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Introduction générale

Au cours des dernieres années et sur le planiexgdtal et théorique, un intérét croissant
s’est orienté vers les complexes organométalliqaésylures qui présentent des propriétés

photophysiques, spectroscopiques et électroniques.

Dans ce mémoire nous nous intéressons a I'étddeitfue des certains composés
polynucléaires du Ruthénium qui accueillent ledidacétylure g dont la formule RyC,
(n=4, 5). L'idée centrale est de comprendre a &ald calculs effectués en méthode de la
théorie de la fonctionnelle de la densité DFT laureade liaison chimique entre le ligand (le
pont) G et son héte métallique et de cibler le nombrelidesons métalliques Ru-Ru.

Notre travail se présente sous forme de trois tiespi

Le premier chapitre comporte un rapoelles regles de comptage électronique les
plus utilisées pour expliquer la relation entrstlaicture et le nombre d’électrons de valence
des composés organométalliques, ainsi que la méth®dalculs de la chimie quantique
utilisée dans notre travail qui est la DFT, ou ésues études théoriques ont montré qu’elle est

la plus adaptée pour les composés organomeétalliques

Nous nous attardons dans le deuxiérapittk sur les deux composeés: [4Ruy-C,)
(M-CsHs)2 (U-COR(CO)gJ[1] et [ Ruy(pa-Cz ) (n-CsHa Me), (L-COY (COMg[1]. Les
parametres structuraux obtenus en méthode DFTilevant les deux fonctionnelles GGA :
PWO1 et LDA sont présentés. L’analyse orbitalagtcensacrée a comprendre la nature des
liaisons entre les atomes métalliques et le liganet aussi a prévoir la stabilité et la
réactivité de ces composés. L'analyse AIM (AtomMiviecules) [2], est effectuée afin de

déterminer le nombre exact des liaisons Ru-Ru.
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Introduction générale

Le troisieme chapitre porte sur I'étude théoriqueedmposeé [Ral(us-Cy) (u-SMe), (u-

PPh), (CO)14 [3] en se basant sur I'analyse orbitalaire @bdlyse AIM. Ces dernieres sont
sous forme comparative entre le composg [RuC>) (u-SMe), (u-PPh), (CO)14] et le
composeé [Ru(us-Cy) (u-SMe), (u-PPh)2(CO)1q] [3] afin d’évaluer I'effet de I'ajout d’'un

fragment métallique Ru(CQ)

Nous terminons par une conclusion générale danglli@gnous dégageons les principaux

résultats de notre travail.
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Chapitrd

I. Introduction

Un complexe organométallique peut étre défini conume&omposé chimique comportant au
moins une liaison métal-carbone. L'oxyde de dimitisanyle ((CH),As),O, est le premier
complexe organométallique préparé pour la prenia@separ Cadet en 1760. Sa structure n'a
été élucidée qu’en 1843 par Bunsen. Une secondéldatiorganométalliques, celle des
complexes oléfines de platine, a été développéetphdivement par Zeise en 1827. Plus tard,
en 1900, avec le développement des organomagngser3arbier puis Grignard, a débuté
une véritable métamorphose de la synthese organi@ependant, il a fallu attendre la
découverte du ferrocéne en 1951 et I'optimisatiersd structure sandwich par Wilkinson et
Woodward pour que la chimie organométalligue dedameé de transition prenne son

essof1].

L’électronique moléculaire impliquant les composéganométalliques est actuellement trés
étudiée en raison de leurs applications potensiekt de leurs propriétés optiques,

magnétiques et électroniques spécifiqyks |l est par conséquent nécessaire de bien
comprendre la structure électronique de ces coraplex les principaux modes de liaisons

entre les métaux et les ligands courants.

Un métal de transition se définit par I'existeneestus-couches d ou f incomplétes pour I'un
de ses états d’oxydation les plus stables. L'ino@afion des métaux de transition, entraine

dans des matériaux fonctionnels une profonde nuadifin des propriétés de ces matériaux.

L'étude des composés organométalliques a souvemtitiee d'une fagcon notable au
développement a la fois pratique et théorique dehimie. Les outils et les méthodes
modernes tels que la détermination rapide deststag par diffraction des rayons X et la
microscopie électronique ont récemment permis ur@yse remarquablement précise des
agencements moléculaires et intermoléculaires.dtallple, les progres de 'informatique, et
le développement des méthodes théoriques, comthédae de la fonctionnelle de la densité
DFT, permettent de déterminer et d’analyser lasciires géométriques et électroniques de
ces composes, mais également de calculer de fagomitgtive des grandeurs énergétiques.
De plus en plus, ces méthodes sont donc employgesiaiter des problemes de sélectivité,
ou la détermination précise de grandeurs thermodiyneses et cinétigues est
indispensablé§l].

Page 6



Chapitrd

Il. Les regles de comptage électronique

En chimie covalente, la structure d’'une moléculeqwun solide) stable est fortement
corrélée a son nombre d’électrons de valence. t@gwiptés chimiques et physiques étant
également étroitement reliées a I'arrangement ttraic la connaissance des relations :
nombre d’électrons-structure-propriétés est unéncispensable pour une bonne
compréhension de cette chimie. Ces relations smmbreuses et varient en fonction de la
nature des systémes chimiques considérés et desrékqui les composent. En chimie
organométallique, Des approches théoriques etadpasrempiriques qui sont basées sur le
principe de structure électronique a couche ferrmgeété établies pour décrire les relations

structure-nombre d’électrons dans les composésongétalliques.

Avant d’aborder ces différentes approches et regfleaissi leur base, on donne la définition
du terme agrégat (en Anglais cluster)qui est utilisé pour qualifier des composés

organomeétalliques.

Le terme “cluster” a été défini dans les anné@spar F. A. Cotton comme un groupe de
plusieurs atomes meétalliques contenant des liaidmastes métal-mét§B]. Plus récemment,

le méme auteur a proposé une définition plus @detéles clusters sont des composés dans
lesquels un groupe d’atomes forme un arrangeméygquaal ou polyédrique et auxquels sont

attachés des ligands situés a I'extéridiir

Donc la différence entre un complexe, (bi ou poliatigues), et un cluster est la présence de

la liaison métal-métal.

La chimie des clusters métalligues a connu un egsectaculaire pendant les trois dernieres
décennies, a cause de la diversité structurale,pdagriétés inattendues et du potentiel

catalytigue de ces compodéas.

Les clusters métalliques les mieux connus sonts sarcun doute, les dérivés carbonylés
certainement dU a la facilité de leur synthfge La substitution des ligands carbonyles par
d’autres ligands s’est avérée étre une bonne métpodr obtenir de nouveaux composeés

comportant des nouvelles propriétés autant au niggactural qu’au niveau électronigizg.
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[I.1. Les conditions de stabilité d’'un systeme chique

Les regles de comptage électronique qui établisgentelation entre la structure moléculaire
et le nombre d’électrons de valence sont touteddsasur le principe de structure électronique
a couche fermée (en Anglais closed-shell requirénpeimciple). Selon ce principe, une
molécule est thermodynamiguement stable si un émetgétique significatif sépare les
orbitales moléculaires (OM) occupées, qui sont gdament liantes et/ou non liantes, des
OM vacantes, qui sont généralement antilianteseG#tuation générale est schématisée sur

laFigure I. 1.

OM antiliantes vacantes

AE  Ecart HO-BV significatif

OM non liantes occupées

OM liantes occupées

Figurd. 1: Schéma orbitalaire simplifié d’'une molécule stable.

Si 'on comprend aisément que I'occupation des @ivités favorise la stabilité
thermodynamique, alors que I'occupation des OMiantes la défavorisfs], I'occupation
totale ou partielle des OM non liantes apparaitneedu point de vue de la stabilité
thermodynamique. Néanmoins, une telle situationespond généralement a une faible

différence d’énergie entre 'orbitale la plus haoteupée (HO) et I'orbitale la plus basse
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vacante (BV), ce qui conduit a une instabilité ywetJahn-Tellef7] qui n’est pas
autre chose gu’une instabilité thermodynamiquedBuotres termes, la non occupation totale
de toutes les OM non liantes correspond a unetsteimstable susceptible d’évoluer vers
une structure thermodynamiquement plus stable laguelle le nombre d’OM liantes et non
liantes est égal au nombre de paires d’électronaldmce. Par conséquent, ajouter ou enlever
des électrons au diagramme dé&iigure I. 1 déstabilise la molécule considérée et provoque
un changement de sa structure vers une forme @bk gui, de nouveau, va satisfaire le
principe de structure électronique a couche ferdaeme facon trés simplifiée, on peut dire
gu’a un nombre d’électrons donné correspond unmgé@ donnée, et réciproquement. Le
principe de la structure électronique a couche éergarantit aussi a la molécule une bonne
stabilité cinétique, car 'occupation de toutes@#d de basse énergie minimise ses capacités

électro-acceptrices (oxydantes) et évite la pd#silnie réactions radicalaires.
[I.2. La régle des 18 électrons (E.A.N)

De facon générale: dans une molécule covalentdestalut atome doit s’entourer d’'un
nombre d’électrons de valence correspondant arlfigtration électronique du gaz rare situé
a la fin de la période auquel appartient 'atomasodéré. Pour les éléments principaux, ce
nombre est égal a huit (la régle de I'octet pogrdemposés organiques), alors que pour les

éléments de transition, il correspond a dix-haitréigle des 18 électrons).

Cette regle dit&.A.N (en Anglais Effectif Atomic Number) a été introtiupar Sidgwick et
collaborateurg8], pour expliquer la stabilité de certains complegsganométalliques. Elle
peut étre démontrée a partir d'un diagramme d’@ldét Moléculaires d’un complexe ML
(L : un ligand donneur d’'un doublet électroniquednreprésenté sur Rigure |. 2 [9]. Cette
figure montre les interactions orbitalaires desombinaisons des orbitales frontieres des n
ligands avec les 9 orbitales atomiques (OA) duahdi transition (cing OA d, une OA s et
trois OA p) conduisent & la formation de n OM lemet n OM antiliantes. Les (9-n) OA du
métal non engagées dans les liaisons forment lesn@Mliantes. La stabilité du complexe
ML, impose l'occupation des niveaux liants et nontfiarsoit: n+ (9-n) = 9 orbitales de

valence qui doivent étre occupées par 18 électtenalence, d’ou la regle des 18 électrons.
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n oM
\ antiliantes M-L
AE(HO-BV)
p - \
90A< s |—
4= (9-n) OM*,
 — non Iiantes‘
n OM de
type 0
n OM
liantes M-L
M ML, L,
n<9

Figurel. 2 : Cas général du diagramme d’interaction orbitalad’®n complexe M\

Selon cette regle, le compte électronique de ceptom est égal a 18 électrons qui
représentent aussi le nombre d’électrons de valdidédu métal dans le complexe. Le NEV

du métal dans un complexe est déterminé par laaela
NEV =ny+2n + nx—q

Ou ny : nombre d’électrons initialement présente dart®iache de valence du métal.
N, : nombre des ligands L (ligand L : donne deux étext au métal).
Ny : nombre des ligands X (ligand X : donne un seettbn au métal).

g : charge du complexe.
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Exemple :

co di:::::kl*
oc., | .co

Gy
W

A Co
oc” | “co
¢o <>
MoLg Co(15X),"

NEV=6+2*6+0+0=18¢électrons = NEV=9+2*4+2-(+1)=18é&lectrons

Il existe bien entendu des exceptions :

» Les métaux situés a gauche dans le tableau pduedi'ont que peu d’électrons au
départ et il leur est souvent difficile de cometéteur couche de valence a 18
électrons, par exemple [Ti(GAh)]: NEV=8 électrons, [Ta Mg: NEV=10 électrons.

> Les complexes des métaux des groupes 9-16t (@ ligne) ont souvent une géométrie

plan-carrée et un NEV de 16 électrons, par exefeptemplexe [Pt(Ci;I:sz]_ :
» Les complexes organométalliques du groupe 11 antestt un NEV de 14 électrons,
par exemple le complexe [Ag(CI}])_.
Les complexes plans carrés a 16 électrons ou teegai 14 électrons, par symétrie, une ou

deux OM non liantes dérivant de la sous couche yatence du métal ne sont pas accessibles

aux électrons du fait de la haute énergie de setie couche.

Exemple :
CH,Ph .-
TI CI ///I,. Pt“\\\\CZHAr NC A CI\:I_
& —Ag—
e Mg @
Ti(CH ,Ph), Pt(Cl)3C,H, AG(CN),”
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> Les ligands inorganiques ayant des champs de lggémbles conduisent, avec le
cuivre et le zinc, & des complexes octaédriquestidiiques Ml** ayant des NEV de

21 et 22 respectivement.

Dans le cadre de la régle E.A.N, les liaisons desglusters sont décrites en termes d’arétes
localisées (liaisons a deux électrons et deux esnhtie compte électronique ou le nombre

d’électrons de valence associé au squelette dagkamétallique est donné par la relation :

NEVC = 18xV - 2xE

Ou V:représente le nombre de sommets (nondsa@tbmes métalliques).
E : représente le nombre d’arétes (nordbsdiaisons métal-métal).

A partir de cette relation, précisément pour leditpeclusters (di, tri, tétra et
pentamétalliques), chaque arrangement structurakglielette est associé a un compte
électronique (NEVC)Rigure I. 3).
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Nombre datomes Structure NEVC
metalliques du
squelette
2 M—M Lingaire 34
M
3 WS Triangle frmé 48
4 21" Papilton 62
M/
M
M—M
Z"-l.i—'_"-!i Carrs 64
c Lt |
2

hfgﬁ}};\i pyramide Carré 74

Figurel. 3: Le compte électronique et les structures desspétitsters.

Pour les clusters octaédriquesg Bt les clusters plus gros ne se conforment passtivéma
qui conduit souvent a de mauvais résultats enmailgola grande connectivité présente dans
ces cluster§lO].

Afin de rationaliser la structure de ce genre destelrs il faut faire appel a des modéles de
liaisons délocalisées sur I'ensemble de la cagstaau lieu de les considérer comme des
liaisons bicentriques. Parmi ces différents magl@le liaisons délocalisées, les régles de
Wade-Mingos ou la théorie des Paires d’ElectronSagigelette dans les Polyédres qui est la
plus appropriée pour décrire les relations stregehombre d’électrons dans les complexes

organomeétalliques.
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[1.3. La théorie des Paires d’Electrons de Squelait dans les Polyedres
PESP

(En Anglais: Polyhedrol Skeletal Electron Pair ttygo

Le terme des paires d’électrons de squelette dansdlyedres a été introduit pour la premiere
fois par Mason et collaborateytisl]. Mais les régles de cette théorie ont été dépélep par
Wade[12], puis par Mingo$13]. Ces regles ont été établies pour décrire la lediwé entre

le nombre d’électrons de valence d’'un cluster berminsa géométrie, et ont été étendues par

la suite aux clusters organométalliques et auxelssnixtes.

Les clusters borane s’inscrivent dans des polgedeguliers convexes appelés deltaedres
(polyedres réguliers convexes ayant toutes lessfa@@ngulaires) et ils se divisent en trois
catégories principales appelées : closo, nidoha@aeprésentées parHaure |. 4 [10].

Les clusters de la premiére catégorie sont leserhislosq de formule BH.> ou chaque
sommet est occupé par un fragment B-H. A partidladéormule closo, si on enléve un
fragment BH', on ne soustrait aucun électron de squelette uktez] donc celui-ci reste de
structure inchangée, sauf un sommet en moins. Catidle est appeléeido, de formule
B.H,* . Si on enléve un deuxiéme fragmentzB}dn obtient une nouvelle famille nommée
arachno dont la structure est déduite des précédentesqestraction de deux sommets et
dont la formule BH,® [10].
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amide pentagonale

=

bipy:

dodécaédre

-

prisme trigonal tmicoiffé

11

antiprisme carré bicoiffé

12
octadécasdre .
:
icosaédre ' v
(a) (b) (c) (d)

Figure 1.4: Polvédre réguliers souvent observés dans les structures de boranes,
closo(a), nido(b), arachno(c), deltaédrigue et tri-connectés(d).
Le nombre de paires d'électrons de squelette est indiqué a gauche.
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Dans cette théorie les élects de squelette ou les paires d’électrdasqueleti PES sont
délocalisés sur la cage clusteeur nombre est directement redié@ nombre des sommets
cluster.ll est de n + 1, quel que soit le nombre de somahedeltaédre effectiveme
occupés par un atome.

 Extension de la théorie [ESP

L’'analogie entreles boranes et les clusters organométalliquesaebiase des travaux
Hoffman et collaborateufd 4] qui ont permis d’étendre la théoRESP aux grande variét

des clusters.

« L’analogie isolobale

La définition formelle, donnée par Hoffmann et Mag, est :

Deux fragments sont isolobe: si le nombre, les propriétés de symétrie, I'ére
approximative et la forme de leurs orbitales frergs ainsi que le nombre d’électrons qui
occupent sont semblables, par exemple les fragn-H et Fe(CO} (Figure I. 5).

M = Fe, Ru, Os

Figurel. 5: Les OMF du fragment BH et son analogue M) s.
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La substitution des fragments B-H par des fragmearganomeétalliques coniques ML
conduit a des analogues aux boranes, les clusteesmds et leurs analogues ont le méme
nombre des PES, mais avec des nombres d’électeovalence différents.

Exemple :

B Os

H (CO)
BeH¢ 2 Os5(CO)5°2
PES=7 PES=7

La Figure |. 6 représente le diagramme d’interaction orbitalaien cluster a partir des
orbitales moléculaires frontieres des fragments.cbhmbinaison des OMF des différents
fragments constituant le cluster, conduit a des d&Vsquelette localisées sur la cage cluster.
Le cluster est dit stable si les combinaisons st non liantes sont occup€Es).

Les clusters métalliques closo, nido, arachno piEs¥d4n+2, 14n+4, 14n+6lectrons de
valence respectivemefi6].

Exemple :

3_
closo- [RR;Sb(CO)7] NEVC=14n+2=170 électrons.

nido- [0s;,C(CO)4 NEVC=14n+4=74¢électrons.

arachno- [OfN(CO);,]” N EVC=14n+6= 62électrons.
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OM antiBantes

=]
=
s g
rontieres £
AE o
=
© 5
x @
=
OM non liantes =
o
3
o] o
m @
OM Eantes w g
< 2
LT
S
o ome
. L — — -y
N eaux pénphéngues a
E.ER: 1 nveau 2
ML, : 6 niveaux 2
1' 4', Electron s pérphérques
Fragm emt Chuster

Figure I. 6: Le diagramme orbitalaire d’un cluster.

Ces simples régles de compte d’électrons ont étdaes a d’autres composés polyédriques
non-deltaédriques comme par exemple les composésnimectés ou encore les composés

cycliques[16]; qui possédent respectivement 15n et 16n électtenslence.

Exemple :

M
/1
M-

“|”
A A
M_

NN

M—M M

M3(CO),5, M=Fe, Ru, Os [Nig(PPh)g(CO)g
NEVC=16n=48¢électrons  NEVC=15n=120¢&lectrons
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De nouveaux formalismes comme le principe de “@rsétion polyédrique”, sont venus
enrichir les regles PESP afin de rationaliser tesctures de clusters plus complexX&s].
Selon ce principe, le compte total d’électrons danscluster condensé résultant de la
condensation de deux polyédres A et B est égabartane des comptes d’électrons des deux
polyedres auquel on soustrait le nombre d’électcaractérisant I'atome, 'aréte ou la face
partagée$10]. Ce nombre d’électrons est généralement de 1&’agit d'un métal, 34 s'il

s’agit d’'une aréte métallique, 48 ou 64 s’ils s&zgint d’'une face triangulaire ou carrée
respectivement. Par exemple le composeé gINGgCO) 16(|110-C2)]2' qui résulte de la

condensation de deux prismes triangulaires dortohapte de 90 électrons de valence se

partageant une face carrée; possede un comptesdaekirons.

e Les limites de la théorie PESP

La théorie de paires d’électrons de squelette RESIE la théorie la plus utilisée pour le
comptage d’électrons des clusters organométalliqu&éanmoins, cette derniere présente
certaines limite§l7-18-19] La principale limite de cette théorie se confandc celle de
I'analogie isolobale : deux fragments isolobauxtsmmparables et non exactement
identiques. Cette situation est entre autre likedifférence d’électronégativité entre eux, ce
qui induit quelques différences en énergie et endtte spatiale de leurs orbitales

moléculaires frontiereld.0].

D’autres limitations surviennent lorsque le probéedisomeérie de squelette se pfiae],
comme par exemple dans les clusters organométdliouixtes (métal de transition/élément
du groupe principal)20]. En effet, il y a souvent plusieurs fagons deritiser les fragments
de nature différente dans le polyédre fondameadi@que isomere de squelette obéit aux
regles de la théorie PESP mais rien dans ces neglpsrmet de prédire leur stabilité relative.

C’est pourquoi, des calculs d’orbitales molécums®@verent alors nécessaires.
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lll. Méthodes de calculs quantiques utilisées

La tache fondamentale de toute méthode de chinsirtmue est de résoudre, dans le cas de
problemes stationnaires indépendants du tempsidtéan de Schrodingg2l] :

HU=EU | (1)

Ou: H . 'opérateur hamiltonien.
"W a fonction d’onde.
E :1énergie du systéme.
L’hamiltonien pour un systeme a couches ferméesmiposé de charges ponctuelles (2n

électrons et N noyaux), sans prise en compte dets e€lativistes, est donné par la

relation:

H=T+U=T +T.+U_+U_+U._ 2)

Tn : 'opérateur d’énergie cinétique des noyaux.
2 M
LA,
S i
2 <M

1, : 'opérateur d’énergie cinétique des électrons :

- }f'?: N A;
1’1—'72

2 5= B

r

o I'opérateur d’énergie potentielle entre les noya
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v, . I'opérateur d’énergie potentielle entre les &lmts :

v, . I'opérateur d’énergie potentielle entre leyanx et les électrons :

0, =35

I=1 i=1 ¥TEH

'}

h: la constante de Planck universelle.

me: la masse de I'électron.

e : la charge de I'électron.

M, : la masse du noyau de I'atome |I.

ni : la distance entre I'électron i et le noyau d¢oifae |.

Ry;: la distance entre le noyau de I'atome | et leanogte I'atome J dont les charges
nucléaires respectivemenieZZe.

L'utilisation des unités atomiques, permet de sifigplcette expression:

S . 1 Y Z,Z,
R N DI LIRS W IS WL
2i=1 211‘11 I=1 J=I

Jlj—“l';j I=1 i=1 (3)

L’équation permettant d’obtenir les états statioresadu systeme, est ainsi donnée par :

N 1 M A\D M ZZ
2T ) T HIE =D ) ZZ——ZZ
=1 2 =1 2M, -1 J=1I i=1 j=i T =1 i-1 15 (4)

On constate que I'équation de Schrodinger, baséeeswpérateur hamiltonien, est
difficilement applicable a des molécules polyatomeis; on doit donc introduire des
approximations telles que I'approximation de Bompp@nheimer et 'approximation

orbitalaire, pour la résoudre.
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» L’approximation de Born-Oppenheimer

L'approche de Born-Oppenheimer est fondée suitlgda les électrons, dont la masse est
beaucoup plus faible que celle des noyaux, se cémtideaucoup plus rapidement que ces
derniers. En d'autres termes, ils s'adaptent pegsgtantanément aux positions des
noyaux. Leur comportement n'‘est donc pratiquemasinpodifié par les faibles
déplacements des noyaux, que I'on peut considéneme figés dans leurs positions
instantanées. On considére donc que les électeoddmacent dans un champ de noyaux

figés, ce qui permet de pog2P] :

(7. R) = Uy (7)o(R) (5)

V(r.R) : la fonction d'onde totale a n électrons et Maux.

v, {F} : la fonction d'onde électronique correspondam geu de positions R de noyaux

figés, mais pas forcément a I'équilibre.

P (R) : la fonction d'onde nucléaire, décrivant le m@ment des

noyaux; r et R symbolisent les coordonnées de$réfecet des noyaux respectivement.

La fonction électronique ne dépend pas du mouveneshoyaux, mais seulement

de leurs positions.

- i OV, (r - . s s s
AY, (7)o (R) = 10%\T) iy o5 w, (F)p(F) + B9, (F)6(F)
\, / y 2 a}‘i \, ne J J ee / \
W Po(F) . L & 0w, (7) 00 (F) "W, (F) . .
—~ M, OR’ T, |” R oR AR’

Dans cette approche, I'énergie cinétique des nogaukétre négligée, tandis que la

répulsion entre les noyaux peut étre considéréermuoonstante.
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(7)
Et moyennant certaines approximations :
HU, (F)= EJV, (7) (8)

Avec :

l N M N Z N }
PV R D) D) D
1 I i I i g=1"j (9)

Cette équation ne contient plus que des termesiques relatifs aux électrons, des termes
d'interactions électron-noyau et électron-élect@mhamiltonien ne prend donc pas en
considération les interactions entre les électatriies champs extérieurs au systeme (par
exemple la résonance paramagnétique électroniqig ®Pentre les électrons et les spins
nucléaires (visibles par exemple en résonance niggeénucléaire RMN).
La résolution de I'équation de Schrodinger pounamiltonien électronique mene aux
fonctions d'onde électroniques. Une fonction d'ofldetronique donnée, dépend
paramétriquement des coordonnées nucléaires, da@esns$ ou pour un choix difféerent de

ces parametres, on obtient différentes fonctiomisd#s électroniques.

» L’approximation orbitalaire

La fonction d’onde électronigu¥. est une fonction des coordonnées de tous les @tsctr
du systéme. Si 2n est le nombre d’électrdhgest une fonction a (2n) x3 variables que I'on
note communémentt (1,2,... 2n).

L’approximation orbitalaire, introduite par Hartree 192423], consiste a découpler les‘2n
électrons en développant la foncti®r(1,2,...,2n) en un produit de 2n fonctions

monoélectroniques, de sorte que:
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i=1 (10)
Ou l'indice i désigne l'orbitale i.

Cette situation correspond physiquement a un matiefgrticules indépendantes dans
lequel chaque électron se déplace dans un chamemuogeé par les noyaux et la densité
électronique moyenne des autres électrons. Ceidisique chaque électron ressent les
autres en moyenne, ce qui constitue naturellem@mapproximation.

La fonction d'onde n'a cependant pas de termew@trie spin car celui-ci est absent de
I'hamiltonien électronique. Pour décrire completeta distribution des électrons, la
coordonnée de spin s doit donc étre introduitegk¢-ci prendra les valeurs +1/2 ou -1/2.
Le spin est une propriété intrinseque de I'électdEnnature purement quantique, et n’a
donc pas d’équivalent en mécanique classique. hetifn d'onde de spin pour le spin
aligné le long de l'axe (+) z satés) et celle pour le spin aligné le long de (-e@$(s).

La fonction d’onde électronique est donc composéeaedpartie spatiale, I'orbitale, et
d’une partie de spin. La fonctignest ce que I'on appelle une spin-orbitale et éarit :

o(r.s)=x(r)n(s)
( | 11)
Ou r et s sont les coordonnées d'espace et deegpactivement.
Pour un systeme a 2n électrons la fonction d'otiefectroniquel la plus simple

s’écrira donc sous la forme d'un produit de splritales supposées normalisées :

U=0¢(1)0,(2)¢(3) .. -0, (2n)
14 ) 2\ J 3 } In \ / (12)
La fonction d'onde représentée par I'équation ssde n'est cependant pas encore
compléte, car elle ne prend pas en compte l'indisbdité des électrons, ni le principe
d’exclusion de Pau[R4]. Celui-ci a montré que pour les fermions (pargsud spin ¥2), une
spin-orbitale doit étre antisymétrique par rapgold permutation impaire des coordonnées

d’espace et de spin. En permutant deux électrbuvignt par exemple:

U(1.2,...k..2n) = —¥(1.k...2,..2n) (13)
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Une telle fonction obéit au principe d’exclusionRiguli qui impose a deux électrons de ne
pas pouvoir occuper la méme spin-orbitale, ain&k indiscernabilité des électrons. Or,
dans la formulation de Hartree de la fonction d@ntkla n’est pas le cas, car I'électron i
occupe précisément la spin-orbitale i.

Hartree et Fock ont généralisé ce concept en murdeee le principe d’exclusion de Pauli
est respecteé si I'on écrit la fonction d’'onde slaurme d’'un déterminant construit a

partir de n spin-orbitald25]; on obtient alors ce qui est connu sous le nordd¢erminant

de Slater» :

O | x

4 211) {:.}2 (‘Ylu ) Ujﬂ ( in J (14)

Les variables ixeprésentent ici les coordonnées d’espace et delgpi2n! est le facteur de
normalisation; 2n étant le nombre d'électrons.
On constate que la forme déterminantale de la fmmcfonde respecte le principe de

Pauli: I'inversion de deux électrons correspond pdrmutation de deux lignes (ou de deux
colonnes), ce qui a pour effet de changer le signééterminant. Les spin-orbitalés

doivent, d’autre part, étre différentes les unesaidres, car dans le cas contraire, le

déterminant (13) s’annule.

[11.1. La théorie de la fonctionnelle de la densit®FT

Elle connue sous son acronyme anglais DFT (Defsityctionnal Theory), la DFT permet
souvent d’obtenir, a plus faible codlt, des réssiltBtine précision proche de celle obtenue
avec des calculs post-Hartee-Fock. De plus, ell¢ @re utilisée pour étudier des systemes
relativement gros, contenant jusqu'a plusieursaiees d’'électrons, que les calculs post-
Hartree-Fock ne peuvent pas traiter. Ceci explguela DFT soit aujourd’hui trés utilisée
pour étudier les propriétés des systémes moléeslaun méme biologiques.

Les nombreux travaux effectués ses derniéres amméetsent que les calculs en méthode
DFT donnent de bons résultats sur des systéemedivers (métalliques, ioniques,
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organométalliques, ...) pour de nombreuses pré@wri@es structures moléculaires, les

fréquences de vibration, les potentiels d’ionigatia).

 Les fondements

L’idée fondamentale de la théorie de la fonctiolende la densité (DFT) est de chercher a

formuler I'énergie exacte de I'état fondamentalrdaystéme moléculaire comme une

fonctionnelle de la densité électronique

La densité électronique de I'état fondamental est une fonctionnelle dwepbel externe
Vext(r). Hohenberg et Kohn ont démontré par I'absurde, 364 1que la réciproque est
également vraie: le potentiel exterast Ve (), & une constante prés, une fonctionnelle
unique dep(r). Cette relation biunivoque entre dengitde I'état fondamental et

potentiel externd&/qy (I) est le fondement du premier théoréme énoncé pagrimng et

Kohn.

1. Premier théoreme de Hohenberg et Kohfee]

Le potentiel extern¥e,(r) est, a une constante pres, une fonctionnellg(tle par
conséquent, commée,(I) définit 'Hamiltonien du systéme, I'énergie de &ét
fondamental est une fonctionnelle uniquep@®.

D’apres le premier théoréme, il existe une et wdesfonctionnelle de la densité donnant
I'énergie de I'état fondamental d’un systeme a &c&bns. Le second théoreme assure que

cette fonctionnelle obéit au principe variationnel.

2. Second théoreme de Hohenberg et Kohag]

La fonctionnelle de qui donne I'énergie de I'état fondamental d’untégse aN électrons
n'atteint son minimum que pour la densité électjariexacte correspondant a cet état.
Le probleme majeur de la DFT est que I'expressmuoeatte fonctionnelle, reste inconnue.

Abordons maintenant I'approche de Kohn et Skiari, pour obteniiE.
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Elp|=T[p|+ E,|p|+ E.[p|+ E

nn

(15)
T étant I'énergie cinétiqguden, - I'énergie d’interaction électron-noyaltse - I'énergie
d’interaction électron-électron. Dans le cadre’dedroximation de Born-Oppenheimer,
I'énergie d’interaction noyau-noydty, est une constante. Nous ne la considérons plus par
la suite. De plugiee peut s’écrire comme la somme d’un terme de Couldetd’un
terme d’échangK. L'équation (15) s’écrit alors:
E:p: :I[p]—Efi,{P]—J[P}—i—K[,O:—i—EM (16)

Les expressions analytiqueslelg etJ sont bien connues :

(17)

(18)

Tandis que les termes d’énergie cinétiduat d’échang& ne peuvent étre exprimeés
analytiguement a ce jour. L’idée fondatrice de fegrhe de Kohn et Sham est d’écrire
I'énergie cinétiqud en deux termes, un terme calculable exactememt &rme de
correction plus petit. Le terme calculable exactenest évalué en introduisant un systeme
fictif de N électrons indépendants ayant la méme densité @éhégtie que le systéme réel.
L’équation de Schrddinger de ce systéeme fictif adroenme solution exacte le
déterminant de Slater des orbitales moléculajtet’énergie cinétiqgue de ce méme

systeme est donc donnée par :
N §
T, = (
: (19)

La différence entr@s et T est petite. Elle est absorbée dans un terme d'§ehemrrélation.

i)

En effet, une expression générale de I'énergie P&l étre donnée par :
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EDFT [p — ]'—s[p}_'_Ene p_'_J[P]_En p}
(20)
En écrivantEprr = E, cette expression définit g
E.lp|=Tp|+ T p)+(E.lp]—T|p)
(21)

La premiere parenthése de I'équation (21) peutc@nsidérée comme I'énergie cinétique
de corrélation tandis que le deuxieme terme de égfiation contient a la fois un terme
d’échange et celui d’énergie potentielle de cotid@ta Ce terme d’échange-corrélation

concentre les approximations de la DFT.

[11.2. Les fonctionnelles utilisées en DFT

A. L’approximation de la densité locale

Dans I'approximation de la densité locale (LDA paorcal Density Approximation), la
densité est localement traitée comme un gaz undati@ectrons, c’est a dire variant peu
localement. Méme en introduisant la densité de @@DA pour Local Spin Density
Localisation), ce type d’approximation conduit getément a des erreurs supérieures a

I'énergie de corrélation.
B. L’approximation du gradient généralisé

Les améliorations de la LDA doivent considérer am d’'électron non-uniforme. Une
maniére de réaliser cela est de rendged€pendante non seulement de la densité %2 mais

également de ses variations a travers les dérde&s Ce sont les méthodes de gradient
corrigé ou approximation du gradient généralisé AG®@ur Generalized Gradient
Approximation). Pour aller plus loin, les méthodesta GGA introduisent également une
dépendance en densité d’énergie cinétiquzans le cadre de ces méthodes, I'énergie

d’échange-corrélation peut donc s’écrire sous fiméosuivante:

E.= [ (p,(F).p,(F). Vo, (7). Vp, (F)s7.7,)dF
(22)
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C. Les fonctionnelles hybrides

Dans le cas d’'un gaz d’électrons sans interacki@rhange est évalué exactement par la

théorie Hartree-Fock et la corrélation est nulleuslpouvons introduire le terme

d’échange Hartree-Fock évalué sur les orbitaldsade-Sham¥;, dans I'évaluation de

I'énergie d’échangeE *® , ,par exemple sous la forme suivante :

EZ = (1-a)E™* + aE;® + bAE®* + E*™* + ¢cAEJ™
(23)

Les trois parametres a, b, ¢ sont choisis de fagemdre compte le mieux possible des
résultats expérimentaux. lls dépendent de la fonotlle GGA choisie. Cette forme
correspond aux fonctionnelles de type B3 (fonctedles de Becke a 3 paramétres). Les
méthodes qui introduisent I'échange exa&f « sont appelées méthodes hybrides.
L’introduction de ce terme nécessite un calculyge tHartree-Fock, pouvant devenir
I'étape limitante du calcul de I'énergie. Ces faoehelles sont donc moins performantes

en temps de calcul mais sont généralement plusspeac

IV. Présentation générale du logiciel ADF

Le logiciel ADF (Amsterdam Density Functional) & éeveloppé a Amsterdam par Baerends
et collaborateurd28]. Il s’appuie sur les équations de Kohn et Sham. d&aut, les
fonctionnelles locales d’échange et de corrélatitisées sont respectivement celle de Slater
et celle de Vosko, Wilk et Nusair (VWNZ29]. Concernant les corrections non locales, les
fonctionnelles non locales de I'échange et de leétation utilisée, par exemple, sont
successivement Bg80], et P86[31]. Des corrections relativistes de type scalairé3RZ&)
sont également proposé@2]. La résolution des équations de Kohn et Shamiseldas le
cadre de I'approximation CLOA. Les éléments de Hrive de Fock F et de recouvrement S
sont calculés numériquement par une procédureédiiation numérique développée par te
Velde[33].

Le logiciel ADF utilise simultanément trois basesfdnctions slatériennes de typé {34].

Une base de fonctions slatériennes est utilisée ngpuoduire, avec précision, les
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orbitales de cceur, déterminées par des calculptéess dans les quels tous les électrons sont
pris en compte (calcul dits tout électrons). Cdstales de coeur sont gelées c’est-a-dire
gu’elles ne sont optimisées au cours du calcul @pproximation des cceurs gelées). La
seconde base de fonctions slatériennes traiteétales de valence. Chaque OA est
décomposeée sur deux a trois fonctions slatériermuggnentées éventuellement d’'une ou de
deux orbitales de polarisation. Enfin, une derneage de fonctions slatériennes est utilisée
pour reproduire la densité électronique totaleadmdlécule qui sert a calculer I'énergie
d’échange-corrélation (base d’ajustement dite das#it”).

A linstar des codes classiques de chimie quantoqueme Gaussian par exemple, le

logiciel ADF donne a la quasi-totalité des obseleall’'un systéme. Une de ses particularités
est de calculer I'énergie de liaison totale de tdarule. Dans le méme esprit que la
décomposition de I'énergie de Morokuifi3®], cette derniére est décomposée en un terme
d’interaction stérique (lui-méme scindé en une Gbuation électrostatique et une contribution
de Pauli qui rend compte de la répulsion entretalds occupées) et un terme d’interaction
orbitalaire. La procédure de calcul de I'énergidigison qui s’appuie sur des états de
transition étendus (ETS), a été mise au point paglé@r [36]. Cet auteur a également
développé les procédures de calculs de fréquemncksptimisation de structure utilisées dans
le code ADF[37]. Les charges (qui ne sont pas des observablesgpkg® sont calculées

selon plusieurs schémas, dus a Mulliken, VoronoiHoshfeld[38].
Quelques caractéristiques disponibles dans le progmme ADF

* Optimisation des géométries

L'optimisation de la géométrie a été mise en appbtio dans I'ADF par Ziegler et aut{&3].
Dans ce calcul, il est possible de calculer dets é@transition ou de calculer des propriétés

thermodynamiques.
» Calcul de fragment

Le programme ADF construit une molécule a parts fl@agments, qui peuvent étre des
atomes ou plus grandes parties, par exemple ligdanals un complexe, groupes fonctionnels

ou molécules organiques ....etc.
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L'utilisation des fragments facilite également 8fyse des énergies. Le programme ADF
permet la décomposition de I'énergie de liaisonérergie d'interaction électrostatique
(interaction entre les charges portées par lesrfeags) et énergie de répulsion de Pauli
(répulsion entre les orbitales doublement occupé&g#s)ne autre partie, c’est I'énergie

d'interaction orbitalaire.
* Incorporation des effets relativistes

L’étude des molécules qui sont constituées desefitniourds ne peut se faire que dans le
cadre relativiste, car les électrons voisins duanoyans les atomes lourds atteignent des
vitesses relativistes#C (C : la vitesse de la lumiére). Des correctiatativistes sont donc
nécessaires. Le programme ADF offre la possildlitéroduire les effets relativistes en deux

difféerentes manieres :

Par la théorie de premier ordre de perturbatiopr@endu Pauli hamiltonief38-39], et plus
récemment par ZORA (Zeroth Order Regular Approxiomgi32]. Ces deux approximations

fournissent une description précise des effetsivadtes.
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I. Introduction

D’une maniére générale, les composés organomeidligches en carbone et contenant des
chainest-conjuguées sont des matériaux intéressants p&udg des processus de transfert
d’électrons[1-2-3], la formation de cristaux liquideRl], la conception de composants
moléculaireg5-6], ou encore pour des applications en Optiqgue Nagdire[7].

Les complexes organométalliques acétylures sonstito@s d'un ou plusieurs atomes
meétalliques associés a des moléculgqrz2 ou plus). Leur composition leur confere des
gualités qui intéressent chercheurs et industrielsarticulierement ceux possédant de
multiples liaisons métal - carbone, leurs propgéént mises a profit en optique non linéaire.
Les composés organométalliques a pont acétyluferdaile M,C,, représentent un exemple

simple de linteraction entre le métal et les hydmbures insatures.
Le ligand C;, en chimie organométallique

L'entité diatomique @ est I'exemple type de "molécule” qui dépasse fesntieres en
chimie[8]. Seule, la molécule£espece a 8 électrons ou la distance entre lesatemes de
carbone est d’environ 1.24 A, n’est pas trés stabimiquement, elle existe cependant dans
les cométes ou dans la flamme bleue d’'un feu dmicté® et peut également étre synthétisée
a l'aide d'un arc électrique. Elle devient beauconpins réactive lorsqu’elle est entourée
d’autres atomes. En chimie organique par exempést cdans l'acétylene, I'éthylene ou
I'éthane qu’elle est rencontrée, molécules quiestde références pour les liaisons carbone-
carbone d’ordre triple (1.20 A), double (1.34 Asenple (1.54 A). De nombreuses entités C
lites ont également été caractérisées en chimi&étaé solide[9]. La encore, des liaisons
triples, doubles et simples sont observées enitonclu compte électronique. Une liaison
triple (1.19 A) est proposée dans G4C&'C,%). Dans GaClLC, [(Gd™),(Cl)2(C5") 4] ou

les entités € occupent les cavités octaédriques formées paédeau métalliquglO], la
distance C-C de 1.36 A correspond a une liaisorblgolwne liaison simple de 1.47 A est
observée dans les clusters,@hsC,, compatible avec la présence de fragmentsaD sein

de la cage métallique octaédrique [G&(Cl) 15(C%) J[11].
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Depuis quelgques années, des efforts considérabldgs é¢ accomplis en chimie
organometallique moléculaire pour stabiliser defitésn G avec comme autre souci de
reproduire ce qui se passe en chimie des surfacedé I'addition d’espéces élémentaires
[12]. Trois modes de coordination du liganglabservés dans les complexes de formu€M
(Figure 11. 1). L'interaction des complexes @, avec les composés métalliques (avec ou
sans liaison métal-métal) conduit a la formati@s dystémes polymétalliques de formule
Mn (Un-Cy) (Figure 11, 1).

M—C=C—M M=—C—C—M M=C—C=M
M
M M M
/ / 4
S~ ‘»/C /‘_:_J'\M
L N P N ' /
M—M M———M :r“

— — M_—M M—M
s / SN N 24
\|-.,,'|-.’/l\/éIr = M‘:}'ﬁr‘lf

Figurdl . 1 : Divers mode de coordination du ligand.C

Ici encore, comme dans les composés organiquescul@iies ou dans les composés

inorganiques de l'état solide, les séparations @eQvent largement varier. Des liaisons
triples sont notées dans les complexes [Sc (p (- G) [13] et [Ry (Us-C2) (1U-SMe).
(L-PPh)2(CO)e], ou l'unité G accroche ensemble les deux fragments organonuéiedi
(de.c= 1.22 A et 1.24 A). Cing atomes métalliques seeseren désordre autour de I'entit¢ C
dans le cluster [RUCO) 11 (U-PPh)(1-SMe)o(us-Cy)] [14], la distance C-C y est de 1.305 A
et le ligand G est dans ce cas exposé. Des liaisons simple®ksatvées dans les complexes
Fes(CH) 5(CO) ¢ [15], et Os(CH) 2(CO) 12 [15] (de.c= 1.39A et 1.48A) ou le ligand Cqui

n’est pas libre) forme avec les atomes métallidgeesquelettes des deux clusters.
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Cependant, les variations des longueurs de liai€e@ssont généralement moins importantes
lorsque le nombre de voisins métalliques augmdrigmalogie entre ces composés et les
COmposés purement organiques ou purement inorgaigevient alors moins évidente.

Néanmoins, des études théoriques effectuées paat dalcoll, ont montré que dans ces
derniers, le mode de liaison de I'entit¢ &ec la cage métallique résulte tout d’abord d’'une
donation électronique des orbitales occupées dymieat G vers des orbitales moléculaires

métalliques acceptrices, mais aussi d’une rétraitumde la cage métallique vers les orbitales
vacantes de l'entité L£[16]. Tel mode de liaison suit tout a fait le modéle de
Dewar-Chatt-Ducanson déja établi pour les compleasyléniquegl7] (Figure 1. 2) et

'acétylene adsorbé sur des surfaces métalliffLés

orbitale d vide du

; orbitale d occupée du
métal pe

métal

_\
4
b S

orbitale x* vide du
ligand acétylure

orbitale n occupée
du ligand acétylure

(@) la donation (b) la rétrodonation

Figure Il . 2: (a): la donation des orbitales occupées du ligand acétylure vers les orbitales
métalliques vacantes. (b): la rétrodonation desitatbs occupées du métal vers les orbitales

7* vacantes du ligand.
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[I. L’étude théorique

Afin de comprendre le mode de coordination du liaf, avec les fragments
organométalliques, nous avons effectué une étuderitue complémentaire a I'étude
expérimentale; qui a été effectuée par G. A. Kaitsds et all[19]; sur les composés
[Rus (Ma-C2) (n-Cs Hs)2 (U-CO)2(CO)g], [Rus (Ha-C2) (N-CsHa Me) 2 (1-CO)2(CO)gl.

[I.1. Analyse structurale

Dans le composé (1a) [R{us-Cz) -CsHs), (U-CO)Y (CO)g] [19] (Figure 1l . 3), synthétisé

et caractérisé par G. A. Koutsantonis et[&8], le ligand G se trouve dans le plan d’'une
trame tétramétallique trapézoidale de telle mani@ee chaque atome de carbone lié a deux
atomes métalliques avec le modewt: n'm': n'.

Figure Il . 3: La géométrie optimisée du composé la.

La substitution de deux atomes d’hydrogéne du grdDp par deux groupes méthyle donne
le composé (1b) [ Ru(us-Cz ) M-Cs Ha Me), (u-CO) (CO)] [19] (Figure 1. 4)
L’'arrangement plan des quatre fragments métalligoestenant I'entité £€a été déja décrit
dans le cluster [RRW, (Us-CC)(COR(U-COY(n-CsMes)] comme un “éthéne permétalé
[20, 21] les complexes 1a,1b sont des autres exemplestiderare géométrie tétranucléaire
[22].
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Figurl . 4: La géométrie optimisée du composé 1b.

Le mode de coordination du ligand €ans les deux composés est rarement rencontrdefans
composés tétramétalliques (homo ou hétéro), commmemarque dans le tableau ci-dessous
(Tableaull . 1).

Tableaull . 1 : Les modes de coordination qui caractérisent leamasés MCo.

Complexe NEV Le mode de | référence
coordination
[Fex(COxCP)(&R)] 66 A 23
Feyl(COX(Cph(Cy) 66 A 24
FesCo(Cp)(CO)1(Cy) 66 A 24
Fe:C0,(Cp*)2(COX(C2) 66 A 25
Fe; Rip(COX(Cp)(H)(G) 66 A 26
[Fe Ry(COL(Cp)(GR)] 66 A 24
Fe Ru(COX(Cp)(H)(G) 66 A 24
Rus(COXo(Cpr(C2) 66 B 25
Fe Rw(COQo(Cp*)2(Cy) 66 B 20,21
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Le mode A : 4-n°: n?:nt:n, le mode B : g n': nt:nt: n'. La nomenclature gindique le
nombre d’atomes métalliques n liés au ligand canséidLa nomenclaturg” indique le

nombre d’atomes n du ligand coordinés a chaqueetonétallique.

a. Calcul des parametres structuraux

Afin d’effectuer une optimisation des géométries deux composés 1a, 1b nous avons utilisé
le logiciel ADF. La méthode de calcul utilisée dat DFT, en appuyant sur les deux
fonctionnelles : LDA et GGA : PW91, avec la baséPTZriple Zéta Polarisé).

Dans leTableau ll. 2 on reporte les résultats de calcul d’optimisatdm géométrie du

composé 1la et les valeurs expérimentales disgsngadur la comparaison.

Tableaull . 2 : Principaux parametres structuraux de la géomédpéimisée du composé la.

Les distances sont données en (A) et les angletegrés (°).

Distances et Angles Exp [19] GGA : PWO1 LDA
Ru(1)- Ru(2) 2.799 2.846 2.781
Ru(3) -Ru(4) 2.787 2.843 2.775
Ru(2)- Ru(4) 3.019 3.035 3.018
C(1)-Ru(1) 2.030 2.025 1.994
C(1)-Ru(2) 2.240 2.250 2.211
C(2)- Ru(3) 2.030 2.026 1.996
C(2) -Ru(4) 2.225 2.232 2.209
C(1)-C(2) 1.258 1.286 1.274
Ru(1)-Ru(2)-Ru(4) 111.38 111.40 112.37
C(1)-Ru(1)-Ru(2) 52.40 51.90 52.00
C(2)-Ru(3)-Ru(4) 52.17 52.00 52.10
C(2)-C(1)-Ru(2) 114.70 112.70 112.20

» Pour les liaisons Ruthénium-Ruthénium, on congtateles valeurs obtenues par la

fonctionnelle LDA sont plus proches deux valeurg&imentales (avec une

différence moyenne de 0.015 A) par rapport a cellgsnues par la fonctionnelle

PWO91 qui sont plus longues de 0.05 A.

Page 41



Chapitre Il

Il apparait que la liaison Ru(2) - Ru(4), qui@st3.025 A, est plus longue par rapport
aux deux liaisons Ru(1) - Ru(2) =2.781 A et Ru(Bu(4) =2.775 A qui sont proches
entre elles.

Par contre, pour les liaisons Ruthénium-Carbong (€s résultats obtenus en utilisant
la fonctionnelle PW91 se trouvent plus proches\algurs expérimentales.

Les valeurs de la liaison Carbone-Carbong @@nnées par les deux fonctionnelles
sont presque identiques (une différence de 0.0&tASont longues par rapport a la
valeur expérimentale.

les deux fonctionnelles fournissent des anglesognals et sont également en bon
accord avec les valeurs expérimentales.

Les distances importantes de la géométrie optardsecomposé 1b sont rassemblées

dans leTableaull . 3.

Tableaull . 3 : Principaux parametres structuraux de la géomédpéimisée du composé 1b.

Les distances sont données en (A) et les angldsggs (°).

Distances et Angles Exp [19] GGA : PWO1 LDA
Ru(1)- Ru(2) 2.802 2.869 2.795
Ru(3) -Ru(4) 2.803 2.871 2.791
Ru(2)- Ru(4) 3.042 3.045 3.040
C(1)-Ru(1) 2.015 2.020 1.990
C(1)-Ru(2) 2.207 2.211 2.195
C(2)- Ru(3) 2.021 2.020 1.990
C(2) -Ru(4) 2.212 2.215 2.195
C(1)-C(2) 1.258 1.287 1.275
Ru(1)-Ru(2)-Ru(4) 111.90 112.00 111.70
C(1)-Ru(1)-Ru(2) 51.41 52.20 52.10
C(2)-Ru(3)-Ru(4) 51.52 52.20 52.10
C(2)-C(1)-Ru(2) 112.50 109.90 111.40

Comme attendu :

La modélisation avec la fonctionnelle PW91 surestles valeurs des liaisons, par contre la

fonctionnelle LDA les sous-estime.

Page 42



Chapitre Il

A partir des résultats de ce tableau et les rédsyt&cédents on peut conclure :
La fonctionnelle PW91 est la plus adéquate a I'étdds liaisons Ru-C @ par contre la

fonctionnelle LDA est la plus adéquate a I'étuds tlaisons Ru-Ru.
L’effet de la substitution aux nivaux des parangesgucturaux se traduit par :

» Une élongation des liaisons Ru-Ru, suivi par unémition des liaisons Ru-C.

» Aucun changement au niveau de liaison C-C.

» On constate aussi un changement considérablevaawnde I'angle diedre des quatre
atomes métalliqgues Ru(1)-Ru(2)-Ru(4)-Ru(Bjggre 1l. 5).

la 1b

Figure Il. 5La différence entre les deux géométries (1a, 1b).

b. Calcul de fréquences

Afin de s’assurer que les géométries optimiséesrésgmtent des états d'équilibre
(stationnaires), nous avons effectué des calcuiséddeences pour les deux composés 1a et 1b
au moyen de la méthode DFT. Le diagramme d’inténitm/mole) en fonction de la
frequence (1/cm)Higure Il. 6a et 6b)montre que toutes les valeurs des fréquences sont
positives, en conséquence les géométries sonesésdlkstables.
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Figurell . 6a : Le diagramme des fréquences du composé la.
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Figure IL 6b: Le diagramme des fréquences du composé 1b.

11.2. Analyse orbitalaire

Le Tableaull . 4 représente les niveaux énergétiques des orbftaleseres HOMO et

LUMO des deux composés.
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Tableaull . 4: Energie en (eV) des orbitales moléculaires HOMQUMO et leurs gaps.

Complexe 1a
Méthode LDA GGA-PWI1
HOMO -5.635 -6.027
LUMO -3.764 -4.379
gap 1.871 1.648
Complexe 1b
Méthode LDA GGA-PWI1
HOMO -5.582 -5.881
LUMO -3.707 -4.233
gap 1.875 1.651

Pour les deux composés: le gap le plus importanblktnu par la fonctionnelle LDA.

La Figure IlI. 7 illustre le diagramme énergétique obtenu en nu&tHOFT/LDA pour les

deux composeés la et 1b. A premier vue, on remaunquécart énergétique élevé (HOMO-
LUMO de 1.87ev) séparant les orbitales occupéesodatales vacantes, ceci traduit une
bonne stabilité des deux composés. Les deux commpogéprésentent des orbitales
moléculaires HOMO et HOMO-1 qui sont principalemdntalisées sur les atomes

métalliques et le ligand £leurs pourcentages sont respectivement (45%3% Ru), (47%
C,, 53% Ru) Tableaull. 5). Le caractére de la HOMO est liant entre les daioxnes de

carbone du ligand LCet aussi entre les deux atomes métalliques RuRu(4). Les liaisons

covalentes Ruthénium-Carbone,Gont décrites par la HOMO-2 qui présente uneefort

contribution des atomes métalliques (70% Ru) etfaide participation du ligand £20%)

(Tableaull . 5).
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E (ev)
-2 |
3
4
5
-6 |
L 4 ]
7 HOMO
P
HOMO-2 HOMO-2
composé la compose 1b

Figure Il . 7 : Diagramme énergétique comparatif des deux compabsekb.

Energétiguement et pour les deux composeés, lesatmbimoléculaires frontieres HOMO,
HOMO-1 et HOMO-2 qui se trouvent détachées (de\0).tes autres orbitales moléculaires
occupées, sont bien exposées et prétes a donre’lme oxydation, jusqu’a 6 électrons.
Pour la LUMO qui se trouve positionnée a 0.5 eV ddstales moléculaires vacantes, le
nombre d’électrons a ajouter se limite a deux.d®aséquent les composeés 1a, 1b possedent

une réactivité vis-a-vis des nucléophiles et étgittiles.
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La substitution engendre un décalage des niveaénedjie du composeé 1b vers le haut, ceci

le déstabilise, donc on peut déduire que le compbsEst plus réactif que le composé la.

Tableaull. 5: Energie E (en eV) et composition en pourcentage atbitales HOMO,
HOMO-1, HOMO-2 et LUMO des composés 1la, 1b, avéarictionnelle LDA.

Composé 1a
OMF HOMO HOMO-1 HOMO-2 LUMO
E (eV) -5.635 -5.669 -5.809 -3.764
ocCcC 2 2 2 0
% (Ru) 55 53 78 55
% (C2) 45 a7 22 45
Composé 1b
OMF HOMO HOMO-1 HOMO-2 LUMO
E (eV) -5.582 -5.615 -5.698 -3.707
ocCcC 2 2 2 0
% (Ru) 55 53 78 54
% (C2) 45 a7 22 45

[1.3. Analyse des charges de Hirshfeld

L’évaluation des charges atomiques nettes obtgpaieane analyse de Hirshfeld montre que
pour les deux composés; la charge électroniqueswgsbut localisée sur les carbones, les
grandes charges positives se trouvent sur les atométalliques Ru(l) et Ru(3)
(Tableau Il. 6).
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Tableau Il 6 : Lescharges de Hirshfeld dans les composés 1a, 1b.

Atome Composé 1a | Composé 1b
Ru(1) +0.34 +0.34
Ru(2) +0.20 +0.20
Ru(3) +0.34 +0.34
Ru(4) +0.19 +0.20
C(1) -0.21 -0.20
C(2) -0.21 -0.20

La substitution de I'atome d’hydrogene par le g®uge n'a aucun effet sur les charges

atomiques. L'analyse des charges de Hirshfeld msemise pour comprendre le caractere

covalent ou ionique des liaisons Ru-gYQ.es petites valeurs des charges localiséesesur |

atomes indiquent une faible contribution ionique.

L’'analyse par la méthode AIM gu’on a appliguée satre composé la permet en effet de

déterminer le nombre exact des liaisons Ru-Ru.
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lll. La théorie AIM et ses analyses

Les conceptions en chimie moléculaire reposentisux principes :
* la matiére est composée d'atomes dont on peut danealescription dite quantique.
* les atomes en s'assemblant via des liaisons chasfigrment une entité appelée

molécule. Cet assemblage s'effectue grace auxaisf27].

La théorie AIM ("Atoms In Molecules") développéer pa professeur R. F. W. Bad@8]
permet de rassembler ces notions et de donnerasueigtion topologique d'une molécule et
plus particulierement de ses liaisons chimiqueste@escription est basée sur I'étude de la
densité électronique qui peut étre obtenue pacalesls de mécanique quantique ou de
maniere expérimenta[@9-30].

La Figure Il . 8 montres la densité calculée pour la molécule glétte qui est prise comme
un exemple pour présenter la théorie AIM. La déngliéctronique est forte sur les atomes
(présente un maximum local), et elle présente umrmim local aux niveaux des liaisons
[27].

Figure Il . 8: Densité électronique de I'éthylene dans le plamtewant les 6 atomes.

La Figure 9[31] représente les cartes du vecteur gradient dmsitéaélectroniquvi p(r)
dans le plan des atomes de I'éthylene. Darsidgaure 9 (a), et (b) chaque ligne représente
une trajectoire aVv p(r) qui se terminant au niveau d’un des maximaad#ensité, or les
maxima se trouvent au niveau des noyaux, toutt pl@espace est donc relié a un des

noyaux par le biais d’une trajectoire. Les noyaomxt@lors appelés les attracteurs du champ
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de vecteurs et I'ensemble des points dont la ti@jecfinit sur un noyau forme le bassin
atomiqueassocié, ldigure Il . 9(c) représente les six bassins de I'éthylene, sépardes

traits pointillés[31].

(a) Le gradient de la densité.

\ \\\l/////%

)
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i3 L/
=
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(b) Trajectoires du gradient. (c) Les bassins atomiques (chaque bassin

représenté par umdeur différente)

Figure Il . 9: Représentations en deux dimensions de gradielat diensité électronique de
I'éthyléne.

Dans le cadre de la théorie AIM, I'atome est déoimme I'ensemble d’un attracteur

et de son bassin. La surface entre deux bassineeshée séparatrice.

L’intersection entre une séparatrice et un axgabdenique se nomme point critique de
liaison (les points verts désgure Il . 9) [31]. Donc la théorie AIM indique I'existence d’'une

liaison entre deux atomes qui est liée a la présdhm point critiqug32].
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Les valeurs de la densité électronig@e et du laplaciefl?p(r) aux points critiques ont été
utilisées pour évaluer les propriétés de liaisang fres composés sous I'étude.

Une meilleure description peut étre basée sur wdaupropriétés telles que la densité
d’énergie cinétiqgue G(r), la densité d’énergie #tmtque totale H(r), et le rapport de ces
guantités a la densité électroniqpé)[33]. Le laplacien est lié¢ & la densité d’énergie
cinétique G(r) (partout positif) et a la densité&mkrgie potentielle V (r) (partout négatif) a
chaque poinf34]. Les deux propriétés montrent un comportemenéugifit dans les différents
types des liaisons et sont donc utilisées dansadab/ses topologiques de complexes des

métaux de transitiof83].

Selon le signe de la densité d’énergie électroniqtade au point critique (PC), Espinosa et al
[35] ont divisé les interactions atomiques en troiss#a :

> Les interactions a couche fermée, la liaison iomjdas interactions de VDW et la

liaison hydrogéne sont caractérisées par :
(p(r)<0.07,V?p(r)>0, H(r)>0 et |V|/G<1).
» La liaison covalente est caractérisée par :
(p(r)>0.15,Vp(r)<0, H(r)<0 et |V|/G>2).
» Les interactions intermédiaires (entre covalemnbmtjue) sont caractérisées par :
0.07 <p(r) <0.15V?p(r) <0, H(r) <0 et 1<|V|/G>2).

% Analyse par la méthode AIM du composé la

Les résultats de calcul AIM sont résumeés danddbleau Il. 7, et représentés dans la
Figure II. 10.
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® %
® 6 ©

Figure Il . 10 : Représentation graphique de calcul AIM pour le pose l1a.

Les points critiques des liaisons dayres par des points bleus.

Tableau Il. 7: Les propriétés topologiques (en unité atomique) aiwwaux des points
critiques PC.

Point critique liaison p(r) 2p(r) H(r) av a/G
PC1 C(1)-C(2) 0.338 -0.836 -0.372 | 3.2785
PC2 C(1)-Ru(2) 0.114 0.276 -0.035 | 1.3347
PC3 C(2)-Ru(3) 0.114 0.274 -0.035 | 1.3353
PC4 C(2)-Ru(4) 0.070 0.168 -0.014 | 1.2513
PC5 C(1)-Ru(2) 0.070 0.168 -0.014 | 1.2500
PCé6 Ru(2)-Ru(4) 0.029 0.039 -0.005 |1.3481

D’apres les résultats de l'analyse AIM on obserexistence des six points critiques :
4 au niveau des liaisons Ru-GJC1 au niveau de la liaison carbone-carbone dantigG, et

le dernier point entre les deux atomes métallidRig)-Ru(4). L’absence des points critiques
entres les autres centres métalliqgues (Ru(1)-RUR2)3)-Ru(4)) implique I'absence des
liaisons entre ces atomes. Donc notre composé mestluster avec une seule liaison
meétallique. Les six points critiques ont été lomadi aux milieux des liaisons, ceci indique que

les liaisons ne sont pas polarisées.
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Le signe négatif du laplacief’p(r) et de la densité d'énergie électronique tota(e) au

point critique de liaison C-C, et la valeur élewteela densité sont révélateurs d’'un caractére
covalent.

Les quatre points critiques des liaisons Ruthéntanbone(G) sont caractérisés par des
valeurs relativement basses de la densité élegtrep(r), des valeurs positives du laplacien
O%p(r) et des valeurs négatives ld&). Ces paramétres; selon le classement de Espitoal

correspondent a des liaisons de type intermédjaiie ionique et covalent).
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IV. Conclusion

Les calculs DFT entrepris dans le cadre de la ndéthelativiste ZORA/TZP/ (LDA/PW91)
sur les composés: [R(4-Cz) (n-Cs Hs)2 (U-CO)2 (CO) g, [Rus (Ma-C2) (n-Cs Ha Me) 2 (U~
C0O),(CO)¢] ont permis de déterminer la nature de la liaieatre le ligand €et son héte

métallique.

v' La comparaison entre les résultats de calcul diupttion et les valeurs du gap
obtenus par les deux fonctionnelles LDA, PW91 n®mwmue : la fonctionnelle LDA
est la plus adéquate a I'étude structurale etréleicjue de nos composeés.

v' L'analyse orbitalaire, ainsi que l'analyse des gkar de Hirshelfd indiquent un
caractére covalent des liaisons Ruthénium-carbone.

v Le digramme orbitalaire permet d’obtenir des infations sur la réactivité de nos
clusters. Ce dernier montre que la substitutioreedge un décalage des niveaux
d’énergie du composé 1b vers le haut, ceci corgduit cluster plus réactif.

v Le point le plus important est celui obtenu pan&lyse AIM qui montre la présence
d’une seule liaison métallique contrairement aunrskes expérimentales qui

indiquent I'existence de 3 liaisons métalliques.

Page 54



Chapitre Il

Références

[1] M. I. Bruce, P. J. Low, K. Costuas, J.-F. Halet P. Best, G. A. Heath, J. Am. Chem. Soc,
2000,122, 9, 1949-1962.

[2] R. Dembinski, T. Bartik, B. Bartik, M. Jaegdr,A. Gladysz, J. Am. Chem. S&€{0Q
122, 5, 810-822.

[3] K.-T. Wong, J. M. Lehn, S. M. Peng, G. H. L&hem. Commur200Q 2000, 2259-2260.
[4] N. J. Long, C. K. Williams, Angew. Chem. IntdE2003 42, 2586-2617.

[5] J. M. Tour, Acc. Chem. Reg00Q 33, 791-804.

[6] M. D. Ward, Chem. Soc. Re®995 34, 121-134.

[7] K. Onitsuka, M. Fujimoto, N. Ohshiro, S. Takahg Angew. Chem. Int. Ed. Endl999
38, 5, 689-692.

[8] R. Hoffmann, The Same and Not the Same, Colariversity Press: New Yori,995
231.

[9] Pour des études théoriques, voir par exemple: :J. K. Burdett, T. J. McLarnan, Inorg.
Chem,1982 21, 1119. b): G. J. Miller, J. K. Burdett, C. 8z, A. SimonInorg. Chem
1986 25, 4437.

[10] A. Simon, Angew. Chem. Int. Ed. End088 27, 159 et références citées.

[11] a): E. Warkentin, R. Masse, A. Simah, Anorg. Allg. Chem1982 491, 323. b): Pour
une étude théorique, voir : S. Satpathy, O. Areterthorg. Chenil985 24, 2604.

[12] a) : M. Akita, Y. Moro-oka, Bull. Chem. Soqd 1995 68, 420 et références citées. b) :
U. Rosenthal, Angew. Chem. Int. EA003 42, 1794. c): M. I. Bruce, P. J. Low, Adv.
Organomet. Chen2004 50, 179.

[13] M. St. Clair, W. P. Schaefer, J. E. Bercawg@rometallics199], 10, 525.

Page 55



Chapitre Il

[14] M. I. Bruce, M. R. Snow, E. R. Tiekink, J. GheSoc. Chem. Commu987, 701; C. J.
Adams, M. |. Bruce, B. W. Skelton, A. H. White,Chem. Soc. Chem.Commuitf92 26.

[15] S. Kahlal, J.-F. Halet, J. - Y. Saillard, Nelw.Chem1991 15, 843.

[16] a): J.-F. Halet, D. M. P. Mingos, Organometal|1988 7, 51. b): J.-F. Halet, Topics in
Physical Organometallic Chemistry, M. Gielen, Eceund Publishing House: Londat992
4, 221.

[17] a): G. Frapper, J.-F. Halet, Organometalli®95 14, 5044. b): G. Frapper, J.-F. Halet,
M. 1. Bruce, Organometallic4997 16, 2590. c): C. J. Adams, M. |. Bruce, B. W. [Bkg A.

H. White, G. Frapper, J.-F. Halet, J. Chem. Sodtdnalrans, 1997, 371. d): C. J. Adams, M.
l. Bruce, J.-F. Halet, S. Kahlal, B. W. Skelton, K. White, J. Chem. Soc, Dalton Trans,
20071 414.

[18] C. Zheng, Y. Apeloig, R. Hoffmann, J. Am. CheBoc,1998 110, 749.

[19] L. T. Byrne, J. P. Hos, G. A. Koutsantonis, B. Skelton, A. H. White, Journal of
Organometallic Chemistr00Q 598, 28-35.

[20] M. Akita, S. Sugimoto, M. Tanaka, Y. Moro-Okh,Am. Chem. S0d,992 114 ,7581.
[21] M. Akita, Y. Morooka, Bull. Chem. Soc. JpiQ95 68, 420.

[22] G. Frapper, J. -F. Halet, Organometallit895,14, 5044.

[23] M. P. Jensen, M. Sabat, D. F. Shriver, J. @usci,199Q 1, 75.

[24] M. Akita. Unpublished results.

[25] M. Akita, M. Terada, Y. Moro-Oka, Organometied], 1992 11, 1825.

[26] a): K. Morokuma, J. chim. Phy4971 55, 1236. b): K. Kitaura, K. Morokuma,
International. J. Quantum chih976 10, 325.
[27] E. Derat,Thése de doctorat de I'Université de Reims Chamgagdenne2004

[28] R. F. W. Bader, Atoms in Molecules - A Quamtliheory, Oxford University Press,
Oxford, 199Q

Page 56



Chapitre Il

[29] voir par exemple: A. Bentien, A. E. C. Palmstyld. D. Bryan, S. Latturner, G.D. Stucky,
L. Furenlid, B. B. Iversen, Angew. Chem. Int. Ehgl,200Q 39, 3613-3616.

[30] P. Coppens, X-ray charge densities and chdrmarading, Oxford University Press,
Oxford, 1997
[31] N. ChéronThese de doctorat de I'Université de Lyanl1l

[32] @) : P. L. APopelier, G. Logothetis, J. Organomet. Ch&898 555, 1, 101.b) : T. S.
Thakur, G. R. Desiraju, J. Mol. Struc. (Theoche2®Q7, 810, 1-3, 143. c¢): R. F. W. Bader,
Atoms in Molecules -A quantum theory, Oxford Unisigy Press, Oxfordl 990

[33] I.V. Novozhilova, A.V.Volkov, P. Coppens, Irganic Chemistry2004 43, 7, 2299.

[34] a) : P. Macci, A. Sironi, Coord. Chem. Re20Q03 238-239, 383. b) : E. Espinosa, I.
Alkorta, J. Elguero, E. Molins, J. Chem. Ph602 117, 12, 5529. c) : S. Mebs, J. Henn, B.
Dittrich, C. Paulmann, P. Luger, J. Phys. Chen2@Q9 113, 29, 8366.

[35] A. Espinosa, L. Alkorta, J. Elguero, E. Molins, J. @h&hys2002 117, 5529.

Page 57



Chapitre Il
L’étude théorique des complexes :
RuUs (14-Cy) (u-SMe), (u-PPhy), (CO)13
Rus (us-Cp) (u-SMe), (u-PPhy); CO) 10



Chapitre 1l

I. Introduction

Notre étude du mode de coordination du ligap@deec son héte métallique a été étendue a un
composé M C; de plus haute nucléarité (n=5). Avant d’effectdies calculs sur ce composé
pentanucléaire, nous avons analysé tout d’abordestangement structural en fonction de

son compte d’électrons de valence.

'
T ' H Ph
. v ap
R @ /P2
Rud 2 . !
%‘ * "1::35,&"&51 7‘0 Eh

i 2, ©

G_L R.LIE'\ : ‘IE 1 -
} gy

Figure lll. 1 : La géométrie optimisée du compose 2a.

La structure du composé [R(u4-Cy) (u-SMe), (u-PPh), (CO)14[1] (2a) Figure lll. 1),
synthétisé pa€. J. Adams et apeut étre décrite comme dérivant de I'associalian

fragment M triangulaire & 48 électrons de valence lié a agrfrent binucléaire a 34 électrons
de valence via le ligand,Cle compte électronique de ce composé est do88234). Le

ligand G est coordonné aux deux fragments organométallig@snéme facop,- n': n>

L’étude du composé (2a) a été effectuée sous fdiume comparaison entre ce dernier et le
composé [Rul(us-Cy) (1-SMe) (u-PPh), (CO)1d[1] (2b) (Figure 1ll. 2), afin d’examiner
I'effet de I'ajout du fragment Ru(C@)
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] 5
4 A ¢ t

Le composé[Ruy (u4-Cy) (u-
0\ i ce & ¢n

SMeh (/I-Pphz)z (CO)]_o], g U c1
2b, synthétisé et caractérisé o \ e C2 Rud

Y h"'- / \‘Q‘ . t il g
dans le groupe d€. J. Adams et @ ri - s1

T

al. Le ligand G accroche . < ‘v & \s2 @
ensemble les deux fragments ¢ P2 i “¢ Ru3 “;‘
organomeétalliques de fagon Ph " b “
oot g 6Ph \

Un compte de 68 électrons de
Figure lll. 2 : La géométrie optimisée
valence est obtenu pour 2b.
/ du composé 2b.

\

[I. Etude théorique

II'.1. Analyse structurale

Pour le calcul d’'optimisation des géométries, anilesé la fonctionnelle LDA basant sur les
résultats du premier chapitre. Les résultats dhoigtation des géométries sont resumés dans
lesTableaulll.1 et III.2.

On observe que les géométries optimisées sormreadrord avec les données

expérimentales.
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Distances et Angles Exp [1] LDA
Rul-Ru2 3.087 3.112
Rul-Ru3 2.956 3.013
Ru2-Ru3 3.170 3.159
Ru4-Rub5 2.694 2.696
Ru2-C1 2.060 2.056
Ru3-C1 2.270 2.230
Ru3-C2 2.470 2.435
Ru4-C2 2.130 2.100
Ru5-C1 2.650 2.620
Ru5-C2 2.340 2.314
C1-C2 1.200 1.283

Ru4-C1-C2 172.00 168.74
Ru4-C2-C1 155.00 151.39

Tableau Il.1 : Principaux parametres structuraux de la géomeétpérisée du composé 2a.

Lesdistances sont données en (A) et les angles egslédr

Distances et Angles Exp [1] LDA
Rul-Ru2 2.796 2.839
Ru3-Ru4 3.130 3.165
Rul-C1 2.027 1.993
Ru2-C1 2.280 2.286
Ru3-C2 2.325 2.285
Ru4-C2 2.135 2,100
C1l-C2 1.239 1,280

Rul-Ru2-Ru3 95.06 93,57
Ru2-Ru3-Ru4 77.98 76,05

Tableau I11.2 : Principaux parameétres structuraux de la géomeétpérnisée du composé 2b.

Lesdistances sont données en (A) et les angles egslédr

Une étude théorique a été déja effectuée en méttméirickel étendue par J.-F. Halet et al

[2] qui ont proposé 'existence de deux tautomeéres lgsudeux composeéligure lll. 3).
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AN 2

Les tautoméresabmposé 2a.

TS

Les tautoméres de pose 2b.

N

Figure Ill. 3 : Les structures proposées par la méthode de Hétkaue pour les deux

COMpOSES.
II.2. Analyse AIM

Les résultats de calcul AIM des deux composés 2apat représentés sur Fagure I11.4 et
Figure II.5 .

Figure lll. 4 : Représentation graphique de calcul AIM pour le posg 2a.
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Figurelll. 5 : Représentation graphique de calcul AIM pour le posg 2b.
Les points critiques des liaisspnst figurés par des points rouges.

A partir de ces figures on observe que :

Pour les deux composés l'existence des six poiritisjues : 4 au niveau des liaisons Ru-
C(Cy), 1 au niveau de la liaison carbone-carbone dantigG, et le dernier point entre les
deux atomes métalliques. L'absence des pointgjoes entres les autres centres métalliques
implique I'absence des liaisons entre ces atomesczes composés (2a, 2b) sont des
clusters avec une seule liaison métallique.

L’analyse par la méthode AINB] basée sur les critéres électroniques montre gugaled G

est lié suivant le méme mode de coordination dessléux clusters.

Les criteres des points critiques PC des liais@ssdiux clusters (2a, 2b) sont résumés dans

le Tableau Ill. 3et dans le tabledil. 4 respectivement.

Point critique Liaison p(r) V2p(r) [V]/G H(r)
PC1 Ru(4)-Ru(5) | 0.056 0.074 1.449 -0.015
PC2 Ru(4)-C(2) | 0.097 0.226 1.342 -0.029
PC3 Ru(5)-C(2) | 0.061 0.138 1.273 -0.1
PC4 C(1)-C(2) 0.433 -1.464 3.436 -0.621
PC5 Ru(3)-C(1) | 0.069 0.168 1.271 -0.015
PCé6 Ru(2)-C(1) | 0.110 0.260 1.359 -0.036

Tableau Ill. 3 : Les criteres des points critiques PC des liaisamgldster 2a.
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Point critique Liaison p(r) V2p(r) [V]/G H(r)
PC1 Ru(1)-Ru(2) | 0.0473 0.0871 1.305 -0.0096
PC2 Ru(1)-C(1) | 0.1144 0.3176 1.296 -0.0335
PC3 Ru(2)-C(1) | 0.0669 0.1793 1.279 -0.0126
PC4 C(1)-C(2) 0.3849 -1.158 1.288 -0.4830
PC5 Ru(3)-C(2) | 0.0931 0.220 1.288 -0.0220
PC6 Ru(4)-C(2) | 0.0591 0.163 1.178 -0.0093

Tableau Ill. 4 : Les critéeres des points critiques PC des liaisamsldster 2b.

En utilisant la stratégie décrite dans le chagitr@n remarque que : pour les deux clusters ;

les points critigues des liaisons Ruthénium-carf@sesont caractérisés par des basses

valeurs de la densii(r), des valeurs positives du laplacien de la dé’ép(r) et des valeurs

négatives de la densité de I'énergie électronigtedd H(r). Ces parametres correspondent a

des liaisons de types intermédiaires.

Il .3. Analyse orbitalaire

Les formes des OMF qui décrivent les liaisons Rgddt représentées dang-igure ll. 6.
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OMF HOMO HOMO-1

Cluster b

OMF

Cluster 2a

Figurelll. 6: Les formes des Orbitales Moléculaires Frontieres deux clusters.

Les liaisons Ru-C des deux clusters sont décraesep orbitales moléculaires HOMO et
HOMO-1. La forme des lobes entre les atomes dudtitim et du carbone montre le

caractére covalent de ces liaisons.

La Figure Ill. 7 illustre le diagramme énergétique comparatif obtenuméthode DFT/

TZP/LDA/ZORA pour les deux clusters 2a et 2b.
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E(ev)

Cluster 2b Cluster 2a

Figurelll. 7 : Diagramme énergétique comparatif des deux clugayb.

Les orbitales moléculaires (occupées et vacanwgpthposé 2a se trouvent sous formes de
deux blocs séparés par un gap de 2.36 eV qui esEptvé par rapport a celui du composé 2b

(2.16eV). Donc I'ajout de fragment Ru(Cg&produit un cluster plus stable.
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[1l. Conclusion

Les calculs DFT effectués dans le cadre de la méthaFT/ LDA / TZP /ZORA sur les
composés : [Ry (ua-Cy) (u-SMe} (u-PPh)2 (CO) 14, [Rus (ua-Cp) (-SMe) (u-PPh),
(CO) 19 ont permis de déterminer la nature de la liaigmtre le ligand € et son héte
métallique et de contrdler I'effet de I'ajout da@gment Ru(CQ)

v' L'analyse AIM montre la présence d'une seule timisnétallique dans les deux
clusters étudiés au contre des géométries expéatesrgui indiquent quatre liaisons
meétalliques dans le composé 2a, et deux dans lpasarb.

v' D’apres la forme des orbitales moléculaires quiritldes liaisons Ru-C(§, on
a conclu que ces liaisons sont de type covalent.

v' Le diagramme énergétiqgue montre que I'ajout denfixg Ru(CO} produit un cluster

plus stable.
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Détails des calculs

Les calculs DFT ont été effectués avec le prograBig, en appuyant sur les deux
fonctionnelles : LDA (proposée par Vosko-Wilk-Nugfdi]) et GGA : PW91 (Perdew-Wang
19912]) avec la base Triple Zéta Polarisé, TZP. Des ctiams relativistes de type scalaire

ZORA [3] ont été également introduites.

Le programme DGrid / Basid] a permis I'ensemble des calculs AIM. Les représents

des géomeétries de calcul AIM ont été réalisées Bvprogramme Chemcraft 14].
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Conclusion générale

Notre étude théoriqgue des complexes tétra et pecitaire du ruthénium qui accueillent le
ligand G a été effectuée dans le but de cibler le nombsdidisons Ru-Ru et de comprendre
la nature des liaisons Ru-Gf)CLes calculs ont été réalisés au moyen du loghkiz-. La

méthode de calcul utilisée est la DFT, en s’appugan les deux fonctionnelles : LDA et

GGA : PW91, avec la base TZP.

v A partir des résultats d’optimisation des géométeeceux de calcul de gap, nous
pouvons conclure que la fonctionnelle LDA est Ilzsmappropriée pour I'estimation
correcte des propriétés structurales et électresige nos clusters.

v Le point le plus important est celui obtenu pan&lyse AIM qui montre I'existence
d’'une seule liaison métallique dans tous les ctagtudiés contrairement aux
structures expérimentales qui indiquent la préseles plusieurs liaisons métalliques.

v' Concernant la nature des liaisons Ru-C, I'analybéadaire ainsi que I'analyse des
charges de Hirshfeld montrent que ces liaisons&aaractere purement covalent.

v Les digrammes orbitalaires permettent d’obteniridEgmations sur la réactivité de
nos clusters :

v La substitution engendre un décalage des niveanedjie du composé 1b vers le
haut, ceci conduit a un cluster plus réactif.

v' En revanche I'ajout du fragment Ru(G@pnduit a un cluster plus stable.

Page 68



Résumeé

Dans ce mémoire nous Nous sommes intéressésamsadmposeés polynucléaires du
Ruthénium qui accueillent I'entité,Cdont la formule RyC, (n=4, 5). Les calculs en méthode
de la théorie de la fonctionnelle de la densité Bbiit effectués dans le but de comprendre la
nature des liaisons Ru-ligand.C@’analyse par la méthode AIM permet de ciblendenbre

des liaisons Ru-Ru.

Le premier chapitre comporte un rappel sur lekesde comptage électronique, ainsi que la
méthode de calculs de la chimie quantique utilgaies notre travail qui est la DFT.

Dans le deuxiéme chapitre nous nous attardongesualeux cComposes:
[ Rws (Ma-C2) (n-CsHs) (L-COR(CO)g] et [ Rui (La-Cz ) (n-Cs Ha Me) (U-CO) (CO)g]. L'effet

de la substitution sur les propriétés structurategectroniques est présenté.

Enfin le troisieme chapitre porte sur I'étude théowe des composes :

[Rus (1a-Co) (u-SMe) @-PPh)2 (CO)14 et [Ruy (ua-Cp) (u-SMe) -PPh)2(CO)4q afin
d’évaluer I'effet de I'ajout d’'un fragment métallig Ru(CO}.

Mots -clés :Complexe organométallique acétylure, cluster, DXM,.

e

o it Sl g JEY) Gamal) I3 Adana giandl LS jall Gamny Al jo Laada) Jaal) 138 4
Jlantinly diaeall Jayl 55l 23e a3l g (Cy) oS -0ore Aoyl Il danda agd Cargs (Cy) _painll
AIM &,k

XS g dpinna guaedl ISEN i g I dae lung ans Al o) 8l SN e 3 ke J5Y) daadl
Sandl 138 8 Alexiusal) 30 < illaal) 43, 5k

Sl Ay At Al ol UL S ol 3

[Rus(a-C2) -CsHs)2 (M-CO)2(CO)g], [Rua(pa-Cz) -CsHa Me), (U-CO)2 (CO)g].
A s I 5 Ay i) paibiadd) e Me Jiial) A ganas H 3,0 Jlaiind il (=50 ae
o€ all ) Al (g il G Jadl

[Rus (ns-C2) (n-SMe) (n-PPhp); (CO) 14|, [Ru4 (ns-C2) (n-SMe), (n-PPhy); (CO) 1.
AIM DFT sitne sumall il 5l : Ayalidall cibalS)




Chapitrd

I. Introduction

Un complexe organométallique peut étre défini conume&omposé chimique comportant au
moins une liaison métal-carbone. L'oxyde de dimitisanyle ((CH),As),O, est le premier
complexe organométallique préparé pour la prenia@separ Cadet en 1760. Sa structure n'a
été élucidée qu’en 1843 par Bunsen. Une secondéldatiorganométalliques, celle des
complexes oléfines de platine, a été développéetphdivement par Zeise en 1827. Plus tard,
en 1900, avec le développement des organomagngser3arbier puis Grignard, a débuté
une véritable métamorphose de la synthese organi@ependant, il a fallu attendre la
découverte du ferrocéne en 1951 et I'optimisatiersd structure sandwich par Wilkinson et
Woodward pour que la chimie organométalligue dedameé de transition prenne son

essof1].

L’électronique moléculaire impliquant les composéganométalliques est actuellement trés
étudiée en raison de leurs applications potensiekt de leurs propriétés optiques,

magnétiques et électroniques spécifiqyks |l est par conséquent nécessaire de bien
comprendre la structure électronique de ces coraplex les principaux modes de liaisons

entre les métaux et les ligands courants.

Un métal de transition se définit par I'existeneestus-couches d ou f incomplétes pour I'un
de ses états d’oxydation les plus stables. L'ino@afion des métaux de transition, entraine

dans des matériaux fonctionnels une profonde nuadifin des propriétés de ces matériaux.

L'étude des composés organométalliques a souvemtitiee d'une fagcon notable au
développement a la fois pratique et théorique dehimie. Les outils et les méthodes
modernes tels que la détermination rapide deststag par diffraction des rayons X et la
microscopie électronique ont récemment permis ur@yse remarquablement précise des
agencements moléculaires et intermoléculaires.dtallple, les progres de 'informatique, et
le développement des méthodes théoriques, comthédae de la fonctionnelle de la densité
DFT, permettent de déterminer et d’analyser lasciires géométriques et électroniques de
ces composes, mais également de calculer de fagomitgtive des grandeurs énergétiques.
De plus en plus, ces méthodes sont donc employgesiaiter des problemes de sélectivité,
ou la détermination précise de grandeurs thermodiyneses et cinétigues est
indispensablé§l].
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Il. Les regles de comptage électronique

En chimie covalente, la structure d’'une moléculeqwun solide) stable est fortement
corrélée a son nombre d’électrons de valence. t@gwiptés chimiques et physiques étant
également étroitement reliées a I'arrangement ttraic la connaissance des relations :
nombre d’électrons-structure-propriétés est unéncispensable pour une bonne
compréhension de cette chimie. Ces relations smmbreuses et varient en fonction de la
nature des systémes chimiques considérés et desrékqui les composent. En chimie
organométallique, Des approches théoriques etadpasrempiriques qui sont basées sur le
principe de structure électronique a couche ferrmgeété établies pour décrire les relations

structure-nombre d’électrons dans les composésongétalliques.

Avant d’aborder ces différentes approches et regfleaissi leur base, on donne la définition
du terme agrégat (en Anglais cluster)qui est utilisé pour qualifier des composés

organomeétalliques.

Le terme “cluster” a été défini dans les anné@spar F. A. Cotton comme un groupe de
plusieurs atomes meétalliques contenant des liaidmastes métal-mét§B]. Plus récemment,

le méme auteur a proposé une définition plus @detéles clusters sont des composés dans
lesquels un groupe d’atomes forme un arrangeméygquaal ou polyédrique et auxquels sont

attachés des ligands situés a I'extéridiir

Donc la différence entre un complexe, (bi ou poliatigues), et un cluster est la présence de

la liaison métal-métal.

La chimie des clusters métalligues a connu un egsectaculaire pendant les trois dernieres
décennies, a cause de la diversité structurale,pdagriétés inattendues et du potentiel

catalytigue de ces compodéas.

Les clusters métalliques les mieux connus sonts sarcun doute, les dérivés carbonylés
certainement dU a la facilité de leur synthfge La substitution des ligands carbonyles par
d’autres ligands s’est avérée étre une bonne métpodr obtenir de nouveaux composeés

comportant des nouvelles propriétés autant au niggactural qu’au niveau électronigizg.
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[I.1. Les conditions de stabilité d’'un systeme chique

Les regles de comptage électronique qui établisgentelation entre la structure moléculaire
et le nombre d’électrons de valence sont touteddsasur le principe de structure électronique
a couche fermée (en Anglais closed-shell requirénpeimciple). Selon ce principe, une
molécule est thermodynamiguement stable si un émetgétique significatif sépare les
orbitales moléculaires (OM) occupées, qui sont gdament liantes et/ou non liantes, des
OM vacantes, qui sont généralement antilianteseG#tuation générale est schématisée sur

laFigure I. 1.

OM antiliantes vacantes

AE  Ecart HO-BV significatif

OM non liantes occupées

OM liantes occupées

Figurd. 1: Schéma orbitalaire simplifié d’'une molécule stable.

Si 'on comprend aisément que I'occupation des @ivités favorise la stabilité
thermodynamique, alors que I'occupation des OMiantes la défavorisfs], I'occupation
totale ou partielle des OM non liantes apparaitneedu point de vue de la stabilité
thermodynamique. Néanmoins, une telle situationespond généralement a une faible

différence d’énergie entre 'orbitale la plus haoteupée (HO) et I'orbitale la plus basse
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vacante (BV), ce qui conduit a une instabilité ywetJahn-Tellef7] qui n’est pas
autre chose gu’une instabilité thermodynamiquedBuotres termes, la non occupation totale
de toutes les OM non liantes correspond a unetsteimstable susceptible d’évoluer vers
une structure thermodynamiquement plus stable laguelle le nombre d’OM liantes et non
liantes est égal au nombre de paires d’électronaldmce. Par conséquent, ajouter ou enlever
des électrons au diagramme dé&iigure I. 1 déstabilise la molécule considérée et provoque
un changement de sa structure vers une forme @bk gui, de nouveau, va satisfaire le
principe de structure électronique a couche ferdaeme facon trés simplifiée, on peut dire
gu’a un nombre d’électrons donné correspond unmgé@ donnée, et réciproquement. Le
principe de la structure électronique a couche éergarantit aussi a la molécule une bonne
stabilité cinétique, car 'occupation de toutes@#d de basse énergie minimise ses capacités

électro-acceptrices (oxydantes) et évite la pd#silnie réactions radicalaires.
[I.2. La régle des 18 électrons (E.A.N)

De facon générale: dans une molécule covalentdestalut atome doit s’entourer d’'un
nombre d’électrons de valence correspondant arlfigtration électronique du gaz rare situé
a la fin de la période auquel appartient 'atomasodéré. Pour les éléments principaux, ce
nombre est égal a huit (la régle de I'octet pogrdemposés organiques), alors que pour les

éléments de transition, il correspond a dix-haitréigle des 18 électrons).

Cette regle dit&.A.N (en Anglais Effectif Atomic Number) a été introtiupar Sidgwick et
collaborateurg8], pour expliquer la stabilité de certains complegsganométalliques. Elle
peut étre démontrée a partir d'un diagramme d’@ldét Moléculaires d’un complexe ML
(L : un ligand donneur d’'un doublet électroniquednreprésenté sur Rigure |. 2 [9]. Cette
figure montre les interactions orbitalaires desombinaisons des orbitales frontieres des n
ligands avec les 9 orbitales atomiques (OA) duahdi transition (cing OA d, une OA s et
trois OA p) conduisent & la formation de n OM lemet n OM antiliantes. Les (9-n) OA du
métal non engagées dans les liaisons forment lesn@Mliantes. La stabilité du complexe
ML, impose l'occupation des niveaux liants et nontfiarsoit: n+ (9-n) = 9 orbitales de

valence qui doivent étre occupées par 18 électtenalence, d’ou la regle des 18 électrons.
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n oM
\ antiliantes M-L
AE(HO-BV)
p - \
90A< s |—
4= (9-n) OM*,
 — non Iiantes‘
n OM de
type 0
n OM
liantes M-L
M ML, L,
n<9

Figurel. 2 : Cas général du diagramme d’interaction orbitalad’®n complexe M\

Selon cette regle, le compte électronique de ceptom est égal a 18 électrons qui
représentent aussi le nombre d’électrons de valdidédu métal dans le complexe. Le NEV

du métal dans un complexe est déterminé par laaela
NEV =ny+2n + nx—q

Ou ny : nombre d’électrons initialement présente dart®iache de valence du métal.
N, : nombre des ligands L (ligand L : donne deux étext au métal).
Ny : nombre des ligands X (ligand X : donne un seettbn au métal).

g : charge du complexe.
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Exemple :

co di:::::kl*
oc., | .co

Gy
W

A Co
oc” | “co
¢o <>
MoLg Co(15X),"

NEV=6+2*6+0+0=18¢électrons = NEV=9+2*4+2-(+1)=18é&lectrons

Il existe bien entendu des exceptions :

» Les métaux situés a gauche dans le tableau pduedi'ont que peu d’électrons au
départ et il leur est souvent difficile de cometéteur couche de valence a 18
électrons, par exemple [Ti(GAh)]: NEV=8 électrons, [Ta Mg: NEV=10 électrons.

> Les complexes des métaux des groupes 9-16t (@ ligne) ont souvent une géométrie

plan-carrée et un NEV de 16 électrons, par exefeptemplexe [Pt(Ci;I:sz]_ :
» Les complexes organométalliques du groupe 11 antestt un NEV de 14 électrons,
par exemple le complexe [Ag(CI}])_.
Les complexes plans carrés a 16 électrons ou teegai 14 électrons, par symétrie, une ou

deux OM non liantes dérivant de la sous couche yatence du métal ne sont pas accessibles

aux électrons du fait de la haute énergie de setie couche.

Exemple :
CH,Ph .-
TI CI ///I,. Pt“\\\\CZHAr NC A CI\:I_
& —Ag—
e Mg @
Ti(CH ,Ph), Pt(Cl)3C,H, AG(CN),”
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> Les ligands inorganiques ayant des champs de lggémbles conduisent, avec le
cuivre et le zinc, & des complexes octaédriquestidiiques Ml** ayant des NEV de

21 et 22 respectivement.

Dans le cadre de la régle E.A.N, les liaisons desglusters sont décrites en termes d’arétes
localisées (liaisons a deux électrons et deux esnhtie compte électronique ou le nombre

d’électrons de valence associé au squelette dagkamétallique est donné par la relation :

NEVC = 18xV - 2xE

Ou V:représente le nombre de sommets (nondsa@tbmes métalliques).
E : représente le nombre d’arétes (nordbsdiaisons métal-métal).

A partir de cette relation, précisément pour leditpeclusters (di, tri, tétra et
pentamétalliques), chaque arrangement structurakglielette est associé a un compte
électronique (NEVC)Rigure I. 3).
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Nombre datomes Structure NEVC
metalliques du
squelette
2 M—M Lingaire 34
M
3 WS Triangle frmé 48
4 21" Papilton 62
M/
M
M—M
Z"-l.i—'_"-!i Carrs 64
c Lt |
2

hfgﬁ}};\i pyramide Carré 74

Figurel. 3: Le compte électronique et les structures desspétitsters.

Pour les clusters octaédriquesg Bt les clusters plus gros ne se conforment passtivéma
qui conduit souvent a de mauvais résultats enmailgola grande connectivité présente dans
ces cluster§lO].

Afin de rationaliser la structure de ce genre destelrs il faut faire appel a des modéles de
liaisons délocalisées sur I'ensemble de la cagstaau lieu de les considérer comme des
liaisons bicentriques. Parmi ces différents magl@le liaisons délocalisées, les régles de
Wade-Mingos ou la théorie des Paires d’ElectronSagigelette dans les Polyédres qui est la
plus appropriée pour décrire les relations stregehombre d’électrons dans les complexes

organomeétalliques.
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[1.3. La théorie des Paires d’Electrons de Squelait dans les Polyedres
PESP

(En Anglais: Polyhedrol Skeletal Electron Pair ttygo

Le terme des paires d’électrons de squelette dansdlyedres a été introduit pour la premiere
fois par Mason et collaborateytisl]. Mais les régles de cette théorie ont été dépélep par
Wade[12], puis par Mingo$13]. Ces regles ont été établies pour décrire la lediwé entre

le nombre d’électrons de valence d’'un cluster berminsa géométrie, et ont été étendues par

la suite aux clusters organométalliques et auxelssnixtes.

Les clusters borane s’inscrivent dans des polgedeguliers convexes appelés deltaedres
(polyedres réguliers convexes ayant toutes lessfa@@ngulaires) et ils se divisent en trois
catégories principales appelées : closo, nidoha@aeprésentées parHaure |. 4 [10].

Les clusters de la premiére catégorie sont leserhislosq de formule BH.> ou chaque
sommet est occupé par un fragment B-H. A partidladéormule closo, si on enléve un
fragment BH', on ne soustrait aucun électron de squelette uktez] donc celui-ci reste de
structure inchangée, sauf un sommet en moins. Catidle est appeléeido, de formule
B.H,* . Si on enléve un deuxiéme fragmentzB}dn obtient une nouvelle famille nommée
arachno dont la structure est déduite des précédentesqestraction de deux sommets et
dont la formule BH,® [10].
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amide pentagonale

=

bipy:

dodécaédre

-

prisme trigonal tmicoiffé

11

antiprisme carré bicoiffé

12
octadécasdre .
:
icosaédre ' v
(a) (b) (c) (d)

Figure 1.4: Polvédre réguliers souvent observés dans les structures de boranes,
closo(a), nido(b), arachno(c), deltaédrigue et tri-connectés(d).
Le nombre de paires d'électrons de squelette est indiqué a gauche.
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Dans cette théorie les élects de squelette ou les paires d’électrdasqueleti PES sont
délocalisés sur la cage clusteeur nombre est directement redié@ nombre des sommets
cluster.ll est de n + 1, quel que soit le nombre de somahedeltaédre effectiveme
occupés par un atome.

 Extension de la théorie [ESP

L’'analogie entreles boranes et les clusters organométalliquesaebiase des travaux
Hoffman et collaborateufd 4] qui ont permis d’étendre la théoRESP aux grande variét

des clusters.

« L’analogie isolobale

La définition formelle, donnée par Hoffmann et Mag, est :

Deux fragments sont isolobe: si le nombre, les propriétés de symétrie, I'ére
approximative et la forme de leurs orbitales frergs ainsi que le nombre d’électrons qui
occupent sont semblables, par exemple les fragn-H et Fe(CO} (Figure I. 5).

M = Fe, Ru, Os

Figurel. 5: Les OMF du fragment BH et son analogue M) s.
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La substitution des fragments B-H par des fragmearganomeétalliques coniques ML
conduit a des analogues aux boranes, les clusteesmds et leurs analogues ont le méme
nombre des PES, mais avec des nombres d’électeovalence différents.

Exemple :

B Os

H (CO)
BeH¢ 2 Os5(CO)5°2
PES=7 PES=7

La Figure |. 6 représente le diagramme d’interaction orbitalaien cluster a partir des
orbitales moléculaires frontieres des fragments.cbhmbinaison des OMF des différents
fragments constituant le cluster, conduit a des d&Vsquelette localisées sur la cage cluster.
Le cluster est dit stable si les combinaisons st non liantes sont occup€Es).

Les clusters métalliques closo, nido, arachno piEs¥d4n+2, 14n+4, 14n+6lectrons de
valence respectivemefi6].

Exemple :

3_
closo- [RR;Sb(CO)7] NEVC=14n+2=170 électrons.

nido- [0s;,C(CO)4 NEVC=14n+4=74¢électrons.

arachno- [OfN(CO);,]” N EVC=14n+6= 62électrons.

Page 17



Chapitrd

OM antiBantes

=]
=
s g
rontieres £
AE o
=
© 5
x @
=
OM non liantes =
o
3
o] o
m @
OM Eantes w g
< 2
LT
S
o ome
. L — — -y
N eaux pénphéngues a
E.ER: 1 nveau 2
ML, : 6 niveaux 2
1' 4', Electron s pérphérques
Fragm emt Chuster

Figure I. 6: Le diagramme orbitalaire d’un cluster.

Ces simples régles de compte d’électrons ont étdaes a d’autres composés polyédriques
non-deltaédriques comme par exemple les composésnimectés ou encore les composés

cycliques[16]; qui possédent respectivement 15n et 16n électtenslence.

Exemple :

M
/1
M-

“|”
A A
M_

NN

M—M M

M3(CO),5, M=Fe, Ru, Os [Nig(PPh)g(CO)g
NEVC=16n=48¢électrons  NEVC=15n=120¢&lectrons
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De nouveaux formalismes comme le principe de “@rsétion polyédrique”, sont venus
enrichir les regles PESP afin de rationaliser tesctures de clusters plus complexX&s].
Selon ce principe, le compte total d’électrons danscluster condensé résultant de la
condensation de deux polyédres A et B est égabartane des comptes d’électrons des deux
polyedres auquel on soustrait le nombre d’électcaractérisant I'atome, 'aréte ou la face
partagée$10]. Ce nombre d’électrons est généralement de 1&’agit d'un métal, 34 s'il

s’agit d’'une aréte métallique, 48 ou 64 s’ils s&zgint d’'une face triangulaire ou carrée
respectivement. Par exemple le composeé gINGgCO) 16(|110-C2)]2' qui résulte de la

condensation de deux prismes triangulaires dortohapte de 90 électrons de valence se

partageant une face carrée; possede un comptesdaekirons.

e Les limites de la théorie PESP

La théorie de paires d’électrons de squelette RESIE la théorie la plus utilisée pour le
comptage d’électrons des clusters organométalliqu&éanmoins, cette derniere présente
certaines limite§l7-18-19] La principale limite de cette théorie se confandc celle de
I'analogie isolobale : deux fragments isolobauxtsmmparables et non exactement
identiques. Cette situation est entre autre likedifférence d’électronégativité entre eux, ce
qui induit quelques différences en énergie et endtte spatiale de leurs orbitales

moléculaires frontiereld.0].

D’autres limitations surviennent lorsque le probéedisomeérie de squelette se pfiae],
comme par exemple dans les clusters organométdliouixtes (métal de transition/élément
du groupe principal)20]. En effet, il y a souvent plusieurs fagons deritiser les fragments
de nature différente dans le polyédre fondameadi@que isomere de squelette obéit aux
regles de la théorie PESP mais rien dans ces neglpsrmet de prédire leur stabilité relative.

C’est pourquoi, des calculs d’orbitales molécums®@verent alors nécessaires.
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lll. Méthodes de calculs quantiques utilisées

La tache fondamentale de toute méthode de chinsirtmue est de résoudre, dans le cas de
problemes stationnaires indépendants du tempsidtéan de Schrodingg2l] :

HU=EU | (1)

Ou: H . 'opérateur hamiltonien.
"W a fonction d’onde.
E :1énergie du systéme.
L’hamiltonien pour un systeme a couches ferméesmiposé de charges ponctuelles (2n

électrons et N noyaux), sans prise en compte dets e€lativistes, est donné par la

relation:

H=T+U=T +T.+U_+U_+U._ 2)

Tn : 'opérateur d’énergie cinétique des noyaux.
2 M
LA,
S i
2 <M

1, : 'opérateur d’énergie cinétique des électrons :

- }f'?: N A;
1’1—'72

2 5= B

r

o I'opérateur d’énergie potentielle entre les noya
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v, . I'opérateur d’énergie potentielle entre les &lmts :

v, . I'opérateur d’énergie potentielle entre leyanx et les électrons :

0, =35

I=1 i=1 ¥TEH

'}

h: la constante de Planck universelle.

me: la masse de I'électron.

e : la charge de I'électron.

M, : la masse du noyau de I'atome |I.

ni : la distance entre I'électron i et le noyau d¢oifae |.

Ry;: la distance entre le noyau de I'atome | et leanogte I'atome J dont les charges
nucléaires respectivemenieZZe.

L'utilisation des unités atomiques, permet de sifigplcette expression:

S . 1 Y Z,Z,
R N DI LIRS W IS WL
2i=1 211‘11 I=1 J=I

Jlj—“l';j I=1 i=1 (3)

L’équation permettant d’obtenir les états statioresadu systeme, est ainsi donnée par :

N 1 M A\D M ZZ
2T ) T HIE =D ) ZZ——ZZ
=1 2 =1 2M, -1 J=1I i=1 j=i T =1 i-1 15 (4)

On constate que I'équation de Schrodinger, baséeeswpérateur hamiltonien, est
difficilement applicable a des molécules polyatomeis; on doit donc introduire des
approximations telles que I'approximation de Bompp@nheimer et 'approximation

orbitalaire, pour la résoudre.
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» L’approximation de Born-Oppenheimer

L'approche de Born-Oppenheimer est fondée suitlgda les électrons, dont la masse est
beaucoup plus faible que celle des noyaux, se cémtideaucoup plus rapidement que ces
derniers. En d'autres termes, ils s'adaptent pegsgtantanément aux positions des
noyaux. Leur comportement n'‘est donc pratiquemasinpodifié par les faibles
déplacements des noyaux, que I'on peut considéneme figés dans leurs positions
instantanées. On considére donc que les électeoddmacent dans un champ de noyaux

figés, ce qui permet de pog2P] :

(7. R) = Uy (7)o(R) (5)

V(r.R) : la fonction d'onde totale a n électrons et Maux.

v, {F} : la fonction d'onde électronique correspondam geu de positions R de noyaux

figés, mais pas forcément a I'équilibre.

P (R) : la fonction d'onde nucléaire, décrivant le m@ment des

noyaux; r et R symbolisent les coordonnées de$réfecet des noyaux respectivement.

La fonction électronique ne dépend pas du mouveneshoyaux, mais seulement

de leurs positions.

- i OV, (r - . s s s
AY, (7)o (R) = 10%\T) iy o5 w, (F)p(F) + B9, (F)6(F)
\, / y 2 a}‘i \, ne J J ee / \
W Po(F) . L & 0w, (7) 00 (F) "W, (F) . .
—~ M, OR’ T, |” R oR AR’

Dans cette approche, I'énergie cinétique des nogaukétre négligée, tandis que la

répulsion entre les noyaux peut étre considéréermuoonstante.
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(7)
Et moyennant certaines approximations :
HU, (F)= EJV, (7) (8)

Avec :

l N M N Z N }
PV R D) D) D
1 I i I i g=1"j (9)

Cette équation ne contient plus que des termesiques relatifs aux électrons, des termes
d'interactions électron-noyau et électron-élect@mhamiltonien ne prend donc pas en
considération les interactions entre les électatriies champs extérieurs au systeme (par
exemple la résonance paramagnétique électroniqig ®Pentre les électrons et les spins
nucléaires (visibles par exemple en résonance niggeénucléaire RMN).
La résolution de I'équation de Schrodinger pounamiltonien électronique mene aux
fonctions d'onde électroniques. Une fonction d'ofldetronique donnée, dépend
paramétriquement des coordonnées nucléaires, da@esns$ ou pour un choix difféerent de

ces parametres, on obtient différentes fonctiomisd#s électroniques.

» L’approximation orbitalaire

La fonction d’onde électronigu¥. est une fonction des coordonnées de tous les @tsctr
du systéme. Si 2n est le nombre d’électrdhgest une fonction a (2n) x3 variables que I'on
note communémentt (1,2,... 2n).

L’approximation orbitalaire, introduite par Hartree 192423], consiste a découpler les‘2n
électrons en développant la foncti®r(1,2,...,2n) en un produit de 2n fonctions

monoélectroniques, de sorte que:
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i=1 (10)
Ou l'indice i désigne l'orbitale i.

Cette situation correspond physiquement a un matiefgrticules indépendantes dans
lequel chaque électron se déplace dans un chamemuogeé par les noyaux et la densité
électronique moyenne des autres électrons. Ceidisique chaque électron ressent les
autres en moyenne, ce qui constitue naturellem@mapproximation.

La fonction d'onde n'a cependant pas de termew@trie spin car celui-ci est absent de
I'hamiltonien électronique. Pour décrire completeta distribution des électrons, la
coordonnée de spin s doit donc étre introduitegk¢-ci prendra les valeurs +1/2 ou -1/2.
Le spin est une propriété intrinseque de I'électdEnnature purement quantique, et n’a
donc pas d’équivalent en mécanique classique. hetifn d'onde de spin pour le spin
aligné le long de l'axe (+) z satés) et celle pour le spin aligné le long de (-e@$(s).

La fonction d’onde électronique est donc composéeaedpartie spatiale, I'orbitale, et
d’une partie de spin. La fonctignest ce que I'on appelle une spin-orbitale et éarit :

o(r.s)=x(r)n(s)
( | 11)
Ou r et s sont les coordonnées d'espace et deegpactivement.
Pour un systeme a 2n électrons la fonction d'otiefectroniquel la plus simple

s’écrira donc sous la forme d'un produit de splritales supposées normalisées :

U=0¢(1)0,(2)¢(3) .. -0, (2n)
14 ) 2\ J 3 } In \ / (12)
La fonction d'onde représentée par I'équation ssde n'est cependant pas encore
compléte, car elle ne prend pas en compte l'indisbdité des électrons, ni le principe
d’exclusion de Pau[R4]. Celui-ci a montré que pour les fermions (pargsud spin ¥2), une
spin-orbitale doit étre antisymétrique par rapgold permutation impaire des coordonnées

d’espace et de spin. En permutant deux électrbuvignt par exemple:

U(1.2,...k..2n) = —¥(1.k...2,..2n) (13)
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Une telle fonction obéit au principe d’exclusionRiguli qui impose a deux électrons de ne
pas pouvoir occuper la méme spin-orbitale, ain&k indiscernabilité des électrons. Or,
dans la formulation de Hartree de la fonction d@ntkla n’est pas le cas, car I'électron i
occupe précisément la spin-orbitale i.

Hartree et Fock ont généralisé ce concept en murdeee le principe d’exclusion de Pauli
est respecteé si I'on écrit la fonction d’'onde slaurme d’'un déterminant construit a

partir de n spin-orbitald25]; on obtient alors ce qui est connu sous le nordd¢erminant

de Slater» :

O | x

4 211) {:.}2 (‘Ylu ) Ujﬂ ( in J (14)

Les variables ixeprésentent ici les coordonnées d’espace et delgpi2n! est le facteur de
normalisation; 2n étant le nombre d'électrons.
On constate que la forme déterminantale de la fmmcfonde respecte le principe de

Pauli: I'inversion de deux électrons correspond pdrmutation de deux lignes (ou de deux
colonnes), ce qui a pour effet de changer le signééterminant. Les spin-orbitalés

doivent, d’autre part, étre différentes les unesaidres, car dans le cas contraire, le

déterminant (13) s’annule.

[11.1. La théorie de la fonctionnelle de la densit®FT

Elle connue sous son acronyme anglais DFT (Defsityctionnal Theory), la DFT permet
souvent d’obtenir, a plus faible codlt, des réssiltBtine précision proche de celle obtenue
avec des calculs post-Hartee-Fock. De plus, ell¢ @re utilisée pour étudier des systemes
relativement gros, contenant jusqu'a plusieursaiees d’'électrons, que les calculs post-
Hartree-Fock ne peuvent pas traiter. Ceci explguela DFT soit aujourd’hui trés utilisée
pour étudier les propriétés des systémes moléeslaun méme biologiques.

Les nombreux travaux effectués ses derniéres amméetsent que les calculs en méthode
DFT donnent de bons résultats sur des systéemedivers (métalliques, ioniques,
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organométalliques, ...) pour de nombreuses pré@wri@es structures moléculaires, les

fréquences de vibration, les potentiels d’ionigatia).

 Les fondements

L’idée fondamentale de la théorie de la fonctiolende la densité (DFT) est de chercher a

formuler I'énergie exacte de I'état fondamentalrdaystéme moléculaire comme une

fonctionnelle de la densité électronique

La densité électronique de I'état fondamental est une fonctionnelle dwepbel externe
Vext(r). Hohenberg et Kohn ont démontré par I'absurde, 364 1que la réciproque est
également vraie: le potentiel exterast Ve (), & une constante prés, une fonctionnelle
unique dep(r). Cette relation biunivoque entre dengitde I'état fondamental et

potentiel externd&/qy (I) est le fondement du premier théoréme énoncé pagrimng et

Kohn.

1. Premier théoreme de Hohenberg et Kohfee]

Le potentiel extern¥e,(r) est, a une constante pres, une fonctionnellg(tle par
conséquent, commée,(I) définit 'Hamiltonien du systéme, I'énergie de &ét
fondamental est une fonctionnelle uniquep@®.

D’apres le premier théoréme, il existe une et wdesfonctionnelle de la densité donnant
I'énergie de I'état fondamental d’un systeme a &c&bns. Le second théoreme assure que

cette fonctionnelle obéit au principe variationnel.

2. Second théoreme de Hohenberg et Kohag]

La fonctionnelle de qui donne I'énergie de I'état fondamental d’untégse aN électrons
n'atteint son minimum que pour la densité électjariexacte correspondant a cet état.
Le probleme majeur de la DFT est que I'expressmuoeatte fonctionnelle, reste inconnue.

Abordons maintenant I'approche de Kohn et Skiari, pour obteniiE.
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Elp|=T[p|+ E,|p|+ E.[p|+ E

nn

(15)
T étant I'énergie cinétiqguden, - I'énergie d’interaction électron-noyaltse - I'énergie
d’interaction électron-électron. Dans le cadre’dedroximation de Born-Oppenheimer,
I'énergie d’interaction noyau-noydty, est une constante. Nous ne la considérons plus par
la suite. De plugiee peut s’écrire comme la somme d’un terme de Couldetd’un
terme d’échangK. L'équation (15) s’écrit alors:
E:p: :I[p]—Efi,{P]—J[P}—i—K[,O:—i—EM (16)

Les expressions analytiqueslelg etJ sont bien connues :

(17)

(18)

Tandis que les termes d’énergie cinétiduat d’échang& ne peuvent étre exprimeés
analytiguement a ce jour. L’idée fondatrice de fegrhe de Kohn et Sham est d’écrire
I'énergie cinétiqud en deux termes, un terme calculable exactememt &rme de
correction plus petit. Le terme calculable exactenest évalué en introduisant un systeme
fictif de N électrons indépendants ayant la méme densité @éhégtie que le systéme réel.
L’équation de Schrddinger de ce systéeme fictif adroenme solution exacte le
déterminant de Slater des orbitales moléculajtet’énergie cinétiqgue de ce méme

systeme est donc donnée par :
N §
T, = (
: (19)

La différence entr@s et T est petite. Elle est absorbée dans un terme d'§ehemrrélation.

i)

En effet, une expression générale de I'énergie P&l étre donnée par :
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EDFT [p — ]'—s[p}_'_Ene p_'_J[P]_En p}
(20)
En écrivantEprr = E, cette expression définit g
E.lp|=Tp|+ T p)+(E.lp]—T|p)
(21)

La premiere parenthése de I'équation (21) peutc@nsidérée comme I'énergie cinétique
de corrélation tandis que le deuxieme terme de égfiation contient a la fois un terme
d’échange et celui d’énergie potentielle de cotid@ta Ce terme d’échange-corrélation

concentre les approximations de la DFT.

[11.2. Les fonctionnelles utilisées en DFT

A. L’approximation de la densité locale

Dans I'approximation de la densité locale (LDA paorcal Density Approximation), la
densité est localement traitée comme un gaz undati@ectrons, c’est a dire variant peu
localement. Méme en introduisant la densité de @@DA pour Local Spin Density
Localisation), ce type d’approximation conduit getément a des erreurs supérieures a

I'énergie de corrélation.
B. L’approximation du gradient généralisé

Les améliorations de la LDA doivent considérer am d’'électron non-uniforme. Une
maniére de réaliser cela est de rendged€pendante non seulement de la densité %2 mais

également de ses variations a travers les dérde&s Ce sont les méthodes de gradient
corrigé ou approximation du gradient généralisé AG®@ur Generalized Gradient
Approximation). Pour aller plus loin, les méthodesta GGA introduisent également une
dépendance en densité d’énergie cinétiquzans le cadre de ces méthodes, I'énergie

d’échange-corrélation peut donc s’écrire sous fiméosuivante:

E.= [ (p,(F).p,(F). Vo, (7). Vp, (F)s7.7,)dF
(22)
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C. Les fonctionnelles hybrides

Dans le cas d’'un gaz d’électrons sans interacki@rhange est évalué exactement par la

théorie Hartree-Fock et la corrélation est nulleuslpouvons introduire le terme

d’échange Hartree-Fock évalué sur les orbitaldsade-Sham¥;, dans I'évaluation de

I'énergie d’échangeE *® , ,par exemple sous la forme suivante :

EZ = (1-a)E™* + aE;® + bAE®* + E*™* + ¢cAEJ™
(23)

Les trois parametres a, b, ¢ sont choisis de fagemdre compte le mieux possible des
résultats expérimentaux. lls dépendent de la fonotlle GGA choisie. Cette forme
correspond aux fonctionnelles de type B3 (fonctedles de Becke a 3 paramétres). Les
méthodes qui introduisent I'échange exa&f « sont appelées méthodes hybrides.
L’introduction de ce terme nécessite un calculyge tHartree-Fock, pouvant devenir
I'étape limitante du calcul de I'énergie. Ces faoehelles sont donc moins performantes

en temps de calcul mais sont généralement plusspeac

IV. Présentation générale du logiciel ADF

Le logiciel ADF (Amsterdam Density Functional) & éeveloppé a Amsterdam par Baerends
et collaborateurd28]. Il s’appuie sur les équations de Kohn et Sham. d&aut, les
fonctionnelles locales d’échange et de corrélatitisées sont respectivement celle de Slater
et celle de Vosko, Wilk et Nusair (VWNZ29]. Concernant les corrections non locales, les
fonctionnelles non locales de I'échange et de leétation utilisée, par exemple, sont
successivement Bg80], et P86[31]. Des corrections relativistes de type scalairé3RZ&)
sont également proposé@2]. La résolution des équations de Kohn et Shamiseldas le
cadre de I'approximation CLOA. Les éléments de Hrive de Fock F et de recouvrement S
sont calculés numériquement par une procédureédiiation numérique développée par te
Velde[33].

Le logiciel ADF utilise simultanément trois basesfdnctions slatériennes de typé {34].

Une base de fonctions slatériennes est utilisée ngpuoduire, avec précision, les
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orbitales de cceur, déterminées par des calculptéess dans les quels tous les électrons sont
pris en compte (calcul dits tout électrons). Cdstales de coeur sont gelées c’est-a-dire
gu’elles ne sont optimisées au cours du calcul @pproximation des cceurs gelées). La
seconde base de fonctions slatériennes traiteétales de valence. Chaque OA est
décomposeée sur deux a trois fonctions slatériermuggnentées éventuellement d’'une ou de
deux orbitales de polarisation. Enfin, une derneage de fonctions slatériennes est utilisée
pour reproduire la densité électronique totaleadmdlécule qui sert a calculer I'énergie
d’échange-corrélation (base d’ajustement dite das#it”).

A linstar des codes classiques de chimie quantoqueme Gaussian par exemple, le

logiciel ADF donne a la quasi-totalité des obseleall’'un systéme. Une de ses particularités
est de calculer I'énergie de liaison totale de tdarule. Dans le méme esprit que la
décomposition de I'énergie de Morokuifi3®], cette derniére est décomposée en un terme
d’interaction stérique (lui-méme scindé en une Gbuation électrostatique et une contribution
de Pauli qui rend compte de la répulsion entretalds occupées) et un terme d’interaction
orbitalaire. La procédure de calcul de I'énergidigison qui s’appuie sur des états de
transition étendus (ETS), a été mise au point paglé@r [36]. Cet auteur a également
développé les procédures de calculs de fréquemncksptimisation de structure utilisées dans
le code ADF[37]. Les charges (qui ne sont pas des observablesgpkg® sont calculées

selon plusieurs schémas, dus a Mulliken, VoronoiHoshfeld[38].
Quelques caractéristiques disponibles dans le progmme ADF

* Optimisation des géométries

L'optimisation de la géométrie a été mise en appbtio dans I'ADF par Ziegler et aut{&3].
Dans ce calcul, il est possible de calculer dets é@transition ou de calculer des propriétés

thermodynamiques.
» Calcul de fragment

Le programme ADF construit une molécule a parts fl@agments, qui peuvent étre des
atomes ou plus grandes parties, par exemple ligdanals un complexe, groupes fonctionnels

ou molécules organiques ....etc.
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L'utilisation des fragments facilite également 8fyse des énergies. Le programme ADF
permet la décomposition de I'énergie de liaisonérergie d'interaction électrostatique
(interaction entre les charges portées par lesrfeags) et énergie de répulsion de Pauli
(répulsion entre les orbitales doublement occupé&g#s)ne autre partie, c’est I'énergie

d'interaction orbitalaire.
* Incorporation des effets relativistes

L’étude des molécules qui sont constituées desefitniourds ne peut se faire que dans le
cadre relativiste, car les électrons voisins duanoyans les atomes lourds atteignent des
vitesses relativistes#C (C : la vitesse de la lumiére). Des correctiatativistes sont donc
nécessaires. Le programme ADF offre la possildlitéroduire les effets relativistes en deux

difféerentes manieres :

Par la théorie de premier ordre de perturbatiopr@endu Pauli hamiltonief38-39], et plus
récemment par ZORA (Zeroth Order Regular Approxiomgi32]. Ces deux approximations

fournissent une description précise des effetsivadtes.
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Détails des calculs

Les calculs DFT ont été effectués avec le prograBig, en appuyant sur les deux
fonctionnelles : LDA (proposée par Vosko-Wilk-Nugfdi]) et GGA : PW91 (Perdew-Wang
19912]) avec la base Triple Zéta Polarisé, TZP. Des ctiams relativistes de type scalaire

ZORA [3] ont été également introduites.

Le programme DGrid / Basid] a permis I'ensemble des calculs AIM. Les représents

des géomeétries de calcul AIM ont été réalisées Bvprogramme Chemcraft 14].
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Abréviations

ADF: amsterdam density functional

AIM: atoms in molecules

CLOA : combinaison linéaire des orbitales atomiques
Cp: le groupe GHs

Cp*: le groupe GMes

DFT: density functional theory

EAN: effectif atomic number

GGA: generalized gradient approximation

HOMO: highest occupied molecular orbital

LDA: local density approximation

LUMO: lowest unoccupied molecular orbital

NEV : nombre d’électrons de valence

NEVC: nombre d’électrons de valence de cluster
OM : orbitale moléculaire

OMEF : orbitale moléculaire frontiere

Ph : le groupe £Hs

PESP : paires d’électrons de squelette dans lge s
TZP: triple zéta polarisé

ZORA: zeroth order regular approximation

M, @ indique le nombre d’atomes métalliques n lieigand considéré

nn - indique le nombre d’atomes n du ligand coordorinésaque atome métallique




