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Abréviation

DFT Theéorie de la fonctionnelle de la densité
ADF Amesterdamm densité foncionnelle
HOMO I’orbitale la plus haute occupée
LUMO L’orbitale la plus base vide
OA Orbitale Atomique
HF Hartree Fock
oM Orbitale Moléculaire
EVM Number d’¢lectron de valence
BP86 Becke Perdew 86
LDA L’approximation locale de la densité
GGA Approximation des gradients généralisée
NBO orbitale neturelle de liaison
NAO orbitale neturelle atomique
TZP triple zéta polarisation
OAc acetate

HL 4-amino-2,3-diméthyl-1-phenyl-3-pyrazoline-5-one.



Liste des Figures

Figure 1.B.1: La passerelle des métaux de transition..................cocoiiiiiiiiinnnnn 27
Figure 1.B.2 : Orbitales atomiques de valence du meétal............ccccoecviveiieviciciiese e 27
Figure 1.B.3 :Décompte du nombre d’électron de compleXe..........ccoovrvrverierenenenenennnnn 28
Figure 1.B.4 : Relation entre le ligand X et le métal...........cccccevveiiiie i 28
Figure 1.B.5 : Relation entre le ligand L et e M&ta .........ccccoevvevviviiiiiiciee e 29
Figure 1.B.6 : I’hapticité des COMPIEXES ...ovveiuiiriiiieeieiie s erie e seese et 29
Figurel.B.7 : Diagramme d’interaction général pour un complexe MLna 18 ................... 31
Figure 1.B.8 : Diagramme d’interaction tenant compte des effets T..........ccevvvivereciiereennn. 32
Figure I1.C.1: Réaction de formation d'une base de Schiff...........c..cccovviviiini i, 36
Figure 1.C.2: Exemple d'une base de Schiff monodentate..............ccccccevvveviiieiene e, 37
Figure 1.C.3: Complexe de Pd a base de Schiff monodentate ..............ccoocireiniinennienennnn. 37
Figure 1.C.4: Exemples de bases de Schiff bidentates.............ccccoevviveiieii i 37
Figure 1.C.5: Base de Schiff tridentate (ONO dONNEUIS) ......cccevverieiiieieiieieeie e 388
Figure 1.C.6: Exemple d'une base de Schiff tétradentate (NNOO donneurs)................... 398
Figure 1.C.7: Base de Schiff tétradentate (NNNO dONNEUIS) ........cccoeririririeineniesieeneeeens 39
Figure 1.C.8 : Base de Schiff pentadentate (N203 dONNEUrS) .......cccccevevveveeiieseeie e 39
Figure I1.C.9 : Base de Schiff pentadentate (N3O2 dONNEUIS) ........cccovrriieiieiienenenenesiees 39
Figure II.1 : La numérotation des atomes et les distances optimisées (A) pour le ligand HL

[IDre de SYMEALIIE CL. ..o bbbttt 44
Figure 11.2 : : La numérotation des atomes pour les complexes [ML(OAc)] adoptée tout au

10NQG A& CE CRAPITIE ... 44
Figure 11.3 :Géometrie optimisées pour [CUL(OAC)] et [MNL(OAC)] ...ccovvvvvvvveirecieciene 47
Figure 11.4 :Géométrie optimisées pour [NIiL(OAC)].....ccvrrerereririieneeee e 49

Figure 11.5 :Géometrie optimisées pour [PAL(OAC)] et [PtL(OAC)] ..cocvvvevvvveiecieciee. 51


file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374736
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374737
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374739
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374743
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374745
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374746
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374748
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374749
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374752
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374753
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374753
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374754
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374754
file:///C:/Users/Elbachair/Desktop/samira/mémoire2021.docx%23_Toc155374755

Liste des tableaux

Tableau I1.1 : Principales données calculées pour [CuL(OAc)] et [MnL(OACc)] (les
différences d’énergie relative entre les isomeres AE (BP86) sont données en
Kcal/mol)..46Error! Bookmark not defined.

Tableau I1.2 : Principales données calculées pour [NiL(OAc)], [PAL(OAC)] et [PtL(OAC)]
(les différences d’énergie relative entre les isomeres AE (BP86) sont données en
KCAIMMIOL) .ttt sttt e st e et e r e nreeteereenreenne s 49
Tableauxl : Détails des bases utilisées pour les calculs DFT ..........cccccvevvvieviicie e, 60



Sommaire

Liste des figures

Liste des tableaux

Abréviation
INtrOdUCTION GENEFAIE: ... 1
Bibliogarphie
Chapitre | :Partie A. méthode de quantique
18 o To (U T o] o LTSS U PR 4
I.1.La MéEthode Hartree-FOCK: ... 6
.1.1  Le prinCipe Variationnel : .........c.cooveiiiiiiic e 6
1.1.2  Approximations de Hartree et déterminant de SIater :...........cocoverereiiieneininennns 6
[.1.3  Les équations Hartree-FOCK ... 7
I.1.4 Résolution : les équations de Roothan-Hall :..............c.ccceoiiiiiiiii i, 8
I.1.5 Limites de I’approche Hartree-Fock : vers les méthodes post-HF :.............c.c..c.... 9
1.2. La théorie de la Fonctionnelle de 1a Densité DFT:.......cccocvviviciicieciece e 10
1.2.1 Les théoremes de Hohenberg et KONN ... 11
1.2.2  L’approche Kohn-Sham @ ..........ccccciiiiiiiiiic e 12
[.2.2.1  PIINCIPE. ottt nb et 12
1.2.2.2  Les équations de KOhn-Sham: ............cccooviiiiiii i 13
1.2.2.3 Signification physique des orbitales de Kohn-Sham: ............ccccccooeiveinnne. 15
1.2.3 Les différentes classes de fonctionnelles : .........cccocooeiiiiiininieieie s 16
[.2.3.1  Les fonCtionNnelles LDA:..........o oot 16
[.2.3.2  Les fONCLIONNEHES GG A ..o 17
[.2.3.3  Les fonctionnels NYDrides: ... 18
1.3. Brefs rappels sur les calculs relatiViStes: ... 18
1.4. Les outils d'analyse de HaiSONS: .........cccooiiiiiiiiiiiieee e 20
1.4.1 Les orbitales naturelles atomiques (NAQ) & .....oov e 20
1.4.2 Les orbitales naturelles de 1iaison (NBO) :.......cocoiiiiiiiiiiiinieeee e 21
Bibliogarphie
Chapitre | :_Partie B. complexe organométallique
8 o 11 od [ ] o SRS 26
1.1 LS COMPIEXES : ..ottt sb bbbt 26
1.2 1eS MEtAUX e tranSITION & ...oiveeieiie et see e 26
1.3 Régle des diX-huit EIECLIONS :.........coveiiiiiie e 27
1.4 Décompte du nombre d’EleCtrons .........ocveieiiiieiiieie e 28

1.5 Description de la structure électronique d’un complexe de métal de transition ........ 30



Sommaire

1.6 Propriétés chimique des métaux de tranSition: ...........cccoeieinienennieneseee e 32
1.7 Propriétés physique des métaux de transition:...........coceoriiernineneine e 33
Bibliogarphie
Chapitre | :_Partie c. les bases de:_Schiff
1.1 1€S DaseS de SCRITT ......ciiiiicee s 36
1.2 classification des bases de SChiff ... 36
1.2.1 base de Schiff MONOdeNtate...........ccooveiiiiiieie s 36
1.2.2 base de SChiff DIENTALE. .......cccveiieii i s 37
1.2.3 base de SChiff tridentate..........cccueiiiiiieie e 37
1.2.4 base de schff tétradentate..............coooiiiiiiiiii e
1.2.5 base de schiff pentadentate...............ccooiiiiiiiiii e
1.2.6 base de SChiff tEtradenate : .........cccoviiiiiiiiiee e 38
1.2.7 base de schiff pentadentate :...........ccccoveii i 39
.3 Pimportance des bases SChiff @ ...........cooviiiiiiii 40
Bibliogarphie
Chapitre 11 : Résultats et discutions
0 L 0o 0ot o PSPPSR 43
1.2 MEthOAES B CAICUIS: ..ottt re e e re e sree s 45
11.3 RESUITALS BT AISCUSSION: .....viiieiieiieieie ettt 46
Bibliogarphie
CONCIUSION QENETAIE: .....ceieieee ettt et re e be e te e e neennas 54
ANNEXE: ..ottt bttt se ettt st ne ettt be bt neene e 55
Bibliogarphie

RS UM .o ettt e e e oo e e ettt e e e e e e e e et eeeeeeeee e e eeeeeeeeer e r————aaaas 55



Introduction generale



Introduction générale

Introduction générale

La chimie organométalliques est restée pour une grande période, un champ
d'investigation limité, a cause de l'instabilité des composés contenant des liaisons métal-
carbone synthétisent par les premiers chimistes. Malgré cet obstacle d'instabilité des
organométalliques, les recherches ont continué grace a plusieurs savants comme Weimer,
Victor Grignard, Sabstier, qui ont préparé des composés organométalliques, mais la grande
évolution de la chimie organométallique se produisit au troisieme quart du XXe siecle suite
de la découverte du ferrocéne. [1]

Les complexes organométalliques et les complexes de coordination sont utilisés
dans plusieurs domaines d'application et de ce fait un grand nombre de recherches ont été
consacrées a I'étude de ces composés. lls sont utilisés comme, réactifs pour la synthese
organique, catalyseurs, modeles pour des catalyseurs hétérogénes, matériaux avec de
nouvelles propriétés électriques (supraconducteurs, semi-conducteurs, médicaments [2].
Nous avons axé notre travail sur I'étude des complexes a base de Schiff avec les métaux de
transition, ces complexes ont un vif intérét pendant plusieurs années depuis qu'ils Sont
devenus de plus en plus important comme, agent biochimique, et antimiurubien.

Le premier chapitre, donne d’une maniére claire et objective les différentes
méthodes de la chimie quantique basées sur la résolution de I’équation de Schrodinger
indépendante du temps, particulierement la méthode de Hartree-Fock avec ses différentes
approximation, les méthodes Post-SCF et la méthode de la fonctionnelle de la densité
(DFT).

Le deusieme chapitre porte sur la discussion des résultats obtenus.

Enfin, ce travail est cléturé par une conclusion générale
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Chapitre | partie A méthode de chimie quantique

introduction

Cette partie vise a rappeler quelques notions fondamentales de chimie quantique.
Bien que toutes nos études aient été effectuées dans le cadre de la théorie de la
fonctionnelle de la densité (DFT), nous ne limiterons pas a cet aspect. La DFT fait en effet
largement appel aux principes de la méthode Hartree-Fock (HF) qui est présentée au
chapitre 1. Un bref rappel sur les méthodes post-HF y est également proposé. Ces bases
nous permettrons d’aborder la théorie de la fonctionnelle de la densité.
Toutes les méthodes présentées dans cette partie ont un objectif commun : résoudre
I’équation de Schrddinger indépendante du temps, dont les solutions permettent de décrire
les propriétés électroniques des systemes chimiques :
AW, (%, %z, ., ¥, R, Ry oo Ryy) = EW (31, %3, oo, Xy, Ry, Ry v, Ry) (1)
Le vecteur Xi regroupe lestrois coordonnées d’espace ri et la cordonné de spin s; des
électrons.
Les vecteurs R; sont les cordonnées spatiales des noyaux. H estI’Hamiltoniendu systéme
moléculaire constitué¢ de N ¢lectrons et de M noyaux. C’est un opérateur représentant

I’énergie total du systeéme, soit, on [’absence de champ extérieur (en u.a.) :

N M N M M M N N
_ 12 12 EZZA ZzZAZB 221
H=—— Ai__ Ai_ —+ + - (2)
2 : 2 - = - Tia - YaB rij

B>A i j>i

Dans I’équation 2, les différents termes représentent respectivement 1’énergie cinétique des
électrons, I’énergie cinétique des noyaux, l’interaction coulombienne électron-noyau,
’interaction noyaux-noyau et électron-électron. La résolution exacte de 1’équation de
Schrddinger est impossible dans les systémes poly-électroniques. Les méthodes de chimie
quantique visent donc a résoudre au mieux cette équation en mettant en place un certain

nombe
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d’approximation. La plus simple d’entre elles, commune a toutes les méthodes présentees
dans cette partie, est I'approximation de Born-Oppenheimer [1]. Elle postule que les
noyaux sont beaucoup plus lourds, et donc leur mouvement est beaucoup plus lent que
celle des ¢électrons. Les noyaux étant supposés fixes dans 1’espace, I’interaction
coulombienne noyaux-noyau devient une constante (Enn Ci-aprés). Calculer 1’énergie totale
du systéme revient donc a calculer I’énergie de ses électrons :
Eror = Eetec + Enn 3)

Dans toute la suite nous nous placerons dans le cadre de cette approximation et
considérons donc que I’équation Schrodinger électronique :

R 1 N N M ZA N N 1

Hewc_EZAi_ZZrTA-I"{_ZZE 4)

i i A i j>i

Cette partie a été rédigée a I’aide des ouvrages cité aux références [2-7]. Nous y renvoyons

le lecteur pour plus de détails.
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I.1 La Méthode Hartree-Fock

1.1.1 Le principe variationnel :

Le principe variationnel permet de trouver une solution approchée a 1’équation de
Schrédinger sans avoir besoin de la résoudre directement. Il établit que 1’énergie d’un
systéeme chimique Eicalculé par n’importe quelle méthode d’approximation sera toujours
supérieure ou égalea 1’énergieexacte Eode 1’état fondamental :

(w;|H|w;) = E; = E, (5)

La qualit¢ d’une fonction d’onde est appréciée en fonction de I’énergie du
systéme qu’elle décrit : plus cette énergie est faible, meilleure est la fonction d’onde. On
recherche donc la fonction d’onde pour laquelle la dérivée oE de I’énergie vaut zéro, tout
en Vérifiant en méme temps la condition de normalisation. Le formalisme des
multiplicateurs de Lagrange est pour cela tout a fait adapté, et conduit au fameux
déterminant séculaire que nous ne démonterons pas Ci.

Dans la pratique, il est bien entendu impossible de tester tousles fonctions d’onde
envisageable. Le principe variationnel n’est donc appliqué que sur le sous-espace de
I’espace des fonctions d’onde. Comme nous le verrons au paragraphe suivant,
I’approximation de Hartree réduit ce sous-espace a I’espace des produits antisymétriques.
Il faut donc avoir bien conscience que le recours au principe variationnel suppose déja une
approximation, puisque il n’y a quasiment aucune chance que la fonction d’onde exacte se

trouve dans le sous-espace sélectionné.

1.1.2 Approximations de Hartree et déterminant de Slater

Le probléme central dans I’équation de Schrodinger est que, sauf pour quelques
systémes simples, nous ne savons pas la résoudre analytiqguement.Des solutions
approchées(ou numériques) doivent étre utilisées. De plus, 1’existence de I’interaction
coulombienne entre les électrons rend considérablement plus difficile sa résolution.
L’approximation de Hartree consiste alors a décrire notre systéeme a N électrons en
interaction en prenant pour référence le méme systéme dans laquelle la résolution
électronique est négligeable. Les électrons évoluent de maniére indépendante, la fonction
d’onde peut s’écrire comme le simple produit des fonctions d’onde mono-électronique :

(X1, X e Xn) = 1 (F) P2 (X2) oo o b (X) (6)

Cette écriture est connue sous le nom de produit de Hartree. Les fonctions ¢ sont appelées
spin-orbitales et se décomposent comme le produit direct d’une fonction d’espace ¢(r) par

une fonction de spin o(s) (s=oa, p) :
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¢(X) = () ® a(s) (7)

Cette fonction d’onde ne respecte cependant pas le principe de Pauli, le produit (6) n’étant

pas antisymétrique par échange de deux électrons. Slater donc proposa de réécrire le

produit de Hartree sous la forme d’un déterminant, le déterminant de Slater :

P1(X1)  Pa(X1) .. Py (F)
Yop = ¢1_(_9__C)2) ¢2_(_9__C)2) ¢N.("5C)2) (8)
P1(Xy) d2(Xn) .. Pn(En)
Cette écriture sera définitivement adoptée pour la fonction d’onde dans le cadre de la

théorie de Hartree-Fock.

1.1.3 Les équations Hartree-Fock

La forme de la fonction d’onde étant connue, nous devons a présent identifier les
spin-orbitales du déterminant de Slater qui minimisent 1’énergie du systéme, et donnent
donc la meilleure approximation de 1’énergie de 1’état fondamental.

Comme introduit au paragraphe (1.1), nous appliquons pour cela le principe variationnel,

tout en s’assurant que les spin-orbitales restes bien orthonormés :
Sij = j ¢; pjdr = §;; 9)
Cette contrainte et maintenu en utilisant le formalisme des multiplicateurs de Lagrange. Au

lieu de simplement minimiser I’énergie E, nous minimisant en plus la contrainte de

I’équation (9) multipliée par le multiplicateur de Lagrange Aij :

5E+5zz/1i,-sij=o (10)
i J

L’équation (10) est développée en utilisant les régles de Slater, qui permettent aisement de

passer de I’écriture déterminantale a son expression en fonction des spin-orbitales ¢;[2].

1 wZ o~
—74i - E —+ E Ui — KD | = E Aij @; (11)
Tia — i
]_

A=1

L’operateur j est appelé operateur coulombien :
~ - *x £ 1 - - - 2 1 -
JiG) = | ¢ () —¢;(%)d¥, = | [¢;(X)| —dX, (12)
T12 T12
La répulsion bioélectronique instantanée ri y est remplacée par un potentiel mono-
12

¢lectronique obtenu en faisant la moyenne de I’interaction électronique sur toutes les

coordonnées de spin et d’espace de Iélectron 2, pondérée par la probabilité

|¢j(x2)|2dx2de trouver 1’électron 2 dans le volumedx, . La somme sur j (équation 11)
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permet ainsi d’obtenir le potentiel moyen total agissant sur I’électron 1 de la part des N-1
autres électrons.

L’operateur K vient corriger le terme de répulsion coulombienne en tenant compte de
I’antisymétrie de la fonction d’onde. Il n’a aucun équivalent classique, et se définit par son

action sur la spin-orbitale ¢; .

BGEIHG) = [ 6] G (TG (13)
Il apparait clairement que K conduit & 1’échange des deux spin-orbitales ¢; etg; , d’ou son
nom d’opérateur d’échange.Opérateur coulombien et opérateur d’échange sont
généralement regroupés sous I’écriture Vwur, potentiel Hartree-Fock représentant
I’interaction moyenne des électrons entre eux. Cependant sous sa forme 11, les équations
Hartree-Fock ne sont pas trés utiles, alors qu’a gauche les différents opérateurs agissent sur
la spin-orbitales ¢; on ne retrouve pas a droite uniqguement ¢;mais tous une série de spin-
orbitales dites ‘canoniques’ qui diagonalisent la matrice des multiplicateurs de Lagrange.
L’équation 11 est ainsi réécrite sous la forme plus simple d’une équation aux valeurs
propres appelées équation Hartree-Fock :

fii = € (14)

f Est appelé opérateur de Fock :

fi=—340- i +Zo, R) o= chx 15)

Les ¢; représentent les énergies associées aux orbitales moléculaires décrites par les spin-

orbitales ¢; .

1.1.4 Résolution : les équations de Roothan-Hall

Roothan et Hall [8, 9] ont proposé en 1951 une méthode de résolution des
équations Hartree-Fock basée sur les orbitales moléculaires, et qui est aujourd’hui
largement utilisée. Son intérét est qu’elle permet d’obtenir les équations Hartree-Fock sous
forme matricielle, dont la résolution est alors beaucoup plus facile.Pour des raisons de
simplicité, nous ne présentons ici cette méthode que dans le cas d’un systeme a couche
fermée. Dans le cadre de la théorie des orbitales moléculaires, chaque orbitale (fonction

d’espace) ¢; est écrite comme une combinaison linéaire de 1’orbitales atomiques X, :

L
= Z Civ Xy (16)
v=1

Rappelons qu’il s’agit 1a d’une approximation dans la mesure ou la base de fonction X, est

8
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finie, alors qu’une expression exacte des orbitales ¢@;demanderait d’avoir L — co.

L’équation 14 devient alors :

D) CoXu@) =& ) G Xy() (17)
v=1 v=1
En multipliant a gauche par X, et en introduisant les éléments matriciels :
S = [ i GOX G, (18)
oo = [ X GOFGOX G, (19)

Nous obtenons finalement les équations de Roothan-Hall :

Z F/w Coi = & Z S/w Co; (20)
v v

Ou plus simplement sous forme matricielle :
FC =SCE (21)

C :est la matrice des coefficients C;, et E la matrice des énergies orbitalaires. Par
orthogonalisation des fonctions de base, nous pouvons nous ramener a une équation aux
valeurs propres FC = CE.

Au paragraphe précédent, nous avons introduit 1I’opérateur de Fock (équation 15),
a partir notamment des opérateurs coulombien et d’échange. Or, ces operateurs dépendent
intrinsequement des spin-orbitales ¢; (équation 12 et 13), si bien que F lui-méme dépend
de ces propres solutions. La résolution doit alors se faire de maniére itérative a partir d’un
jeu d’orbitales moléculaires initial. Nous calculons la valeur du potentiel Hartree-
Fock (f et K), et partant celle de I’opérateur de Fock. Les équations aux valeurs propres
sont alors résolues, et donnent a la fois les énergies &; et un nouveau jeu amélioré
d’orbitales moléculaires. Une nouvelle itération peut commencer. Le processus s’achéve
lorsque le critére de convergence (variation des énergies inferieur a une certaine limite) est
atteint. Cette procédure itérative porte le nom de procédure SCF, pour Self Consistent Field
(méthode du champ auto-cohérent).

1.1.5 Limites de I’approche Hartree-Fock : vers les méthodes post-HF

La principale source d’erreur de I’approche Hartree-Fock vient du mauvais
traitement de la corrélation électronique. Plus précisément, deux contributions principales
interviennent :

-La corrélation dynamique : il s’agit de I’interaction électrostatique instantanée des

¢lectrons entre eux. Dans 1’approximation Hartree-Fock, la répulsion inter-électronique
9
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n’est en effet traitée que par une moyenne de 1’effet sur un N-1 électron.
-La corrélation statique : elle est liée au fait qu’un seul déterminant ne suffit pas
toujours a décrire I’état fondamental d’un systéme. Dans le cas de niveau quasi-
dégénéres, plusieurs déterminants peuvent en effet présenter des énergies comparables.
Des méthodes prenant en compte la corrélation ont donc été proposées par la suite.
Nous ne les avons pas utilisées dans nos études et nous nous contentons donc d’en

rappeler brievement le principe.

1.2 La théorie de la Fonctionnelle de la Densité DFT

Dans la premiere partie, nous avons discuté des fondements de la méthode
Hartree-Fock. Nous présentons ici la DFT (Density Functional Theory), théorie qui s’en
inspire largement tout en dépassant les limites intrinseques a la méthode Hartree-Fock.
L’idée directrice de la théorie de la fonctionnelle de la densité est que 1’énergie d’un
systéme électronique peut etre décrite a partir de sa seule densité. La premier tentativedans
ce sens remente aux travaux de Thomas et Fermi en 1927 [12], complétéeensuite par la
formule de I’échange de Dirac [13] pour donner le modéle de Thomas-Fermi-Dirac. Ce
modele péche toutefois par des résultats médiocres, prédisant systématiquement que les
molécules sont moins stables que les atomes qui la constituent. Dans les années 50, Slater
proposa une expression approchée de 1’échange Hartree-Fock [14], sous une forme

analogue a I’échange de Dirac :

E lp] = C, f PP d7 25)

Ou Cx est une constante numérique. Initialement, cette formule fut introduite
indépandamment de la DFT. Toutefois, elle fut ulilisée par la suite pour construire la
méthode X.(a est un paramétre semi-empirique introduit dans la constante Cx, souvent
considérée comme ‘ I’ancétre‘ de la DFT.

11 faut cependant attendre 1964 pour qu’une véritable théorie soit construite autour
de la densité électronique avec la publication de Hohenberg et Kohn de leurs fameux
théorémes [15]. Ces théorémes trouvent dés 1’année suivante un cadre d’application grace
a I’approche de Kohn-Sham [16]. La DFT, et son application par Kohn et Sham, sont en
théorie des méthodes exactes. Dans la pratique, le recours a des approximations est
toutefois necessaire. Aprés un apergu succint des travaux de Hohenberg et Kohn, puis de
Kohn et Sham, nous discuterons birévement les approximations utilisées dans le cadre de
la DFT. Nous proposons aux lecrteurs les ouvrages et articles [17-22] pour plus de

devellopement.

10
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1.2.1 Les théorémes de Hohenberg et Kohn

e PREMIER THEOREME : preuve d’existence
Le premier théoreme de Hohenberg et Kohn montre tres simplement que la
densité électronique p(r) est la seule fonction nécessaire pour obtenir toutes les propriétés
¢lectroniques d’un systéme : le potentiel extérieur Vex: d’un systéme ectronique est, a une
constante prés, une fonctionnelle unique de la densité p(r)>. La densité électronique fixe

également le nombre d’électrons N du systéme via la condition de normation :
N = f p(P)dF (26)

Vexiet N déterminent a leur tour I’HamiltonienH, qui est lui-méme relié a 1’énergie du
systeme par 1I’équation de Schrodinger. L’état fondamental est donc une fonctionnelle
unique de la densité électronique dont 1’énergie peut alors s’écrire :

Eolpo]l = Tlpol + Ecelpol + Eenlpo] (27)
Ou T et Eeereprésentent respectivement 1’énergie cinétique et la répulsion électronique
tandis que Een correspond a I’interaction électron-noyau. Il est alors pratique de séparer les
termes dépendants du systeme (Een ), de ceux dits ‘universels(T et Eee ) en cela que leur
expression est indépendante de N (nombre d’électron), R est la distance électron-noyau et

Z le numéro atomique :

Eolpol = Fuxpo + j po(F)Veyd? (28)

La fonctionnelle Fuk, appelée ‘fonctionnelle universelle’, regroupe ainsi 1’énergie
cinétique et la répulsion inter-électronique. Notez bien qu’elle ne repose sur aucune
approximation, si bien que 1’énergie de I’état fondamental et elle seule, détermine de
maniére unique 1’Hamiltonien du systéme qui caractérise a son tour tous tes états,
fondamental et excité. Elle donne donc formellement acces a toutes les propriétés de tous
les états. Ainsi, il est importent de pouvoir la déterminer, ce qui fait I’objet du second

théoreme de Hohenberg et Kohn.

e SECOND THEOREME :aplication du principe variationnel a la DFT
La fonctionnelle Fkn donne 1’énergie de 1’état fondamental si et seulement si la
densité utilisée corespond a I’état fondamental po. Ce théoréme est 1’application directe du

principe variationnel a la DFT, soit, pour une densité d’essai p :

Ey < E[ﬁ] = T[ﬁ] + Eee [ﬁ] + EeN[ﬁ](Zg)

11
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A noter que ce théoréme n’est rigouresement valable que sip satisfait aux conditions aux
limites et est v-représentable, c’est-a-dire associée a un potentiel extérieur. En fait la v-
représentabilité peut etre remplacée par une condition moins stricte, puisqu’il suffit que la
densité provienne d’une fonction d’onde antisymétrique (N- représentabilité) pour etre
valide. A une fonction d’onde donnée, on peut en effet associer sans difficulté la densité
¢lectronique correspondante. La réciproque est fausse puisqu’un grand nombre de
fonctions d’onde peuvent correspondre a la méme densité. Levy, Lieb et perdew [23] ont
proposé un moyen d’isoler celle correspondant a I’état fondamental, technique connue sous
le nom de Levy (Levy Contrained Search). Dans la pratique, le recours aux fonctions
d’onde est inutile si bien que cette méthode n’a jamais utilisée. Nous ne la détallerons donc

pas.

1.2.2L.’approche Kohn-Sham
1.2.2.1 Principe

L’absence d’approximations performantes pour évaluer la fonctionnelle
universelle Frukexplique que la DFT n’ait pas été utilisée pour des prédiction quantitatives
avant 1965, data a laquelle Kohn et Sham propose une approche éponyme permettant de
pallier ce probléme [16]. Jusqu’alors, seul la méthode de Thomas-Fermi [12] (puis celle de
Dirac) permettait de résoudre I’équation de Schrodinger a partir de densité électronique.
Comme nous 1’avons préciseé en introduction & ce chapitre, cette méthode fournit des
résultats médiocres du fait de la mauvaise description de 1’énergie cinétique des €lectrons.
L’idée de Kohn et Sham est donc de traiter le terme cinétique de maniére aussi précise que
possible. lls exploitent pour cela une démarche semblable a celle utilisée dans les calculs
Hartree-Fock en se placant dans une hypothése de champ moyen : les électrons évaluent
indépendamment les un des autres dans un potentiel effectif Vsgénéré par les noyaux et les

autres électrons :
1 N N
A==2) A+ ) @) (30)
i i

L’interet d’une tel approche est que 1’énergie cinétique d’un systéme a N ¢lectron

sans interaction est connue de maniére exacte en utilisant ses spin-orbitales ¢; :

N
1
Ty = —3 < ¢;l4il¢; > (31)

l

12
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Que plus est, elle contint I’essentiel de I’énergie cinétique du systeme réel [22-
23]. De méme, les mouvement électoniques étant décorrélés les uns des autres, la fonction
d’onde exacte peut s’écrire comme un produit antisymétrique de fonctions d’onde

monoélectronique (spin-orbitales ¢; ) sous la forme d’un déterminant de Slater :

P1 (1) P2(%1) .. Pu(F1)
Ysp = ¢1_(_9__C)2) ¢2_(_9__C)2) ¢N.(.?_52) (32)
P1 () P2(En) ... Pn(En)
Par stricte analogie avec les méthodes Hartree-Fock, les spin-orbitals ¢;sont

déterminées par résolution de 1’équation aux valeurs propres :

Ou I’opérateur monoélectronique de Kohn-Sham, XS est défini par :
A 1
& = _EA + V(1) (33)

Les spin-orbitales ¢;sont alors appelées orbitales de Kohn-Sham, ou orbitales KS,
la connexion entre ce systeme fictif et le systéme réel (c’est-a-dire ou les mouvements
électronique sont corrélés) se fait en choisissant un potentiel effectif Vs pour lequel la

densité électronique définie a I’équation 34 est égale a celle du systéme réel.

N

ps) = D ) 19i(F )1 = po(() (34)

1.2.2.2 Les équations de Kohn-Sham

L’originalité de la méthode de Kohn et Sham est d’avoir pris conscience que, dans
la mesure ou le calcul de 1’énergie cinétique exacte est tres difficile, la meilleur solution
reste encore de s’en rapprocher le plus possible en séparant la partie connue (énergie
cinétique classique Ts, équation 31) de la partie inconnue. Cette logique est appliquée a
I’expression de la fonctionnelle universelle :

Fuklpil = Ts[p(M] + J[p(M)] + Exclp(P)] (35)

Ts, énergie cinétique du systeme sans interaction, et J, interaction coulombienne classique,
sont connues de maniére exacte. Tous les termes inconnus sont regroupés dans
I’expression de 1’énergie d’échange-corrélation Exc :

Exclp] = (Tlp] — Ts[pD) + (Eeelp] —JlpD) (36)

Contrairement a son nom, Exc rassemble en fait toutes les corrections qui ne sont
pas dans les autres termes: correction a 1’énergie cinétique réelle (T-Ts), effets non
classiques liés a 1’échange et a la corrélation, et corrections éventuelles a ’erreur de self-
interaction contenue dans 1’expression de J. ces considérations étant faites, reste a présent a

13
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trouver 1’expression du potentiel effectif Vs tel que le déterminant de Slater solution du
systeme sans interaction soit caractérisé par la méme densité que le systeme réel.

Réécrivons pour cela I’expression de 1’énergie totale du systeme réel :

Elp] = Ts[p] + J[p] + Exclp] + Ecnlp] (37)

N
1
= _Ez < ¢; |4;|p; >
i

N N N N
1 1 7
+EZZ'¢@'ZE|¢J’@|Z + Exclp(®)] +Z | Zélq&i(ﬁ)lzdﬂ

Par analogie avec la méthode Hartree-Fock, nous appliquons le principe
vibrationnel a 1’expression de E[p] avec pour contrainte que les spin-orbitales ¢ soient
orthonormées({¢; |¢;) = &;))-

Les équations résultantes (voir la réf. 18 pour le détail des calculs), nous permettons

de retrouver 1’équation aux valeurs propres :

1
[_EA + Veff(’”i)] b = i (38)
Et d’identifier le potentiel effectif Vs au potentiel Ves
@) S Z
prz) 5 A
Vs = Vesr = derZ + Vxc() — ZT (39)
T12 - T14

Les équations 38 sont appelées équations de Kohn-Sham. Elle dépendant
intrinsequement des spin-orbitales ¢; par I’intermédiaire de J et doivent donc étre résolues
de maniere autocohérente. Il faut noter qu’elles ne reposent sur aucune approximation et
permettant donc en théorie de déterminer I’état fondamental d’un systéme de maniere
exacte. Dans la pratique, le terme d’échange-corrélation est inconnu. Des approximations
sont donc nécessaires avant d’en trouver une forme explicite. L’objectif principal des
recherches actuelles en DFT est ainsi de développer des fonctionnelles d’échange-
corrélation de plus en plus performantes.

Les équations Kohn-Sham étant tres semblables aux équations Hartree-Fock, leur
résolution se fait selon le méme schéma. Les spin-orbitales sont développées sur une base
de fonction atomique comme introduit par Roothan pour la méthode Hartree-Fock, et les
pseudo-équations aux valeurs propres obtenues sont résolues de maniére autocohérente.
Toutefois, 1’évaluation des intégrales différe 1égerement. Contrairement a la méthode
Hartree-Fock ou I’interaction coulombienne J doit €tre traitée de la méme manicre que le
terme d’échange K, J est ici totalement décorrélée de la fagon dont 1’échange-corrélation

est évalué. Les codes de calcul utilisent donc des techniques plus performantes pour
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calculer la partie coulombienne, et gagner ainsi en temps de calcul. Le terme d’échange-
corrélation est généralement approché par des fonctions mathématiques assez complexes.
Une évaluation analytique de I’intégrale correspondante est donc exclue et les codes de
calcul effectuent plutdt une intégration par quadrature numérique. Elle consiste a remplacer
I’intégrale par une somme finie sur une grille de points, ou la valeur en chaque point est

pondérée par un coefficient noté ici Wp :

f X GVae GOX, @R = ) X, (7)) Ve (3) %, ()W, (40)

La grille la plus utilisée est celle proposée par Beck en 1988 [26] qui divise

I’espace moléculaire en contributions atomiques.

1.2.2.3 Signification physique des orbitales de Kohn-Sham

Les orbitales moléculaires présentent un outil conceptuel trés important en chimie
car elles permettent d’interpréter de maniere assez intuitive les phénomenes électronique
d’un systéeme. Dans le cadre de la méthode de Hartree-Fock, le théoréme de
Koopmans[27]permet de donner aux énergies et aux orbitales moléculaires HF une
signification physique en montrant que 1’énergie HF de la plus haute orbitale occupée
(HOMO) est égale au potentiel de premiere ionisation. Il faut toutefois noter que ce
théoreme contient intrinséquement deux erreurs, car il ne tient pas compte de la relaxation
du systeme chimique aprés 1’excitation électronique, ni des effets de corrélation. Ces deux
effets se compensent partiellement, si bien que le théoreme de Koopmans fournit
généralement une bonne approximation des potentiels d’ionisation.

La validité du théoreme de Koopmans dans le cadre de la DFT a été, et est encore,
le sujet de nombreux articles [28-35]. Pendant longtemps, on aconsidéré que les orbitales
de Kohn-Sham (KS) n’avait aucune signification physique, mis a part que la somme de
leurs carrés permettait de retrouver la densité électronique. Cependant, Stowasser et
Hoffman [29] ont souligné que les formes et la symétrie des orbitales KS étaient tres
proches de celles des orbitales HF. Les travaux de Baerends et Parr[20, 30] ont plus
généralement permis de montrer que les orbitales de Kohn-Sham, étaient tout a fait
pertinentes pour des études qualitatives. Sous réserve de connaitre de maniére exacte la
fonctionnelle d’échange-corrélation, le théoreme de Koopmans est en effet applicable a
I’orbitale la plus haute occupée (HOMO), dont 1’énergie doit étre égale au potentiel de
premiére ionisation [27] :

HSTA;IO = —Pl; (41)
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L. Kleinman[32] a toutefois récemment remis en question 1’équation 41 en
soulignant des lacunes dans la déemonstration de Perdew et al. [31]. Dans la pratique, la
plupart des teste comparatifs montrent que la DFT sous-estime de plusieurs eV 1’opposé du
potentiel d’ionisation expérimental [28, 29, 37]. Par exemple, pour I’atome d’hydrogene, la
DFT prévoit un potentiel d’ionisation de 7 eV environ, contre 13.7 expérimentalement.
Cette erreur tient largement au probléme de la ‘self-interaction’ [29, 26] et du mauvais
comportement asymptotique des fonctionnelles d’échange-corrélation qui diminuent tres
rapidement a longue distance électron-noyau, et surestime donc 1’énergie de la HOMO[29,
37, 38]. Cette erreur peut étre améliorée en utilisent une fonctionnelle hybride dont la part
d’échange exacte corrige partiellement le probleme de la self-interaction. Plusieurs études
ont toutefois mis en évidence que l’évolution de D’erreur sur 1’énergie eHomo pour
différents systémes chimiques était homogéne d’une fonctionnelle d’échange corrélation a
une autre [28, 35]. Ceci ne souligne que le théoreme de Koopmans est qualitativement
correct dans le cadre de la DFT, mais qu’une erreur systématique intervient lors du calcul

de I’énergie de la HOMO.

1.2.3 Les différentes classes de fonctionnelles
1.2.3.1 Les fonctionnelles LDA

L’approximation locale de la densité (Local Density Approximation, LDA) fut
proposée par Kohn et Shamparallelement a 1’établissement de leur équation [16]. La
encore, leur idée est d’exploiter un systéme de référence pour lequel des données exactes
sont connues. A I’époque, de nombreux travaux s’étaient intéressés a 1’é¢tude du gaz
homogene d’électron et avaient déterminé ses propriétés sur une large gamme de densités,
dont notamment les énergies d’échange et de corrélation. C’est donc naturellement sur ce
modele que la LDA s’appuie. L’idée de base est qu’il est possible d’estimer 1’énergie
d’échange-corrélation d’un systeme inhomogene en utilisant, sur des portions
infinitésimale, les résultats d’un gaz homogene d’électrons de densité €gale a la densité
locale du systeme réel.

Le principe de la LDA: en chaque point du systeme, 1’énergie d’échange-
corrélation par particule pour le gaz homogene d’électrons &xc, est pondérée par la
probabilit¢ que 1’électron se trouve effectivement en r. La somme de toutes les
contributions ponctuelles permet d’obtenir  1’énergie d’échange-corrélation selon

I’équation :

Bxclp) = [ 0@ axclp@ld (42)
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Dans un second temps,exc est devisée respectivement en contributions d’échange et de
corrélation :

exclp(M] = ex[p(M] + ec[p(M)] (43)
Cette division, méme si elle n’a pas de sens physique, permet de simplifie grandement les
calculs. L’énergie d’échange d’un électron dans un gaz uniforme est en effet connue de
manicre exacte grace a la formule de 1’échange de Dirac [13] :

33(3p(7)
4 T

&lp(P)] = - (44)

L’énergie de corrélation &xc n’y est en revanche pas connue de maniére exacte.
L’approximation de Vosko, Milk et Nussair (VWN) [41] est pour cela la plus couramment
utilisée. Elle exploite des calculs Monte-Carlo poussés sur le gaz homogéne d’électron
pour en donner une expression approchée. Le traitement des systemes a couches ouvertes
se fait formellement comme dans la méthode Hartree-Fock, en distinguant les électrons de
spinaet B: (p(7) = p () + pg(¥))dans les équations précédentes. Cette approche, notée
généralement LSD (LocalSpin Density) présente 1’avantage de donner au systéme une
flexibilité supplémentaire, et fournit donc de meilleurs résultats. Dans la pratique,
I’approche LDA représente une amélioration par rapport aux résultats Hartree-Fock mais
peche encore par de lourds écarts par rapport a I’expérience (énergie d’échange sous-
estimée de 10 a 15 % environ). Les énergies de liaison sont généralement trop élevées,
tandis que les barriéres d’activation sont largement sous-estimeées. En principe,
I’approximation LDA n’est en effet valable que pour des systemes dont la densité varie peu
et dans les régions ou le trou d’échange est plus ou moins sphérique. Des fonctionnelles

plus élaborés ont été développés par la suite.

1.2.3.2 Les fonctionnelles GGA

L’idée directrice de I’approximation GGA (Generalized Gradient Approximation)
est de mieux tenir compte de I’inhomogénéité de la densité en introduisant son dérivé

premiére Vp dans I’expression de 1’énergie d’échange- corrélation :
Brc(o) = | exc (o), Ap())dii(45)

La forme de &, est extrémement variable d’une fonctionnelle a I’autre mais dans

la plupart des cas, les contributions d’échange et de corrélation sont traitées séparément
puis combinées pour former la fonctionnelle totale.

La partie d’échange est exprimée a partir de 1’énergie d’échange LDA a laquelle
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une correction est apportée pour tenir compte de I’hétérogénéité de la densité. Ce terme
utilise soit des données empiriques sur 1’énergie d’échange des gaz rares (Becke 1988
[42]), soit s’exprime a partir de considérations physiques (fonctionnelle PBE par exemple,
réf. [43]). La partie de corrélation n’a bien souvent pas de signification physique
immédiate, et comme pour 1’énergie d’échange, est frittée sur des données expérimentales
(P86, réf. [44]), ou est fondée sur des

raisonnements physiques (PW91, réf.[45]). Dans la pratique, seules quelques combinaisons
des termes d’échange et de corrélation sont utilisées. Citons notamment la fonctionnelle
BP86 (échange de Becke dans sa forme de 1988, corrélation de Perdewdans sa forme de
1986) [42-44] qui est celle appliquée dans nos travaux. Les fonctionnelles de type GGA
améliorent sensiblement les résultats LDA concernant les longueurs et les énergies de
liaison.

Elles ne tiennent cependant jamais compte de la corrélation statique si bien que les effets a

longue distance sont souvent mal décrits.

1.2.3.3 Les fonctionnels hybrides

Il faut encore citer les fonctionnelles dites « hybrides », basées sur le formalisme de la
connexion adiabatique. Le principe émerge de la question demandant s'il est possible
d'utiliser I'échange de Hartree-Fock dans le formalisme de Kohn-Sham. La formule de la
connexion adiabatique justifie théoriquement la détermination de I'énergie d'échange HF a
partir de I'énergie des orbitales Kohn-Sham. L'utilisation de la partie d'échange HF
associée aux fonctionnelles GGA fournit des résultats comparables a ceux de
I'approximation des gradients généralisés. La premiére fonctionnelle de ce type a été
proposée par Becke, et contient 50 % d'échange HF ; c'est la fonctionnelle « half and half »
[46]. Elle présentait I'inconvénient de contenir une trop forte proportion d'échange HF, et la
fonctionnelle de ce type actuellement la plus utilisée est celle connue sous l'acronyme
B3LYP [47].Celle-ci est une fonctionnelle a trois paramétres combinant les fonctionnelles
d'échange local, d'échange de Becke et d'échange HF, avec les fonctionnelles de
correélation locale (VWN) et corrigée du gradient de Lee, Yang et Parr.

1.3 Brefs rappels sur les calculs relativistes

L'opérateur Hamiltonien dans I'équation de Schrodinger n'est valable que pour des
particules dont la vitesse n'est pas de I'ordre de celle de la lumiére. Rappelons que I'effet

relativiste se manifestent dans la masse d'une particule par :
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m
m=—2— (47)
172
1_C_2

On peut négliger cet effet pour beaucoup d'atomes. Mais lorsque la charge
nucléaire devient grande, la vitesse des é€lectrons, a commencer par ceux de coeur,
devient assez élevée pour que l'approximation non-relativiste cesse d'étre valable. La
masse relativisted'un électron de I'nydrogéne est de 1,000027 fois la masse de I'électron

au repos, pour un €lectron de ceeur de l'atome de mercure elle est de 1,23 m,. En plus de

I'effet sur la masse de I'électron, une vitesse élevée pour une particule chargée induit un
moment orbitalaire grand donc un champ magnétique non négligeable. Son interaction
avec le moment magnétique de spin des électrons conduit a un éclatement des niveaux
d'énergie dégéneérés. On parle de couplage spin-orbite.

Pour tenir compte de ces effets, I'Hamiltonien classique est remplacé par un
opérateur a quatre composantes appelé Hamiltonien de Dirac. On parle de quatre
composantes parce que les trois variables d'espace et la variable de spin sont prendre en
compte explicitement. Nous ne parlerons pas de la partie spin-orbite de ces effets car
nous n'avons pas eu l'occasion de les estimer. En effet, les méthodes de résolution de
I'Hamiltonien de Dirac demandent des ressources informatiques que nous n'avons pas.

Les manifestations de la partie scalaire des effets relativistes concernent d'abord la
localisation des électrons. Le rayon de Bohr, dont I'expression contient la masse
électronique au dénominateur, diminue avec l'effet relativiste, on parle de contraction
relativiste. La conséquence principale se voit sur la charge effective du noyau. En effet, si
les électrons de cceur sont plus proches du noyau, l'effet d'écran est plus important et la
charge effective du noyau diminue. Les électrons des couches externes tendent donc, au
contraire de ceux de cceur, a étre plutdt diffus.

Du point de vue du calcul de chimie quantique, il y a deux facons de tenir compte
de ce phénomene. La premiére consiste a considérer que les électrons de cceur ne
participent pas aux recouvrements qui gouvernent la chimie moléculaire et de les décrire
uniquement par leurs effets sur la charge effective du noyau. On parle de pseudo-
potentiels. Ils ont I'avantage de simplifier les calculs puisqu'on ne considere explicitement
que les électrons de valence. L'inclusion des effets relativistes scalaires est plutdt simple
puisqu'ils interviennent dans le potentiel effectif du cceur.

Les électrons de valences sont traités explicitement a l'aide d'une base atomique
optimisée pour l'expression d'un pseudo-potentiel donné. On peut citer a titre d'exemples

les pseudo-potentiels de Stoll et al. Souvent nommés « SDD»[51] et « Lanl2dz » par Hay
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et al. [52-54]. Il existe également des méthodes sans pseudo-potentiel pour lesquelles on
explicite tous les électrons. C'est le cas de la transformation de Douglas-Kroll-Hess (DKH)
[55-56],qui permet de tenir compte de fagon approchée des effets relativistes scalaires
(effets de Darwin). Elle donne des résultats trés satisfaisants sans augmentation

significative du temps de calcul.

1.4 Les outils d'analyse de liaisons

Dans le modéle proposé par Lewis [57], une liaison covalente entre deux atomes A
et B correspond a la mise en commun de deux électrons de valence. Selon ce modele, dans
le cas d'une molécule possédant un nombre pair d'électrons de valence, ceux-ci peuvent
étre répartis en paires libres localisées sur les atomes et en liaisons interatomiques : c'est le
schéma de Lewis de la molécule. Cependant l'interaction entre les atomes ne peut pas
exclusivement étre interprétée en termes de liaison covalente. Plusieurs types
d’interactions, plus faibles en général que les liaisons covalentes et ne faisant pas intervenir
la formation d’orbitales liantes jouent également un rdle important en chimie
organométallique [58]. C’est le cas par exemple des interactions électrostatiques (entre
deux atomes chargés).Afin d’analyser les liaisons et les interactions entre les différents
atomes formant les molécules que nous allons considérer dans ce travail, nous utiliserons la
méthode NBO. L’objet de cette méthode est de proposer un schéma de partition de
I’espace fonctionnel associ¢ a la fonction d’onde permettant d’écrire la structure

¢lectronique de la molécule a I’aide du formalisme simple proposé par Lewis .

1.4.1 Les orbitales naturelles atomiques (NAO)

La matrice densité P peut étre scindée en plusieurs blocs, comme schématise 1’équation
(48). Les blocs diagonaux de type P contiennent exclusivement des éléments Pu construits

a partir d’orbitales ¢, et ¢, du méme atome I. Les blocs extra-diagonaux de type

Pjjcontiennent des termes croisés P, ou les orbitales ¢, appartiennent a I’atome I et les ¢,

a I’atome J.
Pa Pag .. PaL
Pea Pe . PeL
p= (48)
PLa P .. PL
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Considérons le bloc P, séparéement. En diagonalisant ce bloc, on obtient un jeu de vecteurs
propresY; () , associes aux valeurs propres n.Les vecteurs propres sont appelés
" orbitales naturelles atomiques ” (NAO), et les valeurs propres associées " occupations ”
[59]. Les NAO sont ensuite classées par occupation croissante, et divisées en deux
catégories : les premiéres, correspondant aux sous-couches remplies dans 1’atome isolé,
sont les orbitales "minimales” ; les orbitales restantes sont dites orbitales "de Rydberg” .La
population de I’atome A est ensuite calculée comme la somme des occupations des

orbitales minimales :

(NPA)
u

analysis), permet une description correcte de la répartition des charges dans les systémes

= Zueminﬂﬁ- Cette analyse, connue sous le nom de NPA (Natural population

organiques et organométalliques [60].

1.4.2 Les orbitales naturelles de liaison (NBO)

Dans la plupart des cas, les orbitales naturelles atomiques sont associées a
des occupations proches de deux, un ou zéro. A partir de cette observation, une analogie
avec le schéma de Lewis des molécules a été proposée [61] :

Les NAO doublement occupées correspondent a des paires libres sur I’atome A.

Les NAO simplement occupées correspondent a des orbitales permettant d’établir
des liaisons covalentes avec d’autres atomes.

Les NAO non occupées correspondent a des orbitales vacantes.
Considérons maintenant un bloc quadruple forme des quatre blocs P, Pyg, Pg4 et Pz noté
P“B) (équation 49), associe aux seuls atomes A et B. En diagonalisant ce bloc, on obtient
un jeu d’orbitales propres Y, (7) construites & partir des orbitales atomiques de A et de B et
associees aux valeurs propres nf} .Les orbitales doublement occupées peuvent alors étre
soit des paires libres de A ou de B soit des liaisons A-B, soit un mélange des deux. Afin
d’¢éviter le mélange entre les orbitales de liaison et les paires libres, on définit une nouvelle
matrice P“B) (équation 50) .Dans les systtmes ne présentant pas de délocalisation
électronique, la diagonalisation de P4®)suivie d’une orthogonalisation fournit alors un jeu
d’orbitales, dont les doublement occupées sont associées aux liaisons covalentes A-B.
Dans le cas de liaisons de type o, on observe que ces derniéres présentent un maximum de
densité électronique sur 1’axe A-B, ce qui apporte une justification physique a ’analogie

avec le schéma de Lewis.
P P
P= [ 4 AB] 49
P, Pp (49)
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P P, —Ymulya@ ><yi(@)| P4p (50)
Pp4 Py —Xni|vi(@) ><yi(@)|

Cette procédure permet donc d’accéder a une description des liaisons covalentes en
accord avec le schéma de Lewis .A partir de la fonction d’onde du systéme, on peut donc
construire des "orbitales naturelles de liaison” (NBO) correspondant a des paires libres ou a
des liaisons covalentes, construites a partir des orbitales atomiques.

La méthode d’analyse NBO définit également 1’énergie de Lewis
ELewis,correspondant a 1’énergie de la fonction d’onde construite a partir des NBO seules.
La différence E -E Lewispermet d’évaluer la pertinence du schéma de Lewis proposé. Un
calcul perturbatif au second ordre permet ensuite d’analyser les interactions de type

donneur-accepteur et agostiques (interaction entre une liaison covalente A-B et une

orbitale vacante du métal) participant a la stabilisation énergétique du systeme [59].
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Introduction

La chimie organométallique [1] concerne 1’étude des composés contenant au
moins une liaison covalente entre un métal et un atome de carbone situé dans un groupe
organique.[2] Elle combine des aspects de la chimie organique et de la chimie minérale.
C’est la liaison métal-ligand, de par sa force intermédiaire qui permet de contréler la
réactivité subtile de ces objets mouvants. Pour prédire la stabilité des complexes
organométalliques, la régle des 18-électrons est tres utilisée.

1.1 Les complexes

Un complexe est un édifice polyatomique constitué d’un cation métallique (moins
fréquemment d'un atome métallique) central entouré d’ions ou de molécules associés a
I’atome central par des liaisons chimiques. Nous utilisons aussi le terme composé de
coordination pour caractériser les complexes. Certains complexes sont constitués de

plusieurs atomes centraux : on les appelle complexes polynucléaires [3].
L’ensemble des complexes ont une formule générale comme suit : [MXxLi]
M : atome central (métal).
L : ligands pairs (apporte une ou plusieurs pairs d’électrons au métal)
X : ligands radicalaires (apporte une ou un nombre impair d’électrons au métal)
z : charge du complexe (si elle n'est pas nulle)
| : nombre de ligands de type L coordonnés

X : nombre de ligands de type X coordonnés

1.2 les métaux de transition

Les 30 éléments chimiques de numéro atomique 21 a 30, 39 a 48, et 71 a 80
Constituent les métaux de transition [4] ; ils se caractérisent par la présence des états «d» et

Ils se décomposent en trois séries : la série 3d, 4d et 5d [5].

Les metaux de transition sont des éléments a couche « d » incompléte et leur
derniere couche p (de valence) est vide. Pour donner lieu a I’existence de composé stable,
ces eléments devront plus ou moins compléter ces sous couches de valence par des
électrons donnés ou partagés par les coordinats (ligands). Ces électrons apportés par les

ligands permettent d’atteindre ou au moins d’avoisiner, la structure électronique du gaz
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rare qui suit I’élément de transition sur la méme ligne du tableau périodique.

Ces éléments occupent 30 % de la classification périodique [5].

3 4 5 6 7 8 9 10
Sc |Ti v Cr |Mn [Fe |Co |Ni
Y Zr |(Nb |Mo |Tc Ru |Rh |Pd
Lu Hf |Ta (W |Re Os (Ir |PT
Figure 1.B.1: La passerelle des métaux de transition
i = ) ) )
2 o e P,
X X X
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Figure 1.B.2: Orbitales atomiques de valence du métal
1.3 Régle des dix-huit électrons

En réalité cette regle n’est autre que la régle de I’octet appliquée aux complexes

de métaux de transition :

La regle de I’octet signifie que chaque atome souhaitera mettre en commun ses
électrons de valence pour atteindre la configuration du gaz rare qui le suit dans la
classification périodique.[6] Pour les éléments du bloc p, il suffit d’avoir 8 électrons pour
satisfaire cette régle, la couche de valence étant compléte pour nsnp®é.

Alors que, pour les métaux de transition qui se caractérisent par la présence d’une
sous couche d incomplete, cette régle classique valable en chimie organique est ici
remplacee par la régle dite des 18 électrons car la sous couche d n’est compléte que pour
(n-1) d'°ns?np®. Ainsi, en comptant les électrons « autour » du métal, on saura s’il peut ou

non augmenter ou diminuer sa coordinence.

La régle des 18 électrons n’est pas absolue. Il existe des complexes a 12, 13,
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....18 ¢lectrons. Et méme dans certains cas, des complexes riches a 19 et 20 ¢lectrons

(rare). La richesse ou la pauvreté électronique d’un complexe explique sa réactivité.

1.4 Décompte du nombre d’électrons

i8e ct 12 e 16 e
co ci
I weo I .\\‘\\c‘ N
oc—iwE—co cl—ws—c1  RP ct
ci | RyP
oc Lo &
20 e

18 e 16 e OH; 2®
- _“\a “\\\oﬂﬂ
@, mo OH,

<= % Hz0 OHs

Figure 1.B.3 :Décompte du nombre d’électron de complexe

Dans le décompte des électrons, on prend en compte :

e Les électrons du métal de transition : on notera que les électrons de la sous
couche ns Sont également comptabilisés, on compte (n-1) d * ns ¥ et par extension on note
A+,

Configuration du Fe : 3d%4s?
Noté d® =8 électrons de valence (EV, couche externe).

e Lesélectrons des ligands : dans ce cas, on distinguera les ligands chargés de type
X des ligands neutres de type L :

e Ligands de type X (fournissent 2 électrons au métal) : Chargés (-)
Halogénures,CH3 , H-, RO-, RS-, R2N-, R2P-...

liaison-o liaison- T
'i-?

v 99

“=% 0 B-e

| M —X
ligand X

Figure 1.B.4 : Relation entre le ligand X et le métal
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e Ligands de type L (fournissent 2 électrons au métal) : Neutres, paire libre CO,
PR3, NR3,ROR, RSR, oléfines...

liaisotn-o dative liaison-T dative
7
M i M L
M - a - —‘

b - |
hgand L
Figure 1.B.5 : Rélation entre le ligand L et le méta

Certains ligands insaturés peuvent se lier aux métaux de transition [7] par le
systemen (2 électrons de la HOMO). Pour distinguer le nombre de liaisons engagées dans
le complexe, on définit I’hapticité, notée n*, ou x indique le nombre de carbones ou

d’hétéro atomes impliqués dans la liaison organométallique.[8]

-~

5

Figure 1.B.6 : L hapticité des complexes

= /g‘\ n'
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Il faut noter qu’en chimie organométallique, il est impératif de connaitre les deux
décomptes électroniques usuels NTE et EVM :

e NTE (Nombre Total d’Electrons) : C’est la somme de tous les électrons © du

ligand et Les électrons de valence du métal.

e EVM (nombre d’Electrons de Valence du Métal) : Il correspond au nombre
d’électrons appartenant réellement a la sphere métallique, c'est-a-dire au voisinage du
métal.

Ce nombre dépend de I’hapticité du ligand et il est toujours inférieur ou égal au NTE.

1.5 Description de la structure électronique d’un complexe de métal de transition

Pour décrire la structure électronique d’un complexe de métal de transition,[9] il
faut combiner les orbitales atomiques du métal et les orbitales moléculaires des ligands. A
priori, ceci est trés difficile car il y’a beaucoup d’orbitales. Aussi, les ligands ne sont pas
tous Equivalents électroniquement ; ils peuvent contenir des O.M de type sigma et des

O.M de type n. Le diagramme suivant illustre les interactions de type sigma :
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n OM antiliantes
3 o*M-L

i
L]
L

AE (HOMO-LUMD)

P —
7049 s [ Y -1 OM noh liantes
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Y \ x
18 électrons b n OM de
. { ¥ tFPE a
i OM liantes o M-L
}I \ L 2 Lu
15-2a
(( ML,
n=9

Figure 1.B.7 : Diagramme d’interaction général pour un complexe MLn a 18

On ne peut pas limiter la description électronique des ligands aux seuls effets C. Les
ligands possedent des orbitales moléculaires de symétrie m qui peuvent étre vides ou
pleines (c’est souvent le cas en chimie organométallique). On distinguera alors deux types
de ligands[10] :

- Les ligands m-donneurs (2 électrons) qui déstabilisent les orbitales d non liantes.

- Les ligands m-accepteurs (orbitale moléculaire vide) qui stabilisent les orbitales d non
liantes.

Remarque : A est I’écart énergétique entre les deux groupes d’orbitales. Plus le
recouvrement

Entre les ligands et le métal est important plus A est fort (plus grande est la déstabilisation).
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Ligands Effets sigma Ligands
s-donneurs seuiement s-accepteurs
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Figure 1.B.8 : Diagramme d’interaction tenant compte des effets

1.6 Propriétés chimique des métaux de transition
- lls sont presque tous durs, & haute température de fusion et d’ébullition.
-Ils conduisent bien la chaleur et 1’¢lectricité.
-Tres fortement électropositifs.

-lIs forment de nombreux alliages entre eux et avec d’autres métaux, notamment

avec les lanthanides.

-La plupart sont attaqués par les acides mais il existe aussi des metaux « nobles »
non attaqués (Cu, Ag, Au).

-Les niveaux d’énergie, dégénérés dans 1’ion libre, vont étre séparés dans un

environnement cristallin ou moléculaire (complexes).

-La couleur est une autre des propriétés remarquables des ions des éléments de
transition. Lorsqu’un complexe de transition est éclairé, il peut étre excité : transitions
électroniques entre orbitales d séparées en énergie par le champ des ligands (interdites
dans les complexes centrosymétriques donc couleurs peu intenses), entre ligands et

métal ou entre métal et ligand (souvent autorisées, couleurs intenses) [4] [11].
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1.7 Propriétés physique des métaux de transition

-Les éléments de transition et leurs composés présentent une température de fusion
souvent tres élevée (TF = 3 400°C).

-1ls ont une dureté considerable [12].

-Ce sont de bons conducteurs thermiques et électrique [5,13].
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1.1 Les bases de Schiff

C'est en 1864 que la premiere synthese des composés iminiques fut réalisée par
Schiff [1]. C'est ainsi que ces composés ont pris ensuite son nom (bases de Schiff).
Une base de Schiff est definie comme étant le produit d'une réaction d’amine primaire avec une
cetone ou un aldehyde. Le produit obtenu suivant la séquence réactionnelle ci-dessous,

renferme une fonction iminique :

HO o - C—N «— e LY N
< Ch.

+7 N

Figure 1.C.1 :mécanisme de formation d’une base de schiff

On note que dans cette réaction, 1’élimination de I'eau est nécessaire pour pouvoir

déplacer I'équilibre vers la formation de la fonction imini ; qui est la base de Schiff.

La mobilité des hydrogenes liés a 1'azote permet également des condensations
avec les aldéhydes aliphatiques plus aromatique : il se forme des imines stables « les bases
de Schiff'» [2].

Cette réaction s’appelle 1'addition nucléophile des amines sur les aldéhydes ou cétones,

ou au cours de la premiére étape, le carbonyle est protoné (catalyse acide).

1.2 Classification des bases de Schiff

A la base de nombreux sites de coordination, on peut classer les ligands, bases de
Schiff, selon plusieurs classe : mono, bi, tri,tétra,penta comme suit:
1.2.1 Base de Schiff monodentate

C’est une molécule qui possede un seul site de fixation a 1‘atome métallique, elle

céde au métal central un doublet non liant avec création d'une liaison.

Cette base est illustrée par 1'exemple qui suit a savoir la réaction de la méthyl-

amine avec le benzaldéhyde suivie par une déshydratation:
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Figure 1.C.2: Exemple d'une base de Schiff monodentate

Signalons toutefois que dans ce type de ligands, la présence d'un seul atome
d'azote ( N ) comme donneur d'électron ne peut stabiliser le complexe [3], bien que
Kuzmina et coll [4] aient pu former, avec les ligands illustrés en (Figure4), un complexe

de palladium stabilisé par 1'interaction : Pd H.

Figure 1.C.3: Complexe de Pd a base de Schiff monodentate

1.2.2 Base de Schiff bidentate

Ce genre de base de Schiff peut exister sous forme de plusieurs types. Les

bidentates peuvent étre O,0 ou bien N,N tels que les composes suivants[5] :

Ol E ;
y — —
H,NCH,C oA N 4 a2
S F__U— I — [+ —
o - DN
Glycicinate 2.2' hiypricyl 1. 10-phénanthralline

Figure 1.C.4: Exemples de bases de Schiff bidentates

1.2.3 Base de Schiff tridentate

L'utilisation des ligands tridentates dans la chimie de coordination fournit un
moyen facile pour stabiliser les métaux de transition et les éléments donneurs qui profitent
de I’effet chélate [6]. i.e les ligands tridentates qui ont un site (ONO) donneur réagissent

avec les métaux de transition pour donner des héterocycles stables [7].
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H
\C
~ \N
@“‘HOH
OH
Figure 1.C.5: Base de Schiff tridentate (ONO donneurs)

1.2.4 Base de schiff tétradenate

Les bases de Schiff tétradentates sont les plus étudiées en vue de I'obtention des
complexes car elles présentent une grande habilité a coordiner les ions métalliques, et les
complexes ainsi formés s'averent étre stabilisé par leur structures relatives. Un grand

nombre de ces bases de Schiff dérive de l'acétophénone, de salicylaldéhyde ou autres

composés appare

*type NNOO(N202) donneurs :

0 H (CHZ), fH
I ! .
+ H,N CH MNH, EfoR
2 N—(CH.L —
“ { h}‘-_ = —H,—.D
OH 2 OH HO
Salicyladehyde Ethylénediamine Base de Schiff (imine)

Figure 1.C.6: Exemple d'une base de Schiff tétradentate (NNOO donneurs)
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*type NNNO(NsO) donneurs :

HO\ /CHH
- ]
SN IN f_H
\HN N’}HCH.{
L |

Figure 1.C.7: Base de Schiff tétradentate (NNNO donneurs)

1.2.5 Base de schiff pentadentate

*type NNOOO(N203) donneur

“\cm(;tm_cﬁ
L, v O

OH

Figure 1.C.8 : Base de Schiff pentadentate (N.O3 donneurs)
*type NNNOO(NsO2) donneur

H H

OH HO

Figure 1.C.9 : Base de Schiff pentadentate (N3O, donneurs)
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I.3 ’importance des bases Schiff

Les Bases de Schiff en métal de transition jouent un rdle essentiel spécialement
dans la médecine, les systémes biologiques et les industries. Le champ de la médecine a été
témoin d'une augmentation du nombre de complexes avec la valeur thérapeutique, par

exemple :
Comme catalyseur chimique :

Les complexes base de Schiff de (vanadyle) sont surtout utilisés en chimie comme
catalyseur dans la transformation de divers composeés [8], et notamment :
- L’électroréduction de O, en H,0 [9-10].
- L’époxidation des oléfines [11]
- L'oxydation énantiosélective de sulfure en sulfoxyde [12-13].

- L’addition asymétrique de cyanure de triméthylesilyle sur des aldéhydes [14].

40



Bibliographie
[1]. H.S.Schiff; Ann.Chim., (Paris), 131 (1964) 118.

[2]. N.L.Allinger et call; Chimie organique, Edition M® Graw-Hill, Paris, (1976).
[3]. R.J. Burt, Leigh et C. J. Pickett; J. Chem. Soc. Chem. Comm., 940 (1996).
[4]. B.F. Watkins, J.R. Behling, E.Kariv et L.L.Miller; J. An. Chem. Soc., 97 (1975)3549.

[5]. Université de Fribourg ; Chimie générale, campus virtuel suisse (CVS),
Copyright (2005).

[6]. C.Y.Wong et R.M® Donald; Inorg. Chem., 35 (1996) 325.

[7]. Y.Li, Y. Liu, W. Buo, J. Guo, et Y.Wang; Chem. Commun, 155 (2000).

[8]. T. HIRAO; Redox reaction via vanadium induced electron transfer, J. Inorg. Biochem.
80 (2000) 27.

[9].Y. N. Belokon, B. Green, N. S. Ikonikkov, M. North et T. Pansons;
Optimizing catalysts for the asymmetric addition of trimethyl cyanid to
aldehyde and ketones, Tetrahedron, 57 (2001) 71.

[10]. Z. LIU et F. C. ANSON; Schiff base complexes of vanadium (lll,

IV, V) as catalysts for the electroreduction of Oz to H2O in acetonitrile,

Inorg. Chem., 40 (2001) 1329.

[11]. K. Nakajima, M. Nojima, Toriumi et K. Fujita; Crystal structures of [ VO
(sal-L- ala ( OCH3 )( CH30H) ] ( sal-L- ala = N-salicydene-L-Laminate ) and
[( VO(sal-L- ala)]20)2.2CH2CL2, and the catalytic activity of these and related
complexes on asymmetric oxidation of methyl phenyl sulphide with t-butyl
hydroperoxide, Bull. Chem. Soc. Jpn., 62 (1989) 67.

[12]. C.J. Chans, J.A.Labinger et H.B. Gray; Aerobic epoxydation of olefins
catalyzed by electronegative vanadyl salen complexes, Inorg. Chem., 36
(1997) 5827-5930.

[13]. J. Halpern, et K.N.Raymond; "At the interface of inorganic chemistry and
biology," Proc Natl Acad. Sci., U S A, 100(7) (2003) 3526.

[14]. H.B.Gray., "Biological inorganic chemistry at the beginning of the 21st century."
Proc Natl Acad. Sci., U S A, 100(7) (2003) 3563.



Chapitre I
Reésultats et discutions



Chapiter 11 résulats et discutions

1.1 Introduction

Les bases de Schiff sont des intermédiaires importants pour la synthése de certains
composés bioactifs [1-3]. En outre, il est rapporté qu'ils présentent une variété d'actions
biologiques intéressantes, notamment antibactériennes, antifongiques [4-8].

Les complexes de métaux de base de Schiff ont été largement étudiés pendant des
années en raison des flexibilites synthétiques de ces ligands de base de Schiff et de leur
sélectivité ainsi que de leur sensibilité aux ions de métaux de transition.

La base de Schiff de 4-amino-2,3-diméthyl-1-phényl-3-pyrazoline-5-one et ses complexes
ont diverses applications dans les domaines biologiques, cliniques et pharmacologiques
[9-12].

Une étude approfondie de la littérature a indiqué que trés peu de choses sont
connues sur les complexes de metaux de transition des bases de Schiff ayant un cycle
pyrazolone.

Le ligand HL agit comme un tridentate, autour de I'ion métallique, qui se
coordonne via de deux atomes d’oxygéne et un atome d’azote (O,N,0-), comme indiqué

sur la figure 11.1.

Figure 11.1 :La numérotation des atomes et les distances optimisées (A) pour
le ligand HL libre de symétrie C;.
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Dans ce travail, nous rapportons une analyse théorique basée sur la théorie de la
fonctionnelle de la densité (DFT) des complexes [ML(OACc)] (L = 4-amino-2,3-diméthyl-
1-phényl-3-pyrazoline-5-one, M = Cu, Mn, Pd, Pt et Ni). Bien que certaines de ces especes
aient été étudiées experimentalement [13].

Dans le cadre de cette étude, nous allons essayer de comprendre les modes de
coordination qui régissent ces complexes en fonction des états de spin et la nature du
métal, ceci au moyen de calcul DFT utilisant la fonctionnelle BP86.

La numérotation des atomes pour les complexes [ML(OAc)] adoptée tout au long

de ce chapitre sont données sur la figure 11.2.

Figure 11.2 : La numérotation des atomes pour les complexes [ML(OAc)] adoptée tout
au long de ce chapitre
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11.2 Méthodes de calculs

Les calculs DFT ont été effectués au moyen du logiciel ADF (Amesterdam
Density Functional) [14] développé par Baerends et ses collaborateurs [15-19]. La
corrélation d’électron a été traitée dans le cadre de l'approximation de la densité locale
dans le cadre de la paramétrisation Vosko Wilk-Nusair [20]. Les corrections non locales
pour I’échange et la corrélation ont été effectuées en utilisant respectivement les
fonctionnelles Beck88 et perdew86 (BP) [21-24]. Toutes les géométries traitées dans le
présent document ont été optimisées avec la fonctionnelle GGA BP86. La procédure
d'intégration numérique appliquée pour les calculs a été développé par te Velde et al. [19].
Les configurations d'électrons atomiques ont été décrites par un ensemble de bases de
Slater de type triple-{ pour 1s d'hydrogeéne, 2s de carbone et 2p et 2s d'azote et 2p
augmentée avec un 3d de polarisation simple-{ pour les atomes de carbone et d'azote et
avec un 2p de polarisation simple-( pour des atomes d'hydrogéne. L’approximation des
«cceurs gelés» (les orbitales de coeur ne sont pas optimisées au cours de calcul SCF) a été
utilisé pour traiter les couches du cceur jusqu'a 1s du carbone et de l'azote et 3p pour les
métaux de transition de la premiere rangee [15-19]. Les optimisations complétes des
géométries ont été effectuées en utilisant la méthode des gradients analytiques développée
par Versluis et Ziegler [25]. Pour tous les systemes & couche ouverte, les calculs ont été
effectués en spin polarisé. Les représentations des structures moléculaires et les orbitales
moléculaires ont été effectuées a l'aide de ADF-GUI [14] et MOLEKEL 4.1, [26]

respectivement.
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11.3 Résultats et discussion

Nous avons effectué une série de calculs en méthodes DFT sur des complexes a
base de Schiff de type : [ML(OAc)] (L = 4-amino-2,3-diméthyl-1-phényl-3-pyrazoline-5-
one).

La molécule de = 4-amino-2,3-diméthyl-1-phényl-3-pyrazoline-5-one est agi comme un
ligand tridenté. Deux atomes d’oxygene et un atome d’azote du ligand L et le ligand
auxiliaires (OAc) forment une géométrie plan-carrée déformée autour du métal.

Pour nos calculs nous avons utilisé le ligand OAc en tant que ligand ausciliaire.

Dans cette étude, nous nous sommes intéressés a déterminer le mode de coordination et la
structure électronique des complexes [ML(OAc)] (M = Cu, Mn, Ni, Pd et Pt), ou certains
d’entre eux ont été synthétisés et caractérises [13].

Pour les complexes [ML(OAc)] (M = Cu et Mn), les isoméres de 1’état doublet et
quadruplet sont obtenus en tant que minimums de 1’énergie.

Ces complexes ont été optimisés sans contraintes de symétrie au niveau
DFT/BP86 utilisant la base TZP. La structure de 1’état quadruplet [CuL(OAc)] est calculée,
avec la fonctionnelle BP86, moins stable que celle de 1’état doublet de 41.23 Kcal/mol.

On peut remarquer gque les complexe [CuL(OAc)] et [MnL(OACc)] avec 17-EVM
et 13-EVM respectivement, sont favorisés ainsi davantage les structure haut spin.

Tableau 1. Principales données calculées pour [CuL(OAc)] et [MnL(OAc)] (les

différences d’énergie relative entre les isomeres AE (BP86) sont données en Kcal/mol)

[CuL(OAC)] [MnL(OAc)]

Fonctionnelle BP86 BP86

Base TZP TZP

Etat de spin S=1/2 S=3/2 S=1/2 S=3/2
Symeétrie C1 (o] o] o]
AE 0.0 41.23 29.84 0.0
M-O(9) 2.223 2.222 2.063 2.084
M-O(43) 2.004 2.004 1.844 2.059
M-O(59) 1.936 1.936 1.970 1.857
M-N(1) 1.959 1.958 1.954 1.916
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Cl Cl
[CUL(OAC)] (S = %) [CUL(OAC)] (S =3/2)

C1 C1
[MnL(OAC)] (S = 1/2) [MNnL(OAC)] (S = 3/2)

Figure 11.3 : Géométrie optimisées pour [CuL(OAC)] et [MnL(OAc)]
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Les angles O(43)-Cu(60)-0(59) (90,43°), O(59)-Cu(60)-0O(9) (90,81°), N(1)-Cu(60)—
0O(43) (86.13°) et O(43)-Cu(60)-N(1) (92.26 ) prennent également en charge la distorsion
de la géométrie plan-carrée.

Les valeurs des longueurs de liaison C-O(43), C-O(9) dans le ligand libre et
coordonné se situent entre la double (1,22 ) et la simple (1,49 ), ce qui indique une
délocalisation significative des ¢électrons © du cycle Cs central de le fragment antipyrine
vers l'oxygéne O(9) et délocalisation des électrons n du cycle 3 formyl-6-méthyl-chromone
vers lI'oxygene O(43), respectivement.

Les distances Cu-0(9) (2.223 A), Cu-0(43) (2.004 A), Cu-O(59) (1.936 A) et Cu-
N(1) (1.959 A) sont situent dans les mémes longueurs de liaisons que celles obtenues
expérimentales.

Pour le Nickel, trois structures différentes ont été obtenues comme étant des
minimum de 1’énergie (une a 1’état singulet, une a 1’état triplet et une a 1’état doublet).

Les différentes structures sont isoénergétiques ou la différence d’énergie ne
dépasse pas 7.93 Kcal/mol. En outre, la structure optimisée présentent d’important écart
énergétigues HOMO-LUMO de 1.073 eV, en accord avec ’existence d’isomére a 1’état
triplet se trouve plus stable de 1.94 Kcal/mol que leur correspondant singulet, comme
indiqué dans le tableau 2.

Les complexes [NiL(OAc)] sont considéres comme un fragment ML4 avec une
structure Plan carrée ayant une configuration a couche ouverte a 16-EVM dans laquelle le
nickel Ni (I1) est d®.

Ci C1

[NIL(OAC)] (S = 0) [NIL(OAQ)] (S = 1/2)
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[NIL(OAC)] (S = 1)

Figure 11.4 : Géométrie optimisées pour [NiL(OAc)]
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Tableau 2. Principales données calculées pour [NiL(OACc)], [PdL(OAc)] et [PtL(OAC)]

résulats et discutions

(les différences d’énergie relative entre les isomeres AE (BP86) sont données en Kcal/mol)

[NiL(OAC)] [PAL(OAC)] [PtL(OAC)]
Fonctionnelle BP86 BP86 BP86
Base TZP TZP TZP
Symeétrie Ci C1 C1 Cs C1 C1 C1
Etat de spin S$=0 S=1/2 S=1 S$=0 S=1 S=0 S=1
AF, 1.94 7.93 0.0 18.26 0.0 0.0 26.14
H/L (eV) 1.073 - - 1.52 - 2.183 -
M-O(9) 1.982 2.206 2.107 2.184 2.522 2.182 2.530
M-O(43) 1.862 2.005 1.939 2.048 2.235 2.065 2.277
M-O(59) 1.892 2.093 1.987 2.053 2.273 2.081 2.280
M-N(1) 1.910 2.007 1.953 2.049 2.150 2.060 2.138
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Nous avons étendu notre travail au palladium et au platine, afin d’identifier les
modifications qui peuvent avoir lieu.

Pour les complexes [ML(OAc)] (M = Pd et Pt), les isomeéres de I’état singulet et
triplet sont obtenus en tant que minimums de 1’énergie. Pour le palladium, la structure de
I’¢état triplet est calculée plus stable que leur analogue de 1’état singulet, la structure de
I’état triplet se situe en dessous de singulet a 18.26 Kcal/mol. On peut remarquer que
I’écart énergétique AE entre le haut spin (HS) et le bas spin (BS) augmente avec la
diminution de I’écart énergétique HOMO-LUMO ; favorisant ainsi davantage les structures
HS.

Le [PtL(OAC)] présente de grand écart energétique HOMO-LUMO de 2.183 eV,

ainsi, on pourrait prédire une meilleure stabilité pour la structure a bas spin.
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C1 C1
[PAL(OAC)] (S=0) [PAL(OAC)] (S=1)

[PLL(OAC)] (S = 1)

[PtL(OAC)] (S = 0)

Figure 11.5 : Géométrie optimisées pour [PdL(OAC)] et [PtL(OAC)]
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Conclusion générale

Les résultats rapportés soulignent la flexibilité du ligand 4-amino-2,3-diméthyl-1-
phényl-3-pyrazoline-5-one pour s'adapter a la demande électronique des métaux suivant la
nature du métal et de I'état de spin pour les complexes [MCI3(tpy)] , présentant de grands
écarts énergétiques HOMO-LUMO, donnant lieu a des isoméres avec les configurations a
couches ouvertes favorisées de 17-EVM (cuivre) et 13-EVM (manganése), et 16-EVM
(Nickel palladium et platine).

Dans tous les complexes, le ligand HL agit comme un tridentate mononégatif,
autour de I'ion métallique.

Cette étude nous a permis de prévoir I’existence de composés de formule
[ML(OAC)] pour les métaux Pd et Pt en plus des expérimentaux existants.

Les complexes [CuL(OAc)] et [MnL(OAc)] sont favorisés ainsi davantage les
structure haut spin. Les configurations 17-EVM, 16-EVM et 13-EVM de [ML(OAc)] (M

= Cu, Mn, Ni, Pd et Pt) peuvent avoir des propriétés paramagnétiques.
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Introduction

Le programme ADF (Amsterdam Density Functional) est un programme de
Fortran pour des calculs sur des atomes et des molécules en phase gazeuse ou en solution,
pour tous les éléments du tableau périodique. Il a été développé a 1’université de Vrije a
Amsterdam par Baerend set ses collaborateurs [1]. Un programme de calculs de bandes est
disponible pour 1’étude des systémes périodiques: cristaux ,surfaces et polymeres. Le
programme de COSMO- RSestemployé pour calculerles propriétés thermodynamiques des
fluides. Il peut étre employé dans la spectroscopie moléculaire, la chimie organique et
inorganique, la cristallographie et la chimie pharmaceutique.

La méthode de calcul utilisée est la théorie de la fonctionnelle de densité DFT
(Density Functional Theory) qui se base sur I’approche de Kohn-Sham.

Les fonctionnelles locales d’échange et de corrélation utilisées sont
respectivement celle de Slater et celle de Vosko, Wilket Nusair [2] alors que les
corrections du gradient de 1’échange et de la corrélation sont apportées par les
fonctionnelles GGA telles que celles de BeckeB88[3] et de PerdewP86 [4]. Les méthodes
relativistes les plus récentes (ZORA et Spin-Orbite) [5] sont implémentées dans ce
programme qui offre des bases d’orbitales de Slater parfaitement adaptées pour le

traitement des systemes moléculaires contenant des éléments lourds.

|.Bases d’orbitales utilisées
Le code ADF comporte plusieurs ensembles de bases d’orbitales completement
testées, s’étendant, en qualité, de la simple-zéta (SZ) a la quadruple-zéta (QZ) avec
diverses fonctions diffuses et de polarisation. L’ensemble de bases « tout électron » et «
cceur gelé » peut étre employé d’une fagon contrélée pour réduire considerablement le
temps de calcul pour des systémes comportant des atomes lourds.
< Acronymes des bases d’orbitales:
SZ : single zéta
DZ : double zéta
DZP : double zéta+ 1 fonction de polarisation
TZP : triple z&ta + 1 fonction de polarisation
TZ2P : triple z&ta+ 2 fonctions de polarisation
TZ2P+ : TZ2P + extra d (métaux 3d) ou extra f
PVQZ,QZ3P : quadruple zéta+ 3 fonctions de polarisation.
QZ3P-nD : QZ3P + n diffusemettre les fonctions s, p, d, f.

QZ4P: quadruple zéta +4 fonctions de polarisation.




I1. Utilisation du logiciel ADF
Ce programme est utilisé pour le calcul :
- d’optimisation de géomeétrie.
- des fréquences et des propriétés thermodynamiques.
- des états de transition.
- des énergies d’excitation, des polarisabilités et des hyper polarisabilités.
- des constantes de couplages spin-spin.
- des charges atomiques par I’analyse de Hirshfeld, I’analyse de Voronoi

ou par I’analyse de Mulliken.
111 .Modele

Plusieurs potentiels XC asymptotiquement correcte sont été mis en place dans
ADF comme le potentiel LB94 (peu ou non utilisé car il donne des résultats tres imprécis)
[6], le GRAC [7] et la SAOPI8]. lls ne sont pas utilisés pour 1’optimisation des géométries
mais plutdt,donnent des réponses pour d’autres propriétés telles que les propriétés
spectroscopiques notre choix DT/DFT(B3LYP/Cosmo). lls conduisent généralement a des
résultats supérieurs a ceux obtenus avec les potentiels LDA ou GGA.
LB94 : functional of Van Leeuwen and Baerends (la fonctionnelle de Van
Leeuwen et Baerends
GRAC : Gradient Regulated Asymptotic Correction (correction de gradient a
régulation asymptotique
SAOP : Statistical Average of Orbital Potentials (moyenne statistique des
potentiels orbitalaires)
IVV.Details des calculs
Les calculs en méthode de la fonctionnelle de la densité (DFT) ont été réalisés avec le
programme ADF 2012 [1]. La fonctionnelle locale d’échange et de corrélation (LDA, de
I’anglais Local Density Approximation) utilisée est celle proposée par Vosko, Wilk et
Nusair. [3] Les corrections non locales pour I’échange et la corrélation ont été effectuées
en utilisant respectivement les fonctionnelles Beck88 et perdew86 (BP) [3,4].Les
élémentsdes matrices de FockFet de recouvrement Sont été calculés par une procédure
d’intégrationnumérique développée par TeVeldeetcoll.[9]. Pour tous les composés a
structure électronique a couche ouverte, les calculs ont été effectués en spin polarisé. La
procédure d’optimisation de géométrie utilisée est celle développée par T.Ziegler [10]. La
quasi-totalité des complexes a été caractérisée comme minimum sur 1’hyper sur face

d’énergie potentielle a I’aide de calculs de fréquences des modes normaux de vibration.




Toutes les orbitales atomiques sont représentés parune ou plusieurs fonctions de Slater aux
quelles peuvents’ajouteruneoudeuxorbitalesdepolarisation.L.’approximation des «caeurs
gelés» (les orbitales de coeur ne sont pas optimisées au cours de calcul SCF) a été appliquée
pour tous les atomes [11].Différentes bases standard sont proposées dans le logiciel
ADF.L’ensemble des travaux regroupes dans cette these a été effectué en utilisant la base
TZP. Le Tableauldétaille pour chaque atome utilisé, la signification de cette base, c'est-a-
dire le nombre de fonctions slatériennes par orbitales de cceur ,par orbitales de valence et
lorsqu’il y en a, par orbitales de polarisation.

Les structures moléculaires et les orbitales ont eté représentées en utilisant
MOLEKEL4.1 [12].

Lorsqu’on a affaire a des éléments «lourds», il devient important d’introduire les
effets relativistes dans le calcul. Le programme ADF permet leur incorporation par la
méthode quasi-relativiste basée sur I’hamiltonien de Pauli [13] ou par une méthode plus
récemment développée dite ZORA (Zeroth Order Regular Approximation)[14].
L approche ZORA donne généralement de meilleurs résultats. Nous avons donc choisi de

I’utiliser pour toutes les molécules contenant un élément ayant un Z >4.




Elément Base Orbitales de Orbitales de | Nombre de Orbitales
cceur & valence fonctionde | 4o

Slater polarisation
parorbitale |

H TZP - 152 3 2p

B TzZP 1s? 2s%2p! 33 3d

C TzZP 1s? 25%2p? 33 3d

N TzZP 1s? 2s%2p° 33 3d

0o TzZP 1s? 2s%2p? -

Cl TZP .2p° 3s%3p° -

Ag TZP .3p¢ 40*%5s'5p° -

Cu TZP .3p° 3d*4stap° -

Mn TZP .3p® 3d°4s24p° -

Fe TZP .3p° 3d%4s24p° 331 -

Co TZP .3p° 3d"4s24p° 331 -

Ni TZP .3p° 3d%4s24p° 331 -

Pd TZP 4p® 402055950 331 -

Pt TZP(ZORA) 4d™ 45 q06s! 331 -

Tableauxl : Détails des bases utilisées pour les calculs DFT
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Résumé

Les calculs d’optimisation de la géométrie ont été effectués au moyen de la théorie
de la fonctionnelle de la densité DFT, a I’aide du programme ADF2012.01, sur une série
de complexes réels et hypothétiques de type [ML(OACc)] pour des métaux de transition (M
= Cu, Mn, Ni, Pd et Pt). La rationalisation de la liaison dans ces complexes est bien établie
comme ayant un caractére.

Nous nous sommes occupés dans ce mémoire de 1’étude théorique de la structure
électronique et du mode de liaison de complexes monomeétalliques au ligand tridente.

Mots clés

Optimisation de la géométrie, la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT), mode de

coordination.

Abstract :

The geometry optimization calculations were performed using DFT density functional
theory, using the ADF2012.01 program, on a series of real and hypothetical complexes of
type [ML (OAc)] for transition metals (M = Cu, Mn, Ni, Pd and Pt). The rationalization of
bonding in these complexes is well established as having character.

In this dissertation, we are concerned with the theoretical study of the electronic structure
and the mode of binding of monometallic complexes to the tridentate ligand.

Keywords

Optimization of geometry, density functional theory (DFT), coordination mode.
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