les conformations à ces transitions et vérifier les hypothèses déjà émises, des 

expériences de spectroscopie de double résonance IR-UV ont été réalisées sur la transition 

origine 00
0  des systèmes (BA-,M+) dans le domaine spectral correspondant aux modes 

d’élongation du groupement carboxylate.  

Les spectres enregistrés sur la transition (B) des paires (BA-,M+) présentent tous une bande 

autour de 1550 cm-1 correspondant au mode d’élongation antisymétrique du carboxylate et une 

bande, ou un doublet, entre 1406 et 1449 cm-1 correspondant au mode d’élongation symétrique 

(Figure 3.19). Comme observé dans le cas des (PA-,M+), les bandes des modes d’élongation 

symétrique et antisymétrique se déplacent en fonction de la nature du cation alcalin. L’écart 

∆ν(CO
2

-
) entre les bandes des deux modes augment avec le rayon ionique du cation : 92 cm-1 

pour (BA-,Li+), 135 cm-1  pour (BA-,Na+), 147 cm-1  pour (BA-,K+) et 151 cm-1  pour (BA-,Rb+), 

ce qui indique que la force de l’interaction cation-anion diminue. Afin d’attribuer la signature 

du carboxylate obtenue expérimentalement à l’un des conformères, les fréquences 

harmoniques ont été déterminées pour chaque conformère des systèmes (BA-,M+) au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP, puis corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode (Tableau 

3.6). Les écarts ∆ν(CO
2

-
) entre les bandes déterminés sur les spectres expérimentaux sont plus 

proches de ceux calculés pour les conformères O-O que pour le conformère O-O-, ce qui 

confirme que la transition (B) correspond à l’un conformères O-O pour tous les (BA-,M+) 

étudiés. De plus, ce conformère est commun à toutes les paires (BA-,M+), ce n’est donc pas un 

conformère O-O gc qui est absent pour les systèmes (BA-,K+) et (BA-,Rb+). La transition (B) 

peut être attribuée soit au conformère O-O ap, soit au conformère O-O ac ou bien encore au 

conformère O-O ap-plan. Malheureusement, les fréquences théoriques calculées pour ces trois 

conformères sont relativement proches quel que soit la nature du cation, ce qui ne permet pas 

de les départager. Toutefois d’un point de vue énergétique, les conformères O-O ap et ac sont 

relativement plus stables que le conformère O-O ap-plan (Tableau 3.6), ce qui tend à écarter 

ce dernier de l’attribution. 
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Figure 3.19 – Spectres de double résonance IR-UV enregistrés sur la transition (B) des 

paires (BA-,M+). Les fréquences harmoniques des modes d’élongation symétrique et 

antisymétrique du carboxylate des conformères O-O ap et ac, calculées au niveau RI-B97-

D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode,sont représentées 

par des barres verticales. 

 

Pour les paires (BA-,Li+) et (BA-,Na+), les spectres IR enregistrés sur les transitions (A) et (B) 

sont différents (Figure 3.20), notamment dans la région de l’élongation symétrique, confirmant 

la présence de deux conformations O-O différentes dans le jet moléculaire. Néanmoins, les 

différences entre les fréquences mesurées pour chaque mode vibrationnel sont très faibles, en 

moyenne de ~5 cm-1 pour le mode d’élongation symétrique et ~4 cm-1 pour le mode 

antisymétrique, ce qui empêche de réaliser une attribution grâce aux fréquences théoriques. En 

revanche, la transition (A) n’étant présente que sur les spectres électroniques des systèmes 

(BA-,Li+)  et (BA-,Na+), le conformère O-O gc, qui n’est obtenu que pour ces deux systèmes, 

peut être attribué à cette transition. 
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Figure 3.20 – Spectres de double résonance IR-UV enregistrés sur les transitions (A) et (B) 

des paires (BA-,Li+) et (BA-,Na+). Les fréquences harmoniques des modes d’élongation 

symétrique et antisymétrique du carboxylate du conformère O-O gc pour (A) et des 

conformères O-O ap et ac pour (B), calculés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées 

par des facteurs d’échelle dépendants du mode,sont représentées par des barres verticales. 

 

Cette attribution confirme celle réalisée précédemment pour (BA-,Li+),13 qui se base sur les 

signatures vibrationnelles des conformères O-O. Une attribution pour la transition (A) peut être 

proposée en se basant sur le quadruplet observé dans le domaine de l’élongation symétrique. 

La présence de ce quadruplet suggère un couplage du mode d’élongation symétrique avec un 

mode de basse fréquence, autour de 13 cm-1. Pour tous les conformères O-O, des fréquences 

harmoniques sont calculées (non-corrigées) entre 16 et 25 cm-1, correspondant à un mouvement 

de torsion autour de la liaison C1-C2. Toutefois, le couplage entre ce mode de torsion et 

l’élongation symétrique peut se réaliser uniquement si ces deux modes ont la même symétrie 

par rapport à l’ensemble des opérateurs de symétrie du groupe auquel le conformère appartient. 

Dans ces conditions, seul le conformère O-O gc, appartenant au groupe de symétrie C1, permet 

ce couplage. 

Pour la paire (BA-,K+), le spectres IR enregistré sur la transition la plus intense (37559 cm-1) 

de la progression (C) est également différent de celui enregistré sur la transition (B) (Figure 

3.21). La bande correspondant au mode d’élongation antisymétrique est décalée de plus de 20 

cm-1 entre les deux spectres, permettant de considérer une attribution par comparaison avec les 
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fréquences harmoniques calculées pour les différents conformères de (BA-,K+) (Tableau 3.6). 

D’après les résultats théoriques, le conformère O-O- gc (ν(CO
2

- )𝑡ℎé𝑜
𝑎𝑛𝑡𝑖  =  cm−) est le seul 

en accord avec la signature vibrationnelle du carboxylate obtenue sur la transition (C) 

(ν(CO
2

- )𝑒𝑥𝑝
𝑎𝑛𝑡𝑖 =  cm−). Cette attribution est confirmée par la présence d’une activité 

Franck-Condon, qui est produite par l’interaction du cation avec le cycle phényle. 

 

  

Figure 3.21 – Spectres de double résonance IR-UV enregistrés sur les transitions (B) et (C) 

de la paire (BA-,K+). Les fréquences harmoniques des modes d’élongation symétrique et 

antisymétrique du carboxylate des conformères O-O ap et ac pour (B) et du conformère 

O-O- gc pour (C), calculés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs 

d’échelle dépendants du mode,sont représentées par des barres verticales. 

 

En résumé, les résultats expérimentaux et théoriques permettent d’attribuer soit le conformère 

O-O ap ou ac à la transition (B) qui est observée pour tous les systèmes (BA-,M+) étudiés. Pour 

les paires (BA-,Li+) et (BA-,Na+), la transition (A) correspond au conformère O-O gc. Enfin, la 

progression de transitions (C) observées sur le spectre électronique de (BA-,K+), et 

probablement (BA-,Rb+), peut être attribuée au conformère O-O- gc. Cette première 

attribution des différentes transitions électroniques permet de poursuivre cette étude en 

analysant les fragmentations observées (paragraphe 3.2.3). Par ailleurs, sur les spectres 

électroniques des (BA-,M+), les déplacements des transitions (A) et (B) en fonction de la nature 

du cation sont probablement dus à des effets Stark électroniques, qui seront caractérisés par 

une analyse de champ électrique (paragraphe 3.2.4). 

 

3.2.3 Rationalisation de la fragmentation des paires de benzylacétate d’alcalin 

 
Au cours des expériences de spectroscopies IR2P, différents canaux de masse ont été 

identifiés pour tous les (BA-,M+) étudiés. Des différences de comportements ont été remarqués 

en fonction soit de la nature du cation, soit du conformère, permettant de proposer des schémas 

de fragmentation pour les différents systèmes (Figure 3.22). 
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Figure 3.22 – Schéma des mécanismes de fragmentation proposés pour les différents 

systèmes (BA-,M+) étudiés par spectroscopie IR2P. 

 

D’une part, les spectres enregistrés sur les différents canaux des (BA-,M+) montrent que le 

signal sur le canal de l’ion parent (BA-,M+)+ diminue lorsque le rayon ionique du cation 

augmente, c’est-à-dire que la réactivité de l’ion parent augmente avec la taille du cation. Cette 

réactivité est corrélée à la force de la liaison cation-anion, qui est de plus en plus faible le long 

de la série des alcalins. Dans le cas de (BA-,Rb+), aucun signal n’a été détecté sur le canal de 

l’ion parent, alors que (BA-,Li+) ne présentait pas de fragmentation. 

D’autre part, la comparaison de l’intensité du signal des conformères sur les différents canaux 

de masse permet d’identifier leur mécanisme de fragmentation privilégié. Les spectres des 

systèmes (BA-,Na+) et (BA-,K+) (Figures 3.15 et 3.16) mettent en évidence que le conformère 

O-O ac ou ap, attribué à la transition (B), se fragmente majoritairement selon le mécanisme (4) 

plutôt que (2), conduisant aux ions (CO2,M
+) (Figure 3.22), ce qui peut être relié à l’absence 

d’interaction cation-π dans ces conformations. De plus, la signature du conformère O-O-π ag 

(progression (C)) n’est pas observée sur le canal des ions (CO2,M
+) des paires (BA-,K+) et 

(BA-,Rb+) (Figures 3.16 et 3.17), confirmant le lien entre cette voie de fragmentation et la 

présence d’une interaction cation-π. Dans ce conformère, l’interaction du cation avec le cycle 

phényle est relativement forte (~70 kJ·mol-1 avec K+), et donc difficile à rompre, ce qui favorise 
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la fragmentation de l’ions parent en ion (parent-CO2)
+ (Figure 3.22, mécanisme (2)). 

Concernant le conformère O-O gc attribué à la transition (A), sa fragmentation correspond à 

une situation intermédiaire entre celle de O-O-π et celle de O-O ap ou ac, ce qui peut 

d’expliquer par le fait que le cation n’est pas lié au phényle par une interaction cation-π mais 

se trouve relativement proche de ce dernier par rapport au conformère O-O ac. 

Enfin, il a été remarqué sur la Figure 3.16 que la signature du conformère O-O-π de (BA-,K+) 

est différente entre les canaux (parent-CO2)
+ et K+, avec l’absence de bandes vibroniques les 

plus élevées sur le canal K+. Cette disparition suggère la présence d’un couplage avec un autre 

état électronique, spécifiquement observé sur le canal K+. Ainsi, les deux canaux de 

fragmentation ne seraient pas issus du même schéma d’ionisation. Comme expliqué 

précédemment, la décarboxylation est issue de l’ionisation à partir du système  du cycle 

aromatique de l’état excité π* obtenu après absorption du premier photon, selon le mécanisme 

proposé (2). En revanche, la dissociation de l’ion K+ doit résulter d’un mécanisme d’ionisation 

alternatif (1’) (Figure 3.22), où l’excitation à partir de l’état * aboutit à un état du neutre 

super excité qui s’autoionise, si les autres phénomènes de désexcitation en compétition le lui 

permettent. 

 

3.2.4 Caractérisation de l’effet Stark électronique 

 

 Selon la même méthode définie pour les (PA-,M+), le champ électrique E produit par la 

chaîne latérale (–(CH2)2–COO-,M+) et ressentit par le cycle phényle, a été calculé pour tous les 

conformères des paires (BA-,M+). Chaque système a été réduit pour conserver seulement la 

chaîne carbonée et le groupe ionique, formant un radical (•(CH2)2–COO-,M+) ayant la même 

géométrie que dans le conformère correspondant, optimisé au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. 

Le champ électrique Erad produit par le radical a été calculé au niveau B97-D3/def2-QZVPP au 

centre du cycle aromatique. De même, le champ électrique Erad a été déterminé pour les deux 

conformères (anti et gauche) du propylbenzène,20 à partir du radical (•(CH2)2–CH3). Le 

paragraphe précédent sur les paires (PA-,M+) suggère que Erad est une bonne approximation de 

E. Les valeurs de la norme ||Erad|| et des composantes (Ex, Ey et Ez) du champ électrique 

calculées sont présentées dans le Tableau 3.7. Pour pratiquement tous les conformères des 

systèmes étudiés, le champ électrique généré par le radical est majoritairement orienté selon 

l’axe x, correspondant à l’axe Cipso-Cpara du cycle aromatique. Une augmentation de ||Erad|| est 

observée le long de la série des (BA-,M+) pour chacun des conformères, sauf le conformère 

O-O- gc où les effets de solvatation sont dominants par rapport aux effets Stark et où le champ 

électrique à une composante non négligeable suivant l’axe z. Cette évolution du champ 

électrique calculé coïncide avec les déplacements vers le rouge des transitions électroniques 

observés dans la série (BA-,M+), mettant en évidence la présence d’effets Stark électroniques. 
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Tableau 3.7 – Tableau résumant la position de la transition origine 00
0 , ainsi que la norme et 

les composantes du champ électrique Erad, dans le référentiel moléculaire au centre du cycle 

phényle, des différentes conformations O-O des paires (BA-,M+) et des conformères du 

propylbenzène,  calculés au niveau B97-D3/def2-QZVPP//RI-B97-D3/dhf-TZVPP. 

Systèmes 
Transition 𝟎𝟎

𝟎  

(cm-1) 

||Erad|| 

(GV·m-1)   

Ex 

(GV·m-1)   

Ey 

(GV·m-1)   

Ez 

(GV·m-1)   

(BA-,Li+) 

O-O ap 

O-O ac 

O-O gc 

37559 2,65 

2,35 

2,70 

-2,64 

-2,34 

-2,66 

0,00 

0,00 

0,36 

0,27 

0,14 

-0,27 37597 

(BA-,Na+) 

O-O ap 

O-O ac 

O-O gc 

37512 3,29 

3,01 

3,27 

-3,29 

-3,01 

-3,26 

0,00 

0,00 

0,22 

0,15 

0,02 

-0,08 37564 

(BA-,K+) 

O-O ap 

O-O ac 

O-O- gc 

37473 3,73 

3,49 

7,45 

-3,73 

-3,49 

-5,79 

0,00 

0,00 

0,79 

0,06 

0,07 

-4,62 37558 

(BA-,Rb+) 

O-O ap 

O-O ac 

O-O- gc 

37461 3,82 

3,58 

6,70 

-3,82 

-3,58 

-5,52 

0,00 

0,00 

0,78 

0,04 

0,08 

-3,71 37572 

Propylbenzène 
anti 

gauche 

37592* 

37543* 

2,14 

2,12 

-2,12 

-2,09 

0,00 

0,06 

-0,23 

-0,38 

*données extraites de l’article de Zwier et al.20 

 

La Figure 3.22 présente la position des transitions électroniques 00
0  en fonction du carré du 

champ électrique Erad calculé au centre du cycle aromatique pour les conformères de chaque 

système. Pour les conformères O-O ap et ac, candidats à l’attribution de la transition (B), le 

graphique montre un alignement des données respectives selon deux droites parallèles (Figure 

3.23, lignes en pointillés rouge et verte respectivement). Dans ces deux cas, le déplacement 

Stark mesuré est proportionnel à Erad
2 , démontrant que ce déplacement de la transition (B) peut 

s’expliquer par un effet Stark électronique quadratique. Par ailleurs, il est à noter que les 

champs électriques des conformères O-O ap et ac sont assez différents, permettant d’envisager 

une attribution de la transition (B) à l’un des deux conformères sur la base de l’effet Stark. 

C’est pourquoi, les données obtenues pour ces conformères O-O ap et ac ont été comparées à 

celle du propylbenzène. Ce système a été étudié en phase gazeuse par Zwier et al.20 Son spectre 

électronique présente deux transitions à 37543 et 37592 cm-1, qui ont été attribuées 

respectivement aux conformations gauche et anti (Figure 3.24). 
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Figure 3.23 – Graphique comparant les valeurs de Erad
2 , calculées à partir des conformères 

O-O des paires (BA-,M+) optimisés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, en fonction de la 

position des transitions 00
0  mesurées par IR2P des différents systèmes. La position des 

transitions du propylbenzène est extraite de l’étude par Zwier et al.20 Les lignes en pointillés 

sont des droites de régression. 

 

Sur la Figure 3.23, le champ électrique calculé pour le conformère anti du propylbenzène 

coïncide parfaitement avec la droite de régression des conformères O-O ap, ce qui permet de 

proposer une attribution univoque des transitions (B) aux conformères ap dans la série des 

systèmes (BA-,M+). Au contraire, le conformère O-O ac est éliminé de l’attribution. Celui-ci 

n’est finalement pas observé malgré son énergie proche du plus stable (Tableau 3.6). 

Concernant le conformère O-O gc attribué à la transition (A), les champs électriques calculés 

pour les systèmes (BA-,Li+) et (BA-,Na+) sont très proches de ceux obtenus pour le conformère 

O-O ap. Les deux points correspondants définissent une droite (reportée en bleu sur la Figure 

3.23), qui n’a pas la même pente que la droite de régression du conformère O-O ap. Cette 

différence suggère que la différence de polarisation ∆𝛼xx du cycle phényle n’est pas la même 

dans ces deux conformères. Toutefois, les données sur le conformère O-O gc sont insuffisantes 

pour en déduire une valeur de ∆𝛼xx fiable, car seulement deux points sont disponibles pour ce 

conformère. 

Les données obtenues pour le conformère O-O gc sont très différentes du conformère gauche 

du propylbenzène. Sur le spectre du propylbenzène, Zwier et al. ont attribué le déplacement 

vers le rouge de la transition du conformère gauche par rapport à celle du conformère anti à un 

effet de solvatation (Figure 3.24) : dans la conformation gauche, le cycle aromatique est 

partiellement solvaté par le groupement méthyle, produisant un effet bathochrome sur sa 
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signature électronique. Par comparaison avec le conformère O-O gc des paires (BA-,Li+) et 

(BA-,Na+), le groupement carboxylate induit un effet hypsochrome sur la signature 

électronique du cycle phényle (Figure 3.24). La solvatation différentielle du cycle aromatique 

entre les conformères gauche des systèmes (BA-,M+) et propylbenzène permet ainsi 

d’expliquer que leurs données ne sont pas alignées sur la Figure 3.23. 

 

 

Figure 3.24 – Figure comparant les spectres électroniques des paires (BA-,Li+) et (BA-,Na+) 

à ceux du propylbenzène obtenu par Zwier et al.20 Les pointillés noirs correspondent à des 

effets Stark. 

 

Pour les paires (BA-,M+), deux familles de conformation peuvent ainsi être définies en fonction 

de la solvatation du cycle phényle par la chaîne latérale, la famille gauche pour la conformation 

gc où le cycle phényle est solvaté directement par le groupement carboxylate, et la famille anti 

pour la conformation ap où le cycle est seulement polarisé par la chaîne latérale. 

À partir de l’équation (3) (Chapitre 3, paragraphe 3.1.3), la valeur de la différence de 

polarisation ∆𝛼 peut être déduite de la pente de la droite de régression établie entre Erad
2  et la 

position de la transition électronique 00
0  du conformère O-O ap des systèmes (BA-,M+). En 

supposant que le système soit plongé dans un champ électrique homogène et en se limitant aux 

composantes impliquant uniquement l’axe x, la valeur ∆𝛼xx est estimée à 5,0 × 10-40 J·m2·V-2 

(ou C2·m2·J-1) pour le groupement phényle des systèmes (BA-,M+). Cette valeurs est deux fois 

plus faible que celle déterminée précédemment pour les systèmes (PA-,M+) (∆𝛼xx = 10,1 ± 0,2 

× 10-40 J·m2·V-2). 

Dans ce paragraphe, l’étude des paires (BA-,M+) a permis de rationaliser la spectroscopie 

électronique d’un système modèle possédant plusieurs conformères. La prise en compte des 
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effets Stark, dissociés de la solvatation directe du cycle aromatique, permettent de comprendre 

et d’interpréter les déplacements des transitions électroniques 00
0  des conformères. 

Remarquablement, l’attribution univoque du conformère O-O ap à la transition (B) basée sur 

la corrélation entre le déplacement mesuré et le champ électrique calculé, démontre comment 

une attribution conformationnelle peut être réalisée en s’appuyant sur les ESEs. Ces résultats 

amènent à poursuivre cette analyse des ESEs sur des systèmes encore plus complexes, tel que 

les phénylbutyrates d’alcalins. 

 

3.3 Attribution conformationnelle par effet Stark 

 

L’étude des effets Stark électroniques dans les paires d’ions de benzylacétate d’alcalin 

(BA-,M+) a permis démontrer le potentiel des calculs de champ électrique pour réaliser des 

attributions conformationnelles. Cette méthode peut maintenant être appliquée à des systèmes 

encore plus complexes, tels que les paires de phénylbutyrate d’alcalin (C6H5–(CH2)3–

COO-,M+). Ces systèmes possèdent une chaîne latérale plus longue que les (BA-,M+), 

permettant la formation de nombreuses conformations (Figure 3.25). Cette étude permettra de 

tester, sur un paysage conformationnel relativement complexe, cette méthode d’attribution par 

effet Stark. 

 

 
Figure 3.25 – Schéma de la structure de la paire de phénylbutyrate d’alcalin, où M 

correspond à l’un des cations alcalins Li, Na, K, Rb ou Cs. 

 

3.3.1 Analyse théorique des conformations du phénylbutyrate d’alcalin 

 

L’exploration du paysage conformationnel a été réalisée manuellement pour l’ensemble 

des paires de phénylbutyrate d’alcalin (PB-,M+) de la série des alcalins. Les rotations autour 

des liaisons C1-C2, C2-C3 et C3-C4 offrent un nombre important d’orientations possibles pour 

la chaîne latérale. Pas moins de sept conformations ont ainsi été identifiées pour chaque paire 

(PB-,M+), parmi lesquels se trouvent six conformations bidentates O-O différentes, et une de 

type tridentate O-O-π. La géométrie de ces conformères optimisée au niveau RI-B97-D3/dhf-

TZVPP est représentée dans la Figure 3.26. Afin de distinguer les différents conformères, la 

même nomenclature définie précédemment pour les paires (BA-,M+) a été adoptée (Chapitre 3, 

paragraphe 3.2.1). Les différents conformères ont ainsi été nommés en tenant compte des 
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angles dièdres dans l’ordre suivant : C5-C4-C3-C2
̂ , C4-C3-C2-C1

̂  et C3-C2-C1-Ô . L’angle 

dièdre C5-C4-C3-C2
̂  n’est pas pris en compte car cet angle varie peu entre les conformations. 

L’ensemble des paires (PB-,M+) étudiées possède au total neuf conformères bidentates O-O, 

dont trois paires d’énantiomères. Ces dernières étant indifférenciables par les techniques de 

spectroscopie employées, un seul conformère sera considéré pour chaque paires. Dans toutes 

les conformations O-O, le cation alcalin est en interaction avec les deux oxygènes du 

carboxylate, mais sans interaction directe avec le cycle phényle. Dans le premier conformère 

O-O identifié, l’ensemble de la chaîne carbonée est orienté anti, avec le groupement 

carboxylate dans le même plan (Figure 3.26). D’après la nomenclature, ce conformère est 

nommé O-O aap. Une seconde conformation, notée O-O aac, possède également une chaîne 

carbonée entièrement orienté anti, mais le groupement carboxylate est en position clinale par 

rapport au reste de la chaîne. Contrairement aux deux premières conformations, l’angle dièdre 

C4-C3-C2-C1
̂  de la conformation O-O agp est de ~60° (gauche), avec le groupement 

carboxylate en position périplanaire. Le quatrième conformère O-O correspond à une 

géométrie totalement plane, notée O-O aap-plan, où la chaîne carbonée et le groupement 

carboxylate sont dans le même plan que le cycle phényle (Figure 3.26). Les deux derniers 

conformères O-O possèdent une chaîne carbonée partiellement repliée vers le cycle phényle. 

Le conformère O-O gap possède un angle C5-C4-C3-C2
̂  d’environ ±60° selon l’énantiomère 

iso-énergétique considéré et le groupement carboxylate est dans le même plan que les carbones 

C1-C3. Dans la conformation O-O g+g+c, les deux angles dièdres C4-C3-C2-C1
̂  et C5-C4-C3-C2

̂  

ont une orientation gauche dans le même sens et le groupement carboxylate est en position 

clinale.  

Enfin, la conformation O-O- g+g-c est similaire à la dernière conformation O-O g+g+c mais 

l’orientation des deux angles dièdres gauches est différente, ce qui permet au cation d’interagir 

directement avec le cycle aromatique. Le cation est ainsi engagé dans trois interactions 

non-covalentes, dont deux interactions non-covalentes avec les atomes d’oxygène du 

carboxylate et une interaction de type cation-π avec le cycle aromatique (Figure 3.26). 
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Figure 3.26 – Structure des différentes conformations des paires de phénylbutyrate 

d’alcalins (PB-,M+) optimisée au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, présentées sous deux angles 

de vues différents. Les interactions cation-anion et cation- sont représentées respectivement 

par des lignes en pointillés violet et orange. 

 



Chapitre 3 : Effets Stark électroniques au sein de paires d’ions isolées 

 

| 123  
 

L’enthalpie libre ∆G des différentes conformations a été calculée au niveau RI-B97-D3/dhf-

TZVPP à 300 K (Tableau 3.8). Le conformère tridentate O-O-π g+g-c est le plus stable pour 

toutes les paires (PB-,M+). L’écart entre l’enthalpie libre des conformères O-O et celle du 

conformère O-O-π est relativement important, avec une moyenne d’au moins 10 kJ·mol-1 pour 

tous les (PB-,M+). Toutefois, ces conformations O-O peuvent toutes être présentes dans le jet 

moléculaire en raison d’une possible sous-estimation de l’énergie des conformations O-O-π 

par rapport à O-O introduite à ce niveau de calcul (Chapitre 3, paragraphe 3.1.2). La dispersion 

des valeurs d’enthalpies libres au sein de la série des conformères bidentates O-O des paires 

(PB-,M +) est assez faible (~6 kJ·mol-1) et la distribution assez homogène. Une majorité des 

conformations bidentates O-O des paires d’ions (PB-,M+) sont susceptibles d’être présentes 

dans le jet moléculaire et donc toutes seront considérées dans la suite. 

Les fréquences harmoniques corrigées des modes de vibration symétrique et antisymétrique du 

carboxylate, calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, sont également répertoriées dans le 

Tableau 3.8. Les conformères O-O ont des fréquences relativement similaires, avec une 

différence moyenne de ~5 cm-1 sur chacun des modes, ce qui n’est pas suffisamment 

discriminant pour prétendre réaliser une attribution conformationnelle par spectroscopie 

vibrationnelle. Au contraire, la signature du carboxylate obtenue pour le conformère O-O-π 

g+g-c est relativement différente de celle des conformères O-O pour l’ensemble des paires 

(PB-,M+). Cette différence de signature vibrationnelle apparait principalement sur la fréquence 

du mode d’élongation antisymétrique, avec un décalage de plus de 10 cm-1, ce qui permet de 

distinguer expérimentalement le conformère O-O-π g+g-c des conformères O-O. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Chapitre 3 : Effets Stark électroniques au sein de paires d’ions isolées 

124 | 
 

Tableau 3.8 – Tableau présentant les valeurs d’enthalpie libre des conformations des paires 

(PB-,M+) déterminés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, les fréquences harmoniques des 

modes d’élongation symétrique et antisymétrique du carboxylate calculées au niveau RI-B97-

D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode, ainsi que l’écart 

entre les deux modes. 

Systèmes 
ΔG (300 K) 

(kJ·mol-1) 

ν(CO
2

- )𝒔𝒚𝒎 

(cm-1) 

ν(CO
2

-
)
anti

 

(cm-1) 

∆ν(CO
2

-
) 

anti-sym (cm-1)  

(PB-,Li+) 

O-O aap 

O-O aac 

O-O agp 

O-O gap 

O-O g+g+c 

O-O aap-plan 

O-O- g+g-c 

8 

10 

9 

10 

11 

15 

0 

1425 

1424 

1428 

1427 

1432 

1426 

1433  

1537 

1540 

1538 

1535 

1535 

1537 

1555 

112 

116 

110 

108 

103 

111 

122 

(PB-,Na+) 

O-O aap 

O-O aac 

O-O agp 

O-O gap 

O-O g+g+c 

O-O aap-plan 

O-O- g+g-c 

14 

14 

14 

16 

16 

20 

0 

1394 

1394 

1399 

1394 

1407 

1395 

1409 

1555 

1557 

1555 

1552 

1552 

1551 

1568 

161 

163 

156 

158 

145 

156 

159 

(PB-,K+) 

O-O aap 

O-O aac 

O-O agp 

O-O gap 

O-O g+g+c 

O-O aap-plan 

O-O- g+g-c 

13 

15 

13 

14 

14 

19 

0 

1385 

1388 

1393 

1385 

1401 

1386 

1403 

1561 

1561 

1561 

1558 

1557 

1560 

1574 

176 

173 

168 

173 

156 

174 

171  

(PB-,Rb+) 

O-O aap 

O-O aac 

O-O agp 

O-O gap 

O-O g+g+c 

O-O aap-plan 

O-O- g+g-c 

12 

13 

11 

14 

14 

16 

0 

1384 

1387 

1392 

1386 

1401 

1385 

1403 

1557 

1558 

1558 

1555 

1555 

1557 

1570 

173 

171 

166 

169 

154 

172 

167  

(PB-,Cs+) 

O-O aap 

O-O aac 

O-O agp 

O-O gap 

O-O g+g+c 

O-O aap-plan 

O-O- g+g-c 

17 

10 

10 

10 

13 

16 

0 

1387 

1388 

1393 

1388 

1403 

1386 

1402 

1557 

1557 

1557 

1557 

1554 

1556 

1568 

170 

169 

164 

169 

151 

170 

166 
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3.3.2 Spectroscopie électronique et fragmentation des paires de phénylbutyrate 

d’alcalin 

 

Les paires d’ions de phénylbutyrate de lithium et de sodium ont été étudiées par 

spectroscopie électronique réalisée sur le domaine d’excitation du premier état * du phényle, 

selon la méthode d’ionisation résonante à deux photons (IR2P) suivie par spectrométrie de 

masse. Au cours du processus IR2P, les systèmes sont susceptibles de se fragmenter, 

notamment au niveau des interactions non-covalentes,11 comme vu précédemment avec les 

systèmes (PA-,M+) et (BA-,M+). Toutefois, l’intensité du signal d’ions des paires (PB-,M+) est 

plus faible par rapport aux paires (PA-,M+) et (BA-,M+). Une étude de fluence réalisée 

précédemment sur les paires d’ions (PA-,Li+), (BA-,Li+) et (PB-,Li+),9 suggère que la 

photoionisation des gros systèmes selon le processus IR2P serait en compétition avec des états 

électroniques du neutre relativement hauts en énergie, provoquant une perte de signal pour les 

paires d’ions les plus complexes. C’est pourquoi pour (PB-,Li+) et (PB-,Na+), seuls les ions 

présentant un signal suffisamment intense ont été étudiés. 

Lors des expériences IR2P sur la paire (PB-,Li+), seulement deux canaux d’ions ont été 

identifiés sur le spectre de masse comme provenant de son ionisation et sa fragmentation : l’ion 

parent (PB-,Li+)+ et l’ion (parent-CO2)
+ correspondant à la décarboxylation de l’ion parent.9 

Cependant, le signal de l’ion parent est le seul suffisamment intense pour réaliser les études 

spectroscopiques. Le spectre d’excitation de la paire (PB-,Li+) a donc été enregistré sur le canal 

de l’ion parent. Du côté rouge du spectre, une progression vibrationnelle (A) est observée, 

allant de 37140 à 37300 cm-1 (Figure 3.27). Les écarts entre les transitions successives sont 

constants, de l’ordre de ~38 cm-1. Cette progression est caractéristique d’une activité Franck-

Condon correspondant à des modes de vibration de basse fréquence,22 ce qui indique que le 

cycle aromatique est perturbé par la présence d’une interaction non-covalente avec le cation. 

Une signature similaire a été identifiée précédemment sur le spectre de la paire (BA-,K+) 

(Figure 3.16), et attribuée une conformation O-O-. La progression (A) correspond donc à la 

signature attendue pour le conformère O-O-π g+g-c, ce qui sera confirmé par spectroscopie 

vibrationnelle.13 

Du côté bleu, cinq transitions sont également présentes, à 37524 cm-1, 37555 cm-1, 37561 cm-1, 

37570 cm-1 et 37577 cm-1, notées de (B) à (F) dans l’ordre décroissant de leur intensité (Figure 

3.27). Il est à noter que ces transitions se trouvent dans la même région où les conformères O-

O de la paire (BA-,Li+) ont été détectés (Figure 3.14), ce qui indique qu’elles appartiennent 

probablement à un ensemble de conformères O-O.13 
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Figure 3.27 – Spectre d’excitation IR2P du benzylacétate de lithium (PB-,Li+) enregistré sur 

le canal de l’ion parent dans le domaine de la transition 00
0  du cycle aromatique. 

 

Le signal de l’ion (parent-CO2)
+ étant trop faible, le spectre électronique de la paire (PB-,Li+) 

a été obtenu en mesurant uniquement le signal de l’ion parent. Des spectres de masse ont été 

réalisés en résonance sur chacune des transitions correspondant probablement aux conformères 

O-O (B-F), afin d’étudier leur mécanisme de fragmentation. Sur la transition la plus intense 

(B), le spectre de masse obtenu présente un seul signal d’ions à m/z 170 correspondant à l’ion 

parent (PB-,Li+)+ (Figure 3.28). Aucun signal correspondant à un ion fragment n’a été mesuré, 

ce qui suggère que dans cette conformation l’ion parent ne fragmente pas. Au contraire, les 

spectres de masse enregistrés en résonance sur les transitions (C), (D) et (F) comportent deux 

signaux, l’un correspond à l’ion parent (m/z 170) et l’autre à l’ion (parent-CO2)
+ (m/z 126) 

(Figure 3.28 et Annexes, Figure A.6). Dans ces conformations, l’ion parent peut ainsi 

fragmenter, conduisant à la perte du groupement carboxylate. Cette différence de fragmentation 

entre le conformère correspondant à la transition (B) et ceux des transitions (C), (D) et (F) 

permettra par la suite de les distinguer. 
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Figure 3.28 – Spectres de masse enregistrés en résonance sur la transition (B) (haut), ou sur 

la transition (C) (bas). Les spectres enregistrés en résonance sur les transitions (D) et (F) 

sont comparables à ce dernier (Annexes, Figure A.6). 

 

Pour la paire (PB-,Na+), deux signaux d’ions ont également été détectés au cours des 

expériences IR2P : l’ion parent (PB-,Na+)+, l’ion (parent-CO2)
+. Contrairement au cas de 

(PB-,Li+), le signal de l’ion (parent-CO2)
+ est assez intense pour étudier ce canal de masse lors 

des expériences de spectroscopie. Par ailleurs, les spectres électroniques enregistrés sur les 

deux signaux d’ions sont ici assez différents (Figure 3.29). 

Une transition intense (B) présente à 37533 cm-1 sur le spectre enregistré sur le signal de l’ion 

parent, n’apparait pas sur le signal de l’ion (parent-CO2)
+. Comme la transition (B) observée 

sur le spectre de (PB-,Li+),  cette transition correspond au signal d’ions le plus intense, et n’est 

présente que sur le canal de l’ion parent, ce qui indique que, là encore, l’ion parent ne fragmente 

pas dans la conformation correspondant à la transition (B). La décarboxylation de l’ion parent 

résulte d’un transfert de densité électronique de l’orbitale σ de la liaison C1-C2 photoinduit par 

l’ionisation à partir du système  du cycle aromatique. Pour que cette dynamique se produise, 

il faut que les électrons de l’orbitale σ puissent combler la lacune électronique de l’orbitale , 

ce qui n’est possible que si les deux orbitales appartiennent au même groupe de symétrie. Parmi 

les conformères O-O (Figure 3.26), le conformère O-O aap-plan est le seul, où l’orbitale σ de 

la liaison C1-C2 et l’orbitale  du cycle aromatique ont un recouvrement strictement nul par 

symétrie (molécule plane), ce qui est compatible avec l’observation exclusive de ce conformère 

sur le canal de l’ion parent. Sur la base de cet argument, la transition (B) peut être attribuée au 

conformère O-O aap-plan pour les deux paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+). 
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Par ailleurs, trois transitions, notées (C), (D) et (F), sont présentes aux mêmes longueurs d’onde 

sur les spectres des deux canaux (Figure 3.29), respectivement à 37537, 37544 et 37557 cm-1, 

ce qui indique que, sauf coïncidence accidentelle, il s’agit des mêmes conformères, observés 

sur deux canaux d’ions différents. Toutefois, l’intensité de ces transitions est plus élevée sur le 

spectre enregistré sur le canal (parent-CO2)
+ que celui du canal (parent), en particulier pour la 

transition (C). Les conformations O-O correspondant à ces transitions semblent favoriser la 

décarboxylation de l’ion parent. Le comportement de ces conformères se distingue ainsi du 

conformère O-O aap-plan attribué à la transition (B). 

Sur le spectre enregistré sur le canal de l’ion parent, deux progressions vibrationnelles (A) ont 

été identifiées entre 37290 et 37455 cm-1 (Figure 3.29). Ces progressions sont produites par 

une forte activité Franck-Condon. L’écart entre les transitions vibroniques est d’environ 38 

cm-1 (ν), ce qui est similaire à l’écart mesuré pour la progression vibrationnelle sur le spectre 

de (PB-,Li+) (Figure 3.27). La première progression observée sur le spectre de (PB-,Na+), notée 

(nν), présente une transition origine à 37290 cm-1, et la seconde progression (ν’ + nν) est 

décalée de 50 cm-1 (ν’) par rapport à la transition origine de la progression (nν). L’observation 

de deux progressions suggère que le conformère O-O-π g+g-c identifié possède deux modes 

actifs de basses fréquences enchevêtrés, et donc que la géométrie de son état excité diffère 

sensiblement du fondamental, notamment par une distorsion le long des deux modes 

considérés. Une alternative pourrait être à la présence d’un conformère supplémentaire ayant 

aussi une interaction cation-π moyennant une coïncidence spectrale dans l’UV qui parait peu 

probable. D’autant plus que, l’exploration du paysage conformationnel de la paire (PB-,Na+) 

n’a conduit à aucune autre conformation comportant une interaction cation-π. Par conséquent, 

ces progressions ont été attribuées au conformère O-O-π g+g-c, et correspondent à une 

combinaison de deux modes de basses fréquences, respectivement de 38 cm-1 et 50 cm-1.9 

Enfin dans la région correspondant aux conformères O-O, une transition (E) de faible intensité 

est observée à 37502 cm-1 sur le spectre enregistré sur le canal de l’ion (parent-CO2)
+, mais pas 

sur celui de l’ion parent. Ce conformère se distingue clairement des autres conformères O-O 

(transitions (B), (C), (D) et (F)), avec une absence de signal mesuré sur le canal de masse de 

l’ion parent. 
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Figure 3.29 – Spectres d’excitation IR2P du benzylacétate de sodium (PB-,Na+) enregistrés 

sur les différents canaux de masse présents dans le domaine de la transition 00
0  du cycle 

aromatique. Les intensités relatives mesurées entre les deux canaux ont été respectées. 

 

La comparaison des spectres électroniques des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+) montre que ces 

systèmes possèdent des paysages conformationnels relativement similaires (Figure 3.30). 

Leurs spectres présentent le même nombre de transitions origines, dont une progression (A) 

attribuée au conformère O-O-π g+g-c et cinq transitions (B-F) correspondant à des conformères 

O-O. La progression (A) sur le spectre de (PB-,Na+) est déplacé vers le bleu par rapport à celle 

observée sur le spectre de (PB-,Li+), ce qui suggère une nature différente de l’interaction du 

cycle aromatique avec le cation. Au contraire, les transitions (B-F) correspondant aux 

conformères O-O se déplacent vers le rouge entre (PB-,Li+) et (PB-,Na+), ce qui est compatible 

avec des effets Stark électroniques, comme démontré précédemment pour les paires (PA-,M+) 

et (BA-,M+).  
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Figure 3.30 – Spectres d’excitation IR2P des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+) dans le domaine 

de la transition 00
0  du cycle aromatique. 

 

Des expériences de spectroscopie de double résonance IR-UV ont été réalisées dans le domaine 

spectral correspondant aux modes d’élongation du groupement carboxylate, afin de confirmer 

les attributions déjà émises pour les transitions (A) et (B), et de tenter d’attribuer les transitions 

(C-F) aux conformères O-O restants.  

Pour la paire (PB-,Li+), la spectroscopie IR-UV révèle des signatures relativement proches pour 

tous les conformères, sauf celle enregistrée sur la progression vibrationnelle (A) attribué au 

conformère O-O-π g+g-c (Figure 3.31). Dans le cas de ce conformère, le spectre vibrationnel a 

été réalisé sur la transition la plus intense de la progression (A) à 37232 cm-1 observée sur le 

spectre d’excitation (Figure 3.27). Sur le spectre IR, deux bandes correspondant aux modes 
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d’élongation symétrique et antisymétrique du carboxylate sont présentes respectivement à 1453 

cm-1 et 1557 cm-1. La bande d’élongation antisymétrique de ce conformère est 

significativement décalée vers les grands nombres d’ondes d’environ 20 cm-1 par rapport aux 

conformères O-O des transitions (B-E). Ce décalage est très bien reproduit par les fréquences 

théoriques calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP (Tableau 3.8), permettant de confirmer 

l’attribution de la progression vibrationnelle (A) au conformère O-O-π g+g-c. Par ailleurs, le 

mode actif (~38 cm-1) à l’origine de la progression vibrationnelle (A) peut être attribué un mode 

de basse fréquence calculé à 42 cm-1 (RI-B97-D3/dhf-TZVPP). Ce mode correspond à un 

mouvement relatif du groupement carboxylate par rapport au cycle phényle, induisant une 

variation de la distance entre le cation lithium et le pseudo-axe C6 du phényle, à l’origine de 

l’activité Franck-Condon observée. 

Concernant les conformères O-O, les spectres vibrationnels enregistrés sur les transitions (B-E) 

semblent relativement similaires (Figure 3.31). Néanmoins des différences, notamment sur le 

mode d’élongation symétrique, indiquent la présence de quatre conformères O-O différents. 

Sur tous ces spectres, la bande du mode d’élongation antisymétrique du carboxylate est située 

autour ~1537 cm-1, cette fréquence est relativement similaire aux fréquences calculées 

(RI-B97-D3/dhf-TZVPP) pour l’ensemble des conformations O-O (Tableau 3.8), ce qui est 

cohérent avec l’attribution des transition (B-E) aux conformères O-O.13 Du côté du mode 

d’élongation symétrique du carboxylate, les spectres IR des transitions (B) et (C) présentent 

une seule bande, respectivement à 1447 et 1452 cm-1. La différence entre ces fréquences n’est 

pas significative par rapport aux fréquences calculées, ce qui ne permet pas d’attribuer 

précisément ces transitions à l’une des conformations O-O. Toutefois, la transition (B) a été 

attribuée précédemment à la conformation O-O aap-plan, grâce l’absence de fragmentation 

lors des expériences IR2P. Par ailleurs, le spectre vibrationnel enregistré sur la transition (D) 

présente trois bandes vibrationnelles dans la région de l’élongation symétrique (1417 cm-1, 

1441 cm-1 et 1462 cm-1). L’écart d’environ 23 cm-1 entre chaque bande est compatible avec un 

mouvement de torsion autour de la liaison C1-C2. Le couplage de ce mode de torsion avec le 

mode d’élongation symétrique du carboxylate est permis uniquement dans les conformations 

qui présentent un groupe de symétrie de type C1. En effet, des fréquences correspondant à ce 

mode de torsion sont déterminées par l’étude théorique pour les conformères appartenant à ce 

groupe de symétrie, O-O agp, O-O gap et O-O g+g+c. 

Malheureusement à cause du faible signal d’ions sur la transition (E), l’élongation symétrique 

n’a pas pu être détectée. Dans le cas de la transition (F), le signal d’ions est aussi trop faible 

pour permettre de réaliser des expériences de spectroscopie de double résonance IR-UV. 

Toutefois au regard des résultats obtenus pour les transitions (B-D), les transitions (E) et 

(F) peuvent également être attribués à deux conformères O-O différents. 
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Figure 3.31 – Spectres de double résonance IR-UV enregistrés sur les transitions 

électroniques (A-E) observées sur le spectre d’excitation IR2P de la paire (PB-,Li+).13 

 

Un spectre vibrationnel a été obtenu pour chacune des transitions (A-F) observées sur les 

spectres d’excitation de la paire (PB-,Na+) (Figure 3.29). Ces spectres IR ont été enregistrés sur 

le signal d’ions le plus intense, dans le domaine spectral correspondant aux modes d’élongation 

du groupement carboxylate. L’intensité du signal d’ions sur les transitions (D), (E) et (F) étant 

trop faible, seule la bande correspondant au mode d’élongation antisymétrique a été recherché 

afin de vérifier les attributions réalisées précédemment. 

Comme dans le cas de la paire (PB-,Li+), le spectre IR enregistré sur la transition la plus intense 

(37330 cm-1) de  la progression vibrationnelle (A) de (PB-,Na+) se distingue de ceux des autres 

transitions (B-F). La bande du mode d’élongation antisymétrique du groupement carboxylate 

est mesurée à 1571 cm-1, et deux bandes attribuées au mode d’élongation symétrique sont 

identifiées à 1408 cm-1 et 1447 cm-1, suggérant un couplage avec d’autres modes de vibration 

(Figure 3.32). Cette signature vibrationnelle enregistrée sur la progression (A) s’accorde 

relativement bien aux fréquences calculées pour le conformère O-O-π g+g-c par rapport à celles 

des conformères O-O (Tableau 3.8), ce qui confirme l’attribution de la conformation O-O-π 

g+g-c à la progression (A).9 Concernant le couplage du mode d’élongation symétrique, deux 

modes de basses fréquences sont déterminés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP pour le 

conformère O-O-π g+g-c et peuvent être associés aux modes actifs expérimentalement observés 

à 38 cm-1 et 50 cm-1. Le premier mode est prédit à 47 cm-1 et correspond à un mouvement relatif 

du carboxylate par rapport au phényle, déjà présent dans le conformère O-O-π de la paire 

(PB-,Li+). Le second mode est calculé à 57 cm-1 et met en jeu un mouvement de torsion autour 

des liaisons C1-C2 et C4-C5. 
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Sur les spectres IR enregistrés sur les transitions (B-C), les bandes correspondant au mode 

d’élongation antisymétrique du carboxylate sont relativement similaires, autour de 1550 cm-1 

(Figure 3.32). Elle s’accordent avec l’ensemble des conformations O-O calculées au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP (Tableau 3.8) et ne permettent pas de réaliser une attribution précise 

des transitions. Pour les transitions (B) et (C), les bandes du mode d’élongation symétrique 

identifiées sur les spectres IR ne permettent pas non plus de les attribuer à l’un des conformères 

O-O grâce aux fréquences théoriques. Toutefois, la transition (B) peut être attribuée au 

conformère O-O aap-plan, grâce l’absence de fragmentation de ce conformère à la suite de 

l’ionisation IR2P. 

 

  
Figure 3.32 – Spectres de double résonance IR-UV enregistrés sur les transitions 

électroniques (A-F) observées sur le spectre d’excitation IR2P de la paire (PB-,Na+).9 

 

Les expériences de spectroscopie électronique IR2P ont révélé que les paires d’ions (PB-,Li+) 

et (PB-,Na+) possèdent des paysages conformationnels relativement similaires. Pour ces deux 

systèmes, une ou deux progressions vibrationnelles (A) sont observées sur le spectre 

d’excitation et a été attribuée au conformère O-O-π g+g-c. Du plus, leurs spectres d’excitation 

présentent cinq transitions (B-F) correspondant à des conformères O-O. Toutefois, la signature 

vibrationnelle enregistrée sur chacune des transitions n’a pas permis de préciser leur attribution 

conformationnelle.9 Néanmoins, la transition (B) peut être attribuée à la conformation O-O 

aap-plan, qui est la seule conformation O-O ne permettant pas la décarboxylation de l’ion 

parent pour raisons de symétrie. Par ailleurs, la spectroscopie électronique des paires (PB-,Li+) 

et (PB-,Na+) montre que les transitions (B-F) se déplacent vers le rouge lorsque la taille du 
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cation alcalin augmente, ce qui peut être causé par des effets Stark électroniques, comme établi 

précédemment pour les paires (PA-,M+) et (BA-,M+). L’étude des (BA-,M+) a également 

démontré que les ESEs permettent de réaliser des attributions conformationnelles. Cette 

méthode d’attribution par effet Stark va donc être employée pour les transitions (C-F) des 

paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+). 

 

3.3.3 Attribution conformationnelle des conformations O-O 

 

 Le champ électrique E produit par la chaîne latérale (–(CH2)3–COO-,M+) et ressenti par 

le cycle phényle, a été déterminé pour tous les conformères O-O des paires (PB-,Li+) et 

(PB-,Na+). Selon la méthode définie précédemment, chaque système a été réduit pour conserver 

seulement la chaîne carbonée et le groupe ionique, formant le radical (•(CH2)3–COO-,M+) qui 

possède la même géométrie que le conformère correspondant optimisé au niveau RI-B97-

D3/dhf-TZVPP. Erad étant considéré comme une bonne approximation de E, le champ 

électrique Erad produit par le radical a été calculé pour l’ensemble des conformères O-O, au 

niveau B97-D3/def2-QZVPP au centre du cycle aromatique. De même, le champ électrique 

Erad a été déterminé pour les conformères anti (aa et ag) et gauche (ga et g+g+) du 

butylbenzène, à partir du radical (•(CH2)3–CH3). Ces systèmes ont été observés 

expérimentalement par Zwier et al.,20 et serviront ainsi de référence. Le Tableau 3.9 présente 

les valeurs de la norme ||Erad|| et des composantes (Ex, Ey et Ez) du champ électrique obtenues. 

Pour tous les systèmes étudiés, le champ électrique généré par le radical est majoritairement 

orienté selon l’axe x, correspondant à l’axe Cipso-Cpara du cycle phényle. 
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Tableau 3.9 – Tableau résumant la position de la transition origine 00
0 , ainsi que la norme et 

les composantes du champ électrique Erad, dans le référentiel moléculaire au centre du cycle 

phényle, des différentes conformations O-O des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+), et des 

conformères du butylbenzène, calculés au niveau B97-D3/def2-QZVPP//RI-B97-D3/dhf-

TZVPP. 

Systèmes 
Transition 𝟎𝟎

𝟎  

(cm-1) 

||Erad|| 

(GV·m-1)   

Ex 

(GV·m-1)   

Ey 

(GV·m-1)   

Ez 

(GV·m-1)   

(PB-,Li+) 

O-O aap 

O-O aac 

O-O agp 

O-O gap 

O-O g+g+c 

O-O aap-plan 

 

 

 

 

 

37561 

2,54 

2,39 

2,60 

2,35 

2,40 

2,55 

-2,54 

-2,38 

-2,60 

-2,32 

-2,34 

-2,55 

0,01 

0,00 

0,15 

0,01 

0,51 

0,02 

0,02 

0,18 

-0,10 

-0,34 

-0,17 

0,01 

(PB-,Na+) 

O-O aap 

O-O aac 

O-O agp 

O-O gap 

O-O g+g+c 

O-O aap-plan 

 

 

 

 

 

37533 

2,99 

2,85 

3,03 

2,72 

2,83 

3,00 

-2,99 

-2,84 

-3,03 

-2,71 

-2,77 

-3,00 

0,01 

0,00 

0,13 

0,07 

0,62 

0,02 

0,05 

0,13 

0,01 

-0,14 

0,04 

0,01 

Butylbenzène 

aa 

ag 

ga 

g+g+ 

37584* 

37581* 

37521* 

37523* 

2,21 

2,17 

2,15 

2,13 

-2,20 

-2,15 

-2,11 

-2,10 

0,00 

0,01 

0,08 

0,02 

-0,22 

-0,22 

-0,38 

-0,39 

*données extraites de l’article de Zwier et al.20 

 

Pour chacun des conformères O-O, la valeur de ||Erad|| augmente entre (PB-,Li+) et (PB-,Na+). 

Cette augmentation du champ électrique concorde avec les déplacements des transitions 

électroniques observées lorsque le rayon ionique du cation alcalin augmente (Figure 3.30), ce 

qui est compatible avec la présence d’effets Stark électroniques. L’analyse des spectres 

d’excitation des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+) a permis d’attribuer le conformère O-O aap-plan 

à la transition (B), qui est présente respectivement 37561 à 37533 cm-1 (Figure 3.30). 

Cependant, quatre transitions (C-F) restent à attribuer précisément, parmi les cinq autres 

conformations O-O proposées par les calculs théoriques.  

Sur les spectres d’excitation des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+), ces quatre transitions (C-F)  sont 

réparties sur un domaine de moins de 60 cm-1. Toutefois, la transition (E) se démarque des trois 

autres (Figure 3.33). D’une part, cette transition est décalée d’au moins ~35 cm-1 vers le rouge 

par rapport aux trois autres. Un décalage équivalent est aussi observé entre les transitions 

électroniques des conformères gauche (ga et g+g+) et anti (aa et ag) du butylbenzène (Figure 

3.33).20 Dans le cas du butylbenzène, ce décalage vers les faibles nombres d’ondes est induit 

par une solvatation partielle du cycle aromatique par un groupement méthylène (voir Figure 

3.33). D’autre part, l’analyse des schémas de fragmentation montre que la conformation 
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correspondant à la transition (E) favorise la décarboxylation de l’ion parent lors de expériences 

IR2P (Figures 3.28 et 3.29), ce qui a également été observé précédemment dans le cas du 

conformère O-O gc de la paire (BA-,Na+) (Chapitre 3, paragraphes 3.2.2 et 3.2.3). Au regard 

de ces résultats, la transition (E) présente sur les spectres d’excitation des paires (PB-,Li+) et 

(PB-,Na+) peut être attribuée à l’une des conformations O-O présentant une solvatation partielle 

du cycle aromatique par un groupement méthylène, c’est-à-dire soit à la conformation O-O gap 

ou O-O g+g+c. Par conséquent, les trois transitions (C), (D) et (F) correspondent aux trois 

conformations O-O restantes qui n’ont pas encore été attribuées. 

 

 
Figure 3.33 – Figure comparant les spectres électroniques des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+) 

avec le spectre du butylbenzène obtenu par Zwier et al.20 Les pointillés noirs correspondent à 

des effets Stark. 

 

Comme pour les paires (BA-,M+), deux familles de conformations peuvent être définies pour 

les (PB-,M+) étudiés, en fonction des effets d’environnement de la chaîne latérale sur le cycle 

phényle. Les conformations O-O gap ou O-O g+g+c, où la chaîne latérale est repliée vers le 

cycle aromatique, appartiennent à la famille gauche. Les quatre autres conformations 

constituent la deuxième famille, nommée anti, où la chaîne latérale est orientée vers l’extérieur 

par rapport au cycle qui est ainsi principalement polarisé par le groupe ionique. 

Dans l’hypothèse, où la position des transitions est contrôlée d’une part par les effets 

d’environnement de la chaîne carbonée sur le phényle et d’autre part par l’effet Stark, le champ 

électrique calculé pour chaque conformère peut permettre de déterminer précisément à quelle 

transition ils appartiennent. Ainsi, la position des transitions a été comparée au carré du champ 

électrique de chaque conformère de la famille anti. Dans un premier temps, le conformère O-

O aap-plan attribué à la transition (B) pour (PB-,Li+) et (PB-,Na+), permet de définir une 

première droite de régression (ligne pointillée bleue) (Figure 3.34). Cette droite est 
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relativement proche des données reportées pour les conformères aa et ag du butylbenzène, ce 

qui supporte l’hypothèse d’une corrélation entre la position de la transition 00
0  et le champ 

électrique calculé pour les (PB-,M+). Cette corrélation montre que les transitions du bleu vers 

le rouge peuvent être attribuées par ordre croissant de champ électrique. Les transitions (C), 

(D) et (F) peuvent ainsi être attribuées à l’une des trois conformations O-O restantes, grâce au 

champ électrique calculé. La position de la transition 00
0  se déplaçant vers les faibles nombres 

d’ondes en fonction du champ électrique, la transition (F) (à 37577 cm-1 pour (PB-,Li+) et à 

37557 cm-1  pour (PB-,Na+), qui est la transition la plus bleue des trois, est attribuée au 

conformère possédant le champ électrique le plus  faible, c’est-à-dire le conformère O-O aac 

(Tableau 3.9). Selon le même raisonnement, la transition (D) (à 37570 cm-1 pour (PB-,Li+) et à 

37544 cm-1  pour (PB-,Na+)) peut être attribuée au conformère O-O aap, et la transition (C) (à 

37555 cm-1  pour (PB-,Li+) et à 37537 cm-1  pour (PB-,Na+)) est attribuée au conformère O-O 

agp. La figure 3.34 est ainsi tracée sur la base de ces attributions. 

 

 

Figure 3.34 – Graphique comparant les valeurs de Erad
2 , calculées à partir des conformères 

O-O des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+) optimisés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, en 

fonction de la position des transitions (B), (C), (D) et (F) observées sur les spectres IR2P des 

différents systèmes. Les lignes en pointillés sont des droites de régression réalisées 

respectivement sur les données des conformères aap-plan en bleu, et aap, aac et agp 

(PB-,Na+) en rouge. Les barres d’erreur correspondent aux gammes de champ Erad
2  

déterminées pour les conformations ag· en fonction de l’orientation du groupement 

carboxylate. La position des transitions du butylbenzène est extraite de l’étude par Zwier     

et al.20 
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Avec cette attribution, les données des conformères O-O des paires (PB-,M+) étudiées montrent 

une bonne corrélation (Figure 3.34, ligne pointillées rouge) entre les positions de leur transition 

électronique et le champ Erad
2 , mise à part les écarts importants (~1 GV2·m-2) observés pour les 

conformères O-O agp de (PB-,Li+) et les deux conformères O-O aap-plan. Pour ces 

conformères O-O aap-plan, cet écart peut s’expliquer par une solvatation différente du cycle 

aromatique dans cette conformation plane par rapport aux autres conformations, où le cycle 

phényle est solvaté partiellement solvaté par le méthylène n°3 (Figure 3.25). Ces conformations 

aap-plan ont donc vocation à avoir une corrélation (ligne pointillée bleue) légèrement 

différentes des autres (ligne pointillée rouge). En revanche, pour le conformère O-O agp, 

l’écart par rapport à la ligne pointillée rouge est plus surprenant et mérite d’être étudié, 

particulièrement dans le cas de (PB-,Li+) pour lequel l’écart est très important (~1 GV2·m-2).  

Pour ces conformations agp, l’orientation du groupe ionique définie par l’angle C3-C2-C1-Ô   

résulte d’un compromis entre plusieurs interactions, et n’a pas de symétrie locale contrairement 

aux autres conformères O-O anti où C3-C2-C1-Ô  vaut strictement 0 ou 90°, ce qui augmente 

le risque d’erreurs sur sa détermination de cette angle lors de l’optimisation de géométrie. En 

effet, le profil d’énergie électronique calculé au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP en fonction de 

l’orientation du groupement carboxylate révèle des puits d’énergie potentielle relativement 

larges pour les deux systèmes, sachant que la précision énergétique attendue à ce niveau de 

calcul étant d’environ 2 kJ·mol-1 (Figure 3.35). Par ailleurs, le minimum d’énergie pour 

(PB-,Li+) et (PB-,Na+) se situe dans une région où le champ électrique varie fortement (Figure 

3.35). Compte tenu de la précision énergétique attendue à ce niveau de calcul, la valeur du 

champ électrique peut se situer entre 6,0 et 7,8 GV2·m-2 pour (PB-,Li+) et entre 8,2 et 10,5 

GV2·m-2 pour (PB-,Na+). Cette incertitude sur le champ électrique résultant de l’incertitude sur 

la structure du conformère O-O ag peut expliquer l’écart apparent observé par rapport au 

comportement quadratique attendu. Une optimisation complète de la géométrie du système à 

un niveau plus élevé de théorie, tel que la méthode CCSD(T), permettrait d’obtenir une valeur 

de champ électrique plus précise, cependant aucun moyen de calcul sur des systèmes aussi 

grands, disponible actuellement n’a la capacité de réaliser ces calculs, compte tenu de l’espace 

disque qu’ils demanderaient. 

L’étude des effets Stark électroniques au sein des conformations O-O permet donc de proposer 

une attribution conformationnelle des transitions (B), (C), (D) et (F). En excluant les résultats 

obtenus pour les conformères O-O agp (PB-,Li+) et aap-plan, une nouvelle droite de régression 

(pointillés rouges) peut alors être définie pour cet ensemble de conformations O-O des 

(PB-,M+) (Figure 3.34). À partir de cette droite de régression, le champ électrique de la 

conformation O-O agp de (PB-,Li+) peut être estimé, sa transition électronique (C) (37555 

cm-1) correspond à une valeur de Erad
2  d’environ 7,9 GV2·m-2 (Figure 3.34). D’après la Figure 

3.35, l’angle dièdre C3-C2-C1-Ô  de ce conformère serait alors de 15° (ou moins probablement 

55°), au lieu de -25° déterminé théoriquement par l’optimisation de géométrie. 
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Figure 3.35 – Profils de l’énergie électronique relative des conformères ag· calculée au 

niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP (courbe pleine), et de Erad
2  calculé au niveau B97-D3/def2-

QZVPP (courbe pointillée), en fonction de l’angle dièdre C3-C2-C1-Ô  pour les paires 

(PB-,Li+) et (PB-,Na+). 

 

La transition (E) reste à être attribuée à l’une des conformations de la famille gauche (O-O gap 

ou O-O g+g+c). Afin de les départager, le champ électrique calculé pour chacune des 

conformations a été comparé à la position de la transition (E) des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+) 

(Figure 3.36). Les droites définies par chaque couple de conformations (pointillés bleus et 

rouges) sont différentes, mais aucune n’est cohérente avec les données reportées pour les 

conformations gauche du butylbenzène, contrairement à ce qui avait été trouvé dans le cas des 

conformations gauche des (BA-,M+). En effet dans le cas de (PB-,Li+), la transition (E) à 37524 

cm-1 est relativement proche de celles des conformations ga et g+g+ du butylbenzène observées 

respectivement à 37521 cm-1 et 37523 cm-1, ce qui suggère un champ électrique quasi-identique 

au sein de ces systèmes. Or, les champs électriques calculés pour les conformères O-O gap et 

O-O g+g+c de (PB-,Li+) sont significativement plus élevés que ceux des conformères gauche 

du butylbenzène (Tableau 3.9). Toutefois, le cas précédent du conformère agp suggère des 

incertitudes sur la valeur du champ électrique calculé, possiblement à cause d’une mauvaise 

description de l’orientation du groupement carboxylate au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP.  
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Figure 3.36 – Graphique comparant les valeurs de Erad
2 , calculées pour les conformères O-O 

des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+) optimisés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, en fonction de 

la position de la  transition (E) observée sur les spectres IR2P des systèmes étudiés. Le 

conformère O-O gac* ne correspond pas à un minimum de la surface d’énergie potentielle 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Les lignes en pointillés sont des droites de régression réalisées 

respectivement sur les données des conformères g+g+c en rouge, gap en bleu, et gac* en vert. 

Les barres d’erreur correspondent aux gammes de champ Erad
2  déterminées pour chaque 

conformation en fonction de l’orientation du groupement carboxylate. La position des 

transitions du butylbenzène est extraite de l’étude par Zwier et al.20 

 

L’énergie électronique et le champ électrique ont donc été calculés en fonction de l’angle dièdre 

C3-C2-C1-Ô  pour les conformères gap des systèmes (PB-,Li+) et (PB-,Na+) (Figure 3.37). Pour 

le conformère O-O g+g+c, les profils de l’énergie électronique et du champ électrique varient 

de la même manière en fonction de l’orientation du groupement carboxylate, ainsi le minimum 

d’énergie correspond au champ électrique le plus bas (Erad
2  = 5,78 GV2·m-2 pour (PB-,Li+) et 

8,03 GV2·m-2 pour (PB-,Na+)). Toutefois, ces valeurs de champ électrique sont trop élevées par 

rapport aux valeurs déterminées pour les conformères gauche du butylbenzène, ce qui tend à 

éliminer le conformère O-O g+g+c de l’attribution de la transition (E). Concernant le 

conformère gap, la variation du champ électrique en fonction de l’orientation du groupement 

carboxylate est quasiment l’inverse de celle de l’énergie électronique du système (Figure 3.37, 

gauche). Par ailleurs, la valeur de la barrière de rotation est inférieure à 1,5 kJ·mol-1, ce qui est 

faible au regard de la précision attendue pour ce niveau de calcul. Pour les deux paires (PB-

,Li+) et (PB-,Na+), le champ électrique le plus faible est obtenu pour un angle dièdre 

C3-C2-C1-Ô  de ±90°, correspondant à une conformation O-O gac* (Figure 3.38). Les valeurs 

de Erad
2  déterminées pour ce conformère O-O gac* (4,53 GV2·m-2 pour (PB-,Li+) et 6,38 
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GV2·m-2 pour (PB-,Na+)) et les valeurs obtenues pour les conformères gauche du butylbenzène 

(Figure 3.36, ligne verte) sont quant à elles parfaitement compatibles et cohérentes entre elles 

avec des déplacements par effet Stark dans ces systèmes. Ces résultats suggèrent fortement que 

la conformation périplanaire gap n’est pas un minimum. La barrière d’énergie entre les 

conformations gap et gac* étant très faible au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, il est probable 

que le calcul n’ait pas fourni la bonne conformation. Dans ce contexte, la transition (E) des 

paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+) est attribuée à la conformation O-O gac*. 

 

 
Figure 3.37 – Profils de l’énergie électronique relative des conformères ga· et g+g+· calculée 

aux niveaux RI-B97-D3/dhf-TZVPP (courbe pleine), et de Erad
2  calculé aux niveaux B97-

D3/def2-QZVPP (courbe pointillée), en fonction de l’angle dièdre C3-C2-C1-Ô  pour les 

paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+). 

 

En résumé, l’étude des effets Stark électroniques au sein des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+) a 

permis de proposer une attribution pour l’ensemble des transitions observées sur leurs spectres 

électroniques (Figure 3.38). De même que le butylbenzène, les conformations des (PB-,M+) 

étudiés se répartissent en deux familles distinctes en fonction d’une solvatation partielle du 

cycle phényle par la chaîne latérale. Les transitions (B), (C), (D) et (F) ont ainsi été attribuées 

respectivement aux conformations O-O aap-plan, O-O agp, O-O aac et O-O aap. Par ailleurs, 

la transition (E) a été attribuée au conformère O-O gac*, où le cycle aromatique est solvaté 

partiellement par un groupement méthylène (Figure 3.38). 



Chapitre 3 : Effets Stark électroniques au sein de paires d’ions isolées 

142 | 
 

 
Figure 3.38 – Structure du conformère O-O gac* des paires de phénylbutyrate d’alcalins 

(PB-,M+) optimisée au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP avec l’angle dièdre C3-C2-C1-Ô  fixé à 

90°, présentées sous deux angles de vues différents. L’interaction cation-anion est 

représentée par des lignes en pointillés violet. 

 

À partir de la relation établie entre Erad
2  et la position des transitions électroniques (Chapitre 3, 

paragraphe 3.1.3), la valeur de la différence de polarisation ∆𝛼 du phényle peut être déduite de 

la pente de la droite de régression issue des données des conformations de la famille anti (O-O 

aap-plan, O-O agp, O-O aac et O-O aap) (Figure 3.39, pointillées rouges). Selon l’équation 

(3) établie pour un champ homogène et en se limitant aux composantes impliquant uniquement 

l’axe x, la valeur ∆𝛼xx est estimée à 4,2 × 10-40 J·m2·V-2 (ou C2·m2·J-1) pour le groupement 

phényle de ces conformations. Pour la conformation O-O gac*, la pente de la droite de 

régression (Figure 3.39, pointillées verts) permet d’estimer une valeur égale à 4,7 × 10-40 

J·m2·V-2 pour ∆𝛼xx. Sachant que l’erreur commise sur la mesure de la pente est d’environ ± 0,5 

J·m2·V-2, les valeurs estimées de ∆𝛼xx sont équivalentes pour les deux familles de 

conformations, ce qui indique que la polarisabilité des cycles phényles est similaire dans 

l’ensemble des conformations O-O des paires (PB-,M+). 
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Figure 3.39 – Graphique comparant les valeurs de Erad
2 , calculées à partir des conformères 

O-O des paires (PB-,Li+) et (PB-,Na+) optimisés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, en 

fonction de la position des transitions 00
0  observées sur les spectres IR2P des systèmes 

étudiés. Le conformère O-O gac* ne correspond pas à un minimum de la surface d’énergie 

potentielle RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Les lignes en pointillés sont des droites de régression 

réalisées respectivement sur les données des conformères aap-plan en bleu, aap, aac et agp 

(PB-,Na+) en rouge, et gac* en vert. La position des transitions du butylbenzène est extraite 

de l’étude par Zwier et al.20  

 

3.4 Conclusion 

 

 Dans ce chapitre, les effets Stark électroniques ont été étudiés pour la première fois au 

sein de paires d’ions neutres. Dans un premier temps, l’étude de la spectroscopie électronique 

des paires de phénylacétate d’alcalin (PA-,M+, M = Li, Na, K, Rb et Cs) a permis de mettre en 

évidence la présence d’un effet Stark quadratique sur la signature du phényle (Figure 3.40), 

induit par un champ électrique produit par le groupe ionique de la paire d’ion. Pour cela, une 

stratégie a été élaborée afin de calculer le champ électrique extérieur au cycle phényle, à partir 

d’un radical ayant la même géométrie que la chaîne latérale du système. Ces calculs de champ 

électrique ont révélé que le champ produit par le groupe ionique varie avec la nature du cation, 

avec des valeurs variant de 1,7 à 3,6 GV·m-1. Une variation du carré du champ électrique d’une 

dizaine de GV2·m-2 sur la série des (PA-,M+) entraine des déplacements spectraux d’une 

centaine de cm-1 correspondant à un fort effet Stark électronique (Figure 3.40). Par ailleurs, la 

caractérisation du champ électrique créé par le groupe ionique a montré que ce champ n’est 

pas homogène, et possède une composante principale selon l’axe x, correspondant à l’axe Cipso-

Cpara du cycle aromatique. Néanmoins, en considérant le champ électrique localement uniforme 
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et en se limitant aux composantes impliquant uniquement l’axe x (paragraphe 3.1.3, équation 

(3)), la valeur de la différence de polarisation ∆𝛼xx du phényle a pu être estimée pour les paires 

(PA-,M+) à partir de la corrélation entre la position des transitions origines 00
0  et Erad

2  (Figure 

3.40). La valeur de ∆𝛼xx ainsi déterminée est de 10,1 ± 0,2 × 10-40 J·m2·V-2 (ou C2·m2·J-1) pour 

le phényle dans les systèmes (PA-,M+) (Figure 3.40, pointillés rouges). Cette valeur est du 

même ordre de grandeur que la valeur de référence déterminée pour le toluène (∆𝛼 = 2,9 ± 2,3 

× 10­40 J·m2·V-2).19 

Cette étude s’est poursuivie sur des systèmes plus complexes, avec les paires d’ions de 

benzylacétate d’alcalin (BA-,M+ ; M = Li, Na, K, Rb) et de phénylbutyrate d’alcalin (PB-,M+ ; 

M = Li, Na). L’étude théorique réalisée au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP a permis d’identifier 

plusieurs conformations pour chacun des systèmes, suggérant des paysages conformationnels 

complexes. Pour les paires (BA-,M+), les spectres d’excitation IR2P ont montré la présence de 

deux conformères quelle que soit la nature du cation, alors qu’au moins trois différents 

conformères ont été identifiés par la théorie.  Grâce aux expériences de spectroscopie de double 

résonance IR-UV et aux calculs de fréquences harmoniques corrigées, les conformations O-O 

et O-O- ont été identifiées sans ambiguïté, ce qui a permis de confirmer la présence du 

conformère O-O- gc pour la paire (BA-,K+). Cependant, les fréquences calculées pour les 

différents conformères O-O étant relativement similaires, une attribution définitive n’a pu être 

réalisée. Afin d’attribuer précisément les transitions observées sur les spectres électroniques 

des (BA-,M+), le champ électrique produit par le groupe ionique sur le phényle a été déterminé 

pour l’ensemble des conformations O-O. Pour chacune des conformations, une corrélation 

entre la position de la transition origine 00
0  et Erad

2  a été trouvée. La comparaison de ces résultats 

avec les données obtenues pour les conformères du propylbenzène a permis de proposer une 

attribution conformationnelle précise pour l’ensemble des paires (BA-,M+) (Figure 3.40). Deux 

familles de conformations ont alors été identifiées en fonction de la solvatation du cycle 

phényle par la chaîne latérale. Dans la première famille, nommée gauche, le cycle phényle est 

solvaté directement par le groupement carboxylate. Dans la seconde famille, nommée anti, les 

conformations possèdent un cycle aromatique polarisé par la chaîne latérale, et notamment par 

le groupe ionique. 

Concernant les paires (PB-,M+), la spectroscopie électronique a révélé un paysage 

conformationnel beaucoup plus complexe que les paires (BA-,M+), avec certaines transitions 

espacées uniquement d’une dizaine de cm-1. Toutefois, l’analyse du champ électrique calculé 

pour chaque conformère a conduit à établir des corrélations en accord avec ceux du 

butylbenzène, permettant d’attribuer chaque transition à un conformère. Par analogie avec les 

paires (BA-,M+), deux familles de conformations ont également été définies en fonction de la 

solvatation du cycle phényle. Les données obtenues pour les conformères de chaque famille 

forment deux droites de régression, possédant des pentes relativement similaires (Figure 3.40, 

pointillés bleus). En employant l’équation (3) établie pour un champ homogène, les valeurs de 

∆𝛼xx pour le phényle des paires (BA-,M+) et (PB-,M+) ont été estimées respectivement à 5,0 × 

10-40 J·m2·V-2 (Figure 3.40, pointillés verts clairs) et 4,2 × 10-40 J·m2·V-2 (pointillés bleus 

clairs). 
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Figure 3.40 – Graphique résumant les valeurs de Erad

2  de l’ensemble de conformères 

attribués pour les paires (PA-,M+), (BA-,M+) et (PB-,M+), avec M = Li (violet), Na (bleu), K 

(vert), Rb (orange) et Cs (bordeaux), calculées au niveau B97-D3/def2-QZVPP, en fonction 

de la position des transitions 00
0  observées sur les spectres IR2P des systèmes étudiés. Les 

lignes en pointillés sont des droites de régression (voir texte pour les détails). La position des 

transitions du propylbenzène et du butylbenzène est extraite de l’étude par Zwier et al.20 

 

Sur la Figure 3.40, les ordonnées à l’origine des différentes régressions sont par définition les 

transitions électroniques à champ nul. Leur valeur dépend uniquement de l’environnement 

proche du cycle, participant à sa solvatation. Ainsi, les corrélations établies pour les familles 

anti des (BA-,M+) et des (PB-,M+) possèdent des ordonnées à l’origine relativement similaires, 

respectivement à 37699 et 37689 cm-1 (Figure 3.40). Au contraire, les ordonnés à l’origine des 

familles gauche sont relativement différentes des familles anti (Figure 3.40). Cette différence 

observée sur l’ordonnée à l’origine résulte de la solvatation différentielle du cycle aromatique 

entre les conformères des familles anti et ceux des familles gauche. D’une part, dans ces 

dernières, le cycle est plus solvaté par la chaine latérale que dans les conformères anti. D’autre 

part, la différence d’ordonnée à l’origine entre les familles gauche des (BA-,M+) et des 

(PB-,M+) montre que sa position dépend également de la nature de l’environnement proche du 

cycle. Selon le nature du groupement qui solvate le cycle, des déplacements vers le rouge 

(carboxylate) ou vers le bleu (méthylène) sont induits par rapport aux conformères anti (Figure 

3.40). Dans ce contexte, les différences d’ordonnée à l’origine observées entre les corrélations 

des (BA-,M+) et (PB-,M+), d’une part, et celle des (PA-,M+) d’autre part peuvent provenir de 

différents effets, tel que des effets inductifs, de l’hyperconjugaison, ou d’autres effets de 

solvatation du cycle par la chaîne latérale.  
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L’environnement proche du cycle définit ainsi l’ordonnée à l’origine. Pour les systèmes où cet 

environnement proche est identique, la position de la transition 00
0  ne dépend que du champ 

électrique créé par l’environnement plus lointain, en particulier le groupe ionique pour les 

paires d’ions. Pour tous les systèmes étudiés, la transition origine du phényle se déplace vers 

le rouge en fonction du champ électrique. Les quatre droites de régression obtenues pour les 

paires (BA-,M+) et (PB-,M+) possèdent des pentes relativement similaires, et sont en accord 

avec les données déterminés pour les systèmes propylbenzène et butylbenzène. Les valeurs de 

∆𝛼xx déduites à partir de ces pentes sont significativement identiques, au regard de la précision 

des données obtenues. Bien que la différence de polarisation ∆𝛼 entre l’état fondamental et 

l’état excité soit une propriété intrinsèque du chromophore, le cas du phényle dans les (PA-,M+) 

se distingue nettement des autres systèmes étudiés. Des différences importantes de nature entre 

l’état fondamental et l’état excité pourraient expliquer la valeur de ∆𝛼xx déterminée pour les 

paires (PA-,M+), cette hypothèse pourrait être vérifiée par une étude théorique ultérieure de ces 

systèmes à l’état excité. 

Ce chapitre a permis rationaliser les ESEs mesurés au sein de paires d’ions isolées neutres en 

phase gazeuse, où les propriétés intrinsèques du système peuvent être étudiées et où une 

comparaison directe avec des données théoriques est possible. La corrélation établie entre le 

champ électrique et le déplacement de la signature électronique permet d’attribuer des 

transitions séparées d’une dizaine de cm-1 seulement. Ces résultats démontrent qu’une 

approche théorique, où l’environnement lointain est réduit à un simple champ électrique, peut 

permettre de prédire la position de transitions électroniques assez précisément pour réaliser des 

attributions conformationnelles. 
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Chapitre 4 :                            

Paires d’ions environnées en 

phase gazeuse 
 

 
 Dans le chapitre précédent, l’interaction cation-anion entre le groupement carboxylate 

et un cation alcalin a été étudiée dans des paires d’ions isolées, possédant un chromophore 

phényle afin de réaliser les expériences de spectroscopie. Cette étude a permis de mettre en 

évidence la sensibilité de la signature vibrationnelle du carboxylate par rapport à la nature du 

contre-ion (rayon ionique, polarisabilité). Toutefois dans ces systèmes, la signature du 

carboxylate peut être modifiée par des effets d’environnement internes à la paire d’ions, et 

notamment la présence d’autres interactions, telle que l’interaction cation- 

Ce nouveau chapitre a pour objectif d’étudier les effets d’environnement externes à la paire 

d’ions, en analysant le comportement du carboxylate. Ce dernier étant sensible à son 

environnement, c’est une bonne sonde vibrationnelle pour caractériser non seulement 

l’appariement des ions mais aussi l’influence de la solvatation sur ce type de paires d’ions. 

Une première étude s’attachera à acquérir la signature vibrationnelle du carboxylate dans une 

paire d’ions formée par l’ion acétate et le cation sodium en phase gazeuse. Les techniques de 

spectroscopie employées nécessitant un chromophore UV afin d’ioniser le système, la paire 

d’ion [AcO-,Na+] sera étudiée pour la première fois dans un complexe non-covalent avec le 

p­xylène. 

La seconde partie de ce chapitre s’intéressera aux paires d’ions chargées formées par l’anion 

acétate et un dication alcalino-terreux ([AcO-,M2+] ; M = Ca, Ba). Cette étude permettra 

d’analyser l’influence de la charge du contre ion, ainsi que sa taille, sur la signature du 

carboxylate. Des expériences de microsolvatation seront également réalisées sur ces paires 

d’ions, afin de comprendre comment les molécules d’eau interagissent avec ces systèmes, et 

peuvent modifier l’interaction entre les ions. Ces études peuvent être vues comme une 

transition entre les paires d’ions isolées en phase gazeuse et les paires d’ions en solution qui 

seront traitées en détail dans le chapitre suivant. 
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4.1 Étude du complexe acétate de sodium – p-xylène 

 

 Cette première étude a pour objectif d’obtenir la signature vibrationnelle du carboxylate 

dans une paire d’ions de contact formée par l’acétate et le cation sodium en phase gazeuse. 

Cette paire d’ion a été très largement étudiées en solution, en particulier pour son intérêt 

biologique (protéine, membrane).1,2 

L’acétate de sodium, notée [AcO-,Na+], possède une charge totale nulle et ne contient pas de 

chromophore UV. Cependant, la technique de double résonance IR-UV (Chapitre 2, 

paragraphe 2.1) nécessite un chromophore UV afin d’ioniser le système et le détecter. C’est 

pourquoi la paire [AcO-,Na+] a été étudiée dans un complexe avec le p-xylène (Figure 4.1). 

Aucune expérience n’ayant été effectuée précédemment sur ce type de complexe trimère 

([AcO-,Na+]·xylène), cette étude permettra d'explorer la faisabilité d'une telle approche en 

phase gazeuse. 

 

 
Figure 4.1 – Schéma de la structure du complexe acétate de sodium – p-xylène 

([AcO-,Na+]·xylène ou C8H10). 

 

4.1.1 Mise en œuvre expérimentale 

 

 Afin de former le complexe ([AcO-,Na+]·xylène) en phase gazeuse, le xylène est 

introduit directement dans le gaz porteur, en amont de la vanne pulsée du dispositif 

expérimental (Chapitre 2, paragraphe 2.2.2). L’acétate de sodium [AcO-,Na+] est vaporisé par 

désorption laser et entrainé dans le jet supersonique, où le complexe ([AcO-,Na+]·xylène) peut 

se former. 

Des spectres de masse ont été enregistrés à différents nombres d’ondes dans le domaine 

d’excitation du premier état * du xylène (entre 36500 et 37000 cm-1). Sur tous les spectres 

de masse, deux fragments ont été identifiés comme appartenant au complexe 

([AcO-,Na+]·xylène) : un ion de m/z correspondant à ([AcO-,Na+]·(xylène-H)+) et un ion de m/z 

correspondant à (xylène-H)+, où la notation (xylène-H)+ vaut pour le système C8H9. Aucun 

signal n’a été détecté sur le canal de l’ion parent ([AcO-,Na+]·xylène+) qui est attendu à la suite 

de l’excitation et l’ionisation du système selon le processus IR2P. Les ions 

([AcO-,Na+]·(xylène-H)+) et (xylène-H)+ sont issus de la fragmentation de l’ion parent, avec 
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perte d’un atome d’hydrogène dans les deux cas, ainsi qu’une dissociation du complexe pour 

le second. Ces canaux de fragmentation sont différents par rapport aux expériences précédentes 

réalisées sur les paires d’ions isolées (Chapitre 3, paragraphe 3.2.3), et l’absence d’ion parent 

impose de proposer un schéma de fragmentation permettant de relier ces fragments au 

complexe trimère. 

Le spectre électronique du complexe ([AcO-,Na+]·xylène) a été enregistré sur les signaux 

d’ions des deux fragments, dans le domaine d’excitation du premier état * du xylène (origine 

à 36730 cm-1, transitions vibroniques observées jusqu’à 40000 cm-1).3 Cependant, ces spectres 

ne présentent aucune transition fine ; seul un signal d’absorption large, peu intense, est mesuré 

sur tout le domaine exploré (Figure 4.2). Afin de trouver une transition fine correspondant à la 

transition origine du complexe, l’exploration s’est prolongée vers les faibles nombres d’ondes, 

jusqu’à 35400 cm-1. Néanmoins, aucune structure fine n’est observée sur le signal d’absorption 

(Figure 4.2). Plusieurs causes pourraient expliquer cette absence de signature spectrale et la 

présence d’un signal continu. La première serait la présence d’une forte activité Franck-Condon 

due à l’excitation du premier état * du cycle aromatique, en forte interaction avec le cation 

ou la paire d’ions (Figure 4.1). La deuxième explication serait que lors des expériences 

d’ionisation résonante à deux photons IR2P, le premier photon absorbé ne peuplerait pas le 

premier état excité * du xylène, mais un état à transfert de charge. Cet état pourrait 

correspondre au transfert d’un électron d’une orbitale  occupée du xylène vers l’orbitale 3s 

vacante du l’atome sodium (s(Na)). Ce type d’état à transfert de charge a été observé 

précédemment dans des complexes (Ag+·benzène) et (Ag+·toluène) par Duncan et al.4 Dans ce 

cas, le transfert de densité électronique  entre l’orbitale  occupée du cycle aromatique vers 

l’orbitale s vacante de l’atome Ag se produit par l’excitation directe du système dans un état 

excité d’énergie supérieure à la limite de dissociation du complexe et donc provoquant sa 

dissociation. La signature de cet état à transfert de charge est une transition extrêmement large, 

s’étalant sur plus de 14500 cm-1. Une troisième cause possible d’absence de structure fine 

pourrait être d’ordre expérimental : le complexe ([AcO-,Na+]·xylène) pourrait ne pas être 

totalement refroidi dans le jet moléculaire. Le signal d’absorption large enregistré 

correspondrait alors à des complexes ([AcO-,Na+]·xylène) chauds présents dans le jet. 
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Figure 4.2 – Spectres d’excitation IR2P du complexe ([AcO-,Na+]·xylène) (bleu) enregistré 

sur le canal de l’ion ([AcO-,Na+]·(xylène-H)+), et du xylène (noir) dans le domaine de la 

transition origine S1 (*) S0 ( 00
0 ) localisée sur le cycle aromatique. Les spectres sont 

corrigés par l’intensité du laser UV. 

 

Afin de discuter ces hypothèses, des expériences de spectroscopie de double résonance IR-UV 

ont été réalisées dans le domaine spectral correspondant aux modes d’élongation du 

groupement carboxylate, en fixant la longueur d’onde du laser UV à 35088 cm-1, très au rouge 

de la position attendue pour la transition origine ( 00
0 ) localisée sur le cycle aromatique. Il est à 

noter qu’à cette longueur d’onde, le signal d’ions (tous canaux) est environ deux fois plus faible 

que dans la zone 36600-36800 cm-1. Ces conditions permettent d’améliorer la différence du 

signal d’ionisation entre les espèces froides et les chaudes. Plus précisément, les espèces 

chaudes (en particulier formées par absorption IR) sont mieux détectées que les espèces froides. 

En balayant le domaine spectral correspondant aux modes d’élongations du groupement 

carboxylate, des variations importantes des signaux des deux ions fragments ont été mesurées 

lorsque l’IR avoisine 1583 cm-1, ce qui révèle une transition caractéristique d’une espèce 

contenant un groupement carboxylate apparié à un cation. La Figure 4.3 présente les spectres 

de masse enregistrés lorsque le rayonnement IR est en résonance, hors résonance, ainsi qu’en 

absence de désorption laser, permettant d’analyser les variations des signaux d’ions. Sur le 

canal de l’ion ([AcO-,Na+]·(xylène-H)+), le signal d’ions diminue d’environ ⅓ lorsque l’IR est 

résonant. Au contraire, le signal de l’ion (xylène-H)+ augmente considérablement (d’un facteur 

~2,5) avec l’IR en résonance, comparé au niveau hors résonance. Cette augmentation du signal 

total d’ions peut provenir d’une meilleure détection de la repopulation des complexes 

([AcO-,Na+]·xylène) plus chauds, que celle de la dépopulation des complexes froids. En effet, 

la longueur d’onde du laser UV a été choisie pour favoriser la détection des complexes plus 

chauds par rapport aux froids dans le jet moléculaire. Toutefois, cela n’est pas suffisant pour 

expliquer une telle augmentation du signal de l’ion (xylène-H)+ par rapport à la diminution de 

celui de l’ion ([AcO-,Na+]·(xylène-H)+). Un effet à prendre en compte est que l’absorption d’un 
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photon IR peut aussi favoriser la dissociation du complexe lors de l’ionisation, conduisant à la 

diminution du signal de l’ion ([AcO-,Na+]·(xylène-H)+) et l’augmentation du signal de l’ion 

(xylène-H)+. 

 

 
 Figure 4.3 – Spectres de masse enregistrés au cours des expériences de spectroscopie de 

double résonance IR-UV sur le complexe ([AcO-,Na+]·xylène) sondé dans l’UV à 35088 cm-1, 

avec l’IR en résonance (à 1583 cm-1), hors résonance, ou en absence de désorption laser. 

 

La fragmentation observée permet de faire plusieurs remarques sur le schéma d’ionisation. 

D’abord, l’excitation du complexe ([AcO-,Na+]·xylène) vers le premier état excité *, suivie 

de l’ionisation éjectant a priori un électron du système  (D0(
-1)), par absorption de deux 

photons UV selon le processus IR2P (Figure 4.4, voie de gauche en rouge), n’est pas 

compatible avec l’observation (pas de transitions fines), et surtout, les fragments attendus ne 

sont pas détectés. L’explication la plus probable est donc que l’absorption large révèle la 

présence d’un état à transfert de charge. Un mécanisme de fragmentation du complexe 

([AcO-,Na+]·xylène) est proposé sur la Figure 4.4 (voie de droite en vert), permettant 

d’expliquer les observations. 

Lors des expériences, le premier photon absorbé par le xylène peut conduire à un état excité à 

transfert de charge, s(Na), correspondant à un transfert de densité électronique du xylène 

vers le sodium. Le second photon absorbé peut alors exciter les électrons de la liaison σCH d’un 

des méthyles, conduisant à la perte d’un atome d’hydrogène (Figure 4.4, voie de droite). La 

charge globale du complexe reste nulle, mais la charge positive est alors portée par (xylène-H)+. 

Le complexe neutre ([AcO-,Na•]·(xylène-H)+) peut ensuite se dissocier (1’) pour former les 

ions [AcO-,Na•] et (xylène-H)+. Ce dernier ayant une charge positive est le seul ion détecté au 

cours de ce mécanisme de fragmentation. Pour expliquer la détection de l’ion de même m/z 

que ([AcO-,Na+]·(xylène-H)+), il est donc nécessaire de faire intervenir l’absorption d’un 

troisième photon (2’), permettant l’ionisation du système. La nature de cette absorption pourrait 
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être l’éjection d’un électron de l’acétate conduisant à l’espèce ([AcO•,Na•]·(xylène-H)+) qui 

peut ensuite se réarranger, en particulier en éjectant (3’) le fragment (xylène-H)+. L’absorption 

d’un photon IR apportant de l’énergie supplémentaire au système, elle favorise le 

fragmentation du système, et donc la production d’ions (xylène-H)+, justifiant ainsi les effets 

observés. 
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Figure 4.4 – Schéma des mécanismes de fragmentation proposés pour le complexe 

([AcO-,Na+]·xylène) suite à l’absorption de deux photons UV. 
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4.1.2 Signature vibrationnelle de l’acétate de sodium en phase gazeuse 

 

 Afin de obtenir la signature vibrationnelle du carboxylate caractérisant la structure du 

complexe ([AcO-,Na+]·xylène), des expériences de spectroscopie de double résonance IR-UV 

ont été réalisées sur le signal de l’ion (xylène-H)+ dans le domaine spectral correspondant aux 

modes d’élongations du groupement carboxylate. Le spectre IR obtenu présente une première 

bande à 1420 cm-1, attribuée au mode d’élongation symétrique du carboxylate (Figure 4.5). 

Cette bande est relativement intense et aucun couplage n’est observé, contrairement à la 

majorité des signatures du carboxylate dans les paires d’ions étudiées dans le chapitre 

précédent. Une deuxième bande est observée à 1583 cm-1, correspondant au mode d’élongation 

antisymétrique. 

 

 

Figure 4.5 – Spectre de double résonance IR-UV du complexe acétate de sodium – xylène 

([AcO-,Na+]·xylène),  correspondant au signal d’ions enregistré sur le canal (xylène-H)+. 

Les fréquences harmoniques des modes d’élongation symétrique et antisymétrique du 

carboxylate, calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs 

d’échelle dépendants du mode, sont représentées par des barres verticales. 

 

L’écart entre les deux bandes ∆ν(CO
2

-
) est de 163 cm-1, alors que cet écart est de 285 cm-1 dans 

le cas de l’acétate libre,5 ce qui indique que le groupement carboxylate est complexé avec le 

cation sodium dans le système étudié ([AcO-,Na+]·xylène). Par ailleurs, un écart ∆ν(CO
2

-
) 

important et équivalent (~163 cm-1) est observé sur la signature vibrationnelle du conformère 

O-O-π g+g-c de la paire (PB-,Na+), et largement supérieur à celui des autres conformères de 

type O-O (Chapitre 3, paragraphe 3.2.2). La signature vibrationnelle du complexe 

([AcO-,Na+]·xylène) est donc typique de celle d’un carboxylate apparié à un cation sodium en 

interaction cation-π avec le cycle aromatique du xylène. 

Afin de vérifier la structure proposée pour ce complexe, des optimisations de géométrie ont été 

réalisés au niveau BSSE-corrected-RI-B97-D3/dhf-TZVPP, à partir de différentes géométries 

de départ. Ces optimisations ont toutes abouti à la même géométrie, où le cation sodium est 

engagé dans trois interactions non-covalentes, dont deux interactions ioniques avec les atomes 

d’oxygène du carboxylate et une interaction cation-π avec le cycle du xylène (Figure 4.6). Les 

fréquences harmoniques du complexe ([AcO-,Na+]·xylène) ont alors été calculées au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP, puis corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du modes. Pour 
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les modes d’élongation du carboxylate, les fréquences théoriques obtenues sont relativement 

proches des fréquences mesurées expérimentalement (Figure 4.5), avec un écarts ∆ν(CO
2

-
) de 

162 cm-1, ce qui permet de confirmer la structure de type O-O-π proposée pour le complexe 

([AcO-,Na+]·xylène). 

 

 

Figure 4.6 – Structure du complexe acétate de sodium – p-xylène ([AcO-,Na+]·xylène) 

optimisée au niveau BSSE-corrected-RI-B97-D3/dhf-TZVPP, présentées sous deux angles de 

vue différents. Les interactions cation-anion et cation- sont représentées respectivement par 

des lignes pointillées violet et orange, et les distances Na+-Ocarboxylate sont indiquées en pm. 

 

Le spectre vibrationnel du complexe ([AcO-,Na+]·xylène) a été comparé à ceux des 

conformères O-O aap-plan et O-O-π g+g-c de la paire (PB-,Na+). Dans ces trois systèmes, le 

carboxylate possède une signature significativement différente (Figure 4.7), illustrant sa 

sensibilité par rapport à l’environnement du cation. L’écart ∆ν(CO
2

-
) observé pour le complexe 

([AcO-,Na+]·xylène) (exp. 163 cm-1 ; th. 162 cm-1) et le conformère O-O-π g+g-c (exp. ~163 

cm-1 ; th. 159 cm-1) est plus grand que celui déterminé pour le conformère O-O aap-plan (exp. 

138 cm-1 ; th. 156 cm-1), ce qui est compatible avec un léger affaiblissement de l’interaction 

cation-anion en présence d’une interaction cation-  

Afin d’identifier précisément l’influence de l’interaction cation- sur l’interaction cation-anion 

dans le complexe ([AcO-,Na+]·xylène), il est nécessaire de prendre comme référence la paire 

[AcO-,Na+]. Le géométrie de [AcO-,Na+] a ainsi été optimisée au niveau BSSE-corrected-RI-

B97-D3/dhf-TZVPP et ses fréquences harmoniques ont été calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-

TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode (reportées sur la Figure 

4.7). Les signatures vibrationnelles des deux systèmes [AcO-,Na+] et ([AcO-,Na+]·xylène) sont 

significativement différentes. Comme dans le cas des deux conformères de (PB-,Na+), l’écart 

∆ν(CO
2

-
) est plus grand (+6 cm-1) lorsque le cation interagit avec le cycle aromatique (Figure 

4.7).  De plus, la bande du mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 est décalée vers le bleu 

entre la paire [AcO-,Na+] et le complexe ([AcO-,Na+]·xylène). Cette différence de signature de 

ces deux systèmes peut être reliée à un changement de la distance entre le cation et les oxygènes 

du carboxylate (Tableau 4.1). La distance moyenne Na-O est de 224,2 pm dans [AcO-,Na+] 

contre 225,3 pm dans ([AcO-,Na+]·xylène). Cette allongement de la distance Na-O dans le 
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complexe ([AcO-,Na+]·xylène) résulte d’un effet de polarisation du sodium induite par 

l’interaction avec le cycle aromatique contrariant celle induite par le carboxylate, ce qui illustre 

que l’interaction cation-anion est plus faible et conduit à une distance cation-anion plus grande 

dans ([AcO-,Na+]·xylène) que dans la paire [AcO-,Na+]. 

 

 

Figure 4.7 – Spectres de double résonance IR-UV du complexe ([AcO-,Na+]·xylène) et des 

conformères O-O aap-plan et O-O- g+g+c de (PB-,Na+). Les fréquences harmoniques des 

modes d’élongation symétrique et antisymétrique du carboxylate calculées au niveau RI-B97-

D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode, sont représentées 

par des barres verticales pour tous les systèmes, ainsi que pour la paire [AcO-,Na+]. 

 

L’affaiblissement de l’interaction cation-anion en présence d’une interaction cation- est 

également observé entre les conformères O-O aap-plan et O-O-π g+g-c de la paire (PB-,Na+). 

Dans le cas du conformère O-O-π g+g-c de (PB-,Na+), cet affaiblissement peut provenir de deux 

effets : d’une part, de la frustration de l’interaction cation-anion résultant de la contrainte 

géométrique imposée par la chaîne carbonée reliant le phényle au groupe ionique (COO-Na+) 

par l’interaction cation- (Figure 4.8), et d’autre part, de la compétition électronique entre les 

interactions cation-anion et cation-. Dans ces deux cas, il y a donc compétition entre 

l’interaction cation-anion et l’interaction cation-, la première étant de nature géométrique, la 

deuxième de nature électronique. 



Chapitre 4 : Paires d’ions environnées en phase gazeuse 

| 159  
 

La géométrie du carboxylate est similaire dans les deux conformères (PB-,Na+) et correspond 

à celle observée dans les systèmes [AcO-,Na+] et ([AcO-,Na+]·xylène) (Tableau 4.1), ce qui, là 

encore, ne permet pas d’expliquer les différences de signature du carboxylate. Par ailleurs, la 

distance moyenne Na-O est plus grande dans le conformère O-O-π g+g-c (227,3 pm) que dans 

le conformères O-O aap-plan (224,7 pm). Il est à noter que cette distance Na-O dans le 

conformères O-O aap-plan est plus grande dans le cas de ([AcO-,Na+]·xylène), bien que l’écart 

∆ν(CO
2

-
) observé sur la signature de ces systèmes soit équivalent (Tableau 4 .1). 

 

Tableau 4.1 – Tableau présentant les valeurs des fréquences expérimentales (en italique) du 

complexe ([AcO-,Na+]·xylène) et des conformères O-O aap-plan et O-O- g+g+c de 

(PB-,Na+), les fréquences harmoniques corrigées par des facteurs d’échelles dépendants du 

mode, calculées au niveau RI-B97D3/dhf-TZVPP, pour tous les systèmes et la paire 

[AcO-,Na+], ainsi que l’écart ∆ν(CO
2

-
) entre les fréquences symétrique et antisymétrique, et 

les valeurs de l’angle OCÔ du carboxylate et des distances C-O et Na-O. 

Systèmes 
ν(CO

2

- )𝒔𝒚𝒎  

(cm-1) 

ν(CO
2

-
)
anti

 

(cm-1) 

∆ν(CO
2

-
) 

anti-sym 

(cm-1)  

Angle 

OCÔ 

(degrés) 

Distances  

C-O 

(pm) 

Distances  

Na-O 

(pm) 

(PB-,Na+) O-O 
1413 

1395 

1551 

1551 

138 

156 

 

124,3 

 

127,2/127,3 

 

224,5/224,8 

(PB-,Na+) O-O-π 
1408-1447 

1409 

1571 

1568 

163-124 

159 

 

124,8 

 

127,0/127,2 

 

226,2/228,3 

[AcO-,Na+] 1400 1556 156 124,4 127,3/127,4 223,9/224,4 

([AcO-,Na+]·xylène) 
1420 

1406 

1583 

1568 

163 

162 

 

124,4 

 

127,2/127,2 

 

225,3/225,3 

 

 

 

Figure 4.8 – Structures des conformères O-O aap-plan (à gauche) et O-O-π g+g-c (à droite) 

du phénylbutyrate de sodium (PB-,Na+) optimisées au niveau BSSE-corrected-RI-B97-

D3/dhf-TZVPP, présentées sous deux angles de vue différents. Les interactions cation-anion 

et cation- sont représentées respectivement par des lignes pointillées violet et orange, et les 

distances Na+-Ocarboxylate sont indiquées sur les structures en pm. 
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Par ailleurs, la bande correspondant au mode d’élongation antisymétrique du carboxylate est 

décalée de 12 cm-1 vers le bleu entre le conformère O-O-π g+g-c de (PB-,Na+) et le complexe 

([AcO-,Na+]·xylène), ce qui révèle une différence significative dans l’environnement du 

carboxylate. Dans ces deux systèmes, le cycle aromatique est en interaction avec le cation, mais 

cette interaction cation- est en compétition avec l’interaction anion-cation. L’énergie de 

l’interaction cation-π dépend fortement de la position du cation par rapport au cycle 

aromatique, définie en particulier par la distance entre le cation et le centre du cycle (r), et 

l’angle entre le cation et le plan du cycle (θ) (Annexes, Figure A.5). D’après l’étude de 

Marshall et al, l’énergie de l’interaction cation-π BSSE-corrected-full-CCSD(T)/6-

311++G(2d,2p) est la plus forte (~93 kJ·mol-1), lorsque le cation se place sur l’axe C6 du cycle 

aromatique (θ = 0°), et à une distance r de 245 pm dans le système (benzène,Na+) (voir 

Annexes, Figure A.5 pour plus de détails).6 À partir des résultats de Marshall et al, l’énergie 

d’interaction cation-π a été estimée à ~74 kJ·mol-1 dans le conformère O-O-π g+g-c  de 

(PB-,Na+) (θ = ~9°, r = 302 pm), et à ~81 kJ·mol-1 dans le complexe ([AcO-,Na+]·xylène) (θ = 

0°, r = 285 pm). Ces valeurs sont plus faibles que celle du système (benzène,Na+), ce qui montre 

que l’interaction cation-π dans ces systèmes est plus faible qu’attendue, notamment en raison 

de la compétition avec l’interaction anion-cation. Dans le cas du conformère O-O aap-plan de 

(PB-,Na+) ou dans [AcO-,Na+], le cation n’est impliqué que dans l’interaction avec le 

carboxylate et cette interaction est donc maximisée (Tableau 4.1). Au contraire, dans les 

complexes O-O-π g+g-c de (PB-,Na+) et ([AcO-,Na+]·xylène), il y a compétition entre les 

interactions cation-anion et cation-, et la géométrie du système résulte d’un compromis entre 

ces deux interactions en compétition. Il est intéressant de remarquer que la seule compétition 

électronique dans ([AcO-,Na+]·xylène) conduit à des distances intermoléculaires modérément 

allongées mais des déplacements spectraux importants, en comparaison du cas du conformère 

O-O-π g+g-c de (PB-,Na+) où la compétition électronique s’accompagne d’une contrainte 

géométrique qui, ensemble, conduisent à des distances intermoléculaires plus grandes, mais 

des déplacements spectraux plus faibles. Une étude théorique complémentaire serait nécessaire 

pour approfondir la compréhension de ces effets. 

 

Les expériences de spectroscopies réalisées sur le complexe ([AcO-,Na+]·xylène) ont permis 

d’obtenir la signature vibrationnelle du carboxylate dans une paire d’acétate de sodium. 

Toutefois, cette signature ne correspond pas à la signature d’un acétate de sodium isolé en 

phase gazeuse, car dans ce complexe, le cation est également en interaction avec le cycle du 

xylène. La solvatation de la paire d’ions par le xylène perturbe l’interaction cation-anion et 

modifie donc la signature vibrationnelle du carboxylate. L’intérêt de cette approche est ainsi 

limité à l’étude de la solvatation des paires d’ions par le chromophore. En revanche, cette 

sensibilité du carboxylate à l’environnement du cation avec lequel il est apparié peut être mise 

à profit pour étudier la microsolvatation des paires d’ions de contact par des molécules d’eau, 

qui est l’objet de la partie 4.2. 
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4.2 Étude de la microhydratation des paires d’acétate d’alcalino-terreux 

(Ca2+ et Ba2+) 

 
 Afin de mieux comprendre l’influence de l’environnement sur la signature du 

carboxylate, des expériences de microsolvatation ont été réalisées sur des paires d’ions 

chargées. Cette étude a été réalisée dans le cadre d’une bourse du JSPS en collaboration avec 

l’équipe du Professeur Masaaki FUJII (Tokyo Institute of Technology, Yokohama, Japon).  Les 

expériences ont ainsi été effectuées grâce au dispositif expérimental développé par l’équipe du 

Professeur FUJII. Ce dispositif présenté dans le chapitre 2, permet d’étudier des systèmes 

chargés isolés en phase gazeuse, par la technique de spectroscopie de photodissociation IR 

(IRPD).7,8 Ce dispositif est notamment utilisé pour étudier la microsolvatation de systèmes 

biologiques modèles.9,10 L’objectif initial de la collaboration avec l’équipe du Professeur FUJII 

était d’utiliser leur dispositif en mode négatif pour étudier la microsolvatation de l’anion 

acétate. La signature du carboxylate non-complexé a déjà été obtenue précédemment par Steill 

et al. en utilisant une technique originale de spectroscopie d’action.5 Des expériences de 

microsolvatation sur l’acétate auraient permis de comprendre comment l’ajout progressif de 

molécules d’eau affecte la signature spectrale du carboxylate. Malheureusement, les systèmes 

de détection disponibles n’ont pas été en mesure de fournir un signal d’ions suffisamment 

intense pour réaliser ces expériences.  

Par conséquent, une étude de microsolvatation a été réalisée sur des paires d’ions formées par 

l’acétate (AcO-) et un dication alcalino-terreux (Ca2+ et Ba2+), possédant une charge globale 

positive. Johnson et coll. ont étudié précédemment la microsolvatation de paires d’ions 

similaires avec le dication Mg2+, d-[AcO-,Mg2+] et d-[PrO-,Mg2+].11 Toutefois, ces expériences 

ont été effectués sur des systèmes deutérés afin de faciliter l’interprétation de la spectroscopie 

vibrationnelle en supprimant le couplage entre les modes d’élongations du carboxylate et les 

modes de déformation du méthyle. Les systèmes [AcO-,Ca2+] et [AcO-,Ba2+] ont ainsi été 

choisis pour compléter les études de Johnson et coll. sur les alcalino-terreux ainsi que les nôtres 

sur les alcalins, afin d’étudier l’influence de la nature du contre ion (charge, rayon ionique et 

polarisabilité) sur la signature du carboxylate et sur la solvatation de la paire d’ions.  

 

4.2.1 Spectroscopie vibrationnelle de paires d’ions chargées 

 
Les spectres vibrationnels de prédissociation (H2) des paires [AcO-,Ca2+] et [AcO-,Ba2+] 

ont été enregistrés dans le domaine spectral correspondant aux modes d’élongation du 

groupement carboxylate. Sur les deux spectres, plusieurs bandes sont présentes entre 1400 et 

1520 cm-1 (Figure 4.9). Toutefois, certaines sont plus intenses, notamment celles situées à 1493 

cm-1. Afin d’attribuer ces bandes aux modes de vibrations, la géométrie des systèmes 

[AcO-,Ca2+] et [AcO-,Ba2+] a été optimisée au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, et leurs 

fréquences harmoniques ont été calculées au même niveau de calcul, puis corrigées par des 

facteurs d’échelle dépendants du mode. Les géométries optimisées de ces systèmes sont 

similaires, le dication forme une interaction bidentate non-covalente avec les oxygènes du 
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carboxylate. Les fréquences harmoniques corrigées permettent d’attribuer la bande à 1493 cm-1 

au mode d’élongation antisymétrique du groupement carboxylate (Figure 4.9). Concernant le 

mode d’élongation symétrique du carboxylate, les calculs des fréquences harmoniques 

corrigées des systèmes [AcO-,Ba2+] et [AcO-,Ca2+] permettent d’identifier trois fréquences 

entre 1450 et 1480 cm-1 correspondant à trois modes couplés ayant chacun une composante 

importante dans le mode symétrique. Les autres modes engagés correspondent à des modes de 

déformation du groupement méthyle. Par ailleurs, un fort couplage est attendu entre le mode 

d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
 et l’élongation de la liaison C-C dans ces systèmes.12 Au 

regard de ces résultats, les bandes observées au rouge de la bande correspondant au mode 

d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 ne peuvent pas être attribuées précisément, seule une 

étude tenant compte plus précisément des effets anharmoniques permettrait de réaliser une 

attribution plus précise.  

 

 
Figure 4.9 – Spectres vibrationnels de prédissociation (H2) des paires [AcO-,Ca2+] et 

[AcO-,Ba2+].  Les barres verticales représentent les fréquences harmoniques du mode 

d’élongation antisymétrique du carboxylate (vert ou bleu), et celles des trois modes couplés 

ayant une composante importante dans le mode symétrique (gris), calculées au niveau RI-

B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode. Les lignes 

verticales indiquent la position des fréquences expérimentales de l’élongation antisymétrique 

du carboxylate dans les systèmes (PA-,Li+), (PA-,Na+),(PA-,K+) et l’acétate.5 

 

La position de la bande attribuée au mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 des systèmes 

[AcO-,Ca2+] et [AcO-,Ba2+] a été comparée à celle déterminée pour l’acétate et les paires 

(PA-,Li+), (PA-,Na+) et (PA-,K+) (Figure 4.8). Cette bande est déplacée d’environ 100 cm-1 vers 

le rouge entre l’acétate non-complexé et les paires [AcO-,Ca2+] et [AcO-,Ba2+]. Ce déplacement 

est beaucoup plus important que dans les systèmes où le carboxylate interagit avec un cation 

monochargé, ce qui illustre que le carboxylate est encore plus perturbé par la complexation 

avec un dication. Des études théoriques réalisées sur des complexes entre le groupement 

carboxylate et des ions métalliques ont mis en évidence que les déplacements observés sur la 

signature du carboxylate dépendent fortement de sa géométrie, définie par la longueur des 
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liaisons C-O et de l’angle OCÔ.13,14 Le Tableau 4.2 permet de comparer la géométrie du 

groupement carboxylate dans les structures optimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP des 

systèmes [AcO-], (PA-,M+ ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), [AcO-,Ca2+] et [AcO-,Ba2+]. La 

complexation du carboxylate avec un cation modifie sa géométrie, avec un allongement des 

liaisons C-O et une diminution de l’angle OCÔ, qui dépend également de la nature du contre 

ion (charge, rayon ionique et polarisabilité). Cet allongement des liaisons du groupement 

carboxylate peut résulter d’un transfert électronique des orbitales liantes vers des orbitales 

non-liantes développées entre l’anion et le cation. 

Ces résultats peuvent ainsi être rationalisés en considérant que l’effet du cation se réduit à celui 

d’une charge ponctuelle placée à des distances variant avec selon le cation, i.e., en fonction de 

son rayon ionique. Le champ électrique créé par cette charge peut allonger les liaisons C-O du 

carboxylate, tout en contractant l’angle OCÔ, ce qui conduit au déplacement vers le rouge de 

la bande (CO2
-
)
 

anti
. L’intensité du champ électrique dépend du rayon ionique et de la charge du 

cation, ce qui permet d’expliquer les déplacements vers le rouge observés entre les systèmes 

(PA-,K+), (PA-,Na+), (PA-,Li+), [AcO-,Ba2+] et [AcO-,Ca2+]. De plus, l’étude des paires 

(PA-,M+) a mis en évidence que dans ces systèmes l’énergie de l’interaction cation-anion 

diminue lorsque le rayon ionique du cation augmente (Chapitre 3, paragraphe 3.1.2). 

Cependant, la réponse du carboxylate est relativement similaire dans les paires [AcO-,Ca2+] et 

[AcO-,Ba2+], bien que les ions Ca2+ et Ba2+ possèdent des rayons ioniques différents, 

respectivement de 100 et 135 pm. La signature avec le dication calcium se compare avec celle 

obtenue pour le cation sodium (rayon ionique équivalent) avec un déplacement vers le rouge 

de la bande (CO2
-
)
 

anti
 (Figure 4.8). En effet, l’interaction cation-anion est plus forte avec une 

charge 2+ qu’avec une charge 1+ à distances équivalentes. De la même façon, une différence 

entre la signature avec le dication baryum et celle avec le cation potassium est observée 

(Tableau 4.2). Par contre, la signature du carboxylate avec le cation baryum est la même 

qu’avec le calcium alors que le rayon ionique et les distances cation-oxygène de l’acétate 

(cation-anion) augmente par rapport à ce dernier (Tableau 4.2). Cet effet est également observé 

avec les cations de la fin de la série des alcalins dans les paires (PA-,M+), où la géométrie et la 

signature du carboxylate ne changent quasiment pas, en dépit d’un allongement de la distance 

cation-anion suivant l’augmentation du rayon ionique du cation (Tableau 4.2). 

L’étude des paires [AcO-,Ca2+] et [AcO-,Ba2+] isolées a permis d’obtenir leurs signatures 

vibrationnelles et d’interpréter plus précisément l’influence du cation sur le groupement 

carboxylate. Dans les paires d’ions de contact, le déplacement observé sur la bande de 

l’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 est corrélé aux variations de la géométrie du carboxylate, 

pouvant être induites par le champ électrique local du cation, ainsi qu’aux variations de la 

distance cation-anion. La suite de cette étude permettra de comprendre comment la solvatation 

de ces systèmes modifie ces signatures. 
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Tableau 4.2 – Tableau résumant les fréquences expérimentales et théoriques corrigées 

(RI-B97-D3/dhf-TZVPP) (gauche/droite) du mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
, les 

rayons ioniques des cations, ainsi que les valeurs des distances moyennes cation-O, C-O et 

de l’angle OCÔ du carboxylate dans les systèmes [AcO-], (PA-,M+ ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) 

et ([AcO-,M2+] ; M = Ca  et Ba), optimisés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. 

Système 
ν(CO

2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊 

(cm-1) 

Rayon ionique 

du cation (pm) 

Distance 

cation-O (pm) 
Distance C-O 

(pm) 

Angle OCÔ 

(degrés) 

[AcO-] 1590 5/1649 - - 125,9 129,6 

(PA-,Cs+) 1570/1575 167 15 281,6 126,8 125,8 

(PA-,Rb+) 1571/1574 152 15 267,6 126,8 125,9 

(PA-,K+) 1570/1576 138 15 258,3 126,9 125,9 

(PA-,Na+) 1563/1564 102 15 224,6 127,1 125,0 

(PA-,Li+) 1549/1549 76 15 187,9 127,6 122,3 

[AcO-,Ba2+] 1493/1488 135 15 243,6 128,8 119,6 

[AcO-,Ca2+] 1493/1487 100 15 215,1 129,2 118,4 

 

 

4.2.2 Microsolvatation de l’acétate de calcium 

 
 Les expériences de microsolvatation réalisées sur l’acétate de calcium ont permis 

d’obtenir les spectres vibrationnels de prédissociation (H2) d’agrégat ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n), 

contenant jusqu’à huit molécules d’eau (n = 8). Sur ces spectres, la signature du carboxylate 

observée entre 1400 et 1550 cm-1 est relativement différente en fonction du nombre de 

molécules d’eau (Figure 4.10), en particulier les bandes pouvant correspondre au mode 

d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
, qui deviennent très faibles à partir de n = 4 pour ensuite 

disparaitre complètement pour n = 8. Par ailleurs, la bande attribuée au mode d’élongation 

antisymétrique du carboxylate se déplace vers le bleu avec l’augmentation du nombre de 

molécules d’eau. Toutefois, ce déplacement n’est pas constant. En effet, les signatures du 

carboxylate dans les agrégats contenant quatre (n = 4) et cinq (n = 5) molécules d’eau sont 

relativement similaires. 

Sur les spectres de systèmes ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n ; n = 0-4), un déplacement graduel vers le 

bleu est observé sur la bande du mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
. La position de 

cette bande (CO2
-
)
 

anti
 passe de 1493 cm-1 pour n = 0 à 1524 cm-1 pour n = 4 avec des incréments 

+6, +7, +8 et +9 cm-1. En parallèle, le mode de déformation des molécules d’eau (H2O)def, 

attribué aux bandes présentes au-delà de ~1600 cm-1, se déplace graduellement vers sa position 

observée dans la molécule d’eau isolée16 (Figure 4.10). Il est à noter que pour n = 1 deux bandes 

(H2O)def sont observées, ce qui pourrait traduire la présence de deux conformères de 

populations comparables, bien qu’une seule signature n’ait pu être identifiée pour le 

carboxylate. Le déplacement graduel des bandes (CO2
-
)
 

anti
 des modes d’élongation et de 

déformation (H2O)def suggère que les premières molécules d’eau, jusqu’à n = 4, interagissent 

de la même façon avec la paire d’ions. L’interruption de cette évolution d’évolution entre n = 
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4 et n = 5 correspondrait alors à la fin du remplissage de la première couche de solvatation du 

cation et marquerait le passage à un régime différent de microsolvatation. Ce comportement 

est en accord avec les études réalisées précédemment sur la solvatation du dication calcium, 

concluant que Ca2+ réside dans un environnement hexacoordiné en phase gazeuse.17–19 La 

géométrie des structures correspondant aux agrégats ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n ; n = 0-4) ont été 

optimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP (Figure 4.11), et leurs fréquences harmoniques 

ont été calculées au même niveau de calcul et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants 

du mode pour les modes d’élongation du carboxylate (Tableau 4.3).  

 

 
Figure 4.10 – Spectres vibrationnels de prédissociation (H2) des systèmes ([AcO-

,Ca2+]·(H2O)n ; n ≤ 8). Les fréquences harmoniques du mode d’élongation antisymétrique du 

carboxylate (vert), des trois modes couplés ayant une composante importante dans le mode 

symétrique (gris), et celles du mode de déformation des molécules d’eau (violet), calculées au 

niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigée par un facteur d’échelle dépendant du mode pour 

le carboxylate, sont représentées par des barres verticales. Les lignes verticales indiquent la 

position des fréquences expérimentales de l’élongation antisymétrique du carboxylate dans 

l’acétate5 et de la déformation de H2O dans la molécule d’eau isolée.16 
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Figure 4.11 – Structure des différents systèmes ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n ; n ≤ 8) optimisées au 

niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, deux points de vue sont présentés pour chaque structure. Les 

interactions cation-anion et cation-oxygène de l’eau et les liaisons hydrogène sont 

représentées respectivement par des lignes en pointillés violet, orange et noir 

 

Les fréquences harmoniques calculées pour ces structures reproduisent bien les déplacements 

observés sur le mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 et le mode de déformation des 

molécules d’eau (H2O)def, en particulier la rupture d’évolution entre n = 4 et n = 5, ce qui 

souligne la pertinence des structures proposées pour les agrégats ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n ; n = 

1-4). Par conséquent, les déplacements observés sur la signature du carboxylate peuvent de 

nouveau être rationalisés de la manière suivante. Les interactions entre les molécules d’eau et 

le cation induisent une compétition électronique avec l’interaction cation-anion de manière 

analogue à ce qui a été vu dans le cas de ([AcO-,Na+]·xylène) dans la partie 4.1. Les molécules 

d’eau en interaction avec le calcium contribuent ainsi à affaiblir la liaison ionique (COO-Ca2+). 

À chaque molécule d’eau ajoutée en première couche de solvatation de Ca2+, les distances 
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Ca-Ocarboxylate augmentent (Tableau 4.4) et le carboxylate est de moins en moins perturbé par la 

charge du dication, permettant à l’acétate de relaxer vers sa géométrie libre, i.e., lorsqu’il n’est 

pas perturbé. En effet, les structures optimisées des systèmes ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n ; n = 0-4) 

montrent une ouverture de l’angle OCÔ et un raccourcissement des liaisons C-O du carboxylate 

en fonction du nombre de molécule d’eau (Tableau 4.4), ce qui explique le déplacement du 

mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 vers le bleu, se rapprochant ainsi petit à petit et de 

façon quasi-équivalente à chaque molécule d’eau, de la position de ce mode pour l’acétate 

non-complexé, 1590 cm-1.5 La relaxation de la géométrie des espèces présentes dans la 

première couche de solvatation d’un dication a été mise en évidence précédemment dans des 

systèmes ([OH-,Cu2+]·(H2O)n), où la solvatation du Cu2+ conduit à une diminution graduelle 

du fort déplacement observé sur l’élongation de l’ion OH- induit par l’interaction avec le 

dication. Sur les spectres des agrégats ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n ; n = 1-4), le déplacement du mode 

de déformation des molécules d’eau (H2O)def vers le rouge indique également une relaxation 

progressive des molécules d’eau avec une augmentation des distances cation-oxygène des 

molécules d’eau (Tableau 4.4).  

 

Tableau 4.3 – Tableau présentant les fréquences expérimentales (en italique) et les 

fréquences harmoniques des modes d’élongation du carboxylate, ainsi que du mode de 

déformation des molécules d’eau des systèmes ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n ; n ≤ 8), calculées au 

niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode 

dans le cas du carboxylate. 

Nombre 

de H2O 

ν(CO
2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊  

(cm-1) 

ν(CO
2

- )𝒔𝒚𝒎  

(cm-1) 

ν(H
2
O)

def
 

(cm-1) 

0 
1493 

1487 

 

1383 

 

1406 

 

1443 
        

1 
1499 

1495 

 

1381 

 

1415 

 

1461 

1616 

1645 

1626 

 
      

2 
1506 

1504 

 

1380 

 

1428 

 

1463 

1615 

1634 

 

1639 
      

3 
1515 

1513 

 

1379 

 

1431 

 

1473 

1608 

1615 

1619 

1622 

 

1622 
     

4 
1524 

1519 

 

1379 

 

1440 

 

1458 

1623 

1613 

 

1614 

 

1621 

 

1623 
    

5 
1522 

1524 

 

1376 

 

1442 

 

1457 

1597 

1597 

 

1612 

 

1614 

 

1618 

 

1651 
   

6 
1530 

1534 

 

1376 

 

1446 

 

1462 

1616 

1597 

 

1608 

 

1612 

 

1612 

 

1642 

 

1650 
  

7 
1541 

1538 

 

1379 

 

1444 

 

1481 

1602 

1604 

1626 

1609 

 

1610 

 

1615 

 

1628 

 

1652 

 

1672 
 

8 
1547 

1549 

 

1378 

 

1447 

 

1464 

1605 

1602 

 

1604 

 

1610 

 

1613 

 

1624 

 

1641 

 

1654 

 

1667 

 

 



Chapitre 4 : Paires d’ions environnées en phase gazeuse 

168 | 
 

Les spectres des systèmes ([AcO-,Ca2+]·(H2O)4) et ([AcO-,Ca2+]·(H2O)5) sont relativement 

similaires, avec une seule bande intense pour la signature du carboxylate respectivement à 1524 

et 1522 cm-1 attribué au mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 (Figure 4.10). La première 

couche de solvatation du dication Ca2+ étant complète pour n = 4, la cinquième molécule d’eau 

peut se placer, soit dans la deuxième couche de solvatation de Ca2+, soit dans la première 

couche de solvatation de l’acétate en formant une liaison hydrogène avec l’un des oxygènes du 

carboxylate. La géométrie de ces deux structures proposées pour ([AcO-,Ca2+]·(H2O)5) ont été 

optimisées et leurs fréquences harmoniques ont été calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP 

et corrigées (Annexes, Figure A.7). Pour la structure où la cinquième molécule d’eau se situe 

dans la première couche de solvatation de l’acétate, la fréquence calculée pour l’élongation 

antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 est de 1538 cm-1. Lorsque cette cinquième molécule d’eau vient 

compléter la deuxième couche de solvatation de Ca2+, la fréquence ν(CO2
-
)
 

anti
 calculée est de 

1524 cm-1, en meilleur accord avec la fréquence expérimentale à 1522 cm-1. Ces résultats 

permettent d’attribuer la signature du carboxylate à la structure de ([AcO-,Ca2+]·(H2O)5) où la 

cinquième molécule d’eau se situe dans la deuxième couche de solvatation de Ca2+. La 

deuxième couche de solvatation de molécules d’eau n’affecte quasiment pas la signature du 

carboxylate et donc les distances cation-oxygène des molécules d’eau de la première couche 

de solvatation ne varient plus (Tableau 4.4). Un schéma de solvatation identique a été mis en 

évidence pour le système d-([PrO-,Mg2+]·(H2O)5) par Johnson et coll..11 

À partir de n = 6, la bande du mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 se déplace de 

nouveau graduellement vers le bleu (Figure 4.10), ce qui suggère que les molécules d’eau 

ajoutées sont en contact avec le carboxylate. La géométrie des agrégats ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n ; 

n = 6-8) a été optimisée (Figure 4.9), et les fréquences harmoniques ont été calculées au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode pour celles 

du carboxylate (Tableau 4.3). Les fréquences ν(CO2
-
)
 

anti
 calculées sont en accord avec les 

fréquences mesurées sur les spectres de ces systèmes (Figure 4.9), confirmant que les 

molécules d’eau ajoutées forment des liaisons hydrogène avec les oxygènes du carboxylate. 

Ces interactions modifient à nouveau la géométrie du carboxylate (Tableau 4.4), qui se traduit 

encore par le déplacement de la bande du mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 (Figure 

4.11). À chaque molécule d’eau ajoutée en interaction avec le carboxylate, les distances 

Ca-Ocarboxylate augmentent et le carboxylate est de moins en moins perturbé par la charge du 

dication (Tableau 4.4). En parallèle, les distances moyennes Ca-Oeau en interaction diminuent 

(Tableau 4.4), mettant en évidence une meilleure solvatation du cation. Par contre, les distances 

moyennes entre les oxygènes du carboxylate et les hydrogènes des molécules d’eau en 

interaction (Ocarboxylate-Heau) augmentent graduellement (Tableau 4.4), ce qui indique que 

l’interaction entre le carboxylate et les molécules d’eau est de plus en plus faible. Par ailleurs, 

les molécules d’eau interagissent entre elles, formant un réseau autour de la paire d’ions (Figure 

4.11). Les molécules d’eau se positionnent ainsi de manière à solvater la paire d’ions et garder 

les deux ions appariés. 
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Tableau 4.4 – Tableau des fréquences expérimentales et théoriques corrigées (RI-B97-

D3/dhf-TZVPP) (gauche/droite) du mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
, ainsi que des 

valeurs de la distance moyenne Ca-Ocarboxylate, des distances C-O et de l’angle OCÔ du 

carboxylate, et de la distance moyenne Ca-Oeau (en interaction avec le cation) dans les 

([AcO-,Ca2+]·(H2O)n ; n ≤ 8) optimisés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. 

Nombre 

de H2O 

ν(CO
2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊 

(cm-1) 

Distance  

Ca-Ocarboxylate 

(pm) 

Distance  

C-O (pm) 

Angle OCÔ 

(degrés) 

Distance  

Ca-Oeau  

(pm) 

Distance  

Ocarboxylate-Heau  

(pm) 

0 1493/1487 215,1 129,1/129,2 118,4 - - 

1 1499/1595 218,3 128,8/129,0 119,1 237,2 - 

2 1506/1504 221,7 128,5/128,7 119,7 239,2 - 

3 1515/1513 227,6 128,2/128,3 120,0 239,0 - 

4 1524/1519 232,2 128,0/128,1 120,5 242,8 - 

5 1522/1524 232,9 127,8/128,1 120,8 242,3 - 

6 1530/1534 235,4 127,3/128,3 120,2 241,9 180,1 

7 1541/1539 238,6 127,6/127,7 119,9 240,3 184,5 

8 1547/1549 242,0 126,8/128,6 119,8 239,2 194,6 

 
 

4.2.3 Microsolvatation de l’acétate de baryum 

 
 La microsolvatation de l’acétate de baryum a également été étudiée par la technique de 

spectroscopie de photodissociation IR (IRPD). Les spectres des agrégats ([AcO,Ba]·(H2O)n ; n 

≤ 5) ont ainsi été obtenus (Figure 4.12), malheureusement au-delà de cinq molécules d’eau le 

signal d’ions est trop faible pour acquérir un spectre. Sur ces spectres, les bandes entre 1410 et 

1520 cm-1 correspondent à la signature du carboxylate, et les bandes observées du coté bleu 

sont attribuées au mode de déformation des molécules d’eau (H2O)def. 

Dans les spectres des systèmes ([AcO-,Ba2+]·(H2O)n ; n = 0-2), la bande attribuée au mode 

d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 du carboxylate se déplace vers le bleu en fonction du 

nombre de molécules d’eau (Figure 4.12). La position de cette bande (CO2
-
)
 

anti
 passe de 1493 

cm-1 pour n = 0 à 1513 cm-1 pour n = 2 avec des incréments +11 et +9 cm-1. La présence des 

deux premières molécules d’eau a une forte influence sur le carboxylate, ce qui suggère que 

ces molécules interagissent directement avec ce dernier. Cependant à partir de trois molécules 

d’eau dans l’agrégat, la signature du carboxylate ne change plus. De plus, les bandes 

correspondant au mode de déformation des molécules d’eau (H2O)def se déplacent vers le rouge 

en fonction du nombre de molécules d’eau dans l’agrégat, et atteignent dès n = 3 sa position 

observée dans la molécule d’eau isolée.16  

Les déplacements observés sur la signature du carboxylate et ceux observés sur la signature 

des molécules d’eau sont donc similaires à ceux constatés pour les systèmes 

([AcO-,Ca2+]·(H2O)n). Toutefois dans le cas présent des agrégats ([AcO-,Ba2+]·(H2O)n), ces 

signatures ne changent quasiment plus au-delà de n = 3, ce qui suggère que la microsolvatation 

de la paire [AcO-,Ba2+] est qualitativement différente de celle de [AcO-,Ca2+]. 
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Figure 4.12 – Spectres vibrationnels de prédissociation (H2) des systèmes 

([AcO-,Ba2+]·(H2O)n ; n ≤ 5). Les fréquences harmoniques du mode d’élongation 

antisymétrique du carboxylate (bleu), des trois modes couplés ayant une composante 

importante dans le mode symétrique (gris), et celles du mode de déformation des molécules 

d’eau (violet), calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigée par un facteur 

d’échelle dépendant du mode pour le carboxylate, sont représentées par des barres 

verticales. Les lignes verticales indiquent la position des fréquences expérimentales de 

l’élongation antisymétrique du carboxylate dans l’acétate5 et de la déformation de H2O dans 

la molécule d’eau isolée.16 

 

Des optimisations de géométrie ont été réalisées à partir de différentes structures de départ pour 

chaque agrégat ([AcO-,Ba2+]·(H2O)n ; n = 1-5), au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Ces 

optimisations convergent toutes vers une seule et même structure pour chaque système. Dans 

les agrégats ([AcO-,Ba2+]·(H2O)n ; n = 1-4), les molécules d’eau interagissent simultanément 

avec le dication Ba2+ et l’un des oxygènes du carboxylate (Figure 4.13). La cinquième molécule 

d’eau vient compléter la première couche de solvatation de Ba2+ dans l’agrégat 

([AcO-,Ba2+]·(H2O)5). Pour chaque système, les fréquences harmoniques ont été calculées au 

même niveau de calcul que les optimisations de géométrie, et corrigées par des facteurs 

d’échelle dépendants du mode pour les modes d’élongation du carboxylate (Tableau 4.5). Ces 

calculs de fréquences harmoniques reproduisent bien les fréquences mesurées pour le mode 

d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 et le mode de déformation des molécules d’eau (H2O)def 

(Figure 4.12), ce qui rend particulièrement plausibles les structures proposées pour les agrégats 

([AcO-,Ba2+]·(H2O)n ; n = 1-5). Il est à noter qu’un faible déplacement résiduel est observé sur 

les fréquences théoriques entre n = 2 et n = 5, mais pas observé expérimentalement (Figure 

4.12), montrant les limites de l’accord entre ces structures et la spectroscopie. La 

microsolvatation de la paire [AcO-,Ba2+] modifie progressivement la géométrie du groupement 



Chapitre 4 : Paires d’ions environnées en phase gazeuse 

| 171  
 

carboxylate, correspondant au raccourcissement des longueurs de liaisons C-O et l’ouverture 

de l’angle OCÔ en fonction du nombre de molécules d’eau (Tableau 4.6). Comme pour les 

systèmes ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n), ces changements de géométrie traduisent une relaxation 

progressive du carboxylate, qui est induite par la microsolvatation. Chaque molécule d’eau en 

interaction avec Ba2+ participe à l’affaiblissement de l’interaction cation-anion, comme 

déterminé précédemment pour Ca2+. Les distances Ba-Ocarboxylate augmentent également à 

chaque molécule d’eau ajoutée (Tableau 4.6). Cependant au cours de la microsolvatation, le 

comportent du carboxylate est différent dans les deux systèmes. Dans le cas de 

([AcO-,Ca2+]·(H2O)n), les quatre premières molécules d’eau solvatent uniquement le dication. 

Dans le cas de ([AcO-,Ba2+]·(H2O)n), les quatre premières molécules d’eau interagissent 

également avec les oxygènes du carboxylate, ce qui influence sa signature vibrationnelle, 

même si on observe des déplacements similaires à ceux avec le dication Ca2+ mais supérieurs 

(de n = 0 à n = 2, +11 cm-1 et +9 cm-1 à comparer +6 et +7 cm-1).  

 

 

Figure 4.13 – Structure des différents systèmes ([AcO-,Ba2+]·(H2O)n ; n ≤ 5) optimisés au 

niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, deux points de vue sont présentés pour chaque structure.  Les 

interactions cation-anion et cation-oxygène de l’eau et les liaisons hydrogène sont 

représentées respectivement par des lignes en pointillés violet, orange et noir. 
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Tableau 4.5 – Tableau présentant les fréquences expérimentales (en italique) et les 

fréquences harmoniques des modes d’élongation du carboxylate, ainsi que du mode de 

déformation des molécules d’eau des systèmes ([AcO-,Ba2+]·(H2O)n ; n ≤ 5), calculées au 

niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode 

dans le cas du carboxylate. 

Nombre 

de H2O 

ν(CO
2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊 

(cm-1) 

ν(CO
2

- )𝒔𝒚𝒎 

(cm-1) 

ν(H
2
O)

def
 

(cm-1) 

0 
1493 

1488 

 

1381 

 

1423 

 

1439 
     

1 
1504 

1498 

 

1379 

 

1429 

 

1447 

1606 

1613 
    

2 
1513 

1509 

 

1378 

 

1432 

 

1461 

1607 

1609 

 

1611 
   

3 
1513 

1515 

 

1378 

 

1430 

 

1460 

1594 

1599 

1607 

1613 

1616 

1619 
  

4 
1513 

1517 

 

1376 

 

1435 

 

1455 

1595 

1600 

1608 

1601 

1619 

1613 

 

1616 
 

5 
1514 

1520 

 

1375 

 

1432 

 

1459 

1594 

1593 

1609 

1594 

1618 

1608 

1623 

1614 

 

1639 

 

 

Cette différence de solvatation entre les paires [AcO-,Ca2+] et [AcO-,Ba2+] provient de la nature 

du dication. L’étude menée sur [AcO-,Ca2+] met en évidence que les molécules d’eau 

commencent par solvater le dication, comme démontré précédemment dans le cas de 

d-[PrO-,Mg2+].11 La densité de charge positive des dications (Mg2+ et Ca2+) étant relativement 

importante, les molécules d’eau vont se consacrer exclusivement à leur solvatation. Dans ces 

deux systèmes, le rayon ionique du dication (Mg2+ = 72 pm et Ca2+ = 100 pm) permet de 

contenir au maximum quatre molécules d’eau dans sa première couche de solvatation en plus 

de l’acétate, formant un environnent hexacoordiné avec le carboxylate. En revanche, dans le 

cas de [AcO-,Ba2+], le rayon ionique de Ba2+ (135 pm) permet de contenir jusqu’à cinq 

molécules d’eau en plus du carboxylate dans sa première couche de solvatation, ce qui permet 

de former un environnent heptacoordiné autour du dication, correspondant la coordination la 

plus stable de Ba2+ dans l’eau.18 Le rayon ionique du dication Ba2+ étant plus grand que celui 

de Mg2+ et de Ca2+, les distances d’interaction cation-oxygène des molécules d’eau sont plus 

grandes, ce qui induit qu’il forme des interactions plus faibles avec les molécules d’eau par 

rapport aux deux autres dications. En effet, l’énergie de liaison entre l’oxygène de l’eau et le 

dication diminue lorsque la taille de ce dernier augmente.17,20 De plus, les quatre premières 

molécules d’eau interagissent simultanément avec le cation et les oxygènes du carboxylate, 

jouant le rôle à la fois d’accepteur et de donneur. À chaque molécule d’eau ajoutée, les 

distances moyennes Ba-Oeau augmentent et les distances moyennes Ocarboxylate-Heau diminuent 

(Tableau 4.6), ce qui est l’opposé du comportement observé pour [AcO-,Ca2+]. Ces résultats 

montrent que dans le cas de [AcO-,Ba2+] les molécules d’eau se positionnent de manière à 

séparer les deux ions. 
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Tableau 4.6 – Tableau des fréquences expérimentales et théoriques corrigées (RI-B97-

D3/dhf-TZVPP) (gauche/droite) du mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
, ainsi que des 

valeurs de la distance moyenne Ba-Ocarboxylate, des distances C-O et de l’angle OCÔ du 

carboxylate, des distances moyennes Ba-Oeau et Ocarboxylate-Heau dans les systèmes ([AcO-

,Ba2+]·(H2O)n ; n ≤ 5) optimisés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. 

Nombre 

de H2O 

ν(CO
2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊 

(cm-1) 

Distance 

Ba-Ocarboxylate 

(pm) 

Distance 

C-Ocarboxylate 

(pm) 

Angle OCÔ 

(degrés) 

Distance  

Ba-Oeau  

(pm) 

Distance  

Ocarboxylate-Heau  

(pm) 

0 1493/1488 243,6 128,7/128,8 119,6 - - 

1 1504/1498 248,4 128,4/128,6 121,1 269,9 237,5 

2 1513/1509 254,3 128,1/128,2 120,4 271,8 230,1 

3 1513/1515 259,9 127,7/128,2 120,9 274,1 227,8 

4 1513/1517 265,0 127,8/127,8 121,3 277,5 227,9 

5 1514/1520 272,6 127,7/127,7 121,7 280,9 216,7 

 

 

4.3 Conclusion 

 

Les expériences menées sur les paires d’ions d’acétate d’alcalin ([AcO-,Na+]) ou 

d’alcalino-terreux ([AcO-,Ca2+] et [AcO-,Ba2+]) ont démontré que la signature vibrationnelle 

du carboxylate dépend fortement de la nature du contre ion, en particulier son rayon ionique et 

sa charge, mais aussi, dans une moindre mesure, de l’environnement du cation. 

L’étude du complexe ([AcO-,Na+]·xylène) a permis de mettre en évidence que les expériences 

de spectroscopie de double résonance IR-UV peuvent être réalisées sur des complexes trimères, 

permettant d’obtenir la signature du carboxylate dans une paire d’acétate d’alcalin. De plus, ce 

système a permis de rationaliser les évolutions spectrales liées aux effets de compétition entre 

l’interaction cation-anion et les autres interactions impliquant le cation telle que cation-. 

La microsolvatation des paires [AcO-,Ca2+] et [AcO-,Ba2+] a montré que l’ajout progressif de 

molécules d’eau entraîne une relaxation du groupe carboxylate, ainsi que des molécules d’eau. 

Les premières molécules d’eau commencent par compléter la première couche de solvatation 

du dication, ce qui conduit à une augmentation des distances d’interactions et, par conséquent, 

conduit à la relaxation du groupement carboxylate. Toutefois, la solvatation de la paire d’ions 

est différente dans ces deux cas, illustrant que la nature du cation joue un rôle important. Dans 

le cas de [AcO-,Ca2+], les molécules d’eau se positionnent de manière à ne solvater que le 

dication autant que possible (n  4, coordination du dication  6) et ensuite solvate le dication 

et les oxygènes du carboxylates. Alors que pour [AcO-,Ba2+], les premières molécules d’eau 

interagissent simultanément avec le dication et les oxygènes du carboxylate, ce qui tend à les 

séparer. Lorsque la première couche de solvatation du carboxylate est complète (n = 4), la 

cinquième molécule d’eau se place en interaction avec le dication seul, i.e. au-dessus de la 

couronne formée par les quatre premières molécules d’eau vers l’extérieur de la paire d’ions. 

Ces expériences de microhydratation mettent en évidence deux comportements différents des 
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ions, en lien avec leur nature chaotrope (AcO- et Ca2+) ou kosmotrope (Ba2+), les paires d’ions 

entre ions de même nature étant intrinsèquement plus stables en solution que les paires d’ions 

entre ions de nature différente.1 

L’ensemble de ces résultats obtenus en phase gazeuse seront utiles à l’étude des structures de 

la solution présentée dans le chapitre suivant. 
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Chapitre 5 :                         

Identification de paires d’ions 

en solution : expériences et 

modélisation 
 

 
Dans les deux chapitres précédents, des modèles de paires d’ions de contact (CIP) 

isolées et microsolvatées ont été étudiées en phase gazeuse. Par confrontation des résultats 

théoriques et expérimentaux, une attribution conformationnelle a été réalisée pour les différents 

systèmes de paires d’ions étudiés. De plus, les études de microsolvatation menées sur les paires 

d’ions chargées ([AcO-,M2+]) ont mis en évidence l’influence de la première couche de 

solvatation de la paire sur la signature de la sonde vibrationnelle considérée (groupement 

carboxylate). Il est maintenant intéressant d’évaluer l’effet de l’environnement sur la formation 

des paires d’ions en solution, mais également la distribution des différents types de paires 

d’ions. Dans toutes les solutions électrolytiques, les paires d’ions de contact (CIP), à solvant 

partagé (SIP) et séparées par le solvant (SSIP), ainsi que les ions libres (FI) peuvent coexister, 

ce qui rend difficile leur caractérisation. 

Plusieurs études se sont déjà focalisées sur cet objectif en faisant appel à différentes approches 

expérimentales, telles que la spectroscopie IR1 ou celle des rayons X,2,3 ainsi que des méthodes 

théoriques de dynamique moléculaire ou ab initio.4,5 Toutefois, ces méthodes sont confrontées 

à des limites dans la caractérisation des paires d’ions, notamment dues à la coexistence de 

plusieurs types d’appariement en solution. Dans le cas des acétates d’alcalin, les résultats 

obtenus en solution n’ont jusqu’à présent pas permis d’identifier précisément les signaux 

caractéristiques des différents types de paires. 

La première partie de ce chapitre permettra de présenter les études théoriques que nous avons 

menées sur des paires d’acétate d’alcalin en solution. Une étude du paysage conformationnel 

des systèmes ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) isolés sera d’abord réalisée en utilisant 

une méthode de chimie quantique, afin d’analyser la sensibilité à l’environnement de la sonde 

vibrationnelle carboxylate dans ces systèmes. Dans la suite de cette première partie, quelques 

résultats de la littérature sur des paires d’acétate d’alcalin en solution seront exposés afin 

d’illustrer l’état des connaissances et les problématiques liées à l’attribution des paires d’ions 

dans les solutions électrolytiques. 
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Les outils spectroscopiques (IR, rayons X) sont largement utilisés dans l’étude des complexes 

mettant en jeu des interactions intermoléculaires en solution, et donc adaptés à l’étude de 

l’appariement d’ions.1–3 Les trois parties suivantes seront consacrées à notre étude 

d’identification de paires d’ions en solution par spectroscopie IR. Dans un premier temps, des 

solutions électrolytiques ([AcO-,M+]aq ; M = Li, Na et K) seront analysées par spectroscopie 

vibrationnelle IR-TF. Cette analyse sera réalisée en faisant varier la concentration en ions, afin 

de modifier la distribution des différentes paires d’ions formés en solution, et ainsi observer 

des changements spectraux. Les expériences en solution seront ensuite interprétées à l’aide 

d’une étude théorique plus poussée que celles réalisées précédemment sur les paires d’ions en 

solution.5–8 L’objectif de cette étude est de générer en solution les signatures vibrationnelles 

des différents types de paires d’ions pour les systèmes ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), 

ainsi que celle pour l’anion acétate libre à un niveau de calcul capable de reproduire 

quantitativement la signature spectrale expérimentale. Cette étude s’appuie sur une stratégie de 

calcul originale développée précédemment par l’équipe.9,10 Par comparaison avec les spectres 

expérimentaux, les résultats théoriques obtenus permettront de proposer une attribution des 

structures supramoléculaires des systèmes détectés par spectroscopie IR-TF. 

Enfin, la dernière partie présentera la première étude réalisée sur des paires d’ions dans un 

micro-jet liquide par spectroscopie FZRET (Far-Zone Resonant Energy Transfer). Cette 

nouvelle technique de spectroscopie des rayons X11 nous a permis de détecter 

expérimentalement des paires d’ions en solution, en nous offrant l’opportunité de mesurer les 

distributions de distance cation-anion. Ces expériences en micro-jet liquide ont été réalisées 

sur un système modèle, l’acétate de potassium ([AcO-,K+]). 

 

5.1 Préambule aux études sur les paires d’ions en solution 

 
 Cette première partie permettra d’introduire l’étude des paires d’acétate d’alcalin en 

solution.  Elle débutera par une étude théorique de ces paires d’ions isolées,9 afin d’analyser la 

signature de l’acétate par rapport à sa complexation avec un cation alcalin. Des informations 

pourront être obtenues sur l’interaction cation-anion au sein de ces systèmes, ainsi que sur 

l’influence de la nature du cation sur cette interaction.9 Ces résultats pourront alors aider à 

comprendre les propriétés d’appariement de l’acétate et des ions alcalins dans l’eau. 

Le second paragraphe présentera quelques études de la littérature réalisées sur des paires 

[AcO-,M+] en solution, afin d’illustrer les problématiques liées à l’attribution des paires en 

solution. Jusqu’à présent, les nombreuses approches expérimentales et théoriques mises en 

œuvre pour ces études n’ont pas permis ni de discerner, ni de quantifier les différentes paires 

d’ions en solution de manière entièrement satisfaisante.5 
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5.1.1 Étude théorique des paires d’acétate d’alcalin isolées 

 
 Avant d’étudier les paires d’ions d’acétate d’alcalin en solution, une étude préalable a 

été menée précédemment,9 afin d’analyser le comportement de l’acétate lorsqu’il est complexé 

à un cation alcalin. Dans les chapitres précédents, l’interaction entre le carboxylate et les 

cations alcalins a été mis en évidence dans des systèmes où ce groupe ionique est à proximité 

d’un cycle aromatique ((PA-,M+), ([AcO-,Na+]·xylène), …). Dans ce paragraphe, les paires 

d’acétate d’alcalin ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) isolées ont été étudiées par chimie 

quantique. 

Une exploration manuelle au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP a été réalisée pour chaque paire 

d’ions. La position du cation par rapport au groupement carboxylate a notamment été explorée 

afin d’identifier les différentes conformations énergétiquement favorables. Pour chacun des 

systèmes considérés, une seule conformation stable a été trouvée à ce niveau de calcul (Figure 

5.1). Cette conformation est similaire pour tous les systèmes, correspondant à une structure de 

type bidentate O-O, où le cation interagit avec les deux oxygènes du carboxylate. Les distances 

M+-Ocarboxylate ont été déterminées pour les différentes paires (Figure 5.1). Dans tous les 

systèmes, le cation est à une distance relativement similaire par rapport aux deux oxygènes du 

carboxylate, ce qui indique qu’il interagit de manière équivalente avec eux. En comparant les 

structures des paires ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), les distances M+-Ocarboxylate 

augmentent avec le rayon ionique du cation (Li+=76 pm < Na+=102 pm < K+=138 pm < 

Rb+=152 pm < Cs+=167 pm).12 Les charges au niveau des cations alcalins et des atomes 

d’oxygène du carboxylate, ont également été déterminées grâce à une analyse NBO au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Ces charges sont respectivement de l’ordre de 0,9 et -0,8 pour tous les 

systèmes, ce qui confirme que la structure électronique de l’état fondamental de ces systèmes 

isolés correspond bien à celle d’une paire d’ions. 
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Figure 5.1 – Géométries des différentes paires d’acétate d’alcalins ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, 

K, Rb et Cs) optimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Les interactions cation-anion sont 

représentées par des lignes en pointillés violet, et les distances M+-Ocarboxylate sont indiquées 

sur les structures en pm.  

 

Les fréquences harmoniques ont ensuite été calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP pour 

les paires [AcO-,M+], ainsi que l’anion acétate [AcO-], et corrigées à l’aide des facteurs 

d’échelle mode-dépendants. Deux fréquences harmoniques intenses ont été identifiées entre 

1300 et 1600 cm-1 pour chaque système correspondant aux modes d’élongation symétrique et 

antisymétrique du carboxylate (Tableau 5.1). Toutefois, ces modes de vibration calculés ne 

sont pas purs. Le mode d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
 est couplé à l’élongation C-C de 

l’acétate ainsi qu’au cisaillement du méthyle, et le mode antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
 semble lui 

couplé avec la torsion du méthyle. Néanmoins, les fréquences harmoniques calculées pour 

l’acétate isolé sont relativement en accord avec les fréquences expérimentales obtenues par 

Steill et Oomens.13 Comme montré précédemment par les études des paires d’ions en phase 

gazeuse (Chapitre 3, paragraphe 3.1.2), la signature spectrale du carboxylate est sensible à la 

nature du cation. L’écart ∆ν(CO
2

-
) entre les fréquences antisymétrique et symétrique calculées 

varie de 115 à 173 cm-1 pour les paires [AcO-,M+] (Tableau 5.1). Ces écarts sont largement 

inférieurs à celui mesuré pour l’anion acétate isolé, qui est de ~285 cm-1 (Figure 5.2). Cette 

différence remarquable entre les signatures des paires d’ions et celle de l’acétate non-complexé 

démontre une nouvelle fois que le groupement carboxylate est particulièrement sensible à la 

formation de paires d’ions. Par ailleurs, cet écart  ∆ν(CO
2

-
)  augmente légèrement le long de la 

série des alcalins du lithium au potassium, puis reste relativement stable (Tableau 5.1). Cette 

augmentation de l’écart  ∆ν(CO
2

-
), qui se rapproche ainsi de l’écart observé pour le système 
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non-complexé, suggère que l’énergie de l’interaction cation-anion diminue le long de la série. 

D’autre part, les distances M+-Ocarboxylate augmentent avec le rayon ionique du cation (Figure 

5.1). L’énergie d’interaction cation-anion, caractérisée par une forte contribution de l’énergie 

coulombienne, diminue donc lorsque le rayon ionique du cation alcalin augmente, ce qui est 

directement lié à l’augmentation de l’écart ∆ν(CO
2

-
) pour ce type de complexation bidentate. 

 

Tableau 5.1 – Tableau présentant les fréquences harmoniques corrigées par des facteurs 

d’échelles dépendants du mode, calculées au niveau RI-B97D3/dhf-TZVPP pour les paires 

([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) et l’acétate non-complexé [AcO-], ainsi que l’écart 

∆ν(CO
2

-
) entre les fréquences symétrique et antisymétrique, et les valeurs des distances C-O 

et de l’angle OCÔ du carboxylate. Pour l’acétate, les fréquences expérimentales obtenues 

par Steill et Oomens13 sont indiquées en italique. Les charges au niveau des oxygènes du 

carboxylate ont été déterminées par une analyse NBO au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. 

Systèmes 
ν(CO

2

- )𝒔𝒚𝒎  

(cm-1) 

ν(CO
2

-
)
anti

 

(cm-1) 

∆ν(CO
2

-
) 

anti-sym 

(cm-1)  

Angle 

OCÔ 

(degrés) 

Distances  

C-O 

(pm) 

q(O) (e) 

[AcO-,Li+] O-O 1431 1546 115 121,8 127,8/127,8 -0,79 /-0,80 

[AcO-,Na+] O-O 1400 1556 156 124,4 127,3/127,4 -0,78/-0,79 

[AcO-,K+] O-O 1391 1564 173 125,1 127,2/127,2 -0,78/-0,79 

[AcO-,Rb+] O-O 1391 1560 169 125,0 127,2/127,2 -0,78/-0,79 

[AcO-,Cs+] O-O 1392 1558 166 125,0 127,2/127,2 -0,79/-0,79 

[AcO-]  
1305 13 

1315 

1590 13 

1649 

285 13 

334 

 

129,6 

 

125,9/125,9 

 

-0,75/-0,75 

 

Ces évolutions de la signature du carboxylate en fonctions de son environnement immédiat 

peuvent être expliquées par des variations de sa géométrie, comparable à celles déterminées au 

cours de l’étude des paires d’ions chargées ([AcO-,M2+] ; M = Ca ou Ba) (Chapitre 4, 

paragraphe 4.2.1). La complexation du carboxylate avec un cation modifie sa géométrie, se 

manifestant par un allongement des liaisons C-O et une fermeture de l’angle OCÔ (Tableau 

5.1). Cependant, ces variations de géométrie dépendent de la nature du cation, notamment du 

rayon ionique. La distance C-O diminue et l’angle OCÔ augmente du lithium au potassium, 

mais la géométrie du carboxylate ne varie quasiment plus du potassium au césium, d’où 

l’évolution comparable manifestée par la signature du carboxylate malgré une augmentation 

du rayon ionique. La Figure 5.2 montre qu’en phase gazeuse les signatures des paires d’ions 

[AcO-,M+] et de l’acétate non-complexé sont suffisamment différentes pour les identifier sans 

ambigüité. Conformément à ce qui a été observé pour (PA-,M+),9 les signatures IR des paires 

[AcO-,Li+] et [AcO-,Na+] pourraient être distinguées de celle des paires [AcO-,K+], [AcO-,Rb+] 

et [AcO-,Cs+]. 
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Figure 5.2 – Spectre IRMPD de l’ion acétate enregistré par Steill et Oomens.13 Les 

fréquences harmoniques des modes d’élongation symétrique et antisymétrique du carboxylate 

des paires ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-

TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode, sont représentées par 

des barres verticales. 

Cette étude préalable met en évidence la possibilité d’identifier l’appariement de l’acétate avec 

un cation alcalin grâce à la signature vibrationnelle du carboxylate. Dans la suite de ce chapitre, 

l’étude d’ions acétate et alcalins en solution permettra de comparer les comportements en phase 

gazeuse à ceux en solution. 

 

5.1.2 Études des paires d’acétate d’alcalin en solution dans la littérature 

 

 Dans le premier chapitre, les différents types de paires d’ions formés en solution ont 

été présentés (Chapitre 1, paragraphe 1.1.2). Dans toutes les solutions électrolytiques, les paires 

d’ions de contact (CIP), à solvant partagé (SIP) et séparées par le solvant (SSIP) peuvent 

coexister. Toutefois, la distribution des différents types de paires dépend de la concentration 

en ions. Malgré le nombre important d’études menées jusqu’à présent sur les paires d’ions, 

aucune n’a réussi à identifier et quantifier les différents types de paires de manière 

satisfaisante.5 Les différentes approches expérimentales employées, allant de la 

potentiométrie14,15 à la résonance magnétique nucléaire,16,17  en passant par la relaxation 

diélectrique,18–20 et théoriques par des simulations de dynamique moléculaire classique et ab 

initio,1,4,6,7 n’ont pas permis d’isoler une signature spécifique pour chaque type de paires d’ions. 

La suite de ce paragraphe présente les principaux résultats de la littérature sur des paires 

d’acétate d’alcalins [AcO-,M+] en solution, afin d’illustrer les problématiques liées à 

l’attribution des paires. 
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5.1.2.1 Par spectroscopie des rayons X 

 

 Les paires d’ions d’acétate d’alcalins [AcO-,M+] ont été étudiés en solution par 

spectroscopie d’absorption de rayons X (XAS pour X-ray Absorption Spectroscopy). Cette 

technique consiste à exciter les électrons de cœur, tel que ceux de l’orbitale 1s, d’un atome 

spécifique grâce à l’absorption d’un rayonnement X.21 Différents types d’atomes peuvent être 

analysés par cette technique, notamment l’oxygène (Oxygen K-edge) et le carbone (Carbon 

K-edge). Uejio et coll. ont réalisé la première étude de paires d’ions d’acétate d’alcalin par la 

technique XAS en micro-jet liquide, qui a été présentée dans le chapitre 1.3 Les résultats 

obtenus ont permis aux auteurs mettre en évidence la présence de paires d’ions [AcO-,M+], 

mais ils ne sont pas suffisants pour identifier précisément le type de paires (CIP ou SIP) formé 

dans les solutions étudiées.  

Une seconde étude a été effectuée par Aziz et coll., en employant la technique XAS sur des 

solutions d’acétates d’alcalin et d’ammonium ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K et NH4), mais en 

ciblant le seuil d'absorption des oxygènes du carboxylate (Oxygen K-edge).2 Un électron de 

l’orbitale 1s des atomes d’oxygène est excité vers l’orbitale πCO
*  suite à l’absorption d’un 

rayonnement X. Les spectres d’absorption relatifs à l’acétate en solution (1 M) avec le lithium 

(jaune), le sodium (rouge), le potassium (vert) et l’ammonium (noire), ainsi que celle de l’eau 

(bleue) ont été mesurés (Figure 5.3). Ces spectres ont été obtenus en mesurant le rendement de 

fluorescence total en fonction de l’énergie des rayons X absorbés. Les auteurs ont attribué la 

bande à 532,8 eV, notée A, à la signature spectrale du groupement carboxylate (Figure 5.3). En 

comparant les spectres des différentes solutions, ils ont constaté que l’intensité de la bande A 

varie en fonction du cation présent dans la solution. Ces variations d’intensité de la bande A 

sont attribuées aux changements de la densité électronique du carboxylate dû à la présence 

d’une interaction entre ce dernier et le cation, et donc à la formation de paires d’ions. Les 

variations de la signature du carboxylate selon le cation présent en solution sont beaucoup plus 

évidentes que dans les expériences Carbon K-edge réalisées par Uejio et al. (Chapitre 1, 

paragraphe 1.2.1). En effet dans le cas des paires [AcO-,M+], l’approche Oxygen K-edge est 

plus sensible aux interactions ioniques, car les atomes d’oxygène du carboxylate sont plus 

proches du cation que l’atome de carbone. En s’appuyant sur des calculs ab initio (MP2) 

d’énergie d’appariement où la solution est modélisée par un modèle de solvant continu et où 

les distances cation-anion sont déduites de simulations de dynamiques moléculaires en champ 

de force non-polarisable dans une boîte cubique périodique contenant 800 molécules d’eau, 

Aziz et coll. ont attribué les variations d’intensité observées à la présence de paires d’ions de 

contact (CIP), où le cation interagit avec les deux oxygènes du groupement carboxylate. Les 

auteurs concluent que l’interaction entre l’acétate et l’ion sodium est la plus forte, suivie par 

l’acétate de lithium et l’acétate de potassium.2 Ainsi, les observations sur les cations étudiés 

respectent la série de Hofmeister,22 à l’exception du lithium, ce qui suggère, selon les auteurs, 

que le cation sodium et l’acétate partagent une même affinité pour le solvant et formeraient les 

interactions ioniques les plus fortes parmi les systèmes étudiés. 
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Figure 5.3 – Schéma adapté de l’article par Aziz et al.,2 présentant le rendement de 

fluorescence en fonction de l’énergie du rayonnement X absorbé. Les mesures ont été 

effectuées pour des solutions (1M) d’acétate de lithium (jaune), d’acétate de sodium (rouge), 

d’acétate de potassium (vert), ainsi que d’acétate d’ammonium (marron), et l’eau (bleue). 

Afin de visualiser les variations de l’intensité, un zoom a été effectué sur la bande A. 

 

Cette étude a permis aux auteurs de mettre en évidence la présence des paires d’ions [AcO-,M+] 

de type CIP en solution. Néanmoins, aucun élément ne permet de conclure sur la présence ou 

l’absence des autres types de paires d’ions, ainsi que d’ions libres dans les solutions étudiées. 

Avec des concentrations de 1 M, ces solutions ne contiennent certainement pas uniquement des 

paires CIP bidentates. L’étude théorique de Hess et van der Vegt a d’ailleurs révélé 

l’importance des paires d’ions de type SIP en solution à cette concentration.23 Cette étude 

montre la véritable difficulté d’obtenir des données, permettant d’identifier les différents types 

de paires d’ions en solution, et par conséquent, d’obtenir leur distribution. Pour y parvenir, 

différentes techniques ont été employées, mais les résultats obtenus conduisent majoritairement 

à des attributions reposant sur des hypothèses. Par ailleurs dans la littérature, une étude réalisée 

par Rudolph et coll. prétend avoir identifié les structures formées par les paires d’acétate de 

lithium et de sodium en solution, grâce à des techniques de spectroscopie vibrationnelle.1 Cette 

étude est détaillée dans le paragraphe suivant. 

 
5.1.2.2 Par spectroscopie vibrationnelle 

 
 Dans leur étude, Rudolph et al. ont analysé la signature vibrationnelle de l’acétate dans 

des solutions d’acétate de lithium et d’acétate de sodium, par spectroscopie Raman et par 

spectroscopie infrarouge à transformée de Fourier (IR-TF).1 

Pour l’acétate de sodium, une étude en concentration a été réalisée par spectroscopie Raman et 

IR-TF. La Figure 5.4, extraite de l’article de Rudolph et al., présente sur les spectre du bas les 

signatures spectrales obtenues par IR-TF pour des solutions ayant des concentrations en 

[AcO-,Na+] de 0,161 à 2,183 M. Sur tous ces spectres, les auteurs attribuent les deux bandes 

mesurées à 1414 cm-1 et 1556 cm-1 respectivement aux modes d’élongation symétrique et 
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antisymétrique du carboxylate. Aux faibles concentrations (≤ 0,810 M), les auteurs remarquent 

que la signature vibrationnelle du carboxylate est compatible avec les fréquences harmoniques 

de l’acétate libre calculées au niveau B3LYP/6-311++(3df, 2pd) en présence d’un modèle de 

solvant continu (PCM). Ces résultats conduisent les auteurs à conclure que pour ces 

concentrations, les solutions contiennent majoritairement des ions acétate et sodium libres.  

Pour des concentrations plus élevées en acétate de sodium (≥ 1,209 M), la formation de paires 

d’ions est ensuite discutée. Aucun changement spectral important n’est détecté sur les spectres 

IR en fonctions de la concentration en ions. Toutefois, les auteurs ont pu identifier un léger 

déplacement vers le bleu (~1 cm-1) et un élargissement d’environ 4 cm-1 de la bande du mode 

d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
 sur le spectre Raman d’une solution de 5,022 M d’acétate 

de sodium, ce qu’ils attribuent à la formation de paires d’ions. Les auteurs considèrent qu’à des 

concentrations élevées en sel, les paires d’ions sont inéluctablement présentes, car il n’y a pas 

suffisamment de molécules de solvant pour compléter la deuxième couche de solvatation des 

ions présents. D’après les auteurs, la formation de paires d’ions de contact (CIP), entre un ou 

deux atomes d’oxygène et le cation Na+, doit conduire à un changement de la structure 

électronique du carboxylate, ce qui entraînerait à son tour un changement plus prononcé de sa 

signature vibrationnelle. Cela n’a toutefois pas été observé. Les auteurs en concluent que les 

ions acétate et sodium forment uniquement des paires d’ions à solvant partagé (SIP) dans l’eau. 

 

 
Figure 5.4 – Schémas adaptés de l’article de Rudolph et al.1 En haut : Spectre Raman 

mesuré sur une solution d’acétate de lithium à 0,93 M en présence d’un fort excès de 

chlorure de lithium (LiCl : 13,56 M). En bas : Spectres d’absorption mesurés en IR-TF pour 

des solutions d’acétate de sodium. Les différentes signatures représentées correspondent à 

des concentrations différentes en sel [AcO-,Na+], de bas en haut : 0,161 M, 0,810 M, 1,209 M 

et 2,183 M. 
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Afin de vérifier cette hypothèse, les auteurs ont analysé une solution d’acétate de sodium (0,689 

M) avec un excès d’ions Na+, en ajoutant 4,257 M de NaCl, ce qui devrait entraîner un 

déplacement de l’équilibre vers les CIP, si elles sont formées. Cependant, aucun changement 

spectroscopique pouvant correspondre à la formation de CIP n’a été observé. Pour Rudolph et 

al., une seule conclusion peut être tirée, à savoir qu’il n’existe pas de CIP dans [AcO-,Na+]aq, 

même à forte concentration, où les ions formeraient des SIP [AcO-(H2O)Na+]. 

Concernant l’acétate de lithium, Rudolph et al. ont enregistré le spectroscopie Raman d’une 

solution [AcO-,Li+]aq à 0,93 M en présence d’un fort excès de chlorure de lithium (LiCl) à 13,56 

M (Figure 5.5, spectre du haut). Dans le domaine des modes d’élongation du carboxylate, la 

bande identifiée à 1444 cm-1 a été attribuée par les auteurs au mode d’élongation symétrique. 

Par ailleurs, le faible épaulement observé à 1584 cm-1 pourrait correspondre au mode 

d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
  mais n’a pas été discuté dans l’article. La fréquence de 

l’élongation symétrique 𝜈(CO2
-
)
 

sym
 mesurée pour l’acétate de lithium (1444 cm-1) est 

relativement décalée vers les grands nombres d’ondes par rapport à celle déterminée pour 

l’acétate libre (1413,5 cm-1) et pour l’acétate de sodium (1414 cm-1) (Figure 5.4). Cette 

différence de signature spectrale entre l’acétate de sodium et l’acétate de lithium suffit aux 

auteurs pour en déduire que ces deux systèmes forment deux types différents de paires d’ions 

en solution. Par conséquent, les auteurs concluent que les ions acétate et lithium forment des 

paires de type CIP bidentates dans l’eau. 

Ainsi, dans leur étude, Rudolph et al. estiment avoir identifié une signature spécifique aux 

paires d’ions de type CIP et SIP, respectivement pour l’acétate de lithium et l’acétate de 

sodium. Toutefois, certains points sont hautement discutables. Dans le cas de l’acétate de 

sodium, les solutions [AcO-,Na+]aq ayant une concentration supérieure à 3 M contiennent moins 

de 19 molécules d’eau par paires d’ions, ce qui est insuffisant pour former une couche de 

solvatation complète autour de chaque paire d’ions. Par conséquent, la solution à 5,022 M de 

[AcO-,Na+] étudiée par Rudolph et al. contient obligatoirement des paires d’ions de contact, 

ainsi que des agrégats d’ions plus grands que des paires d’ions. Concernant l’acétate de lithium, 

les auteurs ont enregistré le spectre d’une solution de [AcO-,Li+] (0,93 M) contenant 13,56 M 

de chlorure de lithium (LiCl), ce qui se rapproche plutôt d’un liquide ionique que d’une solution 

aqueuse. Avec une telle quantité de LiCl dans la solution, il y a moins d’une molécule d’eau 

disponible pour deux entités de soluté (LiCl/AcO-). Les paires d’acétate de lithium sont donc 

forcément en contact avec d’autres ions lithium et chlorure, formant des agrégats.  Enfin, 

Rudolph et al. ont étudié des solutions d’épaisseur capillaire entre des disques de AgCl. Des 

études récentes ont mis en évidence le rôle des interfaces sur l’appariement d’ions.24,25 Ainsi, 

il est légitime de penser que les conditions expérimentales de cette étude peuvent favoriser 

l’appariement des ions acétates avec les ions argent, et donc la formation d’agrégats à la surface 

des fenêtres d’AgCl. 

Au regard de ce constat, une nouvelle étude a été réalisée par spectroscopie IR-TF en solution 

pour l’acétate de lithium et de sodium, ainsi que l’acétate de potassium en utilisant une 

approche expérimentale alternative, plus adaptée à l’étude des appariements. Les résultats de 

cette étude sont présentés dans la partie suivante. 
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5.2 Étude en concentration des paires d’acétate d’alcalin par 

spectroscopie vibrationnelle IR-TF 

 
 Cette nouvelle étude en solution des paires d’acétate d’alcalin par spectroscopie 

vibrationnelle a été réalisée en collaboration avec l’équipe du Professeur David AITKEN 

(ICMMO, Université Paris Saclay, France).  La signature vibrationnelle de l’acétate dans des 

solutions d’acétate de lithium, d’acétate de sodium, et d’acétate de potassium a été étudiée en 

fonction de la concentration en ions, par spectroscopie infrarouge à transformée de Fourier 

(IR-TF). Les spectres IR-TF ont été enregistrés à concentration croissante en ions, de 0,25 à 

4,0 M pour [AcO-,Li+]aq et [AcO-,K+]aq et de 0,15 à 3,6 M pour [AcO-,Na+]aq (Figure 5.6).  

Pour chacun des systèmes étudiés, une solutions mère (3,6 M ou 4,0 M) a été préparée en 

dissolvant le sel correspondant (Prolabo Normapur®) dans de l’eau pure (PURIST, Rephile 

Bioscience) afin d’obtenir 10,0 mL de solution. Ces solutions mères ont ensuite été utilisées 

pour produire l’ensemble des solutions d’échantillon à différentes concentrations (4,0, 3,5, 3,0, 

2,5, 2,0, 1,5, 1,0, 0,5 et 0,25 M pour [AcO-,Li+]aq et [AcO-,K+]aq ; 3,6, 3,0, 2,4, 2,1, 1,8, 1,5, 

1,2, 0,9, 0,6, 0,3 et 0,15 M pour [AcO-,Na+]aq). Les spectres IR-TF de ces solutions ont été 

enregistrés grâce à un spectromètre infrarouge UATR Spectrum Two de Perkin-Elmer équipé 

d’un accessoire en diamant synthétique utilisant la technique de réflexion totale atténuée (ATR, 

attenuated total reflection). Ce dispositif est particulièrement bien adapté à l’étude des 

solutions électrolytiques, en limitant les interactions à la surface de l’échantillon.26 Une partie 

aliquote de chaque solution d’échantillon (5 μL) a été déposée sur le diamant du spectromètre 

ATR pour analyse. L’eau pure a été utilisée comme référence. Les données ont été acquises 

entre 1250 cm-1 et 1750 cm-1 avec un échantillonnage de 0,2 cm-1 et une résolution spectrale 

de 4 cm-1. 

Tous les spectres vibrationnels des solutions [AcO-,Li+]aq, [AcO-,Na+]aq et [AcO-,K+]aq, 

présentent deux bandes principales (Figure 5.5). La première située entre 1350 et 1460 cm-1 est 

attribuée au mode d’élongation symétrique du carboxylate (CO2
-
)
 

sym
 et la seconde, présente 

entre 1460 et 1600 cm-1, est attribuée au mode d’élongation antisymétrique (CO2
-
)
 

anti
. Les 

largeurs maximales à mi-hauteur (FWHM, full width at half maximum) de ces bandes (CO2
-
)
 

sym
 

et (CO2
-
)
 

anti
 sont respectivement supérieures à 35 et 50 cm-1. Au-delà des largeurs intrinsèques 

des transitions vibrationnelles, ces bandes sont relativement larges, ce qui indique la présence 

de plusieurs structures formées par les ions dans l’eau. La largeur des bandes met ainsi en 

évidence la distribution des fréquences des modes d’élongation (CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
, 

correspondant aux signatures des paires d’ions [AcO-,M+] mélangées à celles des ions acétates 

libres dans l’eau. 

Pour l’ensemble des systèmes étudiés, la position du maximum d’absorbance de chaque bande 

varie en fonction de la concentration en ions (Figure 5.6). Un déplacement des deux bandes  

(CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
 vers le rouge est observé lorsque la concentration en ions augmente. 

Dans le cas de l’acétate de potassium, les bandes d’élongation symétrique et antisymétrique se 

déplacent respectivement de ~4 cm-1 et ~3 cm-1 entre 0,25 et 4,0 M, ce qui peut probablement 
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être relié à la formation de différentes structures supramoléculaires autour des ions AcO-, 

notamment des paires d’ions. Toutefois, ces déplacements ne sont pas linéaires, notamment 

celui de la bande (CO2
-
)
 

anti
. Pour tous les systèmes, un changement de pente est identifié entre 

1,5 et 2,0 M, ce qui suggère l’apparition de nouvelles structures absentes à plus basse 

concentration. 
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Figure 5.5 – Spectres IR-TF des solutions d’acétate de lithium (A), d’acétate de sodium (B) 

et d’acétate de potassium (C), à concentration croissante : 0,25, 0,5, 1,0, 1,5, 2,0, 2,5, 3,0, 

3,5 et 4,0 M pour [AcO-,Li+]aq et [AcO-,K+]aq , et 0,15, 0,3, 0,6, 0,9, 1,2, 1,5, 1,8, 2,1, 2,4, 3,0, 

3,6 M pour [AcO-,Na+]aq . Les lignes pointillées marquent le maximum des bandes (CO2
-
)
 

sym
 

et (CO2
-
)
 

anti
  pour la concentration la plus faible en ions, soulignant le déplacement vers le 

rouge de ces bandes à des concentrations plus élevées. 



Chapitre 5 : Identification de paires d’ions en solution : expériences et modélisation 

190 | 
 

 

Figure 5.6 – Graphiques représentant la position (en haut) et la largeur maximale à mi-

hauteur (FWHM) (en bas) des bandes (CO2
-
)
 

sym
 (à gauche) et (CO2

-
)
 

anti
 (à droite) 

déterminées sur les spectres IR-TF des solutions [AcO-,Li+]aq (violet), [AcO-,Na+]aq (bleu) et 

[AcO-,K+]aq (vert), en fonction de la concentration. 

 

De plus, les déplacements observés sur la signature du carboxylate s’accompagnent d’une 

augmentation de la largeur maximale à mi-hauteur (FWHM) des deux bandes en fonction de la 

concentration en ions. Cette augmentation de la FHWM révèle la diversité croissante des 

structures dans lesquelles le carboxylate est engagé, compatible avec la formation de paires 

d’ions. 

À très basse concentration (≤ 0,25 M), le nombre de molécules d’eau par entité d’acétate 

d’alcalin est supérieur à 200, permettant de former en moyenne au moins trois couches de 

solvatation complètes autour de chaque ion présent, ce qui suggère que les ions sont 

majoritairement libres. Pour ces basses concentrations, les spectres des solutions [AcO-,Li+]aq, 

[AcO-,Na+]aq et [AcO-,K+]aq sont quasiment identiques (Figure 5.6), ce qui indique que la 

signature du carboxylate est dominée par les ions acétates libres (FI). La signature 

correspondant aux acétates libres (FI) peut ainsi être extrapolée à 0 M, la position des bandes 

d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
 et antisymétrique (CO2

-
)
 

anti
 est estimée respectivement à 

1415 cm-1 et 1551 cm-1. 
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Lorsque la concentration augmente jusqu’à ~2 M, le nombre de molécules d’eau disponibles 

par entité d’acétate d’alcalin diminue dans la solution. Les ions sont alors de plus en plus 

proches les uns des autres, et forment probablement des paires d’ions de type SIP. Ceci est 

compatible avec le déplacement linéaire de la position du maximum d’absorbance des bandes  

(CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
 vers le rouge en fonction de la concentration en ions, ainsi que par 

l’augmentation de la FHWM des deux bandes (Figure 5.6), suggérant que les structures SIP 

possèdent des signatures suffisamment différentes de celles des acétates libres pour être 

mesurées. Une explication alternative de ces changements spectraux serait l’apparition de 

paires CIP aux basses concentrations (< 2M), mais ceci n’est pas en accord avec l’ensemble 

des résultats de la littérature. 

Dans leur étude théorique, Hess et van der Vegt ont réalisé une estimation de la distribution du 

type de paires d’ions par des simulations moléculaires utilisant un champ de force (boîte 

cubique contenant 100 ions),23 qui prévoit une contribution significative (33%) de SIP à la 

distribution totale d’acétate à 1 M. Ces valeurs sous-entendent qu’il est possible de former 

suffisamment de SIP pour être détectées en dessous de 1 M, bien que ces distributions 

théoriques des différents types de paires d’ions soient plutôt qualitatives en raison de 

l’utilisation d’un champ de force non-polarisable.23 

À ~2 M, le nombre de molécules d’eau disponibles par entité d’acétate d’alcalin est d’environ 

21, ce qui est comparable au nombre de molécules d’eau nécessaire pour compléter la première 

couche de solvatation autour de chaque ion (~15 et ~6 molécules d’eau respectivement pour 

l’acétate et les ions alcalins). Cette concentration est donc la concentration minimale qui assure 

la présence de SIP en solution (Figure 5.5, spectres bleu). 

Au-dessus de ~2 M, des paires d’ions de types CIP doivent apparaitre, car il n’y a plus assez 

de molécules d’eau pour compléter la première couche de solvatation de chaque ion. Cette 

concentration correspond également au changement de pente identifié sur la position des 

bandes d’élongation du carboxylate. Par conséquent, ce changement de pente à ~2 M pourrait 

marquer le seuil d’apparition des paires CIP. Cependant au-dessus de ~3 M, il n’y a plus assez 

de molécules d’eau (< 14) pour compléter la première couche de solvatation autour des paires 

CIP. Des agrégats ioniques plus grands que les paires d’ions devraient alors se former, et 

contribuer au spectre IR. 

Les spectres IR-TF obtenus pour les solutions de [AcO-,Li+]aq et de [AcO-,Na+]aq diffèrent 

significativement de ceux réalisés par Rudolph et al. (Figure 5.4).1 Les différences entre les 

deux séries d’expériences pourraient être attribuées aux conditions expérimentales évoquées 

précédemment. Contrairement aux résultats de Rudolph et al., les résultats de notre étude 

mettent en évidence des variations spectrales avec la concentration, qui sont attribuées à la 

formation des différents types de paires d’ions en solution. Cette interprétation alternative de 

la spectroscopie des acétates d’alcalin en solution remet donc en question l’attribution des 

paires [AcO-,Li+] et [AcO-,Na+] proposée par Rudolph et al.1 

 

En comparant les spectres IR des paires (PA-,Li+), (PA-,Na+) et (PA-,K+) isolées à ceux des 

solution de [AcO-,Li+], [AcO-,Na+] et [AcO-,K+] à ~2,5 M, qui sont compatibles avec la 

signature de paires CIP, des similarités peuvent être identifiées (Figure 5.7). Les positions des 
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bandes attribuées aux modes d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
 et antisymétrique (CO2

-
)
 

anti
 

sont relativement proches entre les systèmes étudiés en phase gazeuse et ceux étudiés en 

solution (∆ν(CO2
-
)
gaz-solution < ±20 cm-1), ce qui est remarquable compte tenu de la différence 

des environnements du groupement carboxylate (appariement bidentate en phase gazeuse 

contre une distribution d’appariements en solution). Comme observé sur la signature 

vibrationnelle des paires (PA-,M+ ; M = Li, Na et K) (Figure 5.7), l’écart ∆ν(CO
2

-
) entre les 

bandes des deux modes en solution augmente avec le rayon ionique du cation, passant de 135 

cm-1 pour [AcO-,Li+]aq, à 136 cm-1 pour [AcO-,Na+]aq et à 137 cm-1 pour [AcO-,K+]aq. 

Cependant, ces variations de l’écart ∆ν(CO
2

-
) en fonction de la nature du cation sont beaucoup 

plus faibles que celles mesurées sur les paires d’ions isolés en phase gazeuse. Ces résultats 

montrent qu’en solution, le changement de nature du cation alcalin n’est pas suffisant pour 

provoquer une modification significative de la signature du carboxylate. D’une part, cela peut 

être expliqué par la relaxation de la géométrie du groupement carboxylate (allongement des 

liaisons C-O et diminution de l’angle OCÔ) induit par la solvatation de la paire d’ions, ce qui 

modifie sa signature comme vu dans le chapitre précèdent avec les expériences de 

microsolvatation des paires ([AcO-,M2+] ; M = Ca et Ba) (Chapitre 4, partie 4.2). D’autre part, 

la largeur des bandes (CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
 sur les spectres en solution suggère la présence de 

différentes structures de type CIP. Si, en phase gazeuse, le carboxylate forme uniquement des 

structures CIP bidentate avec les cations alcalins étudiés (Chapitre 3), le paysage 

conformationnel des paires d’ions est probablement bien plus complexe en solution car par 

exemple, il va y avoir compétition entre les interactions cation-anion et cation-molécule d’eau. 

Les paires d’ions ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) pourraient ainsi former d’autres 

structures en solution, où l’environnement du carboxylate serait différent, par exemple dans 

des complexes monodentates. Afin d’identifier ces structures, une étude théorique des acétates 

d’alcalin a été réalisée en solution. 
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Figure 5.7 – Spectres vibrationnels des solutions de [AcO-,Li+]aq (2,5 M ; violet), de 

[AcO-,Na+]aq (2,4 M ; bleu) et de [AcO-,K+]aq (2,5 M ; vert) comparés aux spectres IR des 

paires d’ions bidentates (PA-,Li+), (PA-,Na+) et (PA-,K+) isolées en phase gazeuse.  

 

5.3 Simulation de la spectroscopie des acétates d’alcalin en solution 

 

 Dans la suite de ce chapitre, une étude théorique est proposée, dont l’objectif est de 

simuler les signatures vibrationnelles des types de paires CIP et SIP pour l’ensemble des 

systèmes ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), ainsi que pour l’anion acétate libre en solution. 

Plusieurs méthodes sont disponibles pour étudier la spectroscopie vibrationnelle de systèmes 

complexes en solution, notamment les méthodes hybrides QM/MM (quantum mechanics / 

molecular mechanics).27–29 Toutefois, ces méthodes sont généralement appliquées à des 

systèmes où la partie décrite au niveau quantique contient seulement le système étudié voire 

quelques molécules de solvant, ne permettant pas de modéliser précisément l’environnement 

de la sonde spectroscopique aussi largement que nécessaire dans le cadre de l’étude de la 

spectroscopie des paires d’ions (Chapitre 4). 

Une stratégie originale a été donc développée par l’équipe dans l’esprit des méthodes QM/MM, 

de manière à décrire un environnement aussi large que possible à un niveau de chimie 
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quantique suffisamment poussé pour produire des fréquences vibrationnelles quantitatives. 

C’est une stratégie multi-étape, multi-niveau construite à partir d’un modèle d’agrégat simulant 

la solution. Premièrement, un champ de force polarisable couplé à une méthode globale de 

recherche des minima est utilisée pour générer un grand nombre de structures différentes grâce 

l’exploration du paysage conformationnel des systèmes étudiés, ce qui permet de reproduire la 

diversité de structures formées par les ions en solution. Ensuite, une méthode de chimie 

quantique adaptée à la précision requise permet de réaliser des optimisations de géométrie et 

les calculs des fréquences de vibration sur un échantillon pertinent de systèmes. Le niveau de 

calcul employé, RI-B97-D3/dhf-TZVPP, est connu pour sa capacité à reproduire 

quantitativement les fréquences expérimentales, les écarts-types entre les fréquences prédites 

et observées en phase gazeuse ne dépassant que rarement 20 cm-1.30,31 Cependant, il est 

relativement sophistiqué et couteux en temps de calcul pour des systèmes en solution. Ainsi, 

un second modèle d’agrégat plus petit a été construit pour réaliser ces calculs, la taille résultant 

d’un compromis afin de mettre en adéquation les objectifs et les moyens de calculs disponibles. 

La stratégie adoptée pour cette étude théorique et les résultats obtenus sont présentés dans le 

paragraphe suivant. Ces résultats théoriques seront ensuite comparés aux expériences réalisées 

précédemment en solutions, afin de proposer une attribution conformationnelle des paires 

d’ions. 

 

5.3.1 Stratégie adoptée pour la modélisation des acétates d’alcalin en solution 

 

 La stratégie mise place afin de déterminer les conformations formées par les paires 

d’acétate d’alcalin et l’acétate libre en solution, a été développée et validée précédemment.9,10 

Cette stratégie comporte quatre étapes (Figure 5.8) : 

La première étape (1) correspond à la construction d’un modèle d’agrégat formé par une paire 

d’ions solvatée par des molécules d’eau. Une boîte cubique de 46,7 nm3 remplie de 1626 

molécules d’eau et d’une paire d’ions ([AcO-,M+] ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) de type SIP a 

d’abord été considérée, fixant la densité à ~1,02, correspondant à la densité d’une solution 

d’acétate d’alcalin d’environ 0,4 M.1 Une optimisation de géométrie a ensuite été réalisée en 

conditions périodiques avec le champ de force polarisable AMOEBA. Un agrégat a été extrait 

de cette boîte, composé des ions et de toutes les molécules d’eau se trouvant entièrement à 

moins de 1400 pm des ions ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), correspondant 

typiquement aux cinq premières couches de solvatation de la paire d’ions. Ce modèle d’agrégat 

a également été adopté pour la modélisation de l’anion acétate libre (FI) en solution. 

Par la suite (2), cet agrégat a servi de structure de départ pour les explorations de la surface 

d’énergie potentielle réalisées avec le champ de force polarisable AMOEBA couplé à une 

méthode globale de recherche des minima, Monte-Carlo biaisée.32 Ces explorations ont été 

effectuées en gelant toutes les molécules d’eau situées entièrement à plus de 600 pm des atomes 

de l’acétate et du cation, ce qui permet de maintenir la densité à ~1,02 pendant les explorations, 

et correspond à conserver libre les molécules des trois premières couches de solvatation. Au 

cours du processus d’exploration, la géométrie de chaque structure d’agrégat générée, a été 



Chapitre 5 : Identification de paires d’ions en solution : expériences et modélisation 

| 195  
 

optimisée par une méthode d’optimisation locale.33 Les paramètres définis pour les 

explorations ont été précisés dans le paragraphe 2.2 du Chapitre 2. Pour chaque système, paires 

d’acétate d’alcalin et acétate libre, plus de 20 simulations ont été réalisées, générant des 

dizaines de milliers de structures. Ces structures ont été ensuite triées selon leurs énergies 

AMOEBA et analysées afin de ne sélectionner que des structures pertinentes pour l’étape 

suivante où va être utilisée la méthode de chimie quantique RI-B97-D3/dhf-TZVPP. De 

nombreuses structures présentaient des géométries très similaires, notamment au niveau du 

groupement carboxylate et de ses premiers voisins, et pouvaient donc mener à des signatures 

vibrationnelles du carboxylate similaires. De nombreuses structures de faible énergie n’ont 

donc pas été retenues afin d’éviter les doublons et d’obtenir un ensemble de structures 

relativement représentatif de la diversité conformationnelle observée dans les explorations. Les 

paramètres géométriques utilisés pour la sélection des structures seront détaillés ultérieurement 

dans ce paragraphe. 

Dans l’étape (3), la géométrie des structures des agrégats sélectionnés ont été optimisées au 

niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP (Figure 5.8). Comme ces agrégats possèdent une taille trop 

grande pour être étudiés à ce niveau de calcul surtout en qui concerne le calcul des fréquences 

harmoniques par la suite, des agrégats plus petits ont donc été définis. Dans les systèmes 

étudiés, la solvatation par des molécules explicites a été traitée différemment autour du cation 

alcalin, des atomes d’oxygène du carboxylate et des atomes d’hydrogène du groupement 

méthyle. Le nombre de couches de solvatation explicites à considérer autour des ions a été 

choisi après avoir testé trois cas : une couche de molécules de solvant dont la structure est 

optimisée et une couche externe de molécules de solvant dont la géométrie est fixée ; deux 

couches optimisées et une couche externe gelée ; trois couches optimisées et une couche 

externe gelée (Annexes, Figure A.1). Dans chaque cas, les couches externes supprimées de 

l’agrégat ont été remplacées par le modèle de solvant continu COSMO.34 Étant donné que les 

deux derniers cas conduisent à des fréquences d’élongation du carboxylate similaires (∆ν < 1 

cm­1), le cas intermédiaire a été choisi. Par ailleurs, ces tests ont montré qu’au moins quatre 

couches de solvatation autour du groupement méthyle sont nécessaires pour que le modèle de 

solvant continu ne comble pas la cavité créée autour du groupe méthyle hydrophobe. Pour 

chacune des parties de la paire d’ions considérées, des distances limites spécifiques ont ainsi 

été définies entre les molécules libres et celles gelées, ainsi qu’entre le solvant explicite et 

modèle continu (Annexes, Tableau A.3). 

Finalement (4), les calculs de fréquence au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP se sont limités aux 

modes des ions et ceux des molécules d’eau interagissant directement avec le carboxylate en 

gelant toutes les autres molécules de solvant (Figure 5.8), approximation générant une erreur 

là encore de l’ordre de ∆ν ~1 cm­1. De plus, tous les calculs de fréquence ont été effectués sans 

inclure le modèle de solvant du continu, afin de pouvoir corriger les fréquences par les facteurs 

d'échelle dépendants du mode établis en phase gazeuse (Chapitre 2, paragraphe 2.5.5). Pour 

tous ces calculs, l’absence de fréquence imaginaire a été systématiquement vérifiée.  
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Figure 5.8 – Représentation générale de la stratégie adoptée pour la modélisation des paires 

d’ions en solution, ainsi que de l’acétate libre solvaté. 
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5.3.2 Analyse et échantillonnage du paysage conformationnel 

 

 Pour chaque agrégat ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), les explorations de 

la surface d’énergie potentielle ont permis d’obtenir un très grand nombre de paires d’ions et 

une grande diversité de structures. Concernant les agrégats ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li et Na), 

une partie des explorations a été réalisée et analysée précédemment,9 ces résultats ont été 

complétés et seront comparés aux autres systèmes ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = K, Rb et Cs) dans 

la suite de ce travail.  

Afin de différencier les paires de type CIP et des paires SIP et SSIP, la distribution des paires 

d’ions, issues des explorations réalisées, est tracé en fonction de la distance entre le cation et 

l’oxygène proximal du carboxylate, permettant d’identifier deux groupes de structures 

(Chapitre 2, Figure 2.21). Le premier groupe correspond à des distances comprises entre 200 

pm et ~300 pm et contient principalement les paires d’ions CIP. Le deuxième est localisé à des 

distances entre ~350 pm et jusqu’à ~750 pm et contient les paires de type SIP et SSIP. Pour 

chacun des systèmes étudiés, un seuil a ainsi été défini (Annexes, Tableau A.4), permettant de 

séparer les structures pour les paires de type CIP, des structures correspondant aux paires SIP 

et SSIP. 

Ensuite, les structures correspondant à des paires de type SIP ont été identifiées par rapport à 

celles des paires SSIP, en considérant le nombre de molécules d’eau partagées par les premières 

couches de solvatation des ions acétate et alcalin, noté a (Figure 5.9). Les paires d’ions de type 

SIP possèdent, par définition, des molécules d’eau (a = 1 à 3 H2O) qui interagissent 

simultanément avec les ions carboxylate et le cation, dites molécules d’eau partagées par les 

deux ions. Au contraire, les paires d’ions de type SSIP ne possèdent pas de couches de 

solvatation partagées entre le carboxylate et le cation, et donc aucune molécule d’eau 

n’interagit simultanément avec les deux ions (a = 0). Dans la suite notre étude théorique, cet 

ensemble n’a pas été considéré car l’étude n’a pas été conçue pour documenter ces systèmes. 

De plus, le cation n’ayant d’interaction ni avec le carboxylate, ni avec des molécules de solvant 

partagées, la signature du carboxylate dans les paires de type SSIP devrait être relativement 

proche de celle de l’acétate libre (FI). 
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Figure 5.9 – Distribution de la distance entre le cation et l’atome d’oxygène proximal du 

carboxylate en fonction du nombre de molécules d’eau partagées (a) par les premières 

couches de solvatation des deux ions dans les structures SIP (a = 1,2 ou 3) et SSIP (a = 0) 

obtenues pour ([AcO-,K+]·(H2O)n). 

 

Afin de visualiser le paysage conformationnel des paires CIP et SIP obtenues lors des 

explorations des agrégats ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li, Na, Rb et Cs), des cartes représentant 

l’angle entre le cation M+ et le plan OCO du carboxylate en fonction de la différence entre les 

deux distances M+-Ocarboxylate, ont été réalisées (Figures 5.10 et 5.11). Ces cartes permettent de 

localiser précisément la position du cation par rapport au groupement carboxylate dans 

l’agrégat. Pour l’exemple de l’agrégat ([AcO-,K+]·(H2O)n) (Figures 5.10), l’angle  entre la 

cation K+ et le plan OCO du carboxylate varie de 0 à 180° et la différence (d1-d2) entre les 

distances K+-Ocarboxylate varie de 0 pm à presque 225 pm, ce qui montre la grande diversité de 

structures obtenues au cours des explorations. Au sein d’un même type de paires d’ions (CIP 

ou SIP), des géométries très différentes peuvent ainsi être identifiées.  

 



Chapitre 5 : Identification de paires d’ions en solution : expériences et modélisation 

| 199  
 

 

Figure 5.10 – Carte représentant le paysage conformationnel des paires CIP et SIP de 

l’agrégat ([AcO-,K+]·(H2O)n) en fonction de l’angle  entre K+ et le plan OCO du 

carboxylate et de la différence (d1-d2) entre les distances K+-Ocarboxylate. 

 

En comparant les cartes obtenues pour les différents systèmes, deux groupes peuvent être 

identifiés, d’une part ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li et Na) et d’autre part ([AcO-,M+]·(H2O)n ; 

M = K, Rb et Cs). Les deux groupes se distinguent notamment par la proportion de structures 

SIP obtenues par rapport aux CIP. Cette proportion de SIP est d’environ ½ pour les systèmes 

avec les cations alcalins de petit rayon ionique et de moins de ¼ pour ceux avec les cations de 

grand rayon ionique. De plus dans les structures CIP, les positions des cations K, Rb et Cs par 

rapport au carboxylate présentent une plus grande diversité que pour les cations Li et Na 

(Figures 5.10 et 5.11). Enfin, une majorité des structures SIP des cations de grand rayon ionique 

présentent une différence de distances proche de zéro. 
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Figure 5.11 – Cartes représentant les paysages conformationnels des paires CIP et SIP des 

agrégats ([AcO-,M+]·(H2O)n) avec M = Li, Na, Rb et Cs, respectivement (A), (B), (C) et (D), 

en fonction de l’angle entre M+ et le plan OCO du carboxylate et de la différence entre les 

distances M+-Ocarboxylate. 
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Par la suite, les ensembles CIP et SIP ont été considérés séparément afin de classer plus 

précisément les structures de chaque type de paires d’ions. En considérant que la signature IR 

du carboxylate est gouvernée principalement par la position relative du cation par rapport à 

celui-ci, les structures obtenues ont été analysées, permettant d’identifier des familles 

spectroscopiques. Cette première analyse ne porte que sur la coordination cation-anion, 

indépendamment des molécules d’eau en interaction avec la paire d’ions. 

Tout d’abord, la distribution des paires CIP a été analysée en fonction de la différence entre les 

deux distances cation-oxygène du carboxylate (Figure 5.12). Les structures CIP peuvent ainsi 

être classées en deux familles en fonction de la différence de la distance M+-Ocarboxylate. La 

première famille spectroscopique identifiée est celle des paires bidentates, où le cation interagit 

avec les deux oxygènes du carboxylate (Figure 5.12). Ces paires correspondent à une différence 

de distances M+-Ocarboxylate comprises entre 0 pm et ~50 pm. La seconde famille est celle des 

paires monodentates, où le cation forme une seule interaction non-covalente avec l’un des 

oxygènes du carboxylate. Ces paires sont caractérisées par une différence entre les distances 

M+-Ocarboxylate supérieures à ~50 pm. Cette famille monodentate peut également être subdivisée 

en deux. Entre ~50 pm et ~180 pm, le cation se situe du côté du carboxylate, et au-delà de 180 

pm, le cation se rapproche du groupement méthyle (Figure 5.12). Toutefois, la distribution de 

ces différentes conformations dépend de la nature du cation considéré. Le cas du lithium est 

relativement différent des autres. Pour ce système ([AcO-,Li+]·(H2O)n), la proportion de 

conformations bidentates est quasiment nulle par rapport aux monodentates. 

 

 



Chapitre 5 : Identification de paires d’ions en solution : expériences et modélisation 

202 | 
 

 

Figure 5.12 – Graphique de la distribution des paires CIP des agrégats 

([AcO-,M+]·(H2O)n) ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) en fonction de la différence entre les deux 

distances M+-Ocarboxylate. Les différentes familles spectroscopiques identifiées sont illustrées 

par un schéma représentatif de la position du cation par rapport au carboxylate. 

 

La distribution des paires CIP a ensuite été étudiée en fonction de l’angle entre le cation M+ et 

le plan OCO du carboxylate. La Figure 5.13 montre que cette distribution dépend également 

de la nature du cation, en particulier dans les cas du lithium et du sodium. Pour ces derniers, le 

cation est localisé principalement dans le même plan que celui du groupement carboxylate, 

avec un angle entre les deux inférieurs à 30° centré vers 10° pour le lithium et vers 15° pour le 

sodium. Le cas de l’acétate de sodium présente un second maximum autour de 90°, pouvant 

correspondre à une conformation où le cation est hors du plan du carboxylate.  

Au contraire, les systèmes avec les cations de la fin de la série des alcalin (K, Rb et Cs) 

possèdent une distribution relativement similaire (Figure 5.13). Cette distribution est très large 

avec un maximum autour de 65°, ce qui indique que ces cations se placent principalement hors 

du plan du carboxylate, mais leur position semble moins localisée que dans les cas du lithium 

et du sodium.  
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Figure 5.13 – Graphique de la distribution des paires CIP des agrégats 

([AcO-,M+]·(H2O)n) ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) en fonction de l’angle entre le cation M+ et le 

plan OCO du carboxylate. Le schéma situé à droite illustre la position du cation par rapport 

au carboxylate en fonction de l’angle considéré. 

 

Pour les paires de type SIP, les nombreuses structures obtenues lors des explorations possèdent 

des géométries très diverses, ce qui a été mis en évidence sur les cartes présentées 

précédemment (Figures 5.10 et 5.11). Dans ces structures SIP, le cation interagit avec le 

carboxylate au travers d’au moins une molécule d’eau, ce qui offre aux ions la possibilité de 

former plus de conformations différentes par rapport aux paires CIP. Ainsi pour l’ensemble des 

agrégats étudiés, les distributions des structures en fonction de l’angle entre M+ et le plan OCO 

du carboxylate, ou de la différence entre les deux distances M+-Ocarboxylate ne montrent pas de 

structures préférentielles sur les conformations des paires SIP (Annexes, Figure A.6), par 

conséquent, elles ne seront pas détaillées dans ce paragraphe. 

Dans l’ensemble des agrégats ([AcO-,M+]·(H2O)n) ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), le nombre de 

structures issues des explorations est très grand. L’intégralité de ces structures ne peut pas être 

optimisée au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP à cause du coût trop important des calculs. De plus, 

certaines structures obtenues au niveau AMOEBA possèdent des environnements similaires 

autour du carboxylate. Cependant, le but des explorations menées est de rechercher l’ensemble 

des structures possibles, afin d’obtenir le plus de signatures spectroscopiques différentes. Ainsi, 

un échantillonnage a été réalisé pour sélectionner des structures ayant des géométries 

suffisamment différentes pour chaque type de paires d’ions, et par conséquent, pouvant 

posséder des signatures spectrales spécifiques. Pour tous les systèmes étudiés, les structures 

ont été sélectionnées en considérant la position du cation par rapport au carboxylate, ainsi que 

l’environnement local autour de ce dernier, c’est-à-dire, le réseau de liaisons hydrogènes 

formées par les molécules d’eau de sa première couche de solvatation. 
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Pour tous les agrégats ([AcO-,M+]·(H2O)n) ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), une vingtaine de 

structures AMOEBA de chaque type de paires d’ions (CIP et SIP) a ainsi été sélectionnée afin 

d’être réoptimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Dans les Figures 5.14 et 5.15, les 

structures AMOEBA sont comparées aux structures RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Pour les deux 

types de paires d’ions considérés, des variations sont observées sur la position du cation par 

rapport au carboxylate après réoptimisation au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Ces variations 

sont de l’ordre de 10 pm pour la différence entre les distances M+-Ocarboxylate et d’une dizaine 

de degrés pour l’angle entre le cation et le plan du carboxylate, ce qui est relativement faible 

pour induire des changements conformationnels susceptibles de modifier les familles 

spectroscopiques. Le paysage conformationnel des familles spectroscopiques issues de 

l’exploration au niveau AMOEBA, reste ainsi le même que celui après optimisation au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Cette réoptimisation a permis de décrire plus précisément les 

structures sur lesquelles les calculs de fréquences seront menés. 

 

 

Figure 5.14 – Cartes représentant les paysages conformationnels des paires CIP et SIP des 

agrégats ([AcO-,M+]·(H2O)n) avec M = Li et Na, respectivement (A) et (B), en fonction de 

l’angle entre M+ et le plan OCO du carboxylate et de la différence entre les deux distances 

M+-Ocarboxylate. Chaque structure CIP et SIP sélectionnée au niveau AMOEBA est identifiée 

respectivement par un cercle et un carré, et la structure correspondante optimisée au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP est représentée respectivement par un disque et un carré plein. 
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Figure 5.15 – Cartes représentant les paysages conformationnels des paires CIP et SIP des 

agrégats ([AcO-,M+]·(H2O)n) avec M = K, Rb et Cs, respectivement (A), (B) et (C), en 

fonction de l’angle entre M+ et le plan OCO du carboxylate et de la différence entre les deux 

distances M+-Ocarboxylate. Chaque structure CIP et SIP sélectionnée au niveau AMOEBA est 

identifiée respectivement par un cercle et un carré, et la structure correspondante optimisée 

au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP est représentée respectivement par un disque et un carré 

plein. 
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Concernant le cas de l’agrégat ([AcO-]·(H2O)n), plus de trente mille structures ont été obtenues 

suite aux explorations au niveau AMOEBA. Ces structures ont été réparties en fonction de leur 

énergie relative au niveau AMOEBA, la référence étant la structure de plus basse énergie. Les 

structures ayant une énergie relative inférieure à 50 kJ·mol-1 ont ensuite été analysées. Parmi 

ces structures, plusieurs possèdent des conformations analogues. Afin d’identifier les 

différentes familles spectroscopiques présentes, l’environnement local autour du carboxylate, 

c’est-à-dire le réseau de liaisons hydrogène formé avec les molécules d’eau de sa première 

couche de solvatation, a été étudié. Deux paramètres ont été pris en compte : le nombres de 

molécules d’eau en interaction avec chaque atome d’oxygène du carboxylate (k|l), ainsi que 

l’orientation relative de ces molécules d’eau par rapport au carboxylate (Annexes, Figure A.9). 

Cette première analyse a permis d’identifier deux familles principales, notées (3|3) et (3|2), 

selon le nombre de coordination de chaque atome d’oxygène du carboxylate. Pour chacune de 

ces familles spectroscopiques, une dizaine de structures a été sélectionnée, en privilégiant les 

structures les plus différentes les unes par rapport aux autres. Pour finir, la géométrie de ces 

structures a été réoptimisée au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, et leurs fréquences harmoniques 

ont été calculées au même niveau de calcul et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants 

du mode. 

 

5.3.3 Analyse des familles spectroscopiques des paires CIP et SIP  

 

 L’analyse des résultats des explorations a permis d’identifier et sélectionner des 

structures possédant des géométries relativement différentes, et donc potentiellement une 

signature spectrale spécifique. Pour chaque paire d’ions ([AcO-,M+]·(H2O)n) ; M = Li, Na, K, 

Rb et Cs) et l’acétate libre ([AcO-]·(H2O)n), les fréquences harmoniques calculées pour les 

structures sélectionnées ont ensuite été analysées, afin d’identifier plus précisément les familles 

spectroscopiques. Ces analyses ont mis en évidence que le groupement carboxylate répond 

principalement à son environnement immédiat, de sorte que les structures ont été classées selon 

le nombre de coordination de chaque atome d’oxygène du carboxylate, noté respectivement k 

et l. L’ensemble des structures partageant la même coordination a alors été noté (k|l), ou (k[s]l) 

lorsque s ligands parmi les k + l appartiennent simultanément à la première couche de 

solvatation des deux atomes d’oxygène.  

Pour l’agrégat contenant l’ion acétate libre (FI), les structures à basse énergie les plus 

fréquemment trouvées possèdent des coordinations soit (3|3) (47%), soit (3|2) (45%) (Figure 

5.16). Très peu (8%) de structures ayant d’autres coordinations, comme (2|2), (4|3), (4|2), (3|1) 

ou (4[1]3), ont été trouvées.  Dans la littérature, les études expérimentales35,36 ou théoriques37–

40 réalisées sur la solvatation de l’anion acétate obtiennent généralement un nombre de 

coordination entre ~4,5 et ~6,6 pour le groupement carboxylate, avec une prédominance de 3 

molécules d’eau par oxygène. Par conséquent, seules les conformations (3|3) et (3|2) ont été 

considérées par la suite. 
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Figure 5.16 – Vues de l’anion acétate entouré de sa première couche de solvatation, 

correspondant aux deux principales familles spectroscopiques identifiés (3|3) et (3|2) pour 

l’acétate libre, extraits des agrégats optimisés au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP (Figure 5.8). 

Les distances moyennes des liaisons C-O sont données en pm. 

 

Les signatures spectrales des familles (3|3) et (3|2) ont été déterminées à partir des fréquences 

théoriques obtenues pour chaque structure leur appartenant (Annexes, Tableau A.5). Les 

fréquences moyennes des modes d’élongation symétrique et antisymétrique du carboxylate 

sont respectivement de 1432 et 1559 cm-1 pour la famille (3|3), et de 1420 et 1566 cm-1 pour la 

famille (3|2). Ces signatures spectrales sont relativement différentes. L’écart entre les 

fréquences des modes d’élongation (CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
 déterminé pour la famille (3|3) est 

plus faible que celui de (3|2). Un écart ∆ν(CO
2

-
) relativement faible est en effet attendu lorsque 

le groupement carboxylate possède un environnement symétrique (3|3), où les liaisons C-O 

sont équivalentes, alors qu’un cas asymétrique (3|2) entraînerait un caractère plus prononcé 

entre liaison simple ou double des liaisons C-O (Figure 5.16), et donc un écart ∆ν(CO
2

-
) plus 

important. 

En considérant la distribution des familles fournie par les explorations conformationnelles, les 

fréquences moyennes des modes d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
 et antisymétrique (CO2

-
)
 

anti
 

des ions acétate libres sont respectivement calculées à 1427 et 1562 cm-1. Compte tenu de 

l’erreur attendue sur les fréquences 𝜈(CO2
-
)
 

sym
 et 𝜈(CO2

-
)
 

anti
 pour cette méthode, 

respectivement 15 et 5 cm-1 (Chapitre 2, paragraphe 2.), et de la nature seulement qualitative 

de la distribution théorique des familles, ces fréquences théoriques s’accordent assez bien avec 

les valeurs estimées précédemment pour l’acétate libre (1415  et 1552 cm-1) à partir des 

positions des bandes des spectres IR-TF des solutions d’acétate d’alcalins extrapolées à 0 M 

(Figure 5.6). Bien que d’autres modes de faible intensité soient actifs dans cette région spectrale 

et que les effets de température ne soient pas pris en compte par cette approche théorique, 

l’accord global entre l’ensemble des données expérimentales et théoriques est satisfaisant à 

faible concentration. L’intensité relative et les largeurs théoriques (σ) des deux bandes se 

comparent raisonnablement bien à l’expérience, néanmoins une sous-estimation de l’intensité 

relative de la bande antisymétrique est à noter (Annexes, Tableau A.5). 

Concernant les agrégats contenant une paire d’ions ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li, Na, K, Rb et 

Cs) , plusieurs familles de conformations ont été identifiées en considérant le nombre de ligands 

sur chacun des oxygènes du carboxylate, ainsi que le nombre de molécules d’eau partagées 
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avec le cation pour les paires de type SIP. Les structures CIP et SIP ont ainsi été classées selon 

une nomenclature basée sur celle des ions acétates libres (FI). Pour les paires CIP, les 

conformations bidentates, en considérant le ligand acétate vis-à-vis de la complexation du 

cation, sont identifiées par la notation (k[s]l), où s indique que le cation fait partie des s ligands 

formant une interaction non-covalente avec chacun des oxygènes du carboxylate. Dans les 

conformations monodentates, notées (k|l) ou (k|l), le cation fait partie des ligands k ou l. Pour 

les paires SIP, la notation a(k|l)b est utilisée pour définir les conformations, où a des k 

(respectivement b des l) molécules d’eau appartiennent également à la première couche de 

solvatation du cation. 

Pour l’ensemble des paires d’ions étudiées, les structures sélectionnées ont permis de définir 

huit familles spectroscopiques principales (Figure 5.17), dont quatre de type SIP : 1(3|3)0, 
1(3|3)1, 1(3|2)0 et 0(3|2)1, et quatre de type CIP : (3|3), (3[1]3), (3|2) et (3|2). Dans le cas 

particulier de la paire [AcO-,Li+], aucune structure ayant une conformation bidentate (3[1]3) 

n’a été trouvée lors des explorations, cependant une quatrième famille de conformation 

monodentate, notée (2|2), a été identifiée (Annexes, Figure A.6). Pour tous les systèmes 

([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), les fréquences moyennes des modes 

d’élongation symétrique et antisymétrique du carboxylate ont été calculées pour chaque 

structure sélectionnée, puis classées selon la famille spectroscopique CIP et SIP auxquelles 

elles appartiennent (Annexes, Tableaux de A.6 à A.10).  

Le Tableau 5.2 présente les fréquences moyennes déterminés pour chaque famille 

spectroscopique à partir des structures sélectionnées. Plusieurs tendances peuvent être 

observées en comparant les familles de coordination (3|3) et (3|2). Quel que soit le type de 

paires considéré (CIP ou SIP), les fréquences des modes d’élongation (CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
 

obtenues pour les familles (3|2) sont respectivement plus rouge (~10 cm-1) et plus bleu (~10 

cm-1) que celles des familles (3|3). L’écart ∆ν(CO
2

-
) entre ces deux modes d’élongation est ainsi 

plus grand pour les familles (3|2) que les (3|3). Ce comportement du carboxylate en fonction 

de la coordination de ces oxygènes est similaire à celui mis en évidence précédemment dans le 

cas de l’acétate libre (FI). Les deux formes mésomères du groupement carboxylate peuvent 

être associés à l’environnement symétrique dans les conformations (3|3) et asymétrique dans 

les conformations (3|2). Dans les paires de type CIP, le cation peut alors être considéré comme 

un ligand remplaçant l’une des molécules d’eau de la première couche solvatation du 

carboxylate. Par ailleurs, toutes les familles (3|3) SIP ont des signatures relativement similaires, 

de même pour les familles (3|2) SIP (Tableau 5.2), ce qui indique que le nombre molécules 

d’eau partagées entre le cation et les oxygènes du carboxylate, ainsi que la position du cation 

ont peu d’influence sur la signature de ces conformations, relativement à la précision de 

l’approche utilisée. Au contraire pour les familles (3|2) de type CIP, la position du cation par 

rapport à la coordination du carboxylate induit des variations de l’ordre de 10 cm-1 sur chaque 

mode d’élongation entre les familles (3|2) et (3|2) (Tableau 5.2), ce qui suggère que la 

substitution d’une molécule d’eau par le cation induit des effets spectroscopiques dépendants 

de la nature du cation. 
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Figure 5.17 – Vues de l’anion acétate entouré de sa première couche de solvatation, 

correspondant aux principales familles spectroscopiques identifiées pour les paires d’ions 

extraits des agrégats([AcO-,M+]·(H2O)n) ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) optimisés au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP. 
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Tableau 5.2 – Tableau présentant les fréquences harmoniques moyennes des modes 

d’élongation symétrique et antisymétrique du carboxylate de chaque famille spectroscopique 

identifiée pour les agrégats ([AcO-,M+]·(H2O)n) ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), calculées au 

niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées par des facteurs d’échelle dépendants du mode. 

Les écarts-types (σ) sont également donnés pour chaque famille spectroscopique. 

 

[AcO-,Li+] [AcO-,Na+] [AcO-,K+] [AcO-,Rb+] [AcO-,Cs+] 

(𝑪𝑶𝟐
−)𝒔𝒚𝒎 

() (cm-1) 

(𝑪𝑶𝟐
−)𝒂𝒏𝒕𝒊 

() (cm-1) 

(𝑪𝑶𝟐
−)𝒔𝒚𝒎 

() (cm-1) 

(𝑪𝑶𝟐
−)𝒂𝒏𝒕𝒊 

() (cm-1) 

(𝑪𝑶𝟐
−)𝒔𝒚𝒎 

() (cm-1) 

(𝑪𝑶𝟐
−)𝒂𝒏𝒕𝒊 

() (cm-1) 

(𝑪𝑶𝟐
−)𝒔𝒚𝒎 

() (cm-1) 

(𝑪𝑶𝟐
−)𝒂𝒏𝒕𝒊 

() (cm-1) 

(𝑪𝑶𝟐
−)𝒔𝒚𝒎 

() (cm-1) 

(𝑪𝑶𝟐
−)𝒂𝒏𝒕𝒊 

() (cm-1) 

1(3|3)0 1422 (4) 1554 (6) 1426 (5) 1554 (9) 1427 (4) 1557 (8) 1427 (6) 1555 (6) 1424 (9) 1556 (5) 

1(3|3)1 1427 (5) 1554 (8) 1427 (9) 1557 (7) 1428 (7) 1553 (9) 1430 (5) 1562 (6) 1425 (8) 1558 (8) 

1(3|2)0 1419 (9) 1568 (6) 1419 (11) 1566 (3) 1420 (9) 1571 (9) 1420 (12) 1569 (12) 1422 (6) 1570 (8) 

0(3|2)1 1425 (5) 1566 (7) 1415 (7) 1563 (10) 1418 (7) 1566 (6) 1417 (10) 1567 (12) 1418 (12) 1567 (10) 

(3|3) 1427 (7) 1557 (8) 1429 (10) 1553 (6) 1424 (4) 1556 (2) 1426 (6) 1555 (8) 1422 (3) 1558 (7) 

(3[1]3) - - 1424 (11) 1558 (6) 1422 (8) 1563 (4) 1423 (9) 1557 (4) 1424 (5) 1560 (7) 

(3|2) 1419 (7) 1576 (8) 1429 (7) 1568 (10) 1428 (7) 1571 (4) 1424 (12) 1574 (11) 1425 (4) 1571 (7) 

(3|2) 1425 (7) 1562 (5) 1419 (10) 1572 (13) 1413 (4) 1583 (11) 1415 (11) 1583 (10) 1408 (7) 1585 (7) 

(2|2) 1423 (8) 1575 (4) - - - - - - - - 
 

 

Afin de mettre en évidence cette corrélation entre la géométrie du carboxylate et sa signature 

vibrationnelle, en fonction de la coordination de ses deux oxygènes, la Figure 5.18 présente la 

position des bandes d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
 et antisymétrique (CO2

-
)
 

anti
en fonction 

de la distance minimale entre l’atome de carbone du carboxylate et l’un de ces deux atomes 

d’oxygène. Ces valeurs correspondent aux valeurs moyennes calculées pour chaque famille 

spectroscopique, à partir de l’ensemble des structures qui les composent. 

D’un point de vue global, les bandes d’élongation (CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
 se déplacent 

progressivement lorsque la distance minimale C-O diminue, respectivement vers les plus 

faibles et vers les plus grands nombres d’ondes, ce qui démontre une nouvelle fois la relation 

entre la géométrie du carboxylate et sa signature vibrationnelle. Sur la Figure 5.18, deux 

groupes peuvent être identifiés par rapport aux familles (3|3) et (3|2) de l’acétate libre (symbole 

étoile). Indépendant du type de paires d’ions (CIP ou SIP), toutes les familles (3|3) (rouge et 

orange) de l’ensemble des paires d’ions étudiées sont alignées à proximité de la famille (3|3) 

de l’acétate libre, et réciproquement pour les familles (3|2) (bleu et vert), ce qui montre que ces 

variations de la distance C-O sont bien corrélées à la coordination du carboxylate. Par contre, 

si les distances minimales des familles symétriques (rouge et orange) sont relativement proches 

et de part et d’autre de la distance de l’acétate libre (étoile rouge), celles des familles 

asymétriques (bleu et vert) sont beaucoup plus dispersées autour de la distance de l’acétate 

libre (étoile bleue) et notamment celle des cations de grand rayon ionique. 

Ces résultats confirment que la coordination de chaque oxygène du carboxylate a une influence 

sur sa géométrie, et par conséquent sa signature spectrale. 
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Au début des années 1980, Deacon et Phillips ont formulé des principes pour déterminer le 

type de liaison entre un anion de carboxylate et une espèce contenant un ou plusieurs métaux.41 

Plus précisément, ils ont examiné les vibrations symétrique (CO2
-
)
 

sym
 et antisymétrique 

(CO2
-
)
 

anti
 du groupement carboxylate dans des complexes acétate par spectroscopie IR, et 

étudié comment l’écart ∆ν(CO
2

-
) entre ces deux modes de vibration varie en fonction du type 

d’appariement. Les auteurs ont proposé que, pour les conformations monodentates, ∆ν(CO
2

-
)  

augmente par rapport à l’acétate libre (FI), et ∆ν(CO
2

-
) diminue dans le cas des conformations 

bidentates. Ces principes de Deacon et Phillips ont été largement utilisées dans la littérature 

(plus de 3000 citations). Afin de valider ces principes, Franks et al. ont plus récemment étudié 

la spectroscopie IR des paires d’ions acétate-métal en solution par modélisation ab initio.8 Dans 

leur étude théorique, seules les paires CIP monodentates et bidentates ont été considérées, et le 

solvant a été modélisé uniquement par un modèle de solvant continu. Les résultats de cette 

étude ont permis aux auteurs de valider théoriquement les principes formulés par Deacon et 

Phillips. Toutefois, ils ont démontré que les changements de ∆ν(CO
2

-
) sont principalement dus 

aux variations de la longueur des liaisons C-O et de l’angle OCÔ du carboxylate. Ces 

changements de géométrie seraient liés au type d’appariement : dans les conformations 

monodentates, l’une des liaisons C-O est plus courte que l’autre, tandis que dans les 

conformations bidentates, la longueur des deux liaisons C-O est équivalente. Franks et al. ont 

conclu que les changements de signature du carboxylate se produisent principalement en raison 

de la façon dont ce dernier est apparié avec le cation, ce qui modifie les longueurs de liaison 

carboxylate C-O. 

Notre étude confirme les résultats obtenus par Franks et al. et les complète, avec une 

description plus précise de la coordination du carboxylate par le cation et les molécules de 

solvant explicites. La signature du carboxylate ne dépend pas uniquement du type 

d’appariement avec le cation (monodentate ou bidentate), mais l’ensemble de sa première 

couche de solvatation doit être considéré. Plus l’environnement du groupement carboxylate est 

asymétrique, plus l’écart ∆ν(CO
2

-
) est grand (Figure 5.18). En comparant les différentes paires 

d’ions étudiées pour une même famille, la distance C-O varie en fonction de la nature du cation, 

notamment dans le cas des familles (3|2), ce montre une nouvelle fois que la signature du 

carboxylate dépend également de la nature du ligand, ici le cation. 
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Figure 5.18 – Graphique présentant la position moyenne des bandes d’élongation symétrique 

(CO2
-
)
 

sym
 et antisymétrique (CO2

-
)
 

anti
en fonction de la distance minimale moyenne entre 

l’atome de carbone du carboxylate et l’un de ces deux atomes d’oxygène, déterminé pour 

l’ensemble des familles spectroscopiques de chacun des systèmes étudiés en agrégat. 

 

La même analyse a été réalisée sur les paires d’ions étudiées précédemment en phase gazeuse, 

ainsi que l’acétate libre (Figure 5.19). L’ensemble paires d’ions considérées possèdent des 

conformations bidentates O-O. La Figure 5.19 montre qu’en phase gazeuse la sonde 

spectroscopique carboxylate a un comportement analogue à ceux en solution, la corrélation 

entre la géométrie du carboxylate et sa signature spectrale est retrouvée. Il est à noter que les 

données pour la bande (CO2
-
)
 

anti
 des paires ([AcO-,M2+] ; M = Ca et Ba) possédant un cation 

divalent s’accordent relativement bien avec celles des autres systèmes. En comparant l’acétate 

non-complexé aux paires d’ions, l’écart ∆ν(CO
2

-
) est beaucoup plus faible dans les paires 

bidentates (< 200 cm-1) que dans le cas de l’acétate libre (~285 cm-1), ce qui vérifie les principes 

de Deacon et Phillips. Pour un système donné, la distance C-O diminue lorsque le rayon ionique 

du cation augmente, et par conséquent l’écart ∆ν(CO
2

-
) augmente, ce qui démontre que la nature 

du ligand influence la position des bandes d’élongation (CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
. Toutefois, cet 

effet de taille du cation sur la signature du carboxylate ne semble plus s’appliquer au-delà du 

potassium dans la série des alcalins (Figure 5.19). 
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Figure 5.19 – Graphique présentant la position des bandes d’élongation symétrique 

(CO2
-
)
 

sym
 et antisymétrique (CO2

-
)
 

anti
en fonction de la distance minimale entre l’atome de 

carbone du carboxylate et l’un de ces deux atomes d’oxygène, déterminé pour l’ensemble des 

conformations bidentates O-O des paires d’ions étudiées en phase gazeuse. Les fréquences 

des modes d’élongation (CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
de l’ion acétate sont extraites de l’étude de 

Steill et Oomens13  

 

Dans leur étude, Franks et al. ont également remarqué que les charges partielles des atomes du 

groupement carboxylate affectent la position ses modes d’élongation.8 La charge portée par les 

atomes d’oxygène du carboxylate a été calculée par une analyse NBO au niveau RI-B97-

D3/dhf-TZVPP pour l’ensemble des structures sélectionnées des agrégats étudiés. L’écart 

moyen ∆ν(CO
2

-
) entre les fréquences des modes d’élongation (CO2

-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti pour 

chaque famille de conformation de l’ensemble des systèmes étudiés a été analysé en fonction 

de la différence de charge moyenne q(O) entre les deux atomes d’oxygène du carboxylate 

(Figure 5.20). Il est à noter que l’évolution des fréquences a également été analysée en fonction 

de la charge moyenne portée par les atomes d’oxygène du carboxylate mais aucune tendance 

précise n’a pu être mise en évidence pour le moment (Annexes, Figure A.10). La différence de 

charge q(O) permet de mettre évidence la relation entre d’éventuelles différences de 

polarisation entre les deux liaisons C-O du carboxylate par son environnement, et sa signature 

spectrale. En effet, la Figure 5.20 montre que plus la différence de charge q(O) est grande, 

plus l’écart ∆ν(CO
2

-
) augmente. De nouveau, deux groupes de famille de conformations se 

distinguent indépendamment du type d’appariement (Figure 5.20). D’un côté, les familles (3|3) 

présentent des différences de charge q(O) assez faibles (< 0,04 e, zone rouge), ce qui montre 

que la polarisation du carboxylate est relativement équivalente sur ses deux liaisons C-O. D’un 

autre côté dans les familles (3|2), où la coordination des oxygènes est différente, la différence 

q(O) varie entre à 0,04 et 0,08 e (Figure 5.20, zone bleue). Ces différences de charge entre 

les deux oxygènes du carboxylate sont significativement plus élevées par rapport aux familles 
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(3|3), ce qui indique que dans les familles (3|2) les liaisons C-O du carboxylate ne sont pas 

polarisées de la même façon. 

 

 
Figure 5.20 – Graphique présentant l’écart ∆ν(CO

2

-
) entre les fréquences des modes 

d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
 et antisymétrique (CO2

-
)
 

anti
en fonction de la différence de 

charge q(O) entre les deux atomes d’oxygène du carboxylate, déterminées par une analyse 

NBO au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, pour l’ensemble des familles spectroscopiques de 

chacun des systèmes étudiés en agrégat. 

 

Par ailleurs, les données des familles (3|2) CIP sont relativement dispersées par rapport à la 

famille (3|2) de l’acétate libre (étoile bleue) en fonction de la nature du cation, notamment dans 

le cas du lithium (Figure 5.20). Ces cas extrêmes permettent de discuter de l’influence du cation 

sur le carboxylate. Dans la famille (3|2) CIP (bleu), les paires avec les cations Li et Na sont du 

côté des q(O) les plus élevées par rapport à l’acétate libre, alors que ceux avec les cations K, 

Rb et Cs de l’autre côté. En considérant que la formation de paires CIP en solution correspond 

à une substitution d’une molécule d’eau par un cation, ces résultats suggèrent que les cations 

Li et Na polarisent la liaison C-O plus fortement qu’une molécule d’eau. Au contraire, les 

cation K, Rb et Cs semblent avoir moins d’influence sur la polarisation des liaisons C-O du 

carboxylate que la molécule d’eau. Dans le cas de la famille (3|2) CIP, les positions des 

systèmes par rapport à l’acétate libre sont inversées (Figure 5.20). La famille (3|2) CIP du 

système [AcO-,Li+] ne se trouve pas dans la zone bleue des familles (3|2), mais dans la zone 

correspondant aux familles (3|3) (zone rouge), ce qui indique que dans cette conformation (3|2) 

la polarisation de la liaison C-O induite par le lithium est équivalente à celle induite par deux 

molécules d’eau. À partir de ces résultats, les cations de la série des alcalins peuvent être classés 

selon leur capacité à polariser la liaison C-O du carboxylate en prenant la molécule d’eau 

comme référence : la capacité de Li est équivalente à deux molécules d’eau, celle de Na à une 

molécule d’eau, et celle de K, Rb et Cs est plus faible qu’une molécule d’eau. Ce résultat est 
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en accord avec la loi empirique de Collins « The law of matching water affinity » (Chapitre 1, 

paragraphe 1.1.2).42 Par ailleurs, cela montre qu’il est difficile de suivre les phénomènes 

d’appariement par spectroscopie IR, en particulier dans le cas de l’acétate de sodium où l’effet 

du cation sodium sur le carboxylate est le plus comparable à celui d’une molécule d’eau. 

 

5.4 Comparaison des données théoriques aux spectres expérimentaux en 

solution 
 

 L’étude menée en solution a mis en évidence des variations spectrales avec la 

concentration attribuées à la formation des différents types de paires d’ions en solution, 

correspondant à un transfert de population des ions libres vers les paires SIP et CIP (paragraphe 

5.2). Dans l’objectif d’expliquer les variations de la signature du carboxylate observées sur les 

spectres expérimentaux et identifier les familles de paires d’ions, les fréquences moyennes 

obtenues pour les familles (3|3) et (3|2) de l’acétate libre (FI) (paragraphe 5.3.3) ont été 

comparées à celles déterminées pour les familles spectroscopiques SIP et CIP des différents 

systèmes considérés (Tableau 5.3). 

Pour tous les systèmes étudiés en solution ([AcO-,M+]aq ; M = Li, Na et K), l’analyse des 

spectres IR-TF a montré que la FHWM des deux bandes d’élongation du carboxylate augmente 

avec la concentration en ions (Figure 5.7), ce qui a été attribué à la formation de paires d’ions. 

Dans un premier temps, seuls les effets de substitution d’une molécule d’eau par un cation à 

l’intérieur de chaque famille spectroscopique (3|3) et (3|2) ont été considérés, en faisant 

l’hypothèse qu’il n’y a pas de transfert de population entre ces familles lors de l’appariement. 

À très basse concentration (≤ 0,25 M), les ions sont majoritairement libres, puis lorsque la 

concentration augmente les ions libres (FI) se rapprochent les uns des autres, et forment des 

paires d’ions de type SIP. Selon les résultats de notre étude théorique, le déplacement vers le 

rouge constaté expérimentalement sur la bande d’élongation (CO2
-
)
 

anti
 à faible concentration 

(< 2 M) peut être attribué à la formation des paires SIP de famille 1(3|3)0 et 1(3|3)1 à partir 

d’ions libres (3|3), conduisant à un déplacement vers le rouge de 𝜈(CO2
-
)
 

anti
 de 2 à 6 cm-1 

(Tableau 5.3), ce qui est significatif par rapport à la précision du calcul de fréquence de ce 

mode (CO2
-
)
 

anti
 (anti = ±5 cm-1, Chapitre 2, paragraphe 2.5.5). Le déplacement expérimental 

vers le rouge de la bande d’élongation symétrique est également en accord avec la formation 

de ces conformations, comme le montrent le déplacement des fréquences calculées (Tableau 

5.3). Toutefois, l’incertitude sur les fréquences 𝜈(CO2
-
)
 

sym
 (sym = ±15 cm-1) est relativement 

élevée par rapport à ces déplacements, il est difficile d’interpréter le déplacement observé pour 

ce mode aussi surement que pour 𝜈(CO2
-
)
 

anti
.  

Concernant les familles (3|2), les fréquences des modes d’élongation (CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
 

déterminées pour 1(3|2)0 et 0(3|2)1 sont relativement similaires aux fréquences de la famille 

(3|2) des FI (Tableau 5.3). La spectroscopie IR peut donc ne pas être très sensible à la formation 

de SIP à partir des structures (3|2). Ensemble, ces résultats montrent que le déplacement vers 

le rouge de la signature du carboxylate (< 2M) résulte principalement de la formation des 
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familles 1(3|3)0 et 1(3|3)1 SIP à partir d’acétates libres (3|3), correspondant à une substitution 

d’une molécule d’eau de la deuxième couche de solvatation des oxygènes du carboxylate par 

le cation. 

 

Tableau 5.3 – Tableau présentant le déplacement des fréquences des modes d’élongation 

(CO2
-
)
 

sym
 et (CO2

-
)
 

anti
 de chaque famille spectroscopique identifiée pour les agrégats 

([AcO-,M+]·(H2O)n) ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) par rapport aux fréquences moyennes 

déterminées pour l’acétate libre respectivement pour les familles (3|3) (1432 et 1559 cm-1)  et 

(3|2) (1420 et 1566 cm-1) au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. Les fréquences de la famille 

(2|2) ont été comparées aux fréquences moyennes déterminées pour l’acétate libre (1427 et 

1562 cm-1). 

 
(𝑪𝑶𝟐

−)𝒔𝒚𝒎 (cm-1) (𝑪𝑶𝟐
−)𝒂𝒏𝒕𝒊 (cm-1) 

[AcO-,Li+] [AcO-,Na+] [AcO-,K+] [AcO-,Li+] [AcO-,Na+] [AcO-,K+] 

1(3|3)0 -10 -6 -5 -5 -5 -2 

1(3|3)1 -5 -5 -4 -5 -2 -6 

1(3|2)0 -1 -1 0 2 0 5 

0(3|2)1 5 -5 -2 0 -3 0 

(3|3) -5 -3 -8 -2 -6 -3 

(3[1]3) - -8 -10 - -1 4 

(3|2) -1 9 8 10 2 5 

(3|2) 5 -1 -7 -4 6 17 

(2|2) -4 - - 13 - - 

 

À mesure que la concentration augmente jusqu’à 3 M, où les paires CIP doivent être 

majoritaires, les bandes d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
 et antisymétrique (CO2

-
)
 

anti
 se 

déplacent toujours vers les nombres d’ondes les plus faibles, mais un changement de pente est 

observé sur le mode d’élongation (CO2
-
)
 

anti
 au-dessus de ~2 M (Figure 5.6). Ce ralentissement 

du déplacement de la bande (CO2
-
)
 

anti
 pourrait résulter d’une part, de l’augmentation continue 

de la population des familles spectroscopiques induisant un déplacement vers le rouge de 

(CO2
-
)
 

anti
, tels que (3|3) ou (3[1]3) CIP, et d’autre part, de l’apparition de familles entrainant 

un déplacement vers le bleu de (CO2
-
)
 

anti
,  tels que (3|2) ou (3|2) CIP, ou (2|2) CIP pour 

[AcO-,Li+]aq (Tableau 5.3). Dans le cas de [AcO-,K+]aq, il est à noter qu’un changement de 

pente a également été identifié sur le déplacement de la bande (CO2
-
)
 

sym
 (Figure 5.6), ce dernier 

serait compatible avec la formation de paires d’ions de la famille (3|2) à partir de (3|2) (Tableau 

5.3). 

Au-dessus de ~3 M, des agrégats ioniques plus grands que les paires d’ions devraient également 

contribuer au spectre IR, mais n’ont pas été étudiés. 

Les variations spectrales observées en fonction de la concentration peuvent ainsi être 

expliquées en considérant la formations des paires d’ions comme la substitution d’une 

molécule d’eau par un cation dans les familles (3|3) et (3|2). Toutefois, des transferts de 

population entre les familles (3|3) et (3|2) sont susceptibles de se produire lors de l’appariement. 
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Pour tous les systèmes, les fréquences calculées indiquent que la transformation de famille 

(3|3) en (3|2) conduit à l’augmentation de l’écart ∆ν(CO
2

-
). Sur les spectres enregistrés 

au-dessous de ~2 M, l’écart  ∆ν(CO
2

-
) ne varie quasiment pas pour l’ensemble des systèmes 

étudiés (Figure 5.6), ce qui suggère que les populations relatives des familles (3|3) et (3|2) ne 

varie pas. Puis au-dessus de ~2 M, l’écart ∆ν(CO
2

-
) augmente avec la concentration, notamment 

pour [AcO-,K+]aq, ce qui suggère un transfert de famille (3|3) en (3|2). Ces résultats montrent 

que des transferts de population entre les familles (3|3) et (3|2) participent à expliquer les 

variations spectrales observées en solution, mais semblent être de second ordre. 

 

La comparaison des résultats expérimentaux avec les données théoriques permet ainsi de 

proposer une attribution des conformations des paires d’ions formées en solution telle que 

révélée par la spectroscopie vibrationnelle, qui est valable quel que soit la nature du cation. La 

Figure 5.21 résume cette attribution en fonction de leur concentration en solution, des ions 

libres jusqu’aux agrégats. 

 

 

Figure 5.21 – Schéma illustrant l’évolution des conformations formées par les ions en 

fonction de leur concentration en solution. Les structures de l’anion acétate entouré de sa 

première couche de solvatation correspondant aux différentes familles des paires d’ions sont 

également représentées. 

 

En conclusion, cette étude théorique a permis d’identifier les conformations de type SIP et CIP 

les plus compatibles avec les déplacements spectraux observés sur les spectres IR-TF en 

solution. Ces conformations permettent de mieux appréhender les phénomènes d’appariement 

des ions acétate et alcalin en solution. L’ensemble de ces résultats illustre comment des données 
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expérimentales combinées à une approche théorique quantitative en solution fournissent des 

données de référence qui peuvent être utilisées pour étudier les structures supramoléculaires 

dans les solutions électrolytiques. Dans le chapitre suivant, une nouvelle technique de 

spectroscopie des rayons X sera employée, afin de caractériser plus précisément la formation 

des paires d’ions en solution. 

 

5.5 Caractérisation de paires d’ions par spectroscopie FZRET en 

micro-jet 

 
 L’objectif de cette nouvelle étude est de détecter spécifiquement les paires d’ions en 

solution par une technique expérimentale permettant d’isoler leurs contributions spectrales de 

celles des ions libres beaucoup mieux que la spectroscopie vibrationnelle. Afin d’y parvenir, 

des expériences FZRET (Far-Zone Resonant Energy Transfer) en micro-jet liquide ont été 

réalisées sur un système modèle. Cette technique FZRET récemment développée à la ligne de 

lumière GALAXIES11 permet de déterminer les distributions de distance à partir de la mesure 

de l’énergie cinétique des électrons émis (Chapitre 2.4.2), notamment dans des échantillons de 

gaz ou de solides/poudres.43,44 Utilisée en micro-jet liquide, elle offre l’opportunité de mesurer 

les distances cation-anion, et ainsi documenter la formation de paires d’ions en solution. 

Pour notre étude, la paire d’acétate de potassium [AcO-,K+] a été choisie comme système 

modèle. Ce système offre plusieurs avantages pour les expériences FZRET en micro-jet liquide 

par rapport aux autres paires d’acétate d’alcalin, notamment sa solubilité élevée dans l’eau 

(~2,5 kg·L-1),45 ce qui permet d’étudier des solutions concentrées (> 2 M). 

Dans le cas des paires [AcO-,K+] en solution, le processus FZRET étudié est le suivant (Figure 

5.22, gauche). L’atome donneur, l’ion K+ [1s22s22p63s23p6], est ionisé en couche interne 1s par 

le rayonnement synchrotron, conduisant à l’ion K2+ [1s12s22p63s23p6] où un trou a été créé dans 

l’orbitale 1s. La notation K2+[1s-1] correspondant à cette configuration électronique sera 

privilégiée dans la suite pour sa légèreté et sa commodité pour le suivi des phénomènes 

électroniques discutés dans ce chapitre. Ensuite, cet ion K2+[1s-1] se relaxe vers un état où le 

trou en 1s est comblé par un électron venant de la couche 2p, (2p)(1s) en émettant un 

rayonnement X. La fluorescence émise par l’atome donneur peut alors être absorbée par un 

atome accepteur A situé dans son environnement. Dans le cas de l’acétate, deux types d’atomes 

accepteurs sont disponibles, les deux carbones (Ccarboxylate et Cméthyle) et les deux oxygènes du 

carboxylate mais, les oxygènes des molécules d’eau absorbent dans la même gamme d’énergie 

que ces derniers. Par conséquent, le signal FZRET a été enregistré dans la gamme d’énergie de 

l’ionisation 1s des atomes de carbone.  

Suite à l’absorption de la fluorescence X émise lors de la relaxation de K2+[1s-1], l’atome 

accepteur est ionisé à son tour en couche interne de carbone accepteur est ionisé à son tour en 

couche interne 1s, notée dans la suite C(1s). Le champ de Coulomb créé par le trou de l’atome 

donneur K2+ peut alors entraîner un déplacement significatif du potentiel d’ionisation (Ip) de 

cœur de l’atome accepteur C, si les deux atomes sont suffisamment proches. Le seuil 

d’ionisation étant sensible au champ électrique, et donc à la distance K+-C, la mesure de 
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l’énergie cinétique des photoélectrons produits lors de l’ionisation de l’atome accepteur donne 

accès à la distribution des distances K+-C des paires d’ions présentes en solution. De façon 

générale, la fluorescence X émise par un atome donneur K2+[1s-1] peut être absorbée par les 

atomes de carbone appartenant à la même paire d’ions, mais également par ceux d’une paire 

ou d’un ion libre éloignés (Figure 5.22, droite). Dans les paires donneur-accepteur 

suffisamment éloignées, le seuil d’ionisation de l’accepteur n’est pas influencé par le champ 

électrique induit par le donneur, car le champ crée par K2+[1s-1] est écranté par le solvant. 

Toutefois, ces paires donneur-accepteur éloignées vont contribuer au signal FZRET mesuré. 

Une connaissance du signal FZRET produit par les paires donneur-accepteur éloignées sera 

donc nécessaire pour en déduire la contribution des paires où le donneur et l’accepteur sont 

proches, i.e. dans les paires d’ions, par rapport au signal FZRET mesuré. 

Une étude préalable de la fluorescence X de l’ion K2+[1s-1] et de l’ionisation directe de C(1s) 

de l’acétate a été réalisée, afin d’interpréter les expériences FZRET menées sur l’acétate de 

potassium [AcO-,K+] en micro-jet liquide. 

  

 

Figure 5.22 – À gauche, schéma de principe de la technique de FZRET correspondant à un 

transfert d’énergie entre un atome donneur, ici le potassium K+, et un atome accepteur A. À 

droite, schéma illustrant les deux cas de transfert d’énergie entre un donneur K+ et un atome 

accepteur, un atome de carbone de l’acétate, appartenant soit à la même paire d’ions, soit à 

deux paires éloignées. 

 

5.5.1 Caractérisation de la fluorescence X de l’ion K2+ 
 

 Afin de caractériser spectralement la fluorescence X de l’ion K2+[1s-1], le signal FZRET 

résultant de l’ionisation de la couche interne O(1s) des molécules d’eau par la fluorescence X 

de K2+[1s-1] a d’abord été enregistré. Cette fluorescence est induite par la photoionisation 

K+(1s) par une irradiation synchrotron à 3800 eV. La ligne de base a été simulée par une 
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fonction polynomiale qui a été ensuite soustraite au spectre enregistré (Figure 5.23, spectre du 

haut). Sur le spectre soustrait, un signal est observé entre 2772 et 2781 cm-1, avec un maximum 

identifié à 2777,6 eV, et un épaulement à 2774,8 eV (Figure 5.23, spectre du bas). Ce signal 

attribué à l’ionisation O(1s) des molécules d’eau par le doublet de fluorescence K1,2 de K2+[1s-

1]. En effet, l’ion K2+[1s-1] émet une fluorescence (2p)(1s) à deux énergies différentes 

correspondant aux transitions (2p1/2)(1s), notée Fluo1 par la suite, et (2p3/2)(1s), notée 

Fluo2. Il est à noter qu’avant cette expérience, une seule expérience du même type avait été 

menée entre un soluté et son solvant dans un micro-jet liquide.46 Connaissant l’énergie de 

liaison (BE, Binding Energy) de O(1s) pour l’eau liquide, mesurée précédemment à 538,1 eV 

(Annexes, Figure A.11), l’énergie du doublet de fluorescence K1,2 de K2+[1s-1] a été déduite 

à 3312,9 et 3315,7 eV. Les largeurs spectrales et les intensités relatives mesurées sont 

parfaitement reproduites par des fonctions gaussiennes caractéristique de l’élargissement 

inhomogène attendu en solution. De plus, l’intensité relative 1:2 reflète de manière conforme 

les populations des états (2p1/2) et (2p3/2). 
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Figure 5.23 – Spectres de photoélectrons enregistrés pour une solution KCl à 3 M dans la 

région spectrale attendue pour une ionisation O(1s) des molécules d’eau par les photons 

K1,2 émis par les ions K2+[1s-1] suite à l’ionisation de K+ par une irradiation synchrotron à 

3800 eV. En haut : le signal brut mesuré (noir) et la ligne de base (rouge).  En bas : le signal 

après soustraction de la ligne de base (noir), les signaux induits par le doublet de 

fluorescence K1,2 simulés par deux fonctions gaussiennes (verte et bleue), et leur somme 

(rouge). 

 

5.5.2 Estimation du signal FZRET des paires donneur-accepteur éloignées 

 
 Afin d’estimer la contribution des paires donneur-accepteur éloignées (i.e. écrantées 

par le solvant) au signal FZRET total, la région spectrale correspondante à l’ionisation de C(1s) 

a d’abord été étudiée en réalisant des expériences d’ionisation directe XPS (X-Ray 

Photoelectron Spectroscopy) par le rayonnement synchrotron sur une solution [AcO-,K+] à 3 

M. Une irradiation dans la même gamme d’énergie que le doublet de fluorescence K1,2 de 
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K2+[1s-1] à 3314 eV a été utilisée. Le spectre de photoélectrons obtenu présente un quadruplet 

entre 3000 et 3015 eV (Figure 5.24). D’après la position des couches tabulées pour le 

potassium,47 les deux pics observés à 3002,0 et 3004,7 eV sont attribués respectivement aux 

états (2p1/2) et (2p3/2) de l’ion K+, qui se situent fortuitement dans cette région spectrale. Les 

deux autres pics, situés à 3009,3 et 3012,8 eV, sont alors attribués au signal provenant de 

l’ionisation 1s des atomes de carbone de l’acétate. Le déficit électronique du Ccarboxylate est plus 

élevé que celui du Cméthyle, en raison de la présence de la polarisation des liaisons C-O. Par 

conséquent, son énergie d’ionisation est plus grande que celle du Cméthyle, et donc correspond à 

une énergie cinétique des photoélectrons plus faible. Les pics observés à 3009,3 et 3012,8 eV 

peuvent ainsi être attribués respectivement au Ccarboxylate et au Cméthyle de l’acétate. À partir de 

ces mesures, l’énergie de liaison (BE, binding energy) C(1s) des atomes de carbone de l’acétate 

en solution est déterminée à 304,7 eV pour Ccarboxylate et 301,2 eV pour Cméthyle. 

Cette expérience permet d’estimer l’allure du signal de référence FZRET attendu pour les paires 

donneur-accepteur éloignées lorsque C(1s) et K+(2p) sont ionisés par le doublet de fluorescence 

K1,2 de K2+[1s-1], à conditions de connaitre ses caractéristiques spectrales. Si l’intensité 

relative et l’énergie des photons de ce doublet sont déterminés par l’expérience précédente 

(5.5.1), sa largeur spectrale diffère de celle du rayonnement synchrotron. Il est donc nécessaire 

de s’appuyer sur des expériences supplémentaires pour déterminer exactement l’allure du 

signal FZRET attendu pour des paires donneur-accepteur éloignées.  

 

 

Figure 5.24 – Spectre de photoélectrons XPS enregistrés pour une solution [AcO-,K+] à 3 M, 

après une irradiation synchrotron à 3314 eV. Chaque transition correspond à l’ionisation 

d’une couche interne indiquée sur la figure. 
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La largeur spectrale du signal FZRET (𝑤𝐹𝑍𝑅𝐸𝑇 𝐶(1𝑠)/𝐾+(2𝑝)) induit par la fluorescence K1,2 de 

l’ion de K2+[1s-1] est défini par la relation suivante pour chacune des transitions, C(1s) ou 

K+(2p), dont la largeur résulte de la convolution de plusieurs effets d’élargissement à profil 

gaussien : 

𝑤𝐹𝑍𝑅𝐸𝑇 𝐶(1𝑠)/𝐾+(2𝑝) =  √𝑤𝑖𝑛𝑡.  𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠.  𝐶(1𝑠)/𝐾+(2𝑝)
2 + 𝑤𝐹𝑙𝑢𝑜.

2 + 𝑤𝐴𝑝𝑝.
2 = 𝑨𝐶(1𝑠)/𝐾+(2𝑝) (1) 

où 𝑤𝑖𝑛𝑡.  𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠.  𝐶(1𝑠)/𝐾+(2𝑝) est la largeur intrinsèque des transitions C(1s) ou K+(2p) observées 

sur la figure 5.24, 𝑤𝐹𝑙𝑢𝑜. la largeur spectrale intrinsèque de la fluorescence (ici la même 

notation est employée pour la Fluo1 et la Fluo 2 car elles se sont révélées avoir la même largeur 

spectrale), et 𝑤𝐴𝑝𝑝. la largeur modélisant la fonction d’appareil. 

Les expériences précédentes ont permis de mesurer la largueur spectrale du signal d’ionisation 

XPS C(1s)/K+(2p) de [AcO-,K+] en solution (Figure 5.24), ainsi que les largueurs des signaux 

FRZET O(1s) (Figure 5.23) et d’ionisation XPS O(1s) de l’eau liquide (Annexes, Figure A.11). 

Ces valeurs mesurées sont respectivement définies par les relations suivantes : 

𝑤𝑋𝑃𝑆 𝐶(1𝑠)/𝐾+(2𝑝) =  √𝑤𝑖𝑛𝑡.  𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠.  𝐶(1𝑠)/𝐾+(2𝑝)
2 + 𝑤𝑆𝑦𝑛𝑐. 

2 + 𝑤𝐴𝑝𝑝.
2 = 𝐵𝐶(1𝑠)/𝐾+(2𝑝)  (2) 

𝑤𝐹𝑍𝑅𝐸𝑇 𝑂(1𝑠) =  √𝑤𝑖𝑛𝑡.  𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠.  𝑂(1𝑠)
2 + 𝑤𝐹𝑙𝑢𝑜.

2 + 𝑤𝐴𝑝𝑝.
2 = 𝐶     (3) 

 𝑤𝑋𝑃𝑆 𝑂(1𝑠) =  √𝑤𝑖𝑛𝑡.  𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠.  𝑂(1𝑠)
2 + 𝑤𝑆𝑦𝑛𝑐.

2 + 𝑤𝐴𝑝𝑝.
2 = 𝐷         (4) 

où 𝑤𝑖𝑛𝑡.  𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠.  𝑂(1𝑠) est la largeur intrinsèque de la transition  O(1s) et 𝑤𝑆𝑦𝑛𝑐. la largeur spectrale 

du rayonnement synchrotron. 

Ces équations (2-3) sont liées à l’équation (1) par la relation suivante : 

𝐀𝐶(1𝑠)/𝐾+(2𝑝) =  √𝐵𝐶(1𝑠)/𝐾+(2𝑝)
2 + 𝐶2 − 𝐷2     (5) 

Le signal FZRET pour des paires donneur (K+) accepteur C(1s)/K+(2p) éloignées peut ainsi être 

reconstruit par une somme de gaussiennes dont les paramètres sont entièrement issus des 

mesures expérimentales. Ce signal est présenté sur la Figure 5.25. Ce signal FZRET de 

référence correspond au cas où seules les paires donneur(K+)-accepteur(C/K+) éloignées 

contribuent au signal, autrement dit à dilution infinie [0 M] lorsqu’aucune paire d’ions n’est 

présente dans la solution. 
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Figure 5.25 – Signal FZRET [0M] de référence déduit pour une ionisation d’un accepteur 

éloigné (Aéloigné, C(1s) ou K+(2p)) par le doublet de fluorescence K1,2 des ions donneur 

K2+[1s-1] (EFluo2-Fluo1= 2,8 eV). 

 

5.5.3 Identification du signal FZRET des paires d’ions 

 
 Le spectre de photoélectrons correspondant au signal FZRET C(1s)/K+(2p) de l’acétate 

de potassium résultant d’une ionisation par la fluorescence K1,2 de K2+[1s-1] a été enregistré 

pour une solution [AcO-,K+] à 3 M. Cette concentration a été choisie car elle permet d’avoir la 

certitude que des paires d’ions de contact existent en solution (paragraphe 5.4.2). La 

fluorescence K1,2 est produite suite à la photoionisation de l’ion K+ par un rayonnement 

synchrotron à 3800 eV. La ligne de base a été simulée par une fonction polynomiale qui a été 

ensuite soustraite au spectre enregistré (Figure 5.26, spectre du haut). Le signal obtenu est 

composé d’un ensemble de pics observés entre 3011 et 3028 eV (Figure 5.26, spectre du bas). 

Il s’agit du premier signal FZRET enregistré entre deux solutés.  

Cet ensemble de pics apparaît comme un quintuplet, et est qualitativement comparable au 

signal FZRET C(1s)/K+(2p) de référence (extrapolation à 0 M), toutefois l’intensité relative des 

pics est visiblement différente entre ceux correspondant à l’ionisation C(1s) et ceux 

correspondant à l’ionisation K+(2p) (Figures 5.25 et 5.26). Cette différence d’intensité indique 

que des paires donneur-accepteur proches, i.e. non écrantées par le solvant, contribuent au 

signal FZRET total. Afin de déterminer la contribution issue ces paires donneur-accepteur au 

signal FZRET total [3 M], ce dernier a été comparé au signal FZRET [0 M] de référence (Figure 

5.27). 
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Figure 5.26 – Spectres de photoélectrons enregistrés pour une solution [AcO-,K+] à 3 M 

dans la région spectrale attendue pour une ionisation C(1s) par les photons K1,2 émis par 

les ions K2+[1s-1] produits par une irradiation synchrotron à 3800 eV. En haut : le signal 

brut mesuré (noir) et la ligne de base (rouge). En bas : le signal après soustraction de la 

ligne de base. 

 

En considérant que la contribution des paires donneur-accepteur éloignées ne varie pas en 

fonction de la concentration, l’intensité du signal FZRET [0 M] attendu a été ajustée sur celle 

des pics attribués à l’ionisation C(1s) des carbones Ccarboxylate et Cméthyle (Figure 5.27). Ce signal 

FZRET de référence (rouge) a ensuite été soustrait au signal FZRET enregistré pour la solution 

[AcO-,K+] à 3 M (noir). Cette différence, correspondant au signal bleu, est significative (Figure 

5.27). Ce signal est décalé de plus de 5 eV par rapport aux transitions C(1s) entre les paires 

donneur-accepteur éloignées. 
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Un modèle théorique simple basé sur la loi de Coulomb permet de relier le déplacement induit 

par le processus FZRET à la distance donneur-accepteur. Le potentiel d’ionisation (Ip) de cœur 

(1s) de l’atome accepteur est ainsi caractérisée par la relation suivante où apparait un terme 

coulombien dépendant de la distance R entre les atomes donneur (K+) et accepteur (C) :  

Ip = Ip
0 +

1

4𝜋𝜀0

𝑒

𝑅
       (6) 

où ε0 est la permittivité du vide, e la charge élémentaire, et Ip
0 le potentiel d’ionisation à dilution 

infinie dans l’eau. 

La distance donneur-accepteur au sein des paires d’ions peut ainsi être déterminée à partir de 

la relation (6). Le déplacement mesuré (> 5 eV) correspond à une distance K+-C inférieure à 

290 pm. Cette distance est du même ordre de grandeur que la distribution des distances K+-C 

estimée dans les paires CIP (~360 pm pour K+-Ccarboxylate) (Annexes, Figure A.12). Dans un 

premier temps, ce résultat permet donc de considérer que le signal (bleu) correspond au signal 

FZRET recherché, issu spécifiquement des paires donneur-accepteur non totalement écrantées, 

et donc principalement des paires d’ions. 

 

 

Figure 5.27 – Comparaison du signal FZRET enregistré pour une solution [AcO-,K+] à 3 M 

(noir) par rapport au signal FZRET de référence estimé pour une solution extrapolée à 

dilution infinie [0 M](rouge). La différence entre les deux signaux correspond au signal bleu. 
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Le signal de différence (bleu) résulte d’une hypothèse sur l’ajustement de l’intensité relative 

des deux signatures spectrales (paires donneur-accepteur éloignées/proches). Afin de vérifier 

cette hypothèse, une estimation de l’allure du signal provenant des paires d’ions a été réalisée 

à partir des distributions de distances théoriques dans les paires d’ions précédemment obtenue 

avec le champ de force AMOEBA (paragraphe 5.3.2). En considérant la loi de déplacement 

spectral coulombien (relation 6), ce signal théorique a été estimé à partir des distributions des 

distances K-C des paires CIP et SIP issues de notre étude théorique (Annexes, Figure A.12), 

ainsi que les largeurs spectrales mesurées précédemment (Figure 5.28). 

 

 

Figure 5.28 – Signal attendu (rouge) pour une ionisation C(1s) des carbones de l’acétate par 

le doublet de fluorescence K1,2 d’un ion potassium appartenant à la même paire d’ions. Ce 

signal a été construit à partir des distributions de distance théorique K+-C de l’ensemble de 

paires d’ions (CIP + SIP) obtenues lors des explorations au niveau champ de force 

polarisable (Annexes, Figure A.12). 

 

Ce signal FZRET théorique des paires CIP/SIP (rouge) a alors été comparé à la contribution 

des paires donneur-accepteur au signal FRZET expérimental (bleu) (Figure 5.29). Le signal 

FZRET expérimental est décalé de -2,2 eV relativement aux valeurs obtenues avec un modèle 

théorique basé sur la loi de Coulomb en 1/R (rouge). D’après la relation (6), la gamme de 

distances donneur-accepteur compatibles avec le signal mesuré se situerait autour de 250 pm. 

Cette distance bien trop courte par rapport aux géométries de paires calculées (~360 pm au pic 

de la distribution des distances K+-Ccarboxylate) qui traduit sans doute le caractère trop simpliste 

du modèle, qui suppose une efficacité de transfert indépendante de la distance, ce qui est 

probablement une hypothèse trop forte pour rendre ce modèle quantitatif. Une autre source 

d’erreur est la prise en compte de la distance interatomique pour des effets mettant en jeu des 

orbitales électroniques. Il est à noter que ce biais dans la mesure de distance avait également 

été souligné dans le cas de la mesure FZRET de la distance de la liaison S-F dans SF6, qui est 

clairement sous-estimée d’environ 20%.11 

Par ailleurs, la superposition de ce signal théorique (pointillées vert) sur le signal expérimental 

(bleu) permet d’apprécier l’accord relatif de leur allure (épaulements reproduisant globalement 
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l’allure d’un triplet) (Figure 5.29), mais des différences peuvent être observées (intensités 

relatives, écartement du triplet), traduisant le fait que la distribution des distances théoriques, 

seulement qualitative, diffère de l’expérience. Une déconvolution du signal FZRET permettrait 

de remonter à une distribution expérimentale des distances cation-anion à condition d’avoir un 

modèle théorique plus poussé qui nécessite une étude dédiée dépassant le cadre de ce travail 

de thèse. 

 

 

Figure 5.29 – Comparaison de la contribution des paires d’ions à courte distance K+-C au 

signal FZRET mesuré pour une solution [AcO-,K+] à 3 M (bleu), par rapport au signal 

attendu, construit à partir des distributions de distance théorique K+-C de l’ensemble de 

paires d’ions (CIP + SIP) obtenues lors des explorations au niveau champ de force 

polarisable (rouge). Ce dernier doit être décalé de -2,2 eV pour fournir un bon accord avec 

l’expérience (pointillées vert). 

 

Cette étude a donc permis de mesurer le signal FZRET produit par les paires d’ions dans un 

micro-jet liquide. Il s’agit d’une des rares approches permettant l’obtention d’un signal 

provenant des paires d’ions, isolé de celui des ions libres, et ainsi une détection directe des 

paires d’ions en solution. Ces résultats permettent d’envisager d’ores-et-déjà de nouvelles 

expériences FZRET en micro-jet liquide sur une large gamme de concentrations en ions afin 

de déterminer des seuils d’apparition pour les différents types de paires d’ions. L’étude d’autres 

systèmes permettrait également la recherche d’un modèle théorique plus précis pour les 

spectres FZRET, et ainsi aboutir à une mesure quantitative des distributions de distances 

cation-anion en solution. 
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5.6 Conclusion 

 

 Dans une première étude, des solutions électrolytiques ([AcO-,M+]aq ; M = Li, Na et K) 

ont été analysées par spectroscopie vibrationnelle IR-TF. L’analyse des spectres IR-TF a 

permis de mettre en évidence des changements spectraux sur la signature du carboxylate 

(position et FWHM) en fonction de la concentration en ions. Ces résultats ont fourni une 

première indication quant à la présence des différents types de paires d’ions en fonction de la 

concentration, ainsi que d’estimer la signature des ions acétates libres. 

Afin d’identifier plus précisément la conformation de ces paires d’ions, une étude théorique a 

été réalisée en solution. Cette étude s’appuie sur une stratégie de calcul originale développée 

précédemment par l’équipe,9,10 permettant de simuler la signature vibrationnelle des différents 

types de paires d’ions, CIP et SIP, et de l’anion acétate libre en solution. Pour chacun des 

systèmes étudiés ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), les explorations du paysage 

conformationnel réalisées avec un champ de force polarisable couplé à une méthode globale 

de recherche des minima ont permis d’obtenir un très grand nombre et une grande diversité de 

structures de paires d’ions. L’analyse des résultats des explorations a alors permis d’identifier 

et de sélectionner des structures possédant des géométries relativement différentes, et donc 

potentiellement une signature spectrale spécifique. Les structures sélectionnées ont ensuite été 

optimisées et leurs fréquences harmoniques corrigées calculées en utilisant une méthode de 

chimie quantique quantitative. Les résultats obtenus ont permis de classer les structures 

sélectionnées en plusieurs familles spectroscopiques, identifiées en fonction de la position du 

cation par rapport à l’anion acétate, ainsi que de la coordination du groupement carboxylate 

avec les molécules de sa première couche de solvatation. En plus de fournir des signatures 

théoriques d’ions d’acétate libre en accord avec les données expérimentales, cette étude a 

permis d’obtenir les signatures spectrales de référence pour les différentes conformations des 

paires d’ions en solution. Cette étude théorique a révélé que la formation des paires d’ions 

devrait entraîner des déplacements spectraux des modes d’élongation du carboxylate qui 

dépendent de la conformation et du type de paires d’ions formées. De tels changements ont en 

effet été observés par les spectres IR-TF en solution, démontrant la sensibilité de cette 

technique à la formation de paires d’ions. Des conformations (SIP et CIP) spécifiques 

compatibles avec les changements spectraux observés ont été identifiés, et sont donc 

susceptibles de jouer un rôle important dans l’appariement des ions entre l’acétate et le cation 

alcalin considéré. Ainsi, les résultats théoriques obtenus ont permis de proposer une attribution 

conformationnelle des systèmes détectés par spectroscopie IR-TF. Notre étude lève l’ambigüité 

sur l’attribution spectrale réalisée précédemment par Rudolph et al.1 

Dans une seconde étude expérimentale, les paires d’ions d’acétate de potassium ([AcO-,K+]) 

ont été détectées dans un micro-jet liquide par spectroscopie FZRET (Far-Zone Resonant 

Energy Transfer). Les expériences réalisées ont permis d’acquérir le premier signal FZRET 

produit par des paires d’ions de contact en solution. Ces résultats ont ainsi démontré la capacité 

de la technique FZRET à détecter les ions appariés. Toutefois, un écart relativement important 

a été constaté entre le signal FZRET mesuré et le signal FZRET théorique issu des simulations 

réalisées en utilisant un champ de force polarisable, mettant en évidence les lacunes d’un 
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modèle théorique FZRET trop simpliste basé sur la seule loi de Coulomb. Afin d’améliorer ce 

modèle, il est nécessaire d’obtenir plus de données, c’est pourquoi de nouvelles expériences 

seront réalisées prochainement sur un autre système [AcO-,Cs+], et complèteront les résultats 

obtenus pour [AcO-,K+]. 

Ce chapitre a permis de démontrer que les outils spectroscopiques (IR, rayons X) sont 

particulièrement adaptés à l’étude de l’appariement d’ions en solution, même si l’interprétation 

en reste délicate. Employées dans de bonnes conditions et couplées à des études théoriques de 

haut niveau, ces techniques permettent de détecter et d’identifier les structures 

supramoléculaires formées par les ions appariés. 
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Conclusion 
 

 
Ce travail de thèse a porté sur la caractérisation des paires d’ions par spectroscopies et 

chimie quantique. Malgré leur rôle important, les propriétés intrinsèques de ces systèmes sont 

mal connues. Dans ce contexte, plusieurs études ont été menées selon trois axes de recherche 

principaux. Le premier consistait à étudier les effets du champ électrique produit par la paire 

d’ions sur la spectroscopie d’un chromophore UV en phase gazeuse (effets Stark). Il s’agissait 

ensuite de comprendre les effets d’environnement sur les paires d’ions par des expériences de 

microsolvatation en phase gazeuse. Les connaissances obtenues sur les paires d’ions en phase 

gazeuse ont alors permis d’aborder le dernier axe qui consistait à détecter et identifier aussi 

précisément que possible les structures formées par les ions dans les solutions électrolytiques 

par spectroscopie. Au cours de ces études, différentes techniques ont été employées allant de 

l’expérience à la théorie, de la phase gazeuse à la solution. 

 

La première étude présentée a permis d’établir un lien entre le champ électrique produit par la 

paire d’ions et sa spectroscopie électronique en phase gazeuse grâce à une approche originale. 

Pour développer cette approche, différents modèles ont été choisis, où le chromophore UV 

phényle est lié par une chaîne carbonée de manière covalente à un groupe ionique formé par 

un groupement carboxylate et un cation alcalin (COO-M+). Les premiers systèmes étudiés ont 

été les paires de phénylacétate d’alcalin (PA-,M+ ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), où le chromophore 

UV est très proche du groupe ionique qui produit un champ électrique. L’étude de la 

spectroscopie électronique des (PA-,M+) a permis de mettre en évidence un déplacement de la 

signature du phényle en fonction de la nature du cation, ce qui a été attribué à un effet Stark 

quadratique. Dans ces systèmes, le champ électrique extérieur ressenti par le groupement 

phényle correspond principalement au champ électrique E produit par la chaîne latérale de la 

paire d’ions. Une approche théorique a été élaborée afin de calculer ce champ, à partir d’un 

radical ayant la même géométrie optimisée que la chaîne latérale du système entier. Ces calculs 

de champ électrique ont révélé que le champ produit par le groupe ionique peut atteindre une 

gamme de champ très élevée de l’ordre du GV·m-1. De plus, le champ électrique ressenti par 

le chromophore peut être contrôlé simplement en faisant varier la nature du cation.  

L’approche théorique développée pour les calculs de champ électrique a ensuite été appliqué à 

des systèmes plus complexes, les benzylacétates d’alcalin (BA-,M+ ; M = Li, Na, K, Rb) et les 

phénylbutyrates d’alcalin (PB-,M+ ; M = Li, Na), qui possèdent un nombre de conformères de 

plus en plus important. Cette complexité conformationnelle a permis de rationaliser les effets 

Stark électroniques mesurés, qui ont alors été exploités afin de réaliser des attributions 

conformationnelles. Des corrélations entre la position des transitions origines 00
0  mesurées et 

les champs électriques calculés ont été déterminées à partir des conformations déjà attribuées, 

notamment grâce à l’analyse de la fragmentation des systèmes lors des expériences IR2P. La 



Conclusion 

236 | 
 

comparaison de ces corrélations aux champs électriques des conformères non-attribués et aux 

données obtenues pour les conformères du propylbenzène et du butylbenzène a permis de 

proposer une attribution conformationnelle précise de l’ensemble des transitions observées sur 

les spectres électroniques des paires (BA-,M+) et (PB-,M+). Pour certaines conformations, 

notamment les gauche, la sensibilité de la signature électronique du phényle par rapport aux 

paramètres structuraux de la chaîne latérale a même permis de préciser l’orientation du 

groupement carboxylate que le niveau de calcul RI-B97-D3/dhf-TZVPP ne permet pas de 

reproduire correctement. Cette étude montre que des attributions conformationnelles de 

systèmes complexes peuvent être réalisées simplement et précisément par l’analyse des effets 

Stark électroniques. Par ailleurs, l’études des paires (BA-,M+) et (PB-,M+) a révélé que la 

position de la transition électronique du chromophore dépend d’une part, de sa solvatation par 

la chaine latérale, et d’autre part, de sa polarisation par le champ électrique créé par le groupe 

ionique. Deux familles de conformations (anti et gauche) ont ainsi été identifiées en fonction 

de la solvatation du phényle par la chaîne latérale. 

En outre, ce travail nous a permis de vérifier la validité de la relation qui lie le déplacement 

d’une transition électronique au champ électrique dans une gamme de champ de l’ordre du 

GV·m-1. L’approche adoptée présente plusieurs avantages. Tout d’abord, elle permet 

l’exploration d’une gamme de champs électriques généralement rencontrés dans de 

nombreuses applications mais difficiles à reproduire dans une expérience dédiée à la 

calibration. De plus, le champ électrique a une orientation bien définie dans le référentiel 

moléculaire, ce qui facilite grandement l’interprétation des résultats. Enfin, les expériences sont 

réalisées en phase gazeuse, où les propriétés intrinsèques du système peuvent être étudiées, et 

où une comparaison directe avec des données théoriques précises est possible. L’approche 

développée pour cette étude et les résultats obtenus sur les paires de phénylacétates d’alcalins 

(PA-,M+) ont fait l’objet d’un premier article publié.1 Grâce à cette approche, des attributions 

conformationnelles précises peuvent être proposées par spectroscopie Stark, sans l’aide 

d’expériences de spectroscopie vibrationnelle et de calculs de fréquences harmoniques (mis à 

l’échelle).  

D’un point de vue plus général sur les expériences de spectroscopie Stark, l’inhomogénéité du 

champ électrique peut être considérée comme un inconvénient de cette approche, mais pourrait 

également être considérée comme une occasion de tester des sondes destinées à être utilisées 

dans des environnements inhomogènes. Plusieurs extensions de cette étude peuvent ainsi être 

envisagées, par exemple, la caractérisation du champ électrique au sein de paires d’ions de 

différentes natures, notamment celles formées entre le cation ammonium, aussi présent dans 

ou autour des protéines, et des anions halogénures (R-NH3
+,X- ; X = I, Br, Cl ou F). Un second 

intérêt serait d’utiliser cette approche pour la caractérisation et l’étalonnage, dans un régime de 

champs électriques élevés de l’ESE de sondes moléculaires telles que la p-cyanophénylalanine, 

qui sont actuellement utilisées pour mesurer le champ électrique local dans les protéines.2 

 

La deuxième étude a permis d’analyser différents effets d’environnement sur l’appariement 

d’ions entre l’anion acétate et un cation alcalin ou alcalino-terreux. Les différentes expériences 

réalisées ont montré que dans ces paires d’ions, le groupement carboxylate est sensible à son 
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environnement proche, mais également à l’environnement plus lointain. Cette étude démontre 

que le carboxylate est une bonne sonde vibrationnelle pour étudier l’appariement des ions et 

l’influence de la solvatation sur les interactions cation-anion. 

Nous avons d’abord cherché à appliquer la spectroscopie de double résonance IR-UV en phase 

gazeuse à un système complexe formé entre l’acétate de sodium et le xylène. Les expériences 

réalisées ont permis de démontrer qu’il est possible d’étudier des paires d’ions sans 

chromophore UV lié de manière covalente. Dans le complexe ([AcO-,Na+]·xylène), le cation 

est solvaté par le cycle du xylène, ce qui perturbe fortement l’interaction cation-anion et 

apparaît sur la signature vibrationnelle du carboxylate. L’influence de cette interaction entre le 

cation et le cycle aromatique sur la spectroscopique a pu être mise en évidence en comparant 

la signature du complexe à celles obtenues pour les différents conformères de la paire 

(PB-,Na+). Les évolutions spectrales observées ont été attribuées aux effets de polarisation du 

cation par le cycle aromatique, ce qui met en évidence la sensibilité du carboxylate à 

l’environnement. 

Cette étude a permis de mettre en évidence que les expériences de spectroscopie de double 

résonance IR-UV peuvent être réalisées sur des complexes trimères, où la paire d’ions est lié 

de manière non-covalent au chromophore UV. Il est maintenant envisageable d’employer cette 

technique sur des systèmes plus complexes ne possédant pas de chromophore UV, telles que 

des paires d’ions biologiquement pertinentes formées entre le sodium et un peptide modèle. 

La seconde partie de cette étude portait sur la microhydratation de paires d’ions chargées 

formées par l’ion acétate et un dication alcalino-terreux ([AcO-,M2+] ; M = Ca, Ba), ce qui a 

permis de mieux comprendre comment les molécules d’eau interagissent avec ces systèmes, et 

peuvent modifier l’interaction entre les ions. La signature du carboxylate ne dépend pas 

seulement de son environnement proche (première couche de solvatation), mais également de 

celui du cation qui influence fortement l’interaction cation-anion. Des expériences de 

spectroscopie de photodissociation IR (IRPD) ont permis d’obtenir les spectres vibrationnels 

des agrégats ([AcO-,Ca2+]·(H2O)n ; n = 0-8) et ([AcO-,Ba2+]·(H2O)n ; n = 0-5). Ces expériences 

ont été complétées par des calculs de chimie quantique afin d’estimer les structures des agrégats 

identifiés. Les résultats obtenus ont révélé que la solvatation de la paire d’ions est différente 

dans les deux systèmes étudiés. Cette microsolvatation différentielle provient principalement 

de la nature du dication. Dans le cas de la paire [AcO-,Ca2+], les molécules d’eau commencent 

par compléter la première couche de solvatation du dication, et ensuite dans la deuxième, soit 

vers l’extérieur de la paire d’ions, soit en interaction avec les oxygènes du carboxylate. Les 

molécules d’eau se positionnent ainsi de manière à solvater les deux ions en contact. Dans le 

cas de [AcO-,Ba2+], le rayon ionique du cation est assez grand pour permettre aux molécules 

d’eau d’interagir simultanément avec le cation et les oxygènes du carboxylate, ce qui tend à les 

séparer. Ces expériences de microhydratation ont ainsi permis de mettre en évidence deux 

comportements différents des ions, en lien avec leur nature chaotrope (AcO- et Ca2+) ou 

kosmotrope (Ba2+). 

La poursuite de ces expériences pourrait notamment permettre de déterminer le nombre de 

molécules d’eau nécessaires pour dissocier ces paires d’ions. Des expériences sur l’ensemble 



Conclusion 

238 | 
 

de la série des alcalino-terreux permettrait aussi de mieux comprendre l’influence de la nature 

du cation sur la microsolvatation de la paire d’ions. 

 

Ces études des paires d’ions isolées et microsolvatées en phase gazeuse ont permis d’obtenir 

des informations cruciales sur l’interaction anion-cation entre le carboxylate et un cation, et sur 

les effets d’environnement sur l’appariement d’ions. Ces informations ont été nécessaires à la 

réalisation de la dernière étude consacrée à l’identification de paires d’ions en solution par 

spectroscopie. 

Dans un premier temps, des solutions électrolytiques ([AcO-,M+]aq ; M = Li, Na et K) ont été 

analysées par spectroscopie vibrationnelle IR-TF. L’analyse des spectres IR-TF a permis de 

mettre en évidence des changements spectraux sur la signature du carboxylate (position et 

FWHM) en fonction de la concentration en ions, ce qui a été interprété comme des variations 

de la distribution des paires d’ions présentes en solution.  

Ces expériences en solution ont ensuite été complétées par une étude théorique, qui a permis 

de proposer une attribution des structures supramoléculaires détectées en solution. Cette étude 

s’appuie sur la stratégie de calcul multi-étapes, multi-niveaux développée précédemment par 

l’équipe à partir de données expérimentales en phase gazeuses.3,4 Cette approche permet de 

décrire de manière explicite les premières couches de solvatation de ces espèces en solution, et 

d’identifier les différentes structures de l’environnement autour de ces ions. Pour chacun des 

systèmes étudiés ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li, Na, K, Rb et Cs), les explorations du paysage 

conformationnel ont permis d’obtenir un très grand nombre et une grande diversité de 

structures de paires d’ions. L’analyse des résultats des explorations a alors permis d’identifier 

et sélectionner des structures possédant des géométries relativement différentes. Ces structures 

ont ensuite été optimisées et leurs fréquences harmoniques corrigées calculées en utilisant une 

méthode de chimie quantique précise, ce qui a permis de les classer en plusieurs familles 

spectroscopiques, identifiées en fonction de la coordination du groupement carboxylate. Ces 

résultats ont révélé que la formation de paires d’ions devrait entraîner des déplacements 

spectraux des modes d’élongation du carboxylate selon la conformation et le type de paires 

d’ions formées. De tels changements ont en effet été observés sur les spectres IR-TF en 

solution, démontrant la sensibilité de cette technique à la formation de paires d’ions. Des 

familles spectroscopiques (SIP et CIP) compatibles avec les changements spectraux observés 

ont été identifiées, et sont donc susceptibles de jouer un rôle important dans l’appariement des 

ions entre l’acétate et le cation alcalin considéré. Cette étude nous a permis de proposer des 

attributions de structures supramoléculaires par interprétation des spectres IR-TF et des 

données théoriques. Collectivement, ces résultats illustrent comment des données 

expérimentales combinées à une approche théorique quantitative en solution fournissent des 

données de référence qui peuvent être utilisées pour étudier les structures supramoléculaires 

dans les solutions électrolytiques. Cette étude montre également la nécessité de combiner 

plusieurs méthodes (expérience/théorie, phase gazeuse/solution, champ de force 

polarisable/DFT-D) afin d’obtenir des données complémentaires et quantitatives. L’attribution 

des paires d’ions en solution par spectroscopie IR a ses limites, notamment pour estimer la 

distribution des différents types de paires d’ions. D’autres approches peuvent apporter de 

nouvelles informations sur l’appariement d’ions en solution. 
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Ce travail s’est alors poursuivi par l’étude des paires d’ions d’acétate de potassium [AcO-,K+]aq 

dans un micro-jet liquide par spectroscopie FZRET (Far-Zone Resonant Energy Transfer). Il 

s’agit des premières expériences FZRET réalisées en solution. Ces expériences ont permis 

d’acquérir le premier signal FZRET produit entre deux solutés en solution. Ces résultats ont 

ainsi démontré la capacité de la technique FZRET à détecter l’appariement des ions. De plus, 

la distribution de distances cation-anion au sein des paires d’ions de contact [AcO-,K+] a pu 

être estimée grâce au déplacement observé sur le signal FZRET. Malgré l’écart constaté entre 

cette distance estimée expérimentalement et les distributions de distances déterminées par les 

simulations réalisées avec un champ de force polarisable couplé à une méthode globale de 

recherche des minima, ces premiers résultats sont encourageants. Cette technique FZRET 

permet d’étudier de manière assez directe les appariements d’ions en solution. Toutefois, une 

amélioration du modèle employé pour déterminer la distribution de distances cation-anion est 

indispensable pour extraire une information quantitative de la même qualité que l’approche 

théorique. Afin d’améliorer ce modèle, il est nécessaire d’obtenir plus de données, c’est 

pourquoi de nouvelles expériences seront réalisées prochainement sur un autre système 

[AcO-,Cs+], venant compléter les résultats obtenus pour [AcO-,K+]. 

En conclusion, ces résultats démontrent que les outils spectroscopiques (IR, rayons X) sont 

adaptés à l’étude de l’appariement d’ions en solution. Toutefois, aucune méthode 

expérimentale ou théorique ne suffit, par elle-même, à identifier précisément les paires d’ions 

en solution. Cette étude montre que lorsque les techniques spectroscopiques sont couplées à 

des approches théoriques adaptées, elles permettent d’identifier les conformations des 

structures supramoléculaires formées dans les solutions électrolytiques. À court terme, ces 

techniques pourront être appliquées à d’autres systèmes d’intérêt biologique, tels que les paires 

d’ions formées par un ion phosphate (R–PO4
2-

) ou un ion sulfonate (R–SO3
-
) avec un cation 

alcalin. 
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A.2 Figures  
 

 

 

 

 

Figure A.1 – Graphiques présentant les distributions des distances Oeau-K+ (a), Oeau-

Ocarboxylate (b) et Oeau-Hméthyle (c) pour le système ([AcO-,K+])·(H2O)n), permettant de définir 

les limites des couches de solvatation en fonction des gaussiennes. 
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Figure A.2 – Spectres de masse correspondant à la différence entre les spectres en 

résonance et hors résonance pour la série des paires (PA-,M+). Les fragments indiqués en 

rouge ont été sélectionnés pour enregistrer les spectres d’excitation IR2P et IR/UV. 
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Figure A.3 – Schéma de la géométrie de l’acide phénylacétique (APA) optimisée au niveau 

RI-B97-D3/dhf-TZVPP. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Annexes 

246 | 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure A.4 – Graphique comparant les valeurs de Erad
2   calculées pour les coordonnées 

correspondant aux carbones et au centre du phényle au niveau B97-D3/def2-QZVPP, à 

partir des géométries des (PA-,M+) optimisées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP. 
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Figure A.5 – Figures adaptées de la publication par Marshall et al.1 : schéma illustrant les 

critères structuraux pris en compte pour la détermination de l’énergie d’interaction cation-π 

(angles θ et φ, distance r) pour (benzène,M+) ; courbes d’énergie potentielle déterminées au 

niveau BSSE-corrected-full-CCSD(T)/6-311++G(2d,2p) pour (benzène,Li+), (benzène,Na+) 

et (benzène,K+) tracées pour une série de géométries identifiées par leur couleur ; entre 

parenthèses les angles θ et φ correspondants.. 

 

Cette étude a été réalisée par Marshall et al..1 Toutes les énergies « single-point » ont 

été calculées au niveau BSSE-corrected-full-CCSD(T)/6-311++G(2d,2p) avec les orbitales 

gelées suivantes : C[1s], Li[aucune], Na[1s] et K[1s,2s,2p]. Pour chaque complexe 

(benzène,M+), les courbes d’énergie potentielle ont été déterminées en fonction de la distance 

entre le cation et le benzène (r), l’angle θ formé entre le cation, le centre du benzène et le 

vecteur normal du cycle Nz
⃗⃗⃗⃗ , et l’angle  entre le vecteur correspondant à la projection du cation 

dans le plan du benzène et l’axe x (Figure A.5). Pour tous les complexes, la géométrie du 

monomère benzène a été gelée et correspond à celle recommandée par Gauss et Stanton2 : rCC 

= 139,15 pm et rCH = 108,00 pm acquis à partir d’une optimisation au niveau full-

CCSD(T)/aug-cc-pVTZ. Les géométries des complexes considérées ne représentant pas des 

minima de la surface potentielle, les corrections de l'énergie du point zéro (ZPE, zero-point 

energy) n’ont pas été appliquées. 
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Figure A.6 – Spectres de masse enregistrés en résonance sur la transition (D) (haut), ou sur 

la transition (F) (bas) du spectre d’excitation IR2P de (PB-,Li+) (Chapitre 3, Figure 3.26). 
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Figure A.7 – Structures de l’agrégat ([AcO-,Ca2+]+·(H2O)5) optimisées au niveau RI-B97-

D3/dhf-TZVPP. Les interactions cation-anion et cation-oxygène de l’eau et les liaisons 

hydrogène sont représentés respectivement par des lignes en pointillés violet, orange et noir. 

Dans la structure de gauche, la cinquième molécule d’eau complète la deuxième couche de 

solvatation du dication Ca2+. Alors que dans celle de droite, la cinquième molécule d’eau se 

situe dans la première couche de solvatation de l’acétate, en interaction avec l’un des 

oxygènes du groupement carboxylate. 
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Figure A.8 – Graphiques de la distribution des paires SIP des agrégats 

([AcO-,M+]·(H2O)n) ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) en fonction de la différence entre les 

distances M+-Ocarboxylate (en haut), ou de l’angle entre le cation M+ et le plan OCO du 

carboxylate (en bas). 
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Figure A.9 – Graphique de la distribution des paires CIP de l’agrégat ([AcO-,K+]·(H2O)n) 

en fonction de la distance Ocarboxylate.-Heau proximal, avec k le nombre de coordination de 

l’oxygène du carboxylate considéré. 
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Figure A.10 – Graphique présentant l’écart ∆ν(CO
2

-
) entre les fréquences des modes 

d’élongation symétrique (CO2
-
)
 

sym
 et antisymétrique (CO2

-
)
 

anti
en fonction de la charge 

moyenne q(O) portée par les atomes d’oxygène du carboxylate, déterminées par une analyse 

NBO au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP, pour l’ensemble des familles spectroscopiques de 

chacun des systèmes étudiés en agrégat. 
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Figure A.11 – Spectre de photoélectrons XPS O(1s) enregistrés pour une solution (KCl) à 1 

M, après une irradiation synchrotron à ~3801 eV. La transition O(1s) de l’eau liquide est 

mesuré à 3262,6 eV, ce qui correspond à un énergie de liaison (BE) de 538,4 eV en accord 

avec la valeur de référence (538,1 eV).3 

 

 

 

 

 

 

Figure A.12 – Graphique des distributions des paires CIP et SIP de l’agrégat 

([AcO-,K+]·(H2O)n)) en fonction des distances K+-Ccarboxylate et K+-Cméthyle. 
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A.3 Tableaux 

 

 
Tableau A.1 – Tableau présentant les charges théoriques de la partie (-CH2-COOM) 

résultant d’une analyse NBO réalisée au niveau B97-D3/def2-QZVPP sur des géométries 

partiellement optimisées au niveau BSSE-corrected-full-RI-CCSD(T)/dhf-TZVPP des paires 

(PA-,M+). 

(–CH2–COO-,M+) H Li Na K Rb Cs 

M 0,48 0,94 0,93 0,95 0,95 0,95 

O -0,66 -0,80 -0,78 -0,78 -0,78 -0,78 

O -0,57 -0,80 -0,78 -0,78 -0,78 -0,78 

C1 0,76 0,72 0,72 0,73 0,73 0,73 

C2 -0,51 -0,51 -0,51 -0,52 -0,52 -0,52 

H 0,24 0,23 0,23 0,22 0,22 0,22 

H 0,24 0,23 0,23 0,22 0,22 0,22 

 

 

 

 

Tableau A.2 – Tableau résumant les charges théoriques résultant d’une analyse NBO 

réalisée au niveau B97-D3/def2-QZVPP sur le radical (•CH2–COO-,M+) dans la même 

géométrie que la partie (–CH2–COO-,M+) des (PA-,M+) partiellement optimisée au BSSE-

corrected-full-RI-CCSD(T)/dhf-TZVPP le long de la série. 

(•CH2–COO-,M+) H Li Na K Rb Cs 

M 0,48 0,94 0,93 0,95 0,95 0,95 

O -0,66 -0,79 -0,78 -0,78 -0,78 -0,77 

O -0,54 -0,79 -0,78 -0,78 -0,78 -0,77 

C1 0,65 0,61 0,62 0,63 0,63 0,63 

C2 -0,29 -0,30 -0,32 -0,34 -0,34 -0,34 

H 0,18 0,17 0,16 0,16 0,16 0,16 

H 0,18 0,17 0,16 0,16 0,16 0,16 
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Tableau A.3 – Tableau présentant les distances limites définies entre les molécules libres et 

celles gelées, ainsi qu’entre le solvant explicite et modèle continu, autour du cation alcalin, 

des atomes d’oxygène du carboxylate et des atomes d’hydrogène du groupement méthyle 

dans chaque agrégat ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li, Na, K, Rb et Cs) optimisés au niveau RI-

B97-D3/dhf-TZVPP. 

Système Limites (pm) 
Molécules 

libres/gelées 
Solvant 

explicit/continu 

([AcO-]·(H2O)n) 
Ocarboxylate-Oeau 565 780 

Hméthyle-Oeau 495 750 

([AcO-,Li+]·(H2O)n) 

Li+-Oeau 465 665 

Ocarboxylate-Oeau 565 780 

Hméthyle-Oeau 495 750 

([AcO-,Na+]·(H2O)n) 

Na+-Oeau 525 745 

Ocarboxylate-Oeau 565 780 

Hméthyle-Oeau 495 750 

([AcO-,K+]·(H2O)n) 

K+-Oeau 600 840 

Ocarboxylate-Oeau 570 795 

Hméthyle-Oeau 495 780 

([AcO-,Rb+]·(H2O)n) 

Rb+-Oeau 615 845 

Ocarboxylate-Oeau 585 800 

Hméthyle-Oeau 495 775 

([AcO-,Cs+]·(H2O)n) 

Cs+-Oeau 620 850 

Ocarboxylate-Oeau 580 800 

Hméthyle-Oeau 495 770 

 

 

 

 

 

Tableau A.4 – Tableau présentant les valeurs des seuils entre les paires d’ions de type CIP et 

celles de type SIP ou SSIP, déterminés à partir des distributions des structures en fonction de 

la distance M+-Ocarboxylate (proximal) dans les agrégats ([AcO-,M+]·(H2O)n ; M = Li, Na, K, 

Rb et Cs) optimisés au niveau AMOEBA. 

Système 
Seuil CIP/SIP+SSIP 

distance M+-Ocarboxylate (pm) 

([AcO-,Li+]·(H2O)n) 280 

([AcO-,Na+]·(H2O)n) 300 

([AcO-,K+]·(H2O)n) 330 

([AcO-,Rb+]·(H2O)n) 340 

([AcO-,Cs+]·(H2O)n) 350 
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Tableau A.5 – Tableau présentant les fréquences harmoniques des modes d’élongation 

symétrique et antisymétrique du carboxylate des structures sélectionnées pour l’agrégat 

([AcO-]·(H2O)n), calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées des facteurs 

d’échelle mode-dépendant. Le rapport de l’intensité relative des deux modes (Isym/Ianti) a 

également été déterminé et reporté dans ce tableau. 

 Type 
ν(CO

2

- )𝒔𝒚𝒎  

 (σ) (cm-1) 

ν(CO
2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊  

 (σ) (cm-1) 

Intensités 
relatives 
Isym/Ianti 

 
[AcO-] 
(100 %) 

 

(3|3) 
(47 %) 

1432,2 1559,5 10/28 

1433,8 1557,8 10/23 

1427,3 1555,9 10/24 

1428,5 1555,7 10/21 

1433,0 1563,3 10/31 

1431,5 1558,9 10/26 

1434,0 1557,6 10/26 

1437,3 1562,4 10/24 

1434,4 1558,0 10/23 

(3|2) 
(45 %) 

1420,4 1565,4 10/19 

1421,9 1559,3 10/27 

1420,4 1566,3 10/17 

1427,5 1569,1 10/38 

1399,5 1576,4 10/29 

1414,8 1560,3 10/16 

1433,5 1564,5 10/29 

autres (8 %) - - - 

moyenne 1426,8 (11) 1561,8 (6) 10/25 
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Tableau A.6 – Tableau présentant les fréquences harmoniques des modes d’élongation 

symétrique et antisymétrique du carboxylate des structures sélectionnées pour l’agrégat 

([AcO-,Li+]·(H2O)n), calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées des facteurs 

d’échelle mode-dépendant. Le rapport de l’intensité relative des deux modes (Isym/Ianti) a 

également été déterminé et reporté dans ce tableau. 

 Type 
ν(CO

2

- )𝒔𝒚𝒎  

 (σ) (cm-1) 

ν(CO
2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊  

 (σ) (cm-1) 

Intensités 
relatives 
Isym/Ianti 

 

 

[AcO-,Li+] 

SIP 

(45 %) 

 

 

1(3|3)0         
(15 %) 

 

1418,8 1548,0 10/27 

1421,1 1548,8 10/28 

1425,0 1563,6 10/31 

1419,5 1550,2 10/26 

1422,2 1555,3 10/32 

1427,0 1556,5 10/33 

1(3|3)1           
(8 %) 

 

1433,3 1558,4 10/31 

1423,3 1541,7 10/29 

1422,3 1550,9 10/34 

1430,3 1553,2 10/23 

1429,4 1562,1 10/34 

1420,9 1560,7 10/36 

1(3|2)0           
(5 %) 

1418,1 1563,3 10/25 

1421,6 1563,1 10/34 

1418,0 1564,3 10/20 

1404,6 1571,6 10/37 

1417,5 1570,6 10/25 

1432,3 1575,4 10/58 

0(3|2)1           
(5 %) 

1416,1 1568,0 10/23 

1427,7 1572,1 10/26 

1423,8 1562,0 10/34 

1428,2 1572,5 10/31 

1423,7 1556,9 10/35 

1427,9 1564,2 10/38 

autres (12 %) - - - 

moyenne 1423,0 (6) 1560,6 (9) 10/31 

[AcO-,Li+] 

CIP 

(55 %) 

 

(3|3)           
(13 %) 

1427,2 1563,9 10/35 

1427,3 1549,6 10/24 

1427,6 1551,2 10/22 

1415,0 1556,6 10/21 

1433,7 1552,1 10/28 

1432,3 1568,9 10/38 

(3|2)           
(11 %) 

1414,5 1566,6 10/32 

1409,7 1575,6 10/22 

1421,2 1588,3 10/24 

1429,2 1576,1 10/25 
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1416,3 1570,7 10/29 

1422,3 1579,1 10/35 

(3|2)             
(21 %) 

1423,0 1558,0 10/18 

1422,8 1569,6 10/38 

1425,0 1556,9 10/21 

1429,4 1562,7 10/24 

1435,0 1562,7 10/28 

1414,1 1564,2 10/14 

(2|2)             
(8 %) 

1418,3 1575,0 10/29 

1426,5 1568,7 10/25 

1432,4 1577,6 10/21 

1422,5 1577,7 10/43 

1428,8 1572,1 10/26 

1411,7 1580,8 10/30 

autres (2 %) - - - 

moyenne 1423,6 (7) 1567,7 (10) 10/27 

 

 

Tableau A.7 – Tableau présentant les fréquences harmoniques des modes d’élongation 

symétrique et antisymétrique du carboxylate des structures sélectionnées pour l’agrégat 

([AcO-,Na+]·(H2O)n), calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées des facteurs 

d’échelle mode-dépendant. Le rapport de l’intensité relative des deux modes (Isym/Ianti) a 

également été déterminé et reporté dans ce tableau. 

 Type 
ν(CO

2

- )𝒔𝒚𝒎  

 (σ) (cm-1) 

ν(CO
2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊  

 (σ) (cm-1) 

Intensités 
relatives 
Isym/Ianti 

 

 

[AcO-,Na+] 

SIP 

(62 %) 

 

 

1(3|3)0         
(17 %) 

 

1429,4 1546,0 10/28 

1430,8 1548,2 10/23 

1427,8 1563,5 10/33 

1420,6 1551,2 10/43 

1426,8 1554,4 10/20 

1426,5 1570,6 10/32 

1416,8 1547,6 10/20 

1425,4 1549,5 10/33 

1(3|3)1           
(4 %) 

 

1416,5 1552,9 10/33 

1429,4 1552,6 10/35 

1443,7 1555,5 10/32 

1431,5 1550,3 10/28 

1429,9 1548,2 10/25 

1428,6 1558,9 10/31 

1416,7 1554,3 10/27 

1432,7 1553,7 10/28 

1429,4 1560,9 10/31 
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1(3|2)0         
(29 %) 

1431,3 1558,9 10/33 

1425,2 1566,2 10/28 

1407,5 1568,4 10/23 

1424,0 1566,1 10/42 

1404,9 1563,3 10/23 

1428,9 1563,7 10/33 

1423,5 1568,5 10/31 

0(3|2)1           
(2 %) 

1414,6 1575,4 10/30 

1409,5 1549,4 10/27 

1427,8 1560,7 10/26 

1415,1 1562,8 10/39 

1410,9 1561,4 10/43 

1413,0 1571,9 10/38 

autres (10 %) - - - 

moyenne 1424,2 (10) 1557,1 (9) 10/30 

[AcO-,Na+] 

CIP 

(38 %) 

 

(3|3)           
(14 %) 

1427,2 1548,9 10/27 

1409,4 1563,6 10/24 

1435,4 1554,3 10/37 

1439,3 1552,3 10/26 

1429,4 1544,9 10/34 

1434,9 1545,4 10/35 

1431,7 1557,1 10/34 

1413,6 1556,0 10/28 

1421,6 1555,9 10/21 

(3[1]3)         
(2 %) 

1433,2 1550,4 10/35 

1426,3 1545,9 10/32 

1431,1 1561,6 10/35 

1405,7 1555,9 10/33 

1430,3 1554,5 10/40 

1412,7 1562,7 10/28 

(3|2)           
(10 %) 

1430,7 1570,6 10/35 

1438,7 1570,7 10/28 

1431,8 1565,8 10/29 

1430,3 1571,2 10/29 

1421,8 1548,3 10/27 

1431,6 1566,9 10/30 

1416,7 1583,1 10/29 

(3|2)             
(8 %) 

1408,3 1569,3 10/22 

1406,1 1594,3 10/32 

1419,4 1576,3 10/22 

1429,0 1574,1 10/26 

1416,7 1552,2 10/24 

1415,7 1573,3 10/17 
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autres (4 %) - - - 

moyenne 1423,5 (10) 1562,4 (12) 10/30 

 

 

Tableau A.8 – Tableau présentant les fréquences harmoniques des modes d’élongation 

symétrique et antisymétrique du carboxylate des structures sélectionnées pour l’agrégat 

([AcO-,K+]·(H2O)n), calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées des facteurs 

d’échelle mode-dépendant. Le rapport de l’intensité relative des deux modes (Isym/Ianti) a 

également été déterminé et reporté dans ce tableau. 

 Type 
ν(CO

2

- )𝒔𝒚𝒎  

 (σ) (cm-1) 

ν(CO
2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊  

 (σ) (cm-1) 

Intensités 
relatives 
Isym/Ianti 

 

 

[AcO-,K+] 

SIP 

(15 %) 

 

 

1(3|3)0           
(6 %) 

 

1430,7 1555,6 10/31 

1421,7 1559,6 10/32 

1430,9 1552,3 10/24 

1426,2 1550,2 10/26 

1424,0 1554,0 10/33 

1427,3 1571,6 10/52 

1(3|3)1           
(2 %) 

 

1423,8 1564,6 10/31 

1426,7 1561,3 10/26 

1434,7 1547,9 10/23 

1435,9 1548,8 10/21 

1427,9 1553,2 10/33 

1420,0 1542,6 10/22 

1(3|2)0           
(3 %) 

1414,7 1572,7 10/32 

1429,0 1569,9 10/21 

1409,7 1580,1 10/39 

1424,5 1554,5 10/35 

1415,6 1576,3 10/32 

1428,6 1574,0 10/58 

0(3|2)1           
(2 %) 

1419,5 1574,7 10/31 

1420,4 1558,8 10/30 

1412,0 1567,4 10/24 

1427,7 1565,1 10/29 

1410,8 1565,1 10/32 

1416,2 1566,7 10/26 

autres (2 %) - - - 

moyenne 1423,3 (7) 1562,0 (10) 10/31 

[AcO-,K+] 

CIP 

(85 %) 

(3|3)           
(49 %) 

1428,6 1558,9 10/31 

1421,0 1557,2 10/27 

1422,5 1554,3 10/27 

1429,1 1555,3 10/33 

1421,7 1556,4 10/32 
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 1423,5 1555,7 10/34 

1423,7 1564,7 10/22 

1423,9 1561,2 10/34 

(3[1]3)         
(6 %) 

1425,3 1557,2 10/29 

1425,5 1565,0 10/40 

1420,6 1563,6 10/26 

1421,6 1565,6 10/34 

1430,5 1560,5 10/36 

1407,5 1564,4 10/23 

(3|2)           
(13 %) 

1432,6 1573,1 10/36 

1424,8 1574,8 10/34 

1432,7 1573,5 10/31 

1436,0 1569,9 10/16 

1421,6 1569,4 10/34 

1420,9 1565,2 10/29 

(3|2)             
(10 %) 

1416,4 1585,2 10/29 

1415,9 1587,2 10/33 

1415,6 1588,4 10/29 

1412,7 1562,4 10/16 

1407,1 1571,5 10/31 

1408,9 1586,1 10/19 

autres (7 %) - - - 

moyenne 1421,9 (8) 1567,2 (10) 10/29 

 

 

Tableau A.9 – Tableau présentant les fréquences harmoniques des modes d’élongation 

symétrique et antisymétrique du carboxylate des structures sélectionnées pour l’agrégat 

([AcO-,Rb+]·(H2O)n), calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées des facteurs 

d’échelle mode-dépendant. Le rapport de l’intensité relative des deux modes (Isym/Ianti) a 

également été déterminé et reporté dans ce tableau. 

 Type 
ν(CO

2

- )𝒔𝒚𝒎  

 (σ) (cm-1) 

ν(CO
2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊  

 (σ) (cm-1) 

Intensités 
relatives 
Isym/Ianti 

 

 

[AcO-,Rb+] 

SIP 

(22 %) 

 

1(3|3)0         
(10 %) 

 

1433,3 1555,1 10/28 

1424,5 1552,7 10/35 

1431,6 1561,1 10/30 

1428,0 1557,3 10/26 

1427,3 1544,7 10/33 

1418,5 1559,7 10/38 

1(3|3)1           
(3 %) 

 

1433,2 1557,3 10/36 

1429,3 1562,1 10/48 

1434,4 1559,3 10/39 

1431,4 1559,9 10/39 
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 1421,8 1563,1 10/27 

1430,8 1573,0 10/18 

1(3|2)0           
(4 %) 

1435,0 1551,2 10/35 

1424,8 1583,2 10/35 

1420,8 1568,6 10/27 

1420,3 1561,6 10/14 

1400,1 1571,0 10/11 

1422,0 1576,2 10/36 

0(3|2)1           
(3 %) 

1421,3 1572,5 10/64 

1415,3 1575,9 10/22 

1425,5 1562,1 10/29 

1408,5 1581,8 10/42 

1404,4 1561,5 10/27 

1427,5 1549,7 10/20 

autres (2 %) - - - 

moyenne 1423,7 (9) 1563,4 (10) 10/32 

[AcO-,Rb+] 

CIP 

(78 %) 

 

(3|3)           
(45 %) 

1416,8 1553,8 10/33 

1423,7 1564,1 10/27 

1426,6 1541,4 10/26 

1429,7 1553,0 10/26 

1426,4 1560,7 10/22 

1431,1 1557,7 10/29 

(3[1]3)         
(5 %) 

1420,4 1553,9 10/33 

1423,1 1563,1 10/37 

1410,5 1556,8 10/36 

1432,9 1555,9 10/32 

1430,7 1555,7 10/40 

1419,7 1554,2 10/38 

(3|2)           
(13 %) 

1417,3 1559,5 10/46 

1415,9 1575,7 10/37 

1440,1 1581,1 10/35 

1431,9 1578,8 10/28 

1410,5 1585,7 10/36 

1430,9 1562,2 10/25 

(3|2)             
(9 %) 

1415,0 1573,3 10/26 

1425,6 1588,0 10/37 

1405,9 1581,7 10/24 

1402,7 1579,8 10/27 

1427,6 1601,0 10/31 

1414,1 1572,0 10/25 

autres (6 %) - - - 

moyenne 1415,2 (10) 1582,6 (11) 10/29 

 



  Annexes 

| 263  
 

Tableau A.10 – Tableau présentant les fréquences harmoniques des modes d’élongation 

symétrique et antisymétrique du carboxylate des structures sélectionnées pour l’agrégat 

([AcO-,Cs+]·(H2O)n), calculées au niveau RI-B97-D3/dhf-TZVPP et corrigées des facteurs 

d’échelle mode-dépendant. Le rapport de l’intensité relative des deux modes (Isym/Ianti) a 

également été déterminé et reporté dans ce tableau. 

 Type 
ν(CO

2

- )𝒔𝒚𝒎  

 (σ) (cm-1) 

ν(CO
2

- )𝒂𝒏𝒕𝒊  

 (σ) (cm-1) 

Intensités 
relatives 
Isym/Ianti 

 

 

[AcO-,Cs+] 

SIP 

(9 %) 

 

 

1(3|3)0           
(5 %) 

 

1421,3 1560,2 10/39 

1430,1 1551,7 10/30 

1437,0 1554,2 10/72 

1413,6 1558,3 10/28 

1424,5 1550,9 10/7 

1418,5 1560,0 10/32 

1(3|3)1           
(1 %) 

 

1415,1 1568,9 10/34 

1428,0 1562,2 10/33 

1436,6 1550,3 10/25 

1421,5 1555,8 10/29 

1420,1 1549,0 10/32 

1428,4 1560,4 10/33 

1(3|2)0           
(1 %) 

1420,0 1562,0 10/38 

1427,8 1566,5 10/26 

1419,0 1572,7 10/28 

1414,5 1580,5 10/27 

1419,8 1574,3 10/29 

1428,0 1563,3 10/11 

0(3|2)1           
(1 %) 

1411,8 1569,8 10/23 

1430,5 1561,4 10/30 

1421,8 1581,5 10/33 

1429,4 1555,3 10/11 

1405,1 1573,9 10/26 

1406,8 1560,5 10/19 

autres (1 %) - - - 

moyenne 1422,0 (8) 1562,7 (9) 10/29 

[AcO-,Cs+] 

CIP 

(91 %) 

 

(3|3)           
(53 %) 

1425,7 1558,5 10/36 

1419,1 1557,2 10/24 

1418,6 1560,8 10/33 

1423,9 1568,6 10/35 

1422,2 1553,2 10/31 

1421,5 1549,0 10/23 

(3[1]3)         
(10 %) 

1425,5 1561,0 10/25 

1416,7 1562,2 10/42 

1425,7 1550,1 10/33 

1422,2 1570,4 10/36 
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1416,1 1555,8 10/33 

1410,7 1563,4 10/47 

(3|2)           
(14 %) 

1421,3 1569,6 10/30 

1430,0 1565,5 10/29 

1427,6 1572,0 10/32 

1424,9 1575,3 10/31 

1418,4 1561,9 10/22 

1418,9 1579,2 10/30 

(3|2)             
(7 %) 

1403,7 1575,4 10/41 

1410,8 1578,8 10/29 

1414,4 1592,3 10/41 

1403,0 1588,7 10/34 

1414,7 1588,3 10/46 

1400,4 1584,4 10/26 

autres (7 %) - - - 

moyenne 1418,2 (8) 1568,4 (12) 10/33 
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A.4 Paramètres AMOEBA  
 

Les paramètres du champ de force polarisable AMOEBA employés pour l’anion acétate 

et les cations alcalins (Li+, Na+, K+, Rb+ et Cs+) sont les suivants : 

atom          1    1    C     "Methyl Carbon"                6    12.011    4 
atom          2    2    H     "Methyl Hydrogen"              1     1.008    1 
atom          3    3    C     "C-Terminal COO-"              6    12.011    3 
atom          4    4    O     "C-Terminal COO-"              8    15.999    1 
atom          5    5    O     "AMOEBA Water O"               8    15.995    2 
atom          6    6    H     "AMOEBA Water H"               1     1.008    1 
atom          7    7    Na+   "Sodium Ion Na+"              11    22.990    0 
atom          8    8    Li+   "Lithium Ion Li+"              3     6.941    0 
atom          9    9    K+    "Potassium Ion K+"            19    39.098    0 
atom          10   10   Rb+   "Rubidium Ion Rb+"            37    85.468    0 
atom          11   11   Cs+   "Cesium Ion Cs+"              55   132.905    0 
 
vdw           1               3.8200     0.1010 
vdw           2               2.9800     0.0240      0.920 
vdw           3               3.8200     0.1060 
vdw           4               3.7000     0.1290 
vdw           5               3.5791     0.1512 
vdw           6               2.1176     0.0105     0.8028 
vdw           7               2.8500     0.1500 
vdw           8               2.2460     0.0400 
vdw           9               3.7000     0.2300 
vdw           10              3.9400     0.3400 
vdw           11              4.1700     0.4300 
 
bond          1    2          341.00     1.1120 
bond          1    3          345.00     1.5090 
bond          3    4          705.00     1.2553 
bond          5    6          556.82     0.9565 
angle         1    3    4      80.00     122.40 
angle         2    1    3      39.00     109.50 
angle         2    1    2      40.00     107.80 
angle         4    3    4      57.60     134.00 
angle         6    5    6      48.98     107.91 
strbnd        2    1    3      11.50      11.50 
strbnd        1    3    4      18.70      18.70 
strbnd        4    3    4      18.70      18.70 
ureybrad      6    5    6      -8.62     1.5467 
opbend        1    3    0    0           121.60 
opbend        4    3    0    0           118.70 
torsion       2    1    3    4     -0.154 0.0 1   0.044 180.0 2  -0.086 0.0 3 
 
multipole     1    3    2              -0.13349 
                                        0.00115  0.00000  0.13579 
                                       -0.03313 
                                       -0.00000  0.03763 
                                        0.00192  0.00000 -0.00450 
multipole     3    4   -4               0.17224 
                                       -0.00000  0.00926  0.14287 
                                        0.56340 
                                        0.00000 -0.65385 
                                        0.00000 -0.01932  0.09045 
multipole     4    3    4              -0.58760 
                                        0.05685  0.00398  0.57642 
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                                       -0.78825 
                                       -0.02269 -0.36964 
                                        0.02317  0.00744  1.15789 
multipole     2    1    3               0.04518 
                                        0.07187  0.00000  0.17058 
                                       -0.06386 
                                        0.00000 -0.10153 
                                       -0.03873  0.00000  0.16539 
multipole     5    -6   -6             -0.42616 
                                        0.00000    0.00000    0.06251 
                                        0.17576 
                                        0.00000   -0.23160 
                                        0.00000    0.00000    0.05584 
multipole     6    5    6               0.21308 
                                       -0.10117    0.00000   -0.27171 
                                        0.12283 
                                        0.00000    0.08950 
                                       -0.06989    0.00000   -0.21233 
multipole     7    0    0               1.00000 
                                        0.00000    0.00000    0.00000 
                                        0.00000 
                                        0.00000    0.00000 
                                        0.00000    0.00000    0.00000 
multipole     8    0    0               1.00000 
                                        0.00000    0.00000    0.00000 
                                        0.00000 
                                        0.00000    0.00000 
                                        0.00000    0.00000    0.00000 
multipole     9    0    0               1.00000 
                                        0.00000    0.00000    0.00000 
                                        0.00000 
                                        0.00000    0.00000 
                                        0.00000    0.00000    0.00000 
multipole    10    0    0               1.00000 
                                        0.00000    0.00000    0.00000 
                                        0.00000 
                                        0.00000    0.00000 
                                        0.00000    0.00000    0.00000 
multipole    11    0    0               1.00000 
                                        0.00000    0.00000    0.00000 
                                        0.00000 
                                        0.00000    0.00000 
                                        0.00000    0.00000    0.00000 
 
polarize      1          1.3340     0.3900      2    3 
polarize      2          0.4960     0.3900      1      
polarize      3          1.3340     0.3900      1    4 
polarize      4          0.8370     0.3900      3 
polarize      5          0.9200     0.3900      6 
polarize      6          0.539      0.3900      5 
polarize      7          0.1200     0.3900 
polarize      8          0.0280     0.3900 
polarize      9          0.7800     0.3900 
polarize     10          1.3500     0.3900 
polarize     11          2.2600     0.3900 

 

 



  Annexes 

| 267  
 

A.5 Bibliographie 
 
(1)  Marshall, M. S.; Steele, R. P.; Thanthiriwatte, K. S.; Sherrill, C. D. Potential Energy 

Curves for Cation−π Interactions: Off-Axis Configurations Are Also Attractive. J. Phys. 

Chem. A 2009, 113 (48), 13628–13632. https://doi.org/10.1021/jp906086x. 

(2)  Gauss, J.; Stanton, J. F. The Equilibrium Structure of Benzene. J. Phys. Chem. A 2000, 

104 (13), 2865–2868. https://doi.org/10.1021/jp994408y. 

(3)  Winter, B.; Aziz, E. F.; Hergenhahn, U.; Faubel, M.; Hertel, I. V. Hydrogen Bonds in 

Liquid Water Studied by Photoelectron Spectroscopy. The Journal of Chemical Physics 

2007, 126 (12), 124504. https://doi.org/10.1063/1.2710792. 

 





 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Université Paris-Saclay           
Espace Technologique / Immeuble Discovery  
Route de l’Orme aux Merisiers RD 128 / 91190 Saint-Aubin, France  
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Résumé : Les paires d'ions sont omniprésentes dans la 

nature, depuis l'eau de mer, les aérosols, jusqu'aux 

organismes vivants. Elles influencent les propriétés des 

solutions concentrées en ions, et jouent ainsi un rôle 

majeur dans divers réactions chimiques et processus 

biologiques. Cependant, la caractérisation des paires 

d’ions se heurte à une double difficulté : d'une part, 

plusieurs types de paires coexistent, et d'autre part, ce 

sont des espèces transitoires en solution. Dans ce 

contexte, ce travail présente plusieurs études menées 

selon trois axes de recherche principaux grâce à une 

approche originale en phase gazeuse, puis en solution.  

Le premier axe consiste à étudier les effets du champ 

électrique produit par la paire d’ions sur la 

spectroscopie d’un chromophore UV en phase gazeuse 

(effets Stark). Les groupes ioniques sont capables de 

produire un champ électrique suffisamment élevé pour 

induire des effets Stark électroniques significatifs sur un 

chromophore UV situé à proximité. Cette étude est 

menée sur des systèmes modèles de formule générale 

(C6H5-(CH2)n-COO-,M+) avec M = Li, Na, K, Rb, Cs et n = 

1-3, permettant de faire varier le champ électrique 

ressenti par le chromophore UV. Ces différents 

systèmes sont étudiés en phase gazeuse par 

spectroscopie UV combinée à des calculs de chimie 

quantique, ainsi que par des expériences de 

spectroscopie IR sélective en conformation. Grâce à 

cette approche, des attributions conformationnelles 

précises peuvent être proposées pour des transitions 

électroniques séparées de quelques cm-1, sur la base de 

l’analyse des effets Stark observés sur le spectre UV, 

sans recourir à la spectroscopie IR, ni aux calculs de 

fréquences. 

Il s’agit ensuite de comprendre les effets 

d’environnement sur les paires d’ions par des 

expériences de microsolvatation en phase gazeuse. La 

paire d’ions d’acétate de sodium [CH3-COO-,Na+] est 

étudiée pour la première fois dans un complexe trimère 

avec   le   p-xylène   par   spectroscopie   IR.   Des expériences  

 

de microhydratation sont ensuite réalisées sur des 

paires d’ions chargées ([CH3-COO-,M2+] ; M = Ca, Ba), 

mettant en évidence deux comportements différents 

en fonction de la nature du dication. Les différentes 

expériences montrent que la signature IR du 

groupement carboxylate est sensible à son 

environnement proche, mais également à 

l’environnement du cation qui lui est apparié.  

Le dernier axe consiste à détecter et identifier les 

structures formées par les ions dans les solutions 

électrolytiques par spectroscopies IR et RX. Une 

première analyse est effectuée sur des solutions 

électrolytiques ([CH3-COO-,M+] ; M = Li, Na et K) par 

spectroscopie IR-TF en variant la concentration en ions. 

Une étude théorique est ensuite réalisée dans l’objectif 

de proposer un spectre théorique pour chaque type de 

paires, et de les confronter aux spectres expérimentaux 

en solution. L’approche repose sur le calcul de la 

signature IR de paires ([CH3-COO-,M+] ; M = Li, Na, K, 

Rb et Cs) et de l’anion libre, entourés successivement 

de molécules d’eau explicites décrites au niveau chimie 

quantique, puis au niveau champ de force et enfin par 

un modèle de solvant continu. Pour chaque type de 

paires, des familles spectroscopiques compatibles avec 

les données expérimentales sont identifiées. Cette 

approche originale ouvre la voie vers l’identification des 

structures supramoléculaires dans les solutions 

électrolytiques. Enfin, la première expérience FZRET en 

micro-jet liquide est réalisée sur une solution d’acétate 

de potassium, donnant accès à une mesure de la 

distribution des distances entre cations et anions 

appariés. 

Au cours de ces études, différentes méthodes sont 

employées allant de l’expérience à la théorie, de la 

phase gazeuse à la solution. Cette thèse illustre la 

nécessité de combiner plusieurs méthodes afin 

d’obtenir des données complémentaires permettant 

une meilleure caractérisation de l’organisation 

supramoléculaire des ions et de leur environnement. 
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Abstract : Ion pairs are ubiquitous in nature, from 

sea water, aerosols, to living organisms. They 

influence the properties of concentrated ion 

solutions, and thus play a crucial role in various 

chemical reactions and biological processes. 

However, the characterization of ion pairs faces some 

difficulties: on one hand, several types of pairs 

coexist, and on the other hand, they are transient 

species in solution. In this context, this work presents 

several studies carried out according to three main 

research studies, backed by an original approach in 

the gas phase, and then in solution.  

Firstly, the effects of the electric field produced by 

the ion pair on the UV spectroscopy of a 

chromophore in gas phase (Stark effects) are studied. 

The ion groups can produce an electric field high 

enough to induce significant electronic Stark effects 

on a nearby UV chromophore. This study is 

conducted on model systems (C6H5-(CH2)n-COO-,M+) 

with M = Li, Na, K, Rb, Cs and n = 1-3, allowing to 

vary the electric field experienced by the UV 

chromophore. These different systems are studied in 

the gas phase by UV spectroscopy combined with 

quantum chemistry calculations, as well as by 

conformation selective IR spectroscopy. Based on 

the analysis of the electronic Stark effects, precise 

conformational assignments can be proposed for 

electronic transitions separated by a few cm-1, 

without resorting to IR spectroscopy, or frequency 

calculations.   

The next study is focused mainly on understanding 

the environmental effects on ion pairs by 

microsolvation experiments in gas phase. The pair of 

sodium acetate ions [CH3-COO-,Na+] is studied for 

the first time in a trimer complex with p-xylene by IR 

spectroscopy. 

 

Microhydration experiments are then carried out on 

charged ion pairs ([CH3-COO-,M2+]; M = Ca, Ba), 

highlighting two different behaviours depending on 

the nature of the cation. 

The final research is to detect and identify the 

structures formed by the ions in electrolytic 

solutions by IR and RX spectroscopy. The first 

experiment is carried out on electrolytic solutions 

([CH3-COO-,M+]; M = Li, Na and K) by TF-IR 

spectroscopy by varying the ion concentration. A 

theoretical study is then carried out to propose a 

theoretical spectrum for each type of pair, and to 

confront them with experimental spectra in solution. 

The approach is based on the calculation of the IR 

signature of pairs ([CH3-COO-,M+]; M = Li, Na, K, Rb 

and Cs) and free anion in solution, where the first 

solvation layer were described at the quantum level, 

followed by a solvent continuum. For each type of 

pair, spectroscopic families, consistent with the 

experimental data, are identified. This original 

approach paves way to the identification of 

supramolecular structures in electrolytic solutions. 

Finally, the first FZRET experiment in liquid micro-jet 

is carried out on a potassium acetate solution, 

providing access to a measurement of the distance 

distribution between cations and paired anions. 

In these studies, different methods are used ranging 

from experiment to theory, from the gas phase to 

solution. This work illustrates the need to combine 

several methods in order to obtain additional data 

and allow a better characterization of the 

supramolecular organisation of ions and their 

environment. 

 

 

 


