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Résumé

Ce travail a permis d’évaluer les apports d’une étude théorique des effets électro-

niques sur la compréhension des étapes de réduction impliquées dans la synthèse de NPs

métalliques. Plus particulièrement, nous nous sommes focalisés sur le rôle du solvant, de

la coordination au métal de transition et de la formation de nucléi. Deux cas particuliers

ont été examinés dans le cadre de collaborations avec les équipes expérimentales, l’un

mettant en jeu la réduction du Co(I) et l’autre celle de sels de Cu(I) ou de Cu(II).

Dans le cas de la synthèse contrôlée de nanosphères de Cobalt, nous avons confirmé

que le précurseur CoCl(PPh3)3 est réduit lors d’une réaction de dismutation. Nous avons

montré l’importance d’une coordination différenciée des complexes de Co(II) et Co(0)

formés lors de cette réaction, d’un point de vue thermodynamique mais aussi cinétique.

En particulier, le processus de transfert électronique entre deux Cobalt au sein d’espèces

bimétalliques a été décrit et caractérisé en détail. De façon surprenante, la dismutation

n’est pas initiée par la migration des ligands Cl qui définissent pourtant les charges for-

melles des deux centres métalliques mais par des échanges de ligands amine et phosphine

entre les atomes de Cobalt.

Dans le cas de synthèses de nanoparticules de Cuivre, deux voies de réduction sont

envisagées. Pour la première, la dismutation est également invoquée, ce qui nous per-

met d’examiner les possibilités de généralisation de nos observations sur le Cobalt dans

le cas du Cuivre. La seconde voie est la réduction du précurseur Cu(acac)2 par le solvant,

l’Oleylamine, souvent considéré comme un réducteur doux. Dans ces deux cas, le bilan

est très endothermique et les complexes de Cu(I) sont identifiés comme des puits ther-

modynamiques. La possibilité de former des espèces polymétalliques partiellement ou

totalement réduites, ainsi que l’inclusion des effets de solvatation implicites et explicites

sont essentielles pour reproduire les observations expérimentales de Cuivre métallique.
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Abstract

The aim of this work is to evaluate the inputs of a theoretical study of the electronic

effects to the understanding of the reduction stages involved in the synthesis of metallic

nanoparticles. Particularly, this thesis focuses on the role of the solvent, of coordination

behaviour of transition metal and of nuclei formation. Two cases were examined in close

collaboration with experimental teams. In the first part, a Co(I) precursor is used whereas

the formation of metallic Copper is examined in the second one.

In the case of Cobalt nanoparticles, our works have confirmed that the reduction of

CoCl(PPh3)3 precursor takes place through a disproportionation mechanism. In particu-

lar, we highighted the importance of a differentiated coordination of Co(II) and Co(0) cen-

ters, both from a thermodynamic and kinetic point of view. More precisely, the electronic

transfer between two Cobalt within bimetallic species has been described in detail. Sur-

prisingly, it appears that disproportionation is not initiated by the migration of anionic

ligands, which otherwise define the formal charges of the two metal centers, but by the

exchanges of amine and phosphine ligands between Cobalt.

In the case of Copper NPs synthesis, two reduction paths are envisioned. The first one

goes through a disproportionation of Cu(I) salts, thus leading us to examine the possibi-

lities of generalizing our observations on Cobalt in the case of Copper. The second one

implies a redox reaction between the Cu(II) precursor Cu(acac)2 and the solvent Oleyla-

mine, often considered as a mild reducing agent. In these two cases, the reaction is very

endothermic and Cu(I) complexes are identified as thermodynamic wells. Inclusion of

implicit and explicit solvation effects is essential in reproducing experimental observa-

tions. Formation of partially or totally reduced polymetallic species is also a key element

of our understanding.
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Glossaire

DFT : Density Fonctional Theory

DO : Degré d’Oxydation

ERC :European Research Council

EXAFS :Extended X-Ray Absorption Fine Structure

GGA : Generalized grandient approximation

GTO :Gaussian Type Orbitales

ICGM : Institut Charles Gerhardt Montpellier

IPCM : Institut Parisien de Chimie Moléculaire

LDA : Local Density Approximation

LCMCP : Laboratoire de Chimie de la Matière Condensée de Paris

NPA : Natural Population Analysis

NPs : Nanoparticules

MONARIS : Molécule aux Nano-objets : Réactivité, Interactions et Spectroscopies

OA : Orbitale Atomique

OM : Orbitale Moléculaire

ONIOM : Own N-layered Integrated molecular Orbital and Molecular mechanics

PCM : polarizable continuum model

QTAIM : Quantuum Theory of Atoms in Molecules

RO : Restricted Open-Shell

TC : Transfert de Charge

TCMM : Transfert de Charge Métal-Métal

TE : Transfert Électronique

TEM : Transmission Electron Microscopy

TOP : TriOctylPhosphine

U : Unrestricted

XANES : X-ray Absorption Near Edge Structure

XAS :X-ray Absorption Structure
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Introduction générale

Depuis plus de 50 ans, l’étude des propriétés physico-chimiques des nano-objets a

suscité un intérêt croissant. Cet engouement provient notamment de la pluridisciplina-

rité des domaines d’applications dû à un grand nombre de propriétés accessibles à l’échelle

nanométrique. Plus particulièrement, les NanoParticules (NPs) peuvent présenter des

propriétés catalytiques, magnétiques et optiques. Elles sont ainsi utilisées des les do-

maines de l’industrie et de la recherche chimique mais également de la biologie, la mé-

decine et l’ingénierie mécanique et informatique. Parmi ces domaines, les NPs sont no-

tamment utilisées à des fins de catalyse pour accélérer diverses réactions chimiques [1, 2],

pour la détection de bio-marqueurs [3], la destruction de cellules cancéreuse par hyper-

thermie [4] ou encore afin d’augmenter les capacités de stockage de l’information [5].

Plus particulièrement, il apparaît que la morphologie des NPs obtenue joue un rôle

clé dans la maîtrise de ces propriétés. A titre d’exemple, Li et coll. ont reporté une dépen-

dance des propriétés catalytiques d’un grand nombre de NPs métalliques, notamment

dans le cas du Cobalt et du Nickel, en fonction de la taille, forme et phase cristalline des

NPs obtenues [6]. D’autre part, les NPs de Cobalt magnétiques présentent une réponse

magnétique optimale dans le cas d’une phase cristalline hexagonale compacte et d’une

forme sphérique de petite taille [7]. Les différents protocoles de synthèse de NPs métal-

liques peuvent donc conduire à des propriétés diverses, pour un même atome métallique,

par l’obtention de différentes tailles et morphologies [8].

Fort de ce constat, un travail de recherche a été entrepris afin de préciser les phé-

nomènes physico-chimiques mis en jeux lors des synthèses de NPs métalliques. L’objectif

est d’avoir une meilleure compréhension des phénomènes intervenant lors de la synthèse

afin de pouvoir, à plus long terme, orienter la morphologie et, par conséquent, les proprié-

tés des NPs synthétisées. Dans cette thèse, les processus de réduction impliqués lors de la

première étape de la synthèse de NPs de Cobalt et de Cuivre sont étudiés par des calculs

de chimie quantique. Cette première étape correspond, dans tous les cas envisagés ici, à

la réduction du précurseur inorganique en solution dans l’Oleylamine.
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Ce manuscrit est scindé en trois parties. La première partie, divisée en trois chapitres,

expose de façon générale le contexte expérimental et théorique de cette thèse. Une in-

troduction plus précise du sujet est d’abord énoncée avant d’évoquer les différentes pro-

blématiques méthodologiques soulevées lors de ce travail. La modélisation du métal de

transition puis de son environnement proche et lointain sont abordées. Ces deux cha-

pitres permettent ainsi d’aboutir à la définition d’une méthodologie systématiquement

employée par la suite en détaillant les avantages et inconvénients que présente un tel

choix. Ce choix est motivé par des exemples d’applications concrets sur des systèmes d’in-

térêt qui seront retrouvés dans la suite du manuscrit.

La seconde partie, également divisée en trois chapitres, traite de la réduction du pré-

curseur de Co(I), CoCl(PPh3)3, par voie de dismutation dans le cadre de synthèses de NPs

de Cobalt. Le protocole d’intérêt à l’origine de ce travail est d’abord exposé, puis les cha-

pitres sont orientés autour d’un élément clé : le rôle du solvant, l’Oleylamine, dans la ré-

action de dismutation. Le premier chapitre est centré sur l’étude thermodynamique de la

dismutation et conduit à la définition de différentes équations bilan impliquant unique-

ment des espèces monométalliques. Les deux derniers chapitres illustrent la possibilité

d’une dismutation au sein d’espèces dimériques, permettant ainsi d’étudier, dans le der-

nier chapitre, la réaction d’un point de vue thermodynamique et cinétique.

Enfin, la troisième partie, divisée en deux chapitres, traite des différentes voies de ré-

duction du Cuivre pour des synthèses de NPs. La dismutation de précurseurs de Cu(I)

est d’abord étudiée avant de considérer la réduction du Cu(II). Dans chacun de ces cha-

pitres, le rôle du solvant l’Oleylamine et la formation d’espèces polymétalliques sont étu-

diés comme des éléments clés permettant la réduction du précurseur. L’étape de nucléa-

tion, qui suit la réduction du précurseur lors des synthèses de NPs, est ainsi étudiée par

le biais de la formation de ces espèces polymétalliques. Une conclusion générale clos ce

manuscrit et permet d’entrevoir quelques unes des nombreuses perspectives introduites

par ce travail.
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Chapitre 1

Contexte expérimental et théorique

1.1 Contexte expérimental

1.1.1 Introduction

Les propriétés physico-chimiques accessibles à l’échelle des nanoparticules (NPs) sont

très différentes de celles de matériaux massifs. Ces différences proviennent essentielle-

ment d’un rapport surface/taille plus élevé dans la cas de ces nano-objets. Leurs proprié-

tés sont déterminées par des facteurs morphologiques tels que la taille, la forme, la com-

position et la structure cristalline. Afin d’atteindre les propriétés recherchées, un contrôle

de ces facteurs est nécessaire [1]. Pour cette raison, la compréhension des processus mis

en jeux lors de la synthèse de NPs, afin d’assurer l’optimisation des conditions de syn-

thèse, représente depuis plusieurs décennies un enjeu majeur.

Dès 1960, Richard Feynman avait pointé du doigt ce paramètre clé. Il avait ainsi sug-

géré qu’il est théoriquement possible de construire une NP atome par atome, afin d’obte-

nir une structure présentant les propriétés physico-chimiques désirées [2]. Depuis, l’éla-

boration de nouveaux procédés de synthèse a suscité un intérêt particulier [3]. La mul-

tiplication de nouvelles voies de synthèse a conduit à une subdivision en deux grandes

familles :

— les synthèses suivant une approche dite « ascendante » ou bottom-up,

— et les autres suivant une approche dite « descendante » ou top-down.

Alors que la première consiste en l’agrégation d’unités élémentaires à l’échelle atomique,

la seconde propose une approche opposée en réduisant la dimension d’un matériau mas-

sif.

La meilleure appréhension de certaines voies de synthèse chimique dites « ascen-
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CHAPITRE 1. CONTEXTE EXPÉRIMENTAL ET THÉORIQUE

dantes » représente la motivation principale de ce travail de thèse.

1.1.2 Protocoles de synthèse de NPs métalliques

Dans ce contexte, les synthèses impliquant une étape de réduction d’un précurseur

inorganique en vue de la formation de NPs métalliques ont été privilégiées. Les processus

chimiques mis en jeu, en particulier lors de la réduction du précurseur métallique, sont

encore mal compris à ce jour. Dans le cadre de cette thèse plusieurs protocoles de syn-

thèse, présentant un nombre important de points commun mais conduisant à des obser-

vations différentes, ont suscité notre intérêt. Ces protocoles présentent peu d’éléments

introduits en début de synthèse ce qui réduit le nombre de réactions annexes possibles.

En particulier, un point clé est l’absence de réducteur « fort » en solution permettant de

réduire le complexe précurseur. Ces synthèses consistent donc essentiellement à intro-

duire un complexe précurseur en présence de solvant et parfois d’un ligand de surface.

Elles sont également réalisées à des températures élevées.

FIGURE 1.1 – Différents protocoles de synthèse de NPs métalliques et les images TEM des NPs
formées. Les images TEM des synthèses a. et b. sont tirées de la référence [4], les images c. et d.
sont tirées des références [5] et [6] et l’image TEM de la synthèse e. est tirée de la référence [7].

Dans le cas des protocoles de synthèse de NPs de Cobalt et de Nickel, le ligand est

directement coordiné au centre métallique afin de former un complexe précurseur. Les

NPs obtenues sont des nanosphères de Cobalt et des nanobâtonnets de Nickel [8] (syn-

thèses a. et b., Figure 1.1). Dans le cas de la synthèse de NPs de Cuivre sphériques à partir

des sels CuBr, les ligands trioctylphosphine (TOP) sont ajoutés en cours de réaction [5, 9]

(synthèse c., Figure 1.1). Dans ce travail, un changement de couleur du milieu réaction-

nel est observé avant l’ajout du ligand TOP suggérant que la réduction a déjà eu lieu. Ye
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et coll. ont quant à eux rapporté la synthèse de nanofilaments de Cuivre en l’absence de

ligand. Le protocole e., développé par Carenco et coll., consiste quant à lui à faire réagir

le complexe Cu(acac)2 dans l’Oleylamine jusqu’à une température élevée (i.e. 250°C pen-

dant 2h) [7, 10]. Les NPs obtenues sont des sphères présentant une forte polydispersité en

taille.

1.1.3 Dénominateurs communs des synthèses d’intérêt

Les dénominateurs communs de ces protocoles expérimentaux sont notamment la

présence d’Oleylamine en excès, d’un précurseur présentant un centre métallique et de

ligands en solution. Ces ligands peuvent être directement coordinés au centre métallique

du précurseur ou ajoutés en cours de synthèse.

L’Oleylamine dans la synthèse de NPs

L’Oleylamine, de formule C18H35NH2, présente une chaîne carbonée plutôt apolaire

et une fonction amine terminale polaire. Elle présente également une fonction alcène

centrale qui représente, avec la fonction amine, un site de coordination potentiel pour un

métal de transition (Figure 1.2).

FIGURE 1.2 – Représentation de la structure de l’Oleylamine et des sites de coordination possibles
pour un métal de transition.

Du fait de la capacité des fonctions aminées a interagir entre elles via des liaisons hy-

drogène, les molécules d’Oleylamine ont également tendance à se regrouper afin de for-

mer des zones hydrophiles [11].

L’Oleylamine est fréquemment utilisée dans la synthèse de NPs pour ses propriétés

très intéressantes [12]. En particulier, elle est liquide à température ambiante, peu chère,

facilement éliminée par centrifugation et possède un point d’ébullition élevé (≈ 350°C) ce

qui permet de réaliser des synthèses à hautes températures. Il apparaît qu’en fonction du

protocole expérimental, elle peut jouer le rôle de :
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— solvant,

— réducteur doux,

— ligand stabilisant le complexe précurseur [12–15],

— ligand de surface des NPs [16, 17],

— et d’agent stabilisant pouvant privilégier une morphologie particulière [18].

Cette polyvalence permet l’élaboration de synthèses dites « one pot » où le nombre d’étapes

et d’additifs est considérablement réduit.

Nature des ligands

Les ligands coordinés aux centres métalliques présentent également des caractéris-

tiques similaires. Il s’agit de ligands phosphine ou amine et le plus souvent un halogène

dans le cas des ligands anioniques. Ces ligands, diamagnétiques, sont dits « innocents »

car leurs états d’oxydation et celui du métal peuvent être clairement définis au sein d’un

complexe [19]. En opposition, les ligands ayant un comportement dit « non innocent » ou

« ambigu » présentent un degré d’oxydation difficilement définissable [20, 21]. Ainsi le li-

gand NO (sous sa forme NO+,NO· ou NO-) ou O2 (sous sa forme O2,O2·,- ou O2
2-), sont

typiquement des ligands présentant un état d’oxydation ou une structure électronique

ambiguë. Le comportement « non innocent » de ligands présentant des fonctions imine a

également été reporté [22].

Complexes présentant un métal de transition

Le dernier point commun entre ces différents protocoles est la présence de complexes

en solution présentant des centres métalliques cationiques à différents Degrés d’Oxyda-

tion (DO).

FIGURE 1.3 – Représentation schématique de l’environnement d’un centre métallique dans les
complexes rencontrés dans la suite de ce manuscrit.

Ce cation est coordiné à un ou plusieurs ligands anioniques permettant de compen-

ser sa charge positive et conduisant à la neutralité des complexes étudiés. Il est également

coordiné à un certain nombre de ligands neutres. L’ensemble de ces ligands constitue la
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sphère de coordination ou sphère « interne » du complexe (Figure 1.3). La sphère externe

du complexe est quant à elle majoritairement composée de molécules de solvant. Dans le

cas de l’Oleylamine, ce solvant peut être en interaction faible (de type Van der Waals ou

liaisons hydrogène) avec les ligands de la sphère « interne ». Ces molécules de solvant font

donc partie du complexe au sens large et peuvent avoir une importance dans la détermi-

nation de son énergie.

Un métal de transition présentant un degré d’oxydation nul peut être considéré sous

la forme d’un complexe, s’il est coordiné à des ligands, ou sous la forme d’un cluster (ou

nucléus) s’il est coordiné à d’autres centres métalliques. La question de la forme sous

laquelle ce métal M(0) est considéré est cruciale pour l’étude de la réduction. Ce der-

nier correspondant au produit de la réduction, la bonne détermination de l’énergie de

cette étape dépend donc de sa représentation. Pour apporter des éléments de réponse à

cette question, les différents modèles de nucléation sont abordés dans les paragraphes

suivants.

1.2 Contexte théorique

1.2.1 Les modèles physiques de la nucléation

Afin d’apporter une meilleure compréhension de ces voies de synthèse et des procé-

dés qu’ils impliquent, des modèles théoriques décrivant ces derniers ont été établis. Dès

les années 1930, Becker et Doring ont proposé une première Théorie de la Nucléation

Classique (TNC), proposant une description de la phase d’agrégation des unités élémen-

taires de la NP. Cette phase est appelée phase de nucléation et correspond à l’agrégation

de nucléi. A l’époque, tout l’enjeu de cette théorie était in fine la prévision de l’évolution

de la taille des NPs à partir de la quantification d’une constante cinétique de nucléation.

Le Modèle de LaMer

La TNC n’a, en revanche, pas pu être appliquée aux synthèses de NPs puisqu’elle

échoue dans la description et la prédiction de la taille de ces dernières [23]. Des années

plus tard, LaMer propose une évolution de la TNC avec le concept de nucléation instan-

tanée [24, 25]. Dans ce modèle, les nucléi se forment simultanément en solution pendant

une phase de nucléation homogène et instantanée. L’hypothèse sous-jacente est que la

nucléation est l’étape la moins cinétiquement et thermodynamiquement déterminante.

Ainsi, ce modèle peut être illustré par le diagramme de LaMer qui décrit l’évolution de la

concentration en monomère au cours du temps (Figure 1.4). Le monomère correspond à
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l’unité élémentaire constitutive d’un nucléus formé lors de la nucléation.

FIGURE 1.4 – Description du diagramme de LaMer représentant la concentration en monomère
[M] en fonction du temps. Le monomère représente ici l’unité élémentaire à l’origine de la nucléa-
tion.

Lorsque ce modèle est appliqué à la synthèse de NPs, celle-ci peut donc être divisée

en trois temps :

1. Dans un premier temps, la concentration en monomères [M] croit en solution jus-

qu’à atteindre une concentration critique appelée Cnucléation.

2. Ensuite, les unités élémentaires s’agrègent instantanément (par rapport à l’échelle

de temps de la synthèse) lors d’une nucléation rapide pour former les nucléi.

3. Enfin, les nucléi s’agrègent lors d’une étape de croissance, essentiellement dépen-

dante des phénomènes de diffusion des monomères, jusqu’à la formation de la NP

finale.

Le nombre et la taille des nucléi et NPs finales dépendent, selon ce modèle, de la cinétique

d’apport en monomères et de la croissance mais pas de celle de nucléation.

Impacts sur le contrôle de la distribution en taille

Dans le cas où l’apport de ces monomères se fait par une réduction du précurseur

initial, il est admis que la rapidité des étapes de réduction et de nucléation ainsi que leur

séparation, et donc le respect du modèle de LaMer, est un moyen de maîtriser la distri-

bution en taille des NPs obtenues [26–28]. La taille des nucléi est en effet directement

dépendante du moment où leur nucléation débute au cours de la synthèse. Cette notion

est illustrée dans un cas schématique, où la nucléation et la réduction ont lieu en même

temps et la réduction n’est donc pas instantanée (Figure 1.5). Dans ce cas, la taille d’un
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nucléus formé dès le début de la synthèse augmente au cours du temps et conduit à l’ob-

tention de nucléi de grande taille. A l’inverse, les nucléi pour lesquels la nucléation a dé-

buté plus tardivement présentent des tailles plus petites. L’apport constant de nouveaux

monomères induit ainsi une polydispersité importante de la taille des monomères et qui

augmente au cours du temps.

FIGURE 1.5 – Représentation schématique d’une nucléation hétérogène conduisant à une forte po-
lydispersité en taille de nucléi et de NPs, due à une absence de séparation des étapes de réduction
et de nucléation.

Pour cela, il apparaît capital de limiter l’apport en monomères après le début de la

nucléation. La concentration de saturation ne doit ainsi être atteinte qu’une seule fois

pendant le temps de réaction [28]. Cette notion est cruciale car la polydispersité en taille

de nucléi peut être reliée à la polydispersité en taille de NPs.

Hypothèse moléculaire qui en découle

Dans le cadre des protocoles de synthèse décrit précédemment, la première phase du

diagramme de LaMer (Figure 1.4) correspond à l’étape de réduction d’un précurseur inor-

ganique en solution. Il est ainsi possible d’envisager que cette étape de réduction conduit

à la formation d’un complexe possédant un centre métallique M(0), correspondant au

monomère évoqué Figure 1.6.

FIGURE 1.6 – Représentation schématique des étapes clés d’une synthèse de NPs suivant un mo-
dèle de LaMer et une hypothèse moléculaire.

Ce complexe doit être formé transitoirement en solution afin d’évoluer vers un nu-

cléus de plus grande taille. Ainsi, la synthèse de NPs peut être divisée en plusieurs étapes
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clés introduites par le modèle de LaMer qui sont (i) la réduction, (ii) la nucléation puis,

(iii) la croissance (Figure 1.6). Si une synthèse de NPs se déroule en accord avec ce mo-

dèle, les différentes étapes suivent un ordre chronologique précis et la réduction doit être

séparée de la nucléation.

L’objectif de cette thèse est donc d’apporter une meilleure compréhension de l’étape

de réduction des synthèses de NPs décrites précédemment. Pour cela, une étude théo-

rique de la réduction des précurseurs de Cobalt et de Cuivre, guidée par des observations

expérimentales, est entreprise. Plus précisément, le rôle du solvant, le comportement de

coordination des centres métalliques et la séparation potentielle des étapes de réduction

et de nucléation sont les questions abordées dans ce travail. Ce manuscrit est ainsi di-

visé en trois parties. La première partie traite des problématiques méthodologiques ren-

contrées et permet de présenter une méthodologie dite « standard » appliquée dans l’en-

semble de ce travail. La seconde partie aborde le cas de la réduction du précurseur de

Cobalt, par voie de dismutation, d’un point de vue thermodynamique. Un profil thermo-

dynamique et cinétique est ensuite établit dans le cas d’un mécanisme de dismutation

impliquant des espèces dimériques. Dans une dernière partie, la réduction d’un précur-

seur de Cuivre selon une voie de dismutation et de réduction par le solvant est étudiée. La

formation de nucléi de Cuivre et la prise en compte des effets de solvatation implicites et

explicites sont au coeur de cette étude.

1.2.2 Apports et défis de la chimie théorique

Apports de la chimie théorique

L’étude des différentes étapes d’une synthèse de NPs par des outils de chimie théo-

rique permet d’accéder à des informations clés, difficilement accessibles par des mé-

thodes d’analyses expérimentales. Même si les méthodes de spectroscopies femtoscondes

ont permis la caractérisation d’espèces en cours de réaction [29], très peu d’informations

restent accessibles rendant ainsi les études mécanistiques particulièrement difficiles. La

principale méthode permettant de déterminer la structure tridimensionnelle d’un com-

posé implique une cristallisation de la solution (diffraction aux rayons X). Cette analyse

est donc réalisée dans des conditions assez éloignées de celles de la réaction et ne fournit

pas d’informations concernant les espèces formées à haute température. Malgré la multi-

plication des méthodes de spectroscopie in situ, les informations partielles obtenues sur

l’environnement des atomes restent partielles. La chimie quantique reste donc l’outil de

choix pour la description structurale, électronique et énergétique des espèces instables et

donc des mécanismes réactionnels. En outre, elle ouvre la voie à de nombreux outils inter-
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prétatifs permettant une analyse plus complète de ces derniers. Dans le cas de métaux de

transition, il est notamment possible de déterminer théoriquement l’état d’oxydation du

métal et de localiser la densité électronique au sein d’espèces mono- et polymétalliques

[30, 31]. Le développement d’outils topologiques a également permis une meilleure com-

préhension des interactions métal-ligand et métal-métal [32]. Un des avantages de la chi-

mie théorique est notamment qu’elle permet un contrôle de la stoechiométrie, la position

des atomes, la charge et l’état de spin du système étudié.

Des réactions d’oxydo-réduction impliquant des complexes inorganiques ou la for-

mation de clusters métalliques ont déjà été, séparément, largement étudiées d’un point

de vue théorique. Ces études seront reportées plus en détails dans le cas de clusters de

Cobalt et de Cuivre dans les parties suivantes. En revanche, peu de ces études se posi-

tionnent dans le contexte de la synthèse de NPs métalliques.

Les défis d’une étude théorique

L’étude de voies de réduction des précurseurs par des outils de chimie quantique n’est

néanmoins pas triviale. Malgré la simplicité apparente des protocoles de synthèse d’inté-

rêt, la modélisation des systèmes métalliques et de leur environnement reste complexe.

La complexité provient, en grande partie, de la modélisation des différentes espèces

métalliques et de la méconnaissance de leurs sphères de coordination en solution. Ainsi,

les difficultés de modélisation concernent principalement trois aspects clés :

1. la représentation de la structure électronique d’un métal de transition,

2. la représentation des interactions métal-ligand et ligand-ligand,

3. la représentation des effets de solvatation.

Ces paramètres sont impliqués dans la modélisation des centres métalliques et de leur

environnement proche et plus lointain. La complexité de la bonne représentation de ces

paramètres sera exposée plus en détails, dans les chapitres suivants. Dans un premier

temps, la modélisation d’un complexe métallique par des méthodes de chimie quantique,

et plus particulièrement de sa structure électronique, est soulevée. Le choix de la méthode

est d’abord présenté puis la question de la caractérisation de l’état d’oxydation du métal

est abordée. La détermination de l’état fondamental d’un complexe est quant à elle illus-

trée avec un exemple précis. Dans un second temps, l’étude est étendue au delà du centre

métallique. Plus particulièrement, les questions de la représentation des ligands complets

et des interactions ligand-ligand sont examinées. Enfin, la problématique de la prise en

compte des effets de solvatation est considérée.
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Chapitre 2

Modélisation quantique et métal de
transition

L’une des premières difficultés concernant la description d’un métal de transition en

chimie quantique est la bonne représentation de sa structure électronique. Dans un pre-

mier temps, la représentation des électrons de coeur et de valence du métal, dans le cadre

de calculs reposant sur la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT), ainsi que le choix

de la fonctionnelle sont abordés. Ensuite, l’utilisation des ces paramètres est illustrée à

travers un exemple d’application. Enfin, la détermination du degré d’oxydation du métal,

par différents outils d’analyses de chimie théorique, est discutée et illustrée.

2.1 Le choix de la méthode

2.1.1 Représentation des orbitales et des électrons de coeur

Représentation des orbitales : choix de la base

Dans le formalisme utilisé, les orbitales moléculaires sont décrites par une combinai-

son linéaire de fonctions mathématiques, centrées sur les atomes, appelées fonctions de

base. Par abus de langage, l’ensemble de ces fonctions de base atomiques constitue « la

base ». Cette dernière est un élément constitutif de la précision du calcul. En effet, une

« base atomique » incomplète, c’est-à-dire qui n’est pas composée d’une infinité de fonc-

tions, induit une approximation dans la description exacte de la fonction d’onde [33].

Dans le cadre de cette thèse, la base utilisée fait partie de la famille GTO (de l’anglais

« Gaussian Type Orbitales ») développée par Pople et coll. [34]. Sa formulation mathéma-

tique est donc une combinaison linéaire de fonctions gaussiennes. Chaque fonction gaus-
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sienne est notament définie par une contribution « radiale » (rouge) :

f (r ) = Ar l ×
(
e−αr 2

)
(2.1)

La contribution angulaire définie la fonction gaussienne et A est un préfacteur dépendant

de plusieurs paramètres qui déterminent la forme de la fonction f (r ). Afin de mieux dé-

crire les phénomènes de déformation de la densité électronique et d’extension spatiale

des orbitales, l’utilisation d’une base dite « augmentée », par l’ajout de fonctions diffuses,

a été privilégiée. La base utilisée, notée « 6-31++G(d,p) », permet ainsi l’inclusion de fonc-

tions diffuses pour décrire les orbitales des atomes lourds et des hydrogènes (i.e. ++) et des

fonctions de polarisations pour décrire les orbitales d et p [35, 36]. Ce choix a notamment

été guidé par la volonté de décrire au mieux les charges négatives portées par les anions

et les déformations des nuages électroniques (en particulier dans le cas d’états de transi-

tion où les liaisons entre atomes, en cours d’évolution, ne présentent pas les contraintes

classiques).

Représentation des électrons de coeur et pseudopotentiel

Dans la méthode choisie, les électrons de coeur des centres métalliques sont traités

implicitement pour deux raisons majeures :

1. Ces électrons, n’étant pas directement impliqués dans les réactions d’oxydo-réduction

ou dans les liaisons inter-atomiques, ils ne sont pas déterminants pour représenter

la réactivité des centres métalliques.

2. Pour les systèmes métalliques, ces électrons sont présents en grand nombre et les

traiter explicitement à travers un calcul dit « tout électron » conduit à un sur-coût

du temps de calcul non négligeable.

Dans le cas d’un métal, les électrons de coeur présentent une forte énergie cinétique et

doivent donc être décrit dans un cadre relativiste. L’utilisation d’un pseudo-potentiel spé-

cifique permet de résoudre une partie du problème en prenant partiellement en compte

les effets relativistes. L’utilisation d’un pseudo-potentiel conduit ainsi à traiter séparé-

ment les électrons de valence des électrons de coeur, en gelant ces derniers. Le poten-

tiel coulombien des noyaux est donc remplacé afin de décrire les interactions noyau-

électrons de coeur avec un nombre de fonctions de bases réduites. Au-delà d’un certain

rayon de coupure rcut , la pseudo-fonction d’onde et le pseudopotentiel sont respective-

ment égaux à la fonction d’onde et au potentiel tout électron. Il est ainsi possible de dis-

tinguer des pseudopotentiels dits « petit-coeur » ou « grand-coeur » en fonction du rayon

de coupure qu’ils présentent.

Le pseudopotentiel utilisé dans le cadre de cette thèse a été développé par Dolg et coll.
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[37] et est communément appelé SDD (en référence au groupe de Stuttgart-Dresden de

l’Université de Cologne). Il présente l’avantage de pouvoir être utilisé dans une version

dite « petit coeur » et d’inclure une partie des effets relativistes (i.e. effets relativistes sca-

laires) pour décrire les électrons de coeur. En effet, il a été montré que pour des métaux de

transition et des halogènes (à partir de la troisième période), les effets relativistes doivent

être pris en compte afin de reproduire les énergies d’ionisation observées expérimenta-

lement [37]. La séparation de traitement des électrons de coeur et de valence est donnée

dans le cas des atomes de Cobalt et de Cuivre qui seront étudiés dans la suite de ce travail

(Tableau 2.1). La base de fonctions gaussiennes associée à ce pseudopotentiel est utilisée

pour décrire les atomes métalliques. Une fonction de polarisation est également ajoutée

en accord avec la base utilisée pour le groupe principal qui est aussi polarisée.

TABLEAU 2.1 – Représentation du traitement des électrons de coeur (rouge) et de valence au sens
large (vert) par le pseudopotentiel SDD développé par le groupe de Dolg et Stuttgart [37] pour les
atomes de Cobalt et Cuivre.

métal configuration électronique électrons de valence

Cobalt : 1s22s22p6 3s23p63d 74s2 17

Cuivre : [Ne] 3s23p63d 104s1 19

2.1.2 Le choix de la fonctionnelle

Les différentes approximations

Il existe un grand nombre de fonctionnelles de la densité présentant différents niveaux

d’approximation et dont la précision a été classée par Perdew [38]. Une fonctionnelle peut

être vue comme un développement limité faisant apparaître une succession de dérivées

de la densité électronique à l’ordre n. L’approximation basée sur une approche dite « lo-

cale », nommée LDA (de l’anglais « Local Density Approximation »), a été introduite par

Kohn et Sham [39]. Dans cette approche, la densité électronique locale est considérée

homogène et donc répartie de façon uniforme (ordre 0). Les fonctionnelles reposant sur

une approche dite « semi-locale » sont appelées GGA (de l’anglais « Generalized Gradient

Approximation »). Ces dernières prennent en compte l’expression du gradient de la den-

sité ~∇ρ(r ) (ordre 1). Introduire une dépendance de l’énergie d’échange-corrélation à un

gradient de la densité électronique permet notamment de tenir compte des variations de

cette densité dans un volume donné. Les fonctionnelles dites « hybrides » (notées H-GGA),

introduites par Becke en 1993 [40], reposent également sur une approche « semi-locale »

mais prennent en compte une fraction de l’énergie d’échange calculée selon le forma-
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lisme Hartree-Fock (HF).

Des fonctionnelles dites « à séparation de portée » ont également été développées.

Elles reposent sur l’idée fondatrice de traiter les interactions électron-électron coulom-

biennes à courte distance par un niveau de calcul différent de celles à longues distances

[41].

Géométries d’équilibres et métaux de transition

Bühl et coll. ont publié une série d’études comparant plus de 120 distances métal-

ligand théoriques et expérimentales pour 76 complexes de métaux de transition de la pre-

mière à la troisième période du tableau périodique [42–44]. Il en ressort notamment que

les fonctionnelles hybrides B3PW91, B3P86 et PBE sont celles qui permettent d’obtenir

les meilleurs résultats avec en moyenne 0,02Å d’écart (lorsque le pseudo-potentiel SDD

est associé à la fonctionnelle) et une erreur maximale qui est parmi les plus faibles [44].

Localisation de la densité électronique

Du fait de l’absence de corrélation électronique dans les méthodes HF, ces dernières

conduisent souvent à une sur-localisation de la densité électronique centrée sur les atomes.

Les méthodes LDA, ne contenant pas de contribution du formalisme HF dans leur for-

mulation, conduisent à l’inverse à une sur-délocalisation de cette dernière sur les atomes

[45]. Ruiz et coll. ont rapporté que l’utilisation de fonctionnelles hybrides permettait une

répartition de la densité de spin proche des résultats expérimentaux [31]. A titre d’exemple,

dans le cas du cation [Ni(H2O)6]2+, la densité de spin localisée sur le Nickel, mesurée ex-

périmentalement, est approximativement de 1,77. Les calculs au niveau LDA et avec la

fonctionnelle BLYP conduisent respectivement à des valeurs sous estimées de 1,63 et 1,67.

Inversement un calcul avec la méthode HF conduit à une densité de 1,90. La fonctionnelle

hybride B3LYP conduit à un résultat intermédiaire de 1,76 reproduisant ainsi les résultats

expérimentaux [31].

Transitions électroniques et spectres d’absorption

En chimie quantique, les transferts électroniques verticaux entre deux orbitales ato-

miques ou moléculaires, conduisant à un état excité, sont étudiés grâce à la DFT dépen-

dante du temps ou TD-DFT (de l’anglais « Time-Dependant Density Functional Theory »).

Les fonctionnelles de type LDA ou GGA conduisent à une mauvaise représentation du po-

tentiel d’échange à longue portée et donc de certaines interactions électron-électron. Il en

résulte un échec à reproduire par le calcul certaines propriétés comme les effets de pola-

risation à longue distance [46] et les transferts de charge [47]. Les fonctionnelles à sépara-

tion de portée, lorsqu’elles sont utilisées dans le cadre de calculs TD-DFT, permettent une

meilleure précision dans l’étude de ces phénomènes. A titre d’exemple, l’utilisation de la
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fonctionnelle CAM-B3LYP et de la TD-DFT permet la bonne reproduction des spectres

d’absorptions expérimentaux de clusters d’argent Agn (n allant de 1 à 20) [48].

Énergies de liaison et erreur de superposition de base

Concernant l’évaluation de l’énergie de liaison, plusieurs études ont rapporté que les

fonctionnelles GGA pouvaient conduire à des résultats plus proches des mesures expéri-

mentales [49, 50]. Cependant, une bonne évaluation de l’énergie de liaison est particu-

lièrement difficile en chimie quantique. A titre d’exemple, lors d’une réaction de diméri-

sation la superposition des bases décrivant les monomères dans le dimère conduit à un

niveau de description différent des réactifs et du produit. Le dimère présente alors une

base artificiellement augmentée par la superposition de fonctions de base [51]. Concer-

nant l’énergie de liaison hydrogène entre deux molécules d’eau, cette erreur peut déjà

représenter presque 20% de l’énergie d’interaction totale (en DFT) [51].

En conclusion et comme le démontre la publication de Cramer et coll., il est assez diffi-

cile de faire ressortir une tendance générale concernant les performances des différentes

fonctionnelles et méthodes puisqu’elles sont hautement dépendantes des systèmes et des

propriétés étudiées [52]. Concernant la bonne description d’un certain nombre de para-

mètres d’intérêt dans l’étude de métaux de transition, il ressort cependant que les fonc-

tionnelles hybrides sont les plus adaptées. Dans le cadre de cette thèse, la fonctionnelle

hybride B3PW91 sera le plus souvent utilisée.

Fonctionnelle B3PW91

Celle-ci est composée de la fonctionnelle d’échange développée par Becke [40, 53],

correspondant à l’abréviation « B3 », et de la fonctionnelle de corrélation développée par

Perdew et Wang [54], correspondant à l’abréviation « PW91 ». L’énergie d’échange est éga-

lement décrite par une contribution HF et les paramètres de l’ensemble des contribu-

tions ont été déterminés empiriquement. La formulation mathématique générale de cette

fonctionnelle, telle qu’elle est implémentée dans le programme Gaussian09, peut s’écrire :

E = 0,2EHF
X +EB3

X +EPW91
C (2.2)

La fonctionnelle B3LYP présente une formulation similaire mais avec une fonction-

nelle de corrélation qui diffère.
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Il est maintenant possible de définir une méthode dite « standard », utilisée

dans l’ensemble de cette thèse, et consistant à utiliser la fonctionnelle B3PW91,

la base augmentée 6-31++G(d,p) et le pseudo-potentiel SDD pour décrire les

atomes métalliques.

Les différents formalismes

Concernant l’étude des métaux de transition, un autre paramètre clé reste a définir.

Il s’agit du choix du formalisme utilisé lors de l’optimisation de la fonction d’onde. Dans

le cas d’un système diamagnétique dit « à couche fermée », le nombre d’électrons de spin

α et β est identique et le formalisme restreint (R) est utilisé (Figure 2.1). Dans le cas d’un

système paramagnétique dit « à couche ouverte », la densité électronique totale est défi-

nie comme la somme des densités électroniques de spin α et de spin β. Dans ce cas, deux

formalismes, conduisant à l’expression de spin-orbitales α et β qui diffèrent par leurs va-

riables de spin et d’espace, peuvent être utilisés (Figure 2.1) :

— le formalisme dit « non-restreint » (U, de l’anglais « Unrestricted ») dans lequel l’ex-

pression et l’énergie des spin-orbitales Φi peut différer,

— et le formalisme dit « restreint couche-ouverte » (RO, de l’anglais « Restricted Open-

Shell ») dans lequel l’optimisation de la fonction d’onde se fait avec un critère de

convergence supplémentaire qui impose que l’énergie finale des spin-orbitales α et

β soit identique.

L’occupation électronique de ces spin-orbitales (occupée ou vacante) permet ainsi de dé-

terminer la structure électronique du système.

FIGURE 2.1 – Représentation schématique des orbitales et des spin-orbitales selon les différents
formalismes : Restreint (R), Non restreint (U) et Restreint couche ouverte (RO).

Le principal désavantage de l’utilisation du formalisme RO est qu’il induit des difficul-

tés accrues lors de la convergence de la fonction d’onde. Ces difficultés proviennent ma-
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joritairement du critère de convergence ajouté concernant les énergies des spin-orbitales

α et β.

Le principal désavantage de l’utilisation du formalisme U est la possibilité d’obtenir

une forte contamination de spin à la fin du calcul. Une fonction d’onde est dite contami-

née si elle n’est pas une fonction propre de l’opérateur de spin total Ŝ2. En effet, la fonction

d’onde Φ décrivant l’état fondamental du système doit notamment être fonction propre

de l’opérateur de spin Ŝ2 selon l’équation suivante [55] :

Ŝ2|Φ〉 = S(S +1)|Φ〉 (2.3)

Où S est le spin total du système. Ainsi, si la fonction d’onde est contaminée par le spin

la valeur de Ŝ2 est strictement supérieur à la valeur S(S+1) attendue. Cette contamination

peut conduire à une erreur importante sur l’énergie du système.

2.2 Exemple d’application : le complexe CoCl(PH3)3

Les différences entre ces formalismes et l’influence d’une contamination de spin est

maintenant illustrée plus en détails, à travers un exemple d’application.

Multiplicité de spin et géométrie optimisée

La plupart des systèmes étudiés dans le cadre de ce travail sont des complexes inor-

ganiques présentant un métal de transition central entouré de ligands neutres ou anio-

niques. Ces ligands étant diamagnétiques, le spin total de la molécule correspond à celui

du centre métallique. Ce spin total est noté S et sa formulation mathématique est :

S =
N∑

i=1
si (2.4)

Où N est le nombre total d’électrons et si est le spin de l’électron i et vaut par convention

+1
2 pour un électron de spin α et −1

2 pour un électron de spin β. En pratique, chaque paire

d’électrons α et β conduit à un spin total nul et seuls les électrons non appariés comptent

dans le calcul du spin total S. La multiplicité de spin, notée M, est quant à elle définie en

fonction du spin total (Équation 2.5).

M = 2S +1 (2.5)

Ainsi, pour un système donné, plusieurs multiplicités de spin possibles existent sur des

surfaces d’énergie potentielle différentes. Le minimum globale de la surface d’énergie po-
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tentielle de l’état fondamental est caractérisé par la géométrie, la structure électronique

et la multiplicité de spin. A titre d’exemple, la géométrie optimisée la plus stable n’est pas

la même si le complexe CoCl(PH3)3 présente une multiplicité de spin singulet ou triplet

(Figure 2.2). En effet, dans le cas du complexe singulet l’optimisation de géométrie à par-

tir d’un tétraèdre (Td) a convergé vers une géométrie plan carré (Pc). A contrario, dans le

cas du complexe triplet, la géométrie optimisée Td est la plus stable. Expérimentalement,

l’état fondamental du complexe CoCl(PPh3)3 correspond à une géométrie tétraédrique et

une multiplicité de spin triplet [56, 57]. Les formalismes R et U ont respectivement été

utilisés pour le calcul de l’état singulet et de l’état triplet.

FIGURE 2.2 – Géométries optimisées des complexes CoCl(PH3)3 triplet (à gauche) et singulet (à
droite).

Afin de comprendre l’origine de cette modification de géométrie en fonction de la

multiplicité de spin, la théorie du champ cristallin peut être évoquée et appliquée au cas

du complexe de Co(I) tétracoordiné. Pour cet état d’oxydation, le Co présente neuf élec-

trons de valence dans ses orbitales 3d.

La théorie du champ cristallin d’un complexe tétracoordiné

Dans le cas d’un métal de transition, l’éclatement des orbitales d du métal est étroi-

tement lié au remplissage électronique de celle-ci et donc à la multiplicité de spin. La

théorie du champ de ligand décrit notamment les interactions métal-ligand et l’arrange-

ment des orbitales d au sein d’un complexe de coordination. Cette théorie, introduite par

J.S. Griffith et L.E. Orgel en 1957 [58], repose sur les fondements de la théorie du champ

cristallin et de la théorie des orbitales moléculaires, toutes deux proposées dès les années

1930 [59, 60]. Pour résumer, ces deux théories partent du même postulat selon lequel les

Orbitales Atomiques (OA) d du métal présentent la même énergie si le métal est isolé. En

revanche, en présence de ligands, une levée de dégénérescence peut avoir lieu condui-

sant à une séparation énergétique des orbitales d. Dans le cas d’un complexe tétraédrique,

la théorie du champ cristallin prévoit que cette levée de dégénérescence conduit à deux

groupes distincts d’orbitales. Le premier groupe, constitué des orbitales dz2 et dx2−y2 , pré-

sente une énergie plus faible (Figure 2.3). Le second, constitué des orbitales dx y , dxz et
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dy z , est déstabilisé par la présence de ligands entre les axes (modélisés par des charges,

Figure 2.3) et présente ainsi une énergie plus élevée.

FIGURE 2.3 – Représentation des orbitales d d’un métal et de l’éclatement énergétique de ces or-
bitales dans un champ cristallin tétraédrique (Td).

Selon le même raisonnement, la théorie du champ cristallin peut être appliquée à un

complexe plan carré (Figure 2.4). L’éclatement des orbitales d diffère alors du Td puisque

la position des ligands, par rapport à ces orbitales, n’est pas la même. En effet, dans le cas

de la géométrie PC (selon le même système d’axe que pour le Td), les ligands étant situés

selon les axes x et y, les orbitales dx2−y2 et dz2 sont les plus déstabilisées. En revanche,

les orbitales présentant une densité importante entre les axes sont plus stabilisées par

rapport à ces dernières. C’est le cas des orbitales dx y , dxz et dy z .

FIGURE 2.4 – Représentation des orbitales d d’un métal et de l’éclatement énergétique de ces or-
bitales dans un champ cristallin plan carré (Pc).

L’éclatement des orbitales d dans une géométrie Td ou Pc, pour un complexe Co(I)

tétracoordiné, permet ainsi un remplissage électronique différent (Figure 2.5). Ce rem-

plissage détermine le nombre d’électrons célibataires et donc la multiplicité de spin ob-

servée. Dans le cas du complexe Td, une multiplicité de spin triplet est bien observée.

En revanche, le remplissage électronique pour un complexe Pc conduit à une multiplicité

singulet. La nature des ligands et du métal sont des éléments déterminants dans l’état

fondamental du système [61].
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FIGURE 2.5 – Représentation du remplissage des orbitales d d’un Co(I) 3d8 pour un complexe dans
une géométrie Td ou Pc.

La théorie du champ cristallin, bien que simple, permet donc de comprendre l’origine

du lien entre la géométrie observée et la multiplicité de spin dans le cas du Co(I). Il est

également intéressant de noter que la théorie des orbitales moléculaires, reposant sur

les fondements de la théorie des groupes de symétrie appliquée à la chimie, conduit au

même éclatement des orbitales d [62]. A titre d’exemple, les levées de dégénérescence des

orbitales d, observées dans le cas de complexes tétraédrique et plan carré, sont présentées

en annexe (Figures A.1 et A.2).

Existence d’une espèce singulet « couche ouverte »

Dans le cas du complexe de Co(I), un autre état électronique peut également être envi-

sagé. Cet état, appelé singulet à « couche ouverte », présente deux électrons non appariés

et est notamment rencontré :

— lors de l’étude de réactions de dissociation (rupture de liaisons) impliquant un in-

termédiaire biradicalaire [63],

— dans des complexes métalliques ou bio-inorganique et souvent coordinés à des li-

gands non innocents comme par exemple du dioxygène activé [64],

— ou encore dans des dimères métalliques présentant un couplage antiférromagné-

tique entre les centres métalliques [65, 66].

En DFT, le singulet « couche ouverte » peut être obtenu en modifiant le « guess » initial de

la fonction d’onde et en se plaçant dans le formalisme U. Cette modification consiste à

briser la symétrie des orbitales HO et BV, induisant ainsi une différence énergétique de

ces orbitales au point de départ de l’optimisation de la fonction d’onde [67]. Si le cal-

cul converge effectivement vers un singulet couche ouverte, il doit présenter des spin-

orbitales d’énergies différentes (Figure 2.6). Il peut cependant également converger vers

un singulet à couche fermée dont la fonction d’onde R est une solution particulière acces-

sible par le formalisme U. En effet, ce formalisme n’impose pas de conditions sur l’écart

d’énergie des spin orbitales φαi et φβi finales.
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FIGURE 2.6 – Représentation schématique d’une structure électronique singulet « couche fermée »,
calculée selon un formalisme R (à gauche), singulet « couche ouverte », calculée selon un forma-
lisme U (au centre), ou triplet calculée selon un formalisme U (à droite).

Dans le cas du complexe CoCl(PH3)3, une espèce singulet « couche ouverte » a pu être

obtenue. Pour cette espèce, l’optimisation à partir d’une géométrie initiale Pc a convergé

vers une géométrie tétraédrique très proche de celle obtenue pour le Td (Figure 2.7). Cette

géométrie optimisée et la forte contamination de spin présentée par ce complexe singulet

« couche ouverte » suggère que sa structure électronique est très éloignée de celle d’un

singulet « couche fermée » et plus proche de celle du triplet.

FIGURE 2.7 – Géométries optimisées du singulet « couche ouverte » (à gauche) et du triplet (à
droite) selon un formalisme U.

Considérations énergétiques

La question de l’énergie relative de ces espèces est maintenant abordée. L’évaluation

de la différence énergétique entre les états singulet et triplet d’une espèce, ainsi que l’exis-

tence ou non d’un état singulet « couche ouverte », a fait l’objet de publications multiples

depuis plusieurs décennies [68, 69]. Même si le doute est levé concernant la nature du

singulet, le choix du formalisme le plus adapté pour évaluer l’énergie de l’état triplet n’est

pas trivial. Afin d’évaluer, l’influence du choix de formalisme et de l’état singulet consi-

déré sur l’écart énergétique, différentes combinaisons ont été testées 2.2.
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TABLEAU 2.2 – Énergies relatives, en kcal·mol-1, et valeurs du < S2 > pour le complexe CoCl(PH3)3

présentant un état Bas Spin (BS) singulet (sing.) ou singulet couche ouverte (sing. co) et un état
Haut Spin (HS) triplet (trip.). Pour rappel, la valeur de <S2> du triplet, sans contamination de spin,
est de 2,0.

Formalisme

Sing./Trip.
BS géo. BS/HS ∆EHS−BS <S2> BS/HS

R/U sing. Pc / Td -24,0 -/2,01

R/RO sing. Pc / Td -26,3 -/2,00

U/U sing. co Td / Td -11,6 1,01/2,01

U/RO sing. co Td / Td -14,6 1,01/2,01

Le complexe CoCl(PH3)3 dans un état triplet présente peu de contamination de spin

(valeur de < S2 > de 2,01 proche de la valeur théorique sans contamination de 2,00).

Par conséquent, les écarts d’énergie entre les états singulet et triplet, calculés selon le

formalisme U ou RO, sont assez proches (i.e. -24,0 et -26,3 kcal·mol-1 ou -11,6 et -14,6

kcal·mol-1). Les différences d’énergie calculées entre les états triplet et singulet « couche

fermée » ou singulet « couche ouverte » sont bien distinctes (i.e. environ 25 kcal·mol-1 entre

le triplet et singulet mais -15 kcal·mol-1 entre le triplet et singulet « couche ouverte »). Ceci

est en accord avec la structure électronique du singulet « couche ouverte » qui est, dans

le formalisme U avec une symétrie brisée, intermédiaire entre un état triplet et singulet

« couche fermée ». Le singulet « couche ouverte » présente une géométrie Td comme celle

du triplet et une forte contamination de spin (valeur de < S2 > de 1,01 intermédiaire entre

celle du singulet et du triplet).

En conclusion générale, le choix du formalisme concernant un état « couche

ouverte » (ou paramagnétique) importe peu si celui-ci ne présente pas de

contamination de spin. Un formalisme U sera donc systématiquement privilé-

gié pour les systèmes paramagnétiques et une vérification concernant la conta-

mination de spin sera effectuée. Dans la mesure où le singulet recherché est

bien un singulet couche fermée, un formalisme R sera utilisé pour le décrire.
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2.3 Systèmes d’intérêt et degré d’oxydation

La question de la caractérisation de la structure électronique et du degré d’oxydation

du centre métallique est maintenant abordée. Ce dernier paramètre est d’autant plus im-

portant pour l’étude de réactions d’oxydo-réduction considérées dans ce travail.

2.3.1 Présentation des systèmes

Structure électronique et type de ligands

Dans le cadre de cette thèse, des complexes présentant un centre métallique coordiné

à des ligands neutres et anioniques sont étudiés. Concernant la nature des ligands coor-

dinés au centre métallique, ils peuvent être regroupés par classe. En effet, au début des

années 1990, Green propose une classification des liaisons σ métal-ligand permettant de

différencier trois classes de ligands neutres [70].

1. Les ligands « L », qui apportent deux électrons à la liaison métal-ligand. Par exemple,

les ligands RNH2, PR3, ROH, CO.

2. Les ligands « X », qui apportent un électron à la liaison métal-ligand. Ils possèdent

également une orbitale vide pouvant accepter un électron de la part du métal (les

ligands Cl, Br et H par exemple).

3. Les ligands « Z », qui ne donnent aucun électron à la liaison métal-ligand mais ac-

ceptent deux électrons du métal. Par exemple les acides de lewis tel que BF3.

Ces différentes « catégories » sont flexibles et ne définissent pas un ligand mais plutôt

une interaction métal-ligand. Ainsi il est possible que certain ligand, présentent plusieurs

types de coordination en fonction des conditions expérimentales (par exemple dans le

cas de ligands présentant un comportement « non innocent » ou non en fonction des

conditions). Certain ligands, présentant différents sites de coordination, peuvent aussi

appartenir à une catégorie plus complexe de type « LlXxZz ».

Cette classification peut également être appliquée dans le cas de ligands chargés [71].

Dans ce cas, les ligands « X » sont anioniques et se comportent comme des ligands « L ».

Chacun apporte deux électrons au centre métallique via une liaison métal-ligand dite da-

tive. Dans le cadre de ce travail, uniquement des ligands « X » anioniques et des ligands

« L » neutres seront rencontrés. Le degré d’oxydation du métal, aussi appelé charge for-

melle, peut donc être, en théorie, déterminé par le nombre de ligands « X » présent dans

la sphère de coordination du complexe.

Charge formelle et charge partielle
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Une espèce chimique composée de plusieurs atomes possède une charge totale qui

correspond à la somme des charges partielles portées par ces atomes. Ces charges par-

tielles sont notamment liées à la répartition des électrons sur les atomes et donc à la

polarisation des liaisons. Dans un complexe présentant un métal de transition lié à des

ligands anioniques et neutres, la charge partielle diffère de la charge formelle théorique-

ment attendue pour le métal isolé (Figure 2.8). Cette charge partielle portée par le métal

est plus ou moins proche de son degré d’oxydation théorique et sa valeur dépend notam-

ment des facteurs suivants :

1. la nature du métal,

2. la nature du ou des ligand(s) anionique(s) et des ligands neutres,

3. les interactions métal-ligand,

4. le nombre de ligands correspondant au nombre de coordination du métal.

Tous ces éléments conduisent à une déviation plus ou moins importante entre la charge

partielle et le degré d’oxydation.

FIGURE 2.8 – Différence entre un métal isolé portant une charge formelle équivalente à son degré
d’oxydation théorique et un métal au sein d’un complexe portant une charge partielle différente
de son degré d’oxydation.

Les charges portées par les ligands sont également modifiées. La charge totale du sys-

tème, qui est la somme des charges partielles portées par l’ensemble des atomes, est le

seul paramètre qui peut être fixé lors d’un calcul de chimie quantique.

Outils d’analyse des populations

En pratique, un simple décompte de la structure électronique du métal et des ligands

n’est pas suffisant dans la mesure où il n’existe aucune certitude sur la présence et la na-

ture des liaisons métal-ligand. L’utilisation d’outils de chimie théorique permettant de

définir la charge portée par le métal et de caractériser son état d’oxydation est nécessaire.

En chimie quantique, de nombreux modèles existent et peuvent être divisés en deux ca-

tégories [30] :

— les méthodes basées sur une partition de l’espace à partir des orbitales centrées sur

les atomes (partition de l’espace de Hilbert),
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— les méthodes basées sur une partition de la densité électronique (partition de l’es-

pace réel).

Les méthodes d’analyse des populations utilisées dans la suite de ce travail, sont donc

maintenant brièvement exposées avant d’être appliquées sur des complexes de Cobalt.

2.3.2 Méthodes d’analyse des populations

Analyse de Mulliken : la charge atomique

En 1955, Mulliken propose une première approche permettant de quantifier la charge

partielle et la densité électronique portées par un atome [72]. Son approche repose sur

l’approximation de la décomposition de la fonction d’onde en une combinaison linéaire

de fonctions de base centrées sur les atomes. Sa formulation mathématique est basée sur

la différence entre la population électronique portée par l’atome i isolé (Zi ) et celle de

l’atome au sein de la molécule (Équation 2.6). Cette dernière est déterminée par rapport

aux orbitales atomiques centrées sur l’atome i définissant les orbitales moléculaires.

qi = Zi −
{∑
µ,i

(DS)µµ+ 1

2

∑
µ6=ν

(DS)µν

}
(2.6)

Où µ et ν désignent des fonctions de base et µ, i désigne l’ensemble des fonctions de base

décrivant l’atome i (i.e. les orbitales centrées sur i). S est la matrice de recouvrement entre

les fonctions de base, et D est la matrice densité exprimée en fonction des coefficients des

fonctions de base Cµ, j de l’orbitale moléculaire j :

Dµν = 2
∑

j
Cµ, j Cν, j (2.7)

D’après ces formulations, il est aisé de réaliser que ces méthodes présentent le désavan-

tage d’être dépendantes de la base utilisée pour construire la fonction d’onde. Mulliken

reconnaît lui même que pour une molécule donnée, si les fonctions d’ondes sont déter-

minées avec le même niveau de précision mais par des fonctions gaussiennes légèrement

différentes, les charges atomiques calculées varient [73]. D’autre part, la répartition ato-

mique des électrons situés dans les orbitales moléculaires se fait assez arbitrairement.

En effet, pour une orbitale moléculaire essentiellement centrée sur deux atomes, la moi-

tié des électrons de l’orbitale moléculaire est attribué à chacun des atomes (voir équation

2.7). Ceci conduit à une mauvaise répartition de la charge atomique dans les système pré-

sentant des interactions fortement polarisées [74] (cas des liaisons ioniques par exemple).

De plus, la répartition électronique se fait sans tenir compte de l’extension spatiale de
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l’orbitale moléculaire en question. Par conséquent, lorsque la base présente des fonc-

tions gaussiennes spatialement étendues (par l’ajout de fonctions diffuses par exemple)

l’analyse de Mulliken est particulièrement instable [75].

Analyse de Mulliken : structure électronique

La densité de spin de Mulliken peut également renseigner sur la structure électro-

nique d’un atome. Elle est notamment intéressante dans le cas de molécules présentant

un centre métallique paramagnétique, puisqu’elle renseigne sur le nombre d’électrons

non appariés centrés sur le métal. Elle est simplement calculée en soustrayant les pro-

babilités de densités de spin α et celles de densité de spin β dans une orbitale donnée. La

localisation de cette densité de spin est néanmoins très dépendante du niveau de calcul et

particulièrement de l’inclusion de la corrélation électronique. Ruiz et coll. recommandent

l’utilisation d’une fonctionnelle hybride et reporte que dans le cas du complexe de Nickel,

[Ni(H2O)6]2+, la densité de spin de Mulliken obtenue est assez proche de la valeur expéri-

mentale [31].

Analyse des populations naturelles

Pour tenter d’améliorer les faiblesses de la méthode établie par Mulliken pour la déter-

mination des charges, Reed et coll. proposent en 1985 un nouvel outil d’analyse. Cet outil

n’est plus basé sur un ensemble d’orbitales atomiques mais sur un jeu d’orbitales natu-

relles [76]. La méthode est appelée analyse des populations naturelles (NPA, de l’anglais

Natural Population Analysis). Elle permet de diminuer l’instabilité numérique rencon-

trée en fonction de la base et également de mieux décrire la répartition des charges dans

des interactions fortement polarisées. Ces orbitales atomiques naturelles constituent une

nouvelle base d’orbitales orthonormées. La population électronique naturelle atomique

est alors définie par la somme des taux d’occupations de ces nouvelles orbitales natu-

relles centrées sur un atome (somme des contributions de coeur, de valence et des états

de Rydberg). Le calcul de la charge se fait par la différence entre cette somme et le nombre

d’électrons de l’atome neutre noté Zi (i.e. correspondant à son numéro atomique) [76] :

qi = Zi −
{
Zcoeur,i +Zvalence,i +Zr ydber g ,i

}
(2.8)

Une extension de cette méthode consiste à combiner les orbitales atomiques naturelles

pour conduire à l’établissement d’orbitales hybrides naturelles centrées sur chaque atome.

Le recouvrement de ces orbitales hybrides permet de définir des orbitales naturelles de

liaison (NBO) [77]. Cet outil permet une description des interactions entre atomes à tra-

vers les orbitales de liaison.
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La charge atomique de Bader

Contrairement aux méthodes NPA et de Mulliken, la théorie quantique des atomes

dans les molécules (QTAIM, de l’anglais « Quantum Theory of Atoms in Molecules ») pro-

posée par Bader en 1985 ne repose pas sur une partition dépendante des orbitales ato-

miques. En effet, elle est basée sur une analyse topologique permettant de partitionner la

densité électronique en bassins atomiques. Dans cette approche, la densité électronique

est une fonction continue et dérivable en tout point de l’espace. Elle est caractérisée par

la présence de points critiques, où sa dérivée première s’annule, qui sont des extrema

(maxima ou minima). Chaque atome est un attracteur de la densité électronique, pré-

sentant ainsi un maximum local de densité. Les bassins atomiques sont séparés par des

« surfaces de flux nul », où le gradient de la densité électronique, notée n(r ), doit respecter

l’équation suivante :
~∇n(~r )ů~k(~r ) = 0 (2.9)

Où~k(~r ) est le vecteur normal à la surface du bassin atomique. La population électronique

portée par l’atome, notée pi , peut ensuite être obtenue par l’intégration de la densité élec-

tronique sur l’espace du bassin atomique Ωi [78] :

pi =
∫
Ωi

n(~r )d~r (2.10)

La charge représente la différence entre cette population électronique effective, pi , et

la population théoriquement attendue pour l’atome neutre. Cette méthode a ainsi pour

avantage d’être basée sur un observable et une donnée quantifiable expérimentalement :

la densité électronique (contrairement aux orbitales moléculaires).

2.3.3 Exemple d’application : Analyse de population du Cobalt

Maintenant que ces trois méthodes ont été présentées, il est possible d’illustrer leur

utilisation en déterminant la charge et la population électronique d’un atome de Cobalt

au sein de complexes.

La charge atomique du Cobalt

En premier lieu, la charge atomique portée par le Cobalt est évaluée dans différents

complexes (Tableau 2.3). Les complexes de Cobalt considérés sont les complexes Co(PH3)4,

CoCl(PH3)3 et CoCl2(PH3)2 qui présentent respectivement un centre métallique Co(0),

Co(I) et Co(II). La charge atomique portée par le Cobalt dans trois complexes est ainsi

calculée selon les trois outils d’analyse présentées précédemment (Tableau 2.3).
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TABLEAU 2.3 – Évaluation de la charge atomique du Cobalt pour différents Degrés d’Oxydation
(DO) dans des complexes d’intérêt pour la suite de ce travail. Les charges atomiques calculées par
une analyse de Mulliken, NPA ou QTAIM sont respectivement notées qMull i ken

Co et qNPA
Co et qQTAIM

Co .

Co(PH3)4 CoCl(PH3)3 CoCl2(PH3)2

DO 0 1 2

qMull i ken
Co -0,38 -0,11 0,24

qNPA
Co -0,11 0,48 1,02

qQTAIM
Co 0,13 0,56 0,80

Tout d’abord, il apparaît que les charges calculées sont différentes des degrés d’oxyda-

tion théoriques (charges formelles). En particulier, les Co(0) présentent des charges néga-

tives de -0,11 et -0,38 dans le cas des analyses de Mulliken et NPA. L’analyse de Mulliken

conduit aux valeurs les plus éloignées des degrés d’oxydation avec des valeurs négatives

pour le Co(0) et le Co(I) et une charge très faiblement positive pour le Co(II) (seulement

0,20). Cependant, les deux outils d’analyse conduisent bien à la même tendance à savoir

que la charge est de plus en plus élevée lorsque le degré d’oxydation augmente. Ceci est

un premier élément pour dire qu’ils peuvent être utilisés comme descripteurs de l’oxyda-

tion du Cobalt, à partir du moment où des valeurs de référence sont établies. Ces valeurs

de référence doivent être établies en tenant également compte de la nature des ligands.

Dans le cas de l’analyse QTAIM, les charges atomiques révèlent une différence de 0,67e

entre l’atome de Co(0) et l’atome de Co(II) des complexes considérés. Cet écart est infé-

rieur à celui de 1,13 calculé dans le cas de l’analyse NPA et légèrement supérieur à celui

de 0,62 obtenu par l’analyse de Mulliken.

En conclusion, les charges atomiques établies à partir de ces outils d’analyse

conduisent bien à la tendance attendue à savoir qu’elles augmentent lorsque le

DO augmente. Les charges de Mulliken présentent les variations les plus faibles

et les valeurs les plus éloignées des degrés d’oxydation.

Structure électronique des Co

En considérant les même complexes de Cobalt, les différentes structures électroniques

des centres métalliques sont maintenant étudiées. Pour cela, les densités de spin centrées

sur le Co sont calculées selon les méthodes de Mulliken et NPA (Tableau 2.4). La densité

de spin, correspondant au nombre d’électrons non appariés du Cobalt (les ligands étant

diamagnétiques), est de un dans le cas du Co(0), de deux dans le cas du Co(I) et de trois
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dans le cas du Co(II). Dans le cas des atomes de Cobalt présentés ici, la multiplicité de

spin de l’état fondamental, et donc la densité de spin attendue, dépend de l’état d’oxyda-

tion du Cobalt. Ces valeurs, qui sont déterminées par l’état fondamental de chaque Co,

seront justifiées dans la deuxième partie de ce manuscrit.

TABLEAU 2.4 – Densités de spin, calculées par une analyse de Mulliken (notées ρMull i ken
spi n ) ou NPA

(notées ρNPA
spi n), localisées sur les atomes de Cobalt dans les différents complexes considérés. La

densité de spin théorique est notée ρtheo
spi n .

Co(PH3)4 CoCl(PH3)3 CoCl2(PH3)2

DO 0 1 2

ρtheo
spi n 1 2 3

ρMull i ken
spi n 0,99 1,79 2,51

ρNPA
spi n 0,97 1,84 2,60

Les densités de spin localisées sur les atomes de Cobalt, calculées par une analyse

NPA ou de Mulliken, sont inférieures aux valeurs attendues. Le plus grand écart concerne

le complexe CoCl2(PH3)2 quadruplet, pour lequel trois électrons non appariés sont atten-

dus. Contrairement aux charges, les valeurs calculées restent cependant assez proches

des valeurs théoriques attendues. L’analyse de Mulliken et NPA conduisent, part ailleurs,

à des résultats similaires.

Les atomes de Cobalt, à divers degrés d’oxydation, présentent des structures

électroniques différentes qui peuvent être caractérisées par la densité de spin,

calculée selon une analyse de Mulliken ou NPA. Selon ces deux méthodes, les

tendances et valeurs observées sont proches des résultats théoriquement at-

tendues.

2.4 Conclusion

Dans ce chapitre, les paramètres nécessaires à la représentation d’un métal de tran-

sition, au sein d’un complexe, par des calculs DFT ont été définis. Plus particulièrement,

la méthode consistant à utiliser la fonctionnelle hybride B3PW91, la base augmentée 6-

31++G(d,p) et le pseudo-potentiel SDD a été décrite et son utilisation, illustrée à travers

un exemple d’application. L’étude du complexe Co(I), CoCl(PH3)3, a permis de renseigner

sur le choix des différents formalismes pour décrire des états diamagnétiques et parama-
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gnétiques et de déterminer l’état fondamental d’un système métallique. La caractérisa-

tion des états d’oxydation et des structures électroniques de différents complexes de Co-

balt a ensuite été réalisée par l’utilisation de différents outils d’analyse tel que l’analyse

de Mulliken, NPA ou QTAIM. Il apparaît que ces outils peuvent être utilisés à partir du

moment où des valeurs de référence sont établies. Les charges naturelles, calculées par

l’analyse NPA, sont cependant plus proches des charges formelles attendues. Concernant

la densité de spin, les analyses de Mulliken et NPA conduisent à des valeurs significative-

ment proches.
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Chapitre 3

Environnement proche et lointain du
métal

Dans le cas de complexes inorganiques, le coût de calcul d’une méthode DFT impose

souvent une représentation partielle des ligands complets par l’utilisation de ligands mo-

dèles. Pour certains systèmes, où les interactions faibles présentent une forte contribution

à l’énergie totale, cette modélisation peut entraîner une erreur importante sur la géomé-

trie optimisée, la structure électronique et donc sur l’énergie du système. Les molécules

de solvant en grand nombre ne peuvent également pas être explicitement représentées

à ce niveau de précision. Ainsi, l’environnement global du métal n’est pas correctement

représenté. Cela peut engendrer une erreur considérable dans l’évaluation de l’énergie as-

sociée à certaines réactions chimiques impliquant, par exemple, la formation de charges

peu stabilisées dans le vide. Ce chapitre a pour objectif d’aborder ces problématiques et

d’apporter des éléments de réponses grâce à des exemples d’applications impliquant des

systèmes retrouvés dans la suite de ce manuscrit.

Pour cela, les interactions faibles mises en jeux à l’échelle moléculaire sont d’abord

abordées avant de décrire quelques méthodes permettant de mieux représenter ce type

d’interactions. Plus particulièrement, nous illustrerons la problématique de la représen-

tation complète des ligands et des effets de solvatation. Enfin, la problématique d’une

bonne évaluation de l’enthalpie libre est brièvement abordée. Cet exposé permet ainsi, à

défaut de définir la méthode parfaite, de prendre conscience des approximations induites

par notre méthode de calcul.
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3.1 Représentation complète des ligands

3.1.1 Les interactions inter et intra-moléculaires

L’une des premières problématiques de l’utilisation de ligands modèles est la mau-

vaise description des interactions moléculaires intervenant entre les ligands. Ces inter-

actions peuvent être déstabilisantes, par exemple lorsque la gêne stérique est prise en

compte, mais également stabilisantes, par exemple avec l’existence de liaisons hydro-

gène intramoléculaires. Physiquement, les interactions des densités électroniques au sein

d’un système sont à l’origine des forces électrostatiques. Dans le cadre d’un modèle clas-

sique, ces forces se décomposent selon des interactions électrostatiques, impliquant des

charges ponctuelles, et des forces de Van der Waals. Les paragraphes suivants décrivent

ces termes.

Les interactions électrostatiques et modèle de charges ponctuelles

L’énergie potentielle électrostatique résultant des forces coulombiennes mises en jeu

lors de l’interaction entre deux entités chargées. Selon un modèle de charges ponctuelles,

l’intensité de ces forces est proportionnelle au produit des deux charges et inversement

proportionnelle au carré de la distance entre les deux charges (Figure 3.1).

TABLEAU 3.1 – Représentation schématique des interactions électrostatiques et formulation ma-
thématique correspondant à l’énergie coulombienne qu’elles génèrent. Où ε0 et εr correspondent
respectivement à la permittivité du vide et celle du milieu. Les charges portées par les atomes sont
notées qi et q j et les vecteurs positions qui les situent sont notés ~ri et ~r j .

Ecoulomb = 1

4πε0εr
×

(
qi q j

||~ri −~r j ||
)

A l’échelle moléculaire, les interactions électrostatiques peuvent ainsi être définies

comme la somme de ces contributions sur toutes les charges ponctuelles du système (i.e.

charges formelles ou charges partielles). Ces interactions sont donc prédominantes dans

les complexes impliquant de fortes charges ponctuelles, comme par exemple dans le cas

de métaux oxydés.
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Les interactions de Van der Waals

En revanche, cette modélisation ne tient pas compte des interactions existantes entre

charges non ponctuelles et donc de l’apparition ou l’existence de moments dipolaires. Les

forces de Van der Waals permettent de décrire ces interactions et peuvent se décomposer

selon trois principales contributions en fonction de la nature des dipôles (Tableau 3.2).

Ces trois contributions correspondent donc aux interactions mises en jeux entre deux

dipôles, entre un dipôle et un dipôle induit ou entre deux dipôles induits. Un dipôle induit

est un dipôle électrostatique instantané qui se forme lorsque la densité électronique est

polarisée par la présence d’une densité électronique non homogène (correspondant par

exemple à une molécule polaire en solution). La polarisabilité du nuage électronique de

l’atome j, notée ~α j , résulte donc de la polarisation de ce nuage en réaction à l’interaction

avec champ électrostatique localement ressenti (Tableau 3.2).

TABLEAU 3.2 – Origine et formulation mathématiques des différentes contributions énergétiques
aux interactions de Van der Waals, où k représente la constante de Boltzmann et T la température
en Kelvin. La distance séparant les atomes i et j est notée Ri j . Concernant les forces de London,
l’image illustre un cas exemple de l’existence d’une force attractive entre les dipôles induits.

EKeesom =−2~µi
2~µ j

2

3kT
×

(
1

R6
i j

)

EDebye =−~µi
2~α j

2 ×
(

1

R6
i j

)

ELondon =−~αi ~α j ×
(

1

R6
i j

)

Comme nous le verrons par la suite, les interactions de London à l’origine des forces

de dispersion, sont prédominantes dans les complexes présentant un métal de transi-

tion coordiné à des ligands neutres et encombrants, comme les complexes Co(PPh3)3

ou Co(PPh3)4 par exemple. Ceci peut aisément se comprendre en examinant la formu-

lation mathématique des forces de Van der Waals. En effet, bien que ces interactions dé-
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croissent rapidement avec la distance Ri j (facteur 1
R6

i j
), la multiplication du nombre de

paires d’atomes proches peut rapidement augmenter dans les systèmes très encombrés.

Bien que la contribution énergétique résultante des interactions entre deux atomes soit

faible, la multiplication de ces contributions peut ainsi engendrer une énergie non négli-

geable comparée à l’énergie totale du système.

3.1.2 Introduction à la mécanique moléculaire MM

La mécanique moléculaire repose sur l’utilisation de champs de force pour détermi-

ner approximativement l’énergie potentielle d’un système en un temps de calcul limité.

Les paramètres définissant ces champs de forces sont déterminés à partir de calculs de

chimie quantique ou ajustés pour correspondre à des données expérimentales [79, 80].

Une amélioration majeure de la précision de ces champs de force consiste à y inclure

des effets de polarisation notamment induits par le solvant [81]. La principale contrepar-

tie de la rapidité de ces méthodes provient de l’absence de représentation explicite des

électrons. Pour cette raison, ces méthodes ne sont pas adaptées à l’étude des réactions

chimiques. Par contre, elles permettent une prise en compte des effets stériques par une

représentation plus ou moins complète des molécules et une meilleure description des

interactions entre les ligands. Les réactions d’oxydo-réduction et les ruptures de liaisons

métal-ligand étant au coeur de notre étude, des méthodes reposant uniquement sur la

mécanique moléculaire ne peuvent pas être utilisées. Les électrons de valence du centre

métallique et des ligands impliqués dans ces réactions doivent impérativement être ex-

plicitement pris en compte.

Du fait des nombreuses réactions chimiques qui ne peuvent pas être étudiées, une

méthodologie hybride combinant les approches quantique et classique, a vu le jour. Cette

famille de méthodes est appelée QM/MM (de l’anglais « Quantum Mechanics and Mole-

cular Mechanics »).

3.1.3 Théorie simplifiée d’une méthode hybride QM/MM

Méthode ONIOM : théorie

Parmi les méthodes QM/MM existantes, les travaux de Morokuma et coll. sont à l’ori-

gine du développement de la méthode ONIOM (de l’anglais Own N-layered Integrated

molecular Orbital and Molecular mechanics) [82]. Cette approche consiste, dans le cas le

plus simple, à diviser le système en deux sous-systèmes traités par un niveau de calcul dif-

férent. Le système complet ou système réel (SR) est ainsi définit comme l’ensemble d’un
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« système primaire » (SP) et d’un « système secondaire » (SS) (Figure 3.1).

FIGURE 3.1 – Représentation schématique de l’approche ONIOM pour un système complet (SR)
divisé en deux sous-systèmes : le système primaire (SP), traité par un niveau de calcul précis per-
mettant la représentation des électrons (mécanique quantique) et le système secondaire traité en
mécanique classique permettant de représenter tous les atomes.

Le système réel est décrit par une méthode classique alors que le « système primaire »,

correspondant au lieu de la réaction chimique, est décrit par des méthodes de chimie

quantique. Les interactions faibles pouvant influencer la réaction sont donc prises en

compte à l’échelle classique. Les électrons présents dans le SS ne sont pas directement

représentés et ne doivent donc pas être impliqués dans la réaction. Ainsi l’énergie du sys-

tème complet est décomposée selon l’équation 3.1.

EONIOM = ESP
QM +ESR

MM −ESP
MM (3.1)

Pour éviter un double comptage de l’énergie du SP (décrit à l’échelle quantique et clas-

sique), l’énergie MM de celui-ci est soustraite de l’énergie totale ESR
MM. Toute la difficulté

réside dans la description de l’interface entre ces différents niveaux, en particulier s’il

s’agit d’une liaison covalente.

Méthode ONIOM appliquée au cas des complexes organo-métalliques

L’utilisation de méthodes QM/MM est particulièrement intéressante pour décrire la

réactivité de complexes présentant un centre métallique et des ligands encombrants. En

effet, la nature des interactions métal-ligand et les propriétés des ligands (encombre-

ments stériques, effets électroniques influencés par les effets inductifs ouσ- etπ-donneurs

ou accepteurs) jouent parfois un rôle dans la réactivité du centre métallique [83]. La mé-

thodologie QM/MM permet, en théorie, de rendre compte de ces effets [84, 85]. Ces mé-

thodes permettent notamment de mieux décrire un complexe présentant un réarrange-

ment de sa géométrie et de sa structure électronique sous l’effet de l’encombrement sté-

rique des ligands [86, 87].

Dans le cadre de cette thèse, la délimitation des différents niveaux de calcul ONIOM
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conduit à définir le centre métallique et ses premiers atomes voisins comme étant le sys-

tème primaire. Cette délimitation est illustrée dans le cas du complexe Co(PPh3)4 (Figure

3.2).

FIGURE 3.2 – Délimitation des différents niveaux de calcul ONIOM dans le cas du complexe
Co(PPh3)4.

Le calcul ONIOM de l’énergie du système primaire à un niveau QM implique ici de

remplacer les groupements phényls par des atomes d’hydrogène. Ainsi, l’énergie effecti-

vement calculée en QM est celle du complexe Co(PH3)4. L’avantage de ce calcul est prin-

cipalement la diminution du temps de calcul par rapport à un calcul quantique pour l’en-

semble du complexe Co(PPh3)4.

3.1.4 Inclusion des forces de dispersion : DFT-D

Malgré son coût de calcul plus élevé, une méthode permettant la description des in-

teractions faibles ligand-ligand, à l’échelle quantique, peut également être utilisée. L’in-

clusion des forces de dispersion, ou forces de London, permet notamment de prendre en

compte la déformation que subit un nuage électronique en présence d’autres électrons.

Elles représentent généralement la contribution la plus importante des interactions de

longues distances (Van der Waals) précédemment décrites. Ces interactions ne sont pas

correctement décrites par les méthodes DFT classiques puisque celles ci décrivent prin-

cipalement les interactions électron-électron à courte portée. Ces interactions sont stabi-

lisantes pour le système puisqu’elle contrebalance la gêne stérique (répulsion des nuages

électroniques). L’absence de forces de dispersion peut ainsi conduire à une mauvaise des-

cription des énergies de liaison ainsi que des géométries lorsque les interactions faibles y

sont déterminantes.

Théorie simplifiée d’une méthode DFT-D

Pour pallier à cette problématique et prendre en compte les forces mises en jeu à

longue portée, différentes méthodes ont été développées. Une approche basée sur une
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correction semi-empirique a été suggérée dès 1975 [88]. L’énergie attribuée aux forces de

dispersion est ainsi ajoutée à l’énergie totale selon l’équation 3.2.

Etot = EDFT +Edi sp (3.2)

où Edi sp est l’énergie de dispersion. Cette correction énergétique est basée sur une ex-

pression approchées des forces de London et implique également des paires d’atomes

[89, 90]. Dans la formulation développée par Grimme, sous le nom de méthode DFT-D, la

correction de dispersion prend l’expression suivante :

Edi sp =−s
∑
i 6= j

f
(
Ri j

) Ci j
6

R6
i j

(3.3)

Où s est un paramètre d’ajustement qui dépend de la fonctionnelle utilisée, i et j re-

présentent une paire d’atomes, Ri j est la distance qui les sépare et Ci j
6 est le coefficient

de dispersion entre les atomes i et j. La fonction d’amortissement, notée ici f
(
Ri j

)
, diffère

selon les méthodes et varie entre 0 et 1 permettant de limiter les contributions à longue

et courte portée. Cette fonction permet notamment d’éviter la prise en compte d’inter-

actions lorsque les atomes i et j sont trop éloignés. Les énergies de dispersion sont ainsi

sommées sur toutes les combinaisons de paires d’atomes du système, avec une contribu-

tion plus ou moins importante selon la distance entre ces atomes.

Une des principales critiques faites aux méthodes DFT-D concerne les coefficients de

dispersion, calculés semi-empiriquement à partir du premier potentiel d’ionisation et de

la polarisabilité des atomes neutres pouvant limiter la description des atomes fortement

chargés [91, 92]. Pour apporter une amélioration à cela, Grimme et coll. ont plus récem-

ment proposé de déterminer ces valeurs ab initio à partir de calculs dépendant du temps

TD-DFT [93] (paramètres implémentés dans la version DFT-D3). Dans cette dernière ver-

sion, des termes d’interactions à deux corps Cαβ
8 et trois corps Cαβγ

9 sont également in-

clus dans la définition de l’énergie de dispersion (Équation 3.3). Elle prend également en

compte la fonction d’amortissement développée par Becke et Johnson [94].

Malgré ces améliorations et certains résultats probants, un débat subsiste encore à

ce jour concernant l’utilisation de cette approche [95–97]. La méthode a cependant per-

mis d’obtenir des résultats se rapprochant des données expérimentales dans le calcul

d’énergies de liaison [98] ou la détermination de l’état fondamental de complexes organo-

métalliques (incluant le nombre de coordination, la géométrie et la structure électro-

nique) [99, 100].
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3.1.5 Exemple d’application : les Cobalt cationiques

Maintenant que les méthodes ONIOM et DFT-D ont été brièvement exposées, leur

utilisation peut être illustrée à travers des exemples d’applications d’intérêt pour la suite

de ce travail. L’objectif des paragraphes suivants est de comparer les résultats obtenus

avec ces méthodes aux résultats obtenus par la méthode DFT dite standard. Pour cela, les

géométries optimisées de trois complexes de Cobalt présentant un encombrement sté-

rique croissant sont d’abord comparées. Ensuite, le calcul des énergies de coordination

d’un ligand à un centre métallique Co(0) est abordé. Concernant les complexes tétracoor-

dinés CoCl(PPh3)3 et CoCl2(PPh3)2, des données expérimentales sont disponibles et sont

comparées aux données théoriques. Ces deux complexes présentent un centre métallique

cationique en interaction avec un ou deux ligands Cl- et un encombrement stérique in-

termédiaire ou faible. L’objectif étant la bonne représentation de l’environnement proche

du Cobalt par le calcul, seules les distances et angles autour de l’atome métallique sont

considérés.

Complexe de Cobalt (I)

La géométrie de l’état fondamental du précurseur CoCl(PPh3)3 a été caractérisée par

cristallographie en 1976 [56, 101]. Le complexe est paramagnétique et présente un spin

total S=1 correspondant à un état fondamental triplet [57]. En accord avec les prévisions

de la théorie du champ cristallin, le complexe triplet présente bien une géométrie proche

du tétraèdre. La géométrie optimisée par le calcul DFT est la seule représentée puisqu’elle

est visuellement similaire aux géométries optimisées avec les deux autres méthodes (Fi-

gure 3.3).

FIGURE 3.3 – Géométrie optimisée, selon la méthode standard avec la base réduite 6-31G(d,p),
pour le complexe CoCl(PPh3)3 présentant un état de spin triplet.
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Les données cristallographiques, reportées dans la littérature pour le complexe de

Co(I), sont comparées aux données obtenues pour les géométries optimisées (Tableau

3.3). L’écart entre les valeurs minimales et maximales de chaque donnée étant négligeable,

la comparaison s’effectue sur les moyennes obtenues. Ceci est vrai excepté dans le cas de

la géométrie optimisée avec la méthodologie ONIOM où les écarts sont assez importants

(environ 10° entre les extrema).

TABLEAU 3.3 – Comparaison entre les géométries optimisées et les données cristallographiques
reportées pour CoCl(PPh3)3. Une base réduite (6-31g(d,p)) sans les fonctions diffuses a été utilisée.
Moyennes des angles et distances d’intérêt en degrés et en Å.

d (Co-Cl) d (Co-P) θ (P-Co-P) θ (Cl-Co-P)

Données crist. 2,24 2,32 104,70 113,9

DFT-D3BJ 2,26 2,26 118,49 108,09

ONIOM 2,25 2,38 108,74 110,19

DFT 2,33 2,39 108,64 110,36

Dans l’ensemble, les angles θ (P-Co-P) sont globalement surestimés alors que les angles

θ (Cl-Co-P) sont plutôt sous-estimés. La méthode DFT-D est celle qui conduit aux plus

grands écarts par rapport aux données expérimentales (respectivement 12,79° et 5,81°).

Concernant les distances Co-Cl, elles sont surestimées en particulier dans le cas de la

DFT (avec 0,9Å d’écart). Les méthodes DFT-D et ONIOM conduisent à une distance Co-

Cl assez proche de la valeur expérimentale. Dans le cas des distances Co-P, la méthode

DFT-D conduit plutôt à une sous-estimation à l’inverse des méthodes ONIOM et DFT. La

méthode DFT-D conduit donc à des distances significativement plus courtes par rapport

à la DFT sans l’inclusion des effets de dispersion.

Dans le cas des géométries optimisées du complexe CoCl(PPh3)3, les valeurs

théoriques sont donc globalement proches des données expérimentales avec

les trois méthodes utilisées.

Complexe de Cobalt (II)

La géométrie du complexe CoCl2(PPh3)2 a également été caractérisée par cristallogra-

phie en 1981 [102]. Ce complexe est paramagnétique avec un spin total de 3/2 correspon-

dant à un état fondamental quadruplet et présente une géométrie tétraédrique [103]. La

géométrie optimisée correspond également à un tétraèdre fortement distordue (Figure

3.4).
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FIGURE 3.4 – Géométrie optimisée, selon la méthode standard avec la base réduite 6-31G(d,p),
pour le complexe CoCl2(PPh3)2 présentant une multiplicité de spin quadruplet.

En suivant la même démarche de validation méthodologique pour le complexe de

Co(II), les géométries optimisées sont comparées aux données cristallographiques (Ta-

bleau 3.4).

TABLEAU 3.4 – Comparaison entre les données cristallographiques du complexe CoCl2(PPh3)2 et
les géométries optimisées avec différentes méthodologies. Angles et distances d’intérêt en Å et en
degrés. *Distances identiques pour les deux P et les deux Cl (au centième prés) et angles P1-Co-Cl
et P2-Co-Cl identiques pour les deux Cl à 0,23° près.

d (Co-P)* d (Co-Cl)* θ (P-Co-P) θ (Cl-Co-Cl) θ (P1/2-Co-Cl)*

Données 2,38 2,21 115,88 117,28 107,23/104,85

DFT-D3 2,34 2,22 104,39 121,03 111,46/103,89

ONIOM 2,43 2,21 106,06 125,13 111,65/100,54

DFT 2,33 2,23 106,40 124,68 108,96/106,30

Pour ce complexe, les distances Co-Cl expérimentales sont assez bien reproduites par

les trois méthodes étudiées. Les distances Co-P sont quant à elles sous-estimées par les

deux méthodes DFT et inversement avec ONIOM. Les angles théoriques P-Co-P et Cl-

Co-Cl sont assez similaires pour les trois méthodes de calcul testées. L’angle P-Co-P est

plutôt sous évalué par rapport à la valeur expérimentale (d’environ 10°) et inversement

pour l’angle Cl-Co-Cl (d’environ 4 à 8°). Pour les angles P-Co-Cl, la méthode DFT conduit

à des valeurs plus proches des données cristallographiques (écart de moins de 2°).

En conclusion, les géométries optimisées des complexes Co(I), CoCl(PPh3)3,

et Co(II), CoCl2(PPh3)2, considérés présentent peu de différences avec les trois

méthodes testées.
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3.1.6 Coordination d’une phosphine à un centre métallique Co(0)

Géométries optimisées et ligand triphénylphosphine

Le complexe Co(PPh3)4 présente une gêne stérique plus importante et les interac-

tions électrostatiques entre le métal et les ligands sont limitées (métal et ligands neutres).

Concernant ce complexe, aucune donnée de caractérisation n’a été reportée dans la litté-

rature, à notre connaissance. D’autre part, les optimisations de géométrie réalisées avec

les méthodes DFT ou ONIOM conduisent à un nombre de coordination différents. A par-

tir de la même géométrie tétraédrique, les méthodes DFT et DFT-D3BJ conduisent bien

à un complexe tétraédrique coordiné à quatre ligands phosphine (Figure 3.5, gauche). En

revanche, aucune des tentatives pour optimiser ce complexe avec la méthode ONIOM,

n’a convergé vers une structure tétraédrique : la géométrie optimisée présente systéma-

tiquement un complexe tricoordiné Co(PPh3)3 en interaction faible avec un groupement

phosphine PPh3 (Figure 3.5, droite).

FIGURE 3.5 – Géométries optimisées du complexe doublet Co(PPh3)4, à partir d’une même géomé-
trie initiale tétraédrique. L’optimisation de géométrie avec la méthode DFT et DFT-D3 ont conduit
à une géométrie similaire (à gauche), alors que la méthode ONIOM a conduit à un complexe tri-
coordiné (à droite). Les optimisations ont été réalisées avec la base réduite 6-31G(d,p) à partir de
la géométrie optimisée en DFT.

Par ailleurs, un scan relaxé sur la distance Co-P à partir de la géométrie optimisée a

été réalisé avec la méthode ONIOM. Durant ce scan, la recoordination du ligand PPh3 en-

traîne la decoordination d’un autre ligand PPh3 conduisant à une géométrie semblable à

la géométrie optimisée (point de départ du scan). Pour illustrer ce résultat, les images des

géométries à différents points du scan (initiale, intermédiaire et finale) sont représentées

Figure 3.6.
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FIGURE 3.6 – Géométries ONIOM d’un scan relaxé sur la distance Co-P à différents points du scan.
Pour plus de clarté, les hydrogènes ont été ommis dans les géométries représentées.

Les données géométriques d’intérêt autour du Co(0), obtenues avec les méthodes DFT

et DFT-D3BJ, sont maintenant comparées plus en détails (Tableau 3.5). Les angles et dis-

tances ont été divisés en deux groupes en fonction de leurs valeurs. Pour les deux géomé-

tries, trois distances Co-P sont très similaires (moins de 0,002 Å d’écart) et plus courtes

que la quatrième. Il en va de même pour les angles, où trois angles présentent des valeurs

semblables (moins de 2° d’écart) et proches de 100° et trois autres plus proches de 115°.

TABLEAU 3.5 – Comparaison entre les géométries optimisées en DFT et en DFT-D3BJ (notée DFT-
D3) pour le complexe Co2(PPh3)4. Les angles et distances moyennes sont en degrés et Å.

d (Co-P)

courtes

d (Co-P)

longues
θ (P-Co-P) θ (P-Co-P)

DFT 2,32 2,42 103,54 114,69

DFT-D3 2,22 2,27 102,97 115,18

Tout d’abord, il est intéressant de remarquer que l’inclusion des effets des dispersion

ne conduit pas à une différence significative dans les valeurs des angles P-Co-P obtenues

(écart de moins de 1°entre les deux méthodes). Elle conduit, en revanche, à un raccour-

cissement significatif des distances Co-P (entre 0,1 et 0,15 Å). Ces résultats sont en accord

avec l’étude bibliographique, précédemment exposée, concernant les méthodes DFT-D3.

En conclusion, les distances Co-P observées pour les complexes Co(PPh3)4 et

CoCl(PPh3)3 sont sensiblement plus courtes lorsque les forces de dispersion

sont incluses. Il y a donc un effet croissant avec l’encombrement des com-

plexes. Ainsi, c’est pour les géométries optimisées du complexe Co(PPh3)4, le

plus encombré, qu’une réelle différence entre ces trois méthodes est observée.
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Énergies de coordination et ligand trimétylphosphine

Le complexe tétracoordiné Co(PPh3)4 n’ayant pas été obtenu avec la méthode ONIOM

l’énergie de coordination du quatrième ligand ne peut pas être calculée dans ce cas. Nous

avons donc choisi d’étudier la coordination du quatrième ligand phosphine dans le cas du

complexe Co(PMe3)4. A notre connaissance, la coordination de ce quatrième ligand phos-

phine n’a pas été étudiée expérimentalement. Par contre, une voie de synthèse condui-

sant au complexe Co(PMe3)4 stable en solution est reportée depuis 1971 [104]. Ce com-

plexe a depuis été reporté comme une espèce catalytiquement active dans différentes ré-

actions, impliquant la formation de liaison C-C par exemple [105, 106]. D’autre part, une

expérience réalisée par nos collaborateurs au laboratoire de l’IPCM est en accord avec la

stabilité de ce complexe. En effet, le complexe Co(PMe3)4 introduit dans des conditions

identiques à celles de la synthèse de NPs de Cobalt ne conduit pas à la formation de NPs,

démontrant sa stabilité relative en solution [4].

Le calcul de l’énergie de coordination du ligand PMe3 au complexe Co(PMe3)3 est

maintenant réalisé avec les trois méthodes présentées précédemment (Figure 3.7). Comme

le suggère l’étude théorique de Ahlquist et coll. sur le complexe Pd(PPh3)3, la méthode

DFT-D3 conduit à la réaction de coordination la plus exothermique [99] (Figure 3.7). Des

écarts importants (environ 20 kcal·mol-1 et 35 kcal·mol-1) sont ainsi observés entre l’éner-

gie calculée en DFT-D et les énergies obtenues avec les méthodes DFT et ONIOM.

FIGURE 3.7 – Énergies et enthalpies libres associées à la coordination du quatrième ligand phos-
phine PMe3 avec différentes méthodologies DFT, DFT-D3BJ et ONIOM.

Alors que les méthodes ONIOM et DFT-D ont été choisi afin de mieux représenter l’en-

combrement stérique et les forces de dispersion, elles conduisent à des résultats très diffé-

rents. La méthode ONIOM conduit à une énergie de coordination presque athermique et

une enthalpie libre fortement endergonique (avec un ∆G de 15,3 kcal·mol-1). La méthode

DFT-D conduit en revanche à une énergie de coordination fortement exothermique et

exergonique (avec un ∆G de -21,7 kcal·mol-1).
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Les énergies de coordination ainsi calculées suggèrent que la méthode DFT-D3

conduit plutôt à favoriser énergétiquement la formation du système le plus en-

combré alors que la méthode ONIOM conduit à favoriser celle du complexe le

moins encombré (si l’enthalpie libre est considérée). Par comparaison à la DFT,

il apparaît que la méthode ONIOM introduit un terme stérique déstabilisant à

l’inverse de la méthode DFT-D3BJ.

3.1.7 Échange de ligands

Lorsqu’il s’agit d’envisager la coordination d’une molécule d’Oleylamine aux centres

métalliques de Cobalt, il est nécessaire de comparer les énergies de coordination de l’Oley-

lamine et des ligands phosphine PPh3. Dans cette perspective, deux problèmes majeurs

apparaissent :

1. Les structures présentant de nombreuses conformations possibles (en particulier

dans le cas de l’Oleylamine), la qualification d’une structure en tant que minimum

global de la surface d’énergie potentielle est complexe voir impossible (existence de

nombreuses structures proches en énergie).

2. L’erreur concernant la modélisation de l’environnement proche du Cobalt(0) est

très différente pour les trois complexes. En effet, alors que ce micro-environnement

est très mal représenté dans le cas de l’Oleylamine dû aux nombreux vides autour

du Co(0), il est plutôt bien représenté dans le cas des ligands phosphine (Figure 3.8).

FIGURE 3.8 – Représentations des différents complexes tétracoordinés de Cobalt(0) présentant les
ligands phosphine PMe3, PPh3 ou l’Oleylamine dans leur sphère de coordination.

46



CHAPITRE 3. ENVIRONNEMENT PROCHE ET LOINTAIN DU MÉTAL

Dans le cas de l’Oleylamine, la prise en compte des effets de solvatation explicite ap-

paraît donc capital afin de combler les vides autour du métal et de représenter au mieux

les interactions ligand-solvant. Ces dernières doivent être particulièrement importantes

dans le cas du complexe faiblement encombré Co(H35C18NH2)4 où de nombreuses mo-

lécules de solvant peuvent être présentes entre les ligands.

Pour ces raisons, il ne nous semble pas possible de comparer un complexe très peu

dense à un complexe très dense, la confiance accordée aux énergies de substitution ainsi

obtenues étant trop faible. En accord avec les énergie de coordination calculées pour le

quatrième ligand PMe3, il est probable que la méthode ONIOM conduise à favoriser éner-

giquement le complexe peu dense alors que la méthode DFT-D3 conduise inversement à

favoriser les complexes denses comme Co(PMe3)4 et Co(PPh3)4.

L’étude ainsi réalisée nous conduit a penser qu’il n’est pas possible de repré-

senter correctement la compétition des différentes interactions mises en jeu

entre les ligands complets. En particulier, nous ne sommes pas en mesure de

choisir une méthodologie plus appropriée qu’une autre pour cela.

3.2 Représentation des effets de solvatation

L’inclusion des effets de solvant peut être divisée selon deux méthodes différentes.

La première consiste à représenter l’environnement des systèmes par des molécules de

solvant explicite. Cela peut notamment être réalisée dans un espace de taille finie avec

un nombre définit de molécules explicites et nécessite l’utilisation de méthodes incluant

la mécanique moléculaire. La seconde consiste à inclure implicitement les effets de la

solvatation par l’ajout d’un champ moyen induisant une polarisation dépendante de la

constante diélectrique du milieu [107]. Cette dernière ne permet pas de représenter direc-

tement les interactions entre les molécules de solvant et les systèmes chimiques (liaisons

hydrogène par exemple).

Une approche implicite est brièvement détaillée dans le paragraphe suivant puis la

formation de liaisons hydrogène en présence de solvant aminés est abordée. Par la suite,

l’importance de l’inclusion de solvant implicite et explicite et notamment la formation

de ces liaisons hydrogène pour l’étude de certaines réactions est illustrée. Finalement, les

effets de l’omission d’une modélisation explicite du solvant, en particulier sur l’évaluation

de l’entropie, sont brièvement abordés.
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3.2.1 Représentation d’un solvant implicite : PCM

L’inclusion d’un continuum polarisable est un moyen de décrire les phénomènes de

solvatation implicite. Cette approche appelée PCM (de l’anglais Polarizable Continuum

Model), repose sur un principe fondateur développé par Tomasi et coll. en 1981 [108].

Ce principe consiste à prendre en compte les effets de solvatation à travers la formation

d’une charge apparente de surface. Cette charge, qui représente un champ diélectrique

local, est répartie sur l’ensemble de la surface d’une cavité contenant la molécule sol-

vatée. Le champ diélectrique influence ainsi la répartition du nuage électronique et des

atomes confinés au sein de la cavité. Son intensité dépend de la valeur de la constante

diélectrique fixée qui correspond à un solvant donné. Il est ainsi possible de calculer une

énergie de solvatation à partir de l’énergie de formation de cette cavité [107] (équation

3.4). Les énergies libres de solvatation et de cavitation sont respectivement notées Gsol et

Gcav .

Gsol = Gél +Gcav +Gr ép +Gdi sp +GTM (3.4)

Où Gr ép et Gdi sp sont les énergies libre de répulsion et dispersion, alors que GTM est l’en-

thalpie libre résultant d’un mouvement des noyaux (modification de la géométrie du sys-

tème dans la cavité). L’ensemble de ces termes permet de rendre compte des effets élec-

trostatiques et de polarisation induits par la présence du champ diélectrique. La version

du PCM utilisée dans ce manuscrit est basée sur les développements de Cancès et coll.

[109, 110].

Cependant, l’utilisation d’un modèle de PCM pour représenter les effets de solvata-

tion ne permet pas la modélisation directe des liaisons hydrogène entre une molécules

de solvant explicite et un système chimique.

Les liaisons hydrogène

Le concept de la liaison hydrogène a été suggéré pour la première fois en 1912 par

Moore et coll. [111]. Par la suite, ce concept a été précisé notamment par Linus Pauling

[112]. En 1982, Taylor et coll. arrivent à mettre en évidence l’existence de liaisons hydro-

gène à partir d’un large ensemble de données cristallographiques [113]. La liaison hydro-

gène résulte d’une force intra- ou inter-moléculaire entre un groupement donneur et un

groupement accepteur. Le groupement donneur possède un atome d’hydrogène avec le-

quel il forme une liaison covalente polarisée (due à leur différence d’électronégativité). Le

groupement accepteur possède quant à lui un atome portant un doublet non liant. Cette

interaction faible peut être illustrée dans le cas de deux groupements amine primaire (Fi-

gure 3.9).
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FIGURE 3.9 – Représentation schématique d’une liaison hydrogène entre deux groupements
amine primaire.

La force d’une liaison hydrogène est très dépendante de la nature des groupements

impliqués et peut varier entre 1 kcal·mol-1 et 40 kcal·mol-1 (dans le dimère HF2
-) [114, 115].

Cependant, dans les cas classiques son énergie de liaison est intermédiaire entre celle

d’une liaison covalente et celle d’une interaction de Van der Waals.

Liaisons hydrogène et solvant aminé

Les solvants aminés, comme l’Oleylamine, ont la capacité de se regrouper grâce à la

formation d’un réseau de liaisons hydrogène entre leurs fonctions amine terminale. Per-

era et coll. ont étudié la micro-organisation de molécules de propylamine par des mé-

thodes de dynamique moléculaire. Il apparaît ainsi que contrairement au cas de l’eau, il

n’y a pas une taille de cluster de propylamine particulièrement sur-représentée (sur un

ensemble de pus de 2000 molécules). En revanche, la représentation de la fonction de

distribution radiale entre les atomes suggère la présence de clusters d’environ trois molé-

cules comme unité élémentaire pour des ramifications plus grandes [11].

Par un calcul de chimie quantique, l’énergie de formation d’une liaison hydrogène

peut être évaluée en considérant la formation d’un dimère d’amine primaire (NH2CH3)2

selon l’équation 3.5.

2NH2CH3 −−−→ CH3NH2 · · ·NH2CH3 (3.5)

Le dimère (NH2CH3)2 présente la liaison hydrogène représentée schématiquement Fi-

gure 3.9. Ainsi, l’énergie correspondant à la formation d’une telle liaison, calculée en DFT

et dans le vide, est de -2,9 kcal·mol-1. En présence d’un PCM, modélisant implicitement le

solvant propylamine, cette énergie est de -1,9 kcal·mol-1. Ces forces de liaison sont théo-

riquement croissantes, pour un solvant protique, en fonction de sa polarité. Une liaison

hydrogène impliquant une molécule chargée est en outre plus forte que la même liaison

entre des molécules neutres. Gilli et coll. ont par exemple calculé, à partir des valeurs des

pKa des espèces impliquées, différentes forces de liaisons hydrogène entre des molécules

aminées [116]. Ils reportent des énergies de liaison allant jusqu’à environ 3 kcal·mol-1,

pour les motifs N−H · · ·N, et jusqu’à plus de 20 kcal·mol-1, pour les motifs [N−H · · ·N]+
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impliquant une molécule chargée positivement. Dans un solvant, l’effet cumulatif des

ces énergies de liaisons hydrogène peut engendrer un comportement au niveau macro-

scopique qui ne peut être prédit à notre échelle de calcul (échelle quantique).

3.2.2 Exemple d’application : réaction acido-basique avec le solvant

Les paragraphes suivants ont pour objectif d’illustrer l’importance de la représenta-

tion des effets de solvatation dans l’évaluation de l’énergie de certaines réactions. Plus

particulièrement, lorsque des espèces chargées sont impliquées, la prise en compte de

la solvatation explicite et implicite peut être nécessaire. La réaction choisie pour illustrer

cette notion est une réaction d’intérêt pour l’étude de la réduction d’un précurseur de

Cuivre, Cu(AcO)2, présentée à la fin de ce manuscrit.

Modèle de solvant implicite et réaction bimoléculaire

L’étude d’une réaction acido-basique impliquant des produits chargés et des réac-

tifs neutres a été choisie. La réaction acido-basique considérée a lieu entre une molé-

cule d’acide acétique, notée AcOH (de formule CH3COOH) et une amine primaire selon

l’équation bilan 3.6.

AcOH+NH2−CH3 −−−→ AcO−+ +NH3−CH3 (3.6)

Expérimentalement, cette réaction acido-basique est exothermique puisque la mise

en présence d’acide acétique dans un excès d’Oleylamine engendre, à température am-

biante, un dégagement de chaleur. Du point de vue expérimental, ces observations nous

on été rapportées par Antoine Pessesse (doctorant au laboratoire LCMCP, sous la direc-

tion de Sophie Carenco). Il a également réalisé des mesures de spectroscopie IR du milieu

réactionnel. Les spectres IR indiquent la présence de groupements acétate, R-OO-, et de

fonctions ammonium, R-NH3
+, dans le milieu. Ces résultats révèlent donc qu’un transfert

de proton a bien lieu entre l’acide acétique et l’Oleylamine.

Sur le plan des équilibres chimiques, la différence de pKa entre ces deux espèces sug-

gère également que la réaction 3.6 est totale (pKa(AcOH/AcO-)= 4,7 et pKa(NH4
+/NH3)=9,25).

L’enthalpie libre, qui peut être calculée théoriquement selon l’équation 3.7, à partir de ces

valeurs est de -6,2 kcal·mol-1 à 298 K.

∆r G =−RTln(K) (3.7)

Où K est la constante d’équilibre qui vaut 104,55. Les énergies de la réaction acido-basique,
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représentée par l’équation 3.6 sont maintenant calculées par une méthode DFT dans le

vide et en présence de différents PCM (Tableau 3.6)

TABLEAU 3.6 – Énergies et enthalpies libres associées à la réaction acido-basique 3.6 dans le vide
et en présence de différents PCM. Les données sont en kcal·mol-1.

Solvant implicite ∆Eeq.3.6 ∆Geq.3.6

Aucun 129,2 130,3

Propylamine (ε= 4,99) 30,4 31,6

Eau (ε= 78,35) 6,3 8,1

Ainsi dans le vide, la formation de produits induisant une séparation de charges est

énergétiquement défavorisée (∆E > 129 kcal·mol-1). La prise en compte des effets de sol-

vatation implicite permet de diminuer significativement cette énergie. Plus la constante

diélectrique du solvant implicite augmente et plus la déstabilisation des produits par rap-

port aux réactifs diminue. Dans un modèle PCM d’eau, l’énergie associée à la réaction

acido-basique est de 6,3 kcal·mol-1.

Malgré la diminution de l’énergie associée à la réaction acido-basique en pré-

sence de PCM, celle-ci n’est pas exothermique. L’inclusion d’un PCM n’est donc

pas suffisante pour permettre d’expliquer les observations expérimentales.

Modèle de solvant implicite et réaction uni-moléculaire

Pour cela, une nouvelle équation de réaction a été établie (Équation 3.8). Celle-ci im-

plique un transfert de proton entre l’acide acétique et une amine primaire au sein d’un

dimère présentant une liaison hydrogène intramoléculaire. Ces espèces dimériques sont

a priori plus proches des espèces formées expérimentalement, puisqu’elles permettent

de prendre en compte l’existence de liaisons hydrogène entre l’ammonium et l’acide acé-

tique. L’espèce ainsi formée est un zwitterion puisqu’elle présente deux charges opposées

au sein d’une même espèce.

AcOH · · ·NH2−CH3 −−−→ AcO− · · ·+NH3−CH3 (3.8)

Pour évaluer l’énergie associée à cette nouvelle équation bilan, les optimisations de

géométries du réactif et du produit ont été réalisées dans le vide et avec un modèle de

PCM. Pour ces modèles de PCM, les solvants choisies présentent des constantes diélec-

triques croissantes (Tableau 3.7.
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TABLEAU 3.7 – Solvants implicites utilisés en PCM et leurs constantes diélectriques. Le DMSO cor-
respond au Di-Methyle-SulfOxide.

Toluène Propylamine Acétone Acétonitrile DMSO Eau

2,37 4,99 20,49 35,68 46,82 78,35

Sur l’ensemble des solvants implicites testés, uniquement la forme zwitterionique a

pu être obtenue (Figure 3.10). Dans le vide, uniquement la forme neutre a pu être obtenue.

Dans tous les cas, aucune énergie de réaction ne peut être calculée.

FIGURE 3.10 – Réaction acido-basique entre l’acide acétique et une fonction amine primaire
NH2CH3 au sein d’un dimère en interaction par une liaison hydrogène.

L’inclusion d’un solvant implicite et la prise en compte de la formation d’une

liaison hydrogène entre l’acide acétique et l’ammonium ne suffisent donc pas

pour reproduire les observations expérimentales.

Il se trouve par ailleurs, que différents travaux théoriques et expérimentaux ont re-

portés l’importance de la solvatation dans la stabilisation des formes zwitterioniques de

différents acides aminés [117–119]. Il apparaît notamment que les zwitterions sont sta-

bilisés par la formation de liaisons hydrogène avec les molécules de solvant. Ces travaux

sont tous motivés par un constat : expérimentalement la forme zwitterionique de cer-

tains acides aminés est majoritaire en solution mais un calcul DFT conduit à un résultat

inverse et la forme neutre est la plus stable. Ainsi, Suhai et coll. ont montré que l’inclu-

sion de quatre molécules d’eau explicites permet de stabiliser la forme zwiterrionique de

l’alaline [117] (niveau de calcul B3LYP/6-31G*). Plus récemment, Blom et coll. ont montré

que plus de quatre molécules d’eau sont en revanche nécessaires pour stabiliser la forme

zwitterionique du tryptophane [118] (niveau de calcul B3LYP/6-31+G**).

Modèle de solvant implicite et explicite pour une réaction uni-moléculaire

Au vu des différents résultats reportés dans la littérature, une étude similaire a été

entreprise dans notre cas. L’inclusion de n molécules de solvant explicite (n allant de 1 à

4) permettant normalement de stabiliser le produit de la réaction a été envisagée.
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Ainsi plusieurs nouvelles équations bilan, établies en fonction du nombre n, ont été

considérées (Figure 3.11).

FIGURE 3.11 – Modèle de la réaction acido-basique entre l’acide acétique et une amine primaire
au sein d’un dimère en présence de n molécules de solvant explicite.

Dans le cas de la propylamine, les deux formes ont pu être obtenues uniquement pour

une molécule de solvant explicite (n=1). La réaction est dans ce cas légèrement exother-

mique et présente une énergie d’environ -1 kcal·mol-1 (Figure 3.12).

FIGURE 3.12 – Réaction acido-basique entre l’acide acétique et une amine primaire au sein d’un
dimère avec une molécule de solvant explicite et avec un modèle implicite de propylamine. Géo-
métries optimisées et distances d’intérêt en Å.

Cette énergie n’a en revanche pu être calculée que dans le cas de l’inclusion d’une mo-

lécule de solvant explcite et en présente de propylamine implicite, malgré de nombreux

essais. Ceci est principalement dû à deux raisons :

1. Comme dans le cas des dimères, l’espèce neutre est rarement obtenue dans la géo-

métrie optimisée en présence de PCM car le transfert de proton se produit durant

l’optimisation.

2. Plus il y a de molécules de solvant explicite, plus il y a de conformations possibles

proches en énergie conduisant à un nombre important de problèmes de conver-

gence durant l’optimisation de géométrie.
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En conclusion, l’inclusion d’un solvant implicite et explicite a permis de sta-

biliser légèrement la forme zwitterionique du dimère AcOH· · ·NH2CH3 par ra-

port à la forme chargée. La réaction acido-basique en présence d’un PCM et

d’une molécule de solvant explicite est néanmoins faiblement exothermique.

Les résultats obtenus sont cruciaux pour permettre l’étude de la réduction des

complexes Cu(AcO)2 par l’Oleylamine.

3.2.3 Pourquoi la représentation de l’entropie est problématique?

Ces considérations sur la formation de liaisons hydrogène en présence de solvant pro-

tique ont soulevé la problématique de l’évaluation précises des effets entropiques. Au delà

du fait que les calculs de thermochimie réalisés à la fin d’une optimisation de géométrie

ne permettent pas une évaluation correcte de l’enthalpie libre des systèmes étudiés, la

question de la contribution entropique à cette énergie est une problématique tout aussi

importante. En particulier, lorsqu’il s’agit d’étudier des processus chimiques impliquant

des systèmes solvatés.

Étude bibliographique et corrections possibles

En effet, Cooper et coll. ont reportés pour un ensemble de réactions de substitution

SN2 une surestimation systématique de la contribution entropique (y compris en pre-

nant en compte les effets de solvatation par un modèle implicite) [120]. Afin de corriger

cette surévaluation, différentes méthodes ont été proposées. Cependant actuellement au-

cune de ces méthodes n’est, à notre connaissance, universellement admise. Parmi ces mé-

thodes, une d’entres elles consiste à diminuer la contribution entropique pour le calcul

de l’enthalpie libre selon l’équation 3.9 [121].

∆Gg as =∆Hg as − 2

3
T∆Sg az (3.9)

Martin et coll. ont également proposé d’augmenter la valeur de la pression à laquelle

l’enthalpie libre est calculée [122]. Cette proposition permet notamment de rendre compte

du changement de l’entropie entre une phase gazeuse peu dense et une phase liquide

plus dense. Dans leur étude, la nouvelle pression est calculée en prenant en compte la

densité du solvant. Ceci est dû au fait que dans la réaction d’hydrolyse du complexe de

Fer étudiée, le solvant est également le réactif.

Dans chacun de ces cas, la formulation de la correction à l’enthalpie libre a été mise au

point pour que les résultats théoriques correspondent aux données expérimentales. Ces

corrections ont donc été établies de manière semi-empirique pour un type de réactions
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et parfois une réaction donnée.

Exemple d’application

Dans notre cas, il a été montré que la modélisation de systèmes solvatés par des sys-

tèmes en phase gaz pouvait conduire à une erreur considérable sur l’évaluation de l’éner-

gie de certains processus comme une réaction acido-basique par exemple. Dans le para-

graphe suivant, l’objectif est d’illustrer à travers un exemple d’application qu’il en va de

même pour l’évaluation de l’enthalpie libre. Considérons la réaction de coordination de

deux ligands amine au complexe de Cu(II), Cu(AcO)2, modélisée selon l’équation bilan

3.10.

Cu(AcO)2 +2 NH2CH3 −→ Cu(AcO)2(NH2CH3)2 (3.10)

Les géométries optimisées, par la méthode standard avec un modèle de PCM de propyla-

mine, du réactif et du produit sont représentées Figure 3.13. Ce modèle à été choisit car la

propylamine présente une fonction amine primaire et une constante diélectrique proche

de l’Oleylamine.

FIGURE 3.13 – Géométries optimisées des complexes de Cu(AcO)2 et Cu(AcO)2(NH2CH3)2 avec un
modèle PCM de propylamine.

Avec ce PCM, l’énergie associée à cette réaction est de -29,8 kcal·mol-1 alors que son

enthalpie libre est de -3,4 kcal·mol-1. Cette différence est principalement due à la na-

ture associative de la réaction conduisant à une contribution entropique très défavorable.

Même si la contribution entropique ainsi que l’enthalpie libre étaient calculées très pré-

cisément, l’équation bilan 3.10 n’est pas forcément la plus représentative de la réaction

en solution. En effet, une équation bilan impliquant un complexe de Cu(II) déjà solvaté

(équation 3.11, par exemple) serait sûrement plus réaliste.

(NH2CH3)2 · · ·Cu(AcO)2 −→ Cu(AcO)2(NH2CH3)2 (3.11)

Une équation impliquant des amines primaires en interaction via des liaisons hydrogène,
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formant ainsi un cluster d’amines, (équation 3.12, par exemple) serait également plus réa-

liste que d’impliquer une amine primaire isolée.

Cu(AcO)2 + (NH2CH3)4 −→ Cu(AcO)2(NH2CH3)2 + (NH2CH3)2 (3.12)

Pour ces deux dernières équations bilan, les contributions entropiques ne sont plus défa-

vorables, ou très peu, puisque la réaction est faiblement associative, dans le cas de l’équa-

tion 3.11, ou associative et dissociative à la fois, dans le cas de l’équation 3.12. Concernant

la réaction de coordination suivant l’équation 3.12, l’énergie varie peu puisqu’elle est de -

25,6 kcal·mol-1 (à comparer à -29,8 kcal·mol-1 dans le cas de l’équation 3.10). En revanche,

l’enthalpie libre qui lui est associée est de -16,9 kcal·mol-1. Elle est donc bien plus exergo-

nique que l’enthalpie libre associée à l’équation 3.10. Le choix de l’équation bilan modé-

lisant cette réaction induit donc une différence d’environ 4,3 kcal·mol-1 pour l’énergie et

de 13,6 kcal·mol-1 pour l’enthalpie libre.

L’objectif de cet exemple est finalement d’illustrer que l’évaluation précise de l’en-

thalpie libre est selon nous encore plus complexe que l’évaluation de l’énergie électro-

nique. Elle présente tous les inconvénients inhérents à une évaluation correcte de l’éner-

gie électronique en plus de ceux liés à la bonne évaluation de l’entropie. Plus particulière-

ment, la nature associative ou dissociative d’une réaction est très dépendante des réactifs

et produits modèles que l’on choisit de considérer. Calculer, même approximativement,

l’enthalpie libre associée à une réaction de coordination et de décoordination lorsqu’une

molécule de solvant protique est impliquée ne nous paraît pas envisageable.

Pour ces raisons, nous nous limiterons par la suite à une évaluation plutôt qua-

litative des effets entropiques qui consiste à dire que l’énergie d’une réaction

associative sera surévaluée par rapport à l’enthalpie libre et inversement pour

les réactions dissociatives.

3.3 Conclusion

Dans cette première partie méthodologique, certaines problématiques ont été soule-

vées et illustrées par des exemples concrets autour de complexes de Cobalt et de Cuivre.

Cela a permis d’établir une méthodologie au sens large, c’est-à-dire une méthode « stan-

dard » et un raisonnement, qui sera appliqué tout au long de ce travail.

Plus particulièrement, les différents paramètres de la méthode dite « standard » ont

dans un premier temps été définis. La description de la structure électronique et de l’état
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d’oxydation de plusieurs complexes de Cobalt a pu également être établie à l’aide de diffé-

rents outils d’analyses. La détermination de l’état fondamental singulet, singulet « couche

ouverte » ou triplet du complexe CoCl(PH3)3 a ensuite permis d’illustrer l’utilisation des

différents formalismes de la DFT.

Les conclusions majeures de ce travail sont les suivantes :

1. La géométrie optimisée peut être dépendante de la multiplicité de spin.

Le choix des géométries initiales est donc capital dans la détermination

de l’état fondamental.

2. Les écarts d’énergie entre un état diamagnétique (singulet) et un état pa-

ramagnétique peuvent être calculés avec un formalisme R pour le singu-

let et U pour le système paramagnétique (si la contamination est raison-

nable).

3. La localisation de la densité de spin est peu dépendante de l’outil d’ana-

lyse choisi. Ces outils peuvent être utilisés afin de définir l’état d’oxyda-

tion des centres métalliques si des valeurs de référence ont été préalable-

ment établies.

La méthodologie standard consiste à l’utilisation de la fonctionnelle B3PW91 et de la

base augmentée « 6-31++G(d,p) » pour la majorité des atomes. Les orbitales de coeur des

atomes métalliques sont décrits par un pseudo-potentiel « petit coeur » SDD.

Dans un second temps, l’utilisation des méthodes ONIOM et DFT-D a permis d’illus-

trer la problématique de la modélisation des ligands complets et des interactions ligand-

ligand. Les géométries de complexes de Cobalt optimisées avec ces méthodes et une mé-

thode DFT ont été comparées. Ces complexes sont coordinés à un nombre variable de

ligands PPh3 et présentent un encombrement stérique croissant. La problématique de la

prise en compte des effets de solvatation a ensuite été illustrée par l’évaluation de l’éner-

gie d’une réaction acido-basique en présence ou en absence de solvant implicite et expli-

cite. Enfin, il apparaît que la prise en compte de la formation de liaisons hydrogène, par

l’inclusion de solvant explicite, et le choix de l’équation bilan modélisant une réaction

sont cruciaux dans l’évaluation de l’enthalpie libre.
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Il ressort de cette étude que la prise en compte des forces de dispersion a sur-

tout une influence dans le cas de systèmes encombrés et neutres. Aucune mé-

thode n’a par ailleurs pu être désignée comme la plus adaptée pour décrire

l’ensemble des complexes étudiés dans ce travail (avec les ligands complets).

L’utilisation d’un modèle de solvant implicite est capital lorsque des espèces

chargées sont impliquées. L’évaluation de l’enthalpie libre associée à une réac-

tion impliquant une molécule de solvant protique reste, pour nous, une pro-

blématique non résolue.

Ainsi, nous nous limitons par la suite à l’utilisation de ligands modèles et de la mé-

thode standard (DFT), décrite dans le chapitre précédent. Cette méthodologie permet

a priori une bonne description des effets électroniques mis en jeu dans ces complexes

modèles. Les ligands phosphine PPh3 seront représentés par les ligands modèles PH3 et

l’Oleylamine est représentée par NH3 (ou NH2CH3 si nécessaire). La validation méthodo-

logique concernant les géométries optimisées des complexes Cobalt, pour lesquelles des

données cristallographiques sont disponibles, est présentée en annexe (Tableaux A.1 et

A.2). La validation méthodologique concernant leurs structures électroniques est expo-

sée dans la partie suivante. La sensibilité des résultats à la présence d’un modèle de PCM

pourra également être évaluée. De façon générale, l’enthalpie libre calculée ne sera pas

utilisée pour tirer des conclusions importantes et une attention particulière sera appor-

tée lors de l’établissement des équations bilan.

Le plus souvent possible, les conclusions devront être établies sur l’étude de tendances,

par comparaison entre différents paramètres (différents ligands, différentes géométries,

différentes compositions etc..), et non par une interprétation absolue des énergies de ré-

action obtenues. Ainsi, nous pourrons dire si un paramètre favorise ou non une réaction

mais l’information concernant la faisabilité d’une réaction en solution sera apportée par

des observations expérimentales. L’objectif est de fournir des éléments de compréhen-

sion cruciaux et des pistes d’exploration ou d’amélioration pour nos collaborateurs expé-

rimentateurs.
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Deuxième partie

Dismutation du précurseur de Co(I) en
présence d’Oleylamine
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Cette partie a pour objectif principal d’éclaircir les processus mis en jeux lors de la

réduction du précurseur CoCl(PPh3)3 par une voie de dismutation.

Pour cela, la réaction de dismutation et la formation de petits nucléi de Cobalt sont

dans un premier temps étudiées d’un point de vue thermodynamique. Dans ce premier

chapitre, le rôle du solvant et le comportement de coordination du centre métallique

apparaissent comme des éléments clés. Dans un second temps la formation de dimères

de Cobalt, présentant des structures électroniques intermédiaires entre des dimères

Co(I)-Co(I) et Co(II)-Co(0), est envisagée. Cela permet ensuite de proposer un méca-

nisme de transfert électronique impliquant des espèces dimériques dans leurs états

fondamentaux. L’hétérogénéité des sphères de coordination joue encore une fois un

rôle majeur dans le transfert électronique.

Le protocole de synthèse des NPs de Cobalt d’intérêt pour cette étude a été mis au point

par les équipes de Christophe Petit et Marc Petit aux laboratoires MONARIS et IPCM,

dans le cadre des thèses de Lynda Mezziane et d’Anthony Vivien. L’étude théorique de

la réduction du complexe de Cobalt a donc été réalisée dans le cadre d’une collabora-

tion avec ces équipes expérimentales. Une partie de ce travail, correspondant principa-

lement au premier chapitre, a fait l’objet d’une publication [1].
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Chapitre 4

Dismutation des complexes de Cobalt

4.1 Introduction

4.1.1 Contexte expérimental

Expérimentalement le précurseur Co(I), CoCl(PPh3)3, se décompose en solution dans

l’Oleylamine (109 équivalents) pour former des NPs métalliques de Cobalt [2]. Ces par-

ticules sphériques présentent une structure cristalline hcp (hexagonale compact) et une

faible polydispersité en taille (Figure 4.1). Parallèlement à la formation de ces NPs, l’ap-

parition d’un surnageant bleu en solution est observée. Cette observation suggère la for-

mation de complexes de Cobalt oxydés présentant un centre métallique Co(II).

FIGURE 4.1 – Schéma du protocole expérimental et image TEM des NPs de Cobalt obtenues. La
distribution en taille en fonction du diamètre des nanosphères est également présentée (image
TEM et distribution tirées de la référence [1]). La synthèse consiste à introduire le précurseur
CoCl(PPh3)3 dans l’Oleylamine (pureté de 98%) puis à chauffer le milieu réactionnel selon une
rampe de température allant de 20°C à 190°C en 1h [1].

Suite à ces observations, l’hypothèse d’une voie de réduction selon une réaction de

dismutation est envisagée. Expérimentalement, le rendement de la synthèse de NPs de

Cobalt est évalué à environ 40% [1]. Ce dernier n’est donc pas en contradiction avec l’hy-

pothèse d’une réduction par dismutation, où le rendement maximal attendu est de 50%.
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CHAPITRE 4. DISMUTATION DES COMPLEXES DE COBALT

La dismutation est une réaction d’oxydo-réduction où un réactif réagit avec lui même en

jouant à la fois le rôle d’oxydant et de réducteur. Dans le cas du Co(I), le transfert d’un

électron entre deux Co(I) conduit à un Co(II) oxydé (en solution) et un Co(0) réduit (pré-

sent dans les NPs de Cobalt) selon l’équation 4.1.

2 [Co(I)]sol. −→ [Co(II)]sol. + [Co(0)]NPs (4.1)

4.1.2 L’hypothèse moléculaire dans la synthèse de NPs du Cobalt

Expérimentalement, un contrôle de la morphologie des NPs est suggéré par la faible

polydispersité en taille obtenue. D’autre part, une seule forme et phase cristalline sont

observées. Ces éléments suggèrent qu’une séparation entre les étapes de réduction et de

nucléation peut être envisagée, en accord avec l’hypothèse d’une synthèse suivant le mo-

dèle de LaMer (voir partie 1). Il est alors possible de diviser la synthèse de NPs de Cobalt

en trois étapes clés : la réduction, la nucléation et la croissance. Bien que la séparation

cinétique de ces étapes ne soit pas claire, il est à minima possible d’envisager une hypo-

thèse de séparation thermodynamique entre la réduction et la nucléation. Cela conduit à

supposer qu’un complexe de Cobalt au degré d’oxydation (0) peut être considéré comme

un produit de la réaction de dismutation (Figure 4.2). A l’échelle de la synthèse de NPs, ce

complexe doit intervenir de façon intermédiaire et évoluer rapidement vers des espèces

polymétalliques appelées nucléi. Expérimentalement, la caractérisation de complexes de

Co(0), tel que Co(PMe3)4 par exemple, suggère que le Co(0) peut effectivement exister

sous la forme d’un complexe en solution.

FIGURE 4.2 – Décomposition de la synthèse de NPs de Cobalt en étapes clés selon une hypothèse
moléculaire. L’hypothèse de complexes tétracoordinés avec des atomes de Cobalt coordinés à des
ligands phosphine est supposée dans ce schéma.

L’hypothèse d’une séparation des étapes de réduction et de nucléation impliquant la

formation de complexes de Co(II) et Co(0) est définie comme « l’hypothèse moléculaire ».
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Selon cette hypothèse, seules des espèces monométalliques peuvent être impliquées dans

l’équation bilan de la réaction de dismutation. Dans ce premier chapitre, l’objectif est jus-

tement de définir une équation bilan de la dismutation selon une hypothèse moléculaire

et d’évaluer l’énergie qui lui est associée.

Pour cela, la dismutation du précurseur Co(I) impliquant uniquement des ligands

phosphine est d’abord considérée. Ensuite, la possibilité d’un échange de ligand phos-

phine avec l’Oleylamine est envisagée et son influence sur la dismutation est précisée.

Enfin, une évaluation des données thermodynamiques associées à l’étape de la nucléa-

tion est proposée.

4.2 Dismutation en présence de ligands phosphine

Compte tenu de la difficulté d’évaluer correctement les énergies de coordination par

le calcul et en accord avec les données cristallographiques reportées pour les complexes

CoCl(PPh3)3 et CoCl2(PPh3)2, les complexes de Cobalt étudiés dans ce chapitre sont sup-

posés téracoordinés.

4.2.1 Structures électroniques des complexes de Cobalt

Comme détaillé dans la partie précédente, il est possible de relier la géométrie de ces

complexes à leurs multiplicités de spin. Cette notion est illustrée pour des géométries

plan carré (Pc) et tétraédrique (Td) et pour des complexes présentant des centres métal-

liques à différents degrés d’oxydation (Figure 4.3). Ces complexes sont impliqués dans la

réaction de dismutation en tant que réactifs (pour les Co(I)) ou produits (pour le Co(0) et

le Co(II)).
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FIGURE 4.3 – Dégénérescence théorique des orbitales 3d dans des complexes de Cobalt tétracoor-
dinés présentant des Co à différents degrés d’oxydation et une géométrie Pc (à gauche) et Td (à
droite).

Ainsi, le remplissage des orbitales 3d pour les complexes présentant une géométrie Pc

conduit à une multiplicité singulet, pour le Co(I), ou doublet, pour le Co(II) et le Co(0).

Concernant cette géométrie, un champ fort a été supposé considérant la rareté de com-

plexes plan carré présentant un champ faible reportés dans la littérature [3, 4]. Le remplis-

sage électronique pour les complexes présentant une géométrie Td conduit à une multi-

plicité doublet pour le Co(0), triplet pour le Co(I), et quadruplet pour le Co(II). Concer-

nant le Co(0) présentant une géométrie Td, une multiplicité quadruplet peut également

être envisagée. Celle-ci correspondrait à la séparation d’un électron apparié dans une or-

bitale 3d et à son excitation dans l’orbitale 4s.

4.2.2 Complexes haut spin et bas spin

Ainsi, pour chaque complexe de Cobalt deux géométries ont été recherchées : une

géométrie tétraédrique et une plan carré correspondant respectivement à une structure

électronique haut spin (HS) et bas spin (BS). Il s’agit maintenant de calculer les écarts

d’énergie obtenus entre ces structures électroniques HS et BS pour des complexes mo-

dèles. Pour le complexe CoCl(PH3)3, l’écart d’énergie singulet-triplet a déjà été calculé

dans la première partie de ce manuscrit (chapitre 2.2). Dans ce cas, le complexe triplet est

plus stable de 24,0 kcal·mol-1 par rapport au singulet (26,3 kcal·mol-1 si le formalisme RO

est utilisé pour calculer le triplet).

Pour les complexes CoCl2(PH3)2 et Co(PH3)4, les résultats sont reportés dans le Ta-

bleau 4.1. Les écarts d’énergie notés ∆EHS−BS ont été calculés selon l’équation suivante.

∆EHS−BS = EHS −EBS (4.2)
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Où EHS et EBS représentent les énergies absolues respectives d’un même complexe dans

un état haut spin et dans un état de plus basse multiplicité de spin.

TABLEAU 4.1 – Écarts énergétiques entre les structures électroniques HS et BS, en kcal·mol-1, pour
les complexes modèles CoCl2(PH3)2 et Co(PH3)4. Les valeurs des <S2> HS/BS sont également re-
portées (avant correction). Le formalisme U est utilisé et l’état fondamental de chaque complexe
est mis en valeur (en vert dans le tableau).

Complexes HS <S2> BS <S2> ∆EHS−BS

CoCl2(PH3)2 quadruplet 3,76 doublet 0,77 -11,4

Co(PH3)4 quadruplet 3,77 doublet 0,79 26,7

Ces résultats suggèrent que les complexes CoCl2(PH3)2 et Co(PH3)4 présentent respec-

tivement un état fondamental quadruplet et doublet. Les contaminations de spin obser-

vées sont considérées comme non significatives puisque les valeurs de <S2> sont proches

des valeurs théoriquement attendues (de 3,75 et 0,75).

Concernant le complexe CoCl2(PH3)2, l’état fondamental quadruplet suggéré par la

calcul est en accord avec les données expérimentales reportées dans la littérature pour le

complexe CoCl2(PPh3)2 [5]. D’autre part, des données théoriques concernant les écarts

d’énergie entre les états doublet et quadruplet du complexe CoBr2(PPh3)2 ont également

été reportées et varient entre 13 et 26 kcal·mol-1 en fonction de la fonctionnelle utilisée

[6, 7]. Dans cette étude, le complexe doublet présente une forte contamination de spin

(allant de 0,84 à 1,39 en fonction de la fonctionnelle).

Concernant le complexe Co(PPh3)4, aucune donnée de caractérisation n’a été repor-

tée dans la littérature à notre connaissance. Le complexe Co(PMe3)4 est en revanche ex-

périmentalement connu [8, 9]. Il est tétraédrique et présente un état fondamental doublet

[10].

Ainsi les complexes CoCl(PH3)3, CoCl2(PH3)2 et Co(PH3)4 présentent respecti-

vement un état fondamental triplet, quadruplet et doublet. La Figure 4.4 per-

met de résumer ces résultats et de présenter les géométries optimisées des

complexes.
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FIGURE 4.4 – Géométries optimisées et état fondamental des complexes de Cobalt tétracoordinés
coordinés aux ligands modèles PH3.

4.2.3 Équation bilan de dismutation

Ayant déterminé les différents états fondamentaux des complexes de Cobalt en pré-

sence, il est maintenant possible de les impliquer dans le bilan d’une réaction de dismu-

tation (équation 4.3).

2CoCl(PH3)3 −→ CoCl2(PH3)2 +Co(PH3)4 (4.3)

La réaction de dismutation ainsi établie est endothermique et présente une énergie de

22,5 kcal·mol-1.

Ce résultat suggère que la réaction de dismutation, impliquant des complexes

coordinés à des ligands phosphine, est énergétiquement fortement défavo-

rable. L’équation bilan 4.3 n’est cependant pas représentative des conditions

expérimentales et notamment de la présence d’un excès de solvant coordinant

dans le milieu, comme l’Oleylamine.

4.3 Le rôle de l’Oleylamine : approche thermodynamique

En effet, l’équation bilan 4.3 ne tient pas compte de la capacité de l’Oleylamine à se

coordiner au centre métallique. Il s’agit donc maintenant de déterminer pour chaque état

d’oxydation du Co la nature des ligands présents dans la sphère de coordination puis la

géométrie et la structure électronique des minima. Pour cela, différentes réactions de sub-

stitution entre les ligands phosphine et l’Oleylamine ont été examinées. Des complexes de

Cobalt tétracoordinés sont à nouveau considérés. Il s’agit donc d’évaluer l’influence d’une

coordination de l’Oleylamine au Co sur la réaction de dismutation à travers la description

des effets électroniques. Les résultats obtenus pourront être validés par des analyses ex-
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périmentales complémentaires.

4.3.1 Structures électroniques des complexes de Cobalt

L’Oleylamine présente deux sites de coordination possibles : la fonction alcène cen-

trale et la fonction amine terminale. La fonction amine est d’abord considérée car sa po-

sition terminale la rend particulièrement accessible minimisant ainsi la gène stérique au-

tour du site de coordination. L’influence d’une coordination à des ligands amine modèles

NH3 sur l’état fondamental des complexes est d’abord évaluée. La différence d’énergie

entre l’état haut spin (HS) et bas spin (BS) est calculée dans le cas des complexes de Co

coordinés uniquement à des ligands amine NH3 ( Tableau 4.2).

TABLEAU 4.2 – États HS et BS,∆EHS−BS en kcal·mol-1 et valeurs< S2 > observées pour les complexes
CoCl(NH3)3, CoCl2(NH3)2 et Co(NH3)4. Le singulet est calculé dans le formalisme R et les autres
multiplicités de spin dans le formalisme U. L’état de spin de l’état fondamental est précisé pour
chaque complexe (en vert), une forte contamination est mise en valeur (en rouge).

Complexes (BS) < S2 > (HS) < S2 > ∆EHS−BS

CoCl(NH3)3 singulet - triplet 2,01 -16,4

CoCl2(NH3)2 doublet 0,94 quadruplet 3,74 -11,6

Co(NH3)4 doublet 1,74 quadruplet 3,75 0,15

Dans le cas des complexes CoCl(NH3)3 et CoCl2(NH3)2, les énergies relatives obser-

vées sont similaires à celles calculées dans le cas des complexes CoCl(PH3)3 et CoCl2(PH3)2

(-16,4 kcal·mol-1 et -11,6 kcal·mol-1 à comparer à -24,0 kcal·mol-1 et -11,4 kcal·mol-1 dans

le cas des ligands PH3). Pour ces deux complexes les états fondamentaux restent respec-

tivement un état triplet et un état quadruplet.

Concernant le complexe Co(NH3)4, une forte diminution de l’écart énergétique est

observée entre les états HS et BS. En effet, alors que celle-ci est de 26,7 kcal·mol-1 dans

le cas des ligands PH3, elle est seulement de 0,15 kcal·mol-1 dans le cas des ligands NH3.

Cependant, au vu de la forte contamination de spin observée pour le complexe Co(NH3)4

doublet, cet écart d’énergie est très probablement mal évalué.
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En conclusion, la substitution totale des ligands PH3 par des ligands NH3

conduit sensiblement aux même multiplicités de spin des états fondamentaux

des complexes. Les énergies associées à des réactions de substitution succes-

sives sont maintenant évaluées. Les complexes intermédiaires seront considé-

rés dans un état fondamental doublet, triplet ou quadruplet s’ils présentent

respectivement un Co(0), Co(I) ou Co(II).

4.3.2 Sphères de coordination des complexes

Comportement de coordination des complexes de Cobalt

Différentes équations bilan de réactions de substitution successives sont considérées,

à partir des complexes coordinés à des ligands phosphine. Pour chaque degré d’oxyda-

tion du Cobalt, les énergies de substitution successives sont donc calculées (Tableau 4.3).

Une équation bilan générale de la réaction de substitution est établie selon l’équation 4.4.

Chaque substitution correspond à remplacer un ligand PH3 par un ligand NH3.

CoClx(PH3)n(NH3)m +NH3 −→ CoClx(PH3)n−1(NH3)m+1 +PH3 (4.4)

Pour une valeur de x allant de 0 à 2 correspondant aux degrés d’oxydation des Co et une

valeur de n+m+x de 4 correspondant au nombre de coordination des Co (i.e. complexes

tétracoordinés). L’énergie de substitution est notée ∆Ex,i et correspond à la ième réaction

de substitution à partir d’un complexe coordiné uniquement à des ligands phosphine

(Tableau 4.3).

TABLEAU 4.3 – Énergies de substitution successives, en kcal·mol-1, selon l’équation bilan générale
4.4. Les complexes considérés sont tétracoordinés ce qui explique pourquoi le ∆EI,4, correspon-
dant à l’énergie de la quatrième substitution dans le cas du Co(I) est non existant. De même, les
∆EII,3 et ∆EII,4 ne sont pas calculés dans le cas du Co(II).

∆Ex,1 ∆Ex,2 ∆Ex,3 ∆Ex,4

m 0 1 2 3

n 4-x 3-x 2-x 1-x

Co(0), x=0 9,7 10,9 4,3 4,1

Co(I), x=1 0,3 1,0 7,7 -

Co(II), x=2 -9,9 -9,8 - -

Les réactions de substitution sont endothermiques pour les complexes de Co(0), sug-
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gérant que celui-ci reste coordiné à des ligands phosphine (∆E0,i compris entre 4,1 et 10,9

kcal·mol-1). L’énergie de la quatrième substitution est probablement mal évaluée due à la

forte contamination de spin observée pour le complexe Co(NH3)4. La première substitu-

tion est fortement endothermique et le complexe Co(PH3)(NH3)3 présente une contami-

nation de spin plus raisonnable que celle observée pour le complexe Co(NH3)4 (<S2> =

0,84 au lieu de 1,74).

Les complexes présentant un centre métallique Co(II) ont quant à eux une préfé-

rence de coordination pour les ligands amine, avec deux substitutions successives exo-

thermiques (∆EII,1 et ∆EII,2 de l’ordre de -10 kcal·mol-1). Enfin, concernant le complexe

précurseur Co(I), les deux premières substitutions sont pratiquement athermiques condui-

sant à trois complexes quasiment isoénergétiques. Afin de résumer les résultats obtenus

concernant les réactions de substitution, un schéma synthétique est proposé (Figure 4.5).

FIGURE 4.5 – Synthèse du comportement de coordination des différents complexes de Co en fonc-
tion de leur degré d’oxydation.

Concernant le complexe Co(I) un raisonnement qualitatif permet d’aller plus loin. En

effet, au vu des énergies des deux premières substitutions, les complexes CoCl(PH3)3,

CoCl(PH3)2NH3 et CoClPH3(NH3)2 sont énergétiquement équivalents ne nous permet-

tant pas de suggérer une potentielle espèce majoritaire. Par conséquent, les effets qui ne

sont pas pris en compte (ou mal représentés) dans notre modèle seront les éléments qui

détermineront cette espèce en solution. Ces effets sont notamment : la gêne stérique, la

stoechiométrie ou encore l’entropie. Dans le cas de notre étude, la gêne stérique et les

effets stoechiométriques sont plutôt en défaveur d’une coordination des ligands triphé-

nylphosphine et en faveur d’une coordination de l’Oleylamine aux Co. En effet, cette der-

nière présente une fonction amine terminale peu encombrée et est en excès en solution.

Ce raisonnement qualitatif permet donc de penser qu’une substitution totale ou partielle
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de la sphère de coordination des complexes de Co(I) a lieu en solution.

Comportement de coordination et théorie HSAB

D’autre part, il est intéressant de remarquer que le comportement de coordination

des Co suit les principes énoncés par la théorie des « acides et bases durs et mous », ap-

pelée HSAB [11, 12] (de l’anglais « Hard and Soft Acids and Bases »). Selon ces derniers,

un élément « mou » préfère être lié à un ligand « mou » et un élément « dur » à un ligand

« dur ». Dans cette description, les éléments « mous » présentent un rayon atomique plu-

tôt élevé et interagissent entre eux principalement via des recouvrements orbitalaires. Ils

présentent également une charge atomique faible à l’inverse des éléments « durs ». Ces

derniers interagissent quant à eux principalement via des interactions éléctrostatiques.

Ces différentes notions peuvent être appliquées aux complexes de Cobalt étudiés (Figure

4.6). Le Co(0), présentant un nombre d’électron et un rayon atomique plus élevé ainsi

qu’une charge nulle, aura donc un caractère plutôt « mou ». A l’opposé, le cation Co(II)

sera lui plutôt catégorisé comme un atome « dur ».

FIGURE 4.6 – Représentation schématique de la théorie HSAB appliquée aux atomes de Cobalt et
aux atomes de phosphore et d’azote qui sont les sites de coordination des ligands phosphine et
amine. ri représente le rayon atomique, qCo la charge atomique et ηCo la dureté du Cobalt.

L’atome de phosphore présente une électronégativité (EN) plus faible que l’azote (EN

de 2,19 et 3,04 [13]). A l’inverse, il présente un rayon atomique plus élevé (rayons ato-

miques respectifs de P et N : 1,00 et 0,65 Å [14]) en accord avec un caractère plus mou du

phosphore et plus dur de l’azote. Le principe HSAB et les notions de dureté et de mollesse

ont initialement été introduits par Pearson en 1968 [11, 12]. Sa définition plutôt qualita-

tive a ensuite évoluée vers une définition plus quantitative. La généralisation de la méca-

nique quantique a notamment permis une définition approchée mais quantifiable de la

notion de dureté d’un atome. Ainsi cette valeur, notée ηi pour l’atome i, peut être calculée

à partir de données expérimentales [15] ou théoriques [16]. Les résultats reportés dans la
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littérature sont présentés dans le Tableau 4.4.

TABLEAU 4.4 – Duretés des atomes P, N et Co et du cation Co(II) calculées à partir de données
expérimentales ou théoriques et fournies en eV [15, 16].

Co (0) P N Co (II)

données expérimentales [15] 3,8 4,9 7,2 8,2

données théoriques [16] 3,6 7,2 13,2 18,3

Ces valeurs de duretés des atomes font ressortir la tendance qui est schématique-

ment illustrée Figure 4.6. En effet selon les deux méthodes de calcul, les duretés du Co(II)

et de l’azote correspondent à des éléments plutôt « durs » contrairement au Co(0) et au

phosphore qui sont les plus « mous ». Les résultats obtenus pour le phosphore et l’azote

peuvent être extrapolés aux groupements PPh3 et à la fonction amine de l’Oleylamine,

en faisant l’hypothèse que les tendances observées pour les atomes sont conservées dans

ces molécules.

En conclusion, d’un point de vue énergétique le comportement de coordina-

tion des centres métalliques de Cobalt est en accord avec le comportement

prévu par la théorie HSAB.

4.3.3 Coordination via la fonction alcène centrale

La coordination de la fonction alcène centrale de l’Oleylamine au centre métallique,

via le système π de celle-ci, peut être envisagée selon une interaction η2 (Figure 4.7). Se-

lon cette dernière, l’atome de Cobalt est coordiné à deux atomes de carbone contigus

(carbones sp2). Dans ce travail, le ligand modèle éthylène a été utilisé pour représenter la

fonction alcène de l’Oleylamine.

FIGURE 4.7 – Représentation schématique du type de coordination entre la fonction alcène de
l’Oleylamine observé dans les géométries optimisées.
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Les énergies de substitution successives entre le ligand modèle phosphine et l’éthy-

lène coordiné via son système π sont calculées (Tableau 4.5). Ces énergies sont évaluées

en suivant le raisonnement appliqué précédemment dans le cas de la fonction amine.

Ainsi pour chaque degré d’oxydation du Cobalt, une énergie de première, deuxième et

troisième substitution est calculée. L’équation bilan générale 4.5 est établie :

CoClx(PH3)n(C2H4)m +C2H4 −→ CoClx(PH3)n−1(C2H4)m+1 +PH3 (4.5)

Les énergies de substitution correspondantes aux différentes équations dérivées de l’équa-

tion générale 4.5 sont présentées dans le Tableau 4.5.

TABLEAU 4.5 – Énergies de substitution successives, notées ∆Ex,i ((C2H4) et en kcal·mol-1, d’un li-
gand phosphine par l’éthylène selon l’équation bilan générale 4.5 pour différents complexes de
Cobalt tétracoordinés. Les Co présentent les différents DO : (0), (I) et (II).

∆Ex,1(C2H4) ∆Ex,2(C2H4) ∆Ex,3(C2H4) ∆Ex,4(C2H4)

m 1 2 3 4

n 4-x 3-x 2-x 3-x

Co(0), x=0 -8,5 -1,5 3,8 8,6

Co(I), x=1 1,3 3,0 5,2 -

Co(II), x=2 4,2 5,5 - -

Ces énergies de substitution font ressortir les observations suivantes concernant les

complexes de Co(I) et de Co(II) :

1. Les réactions de substitution successives des ligands PH3 par l’éthylène au Co(II)

sont endothermiques contrairement à celles considérées dans le cas de du ligand

amine NH3 (pour rappel∆EII,1(NH3) et∆EII,2(NH3) sont de l’ordre de -10 kcal·mol-1).

Par conséquent, le complexe CoCl2(NH3)2 reste énergétiquement favorisé.

2. Les énergies de substitution calculées dans le cas du Co(I), entre le ligand phos-

phine et l’éthylène, sont similaires à celles obtenues pour le ligand NH3 (pour rap-

pel pour le ligands NH3 elles étaient de 0,3 ; 1,0 et 7,7 kcal·mol-1). Ainsi les effets

électroniques ne permettent pas de déterminer quel site de coordination est pri-

vilégié. La prise en compte de la gêne stérique plus importante autour de l’alcène

central permet de supposer une préférence de coordination pour la fonction amine

terminale.

Concernant les réactions de substitution pour le complexe de Co(0) il est en revanche

plus difficile de conclure. En effet, alors que la première substitution est exothermique
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conduisant au complexe Co(PH3)3(C2H4) plus stable que Co(PH3)4, la dernière substi-

tution est quant à elle endothermique montrant que le complexe Co(C2H4)4 n’est ther-

modynamiquement pas favorisé. Les autres réactions de substitution intermédiaires sont

respectivement quasi-athermique et faiblement endothermique. Les complexes de Co(0)

de formule Co(PH3)4 et Co(PH3)3(C2H4) peuvent donc être considérés. Il est impossible

de suggérer une espèce majoritairement entre ces deux complexes, en appliquant un

raisonnement qualitatif ou quantitatif. Les deux sites de coordination, le phosphore de

PPh3 ou l’alcène de l’Oleylamine, présentent en effet une gêne stérique assez impor-

tante et la substitution entre une triphénylphosphine et l’Oleylamine via sa fonction al-

cène représente un réarrangement assez important pour la sphère de coordination du

métal. Pour ces raisons et parce que les autres substitutions avec l’éthylène ne sont pas

ou peu exothermiques, nous pourrons considérer par la suite de ce travail les complexes

Co(PH3)2(C2H4)2, Co(PH3)3(C2H4) ou Co(PH3)4. Le complexe tricoordiné Co(PH3)3 peut

également être envisagé et le sera dans le chapitre suivant, où la formation de dimère de

Cobalt est explorée.

La coordination du ligands amine NH3 aux Co(I) et Co(II) est donc privilé-

giée par rapport à la coordination de l’éthylène. Pour le complexe de Co(0),

l’incapacité de bien représenter les effets stériques par des méthodes de chi-

mie quantique ainsi que les énergies calculées pour les deuxième à quatrième

substitutions nous conduisent à considérer les complexes Co(PH3)2(C2H4)2,

Co(PH3)3(C2H4) ou Co(PH3)4.

4.3.4 Résumé des résultats sur la substitution et géométries des mi-

nima.

Les géométries optimisées des minima des différents complexes de Cobalt impliqués

dans la dismutation peuvent être présentées en tenant compte des énergies de substitu-

tion calculées précédemment. Pour le complexe précurseur de Co(I), trois structures sont

isoénergétiques car elles présentent des énergies de substitution athermiques (voir partie

4.3.2). Ces trois structures présentent un état de spin triplet. Les complexes CoCl(PH3)3 et

CoCl(PH3)2NH3 présentent une géométrie tétraédrique déformée (Figure 4.8).
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FIGURE 4.8 – Géométries optimisées pour les trois complexes isoénergétiques de Co(I). Ces com-
plexes présentent une multiplicité de spin triplet. Les énergies relatives par rapport au complexe
CoCl(PH3)3, en prenant en compte les réactions de substitution entre ligands PH3 et NH3, sont
données en kcal·mol-1 en dessous de la formule des complexes.

Le complexe CoCl(PH3)(NH3)2 présente quant à lui une géométrie optimisée distor-

due intermédiaire entre une géométrie Td et Pc. Pour cette géométrie, la valeur de l’angle

Cl-Co-PH3 est en effet de 146,63° intermédiaire entre celle attendue pour un Td et un

Pc (respectivement de 109° et 180°). Cette déformation n’est cependant pas surprenante

puisque les ligands Cl-, PH3 et NH3 ne sont pas équivalents.

Les complexes Co(PH3)4, Co(PH3)3(C2H4) et Co(PH3)2(C2H4)2, présentent quant à eux

une multiplicité de spin doublet et des géométries tétraédriques déformées sont obser-

vées (Figure 4.9).

FIGURE 4.9 – Géométries optimisées des minima du doublet CoCl(L)3. Les énergies relatives de ces
minima (en kcal·mol-1) sont déterminées à partir du complexe Co(PH3)4, et en prenant compte les
substitutions entre les ligands PH3 et C2H4.

Concernant le Co(II), seul le complexe présentant des ligands amine NH3 est consi-

déré puisqu’il est énergétiquement favorisé (Figure 4.10).
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FIGURE 4.10 – Géométrie optimisée du complexe quadruplet de formule CoCl2(NH3)2.

Ce dernier présente un état fondamental quadruplet et une géométrie optimisée for-

tement distordue. Cette géométrie est similaire à celle obtenue pour CoCl(PH3)(NH3)2

avec un angle Cl-Co-Cl de 135,90°.

A partir de ces complexes, il est maintenant possible d’établir des équations

bilan de dismutation plus représentatives des conditions expérimentales. Plus

particulièrement, la prise en compte de ligands aminés dans la sphère interne

des complexes permet de tenir compte de la capacité de coordination de l’Oley-

lamine à un centre métallique.

4.3.5 Bilan de réaction de dismutation

En accord avec ces conclusions, plusieurs équations bilan faisant apparaître un com-

plexe de Co(II) coordiné uniquement à des ligands amine et un complexe de Co(0) co-

ordiné uniquement à des ligands phosphine ou à l’éthylène, peuvent être établies. Une

première équation bilan simple peut être établie en n’impliquant pas d’ajout de ligands

PH3 ou NH3 pour compléter la sphère de coordination des produits (Équation 4.6).

2CoCl(PH3)2(NH3) −→ CoCl2(NH3)2 +Co(PH3)4 (4.6)

Deux équations bilan peuvent également être établies en considérant les autres com-

plexes précurseurs envisageables. Les réactions de dismutation à partir des complexes

CoCl(PH3)3 et CoCl(PH3)(NH3)2 sont ainsi envisagées (Équations 4.7 et 4.8).

2CoCl(PH3)3 +2NH3 −→ CoCl2(NH3)2 +Co(PH3)4 +2PH3 (4.7)

2CoCl(PH3)(NH3)2 +2PH3 −→ CoCl2(NH3)2 +Co(PH3)4 +2NH3 (4.8)
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Il est également possible de considérer un bilan de réaction faisant apparaître la coordi-

nation de l’éthylène au centre métallique Co(0).

2CoCl(PH3)(NH3)2 +2C2H4 −→ CoCl2(NH3)2 +Co(PH3)2(C2H4)2 +2NH3 (4.9)

Cette équation bilan fait ainsi apparaître la coordination de deux ligands éthylène et la

décoordination de deux groupements amine. Ces deux ligands modèles correspondent en

pratique à deux molécules d’Oleylamine coordinées via des sites différents selon le degré

d’oxydation du Co (fonction amine sur Co(I) et alcène sur Co(0)). La décoordination de

deux ligands phosphine peut également être envisagée suivant l’équation 4.10.

2CoCl(PH3)2(NH3)+2C2H4 −→ CoCl2(NH3)2 +Co(PH3)2(C2H4)2 +2PH3 (4.10)

Cette liste de réactions bilan de dismutation n’est pas exhaustive, cependant elle permet

de considérer un nombre assez important de réactions de dismutation. Les énergies de

dismutation associées à ces différentes équations bilan sont reportées dans le Tableau

4.6.

Les trois premières équations de dismutation, ne faisant pas apparaître la coordina-

tion du Co(0) à l’éthylène, sont énergétiquement équivalentes et quasiment athermiques

(∆Edi smut compris entre 0,3 et 2,8 kcal·mol-1). Ceci signifie que la dismutation est un équi-

libre qui peut être déplacé dans le sens de la réduction du Co(I) par les étapes de nucléa-

tion et de croissance. Les équations bilan tenant compte de la stabilisation du Co(0) par

une coordination à l’éthylène présentent des énergies plutôt exothermiques (∆Edi smut de

-9,7 et -7,8 kcal·mol-1).

TABLEAU 4.6 – Les énergies et énergies libres de réaction de dismutation sont respectivement no-
tées∆Edi s et∆Gdi s et calculées en kcal·mol-1. Ces énergies correspondent aux équations 4.6 à 4.10
impliquant les complexes de Co(I) isoénergétiques et différents complexes de Co(0). Les équations
bilan sont notées éq.

précurseur Co(I) produit Co(0) éq. ∆Edi s (∆Gdi s)

CoCl(PH3)2(NH3) Co(PH3)4 éq. 4.6 2,3 (6,5)

CoCl(PH3)3 Co(PH3)4 éq. 4.7 2,8 (5,1)

CoCl(PH3)(NH3)2 Co(PH3)4 éq. 4.8 0,3 (3,0)

CoCl(PH3)(NH3)2 Co(PH3)2(C2H4)2 éq. 4.9 -9,7 (-4,4)

CoCl(PH3)2(NH3) Co(PH3)2(C2H4)2 éq. 4.10 -7,8 (-0,9)

Les énergies de réaction ainsi calculées sont bien moins endothermiques que l’éner-
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gie de 22,5 kcal·mol-1 associée à l’équation 4.3 qui n’impliquait que des ligands PH3. La

prise en compte des substitutions possibles, entre les ligands phosphine et amine, ré-

vèle ainsi que la présence de solvant aminé dans le milieu induit une diminution non

négligeable de l’énergie de dismutation. Ceci est dû à la coordination des ligands NH3 au

Co(II) qui stabilise fortement le complexe produit par la dismutation alors que l’énergie

du complexe précurseur est peu modifiée par une coordination à des ligands amine.

La réaction de dismutation est donc rendue athermique ou exothermique

en présence de ligands aminés ou vinyliques, modélisant l’Oleylamine, alors

qu’elle était fortement endothermique dans le cas de complexes coordinés uni-

quement à des ligands phosphine (Équation 4.3). Il existe un équilibre possible

en solution qui pourra être déplacé dans le sens de la dismutation par les étapes

de nucléation et de croissance.

Après avoir établi les différents comportements de coordination des complexes de

Cobalt et évalué différentes énergies de dismutation, il apparaît essentiel de mieux dé-

finir l’état d’oxydation de ces complexes. Par souci de simplicité, le complexe Co(PH3)4

est considéré dans la suite de ce travail et la coordination de ligands éthylène n’est plus

évoquée. Nous pourrons garder à l’esprit que les énergies de dismutation ainsi calculées

seront plutôt sur estimées que sous estimées.

4.3.6 Analyse des populations appliquées aux complexes de Cobalt

Dans la première partie de ce manuscrit, l’utilisation de la densité de spin de Mulliken

pour déterminer les différents états d’oxydation des complexes de Cobalt coordinés à des

ligands phosphine a déjà été évoqué (voir Partie 2.3). Il s’agit maintenant d’évaluer si la

répartition de la densité de spin au sein des complexes est sensible à la coordination de

ligands amine.

Densités de spin et charges de référence

Pour rappel chaque complexe de Cobalt présente, à l’état fondamental, une multi-

plicité de spin dépendante du degré d’oxydation du Co et indépendante de la nature du

ligand L (avec L=PH3 ou NH3). Les complexes de Co(0) de Co(I) et de Co(II) présentent

ainsi respectivement un état fondamental doublet, triplet et quadruplet. La densité de

spin de Mulliken localisée sur un Co, notée ρMull i ken
spi n , est calculée pour des complexes

présentant un nombre de ligands amine croissant et un nombre de ligands phosphine

décroissant (Figure 4.11). La densité de spin calculée par une analyse NPA est également

représentée pour s’assurer que les conclusions établies précédemment, concernant la fia-
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bilité du spin de Mulliken, sont bien reproduites. Ces monomères présentent trois ligands

de type L conduisant à un monomère tricoordiné pour le Co(0), trétracoordiné pour Co(I)

et pentacoordiné pour le Co(II). Le nombre de coordination des Co a été choisi afin que

ces valeurs servent de référence pour la suite de ce travail. Cependant, il est intéressant

de noter qu’il impacte peu les intervalles de valeurs observés (Tableau 4.7).

FIGURE 4.11 – Comparaison de la densité de spin des Co entre l’analyse des populations de Mul-
liken (courbes en trait plein) et NPA (courbes en pointillées). Les analyses sont réalisées pour des
complexes de formule CoClx(L)3 avec x=0,1,2 et L=NH3 et/ou PH3.

Pour un état d’oxydation donné et entre différents DO les tendances observées avec

les deux méthodologies sont bien identiques. Un écart maximal de 0,13e est observé pour

la densité de spin entre ces méthodes. Cet écart est obtenu pour le complexe de formule

Co(NH3)3. Les densités de spin maximales sont par ailleurs calculées pour les complexes

coordinés uniquement à des ligands amine.

En conclusion, les résultats précédents (voir Partie 2.3.3) selon lesquels la densité de

spin de Mulliken est assez fiable sont confirmés. Afin de conclure, un tableau résumant

les extrema des densités de spin et des charges pour chaque DO du Cobalt est proposé

(Tableau 4.7). Les densités de spin calculées pour les complexes tétracoordinés sont éga-

lement reportées. Les intervalles observés sont légèrement dépendant du nombre de co-

ordination. Les densités de spin NPA ne sont pas reportées puisqu’elles sont similaires à

celles calculées par une analyse de Mulliken.
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TABLEAU 4.7 – Densités de spin de Mulliken et charges naturelles extrêmes des complexes de Co-
balt présentant trois ligands de type « L » correspondant à des ligands modèles amine et/ou phos-
phine. Les valeurs des densités de spin pour les complexes tétracoordinés sont également pour le
Co(0) et le Co(II) entre parenthèses.

DO densités de spin charges NPA

Co(0) 1,09 - 1,18 (0,99 - 1,31) -0,11 - 0,05

Co(I) 1,79 - 1,90 0,48 - 0,69

Co(II) 2,42 - 2,66 (2,51 - 2,74) 1,2 - 1,3

La coordination des Co à des ligands aminés NH3 conduit à des valeurs de den-

sités de spin et de charges légèrement supérieures. Le degré d’oxydation des

atomes de Cobalt sera par la suite évalué par le calcul de la densité de spin de

Mulliken. Ces valeurs pourront aller de 1,09e à 1,18e pour un Co(0), de 1,79e à

1,90e pour un Co(I) et de 2,42e à 2,66e pour un Co(II) (Tableau 4.7).

4.4 La nucléation : Approche thermodynamique

Nous cherchons maintenant à évaluer l’énergie de l’étape de nucléation qui succède

à la dismutation du précurseur de Co(I). En effet, il apparaît qu’en présence de solvant

aminé la réaction de dismutation peut être réversible puisqu’elle est caractérisée par une

énergie de réaction quasiment athermique. Le principe de Le Chatelier énonce que « si on

impose une modification (concentration, température, pression) à un système chimique

en équilibre, le système évolue vers un nouvel état d’équilibre de manière à contrecarrer

la modification introduite ». Ainsi, si les complexes de Co(0) produits par la dismutation

sont consommés par une réaction de nucléation/croissance et sont dans un état physique

différent de celui de la solution (état physique des NPs), leur concentration effective en

solution est fortement diminuée. Cette perturbation déplace ainsi l’équilibre dans le sens

de la formation des complexes de Co(0) et donc vers la dismutation. Cette hypothèse est

dépendante de la « faisabilité » de l’étape de nucléation. Dans le but d’étudier cette hy-

pothèse, le profil thermodynamique de la nucléation est établi afin d’obtenir un ordre de

grandeur concernant son exothermicité.
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4.4.1 Modélisation de la nucléation

A partir du complexe Co(PPh3)4, produit de la dismutation, la réaction de nucléation

peut-être décomposée en deux équations bilan de façon simpliste (Équation 4.11). L’éner-

gie de nucléation peut ainsi être vue comme l’énergie de formation d’un nucléus Cun. Le

terme cluster peut également être utilisé pour décrire un nucléus. Cependant, ce dernier

n’implique pas forcément une évolution vers une NPs contrairement aux nucléi qui sont

les noyaux précurseurs de la nucléation.

n Co(PPh3)4 −→ n Co(0)+n ×4PPh3 −→ Con +n ×4PPh3 (4.11)

Le nombre de centres métalliques présents dans un nucléus est rarement connu du fait

de son caractère éphémère et de son évolution rapide vers une NPs. Le nombre d’atomes

à partir duquel le complexe polynucléaire est définit comme un nucléus ou une NPs n’est

donc pas clairement définit. Pour cette raison, l’énergie de nucléation est souvent présen-

tée comme une énergie de formation d’un nucléus par atome métallique, ou plus préci-

sément une énergie de liaison métal-métal par atome.

Concernant la réaction de nucléation définie selon l’équation 4.11, la première étape

correspond ainsi à une décoordination totale alors que la deuxième étape correspond à

la nucléation. L’énergie de la première étape peut approximativement être évaluée, elle

est endothermique mais présente une contribution entropique favorable due à la na-

ture dissociative de la réaction. Son énergie, calculée dans le cas du ligand PPh3 avec

une base restreinte (6-31g(d,p) donc sans fonctions diffuses) est de 61,3 kcal·mol-1. Ce-

pendant, concernant l’évaluation de l’énergie de la deuxième étape, plusieurs difficultés

apparaissent et sont principalement dues à la modélisation des nucléi Con à notre niveau

de calcul DFT. Ces difficultés sont les suivantes :

— les complexes de Cobalt étant des systèmes dits à « couches ouvertes », ils présentent

des défauts de convergence et plus particulièrement lorsque la sphère de coordina-

tion du centre métallique est incomplète (ce qui est le cas des nucléi Con en l’ab-

sence de ligands).

— les nucléi Con, particulièrement lorsque le nombre n est petit, présentent des es-

pèces ayant des multiplicités de spin variées et proches en énergie. Le dimère Co2,

par exemple, présente suivant l’étude un état fondamental triplet [17, 18] ou quintu-

plet [19, 20]. Ceci suggère un système potentiellement multi-configurationnel dont

l’énergie ne peut pas être correctement prédite par un calcul DFT.

— enfin, le coût de calcul augmente rapidement en fonction de n et le nombre de

configurations à considérer (multiplicités de spin et géométries) est élevé.
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Pour ces raisons le minimum global de la surface d’énergie potentielle est quasiment in-

accessible. Cependant, il s’avère que la formation de nucléi de Cobalt a été largement étu-

diée pour des tailles de nucléi variées. L’énergie de formation de différents nucléi a ainsi

été évaluée expérimentalement et par des méthodes de chimie quantique. Pour ces rai-

sons, l’évaluation des énergies associées à l’étape de nucléation s’appuie exclusivement

sur une étude bibliographique.

4.4.2 Évaluation de l’énergie de nucléation

Toutes les énergies de formation de nucléi reportées dans la littérature sont conver-

ties si besoin en kcal·mol-1 par atome de Co(0). L’énergie associée à la réduction du Co(I)

en Co(0) par dismutation préalablement calculée est également en kcal·mol-1 par atome

de Co(0). L’énergie de formation de nucléi Con a été évaluée dans la littérature pour des

nucléi de petites tailles (valeur de n entre 2 et 20). Les énergies de formation par atome,

calculées par des méthodes de chimie quantique, sont définies telles que :

Eb(Con) = 1

n
[n ×E(Co)−E(Con)] (4.12)

Où E(Co) et E(Con) sont respectivement les énergies absolues d’un atome de Co(0) et du

nucléi Con.

Énergie théorique de formation par atome de Co

Les structures de petits nucléi Con à l’état fondamental (n compris entre 2 et 13) ainsi

que les énergies de liaison Co-Co ont été étudiées par une méthode de chimie quantique

(DFT, fonctionnelle B3LYP) [17]. Cette étude reporte une énergie de liaison par atome

de Cobalt allant de -58,6 kcal·mol-1 pour Co2 à -88,7 kcal·mol-1 pour Co13. D’autre part,

ils soulignent aussi le fait que plusieurs structures ayant différentes multiplicité de spin

présentent une énergie très proche de l’état fondamental. Une seconde étude théorique

également réalisée dans le formalisme de la DFT mais à un niveau de calcul différent

(fonctionnelle PBE, pseudopotentiel et base d’ondes planes) est reporté par Datta et coll.

[21]. Dans ce travail les énergies de formation des clusters par atome de Co vont de -33,4

kcal·mol-1 pour Co2 à -83,5 kcal·mol-1 pour Con. Tous les clusters de cette étude présentent

une structure hexagonal compact (hcp) dans leur état fondamental en accord avec la

structure cristalline des NPs de Cobalt synthétisées aux laboratoires MONARIS et IPCM

[1]. L’énergie de liaison dans le cluster Co20 représente 82% de celle mesurée dans un so-

lide de Cobalt de structure hcp [21]. Ces deux études révèlent surtout que l’évolution de

l’énergie de formation d’un cluster Con par atome de Co a un comportement asympto-
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tique en fonction du nombre n. En effet, l’énergie de formation par atome de Co connaît

une forte croissance essentiellement pour des valeurs de n assez faibles comprises entre

2 et 6 (Figure 4.12). La Figure suivante, tirée des travaux théoriques de Datta et coll. [21],

montre ainsi l’évolution de cette énergie en fonction de n.

FIGURE 4.12 – Énergie relatives de liaison Co-Co ou de formation des nucléi Co2 à Co20 convertie
en kcal·mol-1/Co à partir des données reportées par Datta et coll [21].

Énergie de formation de Con par atome de Co : données expérimentales

L’énergie de liaison de Co2 a été établie expérimentalement par deux méthodes diffé-

rentes. Ainsi, elle est d’environ -19,8 kcal·mol-1/atome lorsqu’elle est mesurée par spec-

troscopie de masse [22]. Trente ans après cette mesure, Liu et coll. ont reporté une énergie

d’environ -31,6 kcal·mol-1/atome mesurée par la méthode de dissociation activée par col-

lision (ou CID en anglais) [23]. Dans cette étude une énergie de liaison pour le cluster

Co20 est également reportée et elle est d’environ -44,3 kcal·mol-1/atome. Les énergies de

formation calculées par des méthodes de chimie quantique sont donc plutôt surestimées

en particulier pour Co20 ou pour Co2 si on compare avec la valeur expérimentale mesurée

à l’aide de méthodes spectroscopiques.

D’autre part, des travaux théoriques et expérimentaux reportent un état fondamental

quintuplet pour le dimère Co2 [19, 22].

La nucléation est une réaction très fortement exothermique et les différentes

énergies reportées vont de -15,2 à -31,6 kcal·mol-1/Co pour le dimère Co2, et de

-44,3 à -83,5 kcal·mol-1/Co pour un cluster Co20.

Si l’on compare avec l’énergie de décoordination des quatre ligands phosphine l’éner-
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gie associée à l’équation bilan 4.11 va de 46,1 à 29,7 kcal·mol-1/Co pour Co2 et de 17 à -22,2

kcal·mol-1/Co pour Co20. Bien entendu ces énergies de nucléation comprenant la décoor-

dination et la nucléation doivent être interprétées qualitativement. En effet, la compa-

raison entre les énergies calculées théoriquement et expérimentales n’est certainement

pas exacte. Cependant, ce calcul permet de mettre en évidence que le modèle de sépa-

ration de la nucléation en deux étapes n’est pas réalistes et les nucléi de petite taille sont

très probablement toujours coordinés à des ligands. D’autre part, il doit y avoir un juste

équilibre en solution entre un ligand fortement coordinant stabilisant le Co(0) et permet-

tant de rendre la dismutation plus exothermique et un ligand moyennement coordinant

permettant la formation de nucléi.

4.5 Conclusion et discussion

En conclusion, la modélisation de la dismutation du complexe précurseur CoCl(PPh3)3

impliquant des espèces mononucléaires a été exposée dans ce chapitre. Différents résul-

tats ont été établis et reposent sur la représentation des effets électroniques mises en jeu

et de la compréhension des comportements de coordination des complexes de Cobalt en

présence d’un solvant aminé.

Dans un premier temps, nous avons pu montrer que la coordination de l’Oley-

lamine via sa fonction amine terminale stabilise le complexe de Co(II), mais

peu le précurseur de Co(I), et pas du tout celui de Co(0) qui reste coordiné à des

ligands phosphine ou alcène. Ceci a notamment permis d’établir l’équation de

dismutation 4.6 qui est athermique alors que celle-ci est fortement endother-

mique lorsque les complexes sont coordinés à des ligands phosphine.

D’autre part, ces réactions de substitution en présence de solvant aminé ont été confir-

mées par des analyses expérimentales complémentaires [1]. En effet, lorsque les com-

plexes CoCl(PPh3)3 et CoCl2(PPh3)2 sont mis en présence d’Oleylamine équivalent par

équivalent, les spectres RMN 31P suggèrent la décoordination de la totalité des groupe-

ments triphénylphophine. Ces résultats sont en accord avec la substitution globale exo-

thermique observée pour le Co(II) (environ -20 kcal·mol-1). Concernant le complexe de

Co(I), ce résultat n’est pas surprenant non plus puisque les effets stérique et la stoechio-

métrie sont omis dans notre modèle et doivent favoriser une coordination du Co(I) à

l’Oleylamine plutôt qu’à la triphénylphosphine.
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Dans un second temps, nous avons pu déterminer que l’agrégation des atomes

de Co(0) est très fortement exothermique bien que les valeurs de l’énergie des

nucléation diffèrent beaucoup selon les méthodes de calcul ou les mesures ex-

périmentales utilisées. Cette réaction peut par conséquent déplacer un équi-

libre de dismutation dans le sens de la formation de Co(0).

A partir des différentes conclusions établies dans l’ensemble de ce chapitre, il est ainsi

possible de redéfinir les étapes clés de la synthèse de NPs de Cobalt (Figure 4.13). La syn-

thèse implique maintenant une première réaction de substitution entre les ligands phos-

phine et l’Oleylamine puis une équation de dismutation conduisant à la formation de

Co(II) coordiné uniquement à des ligands amine.

FIGURE 4.13 – Étapes clés de la synthèse de NPs de Cobalt à partir du précurseur CoCl(PPh3)3 dont
la réduction est modélisée suivant une hypothèse moléculaire. Ces étapes clés reposent sur les
conclusions établies tout au long de ce chapitre.

L’étude du profil cinétique de la dismutation peut maintenant être entreprise en consi-

dérant la formation d’espèces dimériques. Un processus de transfert électronique en sphère

interne entre les deux Cobalt est ainsi envisagé.

98



Chapitre 5

Dimères de Cobalt

5.1 Introduction

L’hypothèse d’une décomposition par dismutation menant ainsi à la formation d’un

complexe de Co(II) en solution a été proposée et étayée dans le chapitre précédent de ce

manuscrit [1]. La conclusion de ce travail est que la dismutation est globalement ather-

mique grâce à la stabilisation des complexes de Co(0) et de Co(II) produits.

Dans le cadre de ce chapitre, le transfert électronique entre les deux centres métal-

liques Co(I) est envisagé à travers la formation de dimères de Cobalt. La possibilité d’un

transfert électronique selon un mécanisme dit « en sphère interne » est ainsi envisagée.

A travers cette possibilité, le dimère de Cobalt peut être vu comme une espèce intermé-

diaire entre les composés monomériques réactifs et produits. Cet intermédiaire peut ainsi

présenter une structure électronique Co(I)-Co(I) ou Co(II)-Co(0) en fonction de l’état du

transfert électronique (Figure 5.1).

FIGURE 5.1 – Représentation schématique de la dismutation impliquant un dimère intermédiaire
qui pourra évoluer vers les produits monomériques après le transfert électronique.

L’objectif des chapitres suivants est donc d’étudier la possibilité d’un transfert élec-

tronique au sein de dimères de Cobalt d’un point de vue thermodynamique et cinétique.

La structure électronique et le comportement de coordination des centres métalliques au
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sein de ces dimères seront au coeur de cette étude.

Dans ce chapitre, une étude bibliographique sur les dimères de Cobalt et sur la possi-

bilité de transferts de charge entre les centres métalliques de divers dimères est d’abord

exposée. La possibilité d’un transfert électronique au sein de Cobalt de formule Co2Cl2L6,

avec un seul type de ligands L, est ensuite envisagée dans le cas de ligands phosphine

puis amine (L=PH3,NH3). Les dimères présentant des ligands amine et phosphine seront

considérés dans le chapitre suivant. L’existence et le rôle d’une possible liaison métallique

Co-Co au sein de ces dimères sont enfin discutés.

5.2 État de l’art sur des dimères de Cobalt

5.2.1 Généralités

Les espèces bimétalliques font depuis longtemps l’objet de nombreuses recherches

notamment pour leurs propriétés optiques, magnétiques, ou chimiques dans le domaine

de la catalyse par exemple [24, 25]. Elles sont aussi étudiées car elles correspondent aux

unités élémentaires d’espèces polymétalliques de plus grande taille [26–28]. Ces espèces

bimétalliques peuvent être divisées en deux catégories suivant la structure électronique

qu’elles présentent [29]. Les dimères « à valence non-mixte », présentent deux centres

métalliques ayant la même structure électronique et par conséquent le même nombre

d’électrons de valence. Les dimères « à valence mixte » présentent deux centres métal-

liques ayant deux structures électroniques différentes.

Du fait de l’existence de ces différentes espèces, l’état de l’art qui suit est divisé en deux

parties. Dans la première partie, les dimères à valence non mixte, et plus particulièrement,

les dimères ayant une structure Co(0)-Co(0) sont présentés. Par la suite, des dimères à

valence mixte et plus spécifiquement leurs capacités à présenter des transferts de charge

entre les centres métalliques sont étudiés.
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5.2.2 Dimères de Cobalt à valence non mixte

Dimères Co(0)-Co(0), géométries et validation méthodologique

La synthèse de divers dimères de Cobalt à valence non mixte a été reportée dans la

littérature depuis plus d’un demi-siècle [30]. Parmi eux, les dimères de Cobalt carbonylés

ont reçu une attention toute particulière. Les structures de trois d’entre eux, présentant

des ligands simples (i.e. ligands organiques et monodentes), sont représentées (Figure

5.2). Ces dimères de formule Co2(CO)8-yLy (y=0,2) sont notamment connus pour leurs

propriétés catalytiques dans les réactions d’hydroformylation (conversion des alcènes en

aldéhydes) [25, 31] et de cyclo-addition (addition [2+2+1] de Pauson-Khand) [32, 33]. Les

atomes de Cobalt au sein de ces dimères sont au degré d’oxydation (0) et le dimère pré-

sente un état de spin singulet (dimères diamagnétiques) [24, 25, 34, 35].

FIGURE 5.2 – Dimères de Co(0)-Co(0) de formule Co2(CO)6L2, où les ligands L sont des ligands
monodentes phosphine [24, 34] ou carbène N-HétéroCyclique (NHC) [25], synthétisés à partir du
dimère Co2(CO)8.Le ligand NHC 1,3-bis-(2,4,6-trimétylphényl)-imidazol-2-ylidène est abrégé par
IMes.

Les données cristallographiques reportées pour ces dimères Co(0)-Co(0) ont par ailleurs

été comparées aux distances théoriques obtenues par optimisation de géométrie avec la

méthode « standard » (Tableau A.3 en annexe). Les distances Co-Co pour ces dimères sont

alors comprises entre 2,63 et 2,69 Å. Compte tenu de l’utilisation de ligands modèles, les

résultats suggèrent que les géométries et en particulier les liaisons métal-métal et métal-

ligands sont bien décrites par les calculs théoriques (écart maximal de 0,04 Å).

Dimères Co(I)-Co(I)

Concernant les dimères présentant une structure électronique Co(I)-Co(I) et des li-

gands simples similaires à ceux de notre étude (monodente), il n’y a pas de données repor-

tées dans la littérature à notre connaissance. Cependant, la structure cristallographique

du dimère Ni(II)-Ni(II), [Ni2Cl8]4-, qui présente la même structure électronique qu’un di-
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mère Co(I)-Co(I), a été reportée [36]. La géométrie caractérisée par cristallographie est

schématiquement représentée avec les distances d’intérêts sur la Figure 5.3.

FIGURE 5.3 – Représentation schématique de la structure cristallographique du dimère [Ni2Cl8]4-

comme contre-ion d’un ligand cationique. Les distances sont données en Å [36].

Comme nous le verrons dans l’ensemble de ces paragraphes, ce type de structure où

les centres métalliques sont indirectement reliés par un ou plusieurs ligands pontants est

fréquemment rencontré dans des dimères métalliques. De manière générale, il apparaît

qu’en absence de ligand pontant, la distance métal-métal est proche de la somme des

rayons atomiques du métal. Elle est, en revanche, considérablement allongées en pré-

sence de ligands pontants [37]. L’influence de ces ligands pontants sur la nature des in-

teractions métal-métal ont fait l’objet de différentes études expérimentales et théoriques

[37–39].

Dimères Co(II)-Co(II)

Concernant les dimères Co(II)-Co(II), la structure cristallographique du sel [Co2Cl6]2-,

intervenant comme contre-ion d’un ligand cationique, a été reportée par Sun et coll. [40].

Sa structure est représentée Figure 5.4.

FIGURE 5.4 – Représentation schématique de la structure cristallographique du dimère [Co2Cl6]2-

comme contre-ion du ligand cationique PPN+. Les distances moyennes entre le Co(II) et les Cl
sont respectivement de 2,24 Å, dans le cas du Cl pontant et de 2,35 Å, dans le cas des Cl terminaux
[40].
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D’autre part, les mesures des moments et susceptibilités magnétiques en fonction de

la température suggèrent un fort couplage anti-ferromagnétique entre les Co(II). Ce cou-

plage est également en accord avec la distance métal-métal, plus courte pour les dimères

de Co que dans le cas des analogues de Fe ou Mn par exemple (valeurs moyennes respec-

tives de 3,40 et 3,42 Å dans le cas de [PPN2,Fe2Cl6
2-]] et [PPN2,Mn2Cl6

2-]]). Le monomère

anionique [CoCl4]2- présente un Co(II) quadruplet dans une géométrie tétraédrique [40].

Ces données sont en accord avec les résultats théoriques obtenus pour les complexes de

Co(II) dans le chapitre précédent.

5.2.3 Dimères à valence mixte et transfert de charge

En pratique le transfert de charge métal-métal est observé dans des systèmes polymé-

talliques de plus grande taille. Le dimère à valence mixte constitue ainsi l’unité élémen-

taire dans laquelle a lieu ce transfert.

Classification de Robin-Day

L’une des première manifestation d’un Transfert de Charge Métal-Métal (TCMM) dans

un dimère à valence mixte remonte à plusieurs siècles. En effet, au début du 18ème siècle,

l’un des premiers pigments synthétiques, le bleu de Prusse, est découvert par accident. Il

faudra ensuite attendre des années pour déterminer sa structure cristalline, sa stoechio-

métrie et obtenir une caractérisation de son spectre d’absorption. Ainsi, c’est seulement

en 1976 que Day et coll. démontrent que le TCMM entre les atomes de Fer est responsable

de la couleur bleu [41]. Ce transfert peut être représenté par l’équation suivante, où les

orbitales de symétrie t2g et eg correspondent aux orbitales d du métal :

[
Fe(II)t6

2g,Fe(III)t3
2ge2

g

]
−→

[
Fe(III)t5

2g,Fe(II)t4
2ge2

g

]
(5.1)

Un an plus tard, la stoechiométrie et la structure cristallographique du bleu de Prusse

sont determinées par Buser et coll. [42]. A la même période, Day et coll. proposent une

classification des TCMM ayant lieu en sphère interne au sein de dimères à valence mixte.

La classification de Robin-Day repose alors sur une distinction en trois catégories[43] (Ta-

bleau 5.1).
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TABLEAU 5.1 – Résumé de la classification des dimères à valence mixte, présentant un Transfert de
Charge (TC) entre les deux centres métalliques, proposée par Robin-Day [29].

Classe I Classe II Classe III

les deux centres

métalliques présentent

des DO distincts

les deux centres

métalliques ont des DO

distincts

les DO des centres

métalliques ne peuvent

être définis

l’électron du TC est

localisé sur un centre

métallique

l’électron du TC est

essentiellement localisé

sur un métal

l’électron du TC est

complètement délocalisé

bande d’absorption du TC

souvent inaccessible car

trop haute énergie

bande d’absorption TC

accessible dans l’UV

jusqu’au proche IR

bande d’absorption du TC

inexistante

espèce dia- ou

paramagnétique ayant la

structure électronique des

monomères séparés

espèce ferromagnétique

ou anti-ferromagnétique,

présentant un couplage

faible

espèce présentant un fort

couplage et une densité

électronique délocalisée

espèce polymétallique

peu conductrice

espèce polymétallique

semi-conductrice

espèce polymétallique

conductrice

Un Transfert de Charge (TC) selon un mécanisme dit en « sphère externe » ne nécessite

pas la formation d’espèces dimériques. Pour relier cette classification aux mécanismes du

TC, un transfert en « sphère externe » sera plutôt observé dans les dimères de classe I alors

qu’un transfert en « sphère interne » sera observé pour les dimères de classes II et III [44].

Les dimères de classe I correspondant plutôt à deux monomères en interaction faible.

A titre d’exemple, le trioxyde d’antimoine Sb2O4 (ou MxSb2Xy M=Cs,In,NH4 et X=Cl,Br)

sous sa forme solide à température ambiante est classé par Robin-Day dans la catégorie

I. En effet, il présente deux sites bien distincts de par leurs environnements, structures

électroniques et états d’oxydation. Dans tous les cas, il existe un site Sb(III) et un site

Sb(V) [45]. Les structures de stoechiométrie Cs8Ti2Sb2Cl24 reportées par Robin et coll.

présentent une transition entre l’orbitale 5s2 du site Sb(III) et l’orbitale 5s0 du site Sb(V)

[46].

Le couple Fe(II)-Fe(III) présent dans le bleu de Prusse appartient à la classe II. Le

couple Mn(III)-Mn(IV), présent dans le solide de formule LaxSr1-xMn(III)1-xMnx(IV)O3,

entre quant à lui dans la catégorie III, puisque les centres Mn(III) et Mn(IV) sont indiscer-

nables [43].
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Il est intéressant de noter que, de par la définition de chaque catégorie un dimère à

valence mixte ne peut a priori avoir de sens que pour la catégorie II. En effet, la catégorie

I correspond plus à deux monomères sans interaction métal-métal et la catégorie III plus

à un solide métallique conducteur. Ces classes sont ainsi à considérer comme des cas

extrêmes et la délimitation entre les catégories n’est pas clairement définie. Meyer et coll.

ont d’ailleurs introduit des années plus tard une catégorie intermédiaire II/III [47], qui

avait été suggérée par Day et coll. en 1967[43].

Nature du transfert de charge

Vers la fin des années 1960, Hush propose un modèle théorique, dérivé de la théorie de

Marcus, qui permet de relier les paramètres décrivant un TCMM et impliquant l’énergie

nécessaire (énergie d’activation hν) au transfert de charge [48] (équation 5.2).

hν= λi +λo +∆E0 +∆E′ (5.2)

Où λi et λo sont respectivement les énergies nécessaire à la réorganisation de la sphère de

coordination interne et externe suite au transfert de charge (facteurs de Franck-Condon).

L’écart d’énergie entre l’état vibrationnel relaxé initial et final, en absence de couplage

électronique entre les centres métalliques, est noté∆E0. Le terme∆E′ permet, entre autre,

de tenir compte de l’asymétrie de champ de ligand qui peut exister entre les deux centres

métalliques. Le TCMM au sein de dimères à valence mixte peut ainsi être décrit selon

la séparation des courbes d’énergies potentielles des réactifs et des produits en fonction

des différentes classes des dimères [49]. Cette notion est illustrée dans le cas d’un TC entre

deux centres métalliques présentant des degrés d’oxydation respectifs II et III (Figure 5.5).

FIGURE 5.5 – Courbes d’énergies potentielles décrivant le transfert électronique métal-métal dans
des dimères à valence mixte de classe I (avec un couplage Hab nul), de classe II (avec un couplage
Hab faible) ou de classe III (avec un couplage Hab fort) [49]. Le terme Hab correspond à l’énergie
du couplage électronique entre les centres métalliques présentant les énergies respectives Ha et
Hb .
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Dans le cas de dimères de classe I, le transfert électronique, nécessitant l’énergie hν,

se fait entre les deux surfaces d’énergies des monomères présentant la structure électro-

nique [MII
1 · · ·MIII

2 ], à l’état initial, et [MIII
1 · · ·MII

2 ] à l’état final (Figure 5.5, gauche). Dans ce

cas, le transfert de charge ne passe pas par un état excité intermédiaire. Dans un dimère

de classe III, les centres métalliques présentent un couplage fort et l’état d’oxydation peut

difficilement être établi (Figure 5.5, droite). Ils présentent un état d’oxydation partiel de

V/2. L’apport d’une énergie hν conduit dans ce cas sur la surface d’énergie potentielle

d’un état excité. Concernant les dimères de classe II, l’apport de l’énergie hν conduit à un

état excité par activation dite « optique » (Figure 5.5, centre). Une activation « thermique »

est cependant possible, en fournissant l’énergie Eth, et permet de passer d’un minimum

à l’autre sur la surface d’énergie potentielle de l’état fondamental du dimère à valence

mixte. Les énergies hν et Eth peuvent être exprimées en fonction de l’énergie de réorgani-

sation λi , λo et du couplage entre les centres métalliques Hab.

Nature de l’interaction métal-métal

Dans une autre publication, Cox et coll. ont proposé une description du TC direct entre

deux centres métalliques selon deux types d’interaction métal-métal [50] :

1. le couplage est ferromagnétique entre les centres métalliques, l’électron du TC est

donc de spin opposé à celui des autres électrons célibataires (Figure 5.6, haut),

2. le couplage est anti-ferromagnétique entre les centres métalliques, l’électron du TC

est de même spin que les électrons célibataires du métal cédant l’électron (Figure

5.6, bas).

FIGURE 5.6 – Représentation des différents Transferts Électroniques (TE) possibles, entre deux mé-
taux de transition haut spin de structures électroniques d6 et d5, en fonction du couplage entre les
centres métalliques [50].
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Dans ce travail, Cox et coll. donnent l’exemple d’un transfert entre deux centres mé-

talliques haut spin de structures électroniques d6 et d5. Ce Transfert Électronique, noté

TE, implique un électron de spin β dans le cas d’un couplage ferromagnétique (Figure 5.6

en haut) entre les métaux. Dans le cas d’un couplage antiferromagnétique, un électron de

spin α est transféré (Figure 5.6, en bas). Cet exemple permet simplement d’illustrer que la

nature du couplage implique le transfert d’un électron de spin différent, conduisant ainsi

à des multiplicités de spin différentes.

Dimères de Cobalt à valence mixte

D’autre part, peu de dimères à valence mixte présentant uniquement des atomes de

Cobalt aux degrés d’oxydation (0) ou (I) ont été reportés à notre connaissance. Plusieurs

dimères Co(II)-Co(III) ont été reportés et un dimère à valence mixte Co(I)-Co(II) a été

reporté comme l’un des rares dimères contenant ces atomes métalliques. Ce dernier ne

présente cependant pas de liaison Co-Co (Figure 5.7) [51]. Dans ce travail, la synthèse et la

caractérisation d’un tel dimère sont reportées mais la question d’un possible transfert de

charge entre les Co n’est pas abordée. Ce couple Co(II)-Co(I) est étudié car il est impliqué

dans le processus d’oxydo-réduction de la vitamine B12 qui contient un centre métallique

Co(I) pouvant être oxydé en Co(II). Dans le cadre de cette thèse, ce couple présente le

réactif de la réaction de dismutation d’intérêt, le Co(I), et un de ses produits, le Co(II).

FIGURE 5.7 – Structure du dimère à valence mixte Co(I)-Co(II) reporté par Schull et coll. [51].

En conclusion, cette étude bibliographique nous a permis de mieux décrire la

liaison Co-Co dans des dimères Co(0)-Co(0) et de façon générale les interac-

tions métal-métal dans des dimères de différentes natures. Nous avons égale-

ment pu décrire différents types de dimères à valence mixte où des transferts

de charge entre les centres métalliques peuvent avoir lieu.
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5.3 Structures électroniques des dimères de Cobalt

5.3.1 Structures théoriques

Les dimères d’intérêt dans le cadre de l’étude de la dismutation peuvent présenter une

structure électronique Co(I)-Co(I), correspondant à l’état d’oxydation du précurseur, ou

Co(II)-Co(0) correspondant à l’état d’oxydation des produits. Ces dimères Co(I)-Co(I) ou

Co(II)-Co(0) peuvent être considérés à différents états de spin en fonction des interactions

métal-métal mises en jeu. Une vision simpliste de la liaison métallique et de la structure

électronique des dimères permet d’illustrer ces différentes possibilités (Figure 5.8).

FIGURE 5.8 – Structures électroniques théoriques des dimères de Cobalt en fonction du degré
d’oxydation des Co et de l’existence d’une liaison métal-métal ou non.

Dans cette représentation schématique, un dimère Co(I)-Co(I) (Figure 5.8, à gauche)

est un quintuplet si les deux Co(I) gardent leurs deux électrons célibataires respectifs (Co

(I) triplet, Figure 5.8 en haut à gauche). Cependant, il peut présenter un état de plus bas

spin si un ou plusieurs électron(s) célibataire(s) sont mis en commun dans une liaison

Co-Co. Ce dimère peut ainsi être triplet si une liaison à deux électrons est formée, par la

mise en commun d’un électron célibataire de chaque Co(I) (Figure 5.8 en bas à gauche)

ou singulet si une liaison à quatre électrons est formée. Ce raisonnement est possible in-

dépendamment de la nature du ligand L considérée (L=PH3 ou NH3), puisque la multi-

plicité de spin de l’état fondamental des complexes de Co n’est pas modifiée par celle-ci

(voir partie 4.3.1). De la même façon, un dimère à valence mixte avec un Co(0) et un Co(II)

peut aussi être dans un état de spin quintuplet. En effet, les monomères de Co(0) et Co(II)

étant respectivement dans un état fondamental doublet et quadruplet, un état quintu-

plet est considéré si le Co(0) et le Co(II) conservent leurs électrons célibataires respectifs

(Figure 5.8 en haute à droite). En suivant le même raisonnement que précédemment, un

état triplet (Figure 5.8 en bas à droite) peut également être envisagé si une liaison Co-Co
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existe au sein du dimère.

D’autre part, il apparaît ici important de souligner les limites de ce schéma. En effet,

il ne rend pas compte de la possibilité d’avoir des électrons célibataires dans des orien-

tations de spin différentes (i.e. couplage antiferromagnétique) ou de former une liaison

métallique dative (mise en commun des électrons d’un seul Co à la liaison). Il est égale-

ment possible d’envisager que l’état fondamental de chaque Co ne soit pas le même dans

un monomère ou dans un dimère (le Co(I) pourrait ainsi être un triplet dans un mono-

mère et un singulet dans un dimère). Cette dernière possibilité dépend essentiellement

de l’écart énergétique entre les différents états de spin.

En absence de couplage antiferromagnétique et de liaison métal-métal, les di-

mères Co(I)-Co(I) et Co(II)-Co(0) présentent, en théorie, le même état de spin.

Le transfert électronique peut ainsi être étudié en impliquant des dimères pré-

sentant un même état fondamental (selon une même surface d’énergie poten-

tielle et sans impliquer d’états excités). Ces espèces pouvant être quintuplet,

triplet ou singulet suivant la nature des interactions métal-métal.

5.3.2 Caractérisation de la structure électronique d’un dimère

Comme cela a été détaillé dans le première partie de ce manuscrit, la densité de spin

seule peut suffire à déterminer l’état d’oxydation d’un atome de Cobalt parmi un Co(0),

un Co(I) ou encore un Co(II). Les extrêma des densités de spin de Mulliken attendus pour

chaque degré d’oxydation des complexes Co ont déjà été présentées (Tableau 4.7). Pour

rappel ces valeurs allaient de 1,09 à 1,18 dans le cas du Co(0) doublet, de 1,79 à 1,90 dans le

cas du Co(I) triplet et de 2,42 à 2,66 dans le cas du Co(II) quadruplet. En tenant compte de

ces valeurs, il est possible de calculer pour chaque dimère la différence de densité de spin

entre les deux centres métalliques. Cette valeur est notée par la suite ∆ρMull
spi n et s’exprime

comme la valeur absolue de la différence des densités de spin des Co (Équation 5.3.2).

∆ρMull
spi n =| ρMull

spi n (Co1)−ρMull
spi n (Co2) |

Où Co1 et Co2 sont deux Co du même dimère. Ainsi la valeur du∆ρMull
spi n sera presque nulle

dans le cas d’un dimère Co(I)-Co(I), où les densités de spin des deux Co sont quasiment

identiques (deux Co(I) triplet), et non nulle dans le cas d’un dimère Co(II)-Co(0) où un

Cobalt est un Co(0) doublet et l’autre est un Co(II) quadruplet.
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Le critère choisi pour rendre compte du caractère Co(I)-Co(I) ou Co(II)-Co(0)

d’un dimère est donc la différence entre les densités de spin de Mulliken des

atomes de Co. Il sera ainsi possible de qualifier un dimère comme ayant une

structure électronique Co(I)-Co(I) si cette valeur est comprise entre 0,0 et 0,11

et un dimère ayant une structure à valence mixte Co(II)-Co(0) si cette valeur se

situe entre 1,24 et 1,57.

Encore une fois, il est important de souligner qu’un tel raisonnement est possible si

les centres métalliques Co(II) et le Co(0) conservent leur état fondamental respectif qua-

druplet et doublet au sein du dimère. Une telle option reste cependant la plus probable.

5.4 Dimères de Cobalt coordinés à un seul type de ligand

Dans les paragraphes suivants, uniquement des dimères, où les Co sont coordinés

aux mêmes ligands L, sont considérés (i.e. que des PH3 puis que des ligands NH3). Ces

dimères sont appelés des « P-dimères », lorsqu’ils sont coordinés à des ligands phosphine

et « N-dimères » lorsqu’ils sont coordinés à des ligands amine.

5.4.1 Dimères impliquant uniquement des ligands phosphine

Dans un premier temps, des P-dimères Co2Cl2(PH3)6, ne présentant que des ligands

phosphine, sont étudiés. Le nombre de coordination des Co est considéré invariable et

fixé à trois ligands phosphine par Co (en accord avec le complexe précurseur CoCl(PH3)3).

De façon systématique, des dimères ayant une géométrie de type Co(I)-Co(I), c’est à dire

avec un Cl- coordiné à chaque Co, ou une géométrie de type Co(II)-Co(0), c’est à dire avec

deux Cl- sur un Co (i.e. le Co(II)) et aucun sur l’autre (i.e. le Co(0)), sont recherchés. Trois

géométries optimisées, notées P.I à P.III, présentant une multiplicité de spin quintuplet

ont été obtenues et sont représentées avec leurs énergies relatives Figure 5.9. Les états

électroniques triplet et singulet ont également été optimisés à partir de ces géométries et

mènent à des structures moins stables. Les écarts d’énergie, calculés par rapport à l’état

quintuplet, sont de 8,8 à 17,5 kcal·mol-1 pour les états triplet et de 30,9 à 46,0 kcal·mol-1

pour les états singulet.
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FIGURE 5.9 – Géométries optimisées des dimères de formule Co2Cl2(PH3)6. Les distances sont
données en Å, le spin de Mulliken des Co est noté en rouge à côté des Co et le ∆ρMull

spi n est noté
en dessous de l’image (en rouge). Enfin les énergies relatives par rapport à la structure la plus
stable sont données en kcal·mol-1 en dessous du nom

Les géométries présentant un Cl- sur chaque Co (de type Co(I)-Co(I)) ont convergé

vers la géométrie P.I, alors que celles présentant deux Cl- sur le même Co (de type Co(II)-

Co(0)) ont convergé vers les géométries P.II et P.III.

Dimère P.I

En accord avec la géométrie initiale, le dimère P.I présente une géométrie avec deux

Cl- pontants, donc de type Co(I)-Co(I) puisque les deux halogènes sont partagés équita-

blement par les deux Co. Ce partage équitable est suggéré par quatre distances Co(I)-Cl

quasiment identiques deux à deux (un Cl- à environ 2,57 Å des deux Co et le deuxième

à environ 2,45 Å). La structure Co(I)-Co(I), suggérée par la coordination des Cl- pontant,

est confirmée par la densité de spin des centres métalliques (ρMull
spi n (Co) = 1,79e et ∆ρMull

spi n

= 0,0). La densité de spin atomique observée est proche de celle calculée pour le Co(I),

dans le monomère CoCl(PH3)3 (1,84e), et significativement éloignée de celles des Co(0) et

Co(II) (1,05e et 2,48e respectivement pour Co(Cl)2(PH3)3) et Co(PH3)3).

Une géométrie similaire à celle de P.I, a été caractérisée par cristallographie pour le

dimère Ni(II)-Ni(II), [Ni2Cl8]2+ (voir Figure 5.3 précédente). Dans ce dimère, les centres

métalliques Ni(II) présentent la même configuration électronique et le même nombre de

coordination que les Co(I) du dimère P.I (configuration [Ar ]3d 64s2). Les distances Ni-Cl

reportées sont globalement plus courtes mais comparables à celles observées pour la géo-

métrie optimisée P.I (2,37 Å et 2,45 Å à comparer avec environ 2,45 et 2,57 Å).

Dimères P.II et P.III

Concernant les dimères P.II et P.III, des géométries dissymétriques sont observées,

avec un Cl- pontant et un Cl- non pontant. La décoordination d’un Cl- pontant de P.I à

P.II et P.III est associée à un raccourcissement de la distance Co-Co (passage de 3,73 Å à
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2,79 Å et 2,64 Å pour P.II et P.III).

Les distances Co-Co ainsi obtenues pour P.II et P.III sont comparables à celles repor-

tées dans la littérature pour des dimères Co(0)-Co(0). Pour rappel, ces distances sont com-

prises entre 2,59 et 2,69 Å pour des dimères de formule Co2(CO)xLy (L = phosphine, car-

bène ou CO, voir partie 5.2.2). Ces similarités sont plutôt inattendues puisque les centres

métalliques ne sont pas au même DO, les dimères expérimentaux Co(0)-Co(0) comptent

ainsi deux électrons supplémentaires sur les centres métalliques par rapport aux dimères

Co(I)-Co(I).

Du point de vue des distances Co-Cl, il apparaît que les géométries P.II et P.III sont

nettement différentes. En effet, le Cl- pontant du dimère P.II présente une distance Co-Cl

plus longue que l’autre (2,67 et 2,31 Å). Chaque Cl- peut ainsi être attribué, sur le critère

de la distance Co-Cl la plus courte, à un Co différent en accord avec une structure électro-

nique Co(I)-Co(I). Cette structure est confirmée par la densité de spin qui est légèrement

différente entre les Co (∆ρMull
spi n =0,07) mais qui reste caractéristique d’un Co(I) (valeurs de

1,73e et 1,84e). A l’opposé, le dimère P.III présente un Cl- pontant avec deux distances

Co-Cl similaires (2,48 et 2,49 Å respectivement). C’est donc une géométrie intermédiaire

entre une structure Co(I)-Co(I) et Co(II)-Co(0). En effet, un Co peut se voir attribuer un

Cl- exclusif et un Cl- pontant partagé, alors que l’autre Co ne peut se voir attribuer que le

Cl- pontant. Le dimère P.III présente néanmoins une structure électronique Co(I)-Co(I)

(ρMull
spi n (Co) proche de 1,84e et ∆ρMull

spi n =0,1).

D’un point de vue énergétique, les structures P.I à P.III sont relativement proches. La

structure la plus stable est le dimère P.I qui présente deux Cl- pontants. Les dimères P.I et

P.II sont quant à eux quasiment iso-énergétiques avec des énergies relatives respectives

de 6,1 et 5,0 kcal·mol-1.

Malgré l’obtention de géométries optimisées différentes, aucune structure à

valence mixte n’a pu être obtenue parmi les P-dimères (P.I à P.III). Le dimère

P.I est légèrement favorisé énergétiquement parmi ces trois structures.

5.4.2 Dimères impliquant uniquement des ligands amine

En accord avec les résultats expérimentaux suggérant un échange total des ligands

phosphine au sein des complexes de Co(I) et de Co(II) [1], la formation de dimères de

formule Co2Cl2(NH3)6 est maintenant envisagée. Ces structures ont été optimisées à par-

tir des géométries initiales Co(I)-Co(I) et Co(II)-Co(0) déjà utilisées le cas des dimères
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Co2Cl2(PH3)6. Cinq géométries très différentes ont été obtenues et sont notées de N.I à

N.V (Figure 5.10).

FIGURE 5.10 – Géométries optimisées pour les dimères de formule Co2Cl2(NH3)6. Les distances
sont données Å, le spin de Mulliken des Co est noté en rouge sur la structure et le ∆ρMull

spi n est noté
en dessous de l’image (en rouge). Enfin les énergies relatives par rapport à la structure la plus
stable sont données en kcal·mol-1 en dessous du nom

Les géométries optimisées peuvent-être divisées en deux groupes :

1. Les dimères, notés N.I à N.III, présentant une distance Co-Co longue (comprise

entre 3,77 et 4,55 Å).

2. Les dimères, notés N.IV et N.V, présentant une distance Co-Co plus courte et com-

prise entre 2,60 et 2,74 Å. Ces distances sont similaires aux distances expérimentales

observées pour les dimères Co(0)-Co(0) ou les dimères P.II et P.III.

Les analyses concernant les géométries et structures électroniques des dimères sont divi-

sées selon ces deux groupes.

Dimères N.I à N.III

Concernant le premier groupe, les dimères N.I à N.III présentent tous une structure

électronique Co(I)-Co(I) malgré des motifs de coordination Co-Cl très différents. En effet,

les densités de spin obtenues sont très proches de celle calculée pour le Co(I) du mo-

nomère CoCl(NH3)3 (1,95e) et quasi identiques entre elles (∆ρMull
spi n compris entre 0,00 et

0,04). Alors que cette structure électronique est plutôt attendue pour le dimère N.I, qui
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présente une géométrie en accord avec un Cl- attribué à chaque Co, ce résultat est plutôt

surprenant dans le cas du dimère N.II. En effet, ce dernier présente une géométrie pou-

vant correspondre aux deux monomères CoCl2(NH3)2 et Co(NH3)4 suggérant ainsi une

structure Co(II)-Co(0). La densité de spin observée suggère que ce dimère correspond en

réalité à la paire d’ions : [CoCl2(NH3)2]- et [Co(NH3)4]+.

Enfin, la géométrie optimisée du dimère N.III présente un Cl- pontant entre les deux

Co et un Cl- fortement éloigné des Co et stabilisé par la formation de plusieurs liaisons

hydrogène. L’analyse de sa structure électronique montre qu’il s’agit d’une paire d’ion

formé par un dimère chargé positivement de formule [Co2Cl(NH3)6]+, en interaction avec

le contre-ion Cl-. Les observations concernant ce premier groupe de dimères révèlent que

les positions des Cl- ne renseigne pas forcement sur l’état d’oxydation des atomes de Co.

Un Co qui peut se voir attribuer deux Cl-, d’un point de vue géométrique, ne présente pas

forcément la structure électronique d’un Co(II).

Dimères N.IV et N.V

Les dimères N.IV et N.V présentent, en plus des distances Co-Co courtes, des valeurs

de ∆ρMull
spi n plus élevées que celles relevées pour les dimères N.I à N.III. Les densités de

spin observées sont comprises entre 1,74 et 2,14e et ainsi assez éloignées des valeurs at-

tendues pour un Co(0) ou un Co(II) respectivement 1,31e et 2,77e. De la même façon,

le ∆ρMull
spi n maximal observé de 0,4e dans le cas dimère N.V est assez éloigné de la valeur

de 1,46e attendue pour un dimère Co(II)-Co(0) Co2Cl2(NH3)6. Ces variations de densi-

tés électroniques peuvent rendre compte d’un faible transfert de charge entre les centres

métalliques. Les structures électroniques de dimères sont ainsi qualifiées de « structures

intermédiaires » car elles divergent d’une structure purement Co(I)-Co(I) mais restent en-

core éloignées d’une structure Co(0)-Co(II). Cette augmentation du ∆ρMull
spi n pourrait éga-

lement être due à la formation d’une liaison Co-Co qui expliquerait un changement de la

densité électronique centrées sur les Co du fait de leur participation à la liaison.

Des structures électroniques de type Co(I)-Co(I) ou intermédiaire ont pu être

observées. Ces structures sont parfois peu prévisibles sur la base de critères

géométriques tels que les distances Co-Cl par exemple (en particulier dans le

cas des dimères N.II et N.V). Les géométries optimisées démontrent l’impor-

tance des interactions électrostatiques, avec la formation de paires d’ions (N.II
et N.III), et des liaisons hydrogène en présence de ligands aminés.
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5.4.3 Influence d’un solvant implicite sur les géométries optimisées et

les énergies relatives

Au vu des géométries optimisées obtenues pour les dimères N.I à N.V il apparaît judi-

cieux de d’évaluer la sensibilité des résultats obtenues à la présence d’un modèle implicite

de solvant (PCM).

Géométries optimisées et structures électroniques des dimères N.I à N.V

Afin d’évaluer la sensibilité des géométries optimisées et des structures électroniques

à la présence d’un continuum polarisable, les calculs sont d’abord réalisés dans le cas ex-

trême de l’eau (constante diélectrique de 78,35), en gardant à l’esprit que ce n’est pas re-

présentatif des conditions expérimentales de notre étude. Les géométries optimisées N.I

à N.IV sont conservées en présence du modèle d’eau implicite (PCM), avec de faibles va-

riations des angles et des distances interatomiques. En revanche, la géométrie du dimère

N.V est fortement modifiée avec l’éloignement d’un Cl- qui se trouve stabilisé par deux

liaisons hydrogène avec des ligands amine (Figure 5.11 géométrie « N.V-eau » à gauche).

La diminution de la constante diélectrique du continuum polarisable en passant de l’eau

au nitrométhane puis à la pentylamine (constantes diélectriques respectives de 78,35 puis

36,56 et enfin 4,20) montre que la géométrie optimisée N.V est dépendante de la présence

d’un PCM (Figure 5.11) mais peu de la valeur de sa constante diélectrique. En effet, même

en présence d’une faible constante diélectrique (i.e. 4,20 pour la pentylamine), cet éloi-

gnement d’un des Cl- stabilisé par trois liaisons hydrogène est déjà observé.

FIGURE 5.11 – Géométries optimisées à partir de la même géométrie initiale correspondant à la
structure N.V optimisée dans le vide (image de gauche pour rappel) avec l’ajout de différents sol-
vants implicites (PCM). Valeurs du ∆ρMull

spi n en rouge en dessous de l’image.

Cette modification structurale est en accord avec la structure électronique du dimère

N.V. En effet, l’éloignement de ce Cl- conduit à l’attribution d’un seul Cl- au Co de gauche,

plutôt en accord avec sa structure électronique Co(I), contrairement à deux Cl- dans le

vide. Ainsi, le caractère contre-ion du Cl- isolé apparaît grâce à sa stabilisation par des

115



CHAPITRE 5. DIMÈRES DE COBALT

liaisons hydrogène plutôt que par une coordination au Co(I). La structure du dimère N.V

en présence de PCM est donc similaire à celle du dimère N.III avec la formation d’un

dimère [Co2Cl(NH3)6]+ chargé positivement en interaction avec un Cl-.

Malgré ce réarrangement, la structure électronique des Co est peu modifiée puisque

leurs densités de spin sont relativement constantes (variation maximale de 2,14 dans le

vide à 2,25 dans l’eau observée pour le Co de gauche). La valeur du ∆ρMull
spi n passe de 0,40

en absence de PCM à un maximum de 0,51 en présence d’eau implicite. Sa structure élec-

tronique intermédiaire est donc conservée en dépit des changements de géométrie ob-

servés.

Structures électroniques des dimères N.I à N.V : calcul Simple Point

Il est également intéressant de remarquer qu’un calcul Simple Point (SP) avec un PCM

sur la géométrie optimisée N.V dans le vide conduit un ∆ρMull
spi n quasiment identique à

celui obtenu par une optimisation de géométrie (Tableau 5.2). En effet, l’écart maximal

obtenu entre les valeurs des ∆ρMull
spi n est de 0,01 dans le cas de la pentylamine et de l’eau.

TABLEAU 5.2 – Effet de l’ajout de PCM avec des constantes diélectriques variables sur le ∆ρMull
spi n du

dimère N.V. Cet effet est évalué par un calcul SP à partir de la géométrie optimisée N.V dans le
vide. Les valeurs obtenues par l’optimisation de géométrie à partir de la même géométrie initiale
sont également rappelées.

Vide Pentylamine Nitrométhane Eau

SP sur la géométrie

N.V (vide)
0,40 0,44 0,49 0,50

géométrie N.V
optimisée

0,40 0,43 0,49 0,51

Par conséquent, cette légère variation du ∆ρMull
spi n n’est pas induite par le changement

de position du Cl- observé lors de l’optimisation de géométrie mais uniquement par la

présence d’un modèle de solvant implicite. Dans les deux cas (optimisation de géométrie

ou calcul SP), la valeur du ∆ρMull
spi n augmente légèrement (donc le caractère Co(II)-Co(0))

lorsque la constante diélectrique du solvant implicite augmente.

Influence d’un solvant implicite sur les énergies relatives des dimères N.I à N.V

L’influence d’un PCM sur les énergies relatives des structures N.I à N.V est mainte-

nant évaluée. Nous nous plaçons toujours dans le cas de l’inclusion d’un continuum d’eau

implicite, qui devrait conduire à la plus grande variation de l’énergie des structures. Les

énergies relatives des dimères N.I à N.V, calculées dans le vide et avec un modèle d’eau
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implicite sont ainsi comparées (Tableau 5.3).

TABLEAU 5.3 – Comparaison des énergies relatives des dimères N.I à N.V, obtenues par une opti-
misation de géométrie dans le vide ou en présence d’un PCM. Elles sont calculées par rapport à
l’énergie du dimère N.I et données en kcal·mol-1.

Dimères ∆ E(vide) ∆ E(eau)

N.I 0,0 0,0

N.II 4,2 2,2

N.III 1,9 1,2

N.IV 5,3 3,2

N.V 8,4 -0,6

Concernant les dimères N.I à N.IV, dont la géométrie a peu évolué en présence de

PCM, les énergies relatives sont similaires dans les deux cas considérés (différences de 2,1

kcal·mol-1 au maximum pour le dimère N.IV). Pour ces dimères, l’ordre de stabilité rela-

tive n’est donc pas modifié. A l’inverse et en accord avec la forte variation de géométrie

observée, l’énergie relative du dimère N.V varie fortement puisqu’elle passe de 8,4 à -0,6

kcal·mol-1. Ainsi, le dimère N.V est la structure la moins stable dans le vide mais la plus

stable dans le cas limite de l’eau. Cette énergie relative est respectivement de -4,4 et -0,4

kcal·mol-1 dans le cas de la pentylamine et du nitrométhane. Le résultat est en accord

avec les géométries optimisées dans le cas du nitrométhane (Figure 5.11). En effet, l’op-

timisation de géométrie en présence de ce solvant a conduit à une structure similaire à

celle observée dans le cas de l’eau, ce qui explique les énergies relatives obtenues qua-

siment identiques (-0,4 et -0,6 kcal·mol-1 pour le nitrométhane et l’eau respectivement).

En revanche, avec le modèle de pentylamine implicite le dimère N.V a convergé vers une

structure encore plus stable (énergie relative de -4,4 kcal·mol-1), présentant pourtant une

géométrie similaire. Cette stabilité peut être expliquée par le fait que le Cl- isolé est sta-

bilisé par trois liaisons hydrogène dans le cas de la Pentylamine, alors que dans le cas de

l’eau et du nitrométhane seulement deux liaisons hydrogène sont observées (Figure 5.11).
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Les calculs en présence d’un PCM confirment donc l’importance des liaisons

hydrogène sur les énergies et les géométries optimisées. En revanche, la densité

de spin ne varie pas et par conséquent le caractère Co(I)-Co(I) ou Co(II)-Co(0)

des dimères N.I à N.V est bien évalué dans le vide. Les énergies relatives des

N-dimères varient également peu en présence de PCM sauf si la géométrie op-

timisée est fortement modifiée (dans le cas du dimère N.V).

D’autre part, cette forte modification de géométrie étant liée à la mauvaise représen-

tation des interactions faibles (de type liaisons H) dans le vide, elle devrait être plus im-

portante lorsque le nombre de ligands amine augmente. Par la suite, une optimisation de

géométrie en présence de PCM est donc réalisée lorsqu’un attachement particulier est

porté à l’énergie relative des dimères.

5.4.4 Analyse topologique de l’interaction Co-Cl au sein des dimères

Bien que les dimères N.IV et N.V aient des structures électroniques intermédiaires

s’éloignant d’un dimère Co(I)-Co(I), aucun dimère Co(II)-Co(0) n’a pu être obtenu parmi

l’ensemble des structures Co2Cl2(PH3)6 et Co2Cl2(NH3)6. En effet, pour les dimères P.III

et N.III le transfert partiel ou total d’un Cl- sur un Co, alors coordiné à deux Cl-, n’im-

plique pas le transfert de densité électronique d’un Co à l’autre. L’échange d’un Cl- n’est

donc pas la force motrice du transfert d’électron lors de la dismutation. La position re-

lative d’un Cl-, par rapport au Co, n’est donc pas un bon indicateur du degré d’oxydation

des Co. Une analyse topologique des interactions Co-Cl au sein des dimères P.I à N.V via la

localisation des domaines extremum de la fonction ELF, est entreprise pour comprendre

ce phénomène. Deux types d’interactions Co-Cl ont ainsi été observées :

1. il n’y a pas d’attracteur entre Co et Cl-. L’analyse des populations des bassins de

coeur suggère que l’interaction est purement électrostatique avec la formation d’un

Cl- et un complexe [CoL3]+ (observé dans le cas des dimères P.II et N.V),

2. il y a un attracteur entre Co et Cl- (plus proche de Cl-) et la présence d’un bassin

di-synaptique V(Co,Cl) avec des populations électroniques faibles et variables (si-

gnificativement moins d’1e).

Ces résultats sont en accord avec l’éloignement du Cl- observé en présence de PCM pour

le dimère N.V puisqu’il confirme que l’interaction est purement électrostatique entre le

Co et le Cl-.

D’autre part, l’analyse des contributions atomiques montrent que les liaisons faibles

Co-Cl sont très polaires. Leurs populations électroniques proviennent essentiellement
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des électrons de valence du Cl-. En effet, l’indice de polarité pxv peut être calculé comme

la différence entre la contribution atomique de Co et celle de Cl- dans le bassin V(Co,Cl)

divisé par la population totale (équation 5.3) :

pxv = N[V(Co,Cl )|Cl ]−N[V(Co,Cl )|Co]

N[V(Co,Cl )]
(5.3)

Où N[V(Co,Cl )|Cl ] et N[V(Co,Cl )|Co] sont respectivement les contributions en terme

de population électronique provenant de Co et de Cl- au bassin de valence V(Co,Cl) et

N[V(Co,Cl )] est la population totale du bassin V(Co,Cl). Ainsi, pxv tend vers 0 lorsque que

la liaison est peu polarisée du fait d’une participation équivalente de Co et Cl- (cas d’une

liaison covalente) et tend vers 1 dans le cas d’une liaison fortement polarisée lorsque la

participation est inégale. Concernant les P-dimères et les N-dimères, les valeurs de pxv

sont comprises entre 0,84 et 0,97 lorsqu’un attracteur existe. La participation de Cl- au

bassin V(Co,Cl) est donc quasiment exclusive. En effet, au sein de ces bassins un maxi-

mum de 0,09e provient des électrons de valence du Co (minimum à 0,04e) alors qu’un

maximum de 0,8e provient des électrons de valence du Cl-. Dans le cas d’une liaison da-

tive, une participation exclusive du ligand Cl- à la liaison est également attendue mais

avec une valeur théorique de 2e (i.e. une paire libre du Cl-).

Les éléments provenant des analyses topologiques des dimères P.I à N.V ré-

vèlent globalement que les interactions Co-Cl sont de nature plutôt ioniques

correspondant à des paires Co+···Cl-. Ceci permet d’expliquer que la position

des Cl- renseigne peu sur l’état d’oxydation des Co. Ces résultats suggèrent éga-

lement que les halogènes ne sont pas les acteurs du transfert de charge entre

les centres métalliques.

Conclusion et discussion

Le fait qu’aucun dimère présentant une structure électronique Co(II)-Co(0), n’ait été

obtenu parmi les P-dimères, Co2Cl2(PH3)6, et les N-dimères, Co2Cl2(NH3)6, peut être ex-

pliqué par l’énergie associée à la réaction de dismutation impliquant des monomères.

Pour rappel l’équation bilan, établie en présence de ligands phosphine uniquement (équa-

tions 4.3)), présentait une forte endothermicité suggérant que la réaction n’a pas lieu dans

ces conditions. L’équation bilan 5.4 qui peut être établie par analogie, en ne considérant

que la présence de ligands amine, est également endothermique avec une énergie asso-

ciée de 14,2 kcal·mol-1.

2CoCl(NH3)3 −→ CoCl2(NH3)2 +Co(NH3)4 (5.4)
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Une équation de dismutation quasiment athermique avait en revanche pu être établie

si les produits étaient stabilisés par une coordination des ligands amine au Co(II) et des

ligands phosphine au Co(0) (voir l’équation 4.6).

En accord avec les structures électroniques majoritairement Co(I)-Co(I) obser-

vées dans le cas des dimères coordinés à un seul type de ligand et les diffé-

rentes équations bilan établies dans le cas des monomères, la dismutation au

sein d’un dimère devrait être thermodynamiquement possible si ; le centre mé-

tallique Co(II) est stabilisé par une coordination à de ligands amine, et le centre

Co(0) par une coordination à des ligands phosphine.

5.5 Dimères de Cobalt présentant des ligands phosphine et

amine

Ce raisonnement qui tient compte des énergies de dismutation impliquant des mo-

nomères est justifié si le comportement de coordination des Co, observé dans les mo-

nomères, est reproduit dans les dimères. Afin de répondre à cette question, l’étude de

dimères présentant des ligands amine et phosphine dans la sphère de coordination des

Co est maintenant entreprise. Par opposition avec les termes de P-dimères et N-dimères,

ces dimères sont qualifiés de « P/N-dimères ».

5.5.1 Structures électroniques et géométries d’un sous ensemble

Des géométries initiales de type Co(I)-Co(I) (correspondant à la géométrie optimi-

sée P.I) et de type Co(II)-Co(0), identiques à celles considérées dans le cas des dimères

précédents, ont été utilisées. Cependant, une géométrie initiale « intermédiaire » avec

un Cl- pontant est également considérée. Celle-ci correspond à la géométrie optimisée

de P.II (voir Figure 5.12). Pour chacune de ces trois géométries initiales tous les ratios

n*NH3/m*PH3 (avec n et m non nuls) et toutes les répartitions entre les Co ont été consi-

dérés. Cette étude a conduit à l’obtention de 22 structures différentes ayant des distances

Co-Co courtes (inférieurs à 3Å). Le nombre de structures obtenues est considérablement

inférieur au nombre de géométries considérées pour différentes raisons qui sont :

1. les géométries avec des distances Co-Co longues, correspondant à des monomères

en interactions faibles, ne sont pas rapportées ici,

2. plusieurs géométries ont convergé vers le même minimum,
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3. certaines n’ont pas convergé vers un minimum (présence d’une ou plusieurs fré-

quences imaginaires) ou pas convergé du tout.

Parmi ces dimères, les dimères I à VI ont été sélectionnés et sont représentés Figure 5.12

afin d’illustrer la diversité des structures électroniques obtenues au sein d’une géométrie

pourtant similaire (motifs de coordination Co-Cl et nombre de coordination des Co sem-

blables). Les géométries optimisées des seize autres dimères sont présentées en annexe

(Figure A.3).

FIGURE 5.12 – Géométries optimisées pour des dimères de formule Co2Cl2(L)6. Les distances (en
vert et bleu) sont données en Å, le spin de Mulliken des Co (en rouge) et le ∆ρMull

spi n (en bas de
l’image, en rouge) sont reportés.

Ces dimères présentent une géométrie optimisée appelée « intermédiaire » similaire

à celle du dimère P.II. Elle est caractérisée par des distances Co-Co courtes (2,58 à 2,72

Å) et la présence d’un Cl- pontant et d’un Cl- exclusivement attribué à un Co. Malgré des

géométries similaires, l’intervalle des densités de spin observé est assez étendu (∆ρMull
spi n

de 0,0 à 1,10) suggérant des structures électroniques diverses allant d’une structure Co(I)-

Co(I) à des dimères à valence mixte présentant des structures plutôt Co(II)-Co(0) (∆ρMull
spi n

attendu entre 1,24 et 1,57). En accord avec les observations précédentes, la position des

Cl- par rapport aux Co n’explique pas ces différentes structures électroniques.

Les∆ρMull
spi n ainsi calculés suggèrent un transfert électronique partiel et croissant du di-

mère II au dimère VI (de 0,17 à 1,10 Figure 5.12). Concernant le dimère V, le Co coordiné

uniquement à des PH3 présente un densité de spin de 1,34 (Co de droite Figure 5.12) in-
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termédiaire entre celle calculé pour un Co(0) et un Co(I) (1,09 pour Co(PH3)3 et 1,79 pour

CoCl(PH3)3, Tableau 4.7). En revanche, celle du Co coordiné uniquement à des ligands

NH3 de 2,30 est intermédiaire entre celle d’un Co(I) et d’un Co(II) (1,90 pour CoCl(NH3)3

et 2,66 pour CoCl2(NH3)3, Tableau 4.7). La structure électronique de ce dimère est donc

intermédiaire entre celle d’un Co(I)-Co(I) et celle d’un Co(II)-Co(0) et présente un trans-

fert électronique partiel entre les Co.

Le dimère I, ayant une structure électronique Co(I)-Co(I), présente une répartition sy-

métrique des ligands L entre les Co avec deux PH3 et un NH3 sur chaque Co. Du dimère II

au dimère VI, ou le transfert électronique est croissant, cette répartition devient de plus

en plus asymétrique. Dans les dimères V et VI, le Co ayant une structure électronique

proche d’un Co(0) est celui coordiné aux ligands phosphine (Co de droite, dimère VI, Fi-

gure 5.12) et le Co ayant une structure électronique proche d’un Co(II) est coordiné aux

ligands amine (Co de gauche, dimère VI, Figure 5.12). La nature des ligands coordinés aux

Co en fonction de leur état d’oxydation est donc analogue à celle observée dans le cas des

monomères où le Co(II) était stabilisé par des ligands NH3 et le Co(0) par des ligands PH3.

La position des ligands Cl- n’est donc pas responsable des structures électro-

niques observées, mais la répartition des ligands phosphine et amine semble

jouer un rôle important. Il semble en effet que la coordination différenciée des

ligands NH3 à un Co et des ligands PH3 à l’autre Co permet d’obtenir une es-

pèce à valence mixte ayant une structure électronique se rapprochant d’un di-

mère Co(II)-Co(0). Ces dimères présentent donc un transfert électronique par-

tiel entre les Co. Ces structures n’ont, en revanche, pas pu être obtenues dans

le cas des dimères de formule Co2Cl2(NH3)6 ou Co2Cl2(PH3)6 bien que les géo-

métries initiales ou finales soient très similaires.

5.5.2 Echange de densité de spin métal-ligand

Il s’agit maintenant de vérifier que le caractère Co(0)-Co(II) des dimères n’est pas dû

à un transfert de densité entre les ligands et les Co. Pour cela, les densités de spin des

groupements amine, phosphine et Cl- du dimère I, totalement Co(I)-Co(I), et des dimères

II à VI sont relevées et comparées. Sachant que les ligands sont tous diamagnétiques,

leurs densités de spin doivent être nulles. Les calculs étant réalisés dans le formalisme

U , les densités de spin des ligands peuvent être non nulles si une partie de la densité

de spin a été transférée des ligands vers le métal ou inversement. Les valeurs relevées

pour les groupements PH3 et NH3 et Cl- sont significativement faibles et confirment que
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le caractère diamagnétique des ligands est préservé dans l’ensemble des dimères I à VI. A

titre d’exemple, les valeurs des densités de spin calculées pour les ligands des dimères I et

VI, présentant des structures électroniques très différentes, sont données ci-après (Figure

5.4). De façon générale, les densités de spin observées sont plus faibles pour les ligands

amine (valeurs comprises entre 0,002 et 0,041) que pour les ligands phosphine et les Cl-

(valeurs comprises entre 0,024 et 0,077). Les densités de spin sur les groupements NH3,

PH3 et Cl- sont non significatives comparées à la variation de densité de spin observée

entre les Co du dimère VI.

TABLEAU 5.4 – Densités de spin de Mulliken des ligands pour les dimères I et VI. Pour les quatre
ligands PH3, les moyennes ainsi que les extrema sont donnés. Concernant les Cl-, les deux va-
leurs sont reportées. Pour les ligands NH3, les valeurs extrêmes sont arrondies au centième et sont
équivalentes entre elles (les valeurs des extrema ne sont donc pas données).

Dimères ρMull i ken
spi n (Cl ) ρMull i ken

spi n (NH3) ρMull i ken
spi n (PH3)

I 0,048 - 0,055 0,002 0,048 (0,032 - 0,068)

VI 0,070 - 0,077 0,009 0,060 (0,052 - 0,066)

Ces résultats révèlent que le passage d’une structure électronique Co(I)-Co(I), pour le

dimère I, à une structure Co(II)-Co(0), pour le dimère VI, n’est pas dû à un transfert de

spin entre les ligands et les centres métalliques.

Les différences de densités de spin observées entre les atomes de Cobalt au

sein du dimère VI, ne proviennent donc pas d’un échange de densité de spin

entre les Co et leurs ligands. Ceci est cohérent avec le caractère « innocent » des

ligands phosphine et amine. Ces résultats laissent ainsi penser qu’il s’agit bien

d’un transfert électronique entre les atomes de Co.

5.5.3 Approfondissement méthodologique

Dans cette partie, l’objectif est d’évaluer l’influence du choix de la méthodologie sur

la structure électronique des dimères I à VI. Pour cela, l’impact du choix de la fonction-

nelle sur la répartition de la densité électronique dans ces dimères est d’abord discuté.

Ensuite la sensibilité de l’état d’oxydation des Co aux différents outils d’analyse et aux

descripteurs utilisés est évaluée.

Cas extrêmes de sur-délocalisation et sur-localisation des électrons

Dans la première partie de ce manuscrit, l’effet d’une augmentation de la contribu-
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tion HF pour une fonctionnelle sur la localisation des électrons a déjà été mentionné.

Plus particulièrement, il a été reporté que le formalisme HF conduit à une surlocalisation

des électrons et inversement pour le formalisme LDA. La question est donc de savoir si

le caractère intermédiaire des structures électroniques est conservé en suivant ces deux

méthodes ou en changeant de fonctionnelle.

Les valeurs des ∆ρMull
spi n ont été calculées après un SP dans les formalismes HF et LDA

à partir des géométries optimisées pour les dimères I à VI (Tableau 5.5).

TABLEAU 5.5 – Valeurs du ∆ρMull
spi n obtenues pour les dimères I à VI en fonction de différents ni-

veaux de calcul. Les valeurs obtenues dans la méthodologie standard sont également rappelées.
Concernant le dimère III, le SP HF n’a pas convergé (N.C).

I II III IV V VI

SP HF 0,04 0,00 N.C 1,06 0,99 1,29

Opt. DFT 0,00 0,17 0,38 0,48 0,92 1,10

SP LDA 0,17 0,46 0,67 0,75 1,05 1,11

Une sur-localisation des électrons sur les atomes doit conduire à une diminution du

∆ρMull
spi n et inversement si les électrons sont sur-délocalisés. Les calculs SP LDA conduisent

à des ∆ρMull
spi n globalement plus élevés. L’écart avec les valeurs calculées après l’optimisa-

tion en DFT diminue lorsque le caractère Co(II)-Co(0) augmente (écart de 0,29 pour le

dimère I et 0,001 pour le dimère VI). Les calculs SP avec le formalisme HF conduisent

quant à eux à des valeurs de ∆ρMull
spi n plus faibles pour les dimères I et II mais à des valeurs

plus élevées pour les dimères IV à VI. Pour ce formalisme, les dimères ayant une struc-

ture électronique Co(I)-Co(I) ne présentent pas les mêmes résultats que ceux ayant une

structure plutôt Co(II)-Co(I). Une explication possible à ces résultats est que la densité de

spin délocalisée sur les Cl- est en partie relocalisée sur les Cobalt avec un calcul HF. Dans

le cas du dimère VI, par exemple, seule la densité de spin sur le Co(II) du dimère VI varie

significativement (Tableau 5.6). Les densités de spin sur les Cl-, qui étaient d’environ 0,07

avec la méthodologie standard, sont de 0,04 avec un calcul SP dans le formalisme HF.

TABLEAU 5.6 – Densités de spin de Mulliken des ligands et des Co pour le dimère VI.

ρMull i ken
spi n (Co) ρMull i ken

spi n (Co) ρMull i ken
spi n (Cl ) ρMull i ken

spi n (NH3)

VI-DFT 2,34 1,24 0,070 - 0,077 0,009

VI-HF 2,49 1,20 0,040 - 0,043 0,005
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Ces résultats suggèrent donc que la répartition de la densité de spin, et ainsi

les valeurs des∆ρMull
spi n , dépendent de la méthode utilisée. Le caractère intermé-

diaire des structures électroniques des dimères IV à VI est cependant conservé

lors des calculs SP avec les méthodes HF et LDA.

Influence de la variation de la fonctionnelle : SP

La dépendance des structures électroniques obtenues en fonction de la nature de la

fonctionnelle utilisée est maintenant évaluée selon la même méthodologie. Les ∆ρMull
spi n

des dimères I à VI sont présentés ci-après (Figure 5.13). Un tableau est également fourni

pour rappeler le type de fonctionnelle ainsi que leurs contributions HF respectives.

FIGURE 5.13 – influence de la fonctionnelle sur la structure électronique des dimères de Cobalt et
en particulier sur la valeur du ∆ρMull

spi n pour les dimères I à VI.

L’ordre relatif croissant des ∆ρMull
spi n des dimères I à VI est globalement conservée pour

l’ensemble des fonctionnelles. Le∆ρMull
spi n calculé pour le dimère II présente la plus grande

sensibilité à la fonctionnelle. A l’opposé, toutes les fonctionnelles donnent des résultats

similaires pour le dimère VI qui présente les écarts les plus faibles.

En conclusion la délocalisation des électrons est quantitativement dépendante

de l’expression et du type de fonctionnelles employées mais pas qualitative-

ment. En effet, le transfert de densité de spin reste nul pour le dimère I, partiel

pour les dimères II à VI, et plus important dans le cas des dimères V et VI. Ce

dernier est bien un dimère à valence mixte intermédiaire, plus proche d’une

structure Co(II)-Co(0) avec les différentes méthodologies dans ce travail.

Influence de la variation de la fonctionnelle : optimisation de géométrie
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Il est par ailleurs intéressant de noter qu’une optimisation de géométrie avec la fonc-

tionnelle CAM-B3LYP conduit à une géométrie très similaire pour le dimère VI et légère-

ment différente pour le dimère I (Figure 5.14). En effet, la géométrie optimisée du dimère

I présente une distance Co-Co fortement allongée et plutôt deux Cl- pontants, avec la

fonctionnelle CAM-B3LYP. La distance Co-Co passe de 2,72 Å à 3,71 Å.

FIGURE 5.14 – influence de la fonctionnelle sur la structure électronique des dimères de Cobalt et
en particulier sur la valeur du ∆ρMull

spi n pour les dimères I à VI.

Concernant le dimère VI, la géométrie est peu modifiée et uniquement la distance

Co-Co est significativement augmentée (celle-ci passe 2,58 Å à 2,68 Å). En revanche, la

structure électronique du dimère VI est modifiée puisque le ∆ρMull
spi n est plus faible avec la

fonctionnelle CAM-B3LYP (0,57 au lieu de 1,10).

Les structures électroniques Co(I)-Co(I) et intermédiaire, observées dans le cas

des dimères I et VI, sont globalement conservées. L’optimisation de géomé-

trie du dimère VI avec la fonctionnelle CAM-B3LYP conduit sensiblement à la

même géométrie optimisée qu’avec la méthode « standard » mais à un ∆ρMull
spi n

plus faible.

Descripteurs de l’état d’oxydation des Co

Il apparaît maintenant important d’évaluer la sensibilité du ∆ρMull
spi n au choix de l’outil

d’analyse. Pour cela, différentes méthodes décrites dans la première partie de ce manus-

crit (voir partie 2.3) sont considérées. Les structures électroniques des dimères I à VI sont

maintenant décrites, par le calcul des différences entre les Co selon une analyse NPA ou

QTAIM (descripteurs notés∆NPA
char g es et∆QTAIM

pop ). Les descripteurs du transfert électronique

sont calculés selon les équations 5.5 et 5.6, par analogie avec le calcul du ∆ρMull
spi n (Figure

5.15).

∆NPA
char g es =| char g esNPA(Co1)− char g esNPA(Co2) | (5.5)
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La population électronique du bassin atomique AIM est notée « pop ».

∆
QTAIM
pop =| popQTAIM(Co1)−popQTAIM(Co2) | (5.6)

FIGURE 5.15 – Différents descripteurs de la structure électronique des Co au sein des dimères I à
VI.

Les différents descripteurs montrent une tendance similaire pour les dimères I à VI. Il

y a bien dans tous les cas, une augmentation des différences entre les deux Co du dimère

I (où les valeurs des descripteurs sont nulles) au dimère VI. Si ces descripteurs rendent

compte du transfert électronique entre les Co, les analyses NPA et AIM conduisent a priori

à des transferts plus faibles. Il est cependant nécessaire de comparer ces valeurs aux va-

leurs de références calculées pour des monomères. Pour cela, le cas du dimère VI est exa-

miné (Tableau 5.7). La valeur de référence doit être calculée avec les même ligands. Elle

correspond donc à l’écart de charges (ou populations) entre les monomères CoCl2(NH3)2

et Co(PH3)4 en accord la sphère de coordination du dimère VI.

TABLEAU 5.7 – Comparaison entres les valeurs des descripteurs∆ρMull
spi n ,∆NPA

char g es et∆QTAIM
pop , notées

X2 pour le dimère VI et X1 pour les valeurs entre les monomères CoCl2(NH3)2 et Co(PH3)4. Le
pourcentage X1/X2 est également calculé pour rendre compte de la différence entre la structure
électronique des Co du dimère et ceux des monomères.

X1 : Monomères X2 : Dimère VI X1/X2 (%)

∆ρMull
spi n 1,75 1,10 63%

∆NPA
char g es 1,36 0,87 64%

∆
QTAIM
pop 0,70 0,56 80%
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Les tendances observées pour ces dimères, avec les trois outils d’analyse, sont ainsi co-

hérentes avec les valeurs calculées pour les monomères. Dans le cas de l’analyse QTAIM,

où le∆QTAIM
pop suggérait le transfert électronique le plus faible au sein du dimère VI, la struc-

ture électronique des Co du dimère est finalement très proche de celle des Co(II) et Co(0)

des monomères (Tableau 5.7). Le dimère VI présente donc une structure électronique

Co(II)-Co(0), proche des produits monomériques de la dismutation, indépendamment

de l’outil d’analyse et du descripteur utilisé. Il n’est en effet pas surprenant de ne pas re-

trouver exactement les même valeurs entre les Co des monomères et ceux du dimère.

Le caractère intermédiaire des structures électroniques des dimères I à VI, al-

lant d’une structure Co(I)-Co(I) à Co(II)-Co(0), est donc confirmé indépendam-

ment de l’outil d’analyse et du descripteur utilisé. Ces résultats confirment

aussi que le ∆ρMull
spi n est un descripteur assez représentatif de la structure élec-

tronique des dimères de Cobalt.

5.5.4 Analyse de la liaison Co-Co

Afin de mieux comprendre la nature de l’interaction métal-métal dans les espèces I

à VI, présentant des structures électroniques assez variées, une analyse topologique des

interactions Co-Co est entreprise. L’analyse de la fonction ELF est réalisée et révèle l’exis-

tence d’un bassin de valence V(Co,Co) di-synaptique pour les dimères II à VI. Concer-

nant le dimère I, aucun attracteur au point critique de la fonction n’est repéré entre les

Co. Les populations électroniques intégrées dans ces bassins sont reportées Tableau 5.8.

Elles sont comprises entre 0,40e pour le dimère I et 0,68e pour le dimère V. A titre de com-

paraison, un calcul ELF est réalisé sur l’isomère de symétrie D3d du dimère Co(0)-Co(0),

Co2(CO)8. Dans ce cas, le bassin de valence disynaptique V(Co,Co) présente une popu-

lation de 0,55e comparable à celles calculées pour les dimères II à VI. Afin d’évaluer la

polarité de la liaison Co-Co, l’indice de polarité pxv a également été calculé en suivant le

même raisonnement que dans le cas de la liaison Co-Cl (voir partie 5.4.4 équation 5.3).

Ces indices varient entre 0,03 et 0,27 et diminuent globalement lorsque la population

électronique du bassin V(Co,Co) augmente. Les dimères V et VI présentent les popula-

tions les plus élevées et les indices de liaisons les plus faibles suggérant que les deux Co

participent de façon équivalente à la liaison en apportant chacun environ 0,3e.
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TABLEAU 5.8 – Populations électroniques intégrées au sein des bassins V(Co,Co) des dimères II à
VI et indice de polarité pxv correspondant.

II III IV V VI

pop. 0,40 0,44 0,59 0,68 0,65

pxv 0,23 0,27 0,25 0,10 0,03

A titre d’exemple, la représentation de l’isosurface de ce bassin V(Co,Co) est fournie

dans le cas du dimère VI (Figure 5.16).

FIGURE 5.16 – Représentation de l’isosurface des domaines de la fonction ELF pour les bassins
V(Co,Co) observés dans le cas des dimère II à VI. Cette représentation est réalisée dans le cas du
dimère VI et le cutoff est de 0,4. Les atomes de Cobat sont représentés en bleu et les bassins de
liaison en vert.

Les populations électroniques des bassins V(Co,Co) des dimères I à VI sont mainte-

nant représentées en fonction des ∆ρMull
spi n (Figure 5.17).

FIGURE 5.17 – Populations électroniques intégrées dans les bassins de valence V(Co,Co) des di-
mères I à VI en fonction de la valeur du ∆ρMull

spi n . Une population électronique nulle, rencontrée
uniquement dans le cas du dimère I, correspond à l’absence de bassin V(Co,Co).
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Il apparaît alors que la population au sein des bassins V(Co,Co) augmente globale-

ment lorsque le caractère Co(II)-Co(0) des dimères augmente. Dans le cas du dimère I,

le ∆ρMull
spi n est nul et il n’y a pas de bassin de valence entre les Co. A l’inverse, dans le cas

des dimères V et VI, le ∆ρMull
spi n est maximal et la population électronique dans le bassin

V(Co,Co) l’est également (∆ρMull
spi n de 0,92e et 1,10e pour des populations de 0,68e et 0,65e).

Les indices de polarité de la liaison Co-Co, calculés pour les dimères V et VI, révélaient

par ailleurs une contribution équivalente des deux Co au bassin V(Co,Co) (Tableau 5.8).

Ce résultat suggère que la forte asymétrie de répartition de la densité électronique obser-

vée pour ces dimères ne provient pas d’une participation asymétrique des Co au bassin

V(Co,Co).

Par ailleurs, la représentation de la densité de spin au sein du dimère VI révèle éga-

lement l’existence d’un bassin de spin β entre les centres métalliques. En revanche, cette

densité de spin n’est pas observée dans le cas du dimère I (Figure 5.18).

FIGURE 5.18 – Représentation de la densité de spin des dimères I et VI. La densité de spin β est en
vert et celle de spin α est en bleu.

Une population électronique plus importante est observée dans les bassins

V(Co,Co) lorsque le caractère Co(II)-Co(0) augmente. Ce caractère n’est par

ailleurs pas dû à une participation asymétrique des Co à la liaison Co-Co

puisque celle-ci est très peu polarisée. Le transfert électronique partiel pour-

rait ainsi être complété dans le cas des dimères V et VI si les électrons présents

dans le bassin Co-Co étaient relocalisés sur un seul Co (i.e. le Co(0)) lors d’une

rupture hétérolytique de la liaison Co-Co, par exemple.
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5.6 Conclusion

Dans ce chapitre, il a été possible de localiser des dimères de Cobalt présentant des

structures électroniques et des géométries variées. Les dimères de Cobalt présentant uni-

quement des ligands phosphine ou amine dans leur sphère de coordination (P-dimères

et N-dimères) présentent des structures électroniques plutôt Co(I)-Co(I) correspondant à

des réactifs possibles de la réaction de dismutation. En revanche, les dimères présentant

les ligands phosphine et amine dans leur sphère de coordination présentent des struc-

tures électroniques allant du Co(I)-Co(I) au Co(II)-Co(0) suggérant un transfert électro-

nique partiel entre les centres métalliques. Pour l’ensemble de ces dimères, la position

des ligands Cl- par rapport aux Co n’est pas l’élément déterminant l’état d’oxydation de

ces derniers.

Ces résultats suggèrent que l’halogène n’est probablement pas l’acteur majeur

du transfert électronique mais que l’asymétrie des sphères de coordination des

Co joue en revanche un rôle dans ce dernier.

Il apparaît, en accord avec les observations faites pour les monomères, qu’une struc-

ture électronique plutôt Co(II)-Co(0) est observée lorsque le Co(II) est coordiné à des li-

gands amine et le Co(0) à des ligands phosphine. Cette observation, mise en perspec-

tive des énergies de dismutation calculées pour les monomères, suggère qu’une structure

électronique Co(II)-Co(0) et donc un transfert électronique est possible au sein d’une es-

pèce dimérique si les centres métalliques sont stabilisés par une sphère de coordination

qui correspond à leur état d’oxydation (i.e. NH3 pour Co(II) et PH3 pour Co(0)).
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Chapitre 6

Vers un mécanisme

Dans ce chapitre, l’objectif est maintenant de proposer un mécanisme du transfert

électronique au sein d’espèces bimétalliques de Cobalt. Pour cela, l’étude de la struc-

ture électronique réalisée sur l’ensemble des dimères précédents est généralisée à un plus

large ensemble de dimères. Les conclusions sur le comportement de coordination des Co

et les structures électroniques Co(I)-Co(I) ou Co(II)-Co(0) des dimères seront ensuite uti-

lisées afin de proposer un mécanisme du transfert électronique permettant de réaliser

une étude thermodynamique et cinétique de la dismutation.

6.1 Structures électroniques des dimères : généralisation

La structure électronique de l’ensemble des trente dimères obtenus, présentant une

formule CoCl2(NH3)n(PH3)6-n, est maintenant étudiée. Ces dimères présentent des mo-

tifs de coordination Co-Cl et des géométries variées. Cependant et afin de comparer ce

qui peut l’être, le nombre de ligands L coordiné à chaque Co est équivalent au sein de ces

structures (trois ligands L sur chaque Co). De ce fait, l’asymétrie des sphères de coordi-

nation des Co provient essentiellement de la nature des ligands L et non du nombre de

coordination. Le dimère VI n’est donc pas représenté. Les géométries optimisées de l’en-

semble de ces dimères ont été présentées dans le chapitre précédent ou sont fournies en

annexe (Figure A.3). Les valeurs des ∆ρMull
spi n calculées pour l’ensemble de ces dimères en

fonction du nombre de ligands NH3 sont présentées (Figure 6.1).

L’analyse de la Figure 6.1 révèle que si l’asymétrie de coordination entre les Co est

faible, pour un nombre de NH3 petit (0 ou 1) ou grand (5 ou 6), les valeurs de∆ρMull
spi n le sont

également. Pour ces nombres n (i.e. 0,1,5 et 6), la valeur maximale de 0,40 est observée

pour dans le cas du dimère N.V présenté précédemment (Figure 5.10). Ces résultats sont
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en accord avec des structures électroniques Co(I)-Co(I) observées dans le cas des dimères

présentant une faible majoritairement un seul type de ligand L.

FIGURE 6.1 – Représentation des ∆ρMull
spi n pour un ensemble de dimères, de formule

CoCl2(NH3)n(PH3)6-n, en fonction du nombre n de NH3. Les dimères I à V sont également inclus
(en rose).

Parmi cet ensemble de dimères, trois dimères présentant trois NH3 et trois PH3 et di-

verses structures électroniques ont été représentés (Figure 6.1). Le dimères V à déjà été

présenté précédemment et les deux autres sont notés V.a et V.b. Les structures électro-

niques de ces dimères vont d’une structure Co(I)-Co(I), pour le dimère V.b, à une struc-

ture plutôt Co(II)-Co(0) pour le dimère V. En accord avec les observations faites pour les

dimères I à VI, le dimère V.b présente une répartition plus symétrique que le dimère V.

Le dimère V.a, présente une répartition des ligands NH3 et PH3 inversée par rapport au

dimère V et un motif Co-Cl similaire. L’angle Cl-Co-Cl est cependant fortement diminué

(111,8° et 172,4° respectivement dans les dimères V.a et V), probablement dû à la forma-

tion d’une liaison hydrogène entre le Cl- non pontant et le ligand NH3 dans le dimère V.a.

Il est très intéressant de noter ici que cette inversion des ligands amine et phosphine s’ac-

compagne d’une inversion du caractère plutôt Co(II) ou Co(0) des centres métalliques.

Le Co de droite, coordiné aux ligands NH3 dans le dimère V.a, présente en conséquence

une densité de spin plus proche d’un Co(II) alors que celle du Co de gauche, coordiné aux

ligands PH3, est plus proche d’un Co(0). Cette inversion de la structure électronique peut

donc être attribuée à l’inversion de la position des ligands mais pas à un changement de
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position du Cl- non pontant. En effet, celui-ci peut être attribué au Co de gauche dans

les deux dimères et ce Co présente bien une structure électronique Co(II) dans le cas du

dimère V mais une structure Co(0) dans le cas du dimère V.a.

Ces trois structures permettent ainsi de mieux appréhender les possibilités de géné-

ralisation des conclusions précédentes. Elles confirment en effet que la position des Cl-

n’est pas le facteur déterminant l’état d’oxydation des Co mais que c’est la coordination

des centres métalliques à des ligands amine ou phosphine qui le détermine. La position

des Cl- semble tout de même jouer un rôle sur la valeur de la densité de spin de chaque

Co et donc sur le transfert électronique. En effet, le Co(II) du dimère V.a présente une

densité de spin plus faible que celui du dimère V suggérant qu’il présente une structure

électronique plus intermédiaire entre un Co(I) et un Co(II). De même, le Co(0) du dimère

V.a présente une structure électronique plus intermédiaire que le Co(0) du dimère V.

L’obtention de dimères présentant un transfert électronique partiel est confir-

mée pour un plus grand ensemble. Ce transfert est rendu possible par une ré-

partition asymétrique des ligands L correspondant à des ligands amine coordi-

nés à un Co et des ligands phosphine à l’autre. En accord avec la théorie HSAB,

la coordination de ligands NH3 conduit une structure électronique proche d’un

Co(II) alors que la coordination des ligands PH3 conduit à une structure élec-

tronique proche d’un Co(0).

6.2 Mécanisme de dismutation

Des dimères, présentant des structures électroniques Co(II)-Co(0), ont donc pu obte-

nus si des ligands amine sont coordinés au Co(II) et des ligands phosphine au Co(0). Il

s’agit maintenant de caractériser énergétiquement ces espèces et de déterminer si elles

peuvent être obtenues à partir d’un dimère totalement Co(I)-Co(I) selon un profil ther-

modynamiquement et cinétiquement possible.

6.2.1 Profil énergétique du dimère I au dimère VI

L’impact de la répartition des ligands sur la structure électronique des dimères est

maintenant quantifié énergétiquement. Pour cela, un mécanisme d’échange de ligands

entre les Co à partir du dimère I et pour aller jusqu’au dimère VI est proposé (Figure 6.2).

Ce mécanisme peut être mis en perspective de la réaction de dismutation 4.6, qui présen-

tait une énergie de 2,1 kcal·mol-1, en impliquant les réactifs et produits monomériques
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de cette équation bilan. Le mécanisme ainsi proposé est un mécanisme multi-étapes, au

cours duquel le transfert électronique est assisté par ces échanges de ligands entre les

atomes de Cobalt. Plus précisément, ce mécanisme peut être divisé en quatre étapes im-

pliquant des espèces dimériques. Les trois premières étapes impliquent (i) le transfert

d’un ligand PH3, (ii) le transfert d’un ligand NH3 puis (iii) le transfert d’un ligand PH3 di-

visé en deux sous étapes. Enfin, la quatrième étape correspond au transfert du ligand Cl-

pontant. Ces étapes sont quasiment athermiques et présentent des énergies d’activation

faibles. En effet, un état de transition a pu être localisé pour chaque étape et l’énergie d’ac-

tivation la plus importante est de 8,1 kcal·mol-1. Le passage des espèces monomériques

aux espèces dimériques n’a en revanche pas pu être étudié d’un point de vue cinétique

car aucun état de transition impliquant la formation ou la rupture de l’interaction Co-Co

n’a pu être localisé.

Compte tenu de la complexité de la Figure 6.2, chaque étape du mécanisme est dé-

taillée séparément dans les paragraphes suivants. Afin de distinguer les atomes Cobalt,

une annotation est ajoutée et permet de définir le Coα comme le « futur » Co(II) et le Coβ

comme le « futur » Co(0). Pour rappel, le fil directeur de ce mécanisme est le transfert de

ligand d’un Co à l’autre afin d’avoir uniquement des ligands NH3 sur le Coα (futur Co(II))

et uniquement des ligands PH3 sur le Coβ (futur Co(0)).
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Transfert d’un ligand PH3 de Coα à Coβ : première étape

FIGURE 6.3 – Dimérisation et étape 1 du mécanisme de dismutation. Les énergies relatives (et
enthalpies libres entre parenthèses) sont calculées par rapport à l’énergie de deux monomères
CoCl(PH3)2NH3 (en kcal·mol-1). La valeur du ∆ρMull

spi n est fournie pour chaque espèce (en violet à
côté du nom).

Une étape préliminaire de dimérisation à partir des monomères CoCl(PH3)2(NH3) est

nécessaire pour former le dimère I. Cette dimérisation est quasi-athermique et endergo-

nique du fait de la contribution entropique défavorable inhérente à une réaction asso-

ciative (∆Edi m = -3,9 kcal·mol-1 et ∆Gdi m = 12,9 kcal·mol-1). L’étape suivante, notée étape

1, implique le transfert d’un ligand phosphine du Coα vers le Coβ. Ce transfert se fait en

une seule étape via la formation d’un état de transition présentant un groupement PH3

pontant et nécessitant une faible énergie d’activation (∆Ea = 4,4 kcal·mol-1). Le transfert

de ce groupement PH3 est aussi associé à la décoordination du ligand amine coordiné au

Coβ. Cette étape est quasi-athermique et exergonique due à la contribution entropique-

ment favorable de la décoordination de ce groupement amine (∆E1 = -1,5 kcal·mol-1 et

∆G1 = -6,5 kcal·mol-1). Dans le dimère I.b, le groupement NH3 qui n’est plus coordiné au

Coβ reste cependant, dans la sphère externe, en interaction faible avec le dimère via la

formation d’une liaison hydrogène stabilisante avec le Cl- pontant.

Coordination d’un ligand NH3 de sphère externe à Coα : deuxième étape

Le dimère I.b alors formé, après l’étape 1, peut évoluer vers le dimère I.b’ lors d’une
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isomérisation impliquant le changement de position du groupement NH3 présent dans

la sphère externe du dimère. Ce dernier est alors en interaction avec le Cl pontant dans

le dimère I.b et avec avec le Cl terminal dans le dimère I.b’. Ce groupement NH3 peut

ensuite se recoordiner au centre métallique Coα lors de l’étape 2 conduisant ainsi à la for-

mation du dimère III (Figure 6.4). La recoordination du NH3 conduit à la diminution de

la distance Co-Co qui passe de 3,16 Å dans le dimère I.b’ à 2,60 Å dans le dimère III. Cette

recoordination se traduit par un raccourcissement de la distance Coα-NH3 qui passe de

2,59 Å dans l’état de transition à 2,16 Å dans le dimère III (les deux distances Coα-NH3

sont de 2,16 Å dans ce dimère). Cette étape 2 s’accompagne, par ailleurs, d’une augmen-

tation du ∆ρMull
spi n de 0,13, pour le dimère I.b’, à 0,38 pour le dimère III. L’état de transition

présente un ∆ρMull
spi n intermédiaire de 0,26.

FIGURE 6.4 – Étape 2 du mécanisme de la dismutation. Les énergies relatives (et enthaplies libres
entre parenthèses), calculées par rapport à l’énergie de deux monomères CoCl(PH3)2NH3, sont
données en kcal·mol-1. La valeur du ∆ρMull

spi n est fournie pour chaque espèce (en violet à côté du
nom).

Cette étape est légèrement endothermique et endergonique (∆E2 = 5,4 kcal·mol-1 et

∆G2 = 9,2 kcal·mol-1) et nécessite une énergie d’activation d’environ 8,1 kcal·mol-1.

Étape d’isomérisation intermédiaire : entre la première et la deuxième étape

Un regard critique concernant l’évaluation des énergies associées aux étapes 1 et 2,

peut être apporté par une étude plus approfondie de la réaction d’isomérisation obser-

vée entre les dimères I.b et I.b’. Plus particulièrement, cette étude se traduit par une ré-

évaluation de l’énergie de ces espèces. Le passage du dimère I.b au dimère I.b’ se fait en
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effet par une réaction d’isomérisation exothermique (∆Ei so = -5,0 kcal·mol-1), correspon-

dant à un changement de position du groupement NH3 présent dans la sphère externe

de coordination des Cobalt. La différence d’énergie entre ces deux structures peut être

justifiée par le nombre de liaisons hydrogène stabilisantes présentes dans ces espèces. En

effet alors que le dimère I.b’ présente deux liaisons hydrogène, le dimère I.b n’en présente

qu’une seule. Ces interactions stabilisantes conduisent à une sur-évaluation de l’écart

d’énergie entre les dimères I.b et I.b’ par rapport aux autres dimères du mécanisme. Cette

stabilisation artificielle des dimères I.b et I.b’ peut être rapidement évaluée en effectuant

une nouvelle optimisation de géométrie mais sans le groupement NH3 présent dans la

sphère externe des complexes. L’énergie associée à la formation de liaisons hydrogène

entre le groupement amine de la couche externe et les ligands peut ainsi être évaluée en

considérant l’équation bilan 6.1.

Co2Cl2(NH3)+NH3 −→ Co2Cl2(PH3)4(NH3)2 (6.1)

Ces énergies correspondent approximativement à la formation d’une liaison hydrogène,

dans le cas du dimère I.b, et de deux liaisons hydrogène, dans la cas du dimère I.b’. Ce rai-

sonnement est possible car les géométries optimisées des dimères I.b et I.b’ en présence

ou en absence du NH3 de la couche externe sont quasiment identiques. Les résultats per-

mettent d’évaluer la stabilisation énergétique apportée par la formation d’une liaison hy-

drogène à -2,8 kcal·mol-1 et de deux liaisons hydrogène à -7,8 kcal·mol-1.

L’énergie relative par rapport aux monomères peut aussi être recalculée, pour chacun

des dimères I.b et I.b’ sans le groupement NH3 de sphère externe, et correspond à l’équa-

tion bilan 6.2.

2CoCl(PH3)2(NH3) −→ Co2Cl2(PH3)4(NH3)2 +NH3 (6.2)

Dans les deux cas, l’énergie associée à cette dimérisation est de -2,7 kcal·mol-1 (∆Gdi m

= 0,3 kcal·mol-1) car les géométries optimisées des dimères I.b et I.b’ sont identiques en

l’absence de ce groupement NH3. En accord avec la stabilisation artificielle de ces di-

mères, l’énergie de dimérisation passe donc de -5,4 kcal·mol-1 à -2,7 kcal·mol-1, dans le

cas du dimère I.b, et de -10,4 kcal·mol-1 à -2,7 kcal·mol-1 dans le cas du dimère I.b’. En

l’absence de ce groupement amine de couche externe, le dimère I.b est donc quasiment

isoénergétique par rapport au dimère I. L’étape 1 devient donc quasiment athermique

avec une énergie ∆E1 de 1,2 kcal·mol-1 (à comparer avec 1,5 kcal·mol-1) et exergonique

due à la nature dissocitative de la réaction (libération d’un NH3, ∆G1 de -13,2 kcal·mol-1).

Concernant l’étape 2, celle-ci qui était endothermique (∆E2 = 5,4 kcal·mol-1) devient exo-

thermique (∆E2 = -2,4 kcal·mol-1) car le dimère I.b’ est déstabilisé en absence de ce grou-
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pement NH3. Par conséquent, l’énergie d’activation est également diminuée. Cependant

la contribution entropique qui était déjà défavorable, du fait de la recoordination du NH3,

le devient légèrement plus (∆G2 passe de 9,2 à 12,7 kcal·mol-1).

Ces ré-évaluations des énergies des étapes 1 et 2 et des énergies des dimères I.b et

I.b’ sont probablement plus représentatives des réalités expérimentales. En effet, les di-

mères de Cobalt coordinés à des ligands donneurs et accepteurs de liaison(s) hydrogène

(à savoir un ligand aminé et un Cl-) sont solvatés dans l’Oleylamine et donc stablisés par

plusieurs molécules de solvant (via des liaisons hydrogène). Or, la bonne représentation

de ces interactions n’est pas possible dans notre modèle, au vu de l’absence de molécules

de solvant explicites. Les dimères I.b et I.b’ sont par conséquent artificiellement stabilisés,

par rapport aux autres dimères, par la présence d’une amine de couche externe représen-

tant une molécule de solvant. L’inclusion d’un solvant explicite d’Oleylamine conduirait

donc à la stabilisation de tous les intermédiaires du mécanisme.

Transfert d’un ligand PH3 de Coβ à Coα : troisième étape

Les étapes 3a et 3b permettent ensuite de passer du dimère III au dimère VI par un

échange de groupement PH3 entre le Coα et le Coβ (Figure 6.5). Il est important de noter

que les géométries optimisées des dimères III et VI ont déjà été représentées et commen-

tées (voir Figure 5.12). Cet échange conduit à un Coα coordiné uniquement à des ligands

amine et un Coβ coordiné uniquement à des ligands phosphine. Il se fait en deux étapes

via une décoordination du ligand PH3 du Coα (étape 3.a) puis sa recoordination au Coβ

(étape 3.b).
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FIGURE 6.5 – Étapes 3a et 3b du mécanisme de la dismutation. Les énergies relatives (et enthaplies
libres entre parenthèses), calculées par rapport à l’énergie de deux monomères CoCl(PH3)2NH3,
sont données en kcal·mol-1. La valeur du ∆ρMull

spi n est fournie pour chaque espèce (en violet à côté
du nom).

Les deux étapes sont quasi-athermiques et présentent des énergies∆E3.a de -0,8 kcal·mol-1

et ∆E3.b de 1,8 kcal·mol-1). L’étape de décoordination est exergonique en accord avec la

formation d’un dimère en interaction faible avec le groupement phosphine (∆G3.a = -

6,6 kcal·mol-1). Elle nécessite également une énergie d’activation (∆Ea = 4,7 kcal·mol-1). A

l’inverse, l’étape de recoordination est endergonique (∆G3.b = 8,2 kcal·mol-1) et l’état de

transition entre les dimères III.b et VI n’a pas pu être obtenu. Ces deux étapes s’accom-

pagnent d’un transfert électronique entre les centres métalliques, traduit par l’augmen-

tation du∆ρMull
spi n . En effet, ce dernier passe de 0,38 dans le dimère III à 0,87 puis 1,10 dans

les dimères III.b et VI respectivement.

Transfert du Cl- pontant : quatrième étape

Le transfert du Cl- pontant, noté Clp, vers le Coα s’effectue en une étape (notée étape 4,

Figure 6.6). Le passage du dimère VI, présentant un Cl- pontant, au dimère VI.b, présen-

tant deux Cl- terminaux attribués au Coα, est légèrement endothermique et exergonique

(i.e. ∆E4 = 2,3 kcal·mol-1 et ∆G4 = 2,2 kcal·mol-1). Ce transfert s’accompagne d’un léger

transfert électronique traduit par l’augmentation du ∆ρMull
spi n de 1,10 pour le dimère VI à

1,20 pour le dimère VI.b.
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FIGURE 6.6 – Étape 4 du mécanisme de la dismutation. Les énergies relatives (et enthalpies libres),
calculées par rapport à l’énergie de deux monomères CoCl(PH3)2NH3, sont données en kcal·mol-1.
La valeur du ∆ρMull

spi n est fournie pour chaque espèce (en violet à côté du nom).

Une réaction d’isomérisation impliquant un léger changement de la position des Cl-

et permet de passer du dimère VI.b au dimère VI.b’. Le dimère VI.b présente deux dis-

tances Co-Cl inégales et deux angles Co-Co-Cl de 90,94° et 78,15°. Le dimère VI.b’ pré-

sente, quant à lui, deux distances Co-Cl équivalentes et des angles Co-Co-Cl plus grands

(angles de 125,70°). La distance Co-Co est également légèrement plus importante dans le

dimère VI.b’ (passage de 2,58 Å à 2,62 Å). Cette isomérisation est endothermique et en-

dergonique et aucun état de transition n’a pu être localisé (i.e.∆E = 7,7 kcal·mol-1 et∆G4 =

9,2 kcal·mol-1). Elle s’accompagne d’un transfert électronique traduit par l’augmentation

du∆ρMull
spi n de 1,20 à 1,56. Le dimère VI.b’ présente ainsi une structure électronique Co(II)-

Co(0) caractérisée par des densités de spin sur les Cobalt proches de celles attendues dans

les produits monomériques (∆ρMull
spi n de 1,74 dans les monomères).

Le passage d’un dimère Co(II)-Co(0) vers les produits monomériques, est endother-

mique si à partir du dimère VI.b et exothermique à partir du dimère VI.b’. Dans tous les

cas, cette étape est favorisée entropiquement du fait de sa nature dissociative (les en-

thalpies libres associées à la rupture de la liaison Co-Co sont de -10,8 kcal·mol-1 et -20,0

kcal·mol-1 dans les cas des dimères VI.b et VI.b’). Aucun état de transition correspondant

à la rupture de la liaison Co-Co n’a pu être localisé entre les dimères VI.b ou VI.b’ et les

monomères.
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Un mécanisme, au cours duquel le transfert électronique est assisté par des

échanges de ligands entre les Co, a ainsi pu être proposé. Ce mécanisme multi-

étapes présente un profil thermodynamique et cinétique raisonnable. Il im-

plique un transfert électronique progressif au sein d’espèces dimériques pré-

sentant une sphère de coordination hétérogène et un état fondamental quintu-

plet. Cette hétérogénéité permet l’obtention de dimères présentant des struc-

tures électroniques Co(II)-Co(0) et pour lesquels le Co(II) est coordiné à des

ligands amine et le Co(0) à des ligands phosphine.

6.2.2 Influence d’un PCM et de la fonctionnelle

La question de l’influence de la présence d’un PCM et du choix de la fonctionnelle sur

les géométries optimisées des dimères de Cobalt est brièvement étudiée dans les para-

graphes suivants. Le dimère VI.b est choisi pour aborder cette question car il présente la

structure électronique Co(II)-Co(0) la plus proche de celle des produits monomériques et

l’énergie relative la plus élevée.

Influence de la présence d’un PCM sur la géométrie optimisée du dimère VI.b’

Les géométries optimisées pour le dimère VI.b’, en présence ou en absence de PCM,

sont représentées Figure 6.7. Ces optimisations de géométries ont été réalisées à partir de

la géométrie optimisée dans le vide et avec des constantes diélectriques croissantes. Les

constantes diélectriques choisies correspondent à celles de la pentylamine, du nitromé-

thane et de l’eau (constantes diélectriques respectives de 4,20 ; 36,56 et 78,35). La géomé-

trie optimisée du dimère VI.b’ est globalement peu dépendante de l’inclusion d’un PCM

et de la valeur de sa constante diélectrique. Les distances Co-Co et Co-Cl sont allongées

lorsque la constante diélectrique augmente (Figure 6.7).

FIGURE 6.7 – Géométries optimisées pour le dimère VI.b’ avec différents modèles de PCM (fonc-
tionnelle B3PW91). Les distances Co-Cl (en vert) sont équivalentes pour les deux Cl- (au centième
près). Les valeurs des ρMull

spi n et du ∆ρMull
spi n sont fournies pour chaque Co et chaque géométrie (en

rouge).
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Le transfert électronique, évalué par le ∆ρMull
spi n , est quant à lui diminué en présence

d’un PCM. Ce dernier passe en effet de 1,51, dans le vide, à 1,02, avec un modèle de

pentylamine, puis 1,19 avec un modèle de nitrométhane ou d’eau implicite. Malgré cette

diminution, la structure électronique du dimère VI.b’ reste plus proche d’une structure

Co(II)-Co(0) que Co(I)-Co(I).

Influence de la fonctionnelle sur la géométrie optimisée du dimère VI.b’

La même démarche a été entreprise avec la fonctionnelle à séparation de portée CAM-

B3LYP. Les géométries optimisées ont été obtenues dans le vide et avec un modèle de

pentylamine implicite (Figure 6.8). Elles n’ont en revanche pas pu être obtenues avec un

modèle de nitrométhane et d’eau implicite du fait de problèmes de convergence de la

fonction d’onde.

FIGURE 6.8 – Géométrie optimisées du dimère VI.b’ avec la fonctionnelles CAM-B3LYP dans le vide
et avec un modèle PCM de pentylamine. Les distances Co-Cl (en vert) sont équivalentes pour les
deux Cl- (au centième près). La valeur des ρMull

spi n et du ∆ρMull
spi n sont fournies pour chaque Co et

chaque géométrie (en rouge).

Tout d’abord, la géométrie optimisée dans le vide avec la fonctionnelle CAM-B3LYP

est proche de celle optimisée avec la fonctionnelle hybride B3PW91 (Figures 6.8 et 6.7).

Les distances Co-Co observées sont très proches (2,64 Å et 2,62 Å) et il en va de même

pour les densités de spin calculées (∆ρMull
spi n de 1,50 à comparer avec 1,51). L’optimisa-

tion de géométrie avec la fonctionnelle CAM-B3LYP semble également peu dépendante

de la présence d’un PCM. En effet, avec un modèle de pentylamine implicite, le dimère

VI.b’ présente une géométrie similaire mais avec des distances Co-Cl plus importantes

(de 2,39Å dans le vide à 2,47Å). L’inclusion d’un PCM conduit encore à une diminution du

∆ρMull
spi n . Ce dernier passe de 1,50 dans le vide à 1,32 avec le modèle de pentylamine. Cette

diminution est donc moins importante que celle observée dans le cas de la fonctionnelle

hybride B3PW91.

Influence de la fonctionnelle et du PCM sur l’énergie des intermédiaires réaction-

nels
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Afin d’évaluer la sensibilité du profil thermodynamique du mécanisme présenté Fi-

gure 6.2, les énergies relatives des dimères impliqués dans celui-ci sont calculées avec

la fonctionnelle CAM-B3LYP (Tableau 6.1). De façon peu surprenante, les énergies rela-

tives semblent très dépendantes du type de fonctionnelle. En particulier la fonctionnelle

CAM-B3LYP conduit à des écarts d’énergies plus importants entre les dimères présentant

des structures électroniques différentes. Les dimères I à I.b’ qui présentent des structures

électroniques similaires, de type Co(I)-Co(I), sont énergétiquement proches (écart d’éner-

gie de 1,5 à -3,0 kcal·mol-1). Les dimères III à VI.b, qui présentent des structures électro-

niques intermédiaires entre un Co(I)-Co(I) et Co(II)-Co(0), sont plutôt énergétiquement

défavorisés et présentent des écarts d’énergies de plus en plus importants.

TABLEAU 6.1 – Énergies relatives , en kcal·mol-1, des géométries optimisées des intermédiaires di-
mériques impliqués dans le mécanisme présenté Figure 6.2. Les géométries sont optimisées dans
le vide avec la fonctionelle CAM-B3LYP à partir des géométries optimisées avec la fonctionnelle
B3PW91. Le calcul pour le dimère III.b n’a pas convergé (NC).

Dimère ∆E(B3PW91) ∆ρMull
spi n ∆E(CAM−B3LYP) ∆ρMull

spi n

I 0,0 0,00 0,0 0,06

I.b -1,5 0,06 1,5 0,04

I.b’ -6,5 0,13 -3,0 -0,06

III -1,2 0,38 5,4 0,17

III.b -2,0 0,87 NC NC

VI -0,2 1,10 7,6 0,56

VI.b 2,1 1,20 7,3 0,34

VI.b’ 9,8 1,56 19,8 1,50

Les géométries optimisées sont globalement peu dépendantes de la fonction-

nelle utilisée ou de la présence d’un PCM. Les énergies relatives entre les di-

mères sont, en revanche, dépendantes de ces facteurs et plus particulièrement

de la fonctionnelle. Les écarts restent néanmoins raisonnables compte tenu

de la forte différence de fonctionnelle. L’écart maximal, de 10 kcal·mol-1, entre

les deux fonctionnelles est observé dans le cas du dimère VI.b’. Pour établir

de réelles conclusions concernant les énergies obtenues avec la fonctionnelle

CAM-B3LYP, une étude plus approfondie impliquant l’inclusion de différents

PCM et la recherche d’autres géométries pour les dimère VI.b et VI.b’ serait né-

cessaire.
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6.3 Conclusion générale et discussion

La proposition d’une voie de réduction impliquant un transfert électronique en sphère

interne est ainsi rendu possible par la compréhension des effets électroniques mis en jeu

et du comportement de coordination des centres métalliques. Cette compréhension est

un long processus qui passe d’abord par l’étude de différents complexes de Cobalt im-

pliqués dans la dismutation, présentant divers degrés d’oxydation, puis conduit à la gé-

néralisation des comportements observés au sein de dimères. Pour cela, des dimères de

structures et de géométries très variées ont été étudiés.

Parmi ces dimères, aucune structure électronique Co(II)-Co(0) n’a pu être ob-

servée si des ligands uniquement phosphine ou amine sont considérés. Cepen-

dant, et en accord avec les énergies de dismutation calculées dans le cas des

monomères, des dimères ayant une structure électronique plutôt Co(II)-Co(0)

ont pu être obtenus lorsque le Co(II) est coordiné à des ligands amine et le Co(0)

à des ligands phosphine (dimères V et VI).

Des dimères ayant des structures électroniques intermédiaires et ne présentant pas

ces motifs de coordination ont également pu être obtenus. Ces structures électroniques

intermédiaires peuvent être vues comme des espèces où le transfert électronique a par-

tiellement eu lieu. Ce transfert pourrait, dans certains cas, être complété par la rupture

de la liaison Co-Co où une partie de la densité électronique est localisée. Afin de rendre

compte de la possibilité de connecter entre elles des espèces ne présentant aucun trans-

fert, un transfert électronique partiel ou presque total, un mécanisme de dismutation est

proposé.

Un mécanisme de dismutation à partir du dimère I pour conduire au dimère VI
a ainsi pu être proposé. Il présente un profil thermodynamique et cinétique rai-

sonnable avec des étapes quasiment athermiques et des barrières d’activation

assez faibles. Dans ce mécanisme multi-étapes, le transfert de la densité élec-

tronique est croissant et assisté par des échanges de ligands neutres entre les

centres métalliques. Ces échanges conduisent à un Co(II), oxydé, stabilisé par

des ligands amine et à un Co(0), réduit, stabilisé par des ligands phosphine.

Avec ces conclusions en tête, la synthèse de NPs de Cobalt peut être reconsidérée sous

un nouvel angle (Figure 6.9). La dismutation peut donc conduire à un dimère de structure

électronique Co(II)-Co(0) qui pourrait ensuite :

1. se dissocier afin de former deux espèces monomériques, un complexe de Co(II)
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stable en solution et un complexe de Co(0) qui évoluerait spontanément vers un

nucléus puis une NPs;

2. s’agréger à d’autres dimères en solution afin de former des nucléi composé d’es-

pèces à valence mixte.

Ce nucléus peut ensuite subir des réactions de dissociation, libérant des complexes de

Co(II) en solution, et d’agrégation.

FIGURE 6.9 – Résumé des propositions introduites pour une synthèse de NPs selon le modèle de
LaMer (en bas à gauche) ou au delà d’un modèle de LaMer lorsque les étapes de réduction et de
nucléation ne sont pas séparées (en haut à gauche).

Il apparaît intéressant de tester les limites de généralisation de ces conclusions sur la

dismutation à d’autres centres métalliques. Dans le cas du précurseur NiCl(PPh3)3, ho-

mologue du précurseur Co(I), les équations bilan de la dismutation, impliquant des mo-

nomères et établies en présence ou en absence de ligands aminés, sont fortement exo-

thermiques. Les résultats théoriques et expérimentaux laissent, dans ce cas, peu de doute

sur la possibilité de réduire le Ni(I) en solution en généralisant le protocole utilisé pour la

synthèse de NPs de Cobalt [1]. Dans le cas des précurseurs de Cuivre en revanche, l’étude

théorique s’est avérée plus compliquée et a nécessité plus de recherches afin de déter-

miner les différents paramètres qui rendent la réduction possible. Ce travail, étant assez

différent de celui exposé dans le cas du Cobalt, est présenté plus en détails dans la partie

suivante.
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Troisième partie

Voies de réduction pour la synthèse de
NPs de Cuivre
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Cette partie a pour objectif principal d’éclaircir les processus mis en jeux lors de la

réduction de différents précurseurs de Cuivre.

Pour cela, une voie de réduction selon une réaction de dismutation à partir de pré-

curseurs CuCl est envisagée dans une première partie. La dismutation impliquant

uniquement des espèces monomériques est d’abord considérée avant d’impliquer des

espèces polymétalliques présentant des Cuivre de différents états d’oxydation. Dans un

second temps, l’étude d’une voie réduction du précurseur Cu(acac)2 par l’Oleylamine

est entreprise. Plusieurs mécanismes de réduction sont alors proposés à partir de

monomères ou de dimères de Cuivre.

Les protocoles de synthèse des NPs de Cuivre d’intérêt pour cette partie se divisent en

deux groupes. Les synthèses réalisées à partir de sels de Cuivre n’ont pas été reportées

par les équipes avec lesquelles nous collaborons. Elles ont cependant suscitées un vif

intérêt et sont à l’origine d’une collaboration avec deux équipes expérimentales : celle

d’Alexa Courty au laboratoire MONARIS (Sorbonne Université) et celle d’Emmanuel

Vrancken et d’Armelle Ouali à l’ICGM de Montpellier. Liyan Ouyang est la doctorante

impliquée, pour la partie expérimentale, dans ces deux laboratoires. Le protocole de

synthèse des NPs de Cuivre à partir du précurseur de Cu(acac)2 a quant à lui été dé-

veloppé par Sophie Carenco et coll. au laboratoire LCMCP à Sorbonne Université [1].

Dans le cadre de cette thèse nous avons collaboré avec Sophie Carenco (chercheuse au

LCMCP), Antoine Pessesse (doctorant) et Alexy Freitas (post-doctorant) afin de préciser

le mécanisme de réduction du précurseur.
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Chapitre 7

La dismutation du sel CuCl dans
l’Oleylamine

7.0.1 Introduction

Expérimentalement, différents travaux reportant des protocoles de synthèse de NPs

de Cuivre similaires ont attiré notre attention. Ces protocoles ont la particularité de pré-

senter peu d’additifs puisqu’ils consistent principalement à introduire un sel de cuivre

précurseur CuCl ou CuBr dans l’Oleylamine. Deux de ces protocoles sont illustrés Figure

7.1 ainsi que les images TEM des NPs formées [2, 3].

FIGURE 7.1 – Représentation des protocoles de synthèses de NPs de Cuivre impliquant une réduc-
tion des sels CuCl et CuBr. Le protocole a a été reporté en 2019 par Buonsanti et coll. et est inspiré
des travaux de Guo et coll. [2, 4]. Le protocole de synthèse b a été reportée en 2011 par Ye et coll.
[3]. Les images TEM sont tirées de ces références [2, 3].
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Le protocole a rapporté par Buonsanti et coll. consiste à introduire le sel CuBr en

présence d’un excès d’Oleylamine à 80°C pendant 15min. Les ligands trioctylphosphine

(TOP) sont ensuite injectés en solution et le milieu réactionnel est chauffé de 80°C à 260°C

en 18 min puis maintenu à cette température pendant 1h. Dans ce protocole, les ligands

phosphine peuvent donc se coordiner au précurseur initial avant la réduction [2, 4]. Le

protocole b consiste quant à lui à introduire le sel CuCl en présence d’Oleylamine à 100°C.

La solution est rapidement portée à une température de 200°C puis cette température est

maintenue pendant 30 min après l’observation d’un changement de couleur. Ye et coll.

font l’hypothèse que le sel CuCl forme le complexe [Cu-Oleylamine]+ qui dismute à 200°C,

pour conduire à la formation de NPs de Cu(0) et d’un complexe de Cu(II) en solution [3].

Les NPs finales sont peu stables à l’air libre. L’ajout de ligands TOP après la synthèse per-

met une organisation des nanofilaments entre eux et une stabilisation de ces derniers à

l’air. Des images de microspcopie électronique suggèrent que l’Oleylamine agit comme

un ligand de surface des NPs avant l’ajout de TOP dans le milieu. Ce dernier remplace

ensuite l’Oleylamine suggérant qu’il est un « meilleur ligand » de surface que cette der-

nière. Ils précisent également que le complexe de Cu(I) coordiné à des ligands TOP dans

les mêmes conditions de synthèse ne conduit pas aux mêmes résultats révélant que la

présence de TOP en début de synthèse est préjudiciable pour la dismutation du Cu(I) [3].

L’hypothèse d’une réduction par dismutation est proposée dans ces deux cas. Le pre-

mier élément guidant cette hypothèse est le changement de couleur observé. La solution

étant initialement jaune, couleur correspondant aux complexes de Cu(I), puis la forma-

tion de NPs rouge-marron survient conjointement à l’apparition d’un surnagent bleu clair

[2, 3]. La couleur de ce surnageant suggère ainsi à la formation de complexes de Cu(II) en

solution.

Ce chapitre a pour objectif d’étudier par des calculs théoriques la dismutation du sel

CuCl en présence ou en absence de ligands phosphine. Ainsi, la possibilité de généraliser

les conclusions établies pour la dismutation du Cobalt pourra être évaluée dans le cas du

Cuivre. La structure électronique, le nombre de coordination et la sphère de coordina-

tion des complexes de cuivre aux différents degrés d’oxydation sont d’abord étudiés. La

possibilité d’établir différentes équations bilan de dismutation impliquant des espèces

monométalliques puis des espèces polymétalliques est ensuite envisagée. Dans un se-

cond temps, une étude plus approfondie de l’étape de nucléation et d’une dismutation

impliquant des espèces polymétalliques de plus grande taille est entreprise. Tout au long

de ce chapitre, nous ferons l’hypothèse que la nature de l’halogène influence peu l’ordre

de grandeur des énergies de dismutation calculées.
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7.1 Les complexes de Cuivre impliqués dans la dismutation

7.1.1 Structure électronique du Cuivre

L’atome Cu neutre présente la configuration électronique de valence : [Ar]3d104s1.

Dans leurs états fondamentaux, le Cu(II) et le Cu(0) présentent a priori un électron non

apparié alors que le Cu(I) n’en présente aucun (Figure 7.2). Compte tenu du remplissage

quasi total ou total des orbitales 3d, il est difficile d’envisager une autre structure électro-

nique comme état fondamental pour ces atomes de Cuivre.

FIGURE 7.2 – Configurations électroniques des atomes de Cu(II), Cu(I) et Cu(0) dans leurs états
fondamentaux.

Afin de s’en assurer, les écarts d’énergies entre les états électroniques présentant une

multiplicité de spin faible ou élevée ont cependant été calculés pour des complexes de

Cuivre tétracoordinés à des ligands phosphine ou amine (Tableau B.1). Les résultats sont

présentés en annexe et ne laissent pas de doute concernant l’état fondamental singu-

let du Cu(I) et doublet du Cu(0) et du Cu(II) (écarts d’énergies allant de 55 kcal·mol-1 à

114,2 kcal·mol-1). Un état fondamental bas spin est donc supposé, pour les centres mé-

talliques Cu, dans la suite de ce travail. Dans le cas du Cu(I), les complexes singulet ont

systématiquement convergé vers une géométrie téraèdrique en accord avec les données

expérimentales reportées pour le complexe CuCl(PPh3)3 singulet [5] (Figure B.1, annexe).

7.1.2 Analyse des populations

Afin de définir des valeurs de références permettant d’établir l’état d’oxydation des

atomes de Cuivre, une analyse des populations sur différents complexes a été réalisée. La

densité de spin de Mulliken, utilisée pour définir les différents états d’oxydation du Co-

balt, n’est pas utilisable dans le cas du Cu notamment car le Cu(II) et le Cu(0) présentent

tous les deux un état fondamental doublet. De ce fait, ils ne pourront pas être différenciés

car la densité de spin localisée sur le Cu sera identique. Par conséquent, une analyse NPA

est systématiquement réalisée pour établir l’état d’oxydation des Cu au sein d’un com-

plexe. Dans l’objectif de définir des valeurs de référence, les charges naturelles portées

161



CHAPITRE 7. LA DISMUTATION DU SEL CUCL DANS L’OLEYLAMINE

par les atomes Cu(0), Cu(I) et Cu(II) sont donc calculées. L’influence du nombre de coor-

dination et de la nature des ligands coordinés au centre métallique est également évaluée.

Pour cela, des complexes de Cuivre présentant un nombre de coordination plutôt faible

ou élevé et étant coordinnés à des ligands NH3 ou PH3 sont considérés. Nous avons ainsi

supposé qu’un nombre de coordination de quatre pour le Cu(0) et le Cu(I) et de cinq pour

le Cu(II) correspond à une coordination élevée. Un nombre de coordination faible corres-

pond quant à lui à la coordination d’un seul ligand au centre métallique.,

TABLEAU 7.1 – Charges naturelles (analyse NPA) de références pour des complexes de Cuivre pré-
sentant différents degrés d’oxydation, nombre de coordination et nature de ligands coordinés.

Complexes DO L=NH3 L=PH3

CuL/CuL4 0 -0,05 / 0,02 -0,04 / 0,03

CuClL/CuClL3 I 0,61 / 0,74 0,57 / 0,62

CuCl2L/CuCl2L3 II 1,15 / 1,20 1,0 / 0,92

Tout d’abord, les charges naturelles observées augmentent bien lorsque le degré d’oxy-

dation des Cu augmente (environ 0 pour le Cu(0) et environ 1 pour le Cu(II)). La coordina-

tion du Cu à des ligands amine conduit à des charges partielles plus élevées que sa coor-

dination à des ligands phosphine. Ceci est particulièrement observé dans le cas du Cu(II)

(écart de 0,28 entre les complexes CuCl2(NH3)3 et CuCl2(PH3)3). Dans la plupart des cas,

le nombre de coordination a peu d’influence sur la charge calculée. En effet, l’écart maxi-

mal observé dans le cas du Cu(I) coordiné à des ligands NH3 est de 0,13, entre un nombre

de coordination faible et un nombre élevé.

Ainsi, les atomes de Cuivre présentent des charges naturelles plutôt nulles pour

un Cu(0), comprises entre 0,57 et 0,74 pour un Cu(I) et entre 0,92 et 1,15 pour

un Cu(II). Cette charge est peu dépendante du nombre de coordination mais

peut varier en fonction de la nature du ligand coordiné.

7.1.3 Équation bilan de dismutation des complexes de Cuivre

Complexes tétracoordinés

Dans ce paragraphe, en suivant le même raisonnement que pour les complexes de Co-

balt, nous ferons l’hypothèse de complexes de Cuivre tétracoordinés. Concernant le Cu(I),

il n’existe pas à notre connaissance de données cristallographiques de la structure de
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complexe coordiné à des ligands TOP. Cependant, le complexe tétracoordiné CuCl(PPh3)3

est stable et sa structure tétraédrique a été caractérisée par cristallographie en 1987 [5].

Une étude de spectrométrie de masse, réalisée par Buonsanti et coll., suggère que le com-

plexe de Cu(I) est également tétraédrique en présence d’Oleylamine et à 80°C. En re-

vanche, concernant les complexes de Cu(0) et Cu(II) coordinés à des ligands phosphine

ou amine monodentes, peu de données ont été reportées à notre connaissance.

Le complexe précurseur modèle CuCl(PH3)3 présente une géométrie optimisée pyra-

midale à base triangulaire (Figure 7.3). Les complexes de Cuivre tétracoordinés CuCl2(PH3)2

et Cu(PH3)4 présentent quant à eux des géométries optimisées respectives Pc et Td (Fi-

gure 7.3). A partir de ces complexes, il est possible d’établir l’équation bilan de dismu-

tation 7.1 impliquant uniquement des ligands phosphine. Cette réaction de dismutation

est fortement endothermique puisqu’elle présente une énergie de 78,6 kcal·mol-1 (∆Gdis

= 78,7 kcal·mol-1).

2 CuCl(PH3)3 −→ Cu(PH3)4 +CuCl2(PH3)2 (7.1)

FIGURE 7.3 – Géométries optimisées des complexes de Cuivre tétracoordinés à des ligands phos-
phine modèles PH3. Les complexes doublet présentent des contaminations de spin négligeable
(valeur maximale du <S2> de 0,75 correspondant à la valeur attendue sans contamination de spin).

En présence de ligands aminés, les complexes de Cuivre présentent des géométries

optimisées similaires à celles obtenues avec des ligands modèles PH3 (Figure 7.4).

FIGURE 7.4 – Géométries optimisées des complexes de Cuivre tétracoordinés à des ligands amine
modèles NH3. Les complexes doublet présentent des contaminations de spin négligeables (valeurs
des <S2> de 0,75 pour les deux complexes doublet).
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L’énergie associée à l’équation bilan 7.2, en présence de ligands amine NH3, est quant

à elle de 44,3 kcal·mol-1 (∆Gdis = 40,6 kcal·mol-1).

2 CuCl(NH3)3 −→ Cu(NH3)4 +CuCl2(NH3)2 (7.2)

La réaction de dismutation, impliquant des complexes tétracoordinés modèles,

est donc moins endothermique en présence de ligands aminés. Ces résultats

sont en accord avec les observations de Ye et coll. suggérant que l’ajout de li-

gands TOP, en début de synthèse, est préjudiciable pour la dismutation du sel

CuCl.

Complexes sous coordinés

Afin de tenir compte des températures élevées des synthèses de NPs de Cuivre (200°C

pendant 30min en absence de TOP et 260°C pendant 1h en présence de TOP), il est éga-

lement possible de supposer que les complexes de Cuivre impliqués dans la dismutation

sont sous coordinés. En effet, la température élevée augmente la contribution entropique

au calcul de l’enthalpie libre tendant ainsi à favoriser les réactions dissociatives, comme la

décoordination des ligands par exemple. Il est donc possible de calculer les énergies asso-

ciées aux réactions de coordination successives des ligands modèles PH3 ou NH3 établies

selon l’équation générale 7.3.

CuClxLi +L −→ CuClxLi+1 (7.3)

Où X correspond au nombre de Cl- coordiné au Cu, et donc formellement au degré

d’oxydation du Cu, et L correspond aux ligands NH3 ou PH3. Les énergies et enthalpies

libres de coordination calculées pour chaque degré d’oxydation du Cu sont présentées

en annexe (voir Annexe B.1). Les réactions de première coordination sont systématique-

ment exergoniques alors que les réactions de deuxième coordination sont presque tou-

jours endergoniques. La seule exception concerne le Cu(II) coordiné aux ligands NH3,

pour lequel la réaction de deuxième coordination est exergonique. Les complexes CuClxL

peuvent donc être considérés dans le cas de Cu(I) et de Cu(0). Concernant le Cu(II), les

complexes CuCl2(PH3) et CuCl2(NH3)2 doivent être considérés. En tenant compte de ces

minima énergétiques déterminés par les enthalpies libres des réactions de coordination,

les équations bilan 7.4 et 7.5 peuvent être établies.

2 CuCl(PH3) −→ Cu(PH3)+CuCl2(PH3) (7.4)
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2 CuCl(NH3)+NH3 −→ Cu(NH3)+CuCl2(NH3)2 (7.5)

L’équation bilan 7.4 implique ainsi des complexes de Cuivre coordinés à un seul ligand

PH3. L’énergie associée à cette équation de dismutation, établie en absence d’amine, est

de 68,7 kcal·mol-1 (∆Gdis = 63,8 kcal·mol-1). En revanche, l’énergie associée à l’équation

7.5 est de 55,3 kcal·mol-1 (∆Gdis = 63,9 kcal·mol-1). Cette équation bilan implique des com-

plexes de Cu(I) et Cu(0) coordinés à un seul ligand NH3 et un complexe Cu(II) coordiné à

deux ligands NH3. Ces nombres de coordination sont en accord avec les enthalpies libres

associées aux réactions de coordination successives et présentées en annexe (Tableau B.3,

annexe B.1).

Le nombre de coordination a donc un effet sur les énergies de réaction de dis-

mutation mais pas sur la tendance observée. En effet, la présence de ligands

amine dans la sphère de coordination de tous les complexes de Cuivre induit

encore une fois une diminution de l’endothermicité de la réaction de dismuta-

tion.

Effet des ligands modèles sur l’énergie de dismutation

Afin de mieux tenir compte des effets inductifs donneurs présents pour les ligands

complets Oleylamine et TOP, les ligands modèles NH2CH3 et PMe3 sont maintenant consi-

dérés. Plus particulièrement, les ligands phosphine modèles PMe3 devraient être plus σ-

donneurs que les ligands modèles PH3 et ainsi mieux représenter les propriétés des li-

gands TOP. Les complexes de Cuivre tétracoordinés aux ligands phosphine modèles PMe3

présentent des géométries optimisées similaires à celles observées dans le cas des ligands

PH3 (Figure 7.5).

FIGURE 7.5 – Géométries optimisées des complexes de Cuivre tétracoordinés à des ligands phos-
phine modèles PMe3. Les complexes doublet présentent des contaminations de spin négligeable
(valeurs des <S2> de 0,75 pour les deux complexes doublet).
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A partir de ces complexes, l’équation bilan de dismutation 7.6 peut être établie :

2 CuCl(PMe3)3 −→ Cu(PMe3)4 +CuCl2(PMe3)2 (7.6)

Cette équation bilan, impliquant uniquement des ligands phosphine, présente une éner-

gie de dismutation de 64,5 kcal·mol-1. Cette énergie est donc moins endothermique que

celle associée à l’équation 7.1, impliquant des complexes tétracoordinés aux ligands mo-

dèles PH3, qui était de 78,6 kcal·mol-1. Le choix du modèle de ligands phosphine entre

PH3 et PMe3 induit donc une modification non négligeable de l’énergie de dismutation.

Dans le cas des ligands modèles NH2CH3, les géométries optimisées sont également

similaires à celles observées précédemment (Figure 7.6).

FIGURE 7.6 – Géométries optimisées des complexes de Cuivre tétracoordinés à des ligands amine
modèles NH2CH3. Les complexes doublet présentent des contaminations de spin négligeable (va-
leurs des <S2> de 0,75 pour les deux complexes doublet).

L’équation bilan de dismutation 7.7 peut être établie à partir de ces complexes. La

dismutation est toujours fortement endothermique avec une énergie associée de 48,3

kcal·mol-1. L’énergie de dismutation, calculée pour les complexes de Cuivre tétracoordi-

nés, varie peu entre l’utilisation du ligand modèle NH3 et NH2CH3 (∆Edis = 44,3 kcal·mol-1

dans le cas de ligands NH3).

2 CuCl(NH2CH3)3 −→ Cu(NH2CH3)4 +CuCl2(NH2CH3)2 (7.7)

Dans le cas de ces ligands modèles, la réaction de dismutation envisagée en présence

de ligands aminés est toujours moins endothermique que celle envisagée en présence de

ligands phosphine.

Effet des ligands modèles et réactions de substitution

Les équations bilan établies précédemment en présence de ligands aminés peuvent

être représentatives des conditions expérimentales de la synthèse reportée par Ye et coll..

En revanche, elles ne permettent pas de rendre compte des conditions du protocole ex-
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périmental établi par Buonsanti et coll., dans lequel les ligands TOP et l’Oleylamine sont

présents dès le début de la réaction. La réaction de substitution qui peut avoir lieu entre

les ligands amine et phosphine est considérée selon l’équation générale 7.8. Cette équa-

tion correspond à la substitution globale des ligands modèles NH2CH3 par les ligands

PMe3 pour des complexes tétracoordinés.

CuClx(NH2CH3)n +n PMe3 −→ CuClx(PMe3)n +n NH2CH3 (7.8)

Les énergies associées aux équations de substitution, établies selon l’équation bilan

7.8 et pour différentes degrés d’oxydation du Cuivre, sont reportées dans le Tableau 7.2.

TABLEAU 7.2 – Énergies et enthalpies libres établies selon l’équation générale 7.8 pour les diffé-
rentes degrés d’oxydation du Cuivre, en kcal·mol-1.

Complexe initial Complexe final x n ∆E (∆G)

Cu(NH2CH3)4 Cu(PMe3)4 0 4 -9,3 (-3,7)

CuCl(NH2CH3)3 CuCl(PMe3)3 I 3 -18,4 (-15,9)

CuCl2(NH2CH3)4 CuCl2(PMe3)4 II 2 0,2 (-0,2)

Les réactions de substitution globale, induisant l’échange de la totalité des ligands

phosphine par des ligands amine, sont donc exothermiques dans le cas du Cu(0) et du

Cu(I). Dans le cas du complexe de Cu(II), la substitution globale est athermique. Les com-

plexes CuCl2(PMe3)4 et CuCl2(NH2CH3)4 sont donc isoénergétiques. La gêne stérique étant

par ailleurs assez faible pour les complexes de Cu(II) tétracoordinés et pour les ligands

complets Oleylamine et TOP, il est difficile de conclure quant à une coordination préfé-

rentielle du Cu(II) envers un ligand plutôt que l’autre. Dans le cas du Cu(I), la réaction

de substitution est en revanche particulièrement exothermique avec une énergie de -18,4

kcal·mol-1 pour la substitution de trois ligands. Ce résultat suggère que les ligands PMe3

stabilisent le complexe précurseur.

Cette stabilisation des complexes de Cu(I) et de Cu(0) par les ligands phos-

phine, plus importante dans le cas du Cu(I), explique pourquoi la dismutation

est plus endothermique en présence des ces derniers. En effet, pour toutes les

équations bilan de dismutation considérées la coordination de ligands aminés

permet systématiquement de diminuer l’endothermicité de la réaction.

D’autre part, ces énergies de substitution suggèrent qu’en présence de ligands TOP,

tous les complexes de Cuivre peuvent être coordinés uniquement à des ligands phos-
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phine. Autrement dit, l’étude d’équation bilan mixtes faisant intervernir des complexes

coordinés à des ligands phosphine et d’autres à des ligands amine n’est pas nécessaire

dans ce cas.

Énergie de dismutation reportée dans la littérature

Les énergies de dismutation calculées précédemment sont en accord avec l’étude DFT

réalisée par Buonsanti et coll. dans le cadre de la synthèse de NPs de Cu [2]. Dans cette

étude, une énergie de dismutation de 66,6 kcal·mol-1 associée à l’équation bilan 7.9, est

reportée. Cette équation implique un dimère Cu(I)-Cu(I) en tant que précurseur, en ac-

cord avec leurs observations expérimentales.

Cu2Br2(PMe3)4 −→ CuBr2(PMe3)2 +Cu(PMe3)2 (7.9)

Dans ce travail, les calculs ont été réalisés en utilisant un PCM et un niveau de calcul

très différent du nôtre (optimisation au niveau M06/def2-SVP avec le pseudopotentiel

LANL2DZ4 puis un calcul SP au niveau PBE0-dDsC/TZ2P avec une correction de l’en-

thalpie libre). Il apparaît ainsi que la méthodologie utilisée, le nombre de coordination, la

forme du précurseur (monomérique ou dimérique) ou la nature de l’halogène considéré

influent finalement peu sur l’ordre de grandeur de l’énergie de dismutation calculée.

Les différentes équations bilan de dismutation envisagées dans ce travail sont

toutes fortement endothermiques avec des énergies associées de plus de 44,0

kcal·mol-1. L’énergie de dismutation la plus faible implique des complexes té-

tracoordinés à des ligands amine. En accord, avec les observations reportées

par Ye et coll., la présence de ligands phosphine est préjudiciable pour la dis-

mutation du Cu(I) [3].

7.2 Dismutation et espèces polynucléaires

7.2.1 Arguments pour l’implication d’espèces polynucléaires

Dans leur travail, Bonsanti et coll. suggèrent que l’étape de nucléation devrait dépla-

cer la réaction de dismutation dans le sens de la réduction du Cu(I). Afin d’étudier cette

possibilité, l’énergie associée à la formation de petits nucléi est maitenant évaluée. La

formation d’espèces polynucléaires partiellement réduites est également étudiée.

Dans le cas du Cuivre, plusieurs observations et résultats indiquent que la piste d’une

séparation réelle des étapes de réduction et de nucléation, et ainsi d’une hypothèse mo-
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léculaire décrivant la réduction, n’est pas justifiée. En plus de la forte endothermicité

des réactions de dismutation discutées dans les paragraphes précédents, deux éléments

peuvent également être évoqués dans ce sens :

1. Une hypothèse moléculaire implique que la réduction conduit à la formation d’un

complexe [Cu(0)]. Or, expérimentalement presque aucun complexe de ce type n’a

pu être isolé et caractérisé [6].

2. Différentes études expérimentales rapportent l’observation de clusters présentant

des Cu(I) ou partiellement réduits stabilisés en solution, suggérant qu’ils pourraient

également être considérés comme produits de la réduction [7, 8].

Concernant le premier argument, Frenking et coll. ont rapportés en 2014 la synthèse

et la caractérisation d’un complexe de Cu(0) stabilisé par deux ligands très fortement σ-

donneurs [6] (Figure 7.7). Dans cette publication, Frenking et coll. précisent qu’aucun

autre complexe de Cu(0) n’a pu être expérimentalement isolé et caractérisé par le passé.

En revanche, un dépôt de Cuivre ou de petits clusters de cuivre stabilisés à la surface

d’oxydes métalliques ont pu être isolés. Une étude expérimentale de ces clusters et de

la surface suggère qu’ils présentent des sites Cu(I) chargés positivement [9].

FIGURE 7.7 – Représentation du ligand utilisé pour stabilisé le Cu(0), présentant un carbène
comme site de coordination, et du complexe Cu(Me2-cAAC)2 synthétisé et isolé par Frenking et
coll. [6].

Concernant le second argument, Liu et coll. ont rapporté la formation de l’espèce ca-

tionique [(Ph3P)6Cu6H5]+ à partir du cluster (Ph3P)6Cu6H6 [7]. Ce cation est stabilisé en

solution et sa structure a pu être caractérisée par cristallographie. D’autre part, Carenco

et coll. ont rapporté la formation réversible de NPs de Cuivre en présence d’un excès de

ligands phosphine en solution [8]. Dans ce cas, ils arrivent à caractériser par une mé-

thode de spectrométrie de masse, des clusters de cuivre partiellement réduits avec une

nucléarité allant de 1 à 5 atomes de Cu. Ces espèces sont stabilisées en solution grâce à la

coordination du Cuivre à des ligands phosphine PR3 (R=Bu). En présence de CH3CN, les

analyses de spectrométrie de masse révèlent la présence de clusters de formule Cu(PR3)2,
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Cu3(CN)2(PR3)2 ou encore Cu5(CN)4(PR3)2. Ces espèces pourraient également être à l’ori-

gine de l’activité catalytique attribuée aux NPs de Cuivre.

7.2.2 Formation de dimères Cu(0)-Cu(0) : Bilan thermodynamique

Ces arguments en faveur d’une réaction de dismutation du Cuivre pouvant impliquer

des espèces polymétalliques, nous conduisent à envisager des réactions de dismutation

impliquant des espèces polymétalliques. Pour cela, des dimères présentant une structure

électronique Cu(0)-Cu(0) ont d’abord été considérés en tant que produits de la réaction

de dismutation. Des dimères de Cuivre coordinés à deux ou quatre ligands sont ainsi en-

visagés. Les dimères Cu2(PH3)2 et Cu2(PH3)4 ont pu être obtenus (Figure 7.8). Le dimère

Cu2(NH3)4 n’a en revanche pas pu être obtenu puisque son optimisation de géométrie n’a

pas convergée. Le début de l’optimisation a conduit à la décoordination de deux ligands

amine afin de former un dimère Cu2(NH3)2 en interaction faible avec deux ligands NH3

de sphère externe. Les géométries optimisées des trois dimères obtenus sont présentées

Figure 7.8.

FIGURE 7.8 – Géométries optimisées de dimères Cu2(NH3)2, Cu2(PH3)2 ou Cu2(PH3)4. Les dis-
tances Cu-Cu sont en Å(en rose). Une multiplicité de spin singulet a été considérée pour les di-
mères en accord avec la formation d’une liaison Cu-Cu.

Concernant le dimère Cu2(PH3)4, une autre géométrie a pu être optimisée. Celle-ci

présente deux ligands PH3 sur chaque Cu mais est moins stable d’environ 4,5 kcal·mol-1. A

partir de ces dimères, les équations bilan 7.10, en présence de ligands phosphine, et 7.11

en présence de ligands amine uniquement, sont établies. Ces réactions de dismutation

impliquent des complexes de Cu(I) et de Cu(II) tétracoordinés.

2 CuCl(PH3)3 −→ 1

2
Cu2(PH3)4 +CuCl2(PH3)2 +2 PH3 (7.10)

2 CuCl(NH3)3 −→ 1

2
Cu2(NH3)2 +CuCl2(NH3)2 +3 NH3 (7.11)

Les énergies associées à ces réactions de dismutation sont respectivement de 52,6

kcal·mol-1 et 37,5 kcal·mol-1 (enthalpies libres respectives de 26,3 kcal·mol-1 et 18,8 kcal·mol-1).
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La prise en compte de la formation de dimères Cu(0)-Cu(0) permet ainsi de diminuer

l’endothermicité de la dismutation. En effet, celle-ci était de 78,6 kcal·mol-1 dans le cas de

monomères coordinés à des ligands phosphine et de 44,3 kcal·mol-1 dans le cas de mo-

nomères coordinés à des ligands amine. Ces équations mettent, par ailleurs, en valeur

le fait que la formation de liaisons Cu(0)-Cu(0), conduisant à la libération de ligands en

solution, présente ainsi une contribution entropique favorable.

Les équations bilan 7.12 et 7.13 peuvent également être établies si les complexes de

Cuivre sous coordinés sont considérés. Pour ces complexes, le nombre de coordination

considéré est celui définit avec les enthalpies libres de coordination calculées et reportées

en annexe (annexe B.1).

2 CuCl(PH3) −→ 1

2
Cu2(PH3)2 +CuCl2(PH3) (7.12)

2 CuCl(NH3)+NH3 −→ 1

2
Cu2(NH3)2 +CuCl2(NH3)2 (7.13)

La réaction de dismutation 7.12 est également très endothermique puisqu’elle pré-

sente une énergie de 41,1 kcal·mol-1. La réaction de dismutation 7.13 est en revanche

moins endothermique et présente une énergie de 14,4 kcal·mol-1 (enthalpie libre de 29,2

kcal·mol-1).

La tendance observée concernant la diminution de l’endothermicité de la dis-

mutation en présence de ligands aminés dans la sphère de coordination des

complexes est donc encore une fois retrouvée. La prise en compte de la forma-

tion de dimère Cu(0)-Cu(0) permet également de diminuer l’endothermicité de

la réaction. Les réactions les moins endothermiques, ont été établies pour les

complexes de Cu sous coordinés et présentent des énergies de 41,1 kcal·mol-1

en présence de ligands PH3 et de 14,4 kcal·mol-1 en présence de ligands NH3.

Dimèrisation du précurseur de Cu(I)

La dimèrisation de deux complexes Cu(I) pour former le dimère Cu2Cl2(PH3)4 peut

également être considérée. Cette possibilité est en accord avec les observations expéri-

mentales reportées en présence de sels CuBr et de ligands TOP [2]. Dans ce cas, l’équa-

tion de dismutation 7.14 peut être établie par analogie avec celle proposée par Buonsanti

et coll. (Équation 7.9). L’énergie associée à l’équation bilan 7.14 est dans ce cas de 58,7

kcal·mol-1.

Cu2Cl2(PH3)4 −→ 1

2
Cu2(PH3)4 +CuCl2(PH3)2 (7.14)

171



CHAPITRE 7. LA DISMUTATION DU SEL CUCL DANS L’OLEYLAMINE

L’énergie associée à la dimérisation de deux complexes CuCl(PH3)2 pour former le

dimère Cu2Cl2(PH3)4 est de -21,4 kcal·mol-1 (l’enthalpie libre est de -10,5 kcal·mol-1). Le

dimère Cu2Cl2(PH3)4 présente une géométrie optimisée comparable à celle reportée dans

la publication de Buonsanti et coll. (Figure 7.9). Ces deux structures présentant deux ha-

logènes pontants entre les atomes de Cuivre.

FIGURE 7.9 – Géométrie optimisée du dimère Cu2Cl2(PH3)4 singulet et représentation schéma-
tique de la géométrie optimisée du dimère Cu2Br2(PMe3)4 reportée dans la référence [2]. La dis-
tance Cu-Cu est en Å(en rose).

La dismutation à partir d’un dimère Cu(I)-Cu(I) en présence de ligands phosphine

est également endothermique et présente une énergie de 58,7 kcal·mol-1. Ce résultat est

cohérent avec la stabilisation du précurseur Cu(I) lorsqu’il est sous une forme dimérique.

7.2.3 Espèces partiellement réduites et structures électroniques

Les équations bilan précédemment établies permettent également d’envisager la for-

mation d’intermédiaires polymétalliques en envisageant ensuite un retour vers des es-

pèces dimériques ou non. La formation d’un tétramère de Cuivre partiellement réduit

à partir de quatre monomères de Cu(I) ou de deux dimères de Cu(I) peut ainsi être en-

visagée (Figure 7.10). Le transfert électronique (TE) conduirait ensuite à des tétramères

présentant une structure électronique partiellement réduite.

FIGURE 7.10 – Hypothèse d’un tétramère comme espèce intermédiaire de la dismutation. Ce tétra-
mère peut évoluer après le Transfert Électronique (TE) vers un dimère Cu(0)-Cu(0) et deux com-
plexes Cu(II) ou non. L’espèce intermédiaire présente des Cu(I) avant le TE et des Cu ayant un
degré d’oxydation entre (0) et (I) ou entre (I) et (II) après un TE partiel.
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Dimères de Cuivre

Dans un premier temps, nous avons cherché à localiser des dimères présentant une

structure électronique Cu(II)-Cu(0) en tant qu’unité élémentaire de tétramères ou d’es-

pèces polymétalliques de plus grande taille. Une multiplicité de spin triplet ou singulet

peut être considérée pour ces dimères. D’un point de vue électronique, l’état triplet peut

correspondre à deux centres métalliques doublet (i.e. un Cu(II) et un Cu(0)) et n’implique

pas la formation d’une liaison métal-métal. L’état singulet correspond potentiellement

à un dimère présentant une structure électronique Cu(II)-Cu(0) et une liaison covalente

entre les Cu (en suivant le même raisonnement que pour les dimères de Cobalt). Parmi

plusieurs structures obtenues, deux dimères de formules Cu2Cl2(NH3)2 et Cu2Cl2(PH3)2

sont sélectionnés. Cette sélection est basée sur leurs géométries optimisées qui sont a

priori cohérentes avec des structures électroniques Cu(II)-Cu(0) (i.e. deux Cl attribués à

un Cu). Les géométries optimisées de ces dimères et leurs énergies relatives sont repor-

tées (Figure 7.11). Une analyse de la structure électronique de ces dimères est réalisée et

les charges naturelles des Cu sont reportées (Figure 7.11, en rouge). Ces dimères peuvent

par ailleurs être formés à partir de deux monomères CuCl(L). Les énergies de dimérisation

sont respectivement de -13,8 kcal·mol-1 et -20,3 kcal·mol-1 pour les dimères DP.s et DN.s.

FIGURE 7.11 – Géométries optimisées et énergies relatives en kcal·mol-1 (en noir) des dimères de
Cuivre Cu2Cl2(PH3)2 et Cu2Cl2(NH3)2 présentant une multiplicité de spin singulet (notés DP.s et
DN.s) ou triplet (notés DP.t et DN.t). Les charges naturelles des Cu sont en rouge et les distances
Cu-Cu sont données en Å (en rose et en italique).

Les écarts d’énergie entre les états triplet et singulet respectifs sont de 66,6 kcal·mol-1

et 69,8 kcal·mol-1 dans le cas des dimères coordinés aux ligands PH3 et NH3. Les dimères

présentant une multiplicité de spin singulet sont donc énergétiquement fortement fa-

vorisés. Les charges naturelles portées par les Cu des dimères singulet DP.s et DN.s sont

comprises entre 0,57 et 0,64. Elles sont donc caractéristiques d’une structure électronique

Cu(I)-Cu(I). Pour rappel, les valeurs de références préalablement établies dans le cas de

monomères étaient comprises entre 0,61 et 0,74 lorsque le Cu(I) est coordiné à des ligands

NH3 et entre 0,57 et 0,62 lorsqu’il est coordiné à des ligands PH3. Dans le cas des dimères
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triplet, un Cu présente une charge naturelle plus faible suggérant qu’il a une structure

électronique intermédiaire entre un Cu(I) et un Cu(0).

Dans tous les cas, aucune structure électronique Cu(II)-Cu(0) n’a pu être obser-

vée. Les dimères singulet, présentant une structure électronique Cu(I)-Cu(I),

sont fortement stabilisés par rapport aux dimères triplet. Ces résultats sont en

accord avec les énergies associées à la dismutation du Cu(I) calculées pour les

espèces monomériques.

Tétramères de Cuivre

Malgré ces résultats, des tétramères de Cuivre présentant une structure électronique

Cu(II)-Cu(0) ont tout de même été recherchés. Plusieurs structures ont été optimisées,

deux d’entre elles sont présentées Figure 7.13. Dans l’objectif de localiser des tétramères

présentant deux centres métalliques Cu(II) et deux Cu(0), uniquement des états triplet

ont d’abord été recherchés. Le raisonnement appliqué est qu’un tétramère triplet devrait

correspondre à un dimère Cu(0)-Cu(0) singulet, dont la formation est exothermique, en

interaction avec deux complexes de Cu(II) doublet. Les deux électrons célibataires du tri-

plet devraient donc être répartis sur les deux Cu(II) doublet. Pour cela, la géométrie ini-

tiale considérée présente un dimère Cu(0)-Cu(0) de formule Cu2(L)4 en interaction avec

deux CuCl2. Cette géométrie initiale est construite à partir de la géométrie optimisée du

dimère Cu2(PH3)4 la plus stable (Figure 7.12).

FIGURE 7.12 – Géométrie initiale pour les tétramères Cu4Cl4(L)4 (à gauche) et géométrie optimisée
de Cu4(PH3)4 (à droite).

Les géométries optimisées, à partir de cette géométrie initiale, ainsi que les charges

naturelles portées par les Cu sont reportées sur la Figure 7.13. Les énergies associées à la

formation de ces tétramères, à partir de quatre monomères CuCl(L), sont respectivement

de -46,1 kcal·mol-1 et 5,22 kcal·mol-1 dans le cas des tétramères QP.t et QN.t (enthalpies

libres de -14,7 kcal·mol-1 et 38,6 kcal·mol-1).
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FIGURE 7.13 – Géométries optimisées des tétramères triplet de Cuivre Cu4Cl4(PH3)4, noté QP.t, et
Cu4Cl4(NH3)4, noté QN.t. Les charges naturelles des Cu sont en rouge.

L’analyse de la structure électronique des tétramères QP.t et QN.t révèle la présence

d’un centre métallique Cu(I), caractérisé par une charge de 0,78 et 0,62, et de trois centres

métalliques ayant des structures intermédiaires. Ces derniers présentent des charges in-

termédiaires entre un Cu(0) et un Cu(I) allant de 0,29 et 0,35, pour le tétramère QP.t, et de

0,34 à 0,50 pour le tétramère QN.t. La coordination de ligands PH3 entraîne une diminu-

tion des charges naturelles portées par les Cu. Aucun centre métallique ne présente une

structure électronique Cu(II) mais les tétramères présentent une structure électronique

partiellement réduite.

Une structure singulet a par ailleurs été obtenue dans le cas du tétramère QP.t. Cette

structure est plus stable de 54,7 kcal·mol-1 par rapport au triplet QP.t. Les centres métal-

liques de ce tétramère singulet présentent des charges naturelles comprises entre 0,60 et

0,64 en accord avec un état d’oxydation Cu(I).

En accord avec la forte endothermicité associée à la dismutation des précur-

seurs Cu(I), aucune espèce polymétallique présentant une structure électro-

nique Cu(II)-Cu(0) n’a pu être obtenue. Des structures partiellement réduites

ont pu être observées lorsqu’une multiplicité de spin triplet était envisagée.

Ces structures sont systématiquement moins stables que les espèces présen-

tant une multiplicité de spin singulet des sites Cu(I).

7.3 Vers des nucléi de plus grande taille

En accord avec une réaction de dismutation impliquant des espèces polymétalliques,

la formation de nucléi de plus grande taille en tant que produits de la dismutation peut

également être envisagée. Des nucléi de formule Cun, non coordinés à des ligands, et des

nucléi CunLm coordinés à des ligands L ont donc été étudiés. Les géométries optimisées,
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par différentes méthodes de calcul, de clusters de Cuivre en absence de ligands et pré-

sentant des tailles croissantes ont été reportées [10–12]. Cependant les énergies de for-

mation de ces structures étant calculées à des niveaux de calculs différents du nôtre, elles

ne peuvent être quantitativement comparées aux énergies de dismutation calculées pré-

cédemment. Pour cela, l’évaluation des énergies de formation de ces clusters par la mé-

thodologie « standard » a été entreprise. Cette étude est notamment réalisable car le Cu(0)

présente systématiquement un état fondamental bien définit (doublet BS). Les clusters

Cun ont ainsi été considérés dans un état singulet lorsque n est pair et doublet lorsque

n est impair. La formation de clusters Cun non coordinnés à des ligands « L » semble ce-

pendant peu réaliste et éloignée des conditions expérimentales. Dans les conditions de

synthèse de NPs, il est en effet probable que les clusters de petites tailles soient solvatés

ou stabilisés par la coordination à des ligands. L’influence de la coordination de ligands

neutres sur la géométrie de l’état fondamental et sur l’énergie de nucléation est donc éga-

lement évaluée.

Afin de limiter le temps de calcul et d’améliorer les chances de convergence des opti-

misations de géométries, les ligands modèles PH3 et NH3 ont été considérés. En pratique,

la majorité des résultats concernent les clusters Cun(PH3)m. Ceci est en partie dû à la dif-

ficulté d’obtenir des géométries optimisées pour les clusters Cun(NH3)m lorsque m est

supérieur à 1.

7.3.1 Clusters de Cuivre Cun sans ligand

Approche méthodologique

Dans le cas de clusters non coordinés, de formule Cun (2 ≤ n ≤ 20), les géométries

initiales sont construites à partir des données théoriques reportées dans la littérature [11,

13]. Concernant les clusters Cun, où n est compris entre 12 et 20, uniquement les nombres

n pairs ont été considérés (correspondant à une multiplicité singulet). Pour chaque clus-

ter une géométrie initiale est considérée à partir du travail de Calaminici et coll. reportant

les énergies de plusieurs centaines d’isomères calculées en DFT (voir annexe B pour plus

d’informations). Concernant les structures Cu2 à Cu9, différentes géométries initiales ont

été considérées. Ces géométries initiales ont été reconstruites à partir des données théo-

riques reportées par Toro-Labbé et coll. [13] (voir Annexe B). D’autre part, pour les clus-

ters Cu3 à Cu6 de nouvelles géométries initiales ont également été considérées. En effet,

lorsqu’un nouvel arrangement des atomes de Cu, appelé un « pattern », est observé dans

les géométries optimisées des clusters Cun(PH3)m, il constitue une nouvelle géométrie

initiale pour le cluster Cun. Cette méthodologie a été mise en place car la coordination
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de ligands à des clusters modifie souvent l’arrangement des atomes de cuivre. Il s’agit

donc de vérifier que cet arrangement ne correspond pas une structure plus stable pour

le cluster Cun sans ligand. Les géométries optimisées avec la méthodologie standard sont

présentées en annexe (Figures B.2 et B.3).

Énergies de formation

A partir des structures les plus stables représentées en annexe, il est possible de calcu-

ler les énergies de formation par Cuivre de chaque cluster Cun (Figure 7.14). Ces énergies

de formation sont calculées selon l’équation 7.15 :

Eb(Cun) = 1

n
[n ×E(Cu)−E(Cun)] (7.15)

Où E(Cu) et E(Cun) sont respectivement les énergies absolues d’un atome de Cu(0) dou-

blet et du nucléi Cun.

FIGURE 7.14 – Énergie de formation de clusters Cun en fonction de la taille du cluster exprimées en
kcal·mol-1 et par atome de Cuivre. Les géométries optimisées sont présentées en annexe (Figures
B.2 et B.3).

La réaction de nucléation est donc exothermique et l’énergie associée à la formation

d’un cluster Cun va de -20,9 kcal·mol-1/Cu pour le cluster Cu2 à -47,4 kcal·mol-1/Cu pour

Cu20. Cette énergie de formation diminue globalement en fonction de la taille du cluster

comme dans le cas du Cobalt. Selon cette évaluation, les énergies associées aux forma-

tions de clusters ne sont pas suffisamment exothermiques pour compenser l’endother-

micité de la dismutation.
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7.3.2 Clusters de Cuivre CunLm

Approche méthodologique

Concernant des clusters de Cuivre coordinés à des ligands amine ou phosphine, au-

cune étude théorique ne reporte, à notre connaissance, de géométries optimisées. De ce

fait, une démarche systématique a été mise en place pour les optimisations de géomé-

tries de ces structures et pour le choix de la position des ligands. La démarche suivie pour

traiter les résultats des optimisations de géométrie est schématisée Figure 7.15.

FIGURE 7.15 – Représentation schématique de la démarche suivie pour les optimisations de géo-
métrie des clusters CunLm (2 ≤ n ≤ 6 et 1 ≤ m ≤ 6).

Pour plus de clarté, cette méthodologie peut être illustrée dans le cas d’un exemple en

considérant l’optimisation de géométrie du cluster Cu6L4 :

1. La géométrie initiale de Cu6L4 est construite à partir de la géométrie optimisée de

Cu6 la plus stable et quatre ligands L sont coordinés au cluster Cu6.

2. L’optimisation de géométrie conduit à un nouvel arrangement des atomes de cuivre.

3. La géométrie optimisée permet de construire de nouvelles géométries initiales pour

les clusters Cu6L3, Cu6L2, Cu6L puis Cu6.

Cette méthodologie consiste ainsi, dans un premier temps, à coordiner des ligands

aux centres métalliques des géométries optimisées des clusters Cun les plus stables. En-
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suite, si une géométrie initiale converge vers une géométrie présentant un arrangement

différent des atomes de Cuivre, alors cette géométrie optimisée constitue une nouvelle

géométrie initiale à prendre en compte. A partir d’une seule géométrie initiale, le nombre

de géométries initiales envisagées est ainsi augmenté.

Le choix de la position des ligands coordinés aux Cu dans la géométrie initiale est

maintenant abordé. La méthodologie employée pour définir les différentes positions consi-

dérées est illustrée dans le cas du cluster Cu6L2 (Figure 7.16). Dans cette figure, les cercles

de couleur représentent les sites de coordination envisagés. Pour le cluster Cu6L2, une

géométrie initiale représente une combinaison donnée de deux sites de coordination. Les

combinaisons possibles sont envisagées en considérant que les atomes de cuivre ayant

un environnement similaire constituent un site de coordination équivalent pour le ligand

(un site de coordination équivalent est représenté par une seule couleur). Cette hypo-

thèse est supposée pour tous les clusters CunLm considérés. Les combinaisons équiva-

lentes entre elles ne sont considérées qu’une seule fois.

FIGURE 7.16 – Représentation schématique des différentes combinaisons considérées pour le clus-
ter Cu6L2 à partir de la géométrie plane la plus stable de Cu6. Les sites de coordination sont équi-
valents s’ils présentent la même couleur (rouge ou bleu). Concernant les sites roses, les ligands L
présentent alors un nombre de coordination supérieur à 1. Ces positions sont combinées à une
position rouge, où le Cu présente un faible nombre de coordination.
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Ainsi deux combinaisons sont équivalentes si elles sont composées de plusieurs po-

sitions équivalentes (i.e. de même couleurs). Dans le cas présenté Figure 7.16, toutes les

combinaisons présentant deux positions de couleur bleue (ou deux rouges) sont équiva-

lentes. Ensuite, des combinaisons composées de positions de différentes couleurs peuvent

être établies. Dans ce cas, les combinaisons équivalentes sont éliminées en prenant en

compte la symétrie du cluster Cu6 (exemple illustré Figure 7.17).

FIGURE 7.17 – Combinaisons considérées équivalentes par symétrie pour une combinaisons mé-
langeant les positions non équivalentes rouge et bleu du cluster Cu6L2 à partir de la géométrie
plane la plus stable de Cu6.

Deux ligands peuvent également être considérés sur le même atome de Cuivre. Ceci

conduit à des répartitions hétérogènes des ligands entre les atomes de Cu (par exemple

dans le cas de Cu2(PH3)4, la répartition 3/1 est plus stable que la 2/2). Des ligands coordi-

nés à plusieurs Cu ont également été envisagés (positions roses, 7.16). Concernant cette

possibilité, une seule combinaison impliquant une position de couleur rose différente est

testée. Dans le cas de Cu6L2, cela signifie que trois combinaisons impliquant des positions

roses ont été envisagées (Figure 7.16). Ensuite, si la géométrie optimisée est plus stable

que les autres combinaisons, alors toutes les combinaisons impliquant les positions de

couleur rose doivent être testées. Cette méthodologie n’a pas la prétention de permettre

d’accéder au minimum global de la surface d’énergie potentielle de chaque cluster. Elle

permet cependant une évaluation de l’ordre de grandeur des énergies de formation de

ces clusters et de la tendance en fonction de la taille des clusters.

Tendances des énergies de formation

L’effet d’une coordination des ligands modèles PH3 sur l’énergie de formation des

clusters est maintenant évalué. La formation des clusters Cun(PH3)m est alors considé-

rée selon l’équation 7.16.
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n×Cu+m×PH3 −→ Cun(PH3)m (7.16)

Les énergies associées à la formation de clusters Cun(PH3)m, avec n allant de 1 à 5,

sont représentées sur la Figure 7.18.

FIGURE 7.18 – Énergies de formation de clusters Cun et Cun(PH3)m (n allant de 2 à 5 et m de 0
à 5) calculées selon l’équation générale 7.16 et exprimées en kcal·mol-1/Cu. Dans le cas du com-
plexe Cun(PH3)m les géométries présentant l’arrangement des atomes de Cu, le plus stable pour
les clusters Cu6(PH3)m, n’ont pas convergé ou présentaient une fréquence imaginaire.

La comparaison des énergies de formation des clusters en fonction du nombre de li-

gands phosphine modèles PH3 révèlent trois tendances notables :

1. La prise en compte de ligands coordinés aux atomes de Cu(0) rend la réaction de

nucléation plus exothermique. Une forte différence de l’énergie de formation est

notamment observée pour les clusters de petites tailles.

2. L’énergie de formation par atome de Cuivre varie moins en fonction de la taille du

cluster lorsque la présence de ligands est envisagée. En effet, en absence de ligands

l’écart entre la formation de Cu2 et de Cu6 est d’environ 15 kcal·mol-1/Cu contre

seulement 4 kcal·mol-1/Cu en présence de ligands.

3. Les clusters présentant un nombre n impair (correspondant à un état fondamental

doublet) sont de moins en moins stabilisés, par rapport aux nombres pairs (corres-

pondant à un état fondamental singulet), lorsque le nombre de ligands augmente.

A titre d’exemple, le cluster Cu2(PH3)6 singulet présente une énergie de formation

plus exothermique que le cluster Cu3(PH3)6 doublet alors que la taille du cluster est

plus faible.
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Cette étude a également été entreprise pour les clusters Cun(NH3)m, cependant la dé-

coordination des ligands amine en faveur de la formation de liaisons hydrogène induit

fréquemment des erreurs de convergence et empêche donc le calcul de la totalité des

énergies de formation de ces derniers. Ces difficultés n’ont en revanche pas été rencon-

trées lorsque la coordination d’un seul ligand NH3 était envisagée. Les énergies de forma-

tion des clusters CunNH3 ont donc pu être calculées et sont reportées en Annexe (Tableau

B.5). Elles sont comparables à celles observées dans le cas du ligand PH3 puisque l’écart

maximal est de 1,8 kcal·mol-1/Cu (entre les clusters Cu2PH3 et Cu2NH3).

L’inclusion de ligands est donc capital pour évaluer l’énergie de formation, par-

ticulièrement pour des clusters de petite taille. Il apparaît que la réaction de nu-

cléation est fortement exothermique en présence ou en absence de ligands. A

titre d’exemple, les énergies de formation des clusters Cun(PH3)4 vont de -43,3

à -46,0 kcal·mol-1/Cu, pour m allant de 2 à 6.

7.3.3 Dismutation et formation de clusters Cu6(L)4

Les énergies de formation des clusters Cun(PH3)m suggèrent que la prise en compte

de ces derniers comme produits de la dismutation permettrait de diminuer encore son

endothermicité. L’implication d’espèces polymétalliques dans le bilan de dismutation est

donc à nouveau envisagée. Dans le cas des ligands amine, les géométries de différentes

clusters Cu6(NH3)4 ont pu être optimisées et ne présentent pas de décoordination de li-

gands. Parmi les clusters Cu6(PH3)m, le cluster Cu6(PH3)4 est celui qui présente l’éner-

gie de formation la plus exothermique (Figure 7.18). Des réactions de dismutation impli-

quant la formation des clusters Cu6(PH3)4 et Cu6(NH3)4 peuvent donc être considérées.

Les géométries optimisées de ces clusters correspondant aux structures les plus stables

sont présentées sur la Figure 7.19.

FIGURE 7.19 – Géométries optimisées des structures les plus stables pour les clusters Cu6(PH3)4 et
Cu6(NH3)4.
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L’équation bilan 7.17, impliquant uniquement des ligands phosphine, est maintenant

établie. Dans cette équation, les nombres de coordination des complexes de Cu(I) et Cu(II)

sont en accord avec les enthalpies libres de coordination calculées (annexe B.1).

2 CuCl(PH3)+PH3 −→ CuCl2(PH3)2 + 1

6
× [Cu6(PH3)4 +2 PH3] (7.17)

L’équation bilan 7.17 présente une énergie de 30,1 kcal·mol-1 (enthalpie libre de 33,7 kcal·mol-1).

Malgré la formation d’un cluster de Cuivre Cu6(PH3)4, la réaction de dismutation 7.17

reste endothermique. Elle est cependant la moins endothermique des réactions de dis-

mutation, impliquant uniquement des ligands phosphine, considérées précédemment.

Une réaction de dismutation impliquant des ligands amine est maintenant considérée

(Équation 7.18).

2 CuCl(NH3)+NH3 −→ CuCl2(NH3)2 + 1

6
× [Cu6(NH3)4 +2 NH3] (7.18)

L’équation ainsi établie est la réaction de dismutation la moins endothermique puisqu’elle

présente une énergie de 7,6 kcal·mol-1 (enthalpie libre de 22,9 kcal·mol-1).

La formation d’un cluster de Cuivre coordiné à des ligands permet de réduire

l’endothermicité de la réaction de dismutation. L’équation bilan établie en pré-

sence de ligands aminés uniquement et impliquant la formation du cluster

Cu6(NH3)4 présente l’énergie de dismutation la plus faible.

7.4 Conclusion

Dans un premier temps, nous avons pu établir que la dismutation du Cu(I) impli-

quant des espèces monomériques présente une forte endothermicité, indépendamment

du ligand considéré. En accord avec ces résultats, l’étude de dimères ou de tétramères

partiellement réduits a montré qu’ils présentaient soit :

— une structure électronique correspondant à des Cu(I) dans un état singulet,

— une structure électronique partiellement réduite dans le cas de tétramères triplet

mais ce dernier est fortement déstabilisé par rapport au singulet.

Cependant, la forte exothermicité associée à la formation de clusters de Cuivre suggère

que la prise en compte de la formation de liaisons Cu(0)-Cu(0) est nécessaire afin d’ex-

pliquer les observations expérimentales. Le bilan de dismutation établi selon l’équation

7.17, impliquant la formation d’un cluster Cu6(PH3)4, présente une énergie de dismuta-

tion de 30,1 kcal·mol-1 au lieu de 68,7 kcal·mol-1 dans les monomères. Une équation simi-
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laire faisant apparaître la coordination des Cu à des ligands NH3 présente une énergie de

dismutation de 7,6 kcal·mol-1.

En conclusion, l’étude théorique de la dismutation des précurseurs de Cuivre

n’a pas permis de rationaliser la totalité des observations expérimentales mais

a permis l’apport de certain éléments de réponse. En accord avec les résultats

expérimentaux, la présence de ligands phosphine induit une stabilisation du

précurseur Cu(I) et donc une dismutation plus endothermique. Ceci explique

en partie pourquoi l’ajout de ligands TOP est préjudiciable pour la formation

de Cu(0) [3]. Il apparaît également que la nucléation, fortement exothermique,

est l’étape qui permet la réduction du Cu(I). Dans le cas des NPs de Cuivre,

une séparation des étapes de réduction et de nucléation ne paraît donc pas

envisageable contrairement au cas du Cobalt.

Il apparaît intéressant d’évaluer les limites de généralisation de ces conclusions à tra-

vers l’étude d’un autre processus de réduction du Cuivre. Dans cet objectif, la réduction

des précurseurs de Cu(II) par l’Oleylamine conduisant également à la synthèse de NPs de

Cuivre est étudiée dans le chapitre suivant.
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Chapitre 8

Voie de réduction par l’Oleylamine

8.1 Introduction

Protocole expérimental et NPs formées

Le précurseur Cu(acac)2 se décompose sous l’effet d’une température élevée (250°C/2h)

et en présence d’Oleylamine, pour former des NPs de Cuivre [8]. Ces NPs présentent une

polydispersité assez importante de la distribution en taille (Figure 8.1).

FIGURE 8.1 – Schéma représentant le protocole de synthèse de NPs de Cuivre à partir du précur-
seur Cu(acac)2 en présence de 10 équivalents d’Oleylamine. Image TEM et distribution en taille
des NPs obtenues tirées de la référence [8].

La taille des nanosphères obtenues varient globalement entre 20 nm et 50 nm. Ce-

pendant, l’ajout d’un excès de ligands phosphine P(n-Bu)3 induit la dissolution des NPs

formées en très petites NPs (<5 nm) ou en clusters. Le processus de réduction supposé

pour cette synthèse est une réduction du centre métallique Cu(II) par l’Oleylamine.

L’Oleylamine en tant que réducteur

Cette hypothèse est guidée par le fait que les propriétés réductrices de l’Oleylamine

ont déjà été reportées. Cette dernière est en effet souvent utilisée en tant que réduc-

teur doux dans différentes synthèses de NPs métalliques et d’oxydes métalliques [14].

Les équations 8.1 et 8.2 illustrent les bilans d’oxydo-réduction à deux électrons pouvant
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être établies à partir d’une molécule d’Oleylamine [15]. La première équation d’oxydo-

réduction implique la formation d’une fonction imine terminale et la libération de deux

électrons et deux protons (équation 8.1).

NH2−CH2−C17H33 −→ NH−−CH2−C17H33 +2H++2e− (8.1)

A partir de la molécule formée une seconde équation bilan d’oxydo-réduction peut être

envisagée (équation 8.2). Celle-ci induit la formation d’une fonction nitrile terminale et

la libération de deux électrons supplémentaires.

NH−−CH2−C17H33 −→ N≡CH−C17H33 +2H++2e− (8.2)

Un mécanisme impliquant le bilan d’oxydo-réduction 8.1 a été proposé par Nicolas Mé-

zailles, Sophie Carenco et coll. dans le cas de la réduction du précurseur Pd(acac)2 [15].

Cette voie de réduction peut être généralisée dans le cas du précurseur analogue Ni(acac)2

(complexe isoélectrique de Pd(acac)2).

Une première évaluation du profil thermodynamique et cinétique de la réduction

du précurseur de Cu(II) est maitenant réalisée selon ce mécanisme. La réaction acido-

basique qui a lieu entre l’acétate et l’Oleylamine, déjà discutée dans la première partie de

ce manuscrit, est ensuite prise en compte dans le bilan de la réduction. L’influence des

effets de solvatation implicites et explicites est aussi évaluée. Dans un second temps, la

formation de liaisons Cu(0)-Cu(0) est considérée puis la réduction est envisagée au sein

d’espèces dimériques.

8.2 Mécanisme de la réduction

L’objectif de cette partie est d’établir un profil thermodynamique et cinétique pour la

réduction du précurseur de Cu(II) en un complexe de Cu(0), par analogie avec le méca-

nisme rapporté dans le littérature pour le précurseur Pd(acac)2 [15].

8.2.1 Mécanisme proposé dans la littérature

Le mécanisme de réduction de Pd(II) et Ni(II) par l’Oleylamine conduisant à la forma-

tion de NPs de Nickel et de Palladium, a fait l’objet d’une étude expérimentale et théorique

[15]. Le profil thermodynamique et cinétique de la réduction des complexes Ni(acac)2 et

Pd(acac)2 a ainsi été établi. Dans cette étude, le mécanisme de la réduction est divisée en

cinq étapes, représentées Figure 8.2, qui sont :
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1. la coordination d’un ligand amine, modélisant l’Oleylamine, au centre métallique

Pd(II) ;

2. la condensation d’une seconde molécule d’amine primaire sur la fonction cétone

du ligand acac conduisant à une fonction imine ;

3. un réarrangement impliquant une réaction acido-basique entre cette imine et le

ligand amine et l’élimination d’une molécule d’eau conduisant à ligand amidure;

4. la substitution entre deux ligands en faveur d’une amine primaire ;

5. la réaction d’oxydo-réduction entre le ligand amidure et le Pd(II) conduisant à la

formation d’une imine et un Pd(0) réduit.

FIGURE 8.2 – Mécanisme de réduction du précurseur Pd(acac)2 par l’Oleylamine étudié dans la
référence [15].

Les conditions de la synthèse et les ligands étant semblables au cas du Cuivre, un mé-

canisme similaire est maintenant envisagé pour la réduction du précurseur Cu(acac)2.

Pour simplifier cette étude, la condensation de l’amine sur le ligand acac n’a pas été consi-

dérée et l’étude des étapes acido-basique et d’oxydo-reduction a été privilégiée (étapes

dérivées des étapes 3 et 5, Figure 8.2). Dans le cadre de cette thèse, le précurseur Cu(acac)2

est par ailleurs modélisé par le complexe Cu(AcO)2. La structure du précurseur de Cuivre

ainsi que celle du complexe modèle sont représentées Figure 8.3. Ce choix de ligands mo-

dèles est motivé afin de limiter le temps de calcul mais également guidé par les résultats

expérimentaux. En effet la synthèse de NPs de Cuivre à partir du précurseur Cu(AcO)2,
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réalisée dans le cadre de la thèse d’Antoine Pessesse, conduit à des résultats similaires

dans des conditions de synthèse équivalentes (10 équivalents d’Oleylamine à 250°C pen-

dant 2h). Les NPs sphériques obtenues présentent également une forte polydispérsité

mais une taille moyenne légèrement plus importante que dans le cas du précurseur Cu(AcO)2.

L’Oleylamine sera quant à elle modélisée par le ligand NH2CH3.

FIGURE 8.3 – Représentation des structures du précurseur Cu(acac)2 et du complexe modèle
Cu(AcO)2.

Le processus de réduction au sein de ce complexe modèle est, dans notre cas, di-

visé en deux étapes qui sont représentées schématiquement à partir du complexe modèle

Cu(AcO)2(NH2CH3) (Figure 8.4). La première étape est une réaction acido-basique entre

le ligand acétate AcO- et le ligand NH2CH3. Elle conduit à la formation d’un complexe

de Cu(II) intermédiaire coordiné à un acide acétique neutre et à une fonction amidure

chargée négativement. La seconde étape est une réaction d’oxydo-réduction impliquant

deux électrons en accord avec l’équation 8.1. Cette étape conduit à la réduction du centre

métallique de Cu(II) en Cu(0).

FIGURE 8.4 – Mécanisme de réduction du précurseur Cu(AcO)2 par l’Oleylamine, impliquant un
bilan d’oxydo-réduction à deux électrons, adapté à partir du mécanisme proposé par Nicolas Mé-
zailles, Sophie Carenco et coll. [15]. Les structures représentées ne correspondent donc pas à des
géométries optimisées.

La réaction d’oxydo-réduction implique également un échange de proton entre le li-

gand AcO- et le ligands aminé. Cette étape conduit donc à la formation d’un acide acé-

tique et d’une fonction imine.
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8.2.2 Le complexe précurseur

Nombre de coordination

Dans le mécanisme proposé Figure 8.4, la coordination préalable d’une molécule d’Oley-

lamine au centre métallique Cu(II) est supposée. Cette supposition nécessite d’établir, en

premier lieu, le nombre de ligands aminés pouvant se coordiner au complexe Cu(AcO)2

qui présente une géométrie plane. A partir de ce complexe, des réactions d’addition suc-

cessives d’un ligand amine peuvent être considérées selon l’équation générale 8.3 (ou

x ≥ 0).

Cu(AcO)2(NH2CH3)x +NH2CH3 −→ Cu(AcO)2(NH2CH3)x+1 (8.3)

La première et la deuxième coordination sont fortement exothermiques et présentent des

énergies similaires (Tableau 8.1). En revanche, la troisième coordination est moins exo-

thermique. La prise en compte des effets entropiques défavorables suggèrent ainsi que la

deuxième coordination est possible mais pas la troisième, puisqu’elle présente une en-

thalpie libre d’environ 7,3 kcal·mol-1.

TABLEAU 8.1 – Énergies et enthalpies libres, en kcal·mol-1, correspondant à la coordination d’un
ligand NH2CH3 selon l’équation générale 8.3.

précurseur x ∆E ∆G

Cu(AcO)2 0 -17,2 -4,8

Cu(AcO)2NH2CH3 1 -15,4 -2,3

Cu(AcO)2(NH2CH3)2 2 -6,9 7,3

En pratique, il est difficile de conclure quant à la faisabilité de la deuxième et troisième

coordination en solution. Cette problématique a déjà été illustrée, en particulier lorsque

le ligand est également un solvant protique, dans la première partie de ce manuscrit. Le

complexe tétracoordiné Cu(AcO)2(NH2CH3)2 est considéré comme le précurseur de la

réduction puisqu’il est énergétiquement fortement favorisé et qu’un complexe similaire

présentant ce nombre de coordination a déjà été reporté dans la littérature [16] (Figure

8.6). Ce dernier présente une géométrie plan carré et une multiplicité doublet (Figure 8.5,

à gauche). Cette géométrie présente des ligands AcO− en position trans l’un de l’autre

formant des liaisons hydrogène avec les ligands NH2CH3.
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FIGURE 8.5 – Géométrie optimisée du précurseur Cu(AcO)2(NH2CH3)2 doublet dans le vide.

Géométrie du complexe précurseur

Ce nombre de coordination est en accord avec celui reporté pour un complexe de

Cu(II) similaire de formule Cu(AcO)2(HNPPh3)2 [16]. La structure de ce complexe a été

caractérisée par une étude cristallographique et est schématiquement représentée Figure

8.6.

FIGURE 8.6 – Représentation de la structure cristallographique reportée pour le complexe
Cu(AcO)2(HNPPh3)2 doublet [16]. Comme pour le complexe précurseur Cu(AcO)2(NH2CH3)2 il
présente une géométrie plan carré avec les ligands AcO− en trans et la présence de liaison hydro-
gène entre les ligands.

Afin de comparer plus précisément la géométrie optimisée de Cu(AcO)2(NH2CH3)2,

et les données cristallographiques reportées pour le complexe Cu(AcO)2(HNPPh3)2, les

distances et angles d’intérêt autour du Cu(II) sont reportés dans le Tableau 8.2.

Il apparaît ainsi que la distance Cu-O est plutôt bien reproduite par le calcul puisque

celle observée dans la géométrie optimisée du complexe Cu(AcO)2(NH2CH3)2 est simi-

laire à celle mesurée par cristallographie pour le complexe Cu(AcO)2(HNPPh3)2 (0,01 Å

d’écart entre les deux géométries).
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TABLEAU 8.2 – Distances et angles d’intérêt, respectivement en Å et degrés, de la géométrie op-
timisée du précurseur Cu(AcO)2(NH2CH3)2 et de la structure cristallographique du complexe
Cu(AcO)2(HNPPh3)2 [16]. Les distances sont équivalentes au centième près. Concernant les angles
Θ(N-Cu-O) deux valeurs sont reportées et la plus grande correspond à la présence de la liaison hy-
drogène entre l’imine et l’acétate.

d(Cu-O) d(Cu-N) d(N · · ·O) Θ(N-Cu-N) Θ(N-Cu-O)

Cu(AcO)2(HNPPh3)2 1,96 1,93 2,76 180,0 88,27/91,23

Cu(AcO)2(NH2CH3)2 1,97 2,00 2,73 174,2 84,89/95,41

Les distances Cu-N présentent un écart de 0,07 Å en accord avec la différente nature

des ligands impliqués. En effet, la distance Cu-N est plus courte dans le cas de la fonction

HNPPh3 que dans le cas de la fonction amine primaire modèle. Ceci peut être justifiée par

le fait que le groupement HNPPh3 est plus riche en électron que l’amine (dû à la présence

du système π et d’un phosphore lié à l’azote). Les angles observés autour du Cu sont lé-

gèrement différents mais cela est encore une fois cohérent avec la différente nature des

ligands aminés (écart maximal d’environ 6° pour l’angle Θ(N-Cu-N)).

Malgré la différence des ligands aminés, les angles et distances de la géomé-

trie optimisée du complexe Cu(AcO)2(NH2CH3)2 sont assez proches des don-

nées cristallographiques du complexe Cu(AcO)2(HNPPh3)2. Ces données ex-

périmentales suggèrent que le nombre de coordination envisagé pour le com-

plexe précurseur et sa géométrie optimisée (Pc et présence de liaisons hydro-

gène) sont cohérents.

8.2.3 Profile thermodynamique et cinétique de la réduction

A partir du précurseur Cu(AcO)2(NH2CH3)2, il est maintenant possible d’établir le pro-

fil énergétique des deux étapes de la réduction présentées précédemment (Figure 8.4).

Dans un souci de clarté, le profil de chaque étape est présenté séparément. Le produit de

la première étape conduit à un complexe de Cu(II) coordiné à un amidure appelé « com-

plexe intermédiaire ».

Première étape : réaction acido-basique

Le profil thermodynamique et cinétique de la première étape ainsi que les géométries

optimisées des complexes impliqués sont présentés Figure 8.7. Cette première étape est

globalement fortement endothermique avec une énergie associée de 20,4 kcal·mol-1 (∆G
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= 17,4 kcal·mol-1 Figure 8.7). Elle se décompose en deux temps qui sont (i) une réaction

d’isomérisation du complexe précurseur puis (ii) le transfert de proton entre une fonc-

tion amine primaire et un groupement acétate. Ces deux réactions sont endothermiques

avec des énergies respectives de 9,0 kcal·mol-1 et 11,4 kcal·mol-1. L’isomérisation conduit

à un complexe présentant une géométrie plan carré très déformée avec les ligands AcO-

en position cis. Le transfert de proton conduit quant à lui à un complexe de Cu(II) inter-

médiaire coordiné notament à un acide acétique et une fonction amidure. Concernant

ce transfert de proton, un état de transition a pu être localisé et l’énergie d’activation est

d’environ 18,8 kcal·mol-1 ce qui est relativement faible au regard de la forte endothermi-

cité de la réaction (l’écart d’énergie entre le produit et l’état de transition est seulement

de 7,4 kcal·mol-1).

FIGURE 8.7 – Profil énergétique de l’étape acido-basique entre un ligand acétate AcO- et un ligand
amine NH2CH3. La distance O-H de la liaison en cours de formation (en bleu) et Cu-O, corres-
pondant à l’acétate qui réagit (en noir), sont en Å. Les énergies relatives par rapport à l’énergie du
précurseur Cu(AcO)2(NH2CH3)2 sont en kcal·mol-1.

D’un point de vue géométrique, le transfert de proton entre le groupement amine et

l’acétate se traduit par le raccourcissement de la distance O-H de l’acétate qui passe de

1,7 Å, dans le complexe initial, à 1,0 Å dans le complexe final. Ce transfert s’accompagne

également de l’allongement de la distance Cu-O (de 1,97 Å à 2,40 Å) suggérant une co-

ordination moins forte du Cu(II) avec le ligand neutre AcOH qu’avec le ligand anionique

AcO-. A l’inverse, la distance Cu-N entre le Cu(II) et le ligand amine du complexe initial
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est plus faible entre le Cu(II) et ligand amidure du complexe final (de 2,0 Å à 1,82 Å).

Deuxième étape : réaction d’oxydo-réduction

Le profil de la deuxième étape du mécanisme ainsi que les géométries optimisées des

complexes impliqués sont représentés Figure 8.7. Cette seconde étape est également for-

tement endothermique puisqu’elle présente une énergie totale d’environ 35,0 kcal·mol-1

(Figure 8.8). Elle se décompose en deux temps. Le premier implique le départ du groupe-

ment AcOH à partir du complexe intermédiaire de Cu(II). Cette étape est endothermique

et son énergie est de 13,0 kcal·mol-1 mais elle présente une contribution entropique favo-

rable due à sa nature dissociative (∆G = 1,3 kcal·mol-1).

FIGURE 8.8 – Profil thermodynamique et cinétique de l’étape d’oxydo-réduction entre un ligand
amidure et le Cu(II). Les distances O-H (en rouge) et Cu-O (en noir) sont en Å et les énergies rela-
tives, par rapport à l’énergie du précurseur Cu(AcO)2(NH2CH3)2, sont en kcal·mol-1.

La seconde étape est un réaction élémentaire qui conduit à la réduction du centre

métallique Cu(II) en Cu(0) pour former un complexe Cu(0). Cette oxydo-réduction est

assistée par le transfert d’un proton du groupement méthyle de l’amidure vers le second

ligand AcO- formant ainsi une fonction imine et un acide acétique. Elle est également

endothermique et présente une énergie de 22,9 kcal·mol-1 qui est en accord avec la forte

endothermicité de cette étape (l’écart d’énergie entre le produit et l’état de transition est
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seulement de 0,9 kcal·mol-1). D’un point de vue géométrique, le transfert de proton se

traduit par un raccourcissement de la distance O-H qui passe de 3,5 Å à 1,1 Å dans le

produit final. Le groupement AcOH ainsi formé présente encore une fois une distance

Cu-O assez longue (d(Cu-O)=2,8 Å, Figure 8.8). Cette distance peut suggérer qu’il interagit

avec le complexe principalement via des interactions faibles. La distance Cu-N qui était

de 1,82 Å dans le cas du Cu(II) et de l’amidure varie peu entre le Cu(0) et le ligand imine

du complexe final (i.e. passe à 1,83 Å). Ce résultat est surprenant puisque l’interaction

électrostatique est normalement plus forte entre le Cu(II) et le ligand amidure.

Comparaison de l’énergie d’activation dans le cas du Palladium

Il est maintenant intéressant de comparer ces valeurs aux valeurs reportées dans le cas

des précurseurs Pd(II) [15]. Ces valeurs ne sont pas directement comparables du fait de

la différente nature du métal (réductibilité différente), du ligand anionique (acac et non

AcO) et de la méthodologie utilisée. Il est cependant instructif de comparer les résultats

obtenus, en particulier dans le cas de la réaction d’oxydo-réduction qui est sensiblement

la même que celle qui vient d’être étudiée dans le cas du Cuivre.

FIGURE 8.9 – Profil énergétique de l’étape d’oxydo-réduction entre un ligand amidure et le Pd(II).
Énergies en kcal·mol-1 et les enthalpies libres sont des valeurs corrigées [15]. Les complexes de
Nickel, présentent sensiblement les mêmes géométries optimisées que les complexes de Pd. La
fonctionnelle M06 est utilisée avec la base 6-31+G(d) et le pseudo-potentiel LANL08(f) pour le Pd
et Ni avec un modèle de solvant implicite SMD.

Dans le cas du complexe précurseur Pd(acac)2, l’énergie d’activation de la réaction

acido-basique est de 14,5 kcal·mol-1 et celle de la réaction d’oxydo-réduction est de 33,1
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kcal·mol-1 (Figure 8.9). Dans le cas du Cuivre, ces énergies d’activation étaient respective-

ment de 18,8 kcal·mol-1 et 22,9 kcal·mol-1. L’ordre de grandeur des énergies d’activation est

donc similaire mais celle associée à la réaction d’oxydo-réduction reste plus élevée dans

le cas de Pd(II), particulièrement lorsqu’elle est mise en perspective de l’endothermicité

de la réaction. Dans le cas du Cuivre, l’état de transition associé à la réaction d’oxydo-

réduction présentait en effet une énergie proche du produit ce qui n’est pas le cas pour le

complexe de Palladium. Cette réaction était en revanche beaucoup plus endothermique

dans le cas du Cu(II) (∆Eredox = 22,9 kcal·mol-1 dans le cas de Cu(II) et 12,7 kcal·mol-1 dans

le cas de Pd(II)). Pour la réaction acido-basique les énergies associées sont en revanche as-

sez similaires dans ces deux cas (11,9 kcal·mol-1 pour Cu(II) et 11,1 kcal·mol-1 pour Pd(II).

En conclusion, le mécanisme considéré dans le cas du Cuivre implique plu-

sieurs étapes fortement endothermiques et présente une énergie totale d’en-

viron 55,4 kcal·mol-1. Les énergies d’activation calculées sont respectivement

de 18,8 kcal·mol-1 et 22,9 kcal·mol-1 pour la première et deuxième étape. Cha-

cune de ces étapes est précédée d’un réarrangement structural (isomérisation

et décoordination d’un acide acétique).

8.2.4 Analyse des populations du complexe de Cu(0)

Il apparaît maintenant essentiel de confirmer que le complexe Cu(0) envisagé comme

produit de la réduction présente bien la structure électronique d’un Cu(0) réduit. Les

états d’oxydation des atomes de Cuivre et des différents ligands du complexe produit

Cu(NH2CH3)(NHCH2) · · ·AcOH sont donc maintenant établis (Tableau 8.3).

TABLEAU 8.3 – Charges naturelles (analyse NPA) localisées sur le Cu ou sommées sur tous les
atomes pour les ligands NHCH2, NH2CH3 et AcOH du complexe Cu(NH2CH3)(NHCH2) · · ·AcOH.

Cu NHCH2 NH2CH3 AcOH

charges (NPA) 0,64 -0,63 0,13 -0,14

Cette analyse révèle que la charge portée par l’atome de Cuivre correspond à un Cu(I)

et non à un Cu(0) (charge de 0,64). En effet, la valeur observée est proche des valeurs de

références établies dans le cas des complexes CuCl(NH3)n et CuCl(PH3)m (valeurs com-

prises entre 0,57 et 0,74). La charge portée par l’acide acétique est légèrement négative

(i.e. -0,14) mais bien moins négative que la charge de -0,77 calculée pour un groupement

AcO- dans le cas du complexe de Cu(II) précurseur. La charge portée par la fonction imine
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est en revanche négative à l’opposé de celle portée par le groupement NH2CH3. A titre de

comparaison, cette charge est même plus négative que celle portée par le groupement

amidure du complexe intermédiaire (charge de -0,41). La représentation de la répartition

de la densité de spin dans ce complexe est également en accord avec l’analyse des charges

(Figure 8.10).

FIGURE 8.10 – Représentation de la densité de spin du complexe produit Cu(NH2CH3)(NHCH2) en
interaction faible avec le groupement AcOH.

En effet, l’électron célibataire du complexe correspondant à son état doublet est prin-

cipalement localisé sur l’azote et le carbone de la fonction imine et non sur le Cu. Cette

analyse révèle donc le caractère Cu(I) du centre métallique et le comportement « non in-

nocent » du ligand imine.

Nombre de coordination et analyse des populations

Pour en savoir plus sur le comportement « non innocent » de l’imine, l’influence de la

présence de différents ligands dans la sphère de coordination du Cuivre est maintenant

évaluée. Le départ du groupement AcOH en interaction faible avec le complexe de Cu

peut être envisagé selon l’équation bilan 8.4.

Cu(NH2CH3)(NHCH2) · · ·AcOH −→ Cu(NH2CH3)(NHCH2)+AcOH (8.4)

L’énergie associée à l’équation 8.4 est de 15,6 kcal·mol-1 suggérant que la présence du

groupement AcOH stabilise le complexe (enthalpie libre de 3,5 kcal·mol-1).

Les charges naturelles au sein du complexe Cu(NH2CH3)(NHCH2) sont respective-

ment de 0,55 pour le Cu(0), 0,09 pour le ligand amine NH2CH3 et -0,65 pour l’imine

NHCH2. Ces charges sont donc similaires à celles observées dans le cas du complexe

Cu(NH2CH3)(NHCH2) · · ·AcOH. Cette analyse de charge révèle une fois de plus que le

produit ne présente pas la structure électronique d’un Cu(0) mais plutôt celle d’un Cu(I)
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singulet.

Cependant lorsque le complexe Cu(NHCH2) est considéré, les charges respectives du

Cu et de l’imine sont de -0,02 et 0,03. Une comparaison des densités de spin des ces deux

complexes permet également d’illustrer que le comportement « non innocent » de l’imine

n’est pas systématique (Figure 8.11). Plus particulièrement, il semblerait que celui-ci soit

provoqué par la présence d’un ligand amine en position trans de l’imine.

FIGURE 8.11 – Représentation de la densité de spin des complexes doublet Cu(NH2CH3)(NHCH2)
(à droite) et Cu(NHCH2) (à gauche).

Le complexe considéré comme produit de la réduction présente donc un élec-

tron célibataire localisé sur le ligand imine et un centre métallique Cu(I) et

non Cu(0). Ce ligand imine porte ainsi une charge négative en accord avec un

comportement dit « non-innocent ». Un complexe présentant un Cu(0) a en re-

vanche pu être obtenu lorsque le Cu est coordiné à un seul ligand imine.

8.2.5 Bilan thermodynamique et prise en compte des effets de solvant

Inclusion d’un solvant implicite

Le bilan thermodynamique de l’ensemble du mécanisme de réduction dans le vide est

extrêmement endothermique suggérant que la réduction n’est pas favorisée. Cependant,

la prise en compte des effets de solvant peut être cruciale dans l’évaluation de certaines

énergies de réaction. Pour cela, la sensibilité des résultats obtenus à l’inclusion d’un PCM

est évaluée. L’énergie associée à la réduction du précurseur de Cu(II) est calculée en pré-

sence d’un modèle de solvant implicite faiblement polaire : la propylamine (ε=4,99). Ce

solvant implicite est un modèle d’amine primaire présentant une constante diélectrique

proche de l’Oleylamine. Il permet donc a priori de mieux représenter les conditions ex-

périmentales de la synthèse de NPs. Afin d’évaluer la sensibilité générale des résultats à la
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présence d’un PCM le cas de l’eau est également considéré (ε=78,35). Les énergies calcu-

lées en présence de PCM et associées aux différentes étapes et à la réaction de réduction

globale sont présentées Figure 8.12. Celles calculées dans le vide sont également rappe-

lées pour permettre la comparaison.

FIGURE 8.12 – Bilan thermodynamique de la réduction de Cu(AcO)2(NH2CH3)2 en présence de
PCM. La propylamine est notée « prop ».

Concernant l’énergie totale de la réduction, la variation est faible et légèrement plus

importante dans le cas de la propylamine que dans celui de l’eau. L’écart maximal ob-

servé, avec un modèle de propylamine implicite, est de 3,9 kcal·mol-1 par rapport à la

référence dans le vide. Les énergies de la première étape calculées dans le cas d’un PCM

de propylamine et dans dans le vide présentent un écart de 4,4 kcal·mol-1. Concernant la

deuxième étape l’écart maximum est obtenu dans le cas de l’eau et il est non significatif

(écart de 0,9 kcal·mol-1).

L’inclusion d’un solvant implicite a donc peu d’effet sur les énergies associées

aux deux étapes de la réduction. Cependant il est encore possible de mieux te-

nir compte des observations expérimentales. En particulier, la prise en compte

de la réaction acido-basique annexe ayant lieu entre le solvant et l’acide acé-

tique est capitale.

Influence de la stabilisation d’un acide acétique sur le bilan global

Le bilan thermodynamique envisagé jusqu’à présent implique le départ d’un acide

acétique et la possibilité de considérer le départ du deuxième acide acétique a été évo-

quée. Le départ de ces groupements isolés est endothermique mais il n’est pas représen-

tatif des conditions expérimentales. En pratique, ces groupements peuvent en effet être

stabilisés en solution. Afin de rendre compte de cette stabilisation, des effets de solvata-

tion explicite doivent être inclus. Ceci est possible par l’inclusion explicite de molécules

de solvant modèle NH2CH3.

Dans la première partie de ce manuscrit, l’étude de la réaction acido-basique entre
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une molécule d’acide acétique et une molécule NH2CH3 représentant le solvant à déjà été

réalisée. Les conclusions étaient que l’inclusion d’un PCM et d’une molécule de solvant

explicite sont nécessaires pour obtenir une réaction exothermique et se rapprocher des

observations expérimentales (voir chapitre 3.2). A partir de ces conclusions, une nouvelle

équation bilan de réduction peut être établie (Figure 8.13).

FIGURE 8.13 – Équation bilan de la réduction en tenant compte de la stabilisation du groupement
AcOH partant, par deux molécules de solvant explicite. Les énergies relatives (et enthalpies libres),
en kcal·mol-1, sont calculées avec un modèle de propylamine et d’eau implicite.

En accord avec les résultats présentés précédemment, la géométrie optimisée du pro-

duit AcOH · · · [NH2CH3]2 correspond à une paire d’ions (formée par un acétate et un am-

monium) en interaction avec une molécule de solvant neutre. L’énergie associée à cette

nouvelle équation bilan est de 38,5 kcal·mol-1 avec un modèle de propylamine (Figure

8.13). La prise en compte de la stabilisation d’un groupement AcOH permet donc de di-

minuer l’énergie totale de la réduction d’environ 13,0 kcal·mol-1 dans le cas de la propyla-

mine (20 kcal·mol-1 dans le cas de l’eau).

Stabilisation d’un acide acétique et son départ du complexe de Cu(0)

En poursuivant ce raisonnement, il est maintenant possible de reconsidérer le départ

du groupement AcOH faiblement coordiné au complexe de Cu(0) final. Il s’agit mainte-

nant d’une compétition pour l’acide acétique partant entre une interaction faible avec le

complexe de Cu(0) et la formation de liaison hydrogène avec le solvant. Lorsque celui-ci

n’est pas stabilisé par des molécules d’amine (équation 8.4 précédente), le départ du li-

gand AcOH dans le vide était fortement endothermique et faiblement endergonique (∆E =

15,6 et ∆G = 3,5 kcal·mol-1). L’ajout d’un PCM diminue l’endothermicité de cette réaction

puisque l’énergie associée est de 9,0 kcal·mol-1 avec un modèle de propylamine implicite

(∆G = -2,8 kcal·mol-1). Cependant la réaction reste endothermique.

Lorsque le groupement partant AcOH est stabilisé par la présence de deux molécules

de solvant NH2CH3, l’ équation bilan 8.5 peut être établie. Dans cette équation, le com-

plexe noté [Cu(0)] correspond au complexe Cu(NHCH2)(NH2CH3).

[Cu(0)] · · ·AcOH+ (NH2CH3)2 −→ [Cu(0)]+AcOH · · · (NH2CH3)2 (8.5)
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Le dimère d’amine noté (NH2CH3)2 correspond à un dimère (CH3NH2) · · · (NH2CH3) où

les deux molécules sont liées par une liaison hydrogène. La réaction décrite selon l’équa-

tion bilan 8.5 est alors exothermique avec une énergie de -5,7 kcal·mol-1 (∆Gprop = -4,3

kcal·mol-1). Dans cette équation, la prise en compte d’un dimère d’amine et d’un grou-

pement AcOH qui sont stabilisés par des liaisons hydrogène est plus représentatif des

conditions expérimentales et notamment de la présence d’un solvant protique.

Équation bilan de chaque étape de la réduction

La stabilisation de l’acide acétique par le solvant doit ainsi être considérée et un com-

plexe de Cu(0) dicoordiné peut être envisagé. Pour l’ensemble de la réduction, ceci conduit

à la définition de l’équation bilan générale présentée Figure 8.14. Pour plus de précisions,

les géométries optimisées des complexes de Cuivre et des molécules impliqués sont re-

présentées.

FIGURE 8.14 – Équation bilan de la réduction en tenant compte de la stabilisation de deux
groupements AcOH partant stabilisés par deux molécules d’amine (formant une paire d’ions
[AcO-· · ·NH3

+]). Les énergies sont calculées avec un modèle PCM de propylamine.

En tenant compte du départ de deux molécules d’acide acétique et de leur stabili-

sation par deux molécules de solvant, les deux étapes de la réduction restent endother-

miques (avec des énergies d’environ 16 kcal·mol-1). Le bilan global est donc aussi forte-

ment endothermique avec une énergie de 32,8 kcal·mol-1.

Précurseur tricoordiné et énergie de la réaction acido-basique

La première étape de la réaction, à savoir la réaction acido-basique, peut également

être décomposée en deux réactions (Figure 8.15). Ces réactions sont (i) la décoordination

d’un ligand amine à partir du précurseur Cu(II) conduisant à un précurseur tricoordiné,

puis (ii) la réaction acido-basique entre les ligands déjà proposée. Cette première étape

remplace ainsi l’isomérisation qui conduisait aux ligands acétate en position cis propo-

sée Figure 8.7. Par ailleurs, les molécules d’amine NH2CH3 modélisant le solvant sont à

nouveau remplacer par des dimères ou des trimères d’amine afin de prendre en compte

leur capacité à interagir via des liaisons hydrogène.
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FIGURE 8.15 – Bilan thermodynamique de la réaction acido-basique décomposée en deux étapes
qui sont (i) la décoordination d’un ligand amine et (ii) le transfert de proton entre le ligand amine
restant et l’acide acétique.

L’énergie associée au départ du ligand amine est alors de 11,8 kcal·mol-1 et celle asso-

ciée au transfert de proton est de 5,4 kcal·mol-1. La première étape est donc assez forte-

ment endothermique mais elle présente une contribution entropique favorable due à sa

nature dissociative.

De manière générale, la prise en compte des phénomènes de solvatation im-

plicite et la stabilisation des groupements AcOH par deux molécules de solvant

explicite a permis de diminuer l’endothermicité de la réduction d’environ 22,6

kcal·mol-1. L’énergie de la réduction était en effet de 55,4 kcal·mol-1 dans le vide

et elle est maintenant de 32,8 kcal·mol-1 (Figure 8.14). L’équation ainsi établie

est par ailleurs plus représentative des conditions et observations expérimen-

tales.

La présence du solvant a finalement été prise en compte dans la modélisation à trois

différents niveaux.

1. La coordination de deux molécules de solvant au complexe précurseur Cu(AcO)2

nous conduisant à considérer le complexe Cu(AcO)2(NH2CH3)2 en tant que précur-

seur de la réduction.

2. La prise en compte des effets de solvatation implicite (phénomènes de polarisation

et cavitation) par l’inclusion d’un continuum polarisable dit PCM.

3. L’inclusion de molécules de solvant explicite modélisées par NH2CH3 afin de stabi-

liser les groupements AcOH partant ainsi que les molécules d’amine.

Ces molécules de solvant explicite permettent la prise en compte de l’existence de liaisons

hydrogène entre les espèces protiques et une meilleur évaluation des effets entropiques

lors de réactions dissociatives et associatives (partie 3.2.2).
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8.3 Mécanisme de réduction incluant des espèces polymé-

talliques

Afin de poursuivre ce raisonnement, il nous paraît essentiel de prendre en compte

un autre élément, aussi déduit des observations expérimentales, à savoir la formation de

liaisons Cu-Cu. Comme cela a été exposé dans la première partie de ce manuscrit, nous

n’avons que peu d’informations sur l’existence d’une réelle séparation entre les étapes de

réduction et de nucléation. Dans le cas de la synthèse de NPs de Cuivre d’intérêt dans

ce chapitre, plusieurs éléments expérimentaux suggèrent que cette séparation n’a pas

lieu. Tout d’abord, les NPs formées présentent une forte polydispérsité en taille et des

formes mal définies (Figure 8.1). Ensuite, l’ajout d’un excès de ligands phosphine (P(n-

Bu)3) conduit à la dissolution des NPs initialement formées en très petites NPs (<5 nm)

ou en clusters. Ces clusters sont partiellement réduits et ont pu être expérimentalement

caractérisés par spectrométrie de masse [8]. Ces résultats suggèrent une stabilité relative

de ces espèces polymétalliques de Cuivre. D’autre part, comme cela a été précisé dans

le chapitre précédent peu de complexes de Cu(0) stables ont déjà été reportés. La sépara-

tion des ces étapes doit par ailleurs être facilitée par une réduction rapide donc présentant

un profil thermodynamique et cinétique assez favorable et donc une réduction exother-

mique et présentant de faibles barrières d’activation. Les résultats théoriques obtenus

jusqu’ici suggèrent à l’opposé que la réduction est fortement endothermique et qu’elle

présente des énergies d’activation assez élevées.

La formation d’un dimère Cu(0)-Cu(0) comme produit de la réduction est donc dans

un premier temps envisagé. Ensuite, la possibilité d’un processus de réduction au sein

d’espèces bimétalliques est étudiée. Cette étude implique la réduction d’un dimère pré-

sentant une structure électronique Cu(II)-Cu(II).

8.3.1 Formation de liaisons Cu-Cu

Cette piste a notamment été étudiée car nous savons que l’étape de nucléation et donc

la formation de liaisons Cu-Cu est fortement exothermique. Une première évaluation de

l’énergie de liaison Cu-Cu en fonction de la taille du cluster suggère que cette énergie est

d’environ -31,1 kcal·mol-1/Cu dans le cas du dimère Cu2(NH3)2. Dans le cadre de la réduc-

tion du Cu par l’Oleylamine, la formation d’un dimère Cu(0)-Cu(0) coordiné à des ligands

imine peut être considérée selon l’équation bilan de réduction proposée Figure 8.16. La

formation d’un dimère Cu(0)-Cu(0) nécessitant la réduction préalable de deux centres

métalliques Cu(II), et impliquant donc la formation de deux imine, le dimère de formule
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Cu2(NHCH2)2 peut être considéré. Il est également possible d’envisager la coordination

de deux ligands amine à ce dimère selon l’équation suivante :

Cu2(NHCH2)2 +2 NH2CH3 −→ Cu2(NHCH2)2(NH2CH3)2 (8.6)

Cette réaction est cependant endothermique avec une énergie de 10,0 kcal·mol-1 (et une

enthalpie libre de 29,3 kcal·mol-1). Le dimère Cu2(NHCH2)2 est donc considéré comme

produit de la réduction proposée Figure 8.16.

FIGURE 8.16 – Bilan thermodynamique décomposé selon deux étapes. L’étape d’oxydo-réduction
prend en compte la formation d’un dimère Cu(0)-Cu(0) coordiné à deux ligands imine.

L’énergie de la première réaction acido-basique est toujours de 16,1 kcal·mol-1 et n’a

pas changé puisque c’est l’équation bilan déjà considérée Figure 8.14. La prise en compte

de la formation d’un dimère Cu(0)-Cu(0) permet en revanche de diminuer l’endothermi-

cité de l’étape d’oxydo-réduction de 16,7 kcal·mol-1 à 10,3 kcal·mol-1.

Afin de tenir compte du comportement « non-innocent » des ligands imine observé

dans les complexes Cu2(NH2CH3)(NHCH2)· · ·AcOH et Cu2(NH2CH3)(NHCH2), une ana-

lyse des populations a été réalisée pour le dimère Cu(0)-Cu(0). Pour le dimère Cu2(NHCH2)2

singulet, les charges portées sur les centres métalliques sont de 0,04 et 0,06, suggérant

qu’il s’agit bien d’un Cu(0). Les charges portées par les ligands imine sont également

presque nulles (i.e. charges de 0,03 et 0,05). Ainsi la prise en compte d’une liaison Cu-Cu

à travers la formation d’un dimère Cu2(NHCH2)2 conduit à la relocalisation de la densité

de spin sur l’atome de Cuivre.

La prise en compte de la formation d’un dimère Cu(0)-Cu(0) comme produit

de la réduction permet de diminuer l’endothermicité associée à la réduction.

La structure électronique Cu(0)-Cu(0) est par ailleurs confirmée dans le cas de

ce dimère.
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8.3.2 Mécanisme dans un dimère de Cuivre

La formation d’un dimère de Cu(0) nécessitant la présence de deux centres Cu, et le

réducteur étant présent en grande quantité dans le milieu, nous avons envisagé la possibi-

lité d’une réduction successive de deux Cu(II) au sein d’un dimère. Ce dimère précurseur

présente ainsi une structure électronique Cu(II)-Cu(II).

Dimère Cu(II)-Cu(II) : état de l’art

La formation de dimères Cu(II)-Cu(II) à partir du monomères Cu(acac)2 a déjà été

observée expérimentalement dans des conditions différentes de celles de synthèses de

NPs [17]. Van Niekerk et coll. ont reporté en 1953 que le complexe Cu(AcO)2 présentait une

structure cristallographique dimérique avec quatre ligands acétate pontants [17] (Figure

8.17). La distance Cu-Cu mesurée dans ce dimère est de 2,64 Å.

FIGURE 8.17 – Représentation schématique de la structure cristallographique du dimère
Cu2(AcO)4L2 avec L=H2O. La distance Cu-Cu est de 2,64 Å et la distance Cu-OH2 de 2,20 Å.

Les dimères Cu2(AcO)4L2 ont ensuite fait l’object d’un grand nombre de publications,

et plus particulièrement concernant leurs structures électroniques et la nature du cou-

plage magnétique Cu-Cu. En effet, un couplage antiferromagnétique est mesuré expé-

rimentalement. Ce couplage J est assimilé à l’écart singulet-triplet. Bleaney et Bowers

ont suggéré en 1952, que le dimère présentait une multiplicité de spin triplet avec une

constante de couplage J négative entre les électrons célibataires du dimère [18]. La me-

sure de la susceptibilité magnétique conduit à l’hypothèse qu’un état singulet peut être

peuplé à mesure que la température diminue au détriment de l’état triplet [19]. L’écart

singulet-triplet calculé est inférieur à 1 kcal·mol-1 avec une constante de couplage proche

de 300 cm-1 [18–20]. Le calcul de cet écart par des calculs théoriques correspond à l’ex-

pression d’un dimère singulet « couche ouverte » rendant compte du couplage antiferro-

magnétique pouvant exister entre les Cu.
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Dimère Cu(II)-Cu(II) : résultats théoriques

En faisant l’hypothèse que le dimère présente la même géométrie dans un solvant

aqueux et dans l’Oleylamine, le dimère Cu2(AcO)4(NH2CH3)2 a d’abord été envisagé. Trois

états de spin ont été considérés pour ce dimère et les géométries optimisées sont repré-

sentées Figure 8.18. Par le calcul, l’espèce singulet « couche ouverte » et l’espèce triplet de

ce dimère sont quasiment isoénergétiques (∆ E = 0,48 et ∆ G = -0,21 kcal·mol-1). Ceci est

cohérent avec la forte contamination de spin observée pour le singulet « couche ouverte »

qui suggère un caractère triplet (voir chapitre 2).

FIGURE 8.18 – Géométries optimisées du dimère Cu2(AcO)4(NH2CH3)2 pour un état fondamental
singulet (à gauche), singulet couche-ouverte et triplet. Les énergies relatives sont calculées, en
kcal·mol-1, par rapport à la structure la plus stable qui est le singulet « couche ouverte ». Les valeurs
des <S2> pour les dimères singulet « couche ouverte » et triplet sont respectivement de 0,99 et de
2,0 (valeurs théoriques attendues sans contamination de 0,0 et de 2,0).

L’écart d’énergie calculée entre l’espèce singulet et le singulet « couche ouverte » est

en revanche très élevée (environ 35 kcal·mol-1). Ce résultat est en accord avec un état

fondamental singulet « couche ouverte » ou triplet. En suivant le même raisonnement

que celui établi pour la structure électronique des dimères de Cobalt, l’état singulet cor-

respond normalement à la formation d’une liaison Cu-Cu entre les centres métalliques

Cu(II). L’état triplet correspond lui à la présence de deux électrons célibataires, répartis

sur chaque Cu(II) doublet. Les distances Cu-Cu observées dans les géométries optimi-

sées de l’état singulet et triplet ne sont pas contradictoires avec ce raisonnement. En effet,

pour la géométrie optimisée singulet la distance Cu-Cu est de 2,56 Å alors qu’elle est de

2,62 Å pour les géométries optimisées singulet « couche ouverte » et triplet. Cette distance

est donc plus courte dans le cas de l’espèce singulet (Figure 8.18, image de gauche).

La réaction de dimérisation à partir du monomère Cu(AcO)2(NH2CH3)2 plan carré (Fi-

gure 8.5 précédente), pour former le dimère singulet « couche ouverte » peut être consi-
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dérée selon l’équation bilan 8.7.

2 Cu(AcO)2(NH2CH3)2 −→ Cu2(AcO)4(NH2CH3)2 + (NH2CH3)2 (8.7)

L’énergie associée à cette dimérisation est 12,8 kcal·mol-1 (∆G = 12,4 kcal·mol-1 dans

le vide). La prise en compte d’un PCM avec un modèle de propylamine modifie peu cette

énergie (∆Eprop = 13,4 kcal·mol-1 et ∆Gprop = 11,7 kcal·mol-1).

Ces valeurs sont en accord avec certaines observations expérimentales reportées. En

effet, Kondo et coll. ont effectué des mesures de la susceptibilité magnétique dans dif-

férents solvants suggérant que le dimère est peu stable dans certains d’entre eux. Plus

particulièrement en présence d’un excès d’eau ou de pyridine, ils suggèrent que la forme

monomérique est observée [21]. Cette dissociation est attribuée au fait que les molécules

de pyridine (ou d’eau) sont considérées comme des « bon ligands » du cuivre, leur coordi-

nation défavorisant ainsi les interactions Cu-Cu [21].

8.3.3 Mécanisme dans un dimère de Cuivre

Isomérisation du dimère précurseur Cu(II)-Cu(II)

Le mécanisme de la réduction envisagé dans le dimère reste le même que dans le

cas des monomères. Il comprend donc également deux étapes à savoir (i) un transfert

de proton et (ii) une réaction d’oxydo-réduction. Afin de considérer le transfert d’un pro-

ton entre une fonction amine et un ligand acétate, il est nécessaire que les ligands AcO-

ne soient pas pontants entre les deux Cu laissant ainsi un oxygène disponible pour la ré-

action acido-basique. Pour cela, une réaction d’isomérisation préliminaire est considérée

(Figure 8.19).

FIGURE 8.19 – Réaction d’isomérisation du dimère Cu(AcO)4(NH2CH3)2, considérée pour per-
mettre la formation d’une liaison hydrogène puis le transfert de proton entre les ligands AcO- et
NH2CH3.

Cette réaction d’isomérisation est légèrement endothermique, avec une énergie asso-
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ciée de 3,0 kcal·mol-1 pour le dimère singulet « couche ouverte » et 2,6 kcal·mol-1 pour le

dimère triplet (0,6 kcal·mol-1 avec un modèle de propylamine implicite). L’isomérisation

fait également apparaître un site de coordination possible sur chaque Cu(II) 8.19. L’ajout

d’une molécule de solvant dans ces sites est donc considéré.

Nombre de coordination du dimère précurseur

Les géométries optimisées des isomères Cu2(AcO)4(NH2CH3)2 et Cu2(AcO)4(NH2CH3)4,

présentent ainsi uniquement deux ligands AcO- pontants. Elles font également apparaître

des liaisons hydrogène entre les ligands AcO- non pontants et les ligands NH2CH3 (Fi-

gure 8.20). L’énergie associée à la coordination de deux ligands NH2CH3, pour passer

du dimère Cu(AcO)4(NH2CH3)2 au dimère Cu(AcO)4(NH2CH3)4, est de -18,3 kcal·mol-1

(-14,6 kcal·mol-1 avec un modèle de propylamine implicite). Cette réaction est donc for-

tement exothermique mais elle présente une contribution entropique défavorable (∆ G =

6,3 kcal·mol-1).

FIGURE 8.20 – Géométries optimisées pour les dimères Cu(AcO)4(NH2CH3)2 et
Cu(AcO)4(NH2CH3)4 dans un état fondamental triplet. Les géométries obtenues dans un
état singulet « couche ouverte » sont similaires. Les images permettent de mettre en valeur les
différentes liaisons hydrogène entre les ligands, au détriment des deux ligands AcO- pontants.

Pour ces deux géométries, les écarts d’énergies entre les différents états de spin sont

reportés Tableau 8.4. Ces énergies conduisent aux mêmes conclusions que dans le cas de

dimères présentant quatre ligands pontants. L’état triplet présente quasiment la même

énergie que le singulet « couche ouverte » et l’état singulet est fortement déstabilisé.
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TABLEAU 8.4 – Énergies relatives (et enthalpies libres relatives) en kcal·mol-1 pour différents états
de spin des dimères Cu(AcO)4(NH2CH3)2 et Cu(AcO)4(NH2CH3)4, par rapport au plus stable (en
vert). Le singulet « couche ouverte » est noté singulet « co ».

Dimère Singulet Singulet « co » Triplet

Cu(AcO)4(NH2CH3)2 39,8 (35,4) 0,0 (0,0) 0,14 (-0,5)

Cu(AcO)4(NH2CH3)4 43,5 (41,2) 0,03 (0,7) 0,0 (0,0)

Bilan thermodynamique de la réduction

Les étapes clés du mécanisme envisagées et tenant compte des réflexions précédentes

sont représentées Figure 8.21.

FIGURE 8.21 – Étapes clés du mécanisme envisagé pour la réduction d’un centre métallique de
Cu(II) en Cu(0) par l’Oleylamine modélisée par NH2CH3 au sein d’un dimère Cu(II)-Cu(II). Les
deux étapes principales sont divisées en deux étapes comprenant le départ d’un groupement
AcOH.

En pratique les géométries optimisées des espèces intermédiaires I.a et II.a, où le

centre métallique est coordiné à un ligand AcOH, n’ont pas pu être obtenues. Les autres

espèces étant obtenues, il est possible de calculer les énergies associées aux étape 1 et 2.

Dans ce cas, l’énergie associée à l’étape 1 correspond à la somme des énergies des étapes

1a et 1b. Il en va aussi de même pour l’énergie associée à l’étape 2 qui est la somme des

énergies des étapes 2a et 2b (Figure 8.22).
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FIGURE 8.22 – Energies relatives associées aux différentes étapes de la réduction d’un Cu(II) au sein
d’un dimère Cu(II)-Cu(II). Les structures représentées correspondent aux géométries optimisées
sans la représentation des liaisons hydrogène qui existent entre chaque groupement NH2CH3 et
AcO- et entre la fonction amidure et le ligand NH2CH3.

Les résultats révèlent que les deux étapes sont fortement endothermiques avec des

énergies associées de 27,7 et 33,6 kcal·mol-1. L’énergie associée à l’ensemble de la réduc-

tion est donc de 61,3 kcal·mol-1. Cette valeur est donc proche et plus élevée que l’éner-

gie associée à la réduction au sein des monomères (i.e. 55,4 kcal·mol-1 dans le vide pour

les monomères). Elle présente une contribution entropique favorable due à la libéra-

tion des groupements AcOH mais reste cependant fortement endergonique (∆Gtot =35,5

kcal·mol-1).

Dans le cas d’un modèle implicite de propylamine ou d’eau, l’énergie associée à l’étape

1 est similaire à celle calculée dans le vide (écart de 3,0 kcal·mol-1, Tableau 8.5). En re-

vanche, l’énergie associée à l’étape 2 est diminuée en présence de PCM. L’écart maximal,

de 10,3 kcal·mol-1, est observée entre le calcul incluant la propylamine implicite et dans

le vide.

TABLEAU 8.5 – Énergies relatives (et enthalpies libres) en kcal·mol-1 associées aux étapes 1 et 2
de la réduction par l’Oleylamine en présence d’un PCM. Les valeurs calculées dans le vide sont
rappelées.

∆ Evide ∆ Eprop ∆ Eeau

étape 1 (transfert de H+) 27,7 (17,7) 30,7 (16,5) 30,7 (15,9)

étape 2 (réduction en Cu(0)) 33,6 (18,4) 23,3 (6,4) 26,4 (11,2)

L’inclusion d’un PCM diminue donc l’énergie de l’étape d’oxydo-réduction

d’environ 10 kcal·mol-1. Cependant, la réduction d’un centre métallique de

Cu(II) au sein d’un dimère Cu(II)-Cu(II) proposé Figure 8.22 reste fortement en-

dothermique. Elle présente ainsi une énergie comparable au bilan établi dans

le cas des monomères.

209



CHAPITRE 8. VOIE DE RÉDUCTION PAR L’OLEYLAMINE

8.3.4 Structure électronique du dimère produit

S’il apparaît clairement que le dimère I présente un état fondamental triplet ou sin-

gulet « couche ouverte », avec deux électrons non appariés, la question de la structure

électronique du dimère II.b n’a pas encore été abordée. En accord avec la structure élec-

tronique du dimère initial, un état fondamental triplet a été supposé. Un état fondamental

singulet peut cependant aussi être envisagé pour ce dimère.

8.3.5 Géométries optimisées et structures électroniques des dimères II.b

singulet et triplet

Géométries optimisées et stabilité relative

Les géométries optimisées du dimère produit dans un état fondamental triplet ou

singulet sont représentées (Figure 8.23). La géométrie optimisée du triplet à été utilisée

comme géométrie initiale pour l’optimisation du dimère singulet. Dans le cas du dimère

singulet, la distance Cu-Cu est plus importante que celle observée dans le dimère triplet,

(3,27 Å pour le triplet et 4,34 Å pour le singulet).

FIGURE 8.23 – Géométries optimisées pour le dimère produit noté dimère II.b dans un état fon-
damental triplet (à gauche, correspond à la structure de la Figure 8.22) et dans un état singulet (à
droite, optimisé avec le formalisme R). Les énergies relatives (et enthalpies libres relatives) sont en
kcal·mol-1 (en bleu). La valeur du <S2> est de 2,00 dans le cas du triplet (absence de contamina-
tion).

D’autre part, la structure triplet présente un groupement AcO- pontant qui n’est pas

conservé dans le dimère singulet. Ce dernier présente ainsi une géométrie optimisée cor-

respondant plutôt à deux monomères en interaction faible via un réseau de liaison hy-

drogène, en accord avec la longue distance Cu-Cu.

Analyse des populations pour le dimère II.b triplet et singulet
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Compte tenu de la géométrie observée pour le dimère singulet, une structure électro-

nique présentant deux centres métalliques Cu(I) singulet en interaction faible est présa-

gée. Il était également possible d’obtenir un état de spin singulet à partir de deux centres

métalliques doublet Cu(II) et Cu(0) si une liaison à deux électrons était formé entre ces

derniers. Cependant la distance Cu-Cu de 4,34 Å observée pour la géométrie optimisée

du dimère singulet n’est pas en accord avec cette deuxième possibilité. L’état triplet peut,

quant à lui, simplement correspondre aux deux centres métalliques doublet : un Cu(II) et

un Cu(0). Afin de mieux définir les structures électroniques de ces dimères, une analyse

des charges NPA est réalisée (Tableau 8.6).

TABLEAU 8.6 – Analyse des populations (NPA) des dimères II.b singulet et triplet à travers les
charges naturelles des Cu (deux valeurs) et celles sur les ligands. Le Cu coordiné au ligand imine
est noté Cui et celui coordiné à deux AcO- est noté Cuo. La charge sur les ligands amine et acétate
correspond à une charge moyenne mais l’écart maximal entre les valeurs est de 0,02. Les groupe-
ments anioniques sont mis en évidence (en rouge).

Cuo / Cui NHCH2 NH2CH3 AcO-

Singulet 0,68 / 0,72 0,07 0,10 -0,88

Triplet 1,28 / 0,65 -0,68 0,09 -0,78

Les charges de 0,68 et 0,72 portée par les centres métalliques du dimère singulet ré-

vèlent sa structure électronique Cu(I)-Cu(I). Dans ce dimère, les ligands amine et imine

présentent des charges presque nulles et les ligands acétate des charges négatives. Dans le

cas du dimère triplet, l’analyse des charges révèle en revanche une structure électronique

Cu(II)-Cu(I) avec des charges de 1,28 et 0,65 portées par les Cu. Les charges portées par les

ligands révèlent également la présence de trois ligands chargés négativement. Ces ligands

correspondent aux deux ligands acétate et au ligand imine présentant une charge de -

0,68. Ce dernier se comporte une fois de plus comme un ligand « non innocent ». Comme

dans les monomères, la géométrie optimisée du dimère II.b triplet présente une imine

située en position trans d’un ligand amine. Dans la géométrie initiale, ces deux ligands

étaient en position cis.

Bilan thermodynamique impliquant la formation d’un dimère singulet

Dans le cas du dimère II.b, présentant un ligand amidure, un état de spin singulet

a aussi pu être obtenu. Comme dans le cas du dimère précurseur, ce dimère est moins

stable que son homologue triplet et présente un écart d’énergie de 19,5 kcal·mol-1 avec

celui-ci. Afin de résumer les résultats obtenus concernant la réaction de réduction à deux

électrons, à partir d’un dimère Cu(II)-Cu(II), deux voies de réduction peuvent être sché-
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matiquement représentées (Figure 8.24). La première implique des dimères présentant

un état de spin triplet et conduit a priori à la formation d’un dimère Cu(0)-Cu(II). Cette

possibilité présente une énergie similaire à celle calculée dans le cas des monomères, avec

deux étapes très fortement endothermiques. Le bilan complet dans le vide présente une

énergie de 65,7 kcal·mol-1. La seconde possibilité implique quant à elle des dimères singu-

let qui moins stables que les triplet, dans le cas des dimères I et I.b, mais plus stable dans

le cas du dimère produit II.b. Dans ce cas, la formation du précurseur est hautement im-

probable mais la première étape (réaction acido-basique) est faiblement endothermique,

avec une énergie de 3,8 kcal·mol-1 et la seconde étape est fortement exothermique avec

une énergie associée de -18,0 kcal·mol-1. Ces possibilités suggèrent qu’un changement de

l’état de spin des dimères doit se produire au cours de la réduction imposant un change-

ment d’une surface d’énergie potentielle triplet à singulet.

FIGURE 8.24 – Résumé des résultats avec un processus de réduction impliquant uniquement des
espèces triplets (en bleu) ou des espèces singulet (en rouge). Les énergies relatives par rapport au
dimère initial I triplet sont en kcal·mol-1.

Cette étude concernant la réduction au sein de dimères fait apparaître un

dimère singulet fortement stabilisé permettant de rendre l’étape d’oxydo-

réduction quasiment athermique et exergonique à partir du dimère I.b triplet.

La formation du dimère intermédiaire triplet, présentant une fonction ami-

dure, reste fortement endothermique.

8.3.6 Deuxième réduction du dimère II.b

A partir du dimère II.b, il est maintenant possible d’envisager une seconde réduc-

tion impliquant deux électrons et conduisant à un dimère Cu(0)-Cu(0). En considérant

les groupements AcOH stabilisés par des molécules de solvant explicite, l’équation bilan

impliquant la réduction du dimère II.b singulet peut être considérée en présence d’un
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PCM (Figure 8.25). Cette deuxième réduction implique ainsi une réduction à deux élec-

trons à partir d’un dimère Cu(I)-Cu(I).

FIGURE 8.25 – Équation bilan de la réduction du dimère II.b singulet en prenant en compte la
stabilisation du groupement AcOH partant par deux molécules de solvant explicites.

La réduction suivant l’équation bilan présentée Figure 8.25 est fortement endother-

mique, avec une énergie associée d’environ 64,1 kcal·mol-1. Cette énergie est calculée avec

un modèle de propylamine implicite (∆Gprop=47,8 kcal·mol-1). Dans le cas du dimère II.b

triplet, le même bilan de réduction peut être considéré. La deuxième réduction est alors

exothermique et présente une énergie de -26,8 kcal·mol-1 (∆ Gprop=-10,0 kcal·mol-1). Ce

résultat révèle à nouveau la forte stabilité du dimère II.b singulet par rapport à son ho-

mologue triplet.

La deuxième réduction par l’Oleylamine, conduisant à un dimère Cu(0)-Cu(0)

totalement réduit, est donc fortement défavorisée énergétiquement à partir

de l’état fondamental singulet du dimère II.b. La formation d’un « dimère »

présentant une structure électronique Cu(I)-Cu(I) semble ainsi irréversible car

cette espèce est fortement stabilisé.

8.4 Conclusion et discussion autour du Cu(I)

En conclusion, le mécanisme de réduction du Cu(II) par l’Oleylamine proposé est for-

tement endothermique. Dans le vide, l’énergie qui lui est associée est de 55,4 kcal·mol-1.

La prise en compte des effets de solvatation implicites et explicites ainsi que la formation

d’un dimère Cu(0)-Cu(0) sont apparus comme des éléments clés permettant de réduire

l’endothermicité de la réduction. Les équations de bilan ainsi établies sont plus représen-

tatives des observations et des conditions expérimentales. La réduction du précurseur

Cu(II) prenant en compte ces éléments présente une énergie de 27,5 kcal·mol-1 (enthalpie
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libre de 20,1 kcal·mol-1). Cette réduction est donc la moins endothermique parmi celles

qui ont été envisagées dans l’ensemble de ce chapitre.

D’autre part, il est apparu tout au long de cette partie que la formation d’un Cu(I)

fortement stabilisé peut être préjudiciable à l’obtention de Cu(0) réduit. La Figure 8.26

illustre cette problématique à travers les différents résultats obtenus et replacés dans le

contexte de la synthèse de NPs de Cuivre. Les équations bilan ainsi présentées sont sim-

plifiées. Elles tiennent en réalité compte des différentes améliorations apportées à la mo-

délisation du processus de réduction du Cu(II). Elles impliquent donc, lorsque que cela

est nécessaire, l’arrivée de molécules de solvant modèles organisées en dimères ou en tri-

mères d’amine (quasiment isoénergétiques) en interaction via des liaisons hydrogène et

le départ de groupements AcOH stabilisés par la présence de deux molécules de solvant

explicites.

FIGURE 8.26 – Représentation schématique des résultats obtenus dans ce chapitre. Les énergies
relatives sont données en kcal·mol-1/Cu afin de pouvoir être les comparer entre elles. Ainsi l’éner-
gie associée à la réaction de réduction à partir d’un dimère Cu(I)-Cu(I) pour former un dimère
Cu(0)-Cu(0), correspond à une énergie par centre métallique.

Ce schéma permet d’illustrer, que même si le complexe de Cu(0) est formé à partir du

précurseur initial de Cu(II), il aura la possibilité de :

— rencontrer un autre complexe de Cu(0) et de former un dimère Cu(0)-Cu(0) par une

réaction d’agrégation,

— ou de rencontrer un autre complexe précurseur de Cu(II) pour former un dimère

Cu(I)-Cu(I) par une réaction de médiamutation.
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A partir de ce dimère Cu(I)-Cu(I), la réaction de réduction vers un dimère Cu(0)-Cu(0) est

fortement endothermique (énergie associée de 32 kcal·mol-1/Cu). Ces résultats révèlent

que la formation d’un Cu(I) stabilisé en solution est inévitable. Une espèce présentant

un site Cu(I) devrait ainsi être observée lors de la synthèse de NPs de Cuivre à partir du

précurseur Cu(II).

Pistes expérimentales en faveur de la présence du Cu(I)

Expérimentalement, il est possible de suivre in situ la nucléation et croissance des na-

noparticules de cuivre métallique en conditions non-hydrolytiques, en utilisant la spec-

troscopie d’absorption X (XANES et EXAFS). Cette méthode permet notamment de rensei-

gner sur le degré d’oxydation de l’élément cuivre au cours de la synthèse. Les mesures ont

été réalisées par nos collaborateurs expérimentateurs sur la ligne ROCK, au synchrotron

SOLEIL, avec l’aide de Valérie Briois (scientifique de ligne) et Laurent Barthe (ingénieur

de ligne de lumière). Les synthèses ont été réalisées par Antoine Pesesse et Rémi André, et

les données ont été traitées par Alexy Freitas (laboratoire LCMCP à Sorbonne Université))

dans le cadre du projet ERC NanoFLP porté par Sophie Carenco.

La synthèse M9 a été réalisée avec 54,5 mg de précurseur Cu(acac)2 commercial (0,2

mmol) dans 1,65 g de solvant Oleylamine (6 mmol) et en ajoutant 0,22 mL (0,5 mmol)

de trioctylphosphine (TOP). Le mélange a été chauffé à 220°C pendant 30 minutes, puis

refroidi à température ambiante. Il existe ainsi une différence de température et de du-

rée entre la synthèse M9 et le protocole de synthèse de NPs (220°C pendant 30min com-

paré à 250°C pendant 1h). Malgré cette différence, la synthèse M9 a également conduit

à la formation de NPs de Cu(0). Durant les 30 minutes de chauffe, les spectres d’absorp-

tion X au seuil K du Cuivre ont été mesurés. Ces derniers renseignent sur la présence de

Cu(II), Cu(I), ou Cu(0) dans le milieu en fonction du temps. Les spectres XAS mesurés à

des temps et températures différents renseignent ainsi sur l’évolution du précurseur de

Cuivre, Cu(acac)2, lors de la synthèse M9 (Figure 8.27).
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FIGURE 8.27 – Spectres XAS mesurés durant la rampe de chauffe de la synthèse M9 (environ
10°C/min jusqu’à 220°C) montrant une augmentation du pré-seuil de Cu(I) vers 8981 eV, puis sa
transformation en épaulement caractéristique de la présence de Cu(0). Les deux points isosbes-
tiques sont retrouvés vers 9014 eV et 9033 eV.

L’examen de ces spectres révèle qu’un intermédiaire Cu(I) est bien formé. Pendant la

rampe de chauffe, la montée de l’intensité du pré-seuil des spectres est observé. Ce pré-

seuil est assez piqué et étroit et situé vers 8981,5 eV, ce qui est caractéristique du Cu(I).

Pour le Cu(II), ce pré-seuil est théoriquement absent (transition interdite). Pour le Cu(0)

le pré-seuil est situé plutôt à 8980 eV moins intense et plus large (alors assimilable à un

épaulement). Le tracé des dérivées premières de ces spectres permet d’affiner et de confir-

mer cette analyse (Figure 8.28).

FIGURE 8.28 – Dérivées premières des spectres présentés Figure 8.27 (en couleur) et dérivées pre-
mières des spectres de référence de Cu(0) (noir) et Cu2O (gris) pour la synthèse M9.

En effet, ces dernières peuvent être comparées aux dérivées premières mesurées dans
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le cas du Cuivre métallique (courbe noir, « Cu foil ») et en présence de sites Cu(I) (courbe

grise, « Cu2O »). Cette comparaison confirme que les spectres mesurés à 870 et 1093 se-

condes sont plutôt caractéristiques de la présence de Cu(I) et que celui mesuré à la fin de

la synthèse est caractéristique de la présence de Cu métallique.

Ces résultats expérimentaux révèlent donc que le protocole de synthèse M9 conduit à

la formation de Cu(I) intermédiaire dans un premier temps puis à la formation de NPs de

Cuivre.

D’autre part, un milieu réactionnel contenant uniquement le précurseur Cu(acac)2 et

un excès d’Oleylamine et chauffé à 208°C pendant 5 minutes ne conduit pas à la synthèse

de NPs de Cuivre. Cependant les données XAS mesurées en fin de synthèse sont caracté-

ristiques de la formation de Cu(I) en solution (Figure 8.29).

FIGURE 8.29 – La synthèse M4 est réalisée en introduisant 54.5 mg de Cu(acac)2 commercial (0.2
mmol) dans 1.65 g d’oleylamine (6 mmol). Le mélange a été chauffé (rampe 10 °C · min-1) à 208 °C
pendant 5 minutes. Les spectres permettent la comparaison entre les données XAS (gauche) et des
dérivées premières (droite) du dernier spectre mesuré à 208°C (noir) et des données de référence
mesurées pour Cu2O (rouge).

Bien que les protocoles de synthèses à l’origine des analyses XAS ne soient pas exacte-

ment les mêmes que celui de la synthèse de NPs d’intérêt, les conditions expérimentales

restent proches et compatibles avec nos calculs théoriques (présence d’Oleylamine en ex-

cès et formation de NPs de Cuivre pour la synthèse M9). Ces résultats expérimentaux sont

ainsi en accord les conclusions reposant sur nos résultats théoriques et établies précé-

demment.
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Il apparaît ainsi que la formation de Cu(I) intermédiaire survenant pendant la

réduction du précurseur Cu(acac)2, suggérée par les résultats théoriques, est

confirmée par les mesures expérimentaux. Ces mesures révèlent en effet, qu’un

complexe de Cu(I) intermédiaire est formé à des températures élevées. La for-

mation de Cu(0), qui intervient par la suite, pourrait être rendue possible grâce

à la réaction de nucléation fortement exothermique.
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Chapitre 9

Conclusion générale et perspectives

Conclusion générale

Dans la cadre de cette thèse nous avons montré que la réalisation d’une étude théo-

rique à l’échelle quantique des interactions moléculaires permet, en coordination avec

des études expérimentales adaptées, l’apport d’un certain nombre de réponses et d’une

meilleure compréhension des processus physico-chimiques mis en jeu dans les synthèses

de NPs métalliques.

Plus particulièrement, nous avons montré que le rôle de l’Oleylamine et le comporte-

ment de coordination des différents complexes de Cobalt sont des éléments déterminants

pour la dismutation du précurseur CoCl(PPh3)3. Cette dismutation est notamment ren-

due possible par la stabilisation des complexes produits via la coordination du Co(II) à

des ligands amine et du Co(0) à des ligands phosphine. Un mécanisme de transfert élec-

tronique entre les centres métalliques Co(I) a par ailleurs été proposé. Ce mécanisme im-

plique un transfert électronique graduel assisté par une hétérogénéité de coordination

des centres métalliques. Il présente des énergies d’activation assez faibles suggérant que

le transfert électronique et l’échange de ligands peut être rapide en solution.

Les résultats théoriques obtenus dans le cas du Cobalt associés aux résultats ex-

périmentaux, notamment la faible polydispersité des NPs obtenues, suggèrent

qu’une séparation des étapes de réduction et de nucléation peut être envisa-

gée. Concernant la synthèse des NPs formées par dismutation du Co(I), une

hypothèse moléculaire suivant le modèle de LaMer semble ainsi justifiée.

La synthèse de NPs de Cuivre par dismutation des sels CuCl en présence d’un excès

d’Oleylamine et de ligands phosphine a ensuite été considérée. Malgré les similarités ap-

parentes entre la synthèse de NPs de Cobalt et de Cuivre, il apparaît que les conclusions
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établies dans le cas du Cobalt ne peuvent pas être généralisées au cas du Cuivre. Dans

le cas du Cuivre, aucune équation bilan de dismutation présentant une énergie exother-

mique ou athermique n’a pu être établie. Les équations de dismutation établies selon une

hypothèse moléculaire ou impliquant des espèces polymétalliques sont systématique-

ment associées à une forte endothermicité.

Expérimentalement, l’absence de données concernant des complexes Cu(0) et

la caractérisation de clusters de Cuivre stabilisés en solution sont également

contradictoires avec une synthèse suivant le modèle de LaMer. La forte endo-

thermicité de la dismutation et les observations expérimentales sont autant

d’arguments suggérant qu’une séparation des étapes de réduction et de nu-

cléation n’est pas justifiée dans le cas du Cuivre.

Dans le cas de la réduction du précurseur de Cu(II) par l’Oleylamine, il apparaît que

le processus de réduction envisagé présente également une énergie fortement endother-

mique. La prise en compte des effets de solvatation implicites et explicites ainsi que de la

formation de liaison Cu(0)-Cu(0) dans le produit sont autant d’éléments clés dans la mo-

délisation du processus de réduction. Dans le cas de la réduction ou de la dismutation du

Cuivre, la forte stabilité du Cu(I) apparaît finalement comme la problématique principale.

Ainsi dans le cas de la dismutation de CuCl ou de la réduction de Cu(acac)2, les

synthèses de NPs ne semblent pas suivre un modèle de LaMer et les étapes de

réduction et de nucléation ne sont vraisemblablement pas séparables.

Perspectives

Concernant ces trois études théoriques, le solvant est apparu comme jouant un rôle

clé et sa modélisation comme un défi majeur. Plus particulièrement, notre travail a mon-

tré que la formation de liaisons hydrogène ne peut être omise, y compris dans l’étude des

réactions d’oxydo-réduction. Pour cette raison, l’utilisation de méthodes permettant une

meilleure représentation des effets de solvatation représente la perspective principale. En

particulier, l’utilisation de méthodes hybrides de type QM/MM incluant des molécules de

solvants dans la sphère externe serait une étude particulièrement intéressante.

Dans le cas de la dismutation ou de la réduction, l’étude d’un transfert électronique

impliquant des états excités en TD-DFT représente également une perspective très inté-

ressante. Pour cela, le travail réalisé dans le cadre de cette thèse est fondamental puisqu’il

a permis de fournir des « candidats » potentiels pour cette étude. En effet, l’ensemble de

dimères à valence mixte obtenus dans le cas du Cobalt ainsi que les quadrimères dans le
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cas du Cuivre paraissent particulièrement adaptés pour une telle étude. Des calculs ont

déjà été réalisé dans le cas de dimères de Cobalt présentant une structure électronique

Co(I)-Co(I). Dans ce cas, aucune transition Co −→Co, impliquant le transfert d’une OM

centrée sur un Cobalt vers une OM centrée sur l’autre, n’a pu être observée. Cette étude

doit maintenant être élargie dans le cas de dimères présentant une structure électronique

intermédiaire, à valence mixte, et dans le cas du Cuivre.
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Annexe A

Méthodologie et Dismutation du Cobalt

A.1 Modèle des orbitales moléculaires : le cas d’un complexe

tétracoordiné

La théorie des orbitales moléculaires, repose sur les fondements mathématiques in-

troduits par la théorie des groupes et appliqués à la chimie [1]. Selon cette théorie, la levée

de dégénérescence est induite par le recouvrement entre les orbitales atomiques d du mé-

tal et les orbitales des ligands. Un recouvrement est possible uniquement si les orbitales

présentent la même symétrie. Ces notions sont illustrées dans le cas d’un métal en inter-

action avec quatre ligands via leurs orbitales s et selon une géométrie Td (Figure A.1).

FIGURE A.1 – Représentation de l’éclatement des orbitales d d’un métal dans un complexe tétra-
édrique (Td) MH4 selon la théorie des orbitales moléculaires.

Dans ce cas, les orbitales dx y , dy z et dxz appartiennent à la représentation irréductible

(RI) T2 et se recouvrent avec les OA de H4 de même symétrie conduisant ainsi à trois OM
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non liantes et trois liantes. En revanche, pour les orbitales dz2 et dx2−y2 aucun recouvre-

ment n’est permis par symétrie conduisant à deux OM non liantes dégénérées. du métal.

La théorie des orbitales moléculaires conduit bien à la même séparation énergétique des

orbitales d que dans le cas du champ cristallin. Il est aussi possible de montrer qu’il en

va de même pour la géométrie Pc (Figure A.2). Dans ce cas, les orbitales dx y , dy z et dxz

appartenant à la RI Eg et B2g , il n’y a pas de recouvrement possible conduisant ainsi à des

OM non liantes. En revanche, pour les orbitales dz2 et dx2−y2 , de symétrie A1g et B1g , il

existe un recouvrement possible avec les OA de H4 de même symétrie.

FIGURE A.2 – Représentation de l’éclatement des orbitales d d’un métal dans un complexe plan
carré (Pc) MH4 selon la théorie des orbitales moléculaires. Les orbitales moléculaires O.M. liantes
(L), non liantes (NL) et anti-liantes (L) sont représentées.

La théorie des orbitales moléculaire et du champ cristallin sont effet complémentaires

et permettent notamment de rationaliser une géométrie en fonction d’une multiplicité de

spin observée. Dans la suite de ce travail, nous pourrons ainsi utiliser ces notions pour dé-

terminer une géométrie et une multiplicité de spin initiale et pour interpréter les résultats

obtenus.
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A.2 Validation des ligands modèle

En suivant le même raisonnement que précédemment, l’objectif est maintenant de

valider le ligand modèle PH3 pour représenter la phosphine PPh3, en comparant les géo-

métries aux données cristallographiques (Tableau A.1).

TABLEAU A.1 – Comparaison de la géométrie optimisée du complexe CoCl(PH3)3 triplet et des don-
nées cristallographiques disponibles pour le complexe CoCl(PPh3)3 triplet (en vert). Les distances
et angles d’intérêt autour du Cobalt sont reportées en degrés et en Å.

d (Co-Cl) d (Co-P) θ (P-Co-P) θ (Cl-Co-P)

CoCl(PH3)3 2,33 (2,24) 2,29 (2,32) 104,11 (104,70) 114,41 (113,9)

Les moyennes des angles autour du Cobalt présentent un faible écart maximal (moins

de 1°). Seule la distance Co-Cl présente une sur-évaluation significative (0,09 Åd’écart).

Cet écart était cependant similaire dans le cas du calcul DFT du complexe réel CoCl(PPh3)3

(Tableau 3.3 pour rappel). Ces résultats permettent une première validation du modèle de

ligand phosphine PH3 pour représenter le ligand PPh3 concernant la géométrie du com-

plexe autour du Co. Cette même comparaison est possible pour le complexe CoCl2(PPh3)2

pour lequel des données cristallographiques sont également disponibles (Tableau A.2).

TABLEAU A.2 – Comparaison entre les données cristallographiques du complexe CoCl2(PPh3)2

quadruplet et la géométrie optimisée en DFT du complexe CoCl2(PH3)2 quadruplet. Angles et dis-
tances d’intérêt en Å et en degrés. *Distances identiques pour les deux P et les deux Cl (au centième
prés) et angles P1-Co-Cl et P2-Co-Cl identiques pour les deux Cl à 0,23 °près.

d (Co-P)* d (Co-Cl)* θ (P-Co-P) θ (P1/2-Co-Cl)* θ (Cl-Co-Cl)

Données

crist.
2,38 2,21 115,88 107,23/104,85 117,28

CoCl2(PH3)2 2,42 2,21 116,01 102,60/102,42 131,75

L’angle θ (P-Co-P) et les distances autour du Cobalt sont mieux représentées dans le

cas du ligand modèle. En effet, les différences entre les données théoriques et expérimen-

tales sont nulles ou de 4 Å dans le cas des distances d (Co-Cl) et d (Co-P). Concernant

les angles θ (P-Co-P)) ces différences sont de moins de 1°. En revanche, les valeurs théo-

riques pour les angles θ (P-Co-Cl) et θ (Cl-Co-Cl) sont plus proches des données cristallo-

graphiques dans le cas du complexe CoCl2(PPh3)2 (voir tableau 3.4 pour rappel).
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A.3 Géométries optimisées des dimères de Cobalt

Comparaison des données expérimentales et théoriques pour les dimères Co(0)-

Co(0)

Les données cristallographiques reportées pour les dimères Co2(CO)8-yLy (y=0,2) sont

comparées aux distances théoriques obtenues par optimisation de géométrie avec la mé-

thode « standard ». Les ligands L observés expérimentalement sont remplacés par des li-

gands modèles dont la formule est précisée (Tableau A.3). D’autre part, concernant les

distances Co-L une seule valeur est donnée dans le tableau lorsque les deux distances

sont équivalentes (égales aux centièmes prés)

TABLEAU A.3 – Comparaison entre les distances des données cristallographiques, avec les ligands
réels, et les distances théoriques des géométries optimisées, où les groupements Réxp. sont rem-
placés par des hydrogènes (Rthéo. = H). Les distances sont en Å.

Réxp. déxp. (Co-Co) dthéo.(Co-Co) déxp. (Co-L) dthéo.(Co-L)

Co2(CO)6(P(R)3)2 Bu 2,63 2,66 2,18 2,17

Co2(CO)6(P(OR3)3)2 OPh 2,64 2,67 2,12 2,11

Co2(CO)6(IR)2 Mes 2,66 2,69 1,90-1,94 1,90

Les distances Co-Co pour ces dimères sont alors comprises entre 2,66 et 2,69Å (Ta-

bleau A.3). Un écart maximal de 0,03Å est observé entre les valeurs théoriques et expéri-

mentales (Tableau A.3). Concernant les liaisons Co-L, l’écart maximal reporté est de 0,04Å

(pour les distances Co-C du dimère Co2(CO)6(IMes)2).

Géométries optimisées pour les dimères Co2Cl2(PH3)n(NH3)m

Les géométries optimisées des seize dimères de formule Co2Cl2(PH3)n(NH3)m sont

présentées figure A.3. Pour chaque dimère, l’énergie relative est calculée par rapport au

dimère I en tenant compte des réactions de substitutions ou d’addition/élimination né-

cessaires et impliquant les ligands PH3 et NH3. Le ∆ρMull
spi n est également reporté.
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FIGURE A.3 – Géométries optimisées, avec la méthode standard, des dimères de Cobalt de formule
Co2Cl2(PH3)n(NH3)m. Les nombre n et m sont précisés sous la forme nP/mN, les énergies relatives
sont en kcal·mol-1 (en noir) et les ∆ρMull

spi n sont également fournis pour chaque dimère (en rouge).
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Annexe B

Complexes et clusters de Cuivre

B.1 Complexes de Cuivre

Structure électronique des complexes de Cuivre

Pour tous les degrés d’oxydation du Cuivre, un état de « basse multiplicité » entraîne

un remplissage quasi-total (dans le cas du Cu(II)) ou total (dans le cas de Cu(I) et Cu(0))

de l’ensemble des orbitales 3d. Ainsi dans tous les cas, une multiplicité de spin plus élevée

peut être envisagée uniquement si un électron présent dans une orbitale 3d est désappa-

rié et présent dans l’orbitale 4s. Ceci est particulièrement peu probable surtout dans le

cas du Cu(I) singulet qui présente une structure électronique fortement stabilisée avec

la totalité des orbitales 3d doublement occupées. Les écarts d’énergie entre les états pré-

sentant une multiplicité de spin faible (état A) ou élevée (état B) sont calculés pour les

complexes de Cuivre tétravalents coordinés aux ligands modèles PH3 et NH3 (Tableau

B.1).

TABLEAU B.1 – Énergies relatives, en kcal·mol-1, et valeurs des < S2 > des complexes de Cuivre
tétravalents présentant une multiplicité de spin faible (A) ou élevée (B). Les géométries optimisées
correspondant à la géométrie la plus stable de chaque complexe sont présentées Figure B.1.

Complexes A <S2> B <S2> ∆EB−A

Cu(PH3)4 doublet 0,75 quadruplet 3,76 63,5

CuCl(PH3)3 singulet - triplet 2,0 70,6

Cu(NH3)4 doublet 0,75 quadruplet 3,75 72,1

CuCl(NH3)3 singulet - triplet 2,0 55,1

CuCl2(NH3)2 doublet 0,75 quadruplet 3,75 114,2

233



ANNEXE B. COMPLEXES ET CLUSTERS DE CUIVRE

Pour tous les complexes de Cuivre considérés, les écarts d’énergie calculés laissent peu

de doutes concernant l’état fondamental du Cuivre. La géométrie optimisée du complexe

CuCl2(PH3)2 quadruplet n’a pas pu être obtenue. Cependant, l’écart d’énergie observé

entre les états doublet et quadruplet du complexe CuCl2(NH3)2 suggère que l’état doublet

est l’état fondamental (∆E = 114,2 kcal·mol-1). Les géométries optimisées des complexes

de Cuivre tétravalents HS et BS sont présentées figure B.1 ainsi que leurs énergies relatives.

FIGURE B.1 – Géométries optimisées, avec la méthode standard, des complexes de Cuivre HS
et BS et énergies relatives par rapport à la structure la plus stable en kcal·mol-1. Le complexe
CuCl2(PH3)2 quadruplet n’a pas pu être obtenu.

Pour ces complexes, des géométries initiales tétraédrique, plan carré ou bipyramide

trigonale apicale vacante ont été considérées. Pour les complexes CuCl2(NH3)2, les géo-

métries plan carré avec les Cl en trans pour le BS ou en Cis pour le HS sont les plus stables.

Concernant les complexes CuCl(L)3, ils présentent une géométrie plutôt octaédrique avec

une position apicale et axiale vacantes si ils sont singulet et une géométrie plan carré si ils

sont triplet. Le complexe Cu(PH3)3 présente un état fondamental doublet avec une géo-
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métrie tétraédrique déformée. La géométrie optimisée du quadruplet est un plan carré

déformée.

Nombre de coordination des complexes de Cuivre

Les réactions d’addition des ligands amine et phosphine modèles sont considérées

selon l’équation générale 7.3. La formule du précurseur et le nombre i sont précisés pour

chaque réaction de coordination.

Complexe précurseur [Cu(I)] : nombre de coordination

Les énergies de coordination calculées pour les complexes de Cu(I) sont reportées Ta-

bleau B.2. La première coordination est fortement exothermique et exergonique pour les

deux ligands. L’énergie associée à la coordination du premier ligand amine est légèrement

supérieure à celle observée pour le ligand phosphine. Pour la deuxième et troisième co-

ordination, les énergies de coordination sont plutôt faiblement exothermiques et exergo-

niques. En comparant les énergies de coordination, il apparaît que le Cu(I) présente peu

de préférence de coordination envers un ligand amine ou phosphine.

TABLEAU B.2 – Énergies relatives et énergies libres relatives, en kcal·mol-1, pour la réaction de co-
ordination selon l’équation 7.3 et impliquant le complexe Cu(I) singulet.

précurseur i ∆E / ∆G (NH3) ∆E / ∆G (PH3)

CuCl 0 -42,0 / -30,0 -37,3 / -26,1

CuClL 1 -5,2 / 5,2 -6,3 / 2,9

CuClL2 2 -6,6 / 4,5 -7,7 / 4,3

La tentative de coordination de trois ligands NH3 a conduit à une géométrie optimisée

présentant un complexe CuCl(NH3)2 en interaction faible avec deux groupements amine

de couche externe via des liaisons hydrogène. La prise en compte de l’entropie suggère

que le complexe de Cu(I) est dicoordiné. Bien que l’énergie libre ne présente pas une

grande précision, les conditions des synthèses de NPs (températures allant de 100°C à

260°C) et la gêne stérique des ligands TOP vont plutôt dans le sens d’une faible coor-

dination. Les complexes CuCl(NH3) et CuCl(PH3) pourront être considérés en première

intention.

Il est cependant intéressant de noter que le complexe CuCl(PPh3) est stable dans des

conditions expérimentales différentes de la synthèse de NPs. Sa structure tétraédrique

a été caractérisée par cristallographie en 1987 [1]. D’autre part, une étude de spectro-

métrie de masse réalisée par Buonsanti coll. suggère que la complexe de Cu(I) est tétra-

édrique en présence d’Oleylamine et à 80°C. Ce complexe formerait un dimère, de for-
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mule Cu2Cl2(PR3)4, en présence de ligands TOP [2]. Pour une température de 200°C, à la-

quelle apparaît le changement de couleur suggérant que la dismutation a lieu, le nombre

de coordination n’est expérimentalement pas déterminé. Ces éléments suggèrent cepen-

dant que le nombre de coordination est plutôt sous-estimé si l’énergie libre de la réaction

de coordination est considérée.

Complexe précurseur [Cu(II)] : nombre de coordination

Concernant le complexe de Cu(II), les énergies associées à la première coordination

restent très fortement exothermiques et exergoniques pour les deux ligands considérés

(environ -30 kcal·mol-1, tableau B.3). Lorsque le Cu(II) est coordiné au ligand NH3, la co-

ordination du deuxième ligand reste fortement exothermique suggérant que le complexe

tétravalent CuCl2(NH3)2 est plus stable que le complexe trivalent. En revanche, la coordi-

nation du troisième ligand phosphine est moins exothermique et devient endergonique.

Concernant la troisième coordination, elle est endergonique pour les deux ligands. La

comparaison des énergies de coordination, surtout pour la deuxième coordination, sug-

gère une préférence de coordination du Cu(II) pour les ligands aminés.

TABLEAU B.3 – Énergies relatives et énergies libres relatives, en kcal·mol-1, pour la réaction de co-
ordination selon l’équation 7.3 et impliquant le complexe Cu(II) doublet.

précurseur i ∆E / ∆G (NH3) ∆E / ∆G (PH3)

CuCl2 0 -30,1 / -19,6 -27,9 / -11,6

CuCl2L 1 -23,1 / -11,0 -10,3 / 1,4

CuCl2L2 2 -7,0 / 4,1 -2,4 / 7,9

La tentative de coordination de quatre ligands NH3 conduit à une géométrie opti-

misée présentant un complexe CuCl2(NH3)3 en interaction faible avec un groupement

amine. Ce dernier est présent dans le couche externe du complexe et interagit avec celui-

ci via deux liaisons hydrogène. Au vu de ces résultats, les complexes de Cu(II) de formule

CuCl2(PH3) et CuCl2(NH3)2 pourront être considérés par la suite. Le complexe CuCl2(PH3)2

peut également être considéré.

Complexe précurseur [Cu(0)] : nombre de coordination

Les énergies de coordination observées dans le cas du Cu(0) sont plus faibles que

celles observées dans le cas du Cu(I) et du Cu(II) (Tableau B.4). Les réactions de première

coordination dans le cas des deux ligands sont exothermiques mais faiblement exergo-

niques. Les énergies associées à chaque réaction de coordination sont assez similaires

entre elles.
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TABLEAU B.4 – Énergies relatives et énergies libres relatives, en kcal·mol-1, pour la réaction de co-
ordination selon l’équation 7.3 et impliquant le complexe Cu(0) doublet.

précurseur i ∆E / (NH3) ∆E / ∆G (PH3)

Cu 0 -11,6 / -3,8 -6,7 / -1,2

CuL 1 -8,7 / 1,8 -7,9 / 4,3

CuL2 2 -6,1 / 3,0 -11,1 / 1,3

Encore une fois, il est difficile de définir le nombre de coordination qui pourrait corres-

pondre à une espèce majoritaire en solution. En considérant l’énergie de première coor-

dination il apparaît que le Cu(0) présente une préférence de coordination envers le ligand

NH3 et inversement si la troisième coordination est considérée. Ce résultat suggère qu’il

pourrait être intéressant de considérer des espèces mixtes comme dans le cas du Cobalt.

Les complexes CuNH3 et CuPH3 seront considérés par la suite. En prenant en compte la

possible mauvaise évaluation de l’énergie libre et des énergies de coordination en géné-

rale, les complexes Cu(NH3)2 et Cu(NH3)3 pourraient également être considérés.

B.2 Géométries optimisées pour les clusters Cun

Les figures B.2 et B.3 présentent les géométries optimisées des clusters Cun (n allant de

2 à 20). Les géométries initiales ont été construites à partir des données reportés dans la

littérature [3, 4]. Lorsqu’un nouvel arrangement des atomes de Cuivre était repéré dans les

géométries optimisées CunLm cet arrangement était utilisé pour construire une nouvelle

géométrie initiale. La plupart du temps, cette géométrie a convergé vers une géométrie

déjà définie dans la littérature et plus stable. Lorsque n est pair la multiplicité de spin

considérée est singulet. Celle-ci est triplet dans le cas des n impairs. Pour les Clusters de

plus grandes tailles (n allant de 12 à 20), uniquement les structure singulet ont été op-

timisées. Les géométries initiales correspondent aux géométries optimisées des minima

reportées par Calaminici et coll. [4]. Dans ce travail, ils ont réalisé des calculs de dyna-

mique moléculaire à 2000 K (« Born–Oppenheimer molecular dynamics (BOMD) ») leur

permettant de localiser des centaines de structures pour chaque taille de clusters. A partir

de ces structures ils ont réalisé des calculs DFT pour déterminer les énergies respectives

de l’ensemble des isomères (niveau de calcul PBE-TZVP). La géométrie optimisée corres-

pondant à la structure la plus stable pour chaque taille de cluster a donc été réoptimisée

à notre niveau de calcul (Figure B.3).
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FIGURE B.2 – Géométries optimisées pour les petits Clusters Cun (n allant de 2 à 9). Si plusieurs
géométries optimisées ont été obtenues les energies relatives sont données par rapport à la struc-
ture la plus stable (en kcal·mol-1). Les géométries sont optimisées avec la méthode standard.

FIGURE B.3 – Géométries optimisées, avec la méthode standard, pour les Clusters Cun singulet (n
allant de 12 à 20). Si plusieurs géométries optimisées ont été obtenues les energies relatives sont
données par rapport à la structure la plus stable (en kcal·mol-1).
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B.3 Énergies de formation des clusters CunL

Les énergies de formation des clusters CunL (L= PH3, NH3) sont calculées selon l’équa-

tion suivante :

n ∗Cu +L −→ CunL (B.1)

Les résultats ainsi obtenues dans le cas des clusters CunPH3 et CunNH3 (n allant de 2 à 6)

sont reportés tableau B.5.

TABLEAU B.5 – Énergies de formation des clusters Cun(L) coordiné à un NH3 en kcal·mol-1/Cu. Les
calculs sont réalisés avec la méthode standard dans le vide. A titre de comparaison les énergies
avec un PH3 sont également reportées.

Cluster formé ∆ E(L=PH3)/Cu ∆ E(L=NH3)/Cu

Cu2(L) -30,1 -31,9

Cu3(L) -29,7 -30,9

Cu4(L) -34,8 -35,0

Cu5(L) -34,3 -34,8

Cu6(L) -38,4 -38,3

Ces résultats suggèrent qu’il y a peu d’effet de la nature du ligand sur les énergies de

formation des clusters CunL. En effet l’écart maximal entre les ligands PH3 et NH3 est de

1,8 kcal·mol-1/Cu dans le cas du cluster Cu2L. Cette différence est maximale lorsque le

cluster est petit puisque l’énergie est rapportée au nombre d’atome de Cu.
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ABSTRACT: Herein is highlighted an original disproportio-
nation mechanism for the formation of hexagonal closed
packed cobalt nanoparticles starting from low-valent cobalt
complexes. By coupling experimental and theoretical studies,
we demonstrate that oleylamine promotes the disproportio-
nation of the starting metal complexes and controls the
growth of the nanocrystals, in contrast to the role of reducing
reagents proposed elsewhere. We also decipher the sensitivity
of the synthesis in regard to the nature of the phosphine and
of the halogen ligands in the starting cobalt precursors.
Understanding of the mechanism allows the development of a
less expensive and less toxic synthesis of these nanoparticles
by decreasing the amount of oleylamine in alkane solvents.
Finally, an extension of this process is presented and allows reaching size- and shape-controlled nanosphere and nanorod nickel
nanoparticles.

■ INTRODUCTION

The preparation of well-defined nanostructures is becoming of
utmost importance in the fields of sciences and technology for
catalytic,1−4 magnetic,5−7 electronic,8 or other applica-
tions.9−12 To reach the required standards in terms of
selectivity (catalysis) or material efficiency (magnetism), a
perfect control of the size, shape, and crystallinity is now
mandatory. In the case of metallic cobalt nanocrystals (NCs),
several syntheses have been described, giving access to
controlled size and crystallinity. In particular, their hexagonal
closed packed (hcp) structure displays one of the highest
magnetic anisotropy for monometallic compounds and thus
high potentiality for magnetic applications.13 However, several
syntheses leading selectively to a specific crystalline structure
with a good control of size and shape often involve a complex
mixture of a reducing reagent, a surfactant, metal seeds, and
additives.14−21 The last few decades provided new strategies to
simplify these syntheses using the so-called organometallic
approach. Indeed, Bawendi,22 Murray,23 and later Puntes24,25

have shown that Co2(CO)8 can decompose under a thermal
condition to form mainly epsilon-structure cobalt nanoparticles
(NPs) with the concomitant release of 8 equiv of carbon
monoxide.24−27 Using a hydrocarbyl complex such as Co(η3-
C8H13)(η

4-C8H12) under 3 bars of dihydrogen, Chaudret et al.
were able to access to several shapes of hcp-NPs, depending on
the nature of the additives such as rhodamine,28 polyphenylox-

ypolymer,29 or a mixture of surfactants.30 However the tedious
synthesis of the starting complex makes this approach
somehow difficult to reproduce, whereas the need of
dihydrogen pressure can be a limitation in terms of safety.31

It was recently described by Sun et al. that oleylamine (OA)
can be used together as a surfactant, reducing reagent, and
solvent.32 Yet, if this approach does not work using Co(II) salt
precursors, it appeared efficient with a Co(I) metal precursor
such as ClCo(PPh3)3. Indeed, we demonstrated that a mixture
of ClCo(PPh3)3 and OA at 190 °C for 1 h or for 10 h gives
hcp-NPs of sphere or rod shapes, respectively.33 This approach
using a simple mixture of an easily accessible and stable
complex with OA was a real breakthrough in the synthesis of
cobalt NPs. However the exact role of OA was not established
and the reduction process at stake in the cobalt(0) formation
was not clear. In this work, by coupling new experimental
results and density functional theory (DFT) calculations, we
demonstrate that the synthesis of cobalt hcp-NPs starting from
ClCo(PPh3)3 as a Co(I) precursor can be explained through a
disproportionation mechanism promoted by the presence of
amine and does not require to invoke additionally reduction by
OA itself.
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■ RESULTS AND DISCUSSION

Role of the OA. OA is a polyfunctional compound with a
high boiling point (350 °C), featuring a long-chain (C18)
primary amine and including an alkene function at the C9−C10
junction. It has been shown to act at high temperature as an
electron donor.34 Because a commercially available 70% purity
OA was used in our previous study,33 we first ruled out the role
of an impurity by running the same reaction using a higher
purity of OA (98%). No difference is observed in terms of the
structure, shape, crystallinity, and kinetics of the reaction,
demonstrating the robustness of this procedure (Figure 1A).
Then, to better understand the role of the various OA
functions in our reaction procedure, we ran several experi-
ments using amines, alkenes, and alkanes analogues. In the
following study, all the experiments have been run using a 98%
purity OA (98% assay and 98% primary amine). It should be
noticed that the impurities for the 70% purity OA are only
other primary amines (70% assay, 98% primary amine).
To evaluate the role of the double bond, octadecylamine was

used instead of OA. Applying exactly the same procedure as for
the OA, we observed the formation of spherical NPs quite
similar in size (about 8.5 nm compared to 8.9 nm for OA) with
higher polydispersity (15% compared to 7.8% of with OA)
(Figure 1). The alkene function is thus not mandatory for the
NP formation, whereas the increase in polydispersity highlights
the role of the amine in the NC growth, possibly due to a lower
stability of the capping with octadecylamine. In addition, the
lower interparticle distance in the case of octadecylamine
confirms that the bend of the OA chain (presence of a double
bond) disfavors the interdigitation and limits the aggregation.35

The effect of the chain length was next examined by
replacing the octadecylamine (C18) by the octylamine (C8),
using once again the same procedure (for C8, the temperature
of the reaction was 130 °C instead of 190 °C due to the lower
boiling point of this amine). Spherical cobalt NPs were
obtained with an even smaller size of 4.9 nm (probably due to
the lower temperature, which limits the diffusion of the
monomers) and a polydispersity of 11.7% (Figure 2A−D). A

typical electronic diffraction pattern obtained from a collection
of NCs confirms the hcp structure (Figure 2B). However,
because of the shorter chain of the surfactant (C8), these NCs
are less stable than the previous ones. In particular, melting
evolution can appear during the time of exposition to the
electron beam. This underlines the importance of a long chain
to protect the NCs.36

Two experiments were next reported to evaluate the role of
the amine function in the NP formation. Reactants without
amine functions are used, either with 1-octadecene (C18

Figure 1. Transmission electron microscopy (TEM) images and size distribution of spherical cobalt NCs obtained at 190 °C using (A) OA with
98% purity and (B) octadecylamine.

Figure 2. TEM images (A) and zoom-in image (C) of the cobalt NCs
obtained with octylamine at 130 °C, (B) electronic diffraction pattern
of the cobalt NCs, and (D) size distribution.
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carbon chain with a double bond in a terminal position) or
tetradecane (C14H30). In the classical conditions, in both cases,
only the magnetic aggregated material of Co(0) was obtained,
stuck on the stirring bar after precipitation with ethanol. As a
conclusion, the amine function is not responsible for the
reduction of the Co(I) complex but appears essential for
controlling the size, shape, and stability of NPs in solution.
In fact, whatever the solvent used (amine, alkane, or others),

similar typical colors were obtained at the end of the reaction
(Figure 3): a black precipitate, corresponding to the nanoma-

terial or to the aggregate of Co(0) and a blue solution, which is
classically associated and can be visually compared with Co(II)
solutions. The slightly different blue color observed in the
presence of OA can be associated to ligand exchange within
the Co(II) complex (Figure 3A,C compared to 3B,D).
All these results suggest that the formation of the cobalt NPs

does not go through an external reduction by OA but via a
“self-reduction” of Co(I), namely, its disproportionation into a
mixture of a Co(II) byproduct and a Co(0) complex (Scheme
1, first step). Such a process would lead to a maximum possible

yield of 50% in Co NPs with respect to the Co precursor, in
contrast to a reduction pathway which can lead up to 100%.
We evaluated the yield of the reported procedure at most to
40%,37 which is thus consistent with the disproportionation
mechanism proposed. The lower value is attributed to the
difficulty for recovering all the NP material. In addition, the
very low polydispersity is in accordance with a single
mechanism pathway. Indeed, two different mechanisms, with
their own nucleation kinetics, should lead to a larger size
distribution.
Disproportionation has already been reported for the

synthesis of copper and gold NPs.38−40 For copper,38 a two-

step process was invoked, which is transposed for Co in
Scheme 1. First, disproportionation of the XCo(PR3)3 complex
yields Co(II) and Co(0) complexes in solution (Scheme 1).
Second, the Co(0) species evolves toward nucleation, NP
growth, and precipitation (Scheme 1). The first step, namely,
the disproportionation of XCo(PR3)3, was suggested in the
literature in 1969 by Rossi41 (X = Cl, Br, I, and R = Ph),
whereas the reverse reaction, the comproportionation, was
reported by Klein in 1975 (same X, R = Me).42 It thus seems
that the disproportionation is highly dependent on the
phosphine, the solvent, and to a lesser extent on the halide.
In addition, the stability of the Co(0) complex intermediate

depends on the reaction conditions. It is indeed similar to the
species involved in the comproportionation reaction described
by Klein42 and can be compared to the “monomer” proposed
in the classical LaMer model. In contrast, the “naked” cobalt
species described by Rossi is closer to the Co(0) precipitate
obtained as a reaction product.41 Description of these two
steps from a computational point of view was next undertaken.

DFT Calculation. In a first part, we examine the
disproportionation step. Because no computational method is
unanimously recognized to yield a quantitative evaluation of
electronic, steric, and dispersive effects of phosphine
ligands,43−45 we are limited to a semiquantitative study. We
thus focus on the understanding of the global electronic effects
at stake. In this connection, simple ligand models are used:
PH3 as a phosphine model for the various PR3 ligands and
NH3 as an amine model for the NH2R OA. In the first step,
only phosphine ligands and chlorine anions are considered to
be bounded to Co centers (eq 1). As no steric effects can be
taken into account in such a simple approach, tetracoordina-
tion of Co centers is assumed, in line with the experimentally
described structures for Co(I) and Co(II) phosphine
complexes.46,47 All ground states exhibit a distorted (some-
times strongly) tetrahedral geometry. The CoCl(PH3)3
precursor is in a triplet ground state (16.7 kcal·mol−1 lower
in energy than the singlet). The CoCl2(PH3)2 distorted
tetrahedral quadruplet is 11.4 kcal·mol−1 more stable than the
square planar doublet. Finally, Co(PH3)4 is in a doublet state,
lying 26.7 kcal·mol−1 below the quadruplet. Considering those
structures, the disproportionation reaction (eq 1) is energeti-
cally disfavored (ΔEdis(1) = 22.5 kcal·mol−1). In addition,
entropic effects are expected to be minimal (as the number of
molecules is similar in the right and left hand side of the
equation).

→ +2CoCl(PH ) CoCl (PH ) Co(PH )3 3 2 3 2 3 4 (1)

This is in full accordance with the comproportionation
observed by Klein for PMe3 ligands in ether as a solvent.
Such an equation is not appropriate when disproportiona-

tion takes place in aminated solvents (OA and octadecyl-
amine) as ligand exchange can take place either in reactants or
in products. To evaluate this possibility, the energy associated
with the substitution of phosphine ligands by amine ones is
examined, using our simple model. Changing PH3 to NH3 does
not change the spin ground state of the Co complexes (see the
Supporting Information), and the results associated with this
ground state as a function of the number of substituted PH3
are gathered in Table 1. The electronic changes associated with
the hard (NH3) versus soft (PH3) nature of the ligand
influence the Co complex stability, depending on the Co
oxidation state. Following the expected hard and soft acids and
bases (HSAB) principles, the “hard” Co(II) center favors

Figure 3. Pictures of a vial after precipitation of the Co(0) with
ethanol in the reaction with (A) OA and with (B) tetradecane.
Pictures of a vial showing the solubilization of Cl2Co(PPh3)2 in
ethanol in the presence (C) and absence (D) of OA.

Scheme 1. Proposed Disproportionation Process, by
Analogy with Ref 38
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coordination of the “hard” NH3 ligand so that the complete
exchange of the PH3 by the NH3 ligand to yield CoCl2(NH3)2
is energetically favorable.48 On the contrary, exchange of PH3
by NH3 is systematically endothermic for Co(0), in line with
the preferential coordination of the “soft” PH3 ligand to the
“soft” Co(0). The Co(PH3)4 complex is thus lower in energy.
Co(I) exhibits an intermediate behavior, as the two first
substitutions are quasi-athermic. As a consequence, CoCl-
(NH3)(PH3)2 is used in the following as it allows writing an
isodesmic (no ligand exchange) disproportionation process
(see the Supporting Information for other possible dispro-
portionation equations).
In the amine ligand, eq 2 is retained to model the

disproportionation reaction.

→ +2CoCl(NH )(PH ) CoCl (NH ) Co(PH )3 3 2 2 3 2 3 4 (2)

In these frameworks, disproportionation is quasi-athermic
(ΔEdis(2) = 2.3 kcal·mol−1). The disproportionation energy is
thus lowered due to the stabilization of the Co(II) obtained by
an amine ligand. In these conditions, the disproportionation
equilibrium is shifted to the right compared to eq 1, which
models a system in the absence of amine.
We also evaluate the generality of this HSAB-driven effect by

looking at the same reaction for the Ni analogue of the Co
precursor. In this case, in the absence of amine, disproportio-
nation is found to be favored [exothermic by −1.1 kcal·mol−1,
see Table 2, ΔEdis(1)]. A similar influence of the Ni-oxidation

state is found when looking at the substitution of PH3 by NH3
(see the Supporting Information), as it is highly exothermic
(over −10 kcal·mol−1) for Ni(II), highly endothermic (over
+10 kcal·mol−1) for Ni(0), and quasi-athermic for Ni(I). As a
consequence, working with an aminated solvent also shifts the
disproportionation equilibrium to the right as exothermicity
increases to ΔEdis(2) = −17.6 kcal·mol−1.
The observed effect of L ligand hardness on the equilibrium

suggests that a shift of the disproportionation equilibrium
could also be obtained through halogen exchange. Computa-
tionally, changing hard Cl to softer X ligands (Cl → Br → I)
increases the disproportionation energy (Table 2). The softer
the X ligand, the less favored the formation of the CoX2L2
species, compared to the unaltered CoXL3 precursor.
At this stage, we conclude that using amine solvents shifts

the disproportionation equilibrium to the right, whatever the

metal at stake, whereas replacing chlorine by iodine should
shift it to the left. We next examined the effect of this shift on
the formation of NPs. This requires examining the
decomposition of the Co(0) complex (Scheme 1, right side).
As evidenced in eq 3, this decomposition can be viewed
thermodynamically as ligand decoordination [step (a)],
followed by the formation of the “naked” Co clusters [step
(b)].

→ + → +n nCo(PR ) Co PR Co PRn3
(a)

3
(b)

cluster 3 (3)

The step b has been extensively studied from both
experimental49,50 and theoretical51−53 points of view. The
energy associated with formation of a Co cluster from isolated
Co, ΔE(3b), can be evaluated from the literature between
−83.6 and −101.6 kcal·mol−1, depending on whether cluster or
bulk values are used. Decoordination of the four phosphine
ligands, ΔE(3a), is theoretically evaluated to be 78.5 kcal·
mol−1 for PH3 model ligands, 85.9 kcal·mol−1 for PMe3, and
61.3 kcal·mol−1 for PPh3. Considering the controversies and
approximation associated with a quantitative evaluation of the
phosphine binding energies46,47 as well as our simple model
(phosphine or OA−Cocluster interactions, entropic effects
associated to ligand release and precipitation, ...), we believe
it is not possible to get better insight into the energy for the
nucleation/growth step (Scheme 1). We thus just conclude
that the energy for this step, computed as ΔE(3) = ΔE(3a) +
ΔE(3b), is much more negative for PPh3 (between −29.9 and
−47.9 kcal·mol−1 depending on the value used for ΔE(3b))
than for PMe3 (between +2.3 and −15.7 kcal·mol−1).
This latest evaluation is totally consistent with the fact that

the Co(PMe3)4 complex can be experimentally isolated and is
stable at room temperature for months, yielding no Co(0)
precipitate in these conditions. To strengthen this result,
Co(PMe3)4 is used as a precursor in our standard reaction
conditions (heating at 190 °C). Neither change of color nor
formation of NPs is observed. This confirms that no
nucleation/growth step can occur on its own using PMe3 as
a phosphine ligand. It also allows us to understand the
formation of Co(0) reported above in non-coordinating
solvents (tetradecane and octadecene). In this case, the
disproportionation equilibrium is strongly displaced toward
the left (comproportionation), ΔEdis(1) around 25 kcal·
mol−1), but when PPh3 ligands are used, the nucleation/
growth step is sufficiently exothermic (more than −30 kcal·
mol−1) to overcome the endothermicity of disproportionation.
Nevertheless, in these conditions, reduction and growth are
not properly separated in time, which justifies the absence of
size control.
To confirm the DFT calculations, several analogues of the

ClCo(PPh3)3 complex were examined by replacing (i) the
triphenylphosphine by trimethylphosphine to yield the ClCo-
(PMe3)3 complex and (ii) the chlorine atom by iodine to yield
ICo(PPh3)3. Using ClCo(PMe3)3 as the precursor in our
classical conditions leads to an important change as no control
of the size and the shape can be observed after 1 or 3 h. Only
polydispersed NPs were obtained (Figure 4A). Formation of
the Co(0) nanomaterial suggests that, in line with theoretical
data, replacing PPh3 by PMe3 does not prevent disproportio-
nation but is detrimental to nucleation/growth. Because a
quantitative comparison of PMe3 and PPh3 cannot be done
computationally, it is examined experimentally. A 31P NMR
analysis study is conducted (see the Supporting Information

Table 1. SCF Energies in kcal·mol−1 for the Substitution
Reaction Given above the Table

CoClx(PH3)y(NH3)z + NH3 → CoClx(PH3)y−1(NH3)z+1 + PH3

first
substitution

second
substitution

third
substitution

fourth
substitution

z 0 1 2 3
y 4 − x 3 − x 2 − x 1 − x
Co(0): x = 0 9.7 10.9 4.3 4.1
Co(I): x = 1 0.3 1.0 7.7 non existing
Co(II) x = 2 −9.9 −9.8 non existing non existing

Table 2. SCF Disproportionation Energies in kcal·mol−1 for
the Eqs 1 and 2 as a Function of the Precursor

CoCl(PH3)3 NiCl(PH3)3 CoBr(PH3)3 CoI(PH3)3

ΔEdis(1) 22.8 −1.1 25.0 27.1
ΔEdis(2) 2.2 −17.6 4.8 7.4
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for details) to evaluate phosphine/OA exchange in CoCl-
(PR3)3 and CoCl2(PR3). Substitution of PPh3 in the presence
of an excess of OA is fast, even at room temperature, for both
Co(I) and Co(II) complexes. At the contrary, no exchange of
PMe3 ligands in the presence of an excess of OA at room
temperature is observed neither for Co(I) nor for Co(II).
Thus, using a more labile ligand (PPh3 rather the PMe3) on the
cobalt precursor allows at the same time a faster ligand
exchange leading to a faster disproportionation but also a
better control of the nucleation/growth step.
Using the ICo(PPh3)3 complex in our classical conditions

did not give the formation of well-defined spherical NCs after
1 h as usually obtained with chloride. Only small NPs were
observed (Figure 4B). Putting these results in the perspective
of the DFT calculations (disproportionation is energetically
less favored by about 6 kcal·mol−1) suggests that replacing Cl
by I shifts the disproportionation equilibrium to the left,
decreasing the concentration of the Co(0) complex in solution
(see Scheme 1). Thus, the kinetics of nucleation decreases,
yielding smaller NPs for standard reaction conditions (1 h).
This was confirmed by running the reaction for 3 h instead of 1
h. In these conditions, we observed larger NPs (10 nm) with a
very low polydispersity (5.5%, Figure 4C,D).
Finally, it appears from the experimental and computational

studies that the main roles of OA are (i) to increase the rate of
disproportionation and (ii) to control the growth of the NPs.
We can thus propose to go from a fully OA solvent reaction to
a mixture of a less expensive solvent with just an excess of OA
as an additive. Experiments using either a 9/1 tetradecane/OA
mixture and dimethylformamide (DMF)/OA one yielded
spherical NPs with a size of 10.6 and 8.4 nm, respectively, and
a polydispersity of 8.4 and 12.7%, respectively (Figures 5 and
6).
These results confirm that a slight excess of OA (OA/

triphenylphosphine: 4/1) is sufficient to promote and control

the growth of the NPs and that the polarity of the solvent
mixture does not play a significant role.

Extension to Nickel NCs. We demonstrated a new
pathway to reach size- and shape-controlled hcp cobalt
nanospheres starting from XCo(PR3)3. It involves a
disproportionation process which was also recently proposed
in an electrochemical study.54 In this article, Yakhvarov et al.
demonstrated that nickel but also iron NPs can be synthesized
using the disproportionation mechanism. To study the
versatility of our synthesis, the analogous ClNi(PPh3)3
complex was tested for which a favored disproportionation
process is proposed computationally (see Table 2). By heating
the nickel complex in OA at 190 °C for 1 h according to the
standard procedure, we observed the formation of spherical
NPs of nickel with a 9.7 nm diameter and 10% of

Figure 4. TEM images of the cobalt NCs obtained with (A) ClCo(PMe3)3 after 1 h, with (B) ICo(PPh3)3 after 1 h, and with (C,D) ICo(PPh3)3
after 3 h. (E) Size distribution.

Figure 5. Cobalt NCs obtained by disproportionation of the
CoCl(PPh3)3 precursor in a mixture of (A) tetradecane/OA (9:1),
(B) the electronic diffraction, and (C) the corresponding size
distribution.
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polydispersity (Figure 7A,C). However, the typical electronic
diffraction pattern evidences fcc-nickel NPs (Figure 7B).
Typical experimental evidences allow us to suppose once

more a disproportionation mechanism. Indeed, starting from a
bright red Ni(I) complex, a yellow solution is obtained at the
end of the reaction in addition to NPs. The yellow color is
typical of the Ni(II) complex analogue (see the Supporting
Information). More interestingly, by heating the solution for
longer time (here 60 h), nickel nanorods (Figure 8A) were
obtained, with an fcc structure (Figure 8B), 11.6 nm length,
and 3.6 nm large with a low polydispersity of 13% (Figure 8C).

Hence, we demonstrated that the formation of cobalt and
nickel NPs can be explained without invoking a reducing role
for OA. Coupled theoretical and experimental studies show
that OA plays a key role in both the kinetics and the
thermodynamics of disproportionation. Several ligand ex-
changes are proposed and OA appears necessary in the growth
and the stability of the NPs. We also demonstrated that
changing the ligand and the halogen of the starting complexes
can be detrimental in the control of the size and on the shape
of the NCs. Finally, the standard reaction conditions were
optimized by significantly decreasing the amount of OA
required, and we showed that this process could be generalized

Figure 6. Cobalt NCs obtained by disproportionation of the CoCl(PPh3)3 precursor in a mixture of (A) DMF/OA (9:1) and (B) the
corresponding size distribution.

Figure 7. TEM images (A) of the nickel NCs obtained with OA at 190 °C. (B) Dispersity histogram. (C) Electronic diffraction of the nickel NCs.

Figure 8. TEM images (A) of the nickel nanorods obtained with OA after 60 h of heating at 190 °C. (B) Electron diffraction typical of the fcc
structures. (C) Distribution of the length and diameter of the nanorods.
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to other metallic precursors prone to disproportionation. In
particular, the synthesis of nickel NCs following the same
protocol is reported with low size polydispersity and controlled
shape. Studies are being undertaken in our laboratory to
understand the mechanism of formation of nickel nanorods
and to evaluate the potential benefits of mixing Ni and Co
precursors to control nucleation and growth. Finally, this
opens new opportunities in the sustainable synthesis of
metallic NCs with controlled shape and size.

■ EXPERIMENTAL SECTION
Computational Details. All computations are carried out using

the Gaussian 09 package (D01 version).55 The DFT is used at the
B3PW9156,57 level in its unrestricted formalism. The complexes
showing the largest spin contamination are (i) Co(PH3)x(NH3)y
complexes (y ≠ 0), obtained upon substitution of PH3 by NH3, which
is found to be unfavored; (ii) both CoCl2L2 cobalt(II) complexes (L
= PH3 and NH3) in the doublet state, which is not the ground spin
state (as confirmed experimentally49,50); and (iii) CoCl(PH3)3 in the
singlet state, which is not the ground spin state (as confirmed
experimentally49,50). None of these structures are retained to make
the energetic evaluations in the Results and Discussion part, which
allows us to be confident with the reported ΔE. Some complementary
calculations in the restricted open-shell formalism are added in the
Supporting Information to confirm the Co(0) results, for which no
experimental data are available. The quasi-relativistic effective pseudo-
potential from the Stuttgart group58,59 is used for Co, Ni, Br, and I
and Cl (when the halogen effect is studied) in conjunction to the
associated basis set augmented by an f or d polarization function. The
6-31++G(d,p)60,61 basis set is used for all the other atoms (H, C, N,
O, and P) and Cl when substitution effects are studied. Calculations
including tri(phenyl)phosphine are performed using a 6-31G(d,p)
basis set. For the sake of coherence, all values compared to
tri(phenyl)phosphine complexes were recomputed at this computa-
tional level. No major differences are found. A full geometry
optimization is carried out in the gas phase and vibrational analysis
within the harmonic approximation is used to confirm the nature of
the minima. Because most of our conclusions rely on energy trends
(see for instance Cl, Br, and I), we focused on differences in electronic
energies ΔE. G(298) can be found in the Supporting Information but
is not adapted to conclude as the experimental temperature is close to
463 K.
Complex Synthesis. All reactions were carried out in dry

glassware under an argon atmosphere or using standard Schlenk
techniques under an argon atmosphere. All solvents were degassed by
argon bubbling. All chemicals (cobalt and nickel salt, phosphine, and
OA 98 and 70%) were bought from Sigma-Aldrich and were used as
arrived after degassing.
General Procedure for the Synthesis of X(PPh3)3Co(I)-Type

Complexes. On CoX2·nH2O (X = Cl, n = 6; X = Br, I, n = 0) (40
mmol) and triphenylphosphine (122 mmol) was added 600 mL of
degassed ethanol. The resulting heterogeneous solution was stirred
vigorously at 60−70 °C for about 30 min to form in situ the complex
X2(PPh3)2Co(II). The mixture was then cooled down to 30 °C and
sodium borohydride (34 mmol) was added in 10 portions every 10
min. After 2 h, the brown precipitate was filtrated under argon and
washed sequentially with ethanol, water, ethanol, and finally hexane.
The brown solid was dried under vacuum to give the desired
X(PPh3)3Co(I) complex.
Procedure for the Synthesis of the ClNi(PPh3)3 Complex. On

NiCl2·6H2O (1.2 g 5.1 mmol, 1 equiv) and triphenylphosphine (5.35
g, 20.4 mmol, 4 equiv) was added 50 mL of EtOH. Then, a solution
of lithium borohydride (133 mg, 6.12 mmol, 1.2 equiv) in 10 mL of
EtOH was added in 30 min. The reaction mixture was stirred at room
temperature for 2 h, the solution was removed via cannula, and the
precipitate was washed sequentially with ethanol (5 mL) three times.
The orange solid was dried under vacuum to give 4 g (91%) of the
ClNi(PPh3)3 complex. This catalyst has already been fully
characterized in the literature.

General Procedure for the Synthesis for Cobalt and Nickel
NCs. In a glovebox under a nitrogen atmosphere, 10 mL of degassed
OA was mixed with XM(PPh3)3 (X = Cl, Br, I; M = Co, Ni) or
ClCo(PMe3)3 or Co(PMe3)4 (0.25 mmol) in a 25 mL vial caped with
a septum pierced by a pipette (to provide overpressure). The solution
was stirred and heated using a 50 mL “ drysyn ” filled with sand. The
mixture was heated by controlling the increase of the temperature
from 20 to 190 °C in 1 h. Then, the solution was cooled down to
room temperature, and the NPs were washed by adding 20 mL of
ethanol and then centrifuged for 5 min at 2500 rpm. The blue or
yellow supernatant was removed, and the resulting black solid was
then dispersed in toluene. For synthesis, in OA/tetradecane, a mixture
of 1 mL of OA and 9 mL of tetradecane was used instead of pure OA.
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Petit, M. Hcp cobalt nanocrystals with high magnetic anisotropy
prepared by easy one-pot synthesis. Nanoscale 2016, 8, 18640.
(34) Mourdikoudis, S.; Liz-Marzań, L. M. Oleylamine in Nano-
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