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Introduction généra]es

Introduction générale

Les complexes de métaux de transition ont été largement étudiés dans le passé.

Duant les quatre demières décermies les chimistes ont commencé à se rendre compte que beaucoup de

molécules   biochimiques   sont   des   composés   de   coordination   impliquant   u   ou   plusieus   ions

métalliques coordomés à des groupements organiques parfois volumineux et complexes.

La chimie des complexes de métaux de transition est m domaine qui ne cesse

d'évoluer.  Dans  divers  domaines  de  chimie  m()deme,  les  composes  de  coordination  sont  sujets à de

nombreuses applications et porteurs de nombreux espoirs. Nombre de ces applications font intervenir

une  interaction  entre  la  molécule  et  la  lumière,  le  développement  de  l'optique  en  infomatique,  la

conversion en énergie électrique Parallèlement, dans les domaines de la chimie computatiomelle de la

chimie théorique, la théorie de la fonctionnelle de densité (DFT) s'affime de plus en plus commune

méthode  fiable  dans  la  modélisation  de  certains  phénomènes  chimiques  ou  l'énergie  d'un  système

électronique est déterminée, de façon univoque, par sa densité électronique.

Dans  notre  travail,  nous  nous  sornmes  intéressés  aux  calculs  des  énergies  au  moyen  de  la

méthode  DFT  pour  la  détemination  des  différents  isomères  et  aux  propriétés  des  états  excites  des

complexes métalliques à 1'aide de la méthode DFT (théorie de la fonctionnelle de densité) qui présente

de nombreux avantages  :  rapidité, absence d'hypothèses préalables au calcul, bon accord qualitatif et

quantitatif avec 1 ' expérience pou de nombreux composes.

Comme les résultats décrits dans ce manuscrit font appel principalement à l'étude électronique

de la structure des complexes de métaux de transition on utilisant   la théorie de la fonctiomelle de la

densité   DFT, nous avons consacré   dans le premier chapitre les complexes de métaux de transition,

par contre la deuxième chapitre a été consacrée à des complexes générale.

Dans  le but de  comprendre  la relation entre  leus  structures  électroniques et  géométriques et

d'en déduire leus propriétés de coordination, nous avons consacré dans le troisième chapitre une étude

théorique très  approfondie  aux  composes  de  cuivre  et  les  différents  états  de  coordinations  avec  les

ligands donneus d'électrons.

Dans   le   quatrième   et   demier   chapitre,   nous   aborderons   la  coordination      de   complexes

bimétalliques de cuivre avec les bases de Schiff  localisés su les atomes 0 et N fomant des ponts
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Introduction générales

Cu-O et Cu-N Mais les deux atomes centraux sont  liés  à d'autres atomes en plus, qui sont soit  deux

atomes d'oxygène ou deux radicaux azotures N3- .
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Chapitre 1 Les complexes de métaux de transition

1. Les Comp]exes des métaux de transition

l.1.Déf]nitions

Définition restrictive

Un élément de transition est m élément qui possède une sous-couche d ou/incomplète.

Dérinition éhrgie

Un élément de transition est m élément qui possède une sous-couche d ou/incomplète, dans l'm de

ses états d'oxydation usuels.

(n-1)dxfl
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1
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'

\'J ' \,' 'u '

1

Figue1.1.Tableaupériodique.

>   Fomule
Dans la fomule chimique d'm complexe de coordination, l'entité est mise entre crochets, qu'elle soit

chargée :                                                        [MLb ]q

/   Le nombre de ligands L est en chiffies arabes = n = indice de coordination de M.

/   Le ligand L peut être soit m ion ou une molécule ayant un doublet libre

/   La charge q du complexe est la somme des charges apportées par M et L.

/   Si la charge q n'est pas nulle, le complexe est m ion qui est automatiquement associé à un

contre ion.

T   _.`  =  ---- 1

3
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Chapitre 1 Les complexes de métaux de transition

/   Pou l'écriture, on cornmence par le métal, ensuite les ligands anioniques, neutres et enfin

cationiques.

>   Degré d'oxydation

C'est  la  charge  que  devrait  porter  le  métal  si  on  enlevait  tous  les  ligands  avec  les  doublets

électroniques qu'ils partagent avec M.11 est représenté par un chiffte romain.

>   Polyèdre de coordination

C'est le polyèdre fomé par les atomes des ligands directement fixés su l'atome central.

[10]  [11]  [12]

I.2.La liaison dans les complexes de coordination

La liaison dans les complexes peut s'interpréter dans le cadre de trois théories :

/   La théorie de la liaison de valence (hybridation).

/   La théorie du champ cristallin.

/   La théorie des orbitales moléculaires O.M.

>   Théorie de la liaison de valence

Dans le cadre de cette théorie, la forination d'un complexe met en jeu une réaction entre un acide de

Lewis (le métal) et des bases de Lewis (les ligands) avec la fomation cntre eux d'me liaison covalente

de coordination.

Le  modèle  utilise  l'hybridation  des  orbitales  s,  p  et  d  du  métal  pou  rendre  compte  des

slruc{ures et des propriétés magnétiques observées dans les complexes.

Exemplcs

Complexe [Ni(CN)4]2- :

Ni   Z=28                  configuation électronique exteme : 3d8 4s2 4p°

Ni2+  :

3ds                             JçO                 JpOIm
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Chapitre 1 Les complexes de métaux de transition

En présence de CN-qui est un ligand à champ fort, les deux électrons d s'apparient :

3ïÀ                         +f®               +pûIm
A  partir de  cette  configuration,  des  orbitales  hybrides  seront  formées  par  combinaison  d'une

(O.A) 3d, d'une(O.A) 4s et de deux (O.A) 4p pou accueillir les doublets libres des ligands CN-.

On a donc pou le complexe [Ni(CN)4]2- :

_,d                           Jç                 Jp

X±'\--

On obtient une hybridation d s p2 ®lan carré).

Le complexe obtenu est dit : complexe à spin faible (les électrons sont appariés en présence de CN-). 11

est diamagnétique.

Comp]exe [FecL]-

Fe  z=26        configuation exteme : 3d64s24p°

3d6

mnnmm

mnnmn
Fe

Jç!                 JpOmm
JçO                  JpOlm

En présence de Cr qui est un ligand à champ faible, les électrons ne s'apparient pas.

A partir de cette configuration, des orbitales hybrides seront fomées par combinaison d'une (O.A) 4s

et  de  3(O.A)  4p  pou  accueillir  les  doublets  libres  des  ligands  Cl-.  On obtient  me  hybridation  s  p3

(tétraédrique).

Soit pou le complexe [Fec14]-

3d JsJp

X±.l-

Le complexe obtenu est dit : complexe à spin fort. 11 est paramagnétique.
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Chapitre 1 Les comp]exes de métaux de transition

>   Notions sur la théorie du champ crista]]in

De nombreux composés de coordination sont colorés et plusieus sont paramagnétiques. Dans la

théorie  du champ cristallin les  ligands  sont assimilés  à des charges négatives  Ponctuelles,  le métal  à

me charge positive, la liaison résultant de cette interaction métal  ligand est de nature électrostatique

(ionique).

>   La théorie des orbitales moléculaires O.M

Cas   d'un  champ  octaédrique  :  En présence du champ électrostatique  créé  par les six  ligands,  les

orbitales d du métal n'auront plus la même énergie : on dit qu'il y a levée de dégénérescence.

Les orbitales dxy, dyz et dxz sont stabilisées : répulsion moins forte des électrons de ces orbitales

par les ligands, d'où une diminution de leu énergie. Elles sont appelées t2g.

Les  orbitales  dx2-y2  et  dz2  sont  déstabilisées  :  répulsion  plus  forte  et  augmentation  de  leur

énergie elles sont appelées eg.

dç,... d=-
___   ____Tt-

Io, ljbTt

`.i".Id'rifdtssorbitlkd
dé€"'.:

-             =_L--_ _-_

1"             1                d.

b' {Oopk=e

LtTé.d.d¢e.m.ce«€

e.
3

A"

':g

>   Propriétés magnétiques des complexes

Si Lio  est fàible, les électrons peuvent facilement occupés le niveau eg et on a des électrons
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Chapitre 1 Les complexes de métau de transition

célibataires. Ceci est observé dans le cas d'un ligand à champ ftible. Le complexe est  paramagnétique

SiAo  est  forte,  les  électrons  ne  peuvem  pas  facilement  occupés  le  niveau  eg  et  sont  donc

appariés.

C'est le cas d'un ligand à champ fort. Le complexe est diamagnétique

flii*-? ÆÊJiblÊ œin-

æü
[Cdhr            [Çü|a"ï

Les  propriétés  magnétiques  des  complexes  dépendent  de  l'importance  du  dédoublement  du

champ cristallin. Les ligmds à champ fort ont tendance à fomer des complexes à bas spin ftiblement

paramagnétiques et inversement pou les ligands à champ firible. (10] (11] [12]

I.3.Isomérie des complexes

Les isomères sont des composés qui ont le même nombre des mêmes atomes, mais dans des

dispositions diffërentes. On distingue deux types d'isomérie :

150MEF]'E

L /.         '\+
imMtRIE 5"UC1.URALE

_1

5TER[0150M[RI[

t

GEaM=i
H yoRATÀT m                 cÛÜRD "AïtB N

OMIQÜ[

1.3.1.Isomérie structura]e

>   Isomérie d'ionisation

11 y a échange de ligands entre la sphère de coordination et les ions extérieus.

Exemple : le complexe de fomule brute [ CoBr(S04)(N113)5 ] peut présenter deux isomères

d,ionisation

71_
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Chapifte 1 Les complexes de métaux de transition

>   Isomérie d'hydratatiob

11 y a échange de molécules d'eau entre la sphère de coordination et son extérieu.

Exemple : le complexe de formule brute [Crc13 ] , [6H20] peut présenter trois isomères d'hydratation

>   Isomérie de liaison

Lorsqu'un Ligand peut être lié au métal par des atomes de nature différente.

Exemple

[Coclo¢02)(NH3)4]+ est jame àlors que [Cocl(ONO)(NH3)4]+ est rouge.

>   Isomérie de coordination

-"'î.À4i£-'

Quand les deux ions sont complexes, il se produit un échange de ligands entre eux.

Exemple

[Cro¢H3)6] [Fe(CN)6] et Fe(NH3)6][Cr(CN)6] sont deux isomères de coordination. On peut observer

les cas intemédiaires.

1. 3.2.Stéréo-isomérie

>   Isomérie géométrique

Elle résulte de la disposition des ligands autou de l'atome central : isomérie cis transe

/  Plan carré
•     Si complexe disubstitué de type [MA282] : deux isomères géométriques cis et trans.

•     Si complexe [MABCD] : trois isomères géométriques.

/  Tétraédrique

Un seul isomère géométrique : tous les ligamds sont cis les uns par rapport aux autres.

/   Octaédrique
•     Si complexe disubstitué de type [MA284] : deux isomères géométriques cis et trans.

•     Si [MA383] : deux isomères géométriques facial (fac) et méridional (mer).

•     Si [MA282C2] : cinq isomères géométriques.

>   Isomérie optique

`.1----

8
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Chapitre 1 Les complexes de métaux de transition

Cette isomérie existe chaque fois qu'un complexe peut être représenté par deux structures

asymétriques différentes,  l'une étant l'image de l'autre dans un miroir.  Les deux structures sont non

superposables et dites des énantiomères

/  Phncarré

Dans ce cas, l'isomérie optique est très rare, mais observée pou les ligands dissymétriques

/   Tétraédrique

L'isomérie optique existe si les ligands sont dissymétriques.

/   Octaédrique

Les  cas  les  plus  importants  d'isomérie  optique  se  rencontrent  dans  les  complexes  octaédriques  et

surtout ceux comportant des ligands bidentates.[10]  [11|  [12]
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Chapitre 11 Les complexes

11. Les comp]exes

11.1. Généralités et définitions

Un   complexe   est   un   édifice   poly   atomique   constitué   d'm   cation   métàllique   (moins

fiéquemment d'un atome métallique) central entoué d'ions ou de molécules associés à 1'atome central

par des liaisons chimiques. Nous utilisons aussi le teme composé decoordination pour caractériser les

complexes.

Certains  complexes  sont  constitués  de  plusieus  atomes  centraux  on  les  appelle  complexes

polynucléaires. L'ensemble des complexes ont une fomule générale comme suit :

[MXxLl] z
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)

L : nombre de ligands de type L coordonnés

x : nombre de ligmds de type X coordonnés

Dans  la  fomule  d'un  complexe,  on  indique  l'ion  métallique  en  premier,  suivi  des  ligands

chargés négativement puis neutres et enfin ceux chargés positivement.

La nomenclatue détaillée des composés de coordination est assez compliquée. Mais pou un très

grand nombre d'entre eux les règles suivantes suffisent .Nous représentons la nomenclature selon les

règles de l'IUPAC (Intemational Union of pure and Applied Chemistry). [4]

Pour  écrire  le  nom  d'un  complexe,  on  nomme  d'abord  les  ligands  (indépendamment de  leu

charge, noter la différence par rapport à la fomule) par ordre alphabétique (on ne tient pas compte du

préfixe nunérique pou les classer) et on met une terminaison « o » pou les anions à la fin de leurs

noms, les molécules et les cations ne change pas.

11.2. Types de complexes

La  classification  des  complexes  se  base  su  le  nombre  d'ions  (ou  d'atomes)  centraux  qu'ils

comportent, les complexes dont les  fomules sont domées ci-dessus  sont organisés autou d'm seul

ion  central.   Ce  sont  des  complexes  monométalliques  (on  dit  aussi  mononucléaires).  Si  l'entité

complexe  comporte  deux  ou  plusieus  ions  métalliques  on  la désigne  par  les  temes  bimétalliques

(binucléaire), trimétaLlique(trinucléaire), po]ymétal]ique (polynucléaire).
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Chapitre 11 Les comp]exes

Cl

P\-b2C11o]
Bimétallique,   Nbv

0
1

OH2H        OH2H

[cr3Œ:o)6(oH)8r
trimétallique ,  Cr'"

Figure 11.  1  : Exemple des complexes poly atomiques.

OH2

Dans  les  exemples  ci-dessus,  les  ions métalliques  sont  éloignés  les  uns  des  autres.  Lorsque  la

distmce est faible, il peut se fomer des liaisons métal-métal, 1e complexe résultamt est appelé agrégat

(cluster en anglais) [4].

bimétallique

[Re2C|8]2+

1L
tnmétallique

|Fe3(CO)i2]

Figure 11. 2: Exemple des clusters

II.3.Type des ligands

On peut classer les ligands selon plusieus méthodes tel que : le nombre d'électrons foumis sm

le métal ou selon le nombre des liaisons fomées avec l'ion métallique.

>   Selon le nombre de liaisons qu'un ligand forme avec le métal, nous distinguons :

/   Les ligands unidentés ayant une liaison avec le centre métallique

/   Les ligands polydentés ayant plusieus liaisons avec le centre métallique

>   Ligands chélatants : Un ligand chélatant est un ligand qui se lie plusieus fois avec le cation.

La plupart du temps, m complexe possédant un cation chélatant est beaucoup plus stable que

s'il possédait les anions monodentés conespondants.
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Chapitre 11

>   Ligands pontants : Un ligand pontant lie plusieus cations différents.

Les complexes

>   Ligands  ambidentés :Un  ligand  ambidenté possède  deux  atomes  différents  qui  peuvent  être

donneus de doublets, sans qu'ils puissent former d'anneau chélatant. [5]

11.4. La solvatation

La  formation  d'un  complexe  à  partir  de  molécules  de  solvant  est  appelée  solvatation,  ou

hydratation si le solvant est l'eau.

Lorsqu'un ion se trouve en solution,  sa charge électrique génère un champ électrostatique qui

polarise les molécules autou de lui. On distingue trois zones autou de cet ion (l.exemple ci-dessous

est donné pou un cation) :

>   La sphère de coordination interne (ou lère sphère de coordination) : les molécules de solvamt

et, parfois, des anions, sont directement fixés su le cation.  Cette zone peut être souvent bien

caractérisée (nombre et position des ligands).

>   La sphère de coordination externe (ou 2e sphère de coordination) : les molécules de solvant

et les anions sont orientés par le champ électrique du cation, mais ne sont pas directement fixés

su lui.  Ils peuvent cependant y être reliés par des ponts hydrogène.  Cette zone est difficile à

analyser.

>   Le solvant, non influencé par le cation.

Des  échanges  se  déroulent continuellement  entre  le  solvant  et les  sphères  de  coordination,  si

bien qu'il faut considérer l'édifice complexe comme étant une structure moyenne. Lorsqu'un cation se

déplace au sein d'une solution, il emporte avec lui ses deux sphères de coordination. [6][7] [8]

II.5.Aspects thermodynamiques

A  températue  et  pression  constantes,  la  constante  K  d'un  équilibre  chimique  est  reliée  à

l'enthalpie libre (enthalpie de Gibbs) de la réaction de complexation :

AG°= -Rro.lnK R = constante des gaz parfaits = 8,31  J.K-) 'mo|-L

T  - 298 k
0
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Chapitre 11 Les comp]exes

Or  la  variation  d'enthalpie  de  Gibbs  comporte  deux  temes,  la  variation  d'entialpie  et  la

variation d'entropie :                           AG°= Afp. r. A#

Pou  qu'un  compLexe  ML  soit  stable,  il  faut  que  K >  1,  donc  AG° <  0.  La  formation  d'un

complexe sera donc favorisée :

>   parce que  Afp<< 0  :  si  la liaison M-L est plus  stable que la liaison M-solvant  ;  on parle de

stabiHsation entha]pique.

>   parce que AS°>> 0 : si la fomation de la liaison M-L génère plus de degrés de liberté; on parle

de stabilisation entropique

>   parce que Afp< 0  et  AS°> 0.[6][7][8]

11.6. Contributions à la stabi]ité des comp]exes

Les facteus qui influencent la stabilité des complexes sont représentés dans la figue cidessous.

Les  liaisons  ion-ligand  étant fortement  électrostatiques  (ion-dipôle  ou  ion-ion),  la charge  des

particules ®lus précisément la densité de charge pou les ions métalliques) ainsi que leu polarisabilité,

vont jouer un rôle central.

La  structure  électronique  de  l'ion  et  des  ligands  déteminera  les  propriétés  magnétiques  et

optiques, ainsi que la contribution « covalente » à la liaison.

1•,: ---- +_      Î.3      J ---,-
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Chapi're 11 Les complexes

Finalement, la structure des ligands sera également très importante car elle déterminera l'effet

stérique et l'effet entropique.

Les cations durs foment des complexes stables avec des ligands dus. Souvent, la stabilité des

complexes augmente avec la basicité de Bronsted des ligands.

Les cations mous foment des complexes stables avec des ligands mous.

On peut résumer  la relation  entre  stabilité  des  complexes,  la nature  des  cations  et  ligands  [6-7-8).

Ligaiids diu`s Ligaiids inous1

C`atioiis diu.s (A) C.oiiiplexes stables
C`oniplexes peustables

Catioiis iiio`is (8)
Col)lplexes peustables

Comi)lexes st<ibles

Tableau 11.1.Stabilité des complexes

II.6.l.Densité de charge et polarisabilité des cations métalliques

z+ - fi- E-
ÉÆdtiEdiEu

EfflT+

La liaison de coordination possède une contribution électrostatique résultant de l'attraction

entre la charge positive du cation et la charge ou ffaction de charge négative portée par les atomes

domeus des ligamds.

De  plus,  il  y  aum une  contribution  covalente  associée  au  recouvrement entre  les  orbitales

atomiques du métal et les orbitales moléculaires des ligands. La force de la liaison M-L (contribution

enthalpiqueàlastabilitéglobaleducomplexeAG°/)dépendradecesdeuxfacteurs.

---`,=E=
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Chapitre 11 Les comp]exes

Contribution électrostatique

Pou ui ligand donné L, la magnitude de l'interaction électrostatique dépendra de la taille du

cation, donnée par son rayon ionique ri, ainsi que de sa charge z.

La densité de charge est définie par 2/r,. et c'est ce paramètre qui sera décisif. [6][7] [8]

II.6.2.Électronégativité, dureté et polarisabilité

Les notions d'électronégativité et de dueté sont depuis longtemps utilisées dans l'interprétation

des phénomènes chimiques àlors qu'elles n'avaient pas encore reçu de définition unique ou rigoueuse.

Elles  sont  déteminées  expérimentàLement  à  partir  des  énergies  d'ionisation  et  de  l'affinité

électronique, et qumtifient le caractère donneu-accepteu d'électrons et la polarisabilité des entités

chimiques. De plus, elles sont directement reliées aux énergies des orbitales fi.ontalières.

EfrionÆ .. L'énergie de l'orbitale moléculaire la plus haute occupée.

E£uwo : L'énergie de l'orbitale la plus basse inoccupée.

J=[+ad
ioni=ation

--iî----

---    iî    -

;:::Ïi,
LLJMO

AE

HOIWO

Figure 11.3. Électronégativité et dueté

Ainsi,  uie gramde  électronégativité  implique  que  l'atome perd difficilement l'électron de  son

HOMO, mais qu'il acceptera volontiers un électron dans sa LUMO, comme, par exemple, le fluor qui

fome très facilement l' anion fluorure F-mais beaucoup plus difficilement le cation F+.

Lors  de  la  fomation  d'une  liaison  M-L,  me  frible  différence  d'électronégativité  entre  les

atomes considérés implique que les orbitales fiontières du métal et du ligand sont proches en énergie et

produisent donc une forte contribution covalente.

151_ ---- t.__              _ _J -__-
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Chapitre 11 Les complexes

Pou mieux comprendre cette notion, nous l'explicitons ici dans le cas d'une orbitale  ls de l'atome

d'hydrogène.

-æ#æïæ-"^
+i.              ¢i3 Polarisée          ¢io + Àtip

Selon la théorie des perturbations, l'état résultant de l'interaction avec le champ électrique peut

être décrit par une combinaison linéaire de l'état fondamental (ici l'orbitale ls) et de son état excité.

Comme première approximation, on considère l'orbitale 2p comme représentant ce demier :

hd=+15-?-¢.ï     a`.ec      }.-
i`+.=',H,,:,d`-

E :v- F,.

Où : HE est l'opérateu de Hamilton décrivamt la perturbation due au champ électique.  Si lesniveaux

1set2psontfortementséparésenénergie,leparamètre^serapetitetlesystèmeseradoncpeudéfomé

par le champ électrique.  nous pouvons maintenant généraliser en utilisamt les orbitales ftontières en

lieu et place des orbitales ls et 2p dans le cas de l'atome d'hydrogène.

Un ion ou une molécule pou lesquels la séparation entre HOMO et LUMO est grande aura m

paramètre L petit et s'avérera être u système peu polarisable  ; il entrera dans la catégorie A de la
classification de  Arhland,  Chatt et Davies  ou,  plus  généralement,  dans  la catégorie  «  dure»  de  la

classification des acides et bases dus et mous de Pearson.

En revanche, lorsque la différence d'énergie entre HOMO et LUM0 est petite, À sera grand et le

système polarisable appartiendra aux catégories 8 ou « molle ».

La variation d'énergie consécutive à la perturbation est domée par l'expression :

F1£ F""-E"„

16(
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Chapitre 11 Les complexes

Ainsi, la stabilisation énergétique du système subissant la perturbation sera maximale lorsque

AE tend vers 0, ainsi que l'indique la figure ci-dessous. [6) (7) [8)

AE Ær 0 petitAE gmndAEl

Figure 11.4. La stabilisation énergétique

171
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Chapitre 111 Le cuivre et ces complexes

111. Le cuivre et ces complexes

111.1. Le cuivre

Le cuivre est un des rares métaux qui existe à l'état natif, ce qui explique probablement qu'il fùt

le premier métal utilise par les hommes. 11 a été trouvé dans plusieus sites, et notamment à Chypre, ce

qui lui a donné son nom : Aes Cypriuin (métal de l'Ile de Chypre) simplifie par la suite en Cuprum.11

est difficile de situer exactement le moment de l'apparition des premiers objets en cuivre et la division

classique en âge de Piene, de Bronze et de Fer n'est pas nettement délimitée. [13]

111.2. Secteur d'utilisation

On retrouve le cuivre dans les produits généraux de consommation. 11 est utilisé en

chaudronnerie (cassero]es et marmites).

Le cuivre à la propriété de transférer la chaleur, à cause de cette caractéristique, il est utilisé

dans les équipements tels que les échangeurs thermiques, ]es cuves et ]es équip€ments sous

pression.

Dans les élevages de bovins, porcins et volailles, le cuivre est utilisé en tant que complément

alimentaire, le cuivre favorise la croissance et la prévention de certaines maladies.

Depuis plus d'une centaine d'années, le cuivre est utilisé principalement en tant que fongicide

en viticultue majoritairement (83 %) mais aussi pou la culture fruitière (14 %), pou la cultue

légumière (2 %) et la culture de la poinme de terre (1  %). 11 est utilisé pou le traitement des parties

aériennes des cultues.

Le sulfate de cuivre est utilisé dans les produits phytosanitaires pou traiter les vignobles contre

plusieus espèces de champignons (majoritairement le mildiou, mais aussi l'o.i.dium). Le sulfate de

cuivre est le composant actif de la bouillie bourguignonne (CuS04 avec du C03Na2) et de la bouillie

bordelaise (CuS04 avec Ca(OH)2) .  [13]
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Chapitre 111 Le cuivre et ces complexes

111.3. Les propriétés physiques du cuivre

Pou obtenir du cuivre pur, aujoud'hui, on procède par affinage électrolytique du sulfate.Le

cuivre à l'état natif se trouve rarement dans la nature. Généralement on le trouve dans les sulfues tels

que la chalcopyrite (CuFes2), la covelline ou covellite (CuS), la chalcosine ou chalcocite (Cu2S) ou la

Cuprite (cU2o).

- Symbo]e : Cu

-Poids atomique : 63,54 Kg.mol

- Numéro atomique : 29

-Rayon atomique (Van der Waals) : 0,128 nm=1.29 À

-Struclure électronique :  | s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 3d'°, 4s'

-Densité :  8,92 (selon une autre source 8,86 à 15° C ct 8,36 à 1100°C)

-Température de fusion :  1084°C

- Température ébullition : 2305 °C

-Résistivité :  1,7347 microohm par cm3 à 20°C

- Potentiel électrode : Cu cristallisé -0,3472 V à 25°C

- Potentiel électrode : Cu finement divisé -0,3452 V à 25°C

-Coefficient de dilatation :  1,7 mm/m pou 100 degrés

- Coefficient de Poisson : 0,34 à 20°C

-Solubili{é dans I'eau : à 30°C après 6jous :  170.10-6 g[14]
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Chapitre lll                                                                                                       Le cuivre et ces complexes

Le cuivre étant le métal usuel conduisant le mieux la chaleu, cette propriété est mise à profit pou

chauffer  ou  reftoidir  rapidement  un  liquide  ou  un  gaz  :  chauffe-eau  ou  chaudières,  radiateus,

condenseus  et  réchauffeus  des  centrales  électriques,  themiques,  nucléaires  (environ  200  tomes

d'àLliages de cuivre pou 1000 mégawatts installés).

>   Résistance à la corrosion

Le cuivre et ses alliages ne sont pas attaqués par l'eau ni pæ un grand nombre de produits chimiques :

tuyaux en cuivre, récipients, conteneurs robinetterie toitures. En milieu marin, on l'allie à l'aluminium

ou au nickel pou lui donner une bonne résistance à l'agression contre l'eau de mer.

Les pompes et canalisations d'eau de mer, dont les débits atteignent parfois plusieurs m3 par seconde

®late-fomes pétrolières  off-shore,  navires,  centrales électriques  de  bord de  mer sont et en cupro-

aluminium ou cupro-nickel).

Les bronzes et laitons résistent mieu à l'eau de mer seulement si le % de cuiwe est plus grmd que

70. La dégradation des cuivres dans les milieux contenant de l'oxygène est souvent due aux courants

électriques résultant de l'inégalité d'accès de l'oxygène aux différentes parties de la surface du métal.

_Ë---`=    --T

J=J --
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Chapitre lll                                                                                                           Le cuivre et ces complexes

Dms les chaudières par exemples,  la corrosion est alors due à la soude caustique qui se fome dans

l'eau.

>   Usinabilité et traitements de surface

Le cuivre n'a pas en lui-même une grande aptitude à être usiné. En revanche, certains de ses alliages, et

tout  particulièrement  le  laiton  ont  d'excellentes  capacités  d'usinabilité  et  notamment  aux  grandes

vitesses.

Le cuivre et ses alliages se prêtent très bien à la plupart des traitements de surface.

>   Malléabilité et plasticité

C'est m métal extrêmement ductile. Non allié, il n'y a pratiquement pas de limite à son travail à fi.oid.

Le cuivre et les alliages cuivreux se laminent facilement en tôles, se martèlent en feuilles très minces et

s'étirent en fils extrêmement fins. Ils se prêtent particulièrement bien à la déformation à chaud.  [14|

111.4. Les propriétés chîmiques du cuivre

>   Les réactions REDOX et les piles

Le cuivre est, en effet, le cas d'école pour étudier ces réactions. Ce type de réaction est caractérisé par

un transfert d'électrons entre un oxydant, capable de capter des électrons, et un réducteu, capable de

céder  des  électrons.  Ces  demiers  n'existent  pas  libres  en  solution  aqueuse,  donc  il  faut  que  tout

électron perdu par un réducteu soit capté par un oxydant.

Les oxydants et les réducteus peuvent être des atomes, des ions ou des molécules. Les ions cuivre sont

de très bons  oxydants.Par exemple,  en plongeant une  lame  de zinc  dans  une  so]ution  de  sulfate  de

cuivre CuS04 ui dépôt rouge de cuivre métallique pu se fome su la lame de zinc.

Les ions cuivre ont réagi  : Cu+2 + 2e--+ Cu.   En captant deux électrons, les ions cuivre jouent le rôle

d'oxydant, ils subissent une réduction (gain d'électrons).

Le zinc métallique a lui été transfomé en ions : Zn+2  -  Zn + 2 e-.   En cédant deux électrons, Zn

joue   le   rôle   de   réducteu   et   subit   une   oxydation   ®erte   d'électrons).   Ce   sont   des   couples

oxydmt/réducteu.

Chaque  oxydant  possède  en  effet  son  réducteu  conjugué,  il  existe  ainsi  un  nombre  important  de

couples. Voici quelques potentiels de réduction pou des équations avec du cuivre.
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Chapitre 111 Le cuivre et ces complexes

Demi-réaction
I

EUw

2Cu022-+6H++2e-    - Cu20(S) + 3H20 +2.56

Cu022- + 4H+ + e- - Ch+ + 2H20 +2.51

2HCu02-+4H++2e-    <+ Cu2 0(S) + 3H20 +1.78

HCu02-+ 3H+ + e- - Cu+ + 2H20 +1.73

Cu022-+ 4H+ + 2e- - Cu (s) + 2H20 +1.52

HCu02-+ 3H+ + 2e- - Cu(s) + 2H20 +1.13

Cu2++  Br-+e-- CuBr (s) +0.64

cu2++ cl-+e-- Cucl (s) +0.54

cu2++2e-- Cu (s) +0.337

cu2++e-     - cu+ +0.153

CuOVH3)42+  + e- - CuOVH3)2+   + 2NH3 -0.01

CuO{H3)42+  + 2e- - Cu(s)  + 4NH3 -0.07

CuOVH3)2+  + e- -Cu(s)+2NH3 -0.12

Cu2+ + e-         <+        Cu+ -0.153

Tableau 111.  1. Quelques potentiels de réduction pour des équations avec du cuivre
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Chapitre lll                                                                                                            Le cuivre et ces complexes

>   Les piles et générateürs

Une pile est un générateur électrochimique qui doit son fonctiomement au transfert d'électrons d'un

réducteu vers un oxydant, par l'intermédiaire d'un circuit électrique extérieu. La réaction

d'oxydoréduction qui a lieu pemet de stocker de l'énergie sous fome chimique. Celle-ci est alors

restituée sous fome d'un courant électrique.

Une demi-pile est formée d'me solution contenant un cation métallique dans laquelle est plongée une

électrode solide du métal.

Le cation et l ' électrode solide foment le couple oxydant/réducteur. L'électrode peutêtre constituée

d'm matériau conducteu inerte comme le platine ou le graphite.

>   Piledevolta

Tout couple de métaux plongeant dans un liquide ionique peut constituer une pile, par exemple me

lame de cuivre et une lame de zinc piqué dans une pomme de terre ou un citron. On n'augmente pas la

force-électromotrice en augmentant la surface des électrodes. Elle ne dépend que de la nature des

métaux. Pour obtenir une tension plus forte, on doit placer plusieurs piles en série

Figure lll.2.Pile de Volta
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Chapitre lll                                                                                                       Le cuivre et ces complexes

>   La pile de Daniell

Elle  est  constituée  de  deux  demi-piles.  Ia  première  fomée  d'une  solution  d'ions  zinc  et  d'une

électrode de zinc.la seconde d'une électrode de cuivre plongée dans une solution d'ions cuivre. [14]
'

Copper cathode
\',

+

Figure lll.3.Pile de Daniell

111. 5. Les composés du cuivre

>   Le cuivre forme couramment 2 ions

Cu+ dont les composés sont réducteus, vite oxydés et si on se trouve en solution concentrée on a assez

vite:     2Cu+      +    Cu+Cu2+

Les composés du cuivre monovalents sont en général incolores rouges ou james .Le Cu+2 dome des

composés bleu intense, ont me saveu métallique très prononcée, sont toxiques et si le milieu devient

basique ils deviennent veris et précipitent.

La solubilité du cuivre dans l'eau est fonction entre autres de laconcentrationen anhydride carbonique

mais  aussi  de  la  quantité  de  sel  de  mer  par  exemple  ou  d'autres  chlorures.  Ch  obtient  ainsi  de

l'atàkamite:  Cu2Cl(OH)3,  si  on  a un milieu  basique  de  la malachite:  Cu2(C03)(OH)2  et  si  on  a un

milieu acide de l'azurite:Cu3(C03)2(OH)2 tous ces composés existent à l'état naturel et sont le résultat

de processus géologiques, en général du thermaüs.
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Chapitre lll                                                                                                           Le cuivre et ces complexes

>  III.5.1.Les oxydes

On ne sait pas exactement si Cu40 existe mais en revanche on a obtenu Cu30 (Bailey et Hopkins), une

poudre  orange,  en  calcinant  CuO  à  1700°C,  mais  ce  sont  surtout  Cu20  qui  peut  se  fabriquer  de

nombreuses manières.

L'autre oxyde courant est le CuO. 11 est noir et obtenu souvent par oxydation du cuivre, déshadratation

de l'hydroxyde ou par électrolyse. A l'état naturel c'es{ Ia mélaconite ou ténorite.

Ce composé est généralement soluble dans une solution alcaline et donne un complexe anionique selon

la réaction suivante :          CuO + OH-<-IICu02--H+ + Cu02-

>  III.5.2.Les hydroxydes

11 n'existe que l'hydroxyde bleu Cu(OH)2 insoluble dans l'eau.  S'il est sec et pulvérent il est nommé

Bleu  de  brême.  Les  hydroxydes  de  cuivre  se  trouvent  souvent  sous  fomes  de  complexes  divers

spécialement dans l ' altération des bronzes.

>  III.5.3.Les chlorures

On trouve le Cucl, ou nantoquite du Chili ou nantokite, dans les fimerolles volcaniques.

Le CuC12, lui est une poudre jaune ou marron de densité Egale à 3,05 de PF 498°C et cristallise dans le

système monoclinique : la tolbachite

Elle est souvent associée dans les fimerolles volcaniques à de la mélanothallite et s'altère facilement

en ériochalcite.

Les  chlorures  sont facilement hydratés avec  un ou plusieurs  H20.  Mais  les  chlonires  aussi  foment

facilement desions complexes en milieu aqueux.

>  III.5.4.Les oxychlorures

Le  chloritecu(C102)2  brun cristallin,  explosif et le  chlorate  Cu(C103)2.6H20  liqueur verte  qui  donne

des  cristaux  bleus,  perchlorate,   chlorate  basique  etc...   Mais  il  existe  beaucoup  de  combinés  de

chlorures de cuivre et d'oxydes de cuivre.

>  III.5.5.Composés avec le soufre

Ce sont des sulfiires ou des sulfites ou des sulfates. . .  le cuivre étant assez facilement attaqué par les

acides (c'est le principe de la taille douce par exemple).  [14)
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111.6. Traitement du cuivre

Différentes techniques permettent  le  traitement  ou  la  récupération  du  cuivre  présent  dans  les

rejets  industriels.  Selon  la  teneu de  cuivre  en  solution,  il  convient de  concentrer  le  cuivre  avant de

procéder à sa récupération.  [13]

>   III.6.1. L'osmose inverse

Est une technique  qui  permet  la réalisation de  solutions concentrées  en impuetés métalliques

pour  une  élimination  ultérieure.  11  s'agit  de  la  filtration  d'ions  au  travers  d'une  membrane  semi-

peméable sous une pression élevée. L'osmose inverse pemet la récupération de cuivre issu des bains

de  cuivrage  acide  et  cyanué.  Cette technique  fonctiome  sous  des  pressions  élevées  entraînant une

demande énergétique importante.

Par la suite, des techniques de récupération du cuivre que sont la précipitation, la cristallisation à

froid, l'échamge ionique su résine, l'échange ionique liquide-liquide et l'électrolyse, sont nécessaires.

>   III.6.2. L'électrolyse

Le chlorue et le sulfate de cuivre peuvent être recyclés par électrolyse.  Le cuivre en solution

migre  vers  la  cathode.  Le  cuivre  métal  est  ainsi  récupéré.  Ce  procédé  peut  être  rentable  pou  les

métaux  de  transition  tels  que  le  cuivre.   L'électrolyse  engendre  des  coûts  d'investissement  et  en

personnel   ainsi   que   des   dépenses   d.énergie   étant   donné   le   faible  rendement   du  procédé.   Cet

inconvénient peut être compensé par la revente ou la réutilisation du cuivre

>  111.6.3. L'Echange ionique sur résine

Cette technique concentre le métal dans la résine, le métal est ensuite récupéré par libération du

métal sous fome dissoute ou par incinération de la résine (le cuivre est alors contenu dans les cendres

résiduelles). Cette technique pemet de réaliser des solutions concentrées en cuivre avec un rendement

de plus de 95 % et est particulièrement rentable pou les métaux à forte valeu ajoutée dont les coûts de

traitement sont élevés.

>  111.6.4. L'Echange ionique liquide-liquide

Cette technique est mise en place en circuit femé pour le recyclage des agents d'attaque alcalins

(ammoniac) utilisés dans le traitement d'attaque du cuivre métallique des cartes de circuits imprimés

avec récupération du cuivre, le procédé est le suivant : l'attaque des cartes de circuits imprimés génère

une  solution  de  chlorue  cuivrique.  Afin  de  récupérer  le  cuivre,  il  est  d'abord  complexé  avec  une

molécule organique puis extrait par de l'acide sulfürique en sulfate de cuivre.
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Le cuivre présent dans la solution électrolytique  (dans ce cas  :  le  sulfate de  cuivre c'est à dire

l'électrolyte)  est  déposé   su  la  cathode  dans  la  cellule  d'électro-extraction.   Ce  procédé  permet

également de  régénérer  la  solution  d'attaque  chimique  d'ammoniac  alcalin.la  réduction  des  métaux

louds.

111.7. Les complexes de cuivre

Les composés de cuivre présentent quatre états d'oxydation :

Cu(I) souvent nommé cuivreux  : La coordination du cuivre(I) est liée à sa configuration électronique

dl 0 produisant une répartition symétrique de la charge électronique.

Cu(II)  souvent  nommé  cuivrique  :  Le  cuivre(II)  est  le  plus  utile  en  comparaison  avec  les  autres

composés, il adopte typiquement une géométrie de coordination plan carre, parfois octaédrique.

Cu(III) : Les composés de cuivre(III) sont peu courants mais sont impliqués dans une grande variété de

réactions  en  biochimie  non  organique  et  en  catalyse  homogène.   Le  cuivre  (111)  peut  avoir  une

géométrie octaédrique.

Cu(IV) : il est très rare.  [16)

Dans  la  solution,  le  cuivre  se  retrouve  généralement  a  deux  degrés  d'oxydation  (+1)  Cu(I)  et

(+2)   Cu(II).ces   différents   états   d'oxydation   sont   intimement   liés   à   la   géométrie   de   la   sphère

coordination autou du cuivre et donc liés à la nature structuale de ligands  de complexes étudiés [17].

Lecu(II) est paramagnétique, ils a une configuation électronique (d9),à l'état coordiné il adopte

généralement une  géométrie carré-plane.  Cependant on découvre  de  plus en plus  des  complexes de

Cu(II)  ayant  une  coordinence  cinq,  cette  demière  correspond  plus  à  une  pyramide  à  base  carré.

Lecu(II) forine aussi des complexes octaédriques et tétraédriques.

Théoriquement,  il  a  été  démontré  que  la  stabilité  de  géométrie  de  complexes  Cu(II)  et  liée  à

l'effet de Jahn-Teller, et dépend fortement des ligands présents et peut varier considérablement suivant

le solvant[18].

Expérimentalement, la synthèse et l'étude structurale   de certains complexes de   Cu(II) comme atome

centrale  avec  les  bases  de  Schiff  bidenté  comme  ligands  ont  été  largement  élucidés,  un  cation
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métallique est capable de  se lier avec beaucoup de sites différents de ligands.  Parmi les sites favoris

sont le groupe Phosphate chargé négativement et les atomes riches en électron N et 0 [18-19].

Les complexes di-nucléaires non symétriques de cuivre sont synthétisés à partir de demi-unités

complexes qui  sont obtenues,  soit par effet de  gabarit, complexes du cuivre représentant la majorité

des composés qui font l'objet de notre calcul.
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IV. Résultats et discussion

Résultats et discussion

IV.l.Introduction

Expérimentalement, la synthèse et l'étude structurale   de certains complexes de   Cu(II) comme

atome centrale avec les bases de  Schiff bidenté comme ligands ont été largement élucidés, un cation

métallique est capable de se lier avec beaucoup de sites différents de ligands.  Pami les sites favoris

sont le groupe Phosphate chargé négativement et les atomes riches en électron N et 0.

11 est généralement admis que la réaction entre une diamine et un aldéhyde conduit, quelles que

soient  les  proportions  de  réactifs  utilisées,  à  la  base  de  Schiff symétrique,  ce  qui  rend  difficile  la

préparation des complexes non symétriques.

Cependant, des conditions opératoires soigneusement contrôlées permettent d' obtenir ce type de

complexe par deux méthodes différentes La première méthode repose su l'effet de gabarit, mais cette

voie est limitée principalement aux demi-unités complexes de cuivre jusqu'à présent. Plusieus essais

ont  été  mis  en  œuvre  pour  obtenir  ces  demi-unités  complexes  avec  d'autres  métaux  de  transition,

spécialement avec le nickel, ou dans le but d'extraire l`ion métallique afin d'avoir la demi-unité ligand,

mais  avec  peu  de  succès  jusqu'à  présent.  Les  rares  exemples  publiés,  proviennent  de  la  mono-

condensation, d'une diamine comportant au moins trois carbones entre les deux fonctions amine, avec

une cétone, en présence d'un sel de cuivre.

La seconde méthode permet de les obtenir à partir des demi-unités ligands qui sont réalisables

uniquement  avec  une  certaine  catégorie  de  diamines.Cette  voie  repose  su  le  frit  que  lorsqu'un

équivalent  de  salicylaldéhyde,  ou  de  l'un  de  ses  dérivés,  est  mélangé  avec  un  équivalent  de  sel

cuivrique,  il  se  forme  un  complexe  dans  lequel  un  seul  aldéhyde  est  lié  au  centre  métallique.En

saturant la coordinence du cuivre par des ligands auxiliaires ®yridine ou imidazole), il devient ensuite

possible  de  fàire  réagir  l'aldéhyde  avec  un  équivalent de  diamine[2l].Cette  voie  est  généralisable  à

toutes les diamines, mais un facteu stéréochimique facilite la mono-condensation lorsque l'on utilise

une diamine dissymétrique : la liaison imine se fait toujous su l'amine la moins encombrée.

Théoriquement, il a été démontré que la stabilité de géométrie de complexes Cu(II)   et liée à

l'effet  de  Jàhn-Teller,  et  dépend  fortement    des  ligands  présents  et  peut  varier  considérablement

suivant le changement de substituant.

Dms ce chapitre, nous nous sommes intéressés   à   l'étude théorique   de certains complexes de

Cu(II) avec deux ligands  différents, dans ces composés, le centre métallique CuT[((19) est enviromé de

cinq atomes ce qui peut donner lieu à une géométrie pyramide à base carrée.



I

1

1

1

1

1

1

1

1

I

1

1

I

1

1

1

1

1

1

1

1

Chapitre IV Résultats et discussion

IV.2.Etude structurale

Les complexes di-nucléaires non symétriques de cuivre sont synthétisés  à partir de demi-unités

complexes qui  sont obtenues,  soit par effet de gabarit,  complexes du cuivre représentant la majorité

des composés qui  font l'objet de notre calcul dms ce   chapitre,  soit à partir des demi-unités ligands.

Dans ces composés l'uniié asymétrique   est constiiuée d'un ccntrc cuivrique chélaté par les donneurs

N, N*  et 0 de la base de Schiff (L) et coordiné à deux   ligands auxiliaires, incluant soit   les atomes

d'oxygène Oi, 2 d'une molécule de méthanol, soit les atomes d`azote Ni.2 appartenant  à l'anion azoture

N3-.  En effet la présence de l'anion azoture, en raison de son caractère versatile qui  est capable de se

lier au centre  métallique de  cuivre  suivant deux modes différents,    le  mode  end-on   et  le  mode  de

coordination  majoritaire  pour  les  complexes  à  étudiée.   Tous   les  complexes  étudiés  adoptent  la

géométrie  pyramide  à  base  carrée  ou  bipyramide  à  base  triangulaire,  ils  sont  déjà  synthétisés    et

caractérisés [22].

Chaque complexe  est  constitué de deux  centres cuivrique chélaté  par les donneurs N, N* et 0

de  la  base  de  Schiff et  coordiné  à  deux    ligands  auxiliaires,  incluant    en  plus  soit  de"  atomes

d'oxygène ou deux  atomes d'azote appartenant  à l'anion azoture N-3.

La  structure  de  l'mité  asymétrique  optimisé    du  chaque    complexe  est  représentée  su  les

figues  1  et 2  dans  la symétrie  Ci,  le  centre métallique Cu(II)dg est enviromé  de cinq atomes ce  qui

peut donner lieu à une géométrie pyramide à base carrée ou bipyramide à base triangulaire.  Dans ce

type de complexe, le paramètre t, appelé indice de trigonalité, pemet d'apprécier le Vpe de distorsion

autou du centre métallique : t = (P - Œ)/60, où Œ et P sont les angles croisées fomées à partir de Cu(II)

et de deux des quatre proches voisins de la sphère de coordination du métal; t = 0 pou une pyramide à

base carrée parfàite et t = 1 pou une bipyramide trigonale parffite [23]. Dans notre cas ces angles sont

O-Cu-N  et N-Cu-Ni,2 ou N-Cu-Oi ,2  et par calcul  nous  avons trouvé que ces complexes adoptent la

pyramide à base carrée et l'indice varie entre 0.9 à 1 pou les quatre complexes étudiés

Avant   d'aborder   aux   résultats   trouvés   par   les   calculs   DFT   on   utilisant   la   base   LDA

(approximation de la densité locale), nous donnons une explication de la différence entre les ligands

donnés ci-après   qui sont obtenus par l'effet de gabarit, mettant en jeu deux  ions   cuivriques et deux

ligands qui  sont des bases de Schiff et une participation de deux atomes

d'oxygène (0)  ou deux radicaux de l'azoture Œ-3) à la coordination aux cations centrales de cuivre.

Selon le type de groupement (R) positiomé en ortho du phénol associé au groupement carbonyle dans

le ligand L[   nous obtenons deux cas pour chaque complexe Lî'a(R =OMe) ou Lî'b(R=H) et nous avons
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les isomères à étudie :     (Cu2L]'a202(complexe l ),Cu2L['b202(complexe2), Cu2L['a20¢3)2(complexe 3) et

Cu2L] 'b20J3)2(complexe 4) .

Eo = - 433.587

AE = 36.863

[Cu2L]'a202](complexel)

tl
Eo = 470.450

AE = 0.00

[Cu2L ''a20V3)2] (Complexe3)

Eo = 389308

AE 31.142

[Cu2L]'b202](complexe2)

Eo = - 426.030

AE = 44.420

[Cu2L]'b2 0¢3)2](complexe4)

Figure              IV.1.              Les              géométries              optimisées              de cu2L['a202(complexe l ),

Cu2L' 'b202(complexe2), Cu2L''a20V3)2(complexe3kt Cu2L['b20¢3)2(complexe4) dans  la symétrie  Ci

et leurs énergies totale  Eo et énergies  relatives AE en (ev/mol).

iEË;,:~
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Les valeurs des angles et des longueurs de liaisons pertinents de la sphère de coordination des

cations  Cu(II)  avec ces ligands sont  rassemblées dans le Tableaul, pou

les espèces Cu2L''a202[l], Cu2L''b202[2] , Cu2Lï'a2(N3»[3]   et Cu2L''b2(N3»[4] dans la symétrie Ci.

La géométrie carrée fomé entre les deux cations de cuivre et ces coordinats  n'est pas distordu

pou les complexes du ligand L] quel que soit  le substituant pou  les quatre complexes étudiés.

Les distances moyennes Cu-N, Cu-N* et CuO* sont plus longues dans le complexe[1 ]que dans

le  complexe[2],  les  valeus  se  raprochent  dans  l'état  triplet  que  dans  l'état  singulet.Tandis  que  les

longueres de  liaisons  CuJ)i, 2 de  l'ordre  l,899À pou le complexe  [2]  s'allonge à  1.916 À pou le

complexe [1 ].

Dans le complexe [3] et [4], contrairement aux longueu de liaisons de CuToi,2 remplacés par

Cu-Ni2 , on remarque que l'interaction entre les deux cations de cuivre avec le substituant azoture N-3

est moins faible   pour le ligand L"  que le  ligand L]'b justifié par la distance de liaison Cu-Ni,2 qui

vaut 2.130 À pou le complexe  [3] et 2.467À pour le complexe  [4].Les longueus de liaisons qui sont

relativement  acceptables  et  confime  l'interaction  entre      les  deux  cations  de  cuivre  pour  les  trois

complexes  [1-2]  et  [4]  égales respectivement à 2.723  À,2.718  A°  et 2.953  À,  sauf la longueur de  la

liaison  est  très  élevé  de  l'ordre  3.543  À  pou  le  complexe  [3]  indiquant  que    les  deux  centres  de

complexe s' éloigne.

Les angles N-Cu-N* et N*-Cu-O,O* comprise  entre 76° et  88°   pour les complexes [1] et[2], et

de l'ordre  de 90° pou les complexes [3] et [4]   confime que le changement de substituants influe su

la géometrie de complexes étudiés et il est plus remarquable avec un

changement  de  deux  ligands.  Par  exemple  la  valeu  de  ces  angles  N-Cu-N*  et  N*-Cu-O  égale

respectivement à 76° et 83° dans le complexe  [1] etprend les valeurs81° et 92.9° dans le complexe   [4]

comme nous montre le Tableaul .

Le changement de ligand azoture à la place de deux atomes d'oxygénes influe largement dans

les valeus de l'angle Ni-Cu-N2 avec les deux substituant  (-OMe) et (-H) dans les complexes [3] et [4]

qui augmente de 83.62°  à 98.365°  mais pou les deux autres complexes [1] et [2] les valeus de l'angle

Oi-Cu-02  se  raprochentdans  les  deux  états  sigulet  et  triplet  avec  une  diminution    négligeable  de

complexe [1] à [2].
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Considérant aux valeurs des charges nettes de Mulliken rassemblées dans le Tableaul , pou les

quatre complexes optimisés on remarque que les deux cations de cuivre ont une ch€u.ge

de  l'ordre  de  0.65  dans  les complexes  [1]  et[2],   mais  elle  diminue  dans  les  complexes  [3]et  [4]  est

égale  à 0.50  ,  ce qui  révele  que  le  caractère  accepteu de  ces  deux  cations n'est pas  affecté par le

substituant (OMe) ou (H) mais il est plus remarquable avec le changement de  deux atomes d'oxygéne

par les ligmds azoture N3-  liés directement aux cations de cuivre dans le centre de coordination pou

les complexes optimisés. Par contre,  les atomes d'oxygéne et  d'azote du ligand azoture , présente une

petite variation en accord avec le changement de sustituant ou le changement en plus de ligand avec

une différence de 0.5   mais ils gardent leus signe négative qui  suggére le caraci,ère donneur de ces

atomes qui sont des ponts tridenté de la  bases de Schiff L[  .

Tableau    IV.1.    Paramètres    géométriques    sélectionnés    pour    différents    composés    après

optimisation pour les di -uivriques [1], [2], [3] et  [4].
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Les longueurs de liaison/#/

Complexe ( 1 ) Complexe(2) Complexe(3) Complexe(4)

CU2L'.a202 CU2L''b202 CU2L`.a20{3)2 CU2lj'.b2(N3)2

Cu-Ncu-N. 2,0392,279 2,0182,209 Cu-Ncu-N. 1,9502,077 1,9362,0521,949

cu-o'Cu-Ol.2Cu.Cu 2,1401,916 2,099 cu-o.Cu-Nl.2Cu-Cu 1,974

1,8992.718 2,1303.543 2,467

2.723 2.953

Ang]e de va]ence (°/

N-Cu-N.N.-Cu-o.01-Cu-02 76.10083.17189.051 76.90082.50089.900 N-Cu-N_N'-Cu-ON2-Cu-NI 80.10090.05083.620 81 ,0092.90098.365

Charges nettes Mu[liken

CulCu2Nm.0.01.2 0.6580.634-0.251-0.594-0.660 0.6600.640-0.240-0.590-0.660 CulCu2Nnv.0Nl.2 0.5000.510-0.300-0.630-0.360 0.4800.480-0.320-0.650-0.400

les écarts énergétiq ues  J70440/[ Z/lh40/ep7

0.371 0.365                                                   0.670 0.611
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Les énergies des orbitales mo]écu]aires HOM0 et LUMO

Le chimiste japonais Kenichi Fukui a été le premier à mettre en évidence le rôle des orbitales

fi.ontières HOMO et LUMO dans les mécanismes réactionnels en chimie [24].

Une bonne corrélation entre la vitesse de corrosion et l'énergie de l'orbitale moléculaire la plus haute

oCcupée,  Ef/oMo,   qui  est  souvent  associée  au  pouvoir  donneu  d'électrons  d'ime  molécule  a  été

rapportée.  Une  revue  de  littérature  montre  que  l'adsorption  à  la  suface  du  métal  est  due  à  des

interactions  donneu-accepteu  entre  les  électrons  7t  de  la  molécule  d'inhibiteu  et  les  orbitales  d

vacantes des atomes superficiel du métal [25].

Une  molécule  qui  a une  grande  E#oÀ/ojouera  le  rôle  de  donneur  d'électrons  à un  accepteu

approprié  qui  a  une   faible  E4uMooù  les  orbitales  moléculaires   sont  vides.   Des  valeus  élevées

d'EHOMofacilitent   ainsi   l'adsorption   de   l'inhibiteu   à   la   surface   métallique   et   donc   l'efficacité

inhibitrice  en  influençant  le  processus  de  transfert  électronique  à  travers  la  couche  adsorbée.  Des

relations similaires ont été retrouvées entre la vitesse de corrosion et l'énergie de bande (le gap), 4E,

(4E = ELc/Mo -EÆOMOJ[26-27].

L'énergie  de  l'orbitale  la  plus  basse  inoccupée  (ELu^/o)  d'une  molécule  est  associe  à  son

pouvoir accepteu d'électrons : plus cette énergie est faible plus la probabilité d'accepter des électrons

par la molécule est grande. Par conséquent, pus la différence d'énergie, entre les orbitales frontières du

donneu et de l'accepteu, est faible plus l'efficacité inhibitrice sera élevée (l'énergie nécessaire pour

enlever un électron de la demière couche occupée étant faible) [28]

La théorie de la fonctionnelle de la densité a pu proposer ces définitions,  il y a une vingtaine

d'années,  sous la forme  de grandeurs moléculaires  :  l'électronégativité absolue et la dueté absolue.

Bien que ces notions soient d'un accès théorique assez aride, elles peuvent être c()mprises et utilisées

aisément.

La dueté absolue est un autre descripteu de la réactivité dans les réactions chimiques, elle est définie

comme suit :

"=i(#,v
E  étant  l'énergie  en (ev),  N  le  nombre  d'électrons  et v  le  potentiel  exteme  dû au  noyau.  La

dueté  absolue  est  une  propriété  importante  qui  mesure  à  la  foi  la  stabilité  et  la  réactivité  d'une

molécule [29-30].



Chapitre lv                                                                                                           Résultats et discussion

Une approximation de ce paramètre, dans la théorie des orbitales moléculaires, est donnée par (31] :

11=
ELUMo   -EHotiio

D'après  le  théorème  de  Koopmans  [26],  l'énergie  d'ionisation  / et  l'affinité  électronique  A  sont

calculées par les relations suivantes :

I - -EHOMo

A = - ELUMo

L'électronégativité absolue x  est donnée comme suit :

Tableaulv.2.    les    valeus    de    la    dueté,    l'énergie    d'ionisation,    l'affiinité    électronique    et

l ' électronégativité absolue.

Energiescomplexe Energies   de Energies l'énergie l'affinité La     dueté L'électronégati

l'homo (ev) dela d'ionisation électroniqe( absolue -vité absolue®(ev)

lmo(ev) (1) (ev) A) (ev) (n)(ev)

Complexe(l)CU2L`'a202 -4.258 -3.887 4.258 3.887 0.185 4.072

Complexe(2)Cu2L''b202 _ 4.168 -3.803 4.168 3.803 0.182 3.985

Complexe(3)Cu2L''a20¢3)2 - 4.649 -3.989 4.649 3.989 0.330 4.319

CU2L"'20¢3)2 _ 4.561 -3.950 4.561 3.950 0.305 4.255

`-     F=1---Fl
/'i-,: ---- i--- `-,
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Chapitre IV Résultats et discussion

D'après ces résultat l'électronégativité de Cu2Lï.b202<  Cu2L''a202< Cu2L"'20J3)2<Cu2L['a20V3)2

implique  que  le  complexe(1)  perd  difficilement  l'électron  de  son  HOMO,  mais  qu'il     acceptera

volontiers un électron dans sa LUMO que le complexe (2).

L'électronégativité de complexes (3)   est   plus gramde que les autres complexes alors ce demier

perd beaucoup difficilement l'électron de son HOMO que les autres.

Les affinités électroniques calculées sont  3.989, 3.950 et 3.887, 3.803 ev pour le complexe(3),

complexe(4) et les complexes (1 ) et (2), respectivement.Ces résultats montrent la facilité de réduction

pou les complexes (3-4) par rapport à la réduction difficile descomplexes (1-2),on peut observer la

diminution évidente de l'affinité électrorique (ev) de complexes(3-4) et de complexes(1 -2).

Ainsi, l'attachement d'un seul électron à une espèce neutre nécessite mois d'énergie pou domer

des anions.

IV.3. Etude des orbitales molécu]aires

Après  optimisation  de  huit  structures  pou  tous  les  complexes  de  tous  les  bases  et  leurs

constituants, on peut tirer les infomations suivantes à partir des orbitales présentés dans la figure 3 et

la figure 4. Clairement,  tous les orbitales frontières HOMO sont occupées par  deux  électrons, ce sont

des espèces à caractère diamagnétique ce qui influe sur la stabilité de ces complexes avec leus centre

de  coordination  qui  est  deux  cations  de  cuivre.  Tous  ces    espèces  mènent    à  une  configuation  à

couche-femée.
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EHd

HOMO

HOMO

Cu2L['a202(complexel)

T-

ii=_\\ -- -
Cu2L'.b202(complexe2)

11_1_
1

EEn

LUMO

Ë=

Figure IV.2. : Diagrammes des orbitales moléculaires  de complexes (1] et  (2].

Prenants les écarts énergétiques  HOMO-LUMO pou les quatre complexes du ligand     le

calcul  montre qu'ils  sont  fàibles et égale à 0.371ev et 0.365 ev pou les complexes[l], [2]

respectivement , mais ils sont plus élevés  pou les complexes [3],[4]  et égale  à 0.67 ev et 0.611 ev ,

suggérant  la non stabilité themodynamique de complexes[l], [2]  et une stabilisation de

complexes[3], [4]et en accord avec les énergies relatives pou les quelles le complexe[3]et le plus

stable que le complexe [1] et [4] d'ue diminution de 36.863 ev et 44.420 ev respectivement et m

grand écart de complexe [2]  d'une valeu vaut sl .142 ev Figurel .

-E=-_--:  -
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/
1`       `1_

-``\
---- ```7``

HOMO

t

L` Eli=

-li-T

_-,`              -    ,-_

IE±

É?-- -7\

Cu2L''a20V3)2(Complexe3)

\
: _1,  1 \1\

HOMO LUMO

Cu2L''b20V3)2(complexe4)

11_1_
\``^`\`

LUMO

Figure IV.3. Diagrammes des orbitales moléculaires  de complexes [3]et[4].

L'orbitale le plus haut occupée par deux électrons, la HOMO (120a) de complexe  [3], comme

nous  montre  la  Figure  4,  il  est  localisée  su  les  atomes  d'azote  du  ligand  azoture  (N3-)  avec  une

participation de 58.11% et un frible recouvrement des atomes d'azote du ligand L' de l'ordre de 2.28%

mais les deux cations de cuivre participe avec leus orbitales   dvz et dz2 de 9.10 %   .Tandis que la

LUMO (121a)  est localisée seulement à une partie de complexe ,  su les atomes N du ligand azoture

de 13.01%  et su les atomes C , N et 0 du ligand ( L' ) avec une réactivité importante  égale à 45.6 % ,

mais un frible caractére métalliques est remarqué pour un seul   cation   (Cu ) vaut  18.28 % répartie

entre les quatr orbitales de ce métal qui sont  dxz , dvz , dz2 e. d x2.v2.

Dans le complexe [4] on trouve que la HOMO (108a) et la LUMO(109a) ont  presque les mêmes

caiactères que  les orbitales de la HOMO et la LUMO dans le complexe [3]figure4,   localisés su les

atomes de ligand (Lt) avec une participation de 11.50%  proche de

_`.       -.=fïTi                -.[-L-

`,_           ,            3 9_    _-L_              _   __-,
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Chapitre IV Résultats et discussion

Celles remarqué pour les deux cations de cuivre vaut  18.28% foumie par les orbii,ales d x2.y2' dvz   et

dz2.les  ligands    azotures  se  réagit  fortement  avec  les  cations  de  cuivre  avec  une  participation  de

48.61%.

L'orbitale LUMO est partielement localisée su le ligand azoture de  12°/o , et su le ligand (L')

de 22.66 %.Une participation de l'une des cations métalliques avec m pourcentage de  18.28 % de tout

les  orbitales dxz . dxy ,dyz , dz2 et d x2.y2.

Pou les complexes [ 1] et [2], Les orbitales fiontiéres HOMO et LUMO présentent

une participation significative  des  atomes  d'oxygène  Oi  et 02 dans  les  centres  du deux  complexes.

Dans  le  complexe  [1]  on  trouve  que  la  HOMO  (llla)  est  constitué  de  45.11%  sur  les  atomes

d'oxygéne Oi et 02 et de 33.74% sur les cations de cuivre positiomé aux orbitales dxz, dxy, dyz, dz2 et

d  x2.v2.un  fàible  caractére  de  ligand  L[  est  remarqué  égal  à  2.63%.La  LUMO    est  pricipalement

composé du ligand L]  avec une participation de 62.89%.Tandis que les atomes d'oxygéne ( Oi  , 02) et

les deux cations de cuivre intéragit fàiblement de 4.43% pou l'oxygéne et  10.36% pou les orbitales

dxz, dxv, dyz, dz2 et d x2.y2 de cations du cuivre.

IV.4. Détails des calcules

Les calculs ont été effectués à l'aide de la théorie de la fonctiomelle de la densité (DFT) su les

composés  étudiés  en  utilisant  le  programme  de  la  densité  Amsterdam  Fonctionnelle  (ADF)),  et

développé par le collègue Baerend[27].

La  corrélation  d'électron  a  été  traitée  selon  l'approximation  de  la  densité  locale  (LDA)  dans

laparamétrisationvosko-Wilk-Nusair[28]. Les corrections non-locaux de Becke et Perdew (BP86) ont

été ajoutés aux énergies d'échange et de conélation, respectivement [29]. Aussi, les géométries ont été

optimisées en utilismt le 83LYP de type hybride fonctiomelle (Trois paramètres de Becke échange

hybride fonctionnelle [30] couplé avec Lee-Yang-Par conélationnon localfonctiomel [3l ].

La procédure d'intégration numérique appliqué pour les calculs  a été développé par te Velde et

al  [32]. Les configurations électroniques d'atomes ont été décrites par 1'orbitale de type  €-triple Slater

(STO)  avec  les   bases    ls  pou  H,  2s  et  2p  pour  C,  2s  et 2p pou N,  augmentée  avec  (3d)  d'une

polarisation   de   € -single  Slater avec les   bases  ls pou H, 2s et 2p pou C,  2s et 2p pou   N.  Un

ensemble de base € -triple STO a été utilisépou la première rangée de métaux de transition 3d et 4s

augmentée avec  une fonction de la polarisation € -single 4p.
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Un rapprochement  de core- congelé a été utilisé pou traiter les coquilles de base jusqu'à   1 s pou C et

N, 3p pou la première rangée de métaux  transition [26).

Les  optimisations  complètes  de  géométries  ont  été  réalisées  en  utilisant  la  méthode  du  gradient

analytique mis en œuvre par Versluis Ziegler  [33].  Les  calculs de  spin-unrestricted ont été effectués

pou tous les systèmes de couches ouvertes.

Les calculs de fféquences [34-35] ont été réalisés su tous les composés étudiés pou vérifier que

les structures optimisés   sont localisés   au minimum potentiel à l'énergie de surface correspondante.

Toutes les valeus de l'énergie rapportés dans ce document incluent un point zéro d'énergie (ZPE) de la

conection prise à partir de ces calculs de fréquence.

La représentation de la structure moléculaire et orbitale moléculaire a été effectuée à l'aide du

FAD-GUI |26] et MOLEKEL4.1  [36], respectivement.
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Conclusion générale

Tout au long des optimisations et les calculs fàite sur ces espèces moléculaires, le cation Cu(II)

reste  fortement  lié  aux  ligamds  de  sa  première  sphère  de  coordination,    le  cuivre  garde  toujous  sa

charge (+2) et la géométrie ne se   défome pas   par la présence d'atomes d'oxygène et les   groupes

azotures.

Quelle que soit la nature du ligand et son substituant, les distances moyemes Cu-N, Cu-N* ou

Cu-O,  Cu-O*  varient peu  et sont  en  accord  avec  celles  rencontrées  dans  la  structure  expérimentale

(environ 0.4 À).   La distance moyenne Cu-Cu est légèrement plus courte avec le substituant OMe que

H (2.718 vers 2.723 À et  3.543 vers 3.953À) dans les complexes  étudiés.

Les intervalles d'énergie calculé prend des valeus grandes selon la nature de ligand, c'est à dire

la présence de (OMe) à la place de (H) et le ligand azoture qui remplace les atomes d'oxygène influe

largement à la stabilité des complexes étudiés ainsi que le changement de valeus de charges nettes de

Mulliken pour les cations de cuivre ,charge positive, et les charges négatives su tous   les atomes du

ligand  liés au cuivre , montre l'existence d'une attraction électrostatique dans tous les composés .

Les  affinités  électroniques  qui  se  produisent  pour  la  fixation  d'électrons  à  fomer  un  ion  négatif

légèrement plus   grand  avec  les  complexes  [3-4]  que  les  complexes  [1-2],   ces  résultats  montrent  la

facilité de réduction pou les complexes [3-4] par rapport à la réduction difficile des complexes [1-2]

En effet, dans cette étude nous avons montré  que la stabilité de géométrie de complexes Cu(II)

et liée et dépend fortement à la nature  de ligands présents et peut varier considérablement suivant   la

nature  des  atomes  liés directement  au  centre  de  complexe,  nous  avorM5 trouvé  que  le  ligand  azoture

stabilise le complexe, dans notre cas les complexes [1] et [3] sont les plus stables.

Les orbitales moléculaires frontières HOMO et LUMO sont presque les mêmes participations entre les

ligands et les deux cations de complexes.

La différence de  stabilité   entre  les complexes s'explique par l'effet   nature du ligand avec  le

changement de substituant dans le même ligand et le principe de la dueté maximale qui établit que la

dueté (l'écart HOMO-LUMO) est maximal pou l'isomère le plus stable.
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